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Predmluva

Predkladané skripta jsou ur¢ena piedevSim jako doplikovy text k piednaSce z anorganické
chemie pro posluchace prvnich ro¢nika bakaldrského studia chemickych obort a ugitelskych kombi-
naci s chemii. Mohou také pomoci pii pripravé na zkousky bakal rské a magisterské.

Skripta predpokladaji znalosti a obecné a teoretické anorganické chemie, které jsou naplni skript
» Teoretické zaklady anorganické chemie" autori Z. Micky al. LukeSe a natato skripta volné navazuji.
Obsah piedkladanych skript je soustiedén na charakterizaci a reaktivitu prvka a jejich slouc¢enin
a je ¢lenén do &tyi nestejné velkych ¢asti: , Uvod* (Zastoupeni prvki na Zemi), , Prvky hlavnich
skupin®, , Prvky vedlgjSich skupin“ a ,Vybrané kapitoly z anorganické chemie*. Uvod kapitoly
o piechodnych kovech je rozsiten o teoretickou ¢ést, ktera se zabyva strukturou aizomerii koordinag-
nich slou¢enin a vazbou v téchto slouc¢eninach. Posledni ¢ast, ,, Vybrané kapitoly“, seznamuje ¢tenéire
s nékterymi zajimavymi oblastmi chemie, ve kterych se vyznamnou mérou uplatiiuji poznatky anorga-
nické chemie. RozvrZeni do jednotlivych kapitol vychézi ze ¢lenéni z&kladni prednésky.

Autor skript dékuje piredevsim doc. Zdeiku Mickovi, Dr. Danielu Nizihanskému a Dr. Zbyiku
Rohlikovi za pomoc pii sepisovani kapitol 39 a 43. Posledné jmenovanému arovnéz Dr. Janu K otkovi
patii dik za prabézné hodnoceni textu a za ndméty k jeho zlepSeni. V neposledni fadé bych chtél
podékovat recenzentam skript, doc. Helen¢ Klimové a prof. Jaroslavu Holeckovi.

Skripta obsahuji velké mnoZstvi obrézki, bez kterych by byl text ¢asto nesrozumitelny.
Zajgjich zhotoveni, pribézné opravy a celkové grafické uspoiadani skript patii maj dik Dr. Vladimiru
Zbrankovi.

Ivan LukeS



Uvod

1. Zastoupeni prvki v prirodé

Vznik prvka souvisi se vznikem vesmiru a teorie, které vznik prvka vysvétluji, vychézi
z obecné uznavané teorie Velkého tiesku. Nejvice zastoupenym prvkem ve vesmiru je vodik.
Je to déno piedevsim jeho vyskytem v mezihvézdném prostoru, které &ini ngkolik atomi na 1 km?®.
Také hmota hvézd je tvorena piedevsim vodikem, jeho izotopem deuteriem a déle heliem. Zastoupeni
uvedenych tii jader tvori 99,9 % hmoty vesmiru.

Zastoupeni prvka v zemské kuie je zcela odlisné. Prehled negjvice zastoupenych a nékolika
dalSich vybranych prvki je uveden v tab. 1-1. Deset ngjrozSitengjSich prvki tvoii 99,23 % hmoty Zemé.
Jak je patrné z tabulky, jsou to predevSim kyslik, kiemik a hlinik, které se vyskytuji jako kiemicitany
a hlinito-kiemic¢itany a tvori hlavni soucast kary Zeme. Zbyvajicich 0,77 % tvoii prvky jako uhlik,
dusik nebo chlor. Z tabulky je téZ zieimé, Ze lehké prvky maji vysSi zastoupeni nez prvky tézké.
Uvedena skutecnost je vysvétlovana tak, ze lehké prvky (pfiblizné po zelezo), vznikaly piimou
jadernou fuzi jader vodiku a helia, a prvky téZké az nasledné, fazi jiz vzniklych jader prvku lehkych.

Ze 111 dosud znamych prvka se jich na Zemi

Tab. 1-1 Zastoupeni prvki v zemské kiite. vyskytuje 90. Ostatni byly ptipraveny uméle.
Vyznam jednotlivych prvka a jegich sloucenin

prvek % prvek % je dan predev&m jejich vyuzitim v raznych
e) 49,5 cl 0,19 oblastech lidské ¢innosti. Proto nasledujici text
Si 25,8 C 0,09 klade duraz na chemické vlastnosti nejdule-
Al 7,54 N 0,03 ZitgjSich prvku a jegich doucenin a na obecné
Fe 4,70 zakonitosti, které se ve vlastnostech prvki
Ca 3,38 Zn 0,01 ajgich slou¢enin v rdmci jednotlivych skupin
Na 2,63 Cu 0,01 aperiod projevuji. Vodik akyslik tvoii binarni
K 2,44 slouceniny s vétSinou prvka a jsou sougasti
Mg 1,95 Hg 10” vétSiny typickych anorganickych slou¢enin.
: gjj Au 107 Z tohoto diivodu bude chemie uvedenych prvka

vy¢lenéna z celého systému. Chemie ostatnich
Celkem 99,23 % prvki pak respektuje logicky vyklad po jedno-
tlivych skupinéach periodického systému.




Prvky hlavnich skupin

2. Uvod k hlavnim skupindm —s ap prvky

Jako prvky s jsou oznacovany prvky |. all. hlavni skupiny periodického systému vzhledem k tomu,
Ze jgich valen¢ni vrstva obsahuje pouze s -elektrony. Jedna se o kovy silné ektropozitivni (s vyjimkou
beryllia), s vyraznym bazickym charakterem. Jako prvky p jsou obdobné oznacovany prvky velll. az
VII11. skupiné. Diagondla mezi borem a astatem rozdéluje cely blok p-prvki na¢ast prvki nekovovych
(prvky nad diagonalou), ke kterym se fadi i tzv. polokovy (prvky nadiagonde), ana prvky s pievazuji-
cim charakterem kovu (pod diagondlou). Toto rozdéleni je jen pribliZzné, protoZe fada prvku vykazuje
fyzikdlni vlastnosti kovi, alejgich chemické vlastnosti odpovidaji spiSe nekoviam, jako napi. u cinu.

Rada fyzikélnich vlastnosti, jako jsou hustoty prvki v pevné fézi, atomové objemy ¢&i ionizagni
energie, se periodicky opakuje a zavislosti uvedenych veli¢in naatomovém ¢isle prvki se daji graficky
vyjadiit. V prvnim dile skript je znazornéna napi. zavislost prvni ionizatni energie na protonovém
¢ide (obr. 2.20) aje v ném takeé diskutovana periodicita ve vystavbé elektronového obalu atomti.

Chemické vlastnosti prvka se popisuji obtizngji nez vlastnosti fyzikdni, protoZze se nedaji
obdobn¢ kvantifikovat. Souvislosti se vSak projevuji, porovndvame-li chovani prvka ve skupinach
a periodach. Tyto souvislosti v chovani prvka a jgich soucenin se nazyvaji chemicka periodicita.
Chemicka periodicita je hlavnim pojmem pii studiu anorganické chemie a periodické tabulce se
nevyrovna zadné jiné zobecnéni. Periodicita chemickych viastnosti bude diskutovana v jednatlivych
kapitolach, které odpovidaji ¢lenéni periodické tabulky na jednotlivé skupiny. Déle jsou uvedeny jen
ty vlastnosti, se kterymi se mizeme setkat nejéastéji:

a) periodicita oxidachich c¢isdl — je ngjznamgjsi a také nejstarSi znamou pozorovanou periodicitou.
Maximalni oxidacni ¢islo prvka hlavnich skupin odpovida poétu elektroni ve valencni sféfe atim
i ¢islu skupiny pro | az VII. Maximani oxida¢ni ¢islo souvisi i s nginiZzSim oxidacnim ¢idem
pro prvky 1V. az VII. hlavni skupiny a odpovida ¢islu hlavni skupiny minus o osm, vzhledem
k moznému celkovému poctu elektronii v s ap orbitalech. Prikladem muze byt fosfor, ktery je
v V. skuping, maximalni oxidacni ¢ido je +V aminiméni je—I11.

b) odlisné viastnosti prvki: 2. periody (od lithia po fluor) od vySSich period — odliSnosti se projevu;ji
piedevSim u prvka 1V. az V1. skupiny. Jsou to napi. rozdily v oxidatnich ¢islech u kysliku a siry
nebo fluoru a chloru, odlidna hybridizace u analogickych slou¢enin dusiku a fosforu, a také
odlisna reaktivita obdobnych slouc¢enin uhliku a kiemiku. Takovéto chovani je zptisobeno skutes-
nosti, Ze prvky 2. periody nemaji energeticky blizké volné d-orbitaly, které by se mohly podilet
na chemickych vazbéch.
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d)

f)

9)

diagonalni podobnost — chemicka podobnost lithias hoicikem Li ® Mg, berylliashlinkkemBe® Al,
nebo boru s kiemikem B ® Si je ozna¢ovana jako diagondni podobnost v periodickém systému.
Vysvétleni této podobnosti vychazi z blizkych hodnot elektronegativit pro piislusné dvojice prvka
az obdobné hustoty naboje na povrchu iontu. Napt. ion berylinaty je ponékud mensi nez ion hlinity.
Hustota néboje +11 na povrchu mensiho iontu Be** je viak priblizné stejnajako hustota ndboje +111

I** atedy i pasobeni kladného ndboje na okoli je u obou ionti srovnatelné.

navétsSim iontu A

zmeny oxidacniho c¢isla o dva stupne — vétSina p-prvka vytvéri slouceniny, v rtiznych oxidacnich
stavech. Tato oxidacni ¢isla se liSi o dvé jednotky v dusledku tvorby elektronovych péra.
Prikladem mohou byt fluoridy jodu: IF, IR, IFs alF.

vliv inertniho s-paru — piedevSim u koviu a zéroven p-prvki 6. periody se projevuje stabilita
oxida¢niho ¢ida o dvé jednotky nizsiho, nez je ¢islo skupiny. Tato skutecnost je vysvétlovana
tzv. inertnim s-elektronovym parem. Prikladem muZe byt thallium ze I11. skupiny. Na rozdil

od ostatnich prvki ve skupiné je stalé oxidacni ¢ido thallia+1.

zmeny v elektropozitivnim/ el ektronegativnim charakteru prvkii ve skupiné a v periodé — v kazdé
skupiné vzrusta eektropozitivni charakter se stoupgjicim protonovym ¢islem. Tato skutecnost
souvisi se vzriastem kovového charakteru prvka ve skupiné. Soucasné klesa stdlost vySSich oxi-
dacnich ¢isel a stoupa stélost oxidacnich ¢isel niZSich (viz bod c) vy3e). Napriklad ve IV. skuping
uhlik a kiemik jsou prvky nekovové, stalé oxidacni ¢islo je +1V. Nadruhé strang, cin aolovo jsou
kovy a douceniny olovnaté jsou mnohem stalejsi nez slouéeniny olovicité. V kazdé periode
muZeme pozorovat vzrist elektronegativniho charakteru prvku s prechodem od I. k V1. skuping.

zmeny v acido-bazickém charakteru prvki a jgjich oxidii — acido-bazicky charakter prvki ajgich
oxidi Uzce souvisi sjgich kovovym ¢i nekovovym charakterem, atudiz s jgich e ektropozitivnim
¢i elektronegativnim charakterem. Oxidy prvku elektropozitivnich tvori zasady. Naopak, oxidy prvka
elektronegativnich tvoii kyseliny. Z toho vyplyva, Ze ve skupiné smérem dolt stoupa bazicky cha-
rakter oxid av periodé smérem doprava stoupa charakter kyselinotvorny. Acido-bazicky charakter
prvku souvisi také s jeho oxidagnim &islem. Rada kovi v nizkém oxidagnim &isle tvori zasady
a ve vySSim kyseliny. Napr. mangan tvoii v oxidagnim ¢idle 11 hydroxid manganaty Mn(OH),,
zatimco v oxidagnim ¢isle V11 kyselinu manganistou HMnO,.
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3. Vodik

3.1 Vlastnosti areaktivita vodiku

Vodik se v piirodé vyskytuje vazany v celé fadé sloucenin. Je to predevsim voda a vsechny
slouceniny organické nebo organického pavodu. Volny se nachézi jen ve vrchnich vrstvach atmosféry.
Je to nejlehi prvek. Vedle bdZzného vodiku *H (nékdy také nazyvaného protium, &ti , procium®),
jehoz jadro obsahuje jeden proton, je zndm stabilni isotop °H, nazyvany deuterium (nékdy ozna-
govany symbolem D). Zastoupeni deuteria ve vodiku je okolo 0,016 %. Radioaktivni izotop vodiku *H
s polo¢asem rozpadu t 1, = 12,4 let, také nazyvany tritium (¢ti , tricium®) aoznatovany symbolem T,
se vyskytuje jen v nepatrném mnozstvi ve vrchnich vrstvach atmosféry, jeho celkovy obsah na Zemi
se odhaduje as na 1 mol. Vznik& pii termojaderné fuzi a pii zachytu neutroni v jadernych elek-
trarnach. Jeho obsah byl ngvysSi v dobéach, kdy se provadély zkousky jadernych bomb v atmosfére.
Oba izotopy maji vyuZiti pii studiu organickych reakci. D,0, tzv. téZk& voda (t. v. 104 °C), je pramys-
lové vyuzivana jako moderdtor neutrona v primérnich okruzich jadernych el ektraren.

Vodik se pramyslové vyrébi &épenim krakovacich plyna (uhlovodiky C; aZ Cs) za vysokych
teplot a nepristupu vzduchu, jak je naznaceno v nasledujicich reakcich:

CH, + H,O 3%® CO + 3H, (900 °C, katalyzator —Ni, DH = 205 kJ-mol ™)

CsHg + 3H,O %® 3CO + 7H,

Vodik je také jednim z produkti zpracovani solanky (vodny roztok NaCl), jak bude uvedeno dée.
Drive se vodik také vyrabel z tzv. vodniho plynu, ktery vznikal vedenim vodni péary pies rozzhavené uhli.
Vznikly oxid uhelnaty se v dalSim kroku zpracovéval reakci s vodni parou na vodik a oxid uhli¢ity,
jak ukazuji nésledujici rovnice:

C+ HO 3%® H,+ CO (1000 °C)

CO + H,O %%4® H, + CO, (400 °C, katalyzétor — oxidy Zeleza)

Oxid uhligity byl ze smési oddélovan vymrazenim za zvySeného tlaku. V souc¢asné dobé ma uvedena
technologie jen okrajoveé pouZiti.

Laboratorni piiprava vodiku vychézi z rozpousténi neuSlechtilych kovi v neoxidujicich
miner alnich kyselinach. Jeden z ptikladi je uveden v nasledujici rovnici:

Fe + H,SO, %® FeSO, + H, (10—20% kyselina)

Vodik se pramyslové vyuzivav radé chemickych vyrob. Jsou to hydroformylace (vyuZziti smési CO aH,)
a hydrogenace, at’ uz v technologii organické nebo potravinarské (ztuZzovani tuki); v technologii
anorganické je to predevsim vyroba amoniaku.

Vodik ma ojedinglé fyzikalni a chemické viastnosti. Molekula H, je velmi malg, takze maze,
narozdil od jinych biatomickych molekul (O, N, F»), pronikat fadou materid, jako je napi. keramika.
Energie vazby H—H je vétSi nez u vétSiny biatomickych molekul s jednoduchou vazbou, a z tohoto
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davodu jei reaktivita vodiku za normdni teploty nizka. Vodik vézany se siln¢ elektronegativnimi prvky
tvori dalSi nevazebnou interakci — tzv. vodikovou vazbu neboli vodikovy mistek. Také vlastnosti
kyselin jsou spojeny se schopnosti odstepit ion H™.

Molekularni vodik reaguje a tvoii bindrni douceniny — hydridy — s vétSinou prvka. S elektro-
negativnimi prvky reaguje exotermné. Rozdil v reaktivité pro nésledujici rovnice odpovida poklesu
elektronegativity v fadé nadedujicich prvku.

H, + F, %® 2HF  (-240°C)
2H, + O, %® 2H,0
H, + Cl, %® 2HCI
3H, + N, 3%® 2NH;

S fluorem reaguje vodik samovolné a explosivné jiz pri teplote —240 °C. S kyslikem nebo
chlorem reaguje aZ po zapaleni nebo iniciaci platinovou ¢erni, s chlorem i po fotochemické iniciaci.
NejvySSiho efektu se dosahuje ve stechiometrickych smeésich. Reakce s dusikem je jen dabé exotermni.
Probiha za vysokého tlaku pri teploté okolo 400 °C a v pritomnosti katalyzatoru. Uvedena afinita
vodiku k elektronegativnim prvkam uréuje jeho redukéni vliastnosti. Ty je mozné ukazat nareakcich
s oxidy nebo sulfidy neékterych kovi:

CuO + H, %%® Cu + H,O
WO; + 3H, %® W + 3H,0
PbS + H, %® Pb + H,S

Jesté vyrazngj§i redukeni Geinky ma vodik atomérni. Atomarni vodik vzniké disociaci molekul vodiku
po dodani energie, napt. pii prachodu elektrickym obloukem. Atomérni vodik také vznika v prvni fazi
piipravy vodiku pii reakci kovu s kyselinou, jak je uvedeno v nasledujici rovnici:

Zn + H,SO, %® ZnSO, + 2H-

Takto vznikly atomarni vodik se nazyva nascentni vodik (z latinského in statu nascendi — ve stavu zrodu).
Ve druhé fazi reakce miaze dojit ke slouceni dvou atomi za vzniku molekuly H,, nebo k reakci s jinou
molekulou. Polo¢as doby Zivota atomérniho vodiku je kolem 0,3 s. Déle jsou uvedeny dva piiklady
redukce nascentnim vodikem. V obou pripadech nedochézi k redukci vodikem molekul arnim.

As,0O3 + 12H- 3%® 2AsH; + 3H,0

Cr,0 + 6H- + 8H" 3%4® 2Cr* + 14H,0

3.2 Hydridy

Binarni slouceniny prvka s vodikem nazyvame hydridy. Podle charakteru vazby mizeme
hydridy rozdélit na hydridy iontové a hydridy kovalentni. Vedle téchto typi existuji hydridy
piechodnych kovi, které jsou vétSinou nestechiometrické, strukturou podobné kovim a nedaji se
zaradit do zmingnych skupin.
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Hydridy iontové, také nazyvané solné, jsou hydridy, ve kterych méa vodik formalni oxidagni
¢ido —I. lontovy charakter vazby a formalni oxida¢ni ¢islo vodiku —I mizZzeme dokézat elektrolyzou
taveniny LiH. Tavenina vede elektricky proud v disledku disociace podle rovnice

LiH 3%® Li*+ H”

a pri eektrolyze se vodik vyluéuje na anodé. Podobng jako hydrid lithny jsou znamy i hydridy
ostatnich alkalickych kovi a kovi akalickych zemin. Hydridy akalickych kovi maji strukturu
chloridu sodného. Priprava i vyroba uvedenych hydridi je zaloZena na syntéze z prvka, kdy se
v suchém vzduchu. Hydrid lithny je ngstdlejSim z uvedenych hydridi. Pri zahtivani pomalu uvoliuje
vodik a az pri teploté 550 °C se tlak vodiku vyrovna tlaku atmosferickému. S vodou reaguje jen
pomalu za vzniku vodiku a hydroxidu lithného. Vedle uvedeného hydridu lithného je nebézngjSim
hydridem NaH. | kdyZ je na vzduchu nestdly a po chvili dochazi k hydrolyze vzdusnou vihkosti,
uvolnéni vodiku a samovzniceni, vyrabi se uvedeny hydrid pramyslové a pouziva se jako redukéni
¢inidlo v nevodnych prostiedich a spolu s hydridem lithnym slouzi k vyrob¢ komplexnich hydrida
pouzivanych v organické syntéze, jako jsou tetrahydridohlinitan lithny a tetrahydridoboritan sodny.
Uvedené LiAIH, a NaBH, patii k nejznaméjSim hydridokomplexam. NejstalejSim z hydrida kova
alkalickych zemin je hydrid vapenaty, ktery svou reaktivitou ptipomina hydrid lithny.

Hydridy kovaentni jsou bindrni slouc¢eniny vodiku a p-prvka. Vedle tzv. molekul ovych hydridzi
prvki VII.—1V. hlavni skupiny, tj. HF—HI, H,O—-H,Te, NH;— SbH; a CH, — SnH, jsou znamy
i hydridy polymerni. Typickym piikladem téchto hydridi jsou borany. Se stoupajici elektronegativitou
od V. k VII. hlavni skupiné maZeme pozorovat prechod nepolarni kovalentni vazby ve vazbu polérni.
To se projevi u hydridi prvka VI. a VII. skupiny schopnosti disociace protonu a kyselym cha-
rakterem jgjich vadnych roztoki. Jednotlivé hydridy aj€ich vlastnosti budou probrany pii piehledu
sloucenin pridudnych prvka.

Prechodné kovy tvoii celou fadu hydridi. VétSinou jsou to slouc¢eniny nestechiometrické
a podle charakteru jegjich struktury se nazyvgji intersticialni, tj. vmezerené. Atomy vodiku vstupuji
do dutin, struktura kovu v3ak zastdva zachovéna, ale miizkové parametry se mirné zvétsuji.
Uvedené rozpoudteni vodiku v kovu se také projevi na fyzikdnich viastnostech. Kov kiehne, méni se jeho
vzhled, se vzristgicim obsahem vodiku klesa el ektricka vodivost ataké hodnoty magnetické susceptibility.
Uvedeny pokles vodivosti a hodnot magnetické susceptibility nasvédéuje odcerpavani elektronové
hustoty z vodivostniho pasu kovu do s-orbitalt vodiku a vzniku elektrostatické interakce mezi ¢astecné
zaporné nabitymi atomy vodiku a kladné nabitou strukturou kovu. Nejlépe , rozpousti* vodik palladium.
Jeden objemovy dil palladia pojme az 800 objemovych dilt plynného vodiku. Uvedena vlastnost
palladia, platiny a také niklu se vyuZiva pii pouZziti téchto kova jako hydrogenacnich katalyzéatora.
Nékteré piechodné kovy mohou také piimo vazat vodikové atomy v koordinacnich slouceninach.
Nejznameéjsim prikladem je celd fada komplexi rhodia obsahujicich vazbu Rh—H.
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4. Kydlik

4.1 Vlastnosti areaktivita kysliku

Kydik je na Zemi zastoupen pievazné véazany ve forme celé fady souéenin anorganickych
aorganickych. Elementarni se vyskytuje v atmosféie a jeho obsah zde ¢ini okolo 21 hmotnostnich %.
Prvek je smsi tii stabilnich izotopi: nejvice zastoupeny je izotop *°0 (99,76 %), méng jsou zastoupeny
izotopy YO (0,04 %) a®0 (0,2 %). Kyslik je za norménich podminek plyn s teplotou varu —183,0 °C.
Pramyslové se vyrabi frakéni destilaci zkapalnéného vzduchu. Vedle chemického pramyslu mé rozsahlé
pouZiti i v jinych oborech, jako je metalurgie nebo zdravotnictvi.

V laboratori Ize kyslik pripravit tepelnym rozkladem soli kyslikatych kyselin nebo nékterych
oxida (HgO).

2KNO; %® 2KNO; + O,
2HgO %® 2Hg + O,

NebéZngjsi piiprava je zaloZzena na oxidaci peroxidu vodiku.
2MnO; + 5H,0, + 6H" %® 2Mn* + 8H,0 + 50,

Kyslik ma& dvé molekularni formy — biatomickou molekulu O, a triatomicky Oz (ozon).
Paramagnetismus biatomické molekuly kysliku (v kondenzované féazi) je vysvétlovan na zakladé
teorie MO —viz 1. dil skript.

Kysdlik je po fluoru druhym nejelektronegativnéjSim prvkem. M& vyrazné oxidaéni vlastnosti.
SvétSinou prvku tvori bindrni slouc¢eniny — oxidy. Standardni redoxni potencidl v kyselém prostiedi
je uveden v nadedujici rovnici:

O, + 4H" + 4 3%® 2H,0 E° =+121V

Rozstépenim molekuly kysliku po dodani energie (UV zéreni, elektricky vyboj pii nizkém tlaku)
mazeme ziskat atomarni kyslik. Atomarni kyslik ma po fluoru nejvysSi oxida¢ni schopnost, coz je
patrné z hodnoty E° pro nasledujici dgj:

O+ 2H" +2e 3%® H,0 E° = +22V

Ucinkem tichého elektrického vyboje na kyslik za normélniho tlaku vznikéa triatomick& molekula,
tzv. 0zon. Zastoupeni ozonu v takové smési se pohybuje asi do 5 %. Jak ukazuje obr. 4.1-1, jedna se
o lomenou molekulu se stejnymi délkami vazeb kydlik —kyslik 128 pm (f&d vazby 1,5), tj. v rozmezi
vzdalenosti, které jsou znamy pro vazbou jednoduchou (O—0 149 pm) a nasobnou (O=0 120 pm).

&) @
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Obr. 4.1-1 Rezonanéni formy ozonu.
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Ozon jelatka nestal g, silné reaktivni ajedovata Je silné oxidacni ¢inidlo, pouzivané predevsim
v organické chemii k oxidaci akeni na aldehydy a ketony. Jako priklad v chemii anorganickeé Ize
uvest oxidaci jodidu najod, kterd samotnym kyslikem neprobiha.
O; + 2H" + 2e %® 0O, + H,0O E° = +207V
O; + 2Kl + H,O %4® I, + 2KOH + O,

Ozon vznika v atmosfére ve velkych vyskéch reakci molekuly O, s atomarnim kyslikem, ktery
vznika disociaci molekuly O, UV zéfenim o vinové délce kratSi nez 200 nm. Vznikly ozon je schopen
zachytavat UV zéreni o niZSi energii v oblasti 200—300 nm, protoZe vazba kyslik—kyslik je v ozonu
slabsi nez v biatomické molekule. Rozpad ozonu jsou schopny katalyzovat oxid dusnaty a oxid
dusicity (obsahuji neparovy elektron), nebo volné radikaly, uvolnéné napt. z freona fotochemicky.
Pojem ,,0zonova vrstva* neni zcela presny — nejedna se totiz o skutecnou vrstvu, ale o nékolik desitek
kilometri mocnou oblast ve stratosfére, kde je obsah 0zonu vyssi.

4.2 Binarni slouéeniny kysliku s prvky —rozdéleni

s

Kydlik vytvaii s prvky oxidy, peroxidy, hyperoxidy a ozonidy. Formani oxidagni ¢iso kysliku
v oxidech je —I1. Peroxidy obsahuji skupinu (—O—-0-)%", hyperoxidy O3, ozonidy O3 a piislusna
formalni oxidagni ¢islajsou —I, —1/2 a—1/3. Obecnym rysem chemie kysliku je fakt, Ze ¢im vice jg
slou¢enina obsahuje, tim je méné stéla a ve styku s organickymi |atkami snadnéji reaguje aZ exploduje.
Této skutecnosti odpovidaji zmeény reaktivity od oxidi k peroxidiam, hyperoxidim a ozonidim a také
zmeény u celé fady oxidi, napi. oxid manganaty je latka stdl, zatimco oxid manganisty se nad cca 60 °C
explozivné rozklada. Nejbéznéjsi sloucenina kysliku je vSak voda.

4.3 Vodaaled

Vyznam vody je nesporny — jedna se o jedno .C}'i s
z negdilezitgjSich a ngbézngjSich rozpoustéde. -
Voda ma také zasadni vyznam pro Zivot, nebot’ je
jednou ze z&kladnich stavebnich latek Zivych orga
nisma (obsahuji ji 60—99 %).

S —

Voda v pevném stavu — led — miiZe existovat
v deviti zndmych modifikacich, které jsou stalé jen
urgitych rozmezich teploty a tlaku. Pri teploté 0 °C
atlaku 101,325 kPa (1 atmosféra) se tvori bezny led D“
oznacovany jako led—I. Jeho struktura je znazor-

nénanaobr. 4.3-1. Obr. 4.3-1 Strukturaledu—I.
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Jedné se o otevienou strukturu sloZzenou ze Sestiélennych deformovanych kruhi. Kazda molekula vody
je tetraedricky obklopena atomy kysliku ¢tyi sousednich molekul a celek je propojen nesymetrickymi
vodikovymi vazbami. Vzdalenosti O—H - O jsou 275 pm pii teplot¢ 100K, atom vodiku leZi
ve vzdalenostech 101 pm od jednoho atomu kysliku a 175 pm od druhého atomu. Kazdy atom kysliku
tak madvablizké a dva vzda ené atomy vodiku.

4.4 Oxidy

Podle charakteru vazby je mozné oxidy rozdélit na kovalentni a iontové. lontové oxidy
obsahuji anion O* a vzhledem k elektronegativité kysliku patii do této skupiny oxidy elektropozi-
tivnich prvki, tj. vétSina kovi v oxidagnim stupni | a ll. Kovalentni oxidy obsahuji uskupeni A=0
nebo —O—A—-0O- a podle uspoiadani vazeb jsou bud’ molekularni nebo polymerni. Prvky s velkou elek-
tronegativitou jako halogeny, dusik atp. vytvaii oxidy molekularni. Prvky s niZsi elektronegativitou,
jako je kiremik nebo bor, tvori naopak prednostné oxidy polymerni struktury. M olekulérni oxidy jsou
za normd nich podminek vétSinou plynné nebo kapalné. Polymer ni oxidy jsou pevné latky.

Oxidy miazeme také rozdélit podle acido-bazického chovani na oxidy kyselinotvorné, zasado-
tvorné a amfoterni. Toto rozdéleni souvisi s rozdélenim podle charakteru vazby. Kovalentni oxidy
reaguji s vodou vétSinou zavzniku kyselin aiontové za vzniku hydroxidu.

Zpusoby pripravy oxidu se daji rozdélit do nékolika skupin. PredevSim to je piima syntéza
z prvka. Jako piiklad muze slouzit vyroba oxidu fosfore¢ného nebo dobie znamé reakce kysliku
s uhlikem:

P, + 50, %® P40
C+0, :$® CO, 2C+ 0, %® 2CO
Zavysoké teploty mizeme ziskat nékteré oxidy reakci prvki s vodni parou. Voda se za vysoké teploty
chova jako kyselina a tak tyto reakce miizeme fadit k reakcim prvku s kyselinou. Prikladem mohou

byt rovnice vyroby tzv. vodniho plynu (smés oxidu uhelnatého a vodiku) nebo rozklad vody

narozzhaveném zeleze.
C+H,O 3%® CO + H, (1100 °C)

3Fe + 4H,0 %® Fe;0 + 4H,

NejbeZnejSim zpisobem pripravy oxidu prechodnych a nekterych nepiechodnych kova je vytésnéni
hydroxidu a jeho nasledny tepelny rozklad naoxid, jak je uvedeno pro piipravu CuO.
CusSO, + 2NaOH % ® Cu(OH), + Na,SO,

CuO + H,0

Nekteré hydroxidy prechodnych kova jsou nestdlé a jiZz za laboratorni teploty dehydratuji na oxid.
Typickym prikladem je sréZeni oxidu stiibrného z roztoka stiibrnych soli.
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2AgNO; + 2NaOH %® Ag,O + 2NaNO; + H,O

Oxidy elektronegativnich prvku |ze pripravit dehydrataci kyselin.
2 H3803 3/4® BzOg + 3 Hzo

Oxidy |ze ptipravit také rozkladem soli. Prvni z uvedenych prikladi se pramyslové pouZiva pii vyrobé
paleného vapna.
CaCO; %® CaO + CO;,
Po(NQ;), %® PbO + 2NO, + 1/20,

Reakci oxida neékterych prvki s kyslikem |ze ziskat oxidy vySSi. Jako piiklad |ze uvést oxidaci oxidu
sifi¢itého.
250, + O, 3%4® 2S0; (katalyzétor V,0s)

4.5 Strukturaiontovych oxidi

lontovy charakter vazby v oxidech celé fady kovii potvrzuje jgich struktura. |ontova vazba je
nesmérova, a tak ve strukture iontovych oxida muZeme pozorovat typické zakonitosti uvedené
v 1. dile skript pro iontové krystaly. lontovy polomér O* je okolo 140 pm a iontovy polomér ionti
vétdiny kovi M* je v rozmezi 60—100 pm. Pro oxidy typu MO se tedy pomér iontovych polo-
merd r*/r~ pohybuje v rozmezi 0,4—0,7. Z tohoto diivodu struktura iontovych oxid tohoto typu
odpovida struktuie NaCl.

Typ M0, kam patii napi. Na,O, mé tzv. antiffuoritovou strukturu. Pozice fluoridového iontu
v CaF, obsazuji kationty a naopak, pozice iontt vapenatych obsazuji anionty O*". Strukturu Auoritu
maji oxidy typu MO, velkych kationtd, jako jsou Th*" (95 pm) nebo Ce** (101 pm). Zde polohy
kationtt odpovidaji poloham ionti vdpenatych. Oxidy menSich kationta typu oxidi MO, odpovidaji
struktuie rutilu TiO,. Jako dalsi priklad Ize uvést struktury MnO, nebo WO,. Oxidy typu MO3
odpovidaji strukturnimu typu oxidu rheniového. Vedle samotného ReO; patii do této skupiny napt. WOs.
Typu M,03, kam patii a-Al,O3, odpovida nejtésnéjsi hexagondni uspoiadani. VSechny zmingné
strukturni typy jsou uvedeny v 1. dile skript.

Velmi ¢astym jevem u iontovych oxidi je tvorba tzv. nestechiometrickych oxidi. Skutecny
pomer kov : kydlik kolisa v ur¢itém rozmezi od pavodniho stechiometrického. Jako piiklady miZzeme
uvést dva oxidy Zn;.xO a Cu,_4O, u kterych je obsah kovu v prvnim piipadé vysSi a ve druhém
piipadé niZsi, nez by odpovidalo obvyklé stechiometrii. Vlastnosti souvisgjici se vznikem nestechio-
metrickych slou¢enin byly opét probrany v 1. dile skript.

Vzrastgjici podil kovalence vazby méa za néasledek tvorbu polymernich struktur. DuleZité poly-
merni struktury budou probrany u jednotlivych prvka.
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4.6 Podvojnéoxidy

Vedle jednoduchych iontovych oxida vySe uvedenych typi existuji oxidy podvojné,
které obsahuji dva rizné kationty. Struktury téchto podvojnych oxidii mohou byt odvozeny od jedno-
duchych struktur binarnich slou¢enin nebo maji struktury zvl&stni. Do prvni skupiny muaZzeme
zaradit Li,TiOs, ktery ma strukturu NaCl (s polohami Na stiidavé obsazenymi atomy lithia a titanu)
nebo FeSbO, s deformovanou strukturou rutilu. K druhé skupiné fadime oxidy typu ABQOs, které odpo-
vidaji strukturnimu typu perovskitu CaTiO; nebo ilmenitu FeTiO;. Podobné jako analogické MnTiO3
a CoTiO; maji hexagondni strukturu. Podvojné oxidy obecného vzorce AB,O, (napi. FeAl,Oy)
se nazyvaji spinely podle MgAl,O, avyznatuji se nejtésnéjsim kubickym usporédanim atomi kysliku.
V&echny zde uvedené strukturni typy jsou znazornény v 1. dile skript. Struktury podvojnych oxida
neobsahuji izolované aniontové jednotky s kovalentni vazbou kov —kyslik a nelze je proto povaZovat
(¢i 1 pojmenovavat) jako soli oxoanionti. Nékteré z téchto podvojnych oxidi nebo slouéenin s odvo-
zenou strukturou se vyznacuji zvl&Stnimi fyzikdnimi vlastnostmi. Napi. nékteré spinely vykazuji
ferromagnetické nebo antiferromagnetické chovani, nékteré perovskity vlastnosti piezoelektrické.
Jgjich priprava vychazi z reakce pavodnich jednoduchych oxidi ve stechiometrickém poméru za vysoké
teploty (aZ 2500 °C). Od struktury perovskitu miZzeme odvodit strukturu nékterych tzv. vysokoteplotnich
supravodiéi (kap. 43.3). Jako priklad s uvedeme strukturu Y Ba,Cuz0-, kteraje zndzornénanaobr. 4.6-1.

Obr. 4.6-1 StrukturaYBa,Cus0;. Ve vrcholech teragondnich pyramid

(prava cést obrézku) jsou umistény atomy kysliku.

KdyZz porovndme uvedenou strukturu s perovskitem (1. dil, obr. 4.31), vidime, Ze ionty méd’naté
obsazuji polohy titanu a polohy vapniku jsou stfidavé obsazeny ionty baria a yttria. Okoli ionta
méd’natych neni oktaedrické jako je v perovskitu, ale ma tvar tetragonalni pyramidy, tak jak je
znézornéno v obr. 4.6-1.

19



4.7 Peroxidy, hyperoxidy

Alkalické kovy s vyjimkou lithia reaguji s kyslikem za vzniku peroxidi nebo hyperoxida.
Peroxidy obsahuji skupinu [-O—0—-]%" ahyperoxidy skupinu O5.

2Na + 02 % ® NaQOQ K + 02 % ® KOZ

Peroxidy alkalickych kovua jsou l&tky silnych oxidacnich G¢inkt a pouZivaji se pro oxidacni rozklady
anorganickych latek.

NejdulezitéjSim peroxidem je peroxid /
vodiku H,0,. Jeho struktura je uvedena H 97°
na obrazku 4.7-1. Peroxid vodiku (100%) je /
bezbarva, velice nestda a explozivni olgjo- O 0 )94°
vitd kapaina, st.v.152,1°C at.t.—0,4 °C. 9¥-\
Samovolny rozklad peroxidu vodiku vyjad- H
fuje nadedujici rovnice:
2H,0, %® 2H)O + O, Obr. 4.7-1 Struktura molekuly peroxidu vodiku
DH = —99 kJ-mol™* se zakreslenymi rovinami, v nichZ leZi obé vazby O—H;

tyto roviny spolu svirgji Uhel 94°.

Vzhledem k uvedené nestalosti se Cisty peroxid vodiku nepouziva. V chemickych laboratorich naj-
deme jeho 30% vodny roztok oznacovany jako konc. H,O,. Bézny je téZ 3% roztok, ktery se pouziva
ve zdravotnictvi. Podobné jako voda, peroxid vodiku podléha autoprotolyze podle rovnice:

H.,O0, == H" + HO; Kp=15-10"
Autoprotolyticka konstanta je niZsi nez je autoprotolyticka konstanta vody, tudiz peroxid vodiku se
ve vodném roztoku chova jako slaba kyselina. Jeho neutralizaci ziskame peroxidy, ¢asto jako hydraty
nebo peroxohydraty. Prikladem miize byt peroxid sodny Na,O, - 8H,0.
Peroxid vodiku byl poprvé pripraven z peroxidu barnatého podle reakce:
BaO, + H,SO, %® BaSO, + H,0,

Peroxid barnaty vznika podobné jako peroxid sodny spalovanim kovu na vzduchu. Peroxid vodiku se
pramyslove vyrébi kontinudlni oxidaci 10% roztoku 2-ethylanthrachinolu vzduchem:

CaHs

CHs + HO;
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StarSi zpasob vychazel z anodické oxidace sirant rozpusténych v kyseling sirové za velké proudové
hustoty:

2HSO; %® HO3S-0-0-SO;H + 2€°
H,S,03 + H,O 3%® H,SO0s + H,SO,
H,SOs + H,O %® H,0O, + H,SO,
Peroxid vodiku ma rozsahlé pouZiti jako silné oxidacni ¢inidlo. Rozdil v oxidatnich
schopnostech peroxidu vodiku v kyselé a akalické oblasti vyjadiuji nésledujici rovnice a hodnoty
standardnich redoxnich potencial i:

H,O, + 2H" + 2 3%® 2H,0 E° =177V
HO, + OH™ %® H,O + HO;
HO; + H,O + 2 %4® 30H™ E° =087V

Z uvedenych rovnic a hodnot E° vyplyva, Ze peroxid vodiku je silngjsi oxidacni ¢inidlo v kyselém
prostiedi. Oxidacni schopnost peroxidu vodiku si mizeme ukézat na nésledujicich prikladech:
217+ HO, + 2HY 3%® 2H,0 + I,
2Fe” + H0, + 2H" %® 2Fe* + 2H,0
Vci nekterym silnym oxidacnim ¢inidlam vystupuje peroxid vodiku jako ¢inidlo redukéni. Prikladem
muZe byt reakce s manganistanem, kde dochézi k oxidaci kysliku z oxida¢niho ¢ida—I naO.
2KMnO, + 5H,0, + 3H,SO, 3%® K,SO, + 2MnSO, + 8H,0 + 50,

Peroxid vodiku miZe nahrazovat hydratovou vodu v krystalohydrétech diky schopnosti tvorit
vodikové mustky, jako piiklad lze uvést Na,P,O;-nH,0,, nebo muize nahrazovat skupinu —OH
v kyselinéch atvorit tzv. peroxo-kyseliny. Prikladem mohou byt vySe uvedené kyseliny peroxosiroveé.

Soli n¢kterych piechodnych kovi, jako jsou Ti, V, Nb, Ta, Cr, Mo a W, reaguji s peroxidem
vodiku a tvori na vzduchu vice nebo méné stélé peroxokomplexy. Jako priklad si uvedeme reakci
dichromanu draselného s peroxidem vodiku v kyselém prostredi:

K,Cr,0O; + 4H,0, + H,SO, 3%4® 2Cr0(02)2 + K,SO, + 5H,0
Vznik peroxokomplexu chromu se projevi modrym zabarvenim roztoku. Vznikly peroxokomplex se
pomalu rozkl&dé za vzniku soli chromité a uvoliiuje se kyslik.
4CfO(02)2 + 6H2804 % ® 2Cf2(SO4)3 + 6H20 + 702
V bazickém prostiedi poskytuji chromany akalickych kovi s peroxidem vodiku cervenohnédé

sdlouceniny typu M;CrOg obvykle oznacované jako peroxochromi¢nany, které je vSak |épe formulovat
jako M3[Cr{(0,)%} 4]. Strukturaaniontu [Cr{(0,)%} 4] je znzornéna na obr. 4.7-2.
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Obr. 4.7-2 Struktura aniontu CrO3".

Hyperoxidy a ozonidy jsou latky s jedté silngjsSimi oxidacnimi Ucinky nez peroxidy. Hyperoxid
draselny se vyuzivav zéchrannych dychacich pristrojich. Principem jgich funkce je rovnice:

4KO, + 2H,0 + 4CO;, ¥%® 4KHCO; + 30;

Zavadénim ozonu na suchy alkalicky hydroxid se ziska ¢ervenohnédy ozonid MOs;. Stdlost ozonida
stoupa od lithia k cesiu a produktem jejich rozkladu je piisusny hyperoxid. Ozonid lithny byl ziskan
pouze ve formé solvatu s amoniakem.

Komplexy nékterych prechodnych kovi jsou schopny vézat vzdusny kyslik pii zachovani
vazby O-O0. Priklad takové reakce je uveden v nasledujici rovnici:

O\
PhaP. Cl PhaF_ | 9
I + 0, — Ir”
< N 1h
oc”  PPh oC | PPhs
cl
Molekula kysliku se vSak béznéji vaze monodentatné, tj. prostiednictvim pouze jednoho atomu.

Priklady budou uvedeny dale u prechodnych kovi. Jednim z nejznaméjSich systémi poutgjicich
molekulu O, je komplex Zeleza s porfyrinem v hemoglobinu.
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5. VIII. hlavni skupina —Vzacné plyny

Prvky VIII. hlavni skupiny jsou plyny, které maji v piirodé velice nizké zastoupeni. Z toho vy-
plyva nézev pro celou skupinu. Dal§i pouzivany nazev —inertni plyny — neni vhodny, jak se ukéze ddle.
Nejvice zastoupenym je argon, ktery tvori 0,9 % atmosféry. Zastoupeni helia, neonu, kryptonu
axenonu v atmosfée je niZsi nez 0,01 %. Helium se nachazi v zemnim plynu, kde se jeho koncentrace
pohybuje az okolo 4 %. Argon, pripadné dal§i vzacné plyny, se ziskavaji pri frakéni destilaci vzduchu.
Helium se ziskava ze zemniho plynu po zkapalnéni ostatnich plyni. Nejvice se pouziva argon a heli-
um jako ochranné plyny. Helium se dae pouziva jako kryogenni chladivo a v malé miie k plnéni
baloni. Izotopy radonu jsou produktem rozpadu radia andezi do prirozenych rozpadovych iad
izotopa U, #?Th, *°U. Symboly prvki, jejich elektronova konfigurace, prvni ionizaéni potencidl
ateploty varu jsou uvedeny v tabulce 5-1.

Tab. 5-1 Atomové afyzikalni vlastnosti vzacnych plyni

prvek elektr. konfigurace 1 (1)/kJ-mol™ t.v./°C
He 1s? 2369 - 269
Ne 2s? 2p° 2078 —246
Ar 3s? 3p° 1519 -186
Kr 4s? 3d'° 4p° 1349 —-153
Xe 552 440 5p° 1169 —108
Rn 6s? 4f 5410 6p° 1036 - 62

V Sechny uvedené prvky maji plné obsazenou valenéni sféru, z éehoz vyplyva, Ze by nemély tvorit che-
mické slou¢eniny. Nadruhé strang, 1. ionizacni energie dosshuje u xenonu hodnoty okolo 1100 kJ - mol 2,
ktera je béZna u fady prvki. Proto mohou xenon a ¢astecné i krypton vytvaret fadu sloucenin se silng
elektronegativnimi prvky, jako jsou fluor akyslik. Prvni slou¢enina xenonu byla ptipravena Bartlettem
v roce 1962 reakci PtFs s xenonem. Struktura vzniklého Xe[PtFs]x je zndzornéna na obrazku 5-1
a odpovida aduktu xenonu s PtFs.

| |

Fe | _F Fe | F

F/F|)t\F ------- R T— F/P|t\|:
F F

Obr. 5-1 Adukt xenonu s PtFg.
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Reakci xenonu s fluorem v riznych pomérech a za vhodnych podminek (tlak, teplota) vznikaji
nasledujici fluoridy:

Xek XeF, XeFg
t.t. (°C) 129 117 48

Jedna se o bezbarvé krystalické latky. Teploty tani, které jsou zde také uvedeny, odpovidaji klesa-
jicimu polarnimu charakteru vazby se stoupajicim oxida¢nim ¢islem.

Uvedené fluoridy tvori snadno adi¢ni slouceniny s fluoridy jinych prvki, napi. 2 XeF, - PFs,
nebo komplexni slouceniny, jako jsou Cs[XeF;] a Cs,[XeFg]. Fluorid xenonovy reaguje s vodou
zavzniku difluoridu-oxidu xenonového nebo také tplné hydrolyzuje podle nasledujici rovnice:

XeFG + 3H20 3/4® 6HF + X603

Oxid xenonovy vznika také reakci X eF, s vodou:
3XeF, + 6H,0 34® XeO; + 2Xe + 3/120, + 12HF

Oxid xenonovy reaguje s hydroxidy za vzniku xenonan.
XeO; + OH™ %® HXeO,

Xenonany jsou nestélé apomalu disproporcionuji podle rovnice:
2HXeO; + 20H™ 3%® XeOg + Xe + O, + 2H,0

Vznikly xenoni¢elan lze také pripravit z xenonani oxidaci ozonem. Xenoni¢elany maji solny
charakter. Na;XeOg - 8H,0 je stdlalétka, Zluté zabarvend, jen dabé rozpustna ve vodg.

VSechny douceniny xenonu maji oxidacni vlastnosti. Fluorid xenonaty nebo kyselina xenonicela
patii vibec k nejsiingSim oxidacnim ¢inidlam. Bazické prostiedi obecné stabilizuje vySSi oxidacni ¢islo
prvku v oxo-aniontu, atak alkalické xenoniédany jsou stalé laky, s vyrazné niZzsim oxidagnim Gcinkem.

Chemie ostatnich vzacnych plyna neni pochopitelné tak pestrd. Pouze u kryptonu muZzeme
pozorovat vznik KrF, pti praichodu smési obou plynu elektrickym vybojem. Z oxoanionta byl
piipraven pouze BaKrQO,.

Pouzijeme-li pro odvozeni molekulové struktury fluoridi xenonu teorii VSEPR, dospéjeme
ke tvarim znézornénych na obr. 5-2.

Obr. 5-2 Struktury molekul XeF,, XeF, a XeFg se zndzor nénou orientaci volnych elektronovych par .
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Pro fluorokomplexy [XeFs] ™ a [XeFg]*~ odvodime struktury znézornné na obr. 5-3

; 7
O N
N K

2—

F

Obr. 5-3 Struktury anionti [ XeFs]~ a[XeFg]*~.
V aniontu [ XeFs] ™ je zndzornéna orientace volnych elektronovych part.

Pouze anion XeOg~ bude mit tvar pravidelného oktaedru.

6. VII. hlavni skupina— Halogeny

6.1 Charakteristika skupiny

Halogeny se vyznaiuji velkou vzajemnou podobnosti. Je to dano elektronovou konfiguraci s?p®
ve vaencni sféfe, vysokou elektronegativitou a tomu odpovidajici vysokou elektronovou afinitou.
Posledni z podskupiny, astat, se nenachazi v prirodg, ale byl pripraven uméle ak halogenim se neradi.
Je znamo vice nez 20 izotoph astatu, které se vyznaguji relativné kratkym polocasem rozpadu.
O chemii astatu je znamo, Ze se tento prvek podoba svymi vlastnostmi jodu. DuleZité atomove
afyzikani vlastnosti halogent jsou uvedeny v tab. 6.1-1.

Tab. 6.1-1 Atomové a fyzikdlni vlastnosti halogeni.

energie vazby* (1) el. afinita A t.t. t.v.
prvek X 1 1 -1

kJ-mol kJ -mol kJ -mol °C °C
F 4,10 155 1695 332 —-218 —-188
Cl 2,83 243 1255 348 —-101 - 34
Br 2,74 193 1145 324 -7 59
I 2,21 151 1010 295 114 185

At — 116

* v biatomickych molekulach
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Z tabulky 6.1-1 je patrné, Ze halogeny jsou silné elektronegativni prvky. Fluor ma hodnotu
elektronegativity X nejvysSi ze vSech prvkia. Pokles hodnot X v ramci skupiny odpovida obecnému
trendu. Halogeny tvori biatomické molekuly. Energie této vazby zakonité klesa se vzristgjici délkou
vazby CI-CI, Br—Br, |-I. Energie vazby F—F je mimoradné nizka. Je to dano repulzi (vzgemnym
odpuzovanim) volnych elektronovych péra, které jsou na pomérné malych atomech. V dasledku této
nizké energii vazby molekula fluoru snadno disociuje a nasledné reaguje. Prvni ionizaéni energie
fluoru 1 (1) je vysoka, vySSi nez u argonu. Fluor také nemd, podobné jako ostatni prvky druhé periody,
k dispozici vakantni d-orbitaly. Proto nebyla pozorovana vysSi vaznost. Na druhé strané, hodnoty
elektronové afinity jsou kladné, takZe vSechny halogeny snadno tvoti slou¢eniny v oxidacnim ¢isle —I.
Teploty tani ateploty varu jednotlivych prvka odpovidaji jgich zvy3ujici se hmotnosti.

Haogeny maji sedm valencnich elektront a tak s vyjimkou fluoru mohou vytvéret slouceniny
s maxima nim oxida¢nim ¢islem sedm. Oxidacni ¢islajednotlivych prvki jsou uvedenav tab. 6.1-2.

Tab. 6.1-2 Oxidaéni ¢isla halogeni

F -1 0

Cl —I 0 I Il v \% VI
Br —I 0 I Il v \% (Vi)
I —I 0 I Il \% VI

Oxidagni ¢ido —I se vyskytuje v binarnich slou¢eninach halogeni s vétSinou prvki. Tyto slouceniny
se nazyvaji halogenidy ajsou to typické slouc¢eniny halogeni. V kladnych oxida¢nich ¢idech vystu-
puji halogeny ve slouceninéch s kyslikem nebo s el ektronegativnéjSim halogenem (viz dale). Jod muze
vytvéiet douceniny, kde vystupuje jako kation.

6.2 Prvky, vyskyt, vyroba a pouZziti

Fluor je za normanich podminek svétle zeleny plyn, silné toxicky a reaktivni. V prirodé se
nachézi pouze ve formé ve vodé nerozpustnych fluoridt, prevézné minerdlu fluoritu CaF, (kazvec),
nebo kryolitu NasAlFs. Jeho zastoupeni v litosfére je okolo 0,1 %. Fluor se vyrébi elektrolyzou smési
KHF, a HF. PoZiva se k vyrob¢ freoni, kyseliny fluorovodikové a fluorovanych polymernich
uhlovodika, zvl&ste pak teflonu.

Chlor je Zlutozeleny, silng toxicky plyn. Jeho zastoupeni v prirodé ¢ini 0,2 %. Chlor se
vyskytuje v prirodé prevazné ve formé NaCl a KCl, at’ jiz pevnych ¢&i rozpu&énych v morské vodeg.
Chlor se vyrabi elektrolyticky pri zpracovéani solanky (roztok chloridu sodného). PouZiva se pii vyrobgé
kyseliny chlorovodikové, plastickych materidla (PVC, chloroprén atp.). V laboratofi miaZeme chlor
piipravit podle nasledujicich rovnic:
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MnO, + 4HClI %® MnCl, + Cl, + 2H,0
2KMnO, + 16 HCl %® 2MnCl, + 2KCl + 5Cl, + 8H,0

Brom je za norménich podminek hnédocervena kapalina. Jeho zastoupeni v piirodé je nizsi
nez fluoru nebo chloru a &ini fadové 1072 %. Vyskytuje se predevdim v moiské vods v podobg
bromidia. Ze zahu&téné morské vody, jgiz pH je upraveno na hodnotu 3.5, se vytésiuje chlorem.
V laboratoii mizeme brom pripravit obdobnou reakci:

2KBr + Cl, %® 2KCI + Br;

Nejéasteji se viak brom v laboratoii piipravuje reakci bromidu s bromiénanem:
5Br~ + BrO3 + 6H" 3%® 3H,0 + 3Br,

Uvedena reakce se také pouziva v analytické chemii (bromatometrie).

Jod je tmav¢ fialova az ¢erna krystalicka latka. V piirodé ma jen velmi malé zastou-
peni (10~* %). Nachézi se v moiské vodé a v chilském ledku v podobg jodi¢nant. Chilsky ledek
obsahuje okolo 70 % dusi¢nanu sodného. Koncentrace jodi¢nanu je okolo 5—8 %. Presto se z uvedené
suroviny vyplati jod vyrabét. Princip vyroby vychazi z redukce siti¢itanem podle rovnice:

2103 + 5HSO; %® 3HSO; + 2SO0 + H,0 + |,

V laboratoii |ze jod pripravit z jodidu oxidaci napt. peroxidem vodiku, chlorem nebo bromem.
2K| + Clz(Brz) 3/4® |2 + ZKCI (KBI’)

Astat —izotop astatu “"'At se vyrébi z izotopu **Bi bombardovanim ¢asticemi a.

6.3 Vlastnosti prvku

V8echny halogeny vykazuji vyrazné oxidaéni vlastnosti. Nejsilngjsi oxida¢ni ¢inidlo
z uvedenych prvki je fluor. Fluor ma schopnost oxidovat kyslik v oxidu kiemicitém na kyslik
molekulérni.
2F, + SO, %® Sk, + 0O,

Oxidacni schopnost klesa od fluoru k jodu. To Ize ukézat na schopnosti uvolnit vySSi halogen niZSim,
tak jak bylo ukazano narovnicich vyroby a piipravy bromu ajodu. Rozdily v oxida¢nich schopnostech
muizeme také demonstrovat na reakcich fluoru, chloru a bromu se sulfanem:
4F, + H,S %® 2HF + SF
2Cl, + H,S %® 2HCl + SCl,
Br, + H,S %® 2HBr + S

Fluor se také odlisuje od chloru a bromu, jak ukazuji nasledujici rovnice, reakci s vodou:
2F2+2H20 3/4® 4H++4F_+Oz
X, + H,O %® HX + HOX
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6.4 Slouceniny svodikem — Halogenovodiky

Podminky reakci fluoru a chloru s vodikem jiz byly uvedeny v kap. 3.1. Pfimé spalovani
vodiku ve chloru se pouziva k pramyslové vyrobé HCI. K vyrobé HBr piimou syntézou z prvki je
nutné pouzit katalyzator, nej¢astéji platinu. V piipadé reakce jodu s vodikem je rovnovéha posunuta
doleva, takZe pievlada disociace HI na prvky. Prevladajici sméry reakci spolu s hodnotami teplot vara
hal ogenovodikii a se slozenim jgjich azeotropickych smési s vodou jsou uvedeny v tab. 6.4-1.

Tab. 6.4-1. Prevladajici smér reakce halogenu svodikem, hodnoty teplot

var i halogenovodikii a sloZeni j gich azeotr opickych smési s vodou

teplota varu azeotropni teplota varu
reakce halogenovodiku ~ koncentrace kyselin azeotropu
H, + / %® 2HF 19,5°C 40 % 112 °C
H, + Cl, 3%® 2HC -85°C 20% 109 °C
H, + Br, = 2HBr —-67°C 48 % 124 °C
H, + 1, =% 2HI -36°C 57 % 127 °C

S vyjimkou HF jsou uvedené halogenovodiky za normalnich podminek plynné. Teploty varu stoupaji
se stoupgjicim atomovym c¢islem. Relativné vysoka teplota varu fluorovodiku je dana tvorbou
vodikovych vazeb —F---H-F---H—. Halogenovodiky se rozpoustéji ve vodé a tvori prisusné kysdliny.
Silakyselin stoupav fadé HF < HCI < HBr < HI, coz jiZ bylo vysvétleno v 1. dile skript.

Fluorovodik a kyselina fluorovodikova se daji v laboratori pripravit reakci fluoridu vépena
tého s kyselinou sirovou nebo tepel nym rozkladem hydrogendifluoridu drasel ného.

CaF, + HSO, %® 2HF + CaSOq4
KHF, %® HF + KF
Kyselina fluorovodikova rozpousti oxid kiemicity, takze se k jgi piipravé a skladovani nemize pouzit
sklenéné nadobi.
4HF + SO, %® Sk, + 2H,0

Nadruhé strané, ngjvetsi vyuziti kyseliny fluorovodikoveé je prave pii rozpousténi silikatt aleptani skla.

Chlorovodik a kyselina chlorovodikova se diive vyrédbéla reakci chloridu sodného s kyseli-
nou sirovou. Podle vychozi suroviny dostala svij trividni nazev , kyselina solnd'.

NaCl + H,SO, %® HCl + NaHSO,

V soucasné dobé tato reakce muze byt vyuZita pro laboratorni piipravu. Maximani koncentrace
chlorovodiku ve vodném roztoku je 38 %. Vedle vySe uvedené azaeotropni smési je uvedena koncen-
trace pro kyselinu chlorovodikovou nejbézngjsi.
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Pro analogickou piipravu bromovodiku z bromidu sodného je ale nutné pouzit kyselinu
fosforecnou:
NaBr + H3PO, % ® HBr + NaH,PO,

Kysdlina sirova ma za zvysené teploty oxidagni Ucinky a tak vedle bromovodiku vznika ve smési
i elementarni brom:
2HBr + H,SO, 3%® Br, + SO, + 2H,0

Bromovodik se ¢asto pripravuje hydrolyzou koval entnich bromidua, napi. bromidu fosforitého:
PBr; + 3H,O %® H3PO; + 3HBr

Jodovodik se vyrébi reakci sulfanu s jodem:
HS+1, %® 2HI + S

Halogenovodiky mohou mit jen redukéni Geinky. Nejsnaze se oxiduje jodid. Prikladem redukénich
vlastnosti miaze byt reakce s peroxidem vodiku:
2H| + H202 3/4® 2H20 + |2

PakliZe se n&jaké latka pii reakci s halogenovodikem oxiduje, musi dojit k redukci vodiku jako se déje
pii rozpousténi zinku v kyseling chlorovodikové:
Zn + 2HC| 3/4® ZnC|2 + H2

6.5 Binarni slou¢eniny halogena — Halogenidy

Halogeny poskytuji binarni slouceniny s vétdinou prvki. Krome sloucenin s vodikem, kyslikem
a dusikem se tyto slouc¢eniny nazyvaji halogenidy. Rozdélujeme je podle typu vazby na iontové,
kovalentni; prechod mezi obéma skupinami tvoii halogenidy prechodné.

Halogenidy iontové jsou slouceniny se silné elektropozitivnimi prvky, tj. alkalickymi kovy,
kovy alkalickych zemin alanthanoidy. Uvedené halogenidy maji typické vlastnosti iontovych sloucenin
— nesméroveé vazby a z toho vyplyvajici typické struktury iontovych krystali, rozpustnost ve vodg,
vedeni elektrického proudu v taveniné atp. Protikladem k halogenidim iontovym jsou hal ogenidy
kovalentni. Obsahuji vazbu prvek —halogenid s pievazujicim kovalentnim charakterem a jejich
struktura se da odvodit z hybridizace prvku. Jsou vétSinou molekulové, nékteré se snadno vodou
hydrolyzuji (PCls, TiCl,), jiné s vodou nereaguji (SF).

Cela rada prechodnych i neprechodnych kovu tvoii bezvodé halogenidy piechodného typu,
vétSinou polymerniho charakteru, ¢asto vrstevnaté, ve kterych pievlidda kovaentni vazba. Struktura
téchto halogenidt je znazornéna na obr. 6.5-1. Z uvedenych struktur je ziggmé, Ze se zde vyznamng

uplatiiuje vazba koordinacni, ktera spojuje pivodni jednoduché molekuly do sloZitéjSich struktur
pies mustkové atomy halogent. Prikladem muze byt struktura Cdl,, kteraje uvedenav 1. dile skript.
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Obr. 6.5-1 Priklady struktur halogenidi v pevnéfazi:
a) Polymerni AICIl3;, b) Dimer SbCls.

Pripravou (nebo rekrystalizaci bezvodych halogenidi) ve vodném roztoku u celé fady kova
ziskédme hydraty jako je napi. NiCl, -6 H,0. Ve strukturach téchto hydréti je vétSinou kov obklopen
molekulami vody, které se k nému vézi prostrednictvim volnych elektronovych para na kysliku
zatvorby koordinaéné kovalentni vazby. Halogenidy nejsou vétSinou na kov vazény piimo, vystupuji
jako anion s ndbojem —I atvori s aquaiontem kovu iontové krystalické struktury.

Priprava iontovych halogenidi nebo hydréti halogenida vétSiny kova vychazi z obecnych
zpusobu pripravy soli, tj. reakce mezi kovem a kyselinou, reakce oxidu nebo hydroxidu kovu
skyselinou, anebo vytésnénim slabé kyseliny z jgi soli, jak je to béZzné v piipadé uhlicitani:

Ca+ 2HBr 3%® CaBr, + H;
MgO + 2HCI 3%® MgCl, + H,0O
CaC03 + 2HClI 34® CaCIZ + Hzo + COZ (H2C03 Y% ® H20+C02)

Malo rozpustné halogenidy |ze piipravit srézenim:

TINO; + NaCl 32® TIClI + NaNO;
Kovalentni halogenidy se nejcastéji pripravyji reakci halogenu s kovem nebo nekovem. MaZeme tak
ziskat molekularni halogenidy, jako je napiiklad kapalny TiCl,.

Ti + 2Cl, %® TiCl,
Ana ogickou reakci F, se sirou |ze ziskat plynny SFs. Nékteré halogenidy se vyrabi z oxidt a halogenu
s pouZitim uhliku jako redukéniho cinidla.
Al,O; + 3C + 3Cl, 3%® 2AICI; + 3CO
Uvedeny pochod se nazyva reduktivni chlorace a je klicovym krokem pii zpracovani nékterych
oxidickych rud, napt. pi vyrobé titanu. DalSim prikladem muze byt vyroba chloridu kiemicitého,
ktery je dileZitym mezistupinem pii vyrobé kiemiku.
SiO, + 2C + 2Cl, %® SiCl, + 2CO
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Bezvodé halogenidy prechodnych a nékterych neprechodnych kovi nelze bézné pripravit tepelnou
dehydrataci hydrétt, kterd vétSinou probihd za vzniku oxidu. Daji se vSak dehydratovat za pouZziti
latek, které s vodou reaguiji, tak jak je uvedeno v nasledujici reakci:

CoCl,-6H,0 + 6SOCl, %® CoCl, + 6S0, + 12 HCI

6.6 Interhalove slouceniny

Halogeny tvori mezi sebou tzv. interhalové slouceniny. Nejjednodussi slouceniny odpovidaji
poméru 1:1 (CIF, BrF, IF, BrCl, ICI, IBr) ajgich fyzikdni vlastnosti, jako je teplota varu, teplota
tani atp., odpovidaji praméru téchto hodnot pro pivodni prvky. Chemické vlastnosti jsou vSak uréeny
rozdilnou elektronegativitou a reaktivitou prvki, jak je patrné z nésedujici rovnice:

CIF + H,O %® HF + HOCI
Chlor, brom ajod tvori s fluorem ataké brom ajod s chlorem interhalové slouc¢eniny s pomérem vyssim.
Brom reaguje s fluorem za vzniku BrF;, nebo v nadbytku fluoru za vzniku BrFs. Fluorid bromity maze
tvorit v nadbytku fluoridovych iontti komplexni ¢éstici.
Brk; + KF 3%® K[Brk,]

©
F@Q + Q|3{F—F — FII"E"IIF_I
O\F F/O\F

Obdobng jod tvoii fluoridy | s, |Fs al = ataké chlorid jodity 1,Cle.

Molekulové struktury vsech téchto interhalovych sloucenin je moZzné odvodit na zaklade
teorie VSEPR. | kdyZ v uvedenych slou¢eninéch previada kovalentni charakter vazby, kapalné penta-
halogenidy podiéhaji v kapalném stavu autoionizaci podle rovnice:

IFs %® IF; + IR

Oproti tvaru pavodni molekuly (trigondni bipyramida) kation matvar tetraedru a anion oktaedru.

Jod, a v omezené mire i dal&i halogeny, mohou tvorit tzv. polyhalogenidy. Nejznaméjsim
prikladem je tvorba polyjodida ve vodném roztoku. Samotny jod se ve vodé nerozpousti. Rozpousti se
v&ak ve vodném roztoku jodidu draselného za vzniku tzv. Lugolova roztoku. Pri rozpousténi reaguje
jod s jodidem a vznikaji anionty |5 aZ |5. Céstice 15 jsou linearni, vySSi maji rizné lomené struktury.
Nékteré polyjodidy cesia a rubidia byly pripraveny v pevném stavu. Ke stabilizaci struktury, ktera
obsahuje velké anionty, jsou obvykle zapotiebi velké kationty.
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6.7 Oxidy halogenu

Halogeny tvori 19 oxida, z nichZ vétSina je nestdld a nema velky vyznam. Jsou vSak daleZitymi
meziprodukty pri fadé chemickych rekci.

Fluor tvoii s kyslikem slouc¢eninu OF,. Uvedena létka, vzhledem k vétSi elektronegativité
fluoru ve srovnani s kyslikem, se nazyva difluorid kysliku. Je to latka bezbarva, plynng, pomérné
stdlaajedovata. Vznikareakci fluoru s 2% vodnym roztokem NaOH:

2F + 20H" %® 2F + OF;, + H,O

V piebytku NaOH dochézi k hydrolyze:
OF, + 20H™ %4® O, + 2F + H,O

Molekula malomeny tvar, podobné jako H,O, a vazby maji kovalentni charakter, vzhledem k blizkym
hodnotém el ektronegativit obou prvka.

DalSi douceninou fluoru a kysliku je difluorid dikydiku O,F,, ktery je stdly jen pii teplotach
niZsich nez —160 °C. Vznika reakci obou prvku za teploty okolo —200 °C a nizkého tlaku. Jeho struk-
turaje odvozena od struktury peroxidu vodiku.

Oxid chlorny je oranzovy plyn st.v. 2 °C. Nad touto teplotou snadno vybuchuje. Pripravuje se
reakci chloru s ¢erstvé vysrazenym oxidem rtutnatym:

2Cl, + 2HgO 3%® HgO-HgCl, + CI,O
Pramyslové vyznamnéj§i je reakce chloru s vihkym uhlicitanem sodnym.
2Cl, + 2NaCO; + H,O %4® 2NaHCO; + 2NaCl + CI,0

Oxid chlorny ma lomenou molekulu. Je mén¢ stdly nez anal ogicky fluorid kysliku. To je vysvétlovano
posunem elektronové hustoty smérem ke kysliku (vzhledem k jeho vySSi elektronegativité) a nasled-
nym odpuzovanim elektronovych pari. Ve fluoridu kysliku je elektronova hustota posunuta spise
k atomim fluoru. Oxid chlorny je anhydridem kyseliny chlorné HCIO.

Cl,0 + H,O 3%® 2HOCI

Oxid chlority Cl,O3 byl identifikovan jako produkt fotolyzy oxidu chlori¢itého za nizkych
teplot. Je to formalni anhydrid kyseliny chlorité.

Oxid chlori¢ity ClO, je krajné nestdly Zlutozeleny plyn, ktery snadno exploduje: kapalny
jiz pi teploté —40 °C, plynny je-li koncentrovany. Pfi jeho pouZiti je proto fedén inertnim plynem.
| kdyZ se jedn& o latku silné explozivni, oxid chlori¢ity se vyrdbi primyslové a pouziva se zefména
v papirenském primysiu k béleni celuosy. Jeho lomena molekula s jednim volnym e ektronovym
parem a lichym elektronem lokalizovanym na atomu chloru je zndzornéna na obr. 6.7-1. Vazby Cl-O
maji ndsobny charakter. Pritomnost neparového elektronu zpisobuje paramagnetismus molekuly ataké
jgi vysokou reaktivitu. Oxid chlori¢ity vzniké pasobenim kyseliny sirové na chlore¢nan, kde dochézi
k disproporcionaci podle rovnice:

3KCIO; + H,SO, %4® 2CIO; + KCIO, + K;SO, + H,O
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Obr. 6.7-1 a) Strukturni vzorec oxidu chlori¢itého ClO,
b) Prostorové uspoiradani volného elektronového paru a neparového elektronu.

Tato reakce je k pripravé oxidu chlori¢itého nevhodna Vyhodngjsi je reakce za piitomnosti organické
latky, napr. kyseliny stavelové, kde dochazi pouze k redukci chloreénanu na oxid chlorigity a zaroven
jevznikly oxid chlorig¢ity fedén oxidem uhli¢itym.

2KCIO; + 2H,S0, + H,C,0, %® 2CIO, + 2CO, + 2KHSO, + 2H,0

Oxid chlori¢ity neni anhydridem piislusné kyseliny. Reaguje vSak s hydroxidem, pri¢emz dochazi
k disproporcionaci na chloritan a chlore¢nan.
2CIO, + 20H™ %® CIO; + ClO; + H,O

Oxid chlorovy Cl,O¢ je tmavocervena kapalina, ktera je na vzduchu stdlejsi nez oxid
chlorigity. Oxid chlorovy vznika oxidaci oxidu chlori¢itého ozonem.

2ClIO; + 203 %® Cl,06 + 20,

Cl,0¢ neni anhydridem prislusné kyseliny a obdobné jako u oxidu chlori¢iténo dochézi pii reakci
s hydroxidem k disproporcionagni reakci:

Clzos + 2NaOH 3%® NaC|03 + NaC|O4 + HZO

Oxid chloristy Cl,O; je ngstalgjSi z oxidi chloru. D& se fici, Zze se stoupajicim oxidaénim
¢idem chloru stoupa i stabilita oxidia. Za normalnich podminek je oxid chloristy relativné stal,
bezbarva olgovita kapaina, krgné nebezpecna je pii styku s organickymi latkami. Pripravuje se
reakci chloristanu s konc. kyselinou sirovou. Z uvedené reakéni smési se da vydestilovat za snizeného
tlaku

2KCIO, + 2H,S0, %® Cl,0; + 2KHSO, + H,0

Je anhydridem kyseliny chloristé.

Brom poskytuje s kyslikem dva oxidy, oxid bromny Br,O a oxid bromi¢ity BrO,. Oba oxidy
|ze pripravit anal ogickymi postupy jako piislusné oxidy chloru, jsou v3ak jesté méné stalé.

Oxid jodiény 1,05 je nejstalg Sim z oxidt halogent. Za norma nich podminek se jedné o bilou
krystalickou léatku, stAlou na vzduchu aZz do teploty 300 °C. Pripravuje se tepelnou dehydrataci
kyseliny jodi¢né.

2HIO; %® 1,05 + H,O
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6.8 Oxokyseliny halogenu
Znamé oxokyseliny halogeni jsou uvedeny v tabulce 6.8-1:

Tab. 6.8-1 Oxokyseliny halogeni.

ox. ¢islo halogen
I HCIO HBro HIO
11 HCIO, HBroO,
V HCIO; HBrO; HIO;
VI HCIO, HBrO, HIO, (HslOg)

Kyseliny s oxidacnim ¢islem halogenu +1 jsou znamy od vSech haogeni. ,, Kyselina fluor n@"
je bezbarvy, velice nestdly plyn, ktery vznika opatrnou fluoraci ledu. Ostatni kyseliny |ze pripravit
anal ogi ckym zptisobem jako piislusné oxidy X ;0.

2X, + 2HgO + H,O %® HgO-HgX, + 2HXO

Kysdiny obecného vzorce HXO jsou slabé kyseliny s hodnotou pK ~ 8. V pripadé nejslabsi kysdliny
HIO se uz jedna spide o hydroxid jodu IOH. Jsou vSak velice dobrymi oxidac¢nimi ¢inidly, zvlaste
v kyselém prostiedi. Oxida¢ni Ucinky klesaji od HCIO k HIO. Kyselina chlorné vzniké také reakci
chloru s vodou.
Cl, + HO 3%® HCl + HCIO
Rozpousténim bromu ve vodé dostaneme tzv. ,,bromovou vodu“ tj. smés bromu, kyseliny bromné
abromovodikové. Jod se ve vodé nerozpousti. Dilezita je reakce prvki s hydroxidem. Produkty reakce
jsou zavidé nateplote reakce v disledku disproporcionace XO™. Za chladu chlor reaguje s hydroxidem
sodnym podle reakce:
Cl, + 2NaOH 3%® NaCl + NaClO + H,0 (20°C)

Pri teploté okolo 75 °C se bude chlornan rozkléadat podle rovnice
3CIO %® CIO; + 2CI°

a tak zavadénim chloru do roztoku hydroxidu sodného pri teploté nad 75 °C ziskdme smés chloridu
sodného a chlorecnanu sodného.

3Cl, + 6NaOH %® 5NaCl + NaClO; + 3H,0  (t >75°C)

Rozklad bromnanu za¢ina probihat jiZz pii mirng zvysené teplote, takze ke ziskani bromnanu musime
chladit reakéni smés na teplotu okolo 0 °C. Pri teploté 50 °C se ziskava bromi¢nan. Rozklad jodnanu
probihajiz za chladu.

Chlornan sodny NaClO a chlorid-chlornan vapenaty Ca(Cl)(CIO) (chlorové vapno) jsou latky
vyrabéné pramyslové, protoZze se vzhledem k jegich oxidacnim G¢inkim pouzivai jako latky bélici
nebo dezinfekéni.
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Z kysdlin typu HXO, je vyznamna pouze kyselina chlorita HCIO,. Existuje jen ve vodném
roztoku. Je to silngj&i kyselina nez kyselinachlorna (pK » 2). Lzeji pripravit podle reakce:

2ClIO, + HO, %® 2HCIO; + O,

Jgi soli jsou stélgjsi a mizeme je ziskat neutralizaci hydroxidem a nebo analogickou reakci s piidus-
nym peroxidem kovu.

2ClIO; + Na,O, %® 2NaClo, + O,
Bromitany v zasaditém prostiedi disproporcionuji na bromi¢nany a bromidy. Vyznam ma pouze Zluty
NaBrO,-3H,0, ktery se pouZiva jako sdektivni oxidacni ¢inidlo v organické chemii. Struktura
aniontu kyseliny chlorité je spolu se strukturami anionti ostatnich oxokyselin chloru znazornéna
naabr. 6.8-1.
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Obr. 6.8-1 Rezonanéni struktury se znazornénou orientaci volného elektr onového péru (nahoie)
a strukturni vzorce (dole) anionti oxokyselin chlor u.

Kysdina chloreénd HCIO3, kyselina bromi¢nd HBrO; a kysdlina jodiéna HI O3 jsou silné
kyseliny s hodnotou pK » —2 (HCIOs). Kyselina chlore¢na a kyselina bromi¢né jsou znamy pouze
ve vodnych roztocich a piipravuji se z prislusnych soli pomoci iontoméni¢ta nebo reakci barnatych soli
s kyselinou sirovou:

Ba(ClOs), + H,SO, 3%® 2HCIO; + BaSO,

Kysdinajodiénaje bila krystalicka latka, ktera vzniké oxidaci jodu kyselinou dusi¢nou:
31, + I0HNO; %® 6HIO; + 1I0NO + 2H,0

DulezitéjSi nez samotné kyseliny jsou jejich soli. Nejzndméjsi je chlore¢nan draselny KCIOs, ktery
vznika reakci
3Cl, + 6KOH %® KClO; + 5KCl + 3H,0  (100°C)

Chlore¢nany snadno disproporcionuji na stalgsi chloristany a chloridy, nebo se teplem rozkladaji
na chloridy a uvolnuji kyslik.
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4KCIO; %® 3KCIO, + KCI
2KCIO; %® 2KCl + 30,

Pri rozkladu bromi¢nant dochézi pouze ke vzniku bromidi a uvolnéni kysliku. Podobné se chovagji
i jodi¢nany. Uvedené soli maji vyrazné oxidacni vlastnosti. Nebezpecny je zvlasté chlore¢nan ve smési
sorganickymi latkami po zahi'éti nebo v piitomnosti kyselin (uvolnéni ClO,).

Anionty XO3 maji tvar trojboké pyramidy s halogenem ve vrcholu (viz obrézek 6.8-1).
K dybychom my3&lenkove nahradili tento anion kouli o podobné velikosti a sledovali strukturu soli sod-
nych, zjistili bychom, Ze struktura chlore¢nani a bromiénani odpovidé z tohoto pohledu strukturnimu
typu NaCl ajodi¢nani strukturnimu typu CsCl.

Vedle chlore¢nanu sodného, ktery se vyrdbi pramyslové, je daleZity bromi¢nan draselny.

Reakci s bromidem poskytuje volny brom:
BrO; + 5Br + 6H* 3%® 3Br, + 3H,0

Kyselina chloristd HCIO, je nejsilngjSi minerdlni kyselina. Jeji hodnota pK je okolo —11.

Vyrébi se z chloristanu draselného
KCIO, + H,SO, %® HCIO, + KHSO,
a z reakeéni smesi se ziskava vakuovou destilaci. Bézny je jeii 70 % vodny roztok, ktery odpovida
slozeni HCIO, - H,0. Se zinkem reaguje za uvolnéni vodiku.
Zn + 2HCIO; %® Zn(ClOy), + H;

Uvedena reakce ukazuje na skutecnost, Ze kyselina chlorista je za normanich podminek neoxidujici
astdla kyselina. Oxidagni U¢inky ma az za vySSi teploty vici organickym latkam. Zvlasté nebezpecné
jsou jeji pary. Chloristanovy anion ma tvar tetraedru (viz obr. 6.8-1). Jeho vyznacnou vlastnosti je,
Ze se prakticky nekoordinuje na ionty piechodnych kovi. Proto se chloristany s vyhodou pouzivaji
k Upravé iontové sily pfi raznych fyziké né-chemickych métrenich.

Kysdina bromista HBrO, byla poprvé ziskéna b ~ rozpadem aniontu #SeOj ™. Pozdji byla
piipravena s malym vytéZkem oxidaci bromi¢nani fluoridem xenonatym. Pro pripravu bromistani

se ukazalajako negjvyhodngjsi oxidace samotnym fluorem v 5M NaOH.
BrO; + F, + 20H™ 3%® BrO; + 2F + H,0
Kysdina jodista HIO, je mnohem slabsi kyselina neZ kyselina chloristd. Velice snadno vaze
dal§i molekuly vody za vzniku kyseliny pentahydrogenjodisté Hsl Og nebo dalSi kyseliny napr. H15044.
Trihydrogenjodistan disodny vzniké oxidaci jodu chlorem v bazickém prostiedi. Kyselina pentahydrogen-
jodista se da z uvedené soli piipravit prevedenim nasil stiibrnou. DalSim pisobenim chloru na sraze-
ninu Agsl Os se pak odstrani ionty stiibrné avznikaroztok kyseliny, jak je uvedeno v reakénim schematu:

18NaOH + I, + 7Cl, %® 2NaHslOs + 14 NaCl + 6H,0
NaH3l0s + 5AgNO; %® AgslOs + 2NaNO; + 3 HNO;
4AgslOs + 10Cl, + 10H,0 %® 4Hsl0s + 20AgCl + 50,

36



7. V1. hlavni skupina — Chalkogeny

Prvky V1. hlavni skupiny s vyjimkou kysliku se nazyvaji chalkogeny. Elektronova konfigurace
valencni sféry ve skuping je ns®np*. Chemie kysliku se znaéné odliduje od ostatnich prvki, protoZe
kyslik neméak dispozici volné orbitaly d. NejduleZitejsi fyzikani veliciny jsou uvedeny v tabulce 7-1.

Tab. 7-1 Atomové afyzikalni vlastnosti kysliku a chalkogenii.

X 1(1)/kd-mol™ t.t./°C t.v./°C
O 3,50 1410 —-219 —183
S 2,44 1070 ~115 444
Se 2,48 940 221 685
Te 2,01 869 450 990
Po 1,76 813 254 962

Z tabulky 7-1 je patrny obecny trend, tj. pokles hodnot elektronegativity a prvni ioniza¢ni energie
se stoupgjicim atomovym ¢islem ve skuping. Tomu odpovida vzrast kovového charakteru prvki: sira
aselen jsou typickymi nekovy, tellur a polonium maji fyzikdni viastnosti kovi. Chemické vlastnosti
polonia odpovidaji ektropozitivnimu charakteru tohoto prvku. Z uvedené skupiny urcitou vzaemnou
chemickou podobnost vykazuji sira, selen a tellur. S kyslikem reaguji za vzniku oxidi SO,, SeO,
aTeO,, s fluorem poskytuji SFs, SeFs a TeFs, a s chlorem SCl,4, SeCl, a TeCl,. Podobnost existuje
také v jgich reakcich s kyselinami. Kyselina dusi¢na nebo sirova oxiduji uvedené prvky za horka,
neoxidujici kyseliny s uvedenymi prvky nereaguji. Podobnost nebo rozdilnost uvedenych prvka je téz
patrna z piehledu oxidacnich ¢isel, kterajsou uvedenav tab. 7-2.

Tab. 7-2 Oxida¢ni ¢ida chalkogena

S —1I [ v \
Se —1I v Vi
Te —1I v Vi
Po —1I [ v

Maximalni a také skupinové oxidacni ¢islo ve skupiné je VI a vyskytuje se u vSech chakogent
svyjimkou polonia. Je typické pro oxoanionty XO3™ u siry a selenu. Ngjstdles oxidaini ¢isla jsou
v tab. 7-2 vyti&téna tuéné. Z uvedeného piehledu je patrny vzestup stdlosti niZSich oxidacnich ¢isel
se vzrustem atomoveého ¢isla prvku, stejné jako v kazdé hlavni podskupiné. Vedle kladnych oxidacnich
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Cisel se sira, selen i tellur nachéazeji i v oxidacnim ¢isle —I1 a piisludné sulfidy, selenidy, telluridy
ataké nebeézné polonidy jsou anal ogické oxidam.

Vzrist elektropozitivnino charakteru ve skupiné je vidét na prechodu od selenu k telluru
apoloniu. Selen se oxiduje kyselinou sirovou za horka na kyselinu seleni¢itou. Tellur tvori pri reakci
s kyselinou sirovou (Te,05)** SO,. Polonium tvoii Po(SO,),, ktery jiz méa charakter solné slouceniny.
Polonium se tak podoba vice prvku sousednimu, tj. bismutu nez telluru.

Je ziggmé, chalkogeny (a jak dale uvidime ani dal§i skupiny) netvoii tak homogenni skupinu
jako halogeny. Proto bude nej diive uvedena chemie siry a potom chemie ostatnich prvkia skupiny.

8. Sira

8.1 Vyskyt, vyroba, pouZiti

Sira je Zluta krystalicka latka, ktera se v piirodé vyskytuje v malé mitre volnd, vice ve formé
sulfid celé fady piechodnych i neprechodnych kovi. Nejznaméjsi je pyrit FeS,. Siraje zastoupena
v rizné forme i ve fosilnich palivech. V uhli je rozptylena v podobé pyritu a jeji koncentrace se
podle typu uhli a nalezisté pohybuje od nékolika desetin procenta po nékolik procent. Spalovanim
se uvoliiuje oxid sificity, ktery zpisobuje fadu obecné znamych ekol ogickych problémi.

Elementarni siraje znamav fad¢ alotr opickych modifikaci. Pri teploté nizsi nez 98 °C je stda
rhombicka forma oznagovana a, ktera piechézi v teplotnim rozmezi 98—122 °C ve formu mono-
klinickou ozna¢ovanou b. Treti forma g je také monoklinicka a tvori se pii krystalizaci siry z riaznych
rozpoustédd . Zakladni stavebni jednotkou vSech téchto modifikaci je osmiclenny kruh Sg znazorngny
naobr. 8.1-1. Délkavazby S—Sje 212 pm a Uhel, ktery tento vazby svirgji, je 105,4°. Tyto osmiclenné
kruhy jsou stdle i v taveniné siry az do teploty 160 °C, kdy dochazi k jejich otevieni a nasledné
k jegjich propojovani a vzniku tetézci. Prudkym ochlazenim takto roztavené siry dostaneme tzv. plas-
tickou siru, tvorenou spirdlovymi ietézci, které pomalu pirechazeji opét na osmiclenné kruhy.

Obr. 8.1-1 Struktura molekuly Sg.
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Plynna sira obsahuje molekuly Sg, S, S, a S,. Biatomické molekuly jsou analogické molekulam
kysliku, jsou rovnéz paramagnetické, a byly identifikovany v parach siry nad teplotou 550 °C. Z téchto
Udaju je zigfmé, Ze sira ma znaénou tendenci vytvaret vazbu S—S.

K tézb¢ siry z podzemnich loZisek se pouziva piehiata vodni péara, kterd se pod tlakem zavédi
potrubim do podzemi a vytladuje jinym potrubim taveninu siry na povrch. Hlavni pouziti siry je
vyroba kyseliny sirové a vulkanizace kaucuku.

8.2 Slouceniny siry svodikem

Sira tvori s vodikem sulfany obecného vzorce H,S;, kde x = 1-6, pricemZ vodikové atomy
uzavirgji retézec atomu siry. Nejdulezitejsi je H,S, ktery mé tvar lomené molekuly, podobné jako voda.
Sulfan, trividlnim nazvem sirovodik, je jedovaty plyn nepiijemného zdpachu. Rozpoudti se ve vodé
na tzv. sirovodikovou vodu. Ve vodé sulfan projevuje vlastnosti slabych kyselin, ¢emuz odpovidaji
také hodnoty pK pro oba stupné disociace:

H,S + H O — H;_J,O+ + HS pKl » 7
HS + H,0 = H;0" + S pK, » 13-14

Polysulfany se piipravuji z chlorida siry podle rovnice
SCl, + 2H,S %® 2HCI + H,Sy.0

Z uvedené rovnice je ziggmé, Ze vznikly polysulfan obsahuje o dva atomy siry vice nez pavodni chlorid.
Negbéznéjsi sulfan H,S se da piipravit syntézou z prvki, ptisobenim minerdni kyseliny na sulfidy
anebo pohodingji reakci parafini s roztavenou sirou. V laboratori se pripravuje ptisobenim ziedéné
kyseliny sirové na FeS. Zavadénim sulfanu do roztoku hydroxidu akalického kovu a néaslednou
krystalizaci ziskdme prislusny sulfid, napt. Na,S-9H,0. Vzhledem k hodnotdm pK musi byt roztok
uréeny ke krystalizaci siln¢ alkalicky. Alkalické sulfidy krystalyzuji podle podminek jako rozli¢né
hydraty nebo jsou bezvodé. Bezvodé sulfidy alkalickych kovi maji vesmés antifluoritovou strukturu.
Zavadénim sulfanu do roztoku amoniaku ziskdme sulfid amonny (NH,),S, ktery ma trividlni nazev
bily sirnik amonny. Rozpou&ténim siry ve vodném roztoku sulfidu amonného ziskame tzv. Zluty sirnik
amonny. Jedna se o polysulfid obecného sloZzeni (NH,),S,. Ve vodé rozpustné jsou také sulfidy kova
alkalickych zemin.

V¢étdina prechodnych kovi a kova 111, az VI. hlavni podskupiny se sréZi sulfanem za vzniku
piidusnych sulfidi, které jsou vétSinou charakteristicky zabarveny, napr.

Cu** + H,S %® CuS + 2H"

Podminky sréZeni jsou pro skupiny ionti razné ionty As®*, Sb*, Sn**, Ag’, Hg*" a Pb** se sréi
uZ v prostiedi kyselém:; ionty Mn?*, Zn?*, Co** aFe** aZ v prostredi amoniakdnim; ionty Cr** a AI**
se za téchto podminek vyluéuji jako hydroxidy. Tyto vlastnosti sulfidi byly vyuzity v kvalitativni

analyze (sirovodikovy zpiisob).
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Snaha po vytvéareni vazeb sira—siraa vzniku polysulfidu je patrnai u sulfidi piechodnych kovi.
Nejzndmejsi sulfid — pyrit — je disulfid Zeleznaty, ktery mé strukturu NaCl, piicemz uzlové body
ndlezgici Na' zaujimaji ionty Fe** a v bodech obsazovanych chloridovymi ionty je stied vazby sku-
piny (S—S)*". Podobng jako oxidy i sulfidy vytvéi nestechiometrické slouceniny. Jako piiklad miaZzeme
uveést nestechiomericky FepgssS se strukturou FeS.

Sulfan a sulfidy maji pouze redukéni viastnosti. Podle podminek se mohou sulfidy oxidovat
z oxidacniho ¢ida—II na elementarni siru nebo az nasirany.

H,S + Br, %® 2HBr + S
3H,S + 2HNO; %4® 3S + 2NO + 4H,0
ZnS + 10HNO; %® Zn(NOs), + H,S0, + 8NO, + 4 H,0
PraZeni, tj. oxidace vzdusnym kydikem za vysoké teploty, je kli¢ovym krokem v hutnim zpracovani
sulfidickych rud. Napt. chalkozin se praZzenim prevadi na oxid méd’naty.
Cu,S + 20, %4® 2CuO + SO,

Sulfidy se zvolna oxiduji i v piirodé. Napi. dlouhodobym puasobenim vzdusné vihkosti a kysliku
na pyrit dochézi k jeho oxidaci az na siran Zelezity, ktery je desti vyluhovan a dava vzniknout
tzv. vitriolovym bridlicim.

Vedle sulfanu a odvozenych sulfidia vytvéii sira celou fadu binarnich sloucenin i s elektro-
negativnimi prvky. Slouceniny s halogeny jsou uvedeny v nésledujici kapitole a Souceniny s dusikem
aarsenem, piipadné dalSimi, jsou prezentovany v kapitolach piid usnych prvka.

8.3 Halogenidy siry

Sira poskytuje s fluorem, chlorem a bromem celou fadu vice ¢i méné stdych halogenidu.
Jejich prehled je uveden v tab. 8.3-1.

Tab. 8.3-1 Halogenidy siry

oxidacni ¢islo [ I AV V VI
fluorid S,k Sk, Sk, S:Fio Sk
chlorid S,Cl, SCl, SCl,4
bromid S,Br,

jodid S,

Jak je z tabulky 8.3-1 patrné, nejvice halogenidi poskytuje sira s fluorem. Smérem od fluoridu
k bromidu ajodidu klesa jgich stélost, zvla&té ve vySSich oxidagnich ¢idlech siry.
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Sirareaguje s fluorem za vzniku fluoridu sir ového SFg. Uvedend latka je za normalnich podmi-
nek plynna a mimoradné chemicky inertni, nereaguje ani s roztavenym KOH. Pouziva se jako plynna
izolaéni napln ve vysokonapét'ove elektrotechnice. Reaguje aZ s roztavenym sodikem podle rovnice:

SFs + 8Na %® NaS + 6 NaF

Molekula fluoridu sirového ma tvar pravidelného oktaedru (obr. 8.3-1). Jako vedlg§i produkt piimé
reakce siry a fluoru vznika S;Fyo, ktery lze také pripravit reakci chloridu-pentafluoridu sirového

svodikem.
2SKCl + H, 34® SFp + 2HCI

Podobn¢ jako fluorid sirovy nereaguje S;Fio s hydroxidy, ale je silné toxicky. Geometrie molekuly
S;Fo je zndzornéna na obr. 8.3-1.
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Obr. 8.3-1 Struktury SFga SyFy.

| kdyZ formani oxidacni ¢islo siry v molekule S;Fyq je V, koordinatni ¢islo je 6. Vazba S-S je ddlsi
nez by odpovidalo jednoduché vazbe, avazby S—F jsou stejné dlouhé jako v molekule SF.

Fluorid siFi¢ity SF4je zanorma nich podminek plyn (t.v. —38 °C). D4 se pripravit reakci obou
prvka pii teploté —70 °C. PohodInéjsi cesta vychazi z reakce chloridu sirnatého s fluoridem sodnym
za obdobnych podminek.

3SCl, + 4NaF 3%® Sk, + S,Cl, + 4 NaCl
Fluorid sificity je jedovaty, vysoce reaktivni a pouziva se jako fluoracni ¢inidlo v organické syntéze.

Jeho struktura je znézornéna na obr. 8.3-2. Jak je patrné, je odvozena od trigondni bipyramidy
s volnym elektronovym parem v ekvatoridni roving.

e

Obr. 8.3-2 Struktura SF,4 se zndzornénou orientaci volného elektronového péru.
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Se snizujicim se formalnim oxidaénim ¢islem siry se sniZuje stalost fluoridi. Vzhledem
ke kovalentnimu charakteru vazeb S—F je spravnéjsi pohlizet na nizsi haogenidy siry jako na derivéty
sulfanu nebo disulfanu.

Difluor sulfan SF, (fluorid sirnaty) je za normalnich podminek plyn (t.v. =35 °C). Molekulaje
lomend, obdobnd molekule sulfanu. Narozdil od sulfanu je fluorid sirnaty velice nestély.

Difluordisulfan SF, (fluorid sirny) je znamy ve dvou izomernich formach. Prvni forma
obsahuje jednoduchou vazbu sira—sira a struktura molekuly F—-S—S—F je lomena, analogicka
napi. disulfanu. Druha forma je stal€gjsi, obsahuje nasobnou vazbu sira—sira a odpovida struktuie
molekuly S=SF,.

Struktura chloridu sifi¢itého SCl,; je obdobna fluoridu sifi¢itému. Chlorid sificity vznika
reakci S,Cl, s nadbytkem chloru pii teploté —80 °C. Jedna se o velmi nestadlou latku, ktera se
pii teploté varu —30 °C rozklada na chlor a SCl,.

Dichlorsulfan (chlorid sirnaty) SCI, je kapalna, siln¢ tékava latka, ktera se snadno rozklada
na S,Cl, a chlor. Stabilizuje se pridavkem pridavkem chloridu fosforitého. Pripravuje se reakci chloru
s S,Cl, za piitomnosti chloridu Zelezitého jako katalyzatoru. Jeho molekulaje lomena

Dichlordisulfan (chlorid sirny) S,Cl, je relativné stda olgovité kapalina (t.v. 138 °C), ktera
se snadno hydrolyzuje vodou. Jeho struktura je naznac¢ena naobr. 8.3-3.

Cl Pramyslové se vyrdbi vedenim chloru pies roztavenou
oo siru. Spolu s chloridem sirnatym mé rozséhlé poufZiti.
Chlorid sirny i sirnaty rozpousti siru, piicemz vznikaji
Cl dlouhé retézce typu Cl-S,—Cl, kde x mize nabyvat
Obr. 8.3-3 Struktura molekuly S,Cl,. hodnoty az 100.

O bromidech siry je znamo jen mélo. Byla prokdzana pouze existence SBr, a S,Br ,, pricemz
dibromdisulfan je mnohem stalgjSi. Je izostrukturni s analogickym chloridem a také se mu podoba
svymi vlastnostmi. Dijoddisulfan byl piipraven pomérné nedévno z chloridu sirného pii teploté —90 °C
v roztoku pentanu. Latka je velmi nestala vzhledem ke skute¢nosti, Ze vazba sira— jod je velmi slaba.

8.4 Oxidy siry

Oxid sirny S,0 mé podobné jako ozon lomenou molekulu. Vznika reakci siry a kysliku
pii teploté 150—200 °C za pasobeni tichého elektrického vyboje a naslednym prudkym ochlazenim
pod teplotu —100 °C. Stdy jejen zanizkych teplot, pii laboratorni teploté se rozkldda naoxid sificity asiru.
Neni anhydridem Zadné kyseliny a s hydroxidy reaguje na smés soli jako jsou dithioni¢itan, sifi¢itan
asulfid.
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Oxid siFi¢ity SO, vznika spalovanim siry na vzduchu nebo prazenim sulfidi kov.
S + 02 3/4® SOZ
4FeS, + 110, 3%4® 2Fe0; + 8S0,

Za normalnich podminek je plynny, silné toxicky a snadno zkapalnitelny (t.v. —10 °C). Molekularni
struktura odpovida sp? hybridizaci na atomu siry s vazebnym thlem blizkym 120°. V laboratoii se da
snadno pripravit reakci siticitani se silnou kyselinou.

Na,SO; + H,SO, 3%® NaSO, + H,O + SO,

Sira v oxida¢nim ¢isle VI je stdlgsi nez v oxidacnim ¢ide IV. Oxid sifi¢ity proto vykazuje redukéni
vlastnosti viic¢i béznym oxidacnim ¢inidlam jako jsou dichroman, jod nebo manganistan.
5S0, + 2Mn0O; + 2H,0 %® 2Mn*" + 5S0; + 4H"

Za vySSi teploty se oxid sificity muze pisobenim silnych redukénich ¢inidel redukovat na siru.
Jako priklad 1ze uvést redukci uhlikem nebo vodikem:

SO, + 2C %® 2CO + S

SO, + 2H, ¥%® S+ 2H,0

Oxid sifi¢ity reaguje s hydroxidy za vzniku sifi¢itani nebo s vodou za vzniku roztoku kyseliny sificité.

Oxid sirovy SOz vznika v malé mitejiz pri reakci siry s kyslikem. Ve vzniklém oxidu sifi¢itém
je ho viak méné nez 0,5 %. Oxidace oxidu sifi¢itého na sirovy probihdjen za pritomnosti katalyzétoru,
jimZ muze byt platina nebo oxidy vanadu, které se také pramyslové pouzivaji.

2802 + Oz 3/4® 2803

V laboratoii se d& oxid sirovy ptipravit termickym rozkladem nékterych sirani
FeZ(SO4)3 % ® Fe203 + 3 SOg

Oxid sirovy je pevnd, snadno tékajici latka. V plynném stavu je monomerni ajeho struktura odpovida
sp? hybridizaci (¥&d vazby 2). V pevném stavu polymeruje. Rychlou kondenzaci pti teploté nizsi
nez —80 °C se ziska forma g. Jedna se o cyklicky trimer st.t. 16,8 °C, ktery je zndzornén naobr. 8.4-1.
Pfi kondenzaci za vySSich teplot nebo za pritomnosti stop vihkosti se ziskgi polymerni formy
b- nebo a-SO;. Formab predstavuje ,, azbestovitou* strukturu tvorenou retézci tetraedri se spolecnym
vrcholem. PakliZe dojde k propojeni téchto retézci, vznikne nejstdlejSi formaa.

Sira v oxidu sirovém ma maximani oxidacni ¢islo
a proto se miaze pouze redukovat. Oxid sirovy tak
vykazuje u¢inky oxidacni. Vzhledem ke stdlosti oxi-
dacniho ¢isla VI u siry se tyto U¢inky projevuji jen
za vySSi teploty. Oxid sirovy je anhydridem kyseliny
sirové.

Obr. 8.4-1 Strukturag-SOs.
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8.5 Oxokysdliny siry

| kdyZ je chemie oxidu siry velice chudg, chemie kyselin siry a jgich soli je pomérné pestra.
Tato pestrost je dana piredevsim jiZz zminénou schopnosti siry vytvaret vazby sira—sira a sira—vodik
ataké snadnou substituci skupiny OH jinymi jednovaznymi zbytky jako jsou —OOH, —Cl, —NH,, atp.
Prehled anionta negjdilezitéjSich kyselin spolu se zndzornénou molekulovou strukturou je uveden
naobrézku 8.5-1.

Kysdina sifi¢ita H,SO3 a kyselina disifi¢ita H,S,05 jsou piiklady kyselin siry, které jsou
znamy pouze ve ziedénych roztocich. Na druhé strané je zndmo velké mnozstvi jgich soli a nékteré
z nich se vyrabi pramyslové a mgji rozsahlé pouziti. Zavadénim oxidu siticitého do vody vznika roztok
kyseliny sifi¢ité, kterd je ve formé H,SO; zastoupena pouze v malém mnozstvi. Z vétsi ¢agti je oxid
sifi¢ity v roztoku pritomen ve formé hydrétu SO, - nH,0, ktery je drZen ve struktuie vody prostiednic-
tvim vodikovych vazeb. Kyselina sifi¢ita disociuje ve dvou stupnich a uvedené hodnoty pK ukazuiji,
Ze se jednd o stiedné silnou kyselinu.

H,SO; == HSO; + H*  pK;=15 HSO; = SO0 + H* pK,=64
Nelbezngjsi sil kyseliny sifi¢ité je sificitan sodny Na,SOs, ve kterém ma sifi¢itanovy anion tvar
trojboké pyramidy. HydrogensiFi¢itan sodny NaHSO;, ktery vznika neutraizaci kyseliny sificité
do prvniho stupné, nemav pevném stavu o¢ekdvanou strukturu s vazanym protonem na atom kysliku.
Jeho struktura je znézornéna na obr. 8.5-1. V pevném stavu je atom vodiku vazan na siie; v roztoku
(v zavidosti nakoncentraci a na pH) existuje mezi obéma formami rovnovéha

Hydrogensifi¢itan se ziskava pomérné obtizné, protoZze snadno kondenzuje za vzniku
disifi¢itanu S,0%". V uvedeném aniontu opét existuje vazba sira—sira, a jak je vidst z obr. 8.5-1,
je anion nesymetricky. Protonizaci disific¢itanu vznika hydrogendisiFi¢itan HS,0O5. V pevném stavu
je vodikovy atom opét vazan na atom siry av roztoku existuje rovnovaha podobna jako u sifi¢itand.

Podobng jako oxid sific¢ity maji sifi¢itany silné redukéni vliastnosti, které je mozné ukéazat
napt. naredukci dichromanu:

Cr,0 + 3S05 + 8H* %® 2Cr* + 3S0; + 4H,0

Formalnim odtrzenim atomu kysliku ze dvou molekul sifi¢itanu a jegjich spojenim za vzniku
vazby S-S ziskdme dithioni¢itan S,07. Ten se také ze sifi¢itanu piipravuje redukci zinkem
v kyselém prostiedi:

2S0, + Zn ¥%® ZnS,0O,

Struktura tohoto aniontu je opét znazornéna na obr. 8.5-1. Dithionicitany jsou velice silna redukéni
¢inidla, kterd mohou redukovat napi. organické nitroslouceniny az na aminy. Ve vodném roztoku
dithionicitan pomalu disproporcionuje na thiosiran a hydrogensific¢itan, jak je patrné z nasledujici
rovnice:

25,05 + HO %® S,05 + 2HSO;
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Obr. 8.5-1 Strukturni vzorce anionti kyselin siry.

Nejznamejsi a také ngibézngjsi kyselina siry je kyselina sirova H,SO,. Jgi vyrobu |ze rozdélit
do nékolika kroka. V prvni fadé je to vyroba oxidu siticitého, ktery se ziskavé spalovanim siry nebo
prazenim pyritu, jak je uvedeno v predchézejici ¢éasti. Oxidace oxidu sificitého na sirovy se provadi
bud’ prostiednictvim oxidt dusiku, tzv. nitrosni zpasob, nebo kyslikem za pritomnosti katalyzétoru,
tzv. kontaktni zpasob. Princip nitrosniho zpasobu vystihuji nasledujici rovnice:

2S0, + H,O + 3NO, %® 2O0ONO-SO,-OH + NO
ZHO—SOQ—ONO + Hzo 3/4® 2H2804 + NO + N02
2NO + O, %® 2NO,
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Pri reakci oxidu sifi¢itého, vody a oxidu dusi¢itého dochazi ke vzniku hydrogensiranu nitrosylu
(NO)HSQ,, tzv. kyseliny nitrosylsirové, ktera se neizoluje, ale nasledné hydrolyzuje za vzniku
kyseliny sirové. Vzniklé oxidy dusiku se po ochlazeni a samovolné oxidaci oxidu dusnatého
vzdusnym kyslikem na dusi¢ity vraci zpét do vyroby. Diive se tyto procesy odehravaly v olovénych
komorach, a proto se tento zptisob nazyval komorovy. Pozdéji se pouzivaly véZe ajednotlivé procesy
byly oddéleny a technologie byla nazyvana zptisobem véZzovym. Maximélni koncentrace kyseliny,
kterou je mozné timto zptsobem vyrobit, je 70 %. V soucasné dobé ma uvedeny zpisob vyroby jen
okrajovy vyznam.

Kysdina sirova se vétSinou vyrabi kontaktnim zpasobem, jehoZz princip spociva v oxidaci
oxidu siti¢itého kyslikem pii teploté kolem 400 °C a za piitomnosti oxidt vanadu jako katalyzétoru.

280, + O, ¥%® 23S0
V205 + SOz Y ® V204 + 803 V204 + 1/2 02 (VZdUCh) 4 ® VzOs

Uvedené rovnice naznacuji, Zze oxidace probiha pres oxid vanadicity, ktery se oxiduje vzdusnym
kyslikem zpatky na vanadi¢ny. Vznikly oxid sirovy se ochladi a ve véZich zkrapi kyselinou sirovou,
ve které se dde rozpoudti. Pohlcovani ve vodé by vedlo ke vzniku aerosolu (drobnych kapicek
kyseliny sirove), které obtizné kondenzuji. Kyselina sirova takto obohacovana oxidem sirovym se bud’
pribézné tedi vodou na koncentraci 96—98 % a nebo vznika tzv. oleum, coZ je roztok oxidu sirového
v kyseling sirové. B&zné je 20% oleum, které se také pramyslové pouziva. Po chemické strance je
oleum smes kyselin disirové H,S,0-, trisirové H,S;0, a tetrasirové H,S,0:3. Kyselina sirova
o koncentraci 98,3 % tvori s vodou azeotropni smeés. Ziedéna kyselina sirova (10—20 %) rozpousti
vétSinu neud echtilych kovi, jako jsou zinek, Zelezo, hlinik atp., za vyvoje vodiku.
M + H,S0, %® M"SO, + H,

Nereaguje s uSlechtilymi kovy jako je méd’, stéibro atp. Koncentrovana kyselina nékteré kovy, jako
napt. Zelezo, pasivuje. Na povrchu Zeleza vznikne slaba vrstva bezvodého siranu Zeleznatého, ktery je
v kyseling sirové nerozpustny. Takto vznikla vrstva pak chréni zelezo pied dalSim pasobenim kyseliny
sirové. Proto se k piepravé koncentrované kyseliny sirové (od 70 % vy3e) pouZivaji Zelezné cisterny.
Koncentrovana kyselina sirova ma za horka (t. v. ~ 300 °C s rozkladem) oxida¢ni U¢inky, za sou¢asné
redukce na oxid sifi¢ity. PFi teploté nad 150 °C rozpousti méd’ artut’.
Hg + 2H,SO, %® HgSO, + SO, + 2H,0
Obdobné reaguje s organickymi latkami, kde dochazi postupné k dehydrataci a nasledné oxidaci
uhliku na oxid uhligity.
C+ 2H,80, ¥%® 2SO0, + CO, + 2H,0

S akalickymi kovy tvori kyselina sirova soli typu M,SO, a hydrogensoli typu MHSO,. Tepelnym roz-
kladem hydrogensoli pti teploté okolo 200 °C se daji pripravit disirany M5S,0;, které se ve vodném
roztoku hydrolyzuji zp&t na hydrogensirany. Sirany prechodnych kovi jsou vétSinou hydréty, ve kterych
je podobné jako u halogenida koordinagni sféra iontu kovu pievazné tvorena molekulami vody.
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Negjznaméjsi skupinou jsou tzv. skalice CuSO,-5H,0, FeSO,-7H,0 a ZnSO,-7H,0, které se
podle barvy oznacuji jako modra, zelena a bila Vedle téchto jednoduchych siranu jsou znamy
podvojné sirany typu MsM"(SO,), - 6 H,0, tzv. schonity — napt. Mohrova sil (NH,4),Fe(SO.), -6H,0
aM'M"'(S0,), - 12H,0, tzv. kamence — napi. kamenec hlinito-draselny KAI(SO,), - 12H,0.

Formalni nahradou atomu kysliku sirou v aniontu siranu ziskame thiosiran, jehoz struktura je
znazornéna na obr. 8.5-1. Bezvoda kyselina thiosirova H,S,0; je znaéné nestala a pripravuje se reakci
oxidu sirového a sulfanu pii teploté —80 °C

SO3 + st ¥ ® H28203

nebo reakci kyseliny chlorosirové se sulfanem za normalni teploty:
HSO:Cl + H,S %® H,S,0; + HC

Thiosirany jsou na rozdil od volné kyseliny stalé. Nejb&zngjsi je thiosiran sodny Na,S,0s-5H,0,
ktery se vyrébi pramyslové. Da se pripravit oxidaci disulfidu sodného nebo reakci hydrogensulfidu
sodného s hydrogensiti¢itanem sodnym:
NaS, + 3/20, ¥%® NaS,0;
2NaHS + 4NaHSO; %:® 3 Na,S,0; + 3H,0

Samotné kyselina nebo jgji soli se v kyselém prostiedi pii pH niZSim nez 4,5 postupné rozkl&daji:
S,05 + 2H" %® H,0+ S0, + S

s

Thiosiran vytvéii sionty stiibrnymi silné, ve vodé dobie rozpustné, komplexy typu [Ag(S05)]
nebo [Ag(S,05),]*". Tento pochod se vyuZziva pii vymyvéani halogenida stiibrnych z filmové emulze
v ustalovaci pii zpracovani fotografickych filmi. Thiosiran reaguje s halogeny, pri¢emz reakce s jodem
je dalezitd a ma vyznam v analytické chemii (jodometrie). Chlorem se thiosiran oxiduje na siran,
zatimco s jodem vznika tetrathionan.

S,05 + 4Cl, + 100H™ %4® 2S03 + 8Cl™ + 5H,0
2505 + 1, %® S$05 + 21

Reakce s bromem probihé podle obou rovnic, ae nestechiometricky. Struktura tetrathionanu je znézor-
néna na obr. 8.5-1. Porovnanim struktury thiosiranu a tetrathionanu je zigjmé, Ze dojde ke vzniku nové
vazby sira— sira, ktera pavodni thiosiranové tetraedry spojuje.

Uvedeny tetrathionan patii do skupiny polythionani, pii¢emz jsou znamy di- az hexathionany.
Jgjich struktura je také naznacena na obr. 8.5-1. Kyselinu dithionovou lze ziskat oxidaci siticitanu
oxidem manganicitym v kyselém prostiedi:

MnO, + 2505 + 4H* %® Mn* + S0 + 2H,0

Po pridani barytové vody (hydroxidu barnatého) se z roztoku vysrézi castecné vzniklé sirany a nezrea-
govany sifi¢itan a zastéava roztok dithionanu barnatého, ze kterého nasledné krystalizuje BaS,0Os - 2 H,0.
Trithionan draselny |ze ziskat zavadénim oxidu siti¢itého do roztoku thiosiranu draselného.
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8.6 Derivaty oxokyselin siry

Formélni substituci OH skupin v kyseling sifi¢ité nebo sirové dostaneme derivaty téchto kyselin.
Pri ndhradé —OH skupiny halogenem dostaneme tzv. halogenderivéaty.

Od kyseliny sifi¢ité jsou odvozeny pouze derivéty, kde dochazi k substituci obou —OH skupin.
Vzniklé molekulové struktury jsou obdobné jako u pavodni kyseliny. Chlorid thionylu SOCI, je
nejdaleZitéjSim derivatem kyseliny sifi¢ité. Vyrdbi se primyslové a lze jg ziskat z oxidu siticitého
nebo sirového.

SOZ + PC|5 3/4® SOCI2 + POCI3
SO; + Cl, %® SOCl, + O,

Obdobn¢ jako chlorid je mozné piipravit fluorid nebo bromid.

Od kyseliny sirové miZeme odvodit dvé skupiny derivati. Nahradou pouze jedné OH skupiny
chlorem ziskédme kyselinu chlorosirovou HSO;CI, nahradime-li obé OH skupiny, ziskame chlorid
sulfurylu SO,Cl,. Vedle chloro-derivatia jsou zndmy jedté fluoro-derivéaty. Opét se jedné o latky
pouZzivané pramyslové. Jejich priprava vychézi z reakci oxidi siry s halogenovodiky nebo hal ogeny:

SO; + HF 3%® HSOsF
SOZ + CIZ Y® SOzCIZ

V organické chemii se uvedené latky pouZzivaji jako ¢inidla chloraéni (chlorid thionylu nebo sulfurylu)
a jako c¢inidla chlorosulfonacni (kyselina chlorosirova). Uvedené latky se snadno rozkladaji vodou,
aproto se nékdy také pouzivaji jako dehydrata¢ni ¢inidla pii pripravé bezvodych soli prechodnych
kovii.

SOCl, + H,O 3%® SO, + 2HCI

HSOgCI + HZO 3/4® H2804 + HCI

Formalni ndhradou skupiny —OH skupinou hydrogenperoxidickou —O—O—H |ze provést pouze
v kyselingé sirové. V pripadé sific¢itanu by totiz doSlo k jeho oxidaci na siran. Od kyseliny sirové
odvozujeme kyselinu peroxosirovou H,SOs. Obdobné peroxodisiranovy anion S,03 1ze odvodit
od disiranového aniontu zdménou mustkového kysliku peroxidickou skupinou —O—-O-. Kysdinu
peroxosirovou nebo peroxodisirany |ze pripravit anodickou oxidaci kyseliny sirové nebo siranu
draselného (viz priprava peroxidu vodiku nebo skripta z Laboratorni techniky). DalSi moZnosti piipra-
vy vychézi z oxidace kyseliny sirové peroxidem vodiku a reakce kyseliny chlorosirové s peroxidem
vodiku nebo s kyselinou peroxosirovou.

HzSO4 + Hzoz 3/4® Hzo + H23()5
HS()gCI + Hzoz 3/4® HCI + H23()5
H23()5 + HSOgCI 3/4 ® HCI + HzSzOg
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Peroxosirany a peroxodisirany jsou velmi silna oxida¢ni ¢inidla, silnéjSi nez peroxid vodiku.
Peroxodisiran je silngjsi oxidasni ¢inidlo nez manganistan. Za katalytického Gginku ionttt Ag” oxiduje
ionty manganaté aZ na manganistan:

55,05 + 2Mn* + 8H,0 %® 2MnO; + 10S0; + 16H*

Obdobn¢ Ize odvodit amidy, imidy, nitridy a pripadné dalSi derivaty kyselin, které budou
uvedeny u reakci amoniaku.

9. Selen, tellur apolonium

9.1 Charakteristika prvku

Selen se v zemské kiite nachézi jen ve velmi malé miie (107 %). Doprovézi siru v jejich rudéch,
zvI&Ste v FeS,. Selen ma nejveétsi pouziti ve fotoelektronice, pri vyrobé fotoel ektrickych ¢lanka
nebo usmérnovacich fotonek. Selen je znam v Sesti al otr opickych modifikacich. Tii modifikace, obsa
hujici molekulu Seg zcela analogickou molekule siry, jsou monoklinické a zndmé jako selen cerveny.
Pfi dlouhodobém zahiivani ¢erveného selenu na teplotu 200—220 °C ziskdme Sedou hexagondl ni
modifikaci ,, kovového" selenu, kterdje po ochlazeni na béznou teplotu také stala

Tellur ma zastoupeni v piirode jesté o rad niZSi nez selen. Stejné jako selen se vyskytuje
v sulfidickych rudach ataké jsou zndmy telluridy stiibraa zlata. Tellur mé strukturu kovi (hexagonalni),
ale vyznaguje se jen malou elektrickou vodivosti.

Polonium je radioaktivni prvek, ktery byl poprvé izolovan ze smolince na konci 19. stoleti.

9.2 Slou¢eniny svodikem a halogeny

Selan H,Se |ze pripravit hydrolyzou selenidi, napt. selenidu hlinitého. Jedné se o latku
toxickou, nestalou, ktera se pomalu rozklada vzdusnou vihkosti za vzniku elementarniho selenu.
Mavyrazné redukeni Ueinky. Tellan H,Te se rozklada velmi rychle. Slouceniny anal ogické polysul-
fanim nebyly zatim pozorovany, coZ je vzhledem k piedpoklédané malé sile vazeb Se—Se a Te-Te
pochopitelné.

Od selenu, telluru a polonia v oxidacnich ¢islech Il a IV byly ziskany odpovidajici fluoridy,
chloridy a bromidy. Od telluru a polonia i jodidy. Vesmés jsou to latky pevné a stdlé. Jgjich stalost
stoupa se vzrustgjicim elektropozitivnim charakterem prvku od selenu k poloniu. Chlorid telluricity
reaguje s HCI zavzniku kyseliny hexachlorotdluricité H,TeClg, matedy viastnosti Lewisovy kysdliny.
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9.3 Oxidy a oxokyseliny selenu atdluru

Selen, tellur a polonium tvori oxidy typu M O,. Jedna se o pevné latky. Oxid selenicity
se rozpousdti ve vodé za vzniku kyseliny selenicité, oxid telluricity je ve vode prakticky nerozpustny.
Ma amfoterni povahu a rozpousti se v roztocich akalickych hydroxida za vzniku telluri¢itant a také
v roztocich silnych minerdnich kyselin. Z roztoku kyseliny dusi¢né po rozpusténi TeO, krystalizuje
dusi¢nan-hydroxid-trioxid ditelluri¢ity Te,O3(OH)NO;. Oxid poloni¢ity ma bazicky charakter.
Oxidy typu M O3 tvori jen selen a tellur. Oba oxidy jsou anhydridy prislusnych kyselin a z nich také
tepelnou dehydrataci vznikaji.

HeTeOs %® TeOs + 3H,0

Selen tvori kyselinu seleniéitou H,SeO; a kyselinu selenovou H,SeO,. V obou pripadech
se jedna o bile krystalické latky, které krystalizuji ze svych vodnych roztoka. Priprava vychéazi
z prislusnych oxidua, kyselinu selenovou | ze ziskat oxidaci kyseliny selenicité 30 % peroxidem vodiku
za varu. Kyselina selenovd mé oxidaéni a¢inky, pricemz se redukuje na kyselinu selenicitou,
piipadné az na selen. Oxidaéni Gcinky kyseliny selenové mohou byt doloZeny také tim, Ze uvedena
Kyselinarozpousti zlato a palladium av piitomnosti chloridi i platinu.

2Au + 6H28e04 ¥%® AUZ(SeO4)3 + 3H28603 + 3H20
Rozpousténim telluru v lucavce kralovské (HNO; + HCI) za pridavku chloreénanu vznika kyselina
hexahydrogentellurova HgTeOg. Struktura kyseliny hexahydrogentellurové je sestavena z pravide -

nych oktaedri Te(OH)s. Jedna se o slabou a ve vodném roztoku pouze dvojsytnou kyselinu, protoze
méa hodnoty pK; @8, pK, @11 a hodnoty pKs_g jsou vysSi nez 14.
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10. V. hlavni skupina

Elektronovéa konfigurace valencni sféry prvkii V. skupiny je ns?np 2. Podobng jako u V1. skupiny
i zde mizeme pozorovat dva typické nekovové prvky dusik a fosfor a u dalSich — arsenu, antimonu
a bismutu — vzrastgjici kovovy charakter. Je to podobny trend jako pii piechodu od kysliku a siry
k selenu, telluru a poloniu. Tento trend také dokumentuji nejdulezitéjsi fyzikdni vliastnosti prvka, které
jsou uvedeny v tab. 10-1. Zmeény ve vlastnostech prvki odpovidaji poklesu hodnot el ektronegativity.
Dusik patii k prvkaim s nejvysSi hodnotou elektronegativity, jako jsou kyslik, fluor nebo chlor.
Hodnota el ektronegativity bismutu na druhé strané odpovida pramérné hodnoté el ektronegativity prvni
fady prechodnych kovi. S tim souvisi hodnoty ionizacnich energii, které jsou uvedeny jen pro arsen,
antimon a bismut. Tyto hodnoty jsou niZ& neZ 1000 kJ-mol™ a ukazuji namoZnou tvorbu iontd

s

v nizSich oxidagnich stavech.

Tab. 10-1 Atomové afyzikalni vlastnosti prvki V. hlavni skupiny

Prvek X 1(1)/kJ-mol™  t.t./°C t.v./°C
N 3,07 -210 - 196
P 2,06 44 281" * bily fosfor
As 2,20 947 817 616
Sb 1,82 834 630 1635
Bi 1,67 703 271 1580

Na hodnotéach teplot tani ateplot varu je patrny vzrast od dusiku k arsenu, coz souvisi se vzristgjicim
atomovym ¢islem pri zachovani kovalentni vazby v molekulach. Jgjich pokles od arsenu k bismutu
odpovida zvysujicimu se podilu kovového charakteru vazeb. Oxida¢ni stavy prvka V. skupiny jsou
uvedeny v tab. 10-2. Je zigmé, Ze pro prvky s péti elektrony ve valencéni sféfe bude typické oxidasni
¢ido V alll svolnym elektronovym parem. V ramci jiZz uvedenych obecnych z&konitosti bude klesat
stabilita vysSiho oxida¢niho ¢ida, takZze bismuti¢nany jsou slouceniny velice nestdé se silnymi
oxidasnimi vlastnostmi, schopné napt. oxidovat ionty Mn? naMnQOj.

Tab. 10-2 Oxidaéni ¢ida prvkia V. hlavni skupiny

N 111 | I 1 \Y, Vv N=0 p,—pp
P 111 | 1 \Y, Vv P=0 d,—p,
As -l 1 Vv As=0 d,—p,
S -l 1 Vv
Bi (Il 1 (V)
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Dusik nemé volné orbitaly d a tak nemaze tvotit hybridni orbital spd, sp®d? atp. a netvoii tedy
molekuly, ve kterych by byl pétivazny. To je rozdil oproti fosforu, ktery maze tvorit napi. PCls.
Oxidacni ¢islo V u dusiku miZe byt dosaZzeno v oxidu nebo v dusi¢nanech pouze na zakladé

hybridizace sp® a p, —

pp interakce. Fosfor a dalSi prvky jiz maji d orbitaly k dispozici a ve fosforec-

nanech se uplatiuje interakce d, — p,,. Uvedené interakce jsou patrné na strukturach z obr. 10.-1

y y
X X X
’ ' dy P2 i dp—Pp
QI D
_______ I:D—SO----- \p;o

Obr. 10-1 Znéazornéni p, — p, interakce v dusiénanu ad, — p, inter akce ve skupiné P=0 (nebo As=0).

Formalni oxida¢ni ¢idal alV u fosforu jsou dana vznikem vazby P—H nebo P—P a v pripadé
dusiku vznikem vazby N—N nebo vznikem stabilnich slou¢enin s jednim neparovym elektronem, jak
bude uvedeno dale. Stalost formaniho oxida¢niho ¢isla —I11 klesa od dusiku k bismutu, tak jak je
mozné pozorovat v fadé od stalého NH; az k BiH3, jehoz existence byla pozorovana pouze za nizkych

teplot (viz dale).
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11. Dusik

11.1 Vyskyt, vyroba, pouziti

Dusik se nachézi v piirodé volny, tvori okolo 78 hmotnostnich % atmosféry. Je sou¢asti amino-
kyselin a nukleovych kyselin, atak je i nedilnou sou¢asti v&eho Zivého. V anorganické formé se nachazi
v chilském ledku, ktery obsahuje asi 70 % NaNOs;. | kdyZ patii dusik k siln¢ elektronegativnim prvkam,
je molekularni dusik chemicky zna¢né inertni. Je to dano vysokou disociacni energii vazby N° N,
ktera ¢ini 950 kJ-mol . S kyslikem za&ina dusik reagovat aZ pii teploté nad 1000 °C, pi¢emz stupei
konverze se pohybuje okolo desetin procenta. Stupei konverze okolo 1 % je dosaZen az pri teploté
blizké 2000 °C a pri teplote 2500 °C je dosazeno maximalniho stupné konverze 5 %. Pxi této reakci
vznika oxid dusnaty. Teploty v rozmezi 1000— 1400 °C se dosahuje v topenistich elektréaren, tepléren,
lokal nich topeni&tich, ve vznétovych motorech atp. | kdyZ je stupen konverze pii reakci dusiku a kysli-
ku maly, vzhledem k Ugasti velkych objemi vzduchu na spalovéani, dochazi k nezanedbatel né produkci
oxida dusiku atudiz ke zneci&teni atmosféry.

S vodikem reaguje v porovnani s ostatnimi silné elektronegativnimi prvky také velice neochotng
(viz dale). Nekteré eektropozitivni kovy se duéuji s dusikem zavzniku nitridti ato i zalaboratorni teploty:

6Li + N, 3%® 2LisN
3Ca+ N, 3%4® CagNz

K dulezitym reakcim elementérniho dusiku patii reakce s karbidem vapenatym. Pri teploté 1000 °C
vznika kyanamid vépenaty CaCN,, obsahujici anion (N=C=N)*".
CaC, + N, %® CaCN, + C

Uvedené reakce mé pramyslove vyuZiti. Diive byl CaCN, vyuzivan pro vyrobu mocoviny akyanidu.

11.2 Slouéeniny dusiku svodikem

Prehled sloucenin dusiku s vodikem je uveden v tabulce 11.2-1, pricemz stalé slouceniny jsou
Zvyrazneny.

Tab. 11.2-1 P¥ehled hydrida dusiku

mono di tri tetra sumar ni
(n=1) (n=2) (n=3) (n=4) VZorec

—azan NH3 N3Hs N4Hs Y
—azen NH N3H3 NnHn

—azadin — — (N4H2) NnHn_2

NnHm
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Nejznaméjsi a také nejbéznéjsi slou- f R
¢enina dusiku s vodikem je amoniak NHs3, Q R\i /R
trivialnim nédzvem ¢pavek. Molekula amoniaku N N
matvar trojboké pyramidy. U amoniaku, stejné / i\'- R
tak jako u amini, miaZeme sledovat inverzi R i R 6

elektronového péru (tzv. destnikovy efekt),

jak je naznateno na obréazku 11.2-1 Obr. 11.2-1 Inverze elektronového paru na dusiku.

Amoniak je za normdnich podminek plynny (t.v. —33°C). Jeho vyuZiti je zaméteno predevSim
navyrobu kysdliny dusi¢né a celé fady dusikatych hnojiv. Vyroba vychéazi ze syntézy z prvka, tak jak
je nazna¢eno v nadedujici rovnici.

N, + 3H, %® 2NH; DH = —46,9kJ-mol™

| kdyZ se jedna o exotermni reakci, stupeit konverze je nizky (kolem 8 %), a reakce probiha za pii-
tomnosti oxidi Zeleza jako katalyzétoru pri teploté okolo 400 °C a tlaku 5-100 MPa. Tlak urcuje
zpusob separace vzniklého produktu z reakéni smeési. Pri tlaku okolo 5 MPa se musi plyny ochladit
nanizkou teplotu (—20 °C) aby doSlo kvantitativné ke kondenzaci amoniaku. PFi zpasobu vyroby
za vysokého tlaku amoniak kondenzuje jiz za béZné teploty.

V laboratori se amoniak piipravuje snadno vytésnénim z amonnych soli hydroxidem nebo
hydrolyzou nitridg.

NH,Cl + NaOH 3%® NHz(g) + NaCl + H,O
LisN + 3H,O 3%® 3LiOH + NH;3(Q)

Amoniak se rozpousti ve vodé za vzniku roztoku, v némz existuje rovnovaha naznatena v nasledujici

rovnici:
NH; + H,O = NHj; + OH"

Tato rovnovéha je posunuta doleva, ¢emuz odpovida také hodnota pK ~ 9,2. S kyselinami amoniak
reaguje v roztoku i v plynné fézi za vzniku amonnych soli. S kyselinou chlorovodikovou poskytuje
chlorid amonny, pro ktery se také pouziva nazev salmiak.

NHOH + HCl %® NH.Cl + H,0
NH;(g) + HCI (g) %® NH.CI (3

Amoniak vystupuje také jako Lewisova baze atvori velké mnozstvi komplexi s prechodnymi kovy.

Formalni oxidacni ¢islo dusiku v amoniaku je—I11. Proto se dusik miZe pouze oxidovat a tudiz
amoniak vykazuje pouze redukeni Geinky. Podobné jako vodik mize za vysoké teploty (t > 500 °C)
vyredukovat fadu kovu z jejich oxidhi.

3NiO + 2NH; %® 3Ni + 3HO + N,
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Také elementarni chlor nebo kyslik reaguji s amoniakem za obdobnych podminek jako s vodikem.
Technologicky duleZita je reakce s kyslikem, kdy dochazi bud’ ke vzniku dusiku, nebo za pritomnosti
katalyzatoru (platina), v prebytku kydiku a pii teploté okolo 800 °C k oxidaci za vzniku oxidu dusnatého.
Tato reakce se vyuziva pii vyrobg kyseliny dusi¢né.
3Cl, + 2NH; %® N, + 6 HCI
4NH; + 30, %® 2N, + 6H,0
4NH; + 50, %® 4NO + 6H,0

Amoniak je snadno zkapalnitelny plyn. V kapalném amoniaku dochézi, podobné jako u vody,
k ¢astecné autoprotolyze
XNH; == [(NHz)x_1NHz]~ + NH;

piicemz elektron je solvatovan v kleci molekul NH; (viz 1. dil skript). Podobné jako voda je kapalny
amoniak silné poléarni rozpoustédlo, ale rozpustnost 1atek je v ném zcela odlisna. Také reakce probihgji
rozdilnym zpasobem. Alkalické kovy se v kapalném amoniaku nejdiive rozpousti na roztok obsahujici
kationty M a solvatovany elektron a teprve nasledné reaguji za vzniku prislusnych amidi, imida
nebo nitrida

2K + 2NH3 3/4® 2KNH2 + H2 (KzNH, K3N)

Tyto slouéeniny jsou formané odvozeny od amoniaku a vznikaji nahradou atomi vodiku kovem.
Nitridy také vznikaji ptimou reakci prvka (viz vyse). Podobné jako jsou déleny ostatni binarni
slouc¢eniny, maZzeme také nitridy rozdélit naiontove a kovaentni. K tém iontovym budou patfit nitridy
alkalickych kovi nebo kovu akalickych zemin, jako jsou jiZz uvedené nitridy lithny ¢i vapenaty.
Tyto iontové nitridy podiéhaji hydrolyze za vzniku amoniaku a prislusného hydroxidu. Nitridy kova-
lentni vytvaii piedevSim p-prvky. Piikladem mohou byt nitridy boru a kifemiku. Vyznaguji se znaénou
chemickou inertnosti.

Obdobné douceniny vznikaji také reakci halogenderivati kyselin s amoniakem. Amidy, imidy
a nitridy kyselin jsou daleZité predevsim v organické chemii. Zndmé jsou v3ak také od celé fady
kyselin mineralnich. Napt. reakci amoniaku s kyselinou chlorosirovou vznika podle poméru reaktanti
kyselina amidosir ova, imidobis(sirovd) nebo nitridotris(sirova) —viz obr. 11.2-2.

NH, jo~ H '6\\\ O~ H
| \ / > T 0
H S s— N>~ ! | /
oo N \ v/
o o / Q 7 ™~
o lo o) o / \ 0
STHO RS ~ \

Obr. 11.2-2 Strukturni vzor ce kyseliny amidosirové, imidobis(sirové) a nitridotris(sir ove).
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Nahrazenim jednoho atomu vodiku v molekule amoniaku skupinou NH, ziskdme hydrazin N,H,.
Hydrazin je za normal nich podminek kapalina. Suchy hydrazin je nestdly a s kyslikem snadno reaguje.

N2H4 + Oz 3/4® N2 + 2Hzo

Struktura molekuly hydrazinu je znédzornéna na obr. 11.2-3.

VA
DN\ Nﬁ
\H \H\H

Obr. 11.2-3 Struktura hydrazinu se znazor nénou orientaci volnych elektronovych pér .

Na atomech dusiku jsou ptitomny volné elektronové péary, podobné jako u amoniaku, a z tohoto
divodu ma hydrazin bazické vlastnosti. S kysdlinami tvoii soli s pomérem 1:1 a 1:2, jak vyjadiuji
vzorce NoH, - HCI nebo N,H, - 2HCI. Abychom zddaraznili vazbu protonu z kyseliny na atomu dusiku,
miZzeme vzorec dichloridu hydrazinia(2+) zapsat také (N,Hg)Cl,. Hydrazin je velice G¢inné redukeni
¢inidlo, jak ukazuje nésledujici rovnice:
2Ni* (ag) + NoHy + 40H™ %® 2Ni + N, + 4H,0

Pri redukci se atomy dusiku v hydrazinu oxiduji z oxidac¢niho ¢isla —I1 na elementérni dusik,
ktery reakéni smési unika. Hydrazin se vyrabi primyslové oxidaci amoniaku chlornanem za vzniku
chloraminu NH,Cl a naslednou reakci vzniklého chloraminu s dal&i molekulou amoniaku, jak ukazuji

nasledujici rovnice:
NH; + CIO" 3%® NH)Cl + OH™

NH2CI + NH3 + OH_ 3/4® N2H4 + CI_ + HZO
Vedle uvedenych reakci maze dojit v reakéni smési také k dalSi oxidaci chloraminu chlornanem
ak jeho rozkladu na dusik. Tuto reakci katalyzuji stopy medi.
2NHCl + CIO” + 20H™ 3%® N, + 3ClI™ + 3H,0

Formalni nahradou atomu vodiku v amoniaku skupinou OH ziskame hydr oxylamin NH,OH,
jehoz struktura je nazna¢ena naobr. 11.2-4.

. |

/\c‘)/N\\H
H

Obr. 11.2-4 Struktura hydroxylaminu se znézornénou orientaci volného elektronového paru.

Hydroxylamin je nestdla pevnalatka (t. t. 32 °C). Mnohem stélgSi jsou jeho soli, napt. (NH3z0H),S0;,,
které jsou and ogické prislusnym solim amonnym, i kdyZ v dasledku odéerpavani el ektronoveé hustoty
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kyslikem je hydroxylamin slabSi baze nez amoniak. Hydroxylamin vykazuje obdobné redukéni
schopnosti jako hydrazin. Primyslové se vyrabi z nitromethanu podle rovnice
CH3NO, + H,SO, %® (NH3OH)HSO, + CO
Vznikly hydrogensiran se na siran prevadi ptisobenim methanolu nebo vodou. V laboratoii se da
hydroxylamin piipravit redukci dusitant oxidem sifi¢itym.
Azoimid nebo také azidovodik HN;3 je binarni H

sloucenina dusiku s vodikem, ktera v roztoku vykazuje \\N:ﬁ:@N/\

kyselé vlastnosti a s ionty kovt tvori piislusné soli —

azidy N3. Jeho struktura je znazornéna na obr. 11.2-5. Obr. 11.2-5 Struktura azidovodiku.

Anion tvoii tfi atomy dusiku vazané s ap vazbami. | kdyZ podle obr. 11.2-5 se vSechny elektrony
v molekule HN; neli¢astni primo vazeb, jsou zapojeny do p interakci pres cely anion a tak neni
k dispozici Zzadny volny elektronovy par vhodny pro zachyceni protonu. Na druhé strang, vazba mezi
atomem vodiku a dusiku je siln¢ poléarni, coz uréuje kyselé chovéni (pK = 4,75). Priprava kyseliny
nebo sodné soli vychézi z nasledujicich reakci:

NoH; + HNO, 3%® HN; + 2H,0

N,O + NaNH, %® NaN; + H,0

Azidy teZkych kovi vznikaji snadno sraZzecimi reakcemi.
2N3 + Po" %® Pb(Na),

Jsou nestalé a snadno exploduji. Azid olovnaty Pb(Ns), se vyrédbi primyslové a pouziva se jako
primérni rozbuska. U azidi muZeme nalézt podobnost v celé fadé vlastnosti k halogenidim a proto
patii do skupiny aniontd, které se nazyvaji pseudohal ogenidy.

11.3 Slouceniny dusiku s halogeny

Tvorba hal ogenida je omezena pouze na slou¢eniny, ve kterych dusik vystupuje jako trojvazny.
Na uvedené |&tky se miZzeme divat jako naforméni derivaty amoniaku nebo obecné sloucenin vodiku
s dusikem. Také jgjich ndzvoslovi respektuje tento pristup a jedna se tedy o halogenaminy. Reakci
amoniaku s chlornanem sodnym v roztoku ziskame monochloramin.
NH; + NaClO 3%® NH,Cl + NaOH

Obdobn¢ byl piipraven monofluoramin. Dichloramin NHCI, se ziska zavadénim chloru do roztoku
siranu amonného pii pH ~ 5. Trichloramin NCI; vznika pti pasobeni chloru na koncentrovany vodny
roztok chloridu amonného nebo e ektrolyzou roztoku chloridu amonného. Je to Zluta olgovita kapaling,
kterd je silné explozivni. Analogicky tribromamin nebo trijodamin existuji pouze ve form¢ adukti
s amoniakem NBr; -6 NH3 a Nl - NH; (jododusik). Vlastnostmi v3ak piipomingji NCl;. Naproti tomu,
trifiuoramin NF; je latka plynna, chemicky netecna a teplotné stdld Vedenim par trifluoraminu
pies zahtatou méd’ ziskame tetr afluor hydrazin N,F,4, ktery ma podobnou strukturu jako hydrazin.
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11.4 Oxidy dusiku

Dusik tvori s kyslikem pét oxida od oxida¢niho ¢islal do oxida¢niho ¢ida V.

Oxid dusny N,O ma linearni molekulu N° N=0, ktera je izoelektronova a izostericka s oxi-
dem uhli¢itym. Za norménich podminek je to plyn (t.v. —89 °C), ktery je stdly, za laboratorni teploty
minimalné reaktivni a nerozpustny ve vodé. Jeho reaktivita roste se stoupgjici teplotou, coz je dusled-
kem Uplné disociace na dusik a kyslik pri teploté 600 °C. Pripravuje se Setrnym rozkladem dusi¢nanu
amonného pii teplote 180—260 °C.

NH/,NO; 3%® N,O + 2H,0

XS

Zahidti dusiénanu amonného na teplotu 300 °C mize vSak zapiic¢init explozi. Oxid dusny se redukuje
vodikem nebo amoniakem na dusik.

H, + NJO %® N, + H,0O
2NH; + 3N,O 3%® 4N, + 3H,0
Oxid dusny se, vzhledem k jeho fyziologickym G¢inkam, uzZiva jako anestetikum, od kterych je také
odvozen jeho trividni nazev ,, rajsky plyn“.
Oxid dusnaty NO je bezbarvy, paramagneticky plyn (t.v. =152 °C). Jeho struktura s N=0
s délkou vazby 115 pm odpovida radu vazby 2,5. Jak jiz bylo uvedeno, vznika v malych mnoZstvich
pii reakci dusiku s kyslikem za vysokych teplot nebo amoniaku s kyslikem za teploty 900 °C

v

av piitomnosti platiny jako katalyzétoru. Je také nej¢astéjSim produktem pii redukci kyseliny dusiéné,
naprt. pii rozpoudténi medi.
3Cu + 8HNO; %® 3Cu(NGO;), + 2NO + 4H,0
Cisty oxid dusnaty se da pripravit redukci dusitanu ionty Zeleznatymi.
2NaNO, + 2FeSO, + 3H,SO; ¥%® Fey(SO4)s + 2NaHSO, + 2H,0 + 2NO

V pevném stavu (t.t. —162 °C) je oxid dusnaty dimerni, jak je ukédzano naobr. 11.4-1.

N---0

O---N

Obr. 11.4-1 Orientace molekul NO v dimeru (NO),.

s

Oxid dusnaty je pomérné reaktivni. Pri teploté nizsi nez 100 °C se samovolné oxiduje vzdusnym
kyslikem na oxid dusicity.
2NO + O, %4U® 2NO;
Uvedena reakce je spojena se zmeénou barvy. Pivodné bezbarvy plyn NO se pii styku se vzduchem
ihned barvi do hnéda oxidem dusi¢itym. Také s halogeny reaguje zcela spontanné.
2NO + X, %® 2XNO (X=FCl,Br)
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Z diagramu molekulového orbitalu pro molekulu NO (viz kap. 3.2.4, 1. dil skript) vyplyva,
Ze jeden neparovy elektron je v protivazebném p* orbitalu. Ztrata tohoto elektronu vede ke vzniku
kationtu nitrosylu NO™. Nitrosyl NO" je izoelektronovy s karbonylem CO nebo kyanidem CN™.
Setkali jsme se s nim pii vyrobé kyseliny sirové nitrosnim zpiasobem, kde jako meziprodukt vznika
kyselina nitrosylsirovd NO"HSO;. Podobné se daji pripravit také dal&i soli jako napt. NO"CIOj.
Stein¢ jako oxid uhelnaty i nitrosyl muZe vystupovat jako Lewisova béze a koordinovat se na fadu
ionta prechodnych kovi.

Oxid dusity N,O3 se ziska ze stechiometrickych mnozstvi oxidu dusnatého a kysliku nebo
oxidu dusnatého a dusicitého pri teploté tésné nad jeho teplotou téni (t.t. —101 °C) jako inkoustove
modra kapalina. Pri teplote tani oxid dusity tuhne na svétle modrou pevnou latku. Pri vySSi teploté
nastava pozvolny rozklad na oxid dusnaty a dusicity, ktery pii teplotach blizkych 0 °C probiha velice

rychle. Molekulova struktura je zndzornéna na obr. 11.4-2.

o> 0 QN ol
\e /Nt
@ o d 7

Obr. 11.4-2 Rezonanéni struktury oxidu dusitého se znazor nénou orientaci volného elektronového péru.

Z obr. 11.4-2 je ziggme, Ze oxid dusity odpovida struktuie vzniklé spojenim oxidu dusnatého a dusici-
tého vazbou N—N. V kapalném stavu podiéha disociaci naNO* aNO3.

Oxid dusi¢ity NO, je pri teplot¢ nad 140 °C ze 100 % monomerni, paramagneticky
a intenzivné hnédé zabarveny plyn. Pod touto teplotou zatina dimerizovat na bezbarvy plyn N,Oj,.
Teplota varu N,O, je 21 °C a kapalina jedté obsahuje okolo 0,1 % monomerni formy. Dimerizace je
ukoncena pri teplot¢ —10 °C, kde obsah monomerni formy je 0,001 %. Pouze tuhy oxid dusicity
jetvoien vyhradné dimernimi jednotkami. Typické piiklady rezonan¢nich struktur dimerniho oxidu
dusi¢itého jsou zobrazeny naobr. 11.4-3.

N /N 0|
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Obr. 11.4-3 Rezonanéni struktury N,O,.

Oxid dusi¢ity vznika samovolnou oxidaci oxidu dusnatého. V laboratoii |ze ¢isty oxid dusi¢ity pripravit
rozpousténim olova v koncentrované kyseling dusi¢né
Po + 4HNO; 3%® Pb(NQO;), + 2NO, + 2H,0

59



nebo rozkladem dusi¢nanu olovnatého pri teploté 400 °C:
2Pb(NG;), %® 4NO, + 2PbO + O,
Oxid dusi¢ity mé podobng jako kyselina dusi¢néd oxidaéni G¢inky. Jako priklad mizZe slouZit reakce
schlorovodikem, ktera ukazuje, Ze oxid dusi¢ity je za danych podminek silngjsi oxidacni cinidlo
nez chlor.
2NO, + 4HClI 3%® 2NOCI + 2H,0 + Cl,
Oxida¢ni vlastnosti plynného oxidu dusicitého jsou také ziggmé z reakci s typickymi redukénimi
latkami, jako je vodik nebo oxid uhelnaty.
NO, + H, %® NO + H,O
NO, + CO %® NO + CO,
DileZita je reakce dimerniho oxidu dusi¢itého s vodou, ktera je zavérecnym stupném pri vyrobé
kyseliny dusi¢né.
N204 + Hzo 3/4® HN03 + HN02
Z rovnice je patrné, Ze dochazi k disproporcionaci a vzniku kyseliny dusi¢né a zarovei kysdliny dusité.
Kysdinadusitaje velmi nestdla a okamzité dale disproporcionuje nakyselinu dusi¢nou a oxid dusnaty.
Oxid dusiény N,Os je nizkotgjici pevna latka (t.t. 30 °C), kterou lIze pripravit dehydrataci
kyseliny dusi¢né oxidem fosforeénym nebo oxidaci oxidu dusi¢itého ozonem.
2HN03 + P205 3/4® N205 + 2HP03
2NO;, + O3 ¥%4® N,Os + O,

Oxid dusi¢ny je anhydridem kyseliny dusi¢né a s vodou |o\ % |
reaguje znaéné exotermng. Jeho struktura je naznacena \@ ® /
naobr. 11.4-4, i kdyz v pevné fézi jeho strukturu spiSe / N\
o o . . /0@ X))
vyjadiuje vzorec NO, NOj3 a ndzev dusi¢nan nitrylu. N7 A4

Obr. 11.4-4 Struktura N,Os.

11.5 Oxokyseliny a oxoanionty dusiku

Prehled oxokyselin dusiku je uveden v tabulce 11.5-1. Ne vSechny kyseliny jsou vSak stejné

dulezité.

Kysdina didusna H,N,O, obsahuje dusikové atomy 9\
sformdnim oxidacnim ¢islem |. Jak je zitggmé z obr. 11.5-1, — /O/
kde je uvedena struktura jejiho aniontu, uvedené oxida¢ni e} S/ —N
¢idlo je dosazeno diky pritomnosti vazby N=N. Vedle zn& o/

zornéného izomeru trans J€znam téz izomer Cis. Obr. 11.5-1 Struktura aniontu trans-N,02".
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Kyselina didusna je velmi slaba kyselina s hodnotami pK; = 6,9 a pK, = 11,6. Pripravuje se reakci
kyseliny dusité s hydroxylaminem nebo redukci dusitani sodikovym amalgamem.

HNO, + NH,OH %® H;N,O, + H,O
2NO; + 4NaHgy + 2H,O 3%® N,O; + 4Na" + 40H™ + 4xHg

Tab. 11.5-1 Oxokyseliny dusiku

Vzorec Néazev Poznamky
. . , Slaba kyselina HON = NOH, izomerni
H2N0, kysdlinadidusna s nitramidem H,N—NO,, soli jsou znamy
{HNO} nitroxyl Reaktivni intermedidt, soli jsou znamy
. . ) , Znamayv roztoku a v solich,
H5N,O3 kyselina dihydrogendidusnata napk. Angeliho sil Na,(ON=NOy)
H4N>O, kyselina nitroxylova Explozivni; zndma sodna sil Nay(O,NNO,)
HNO, kyselina dusita Nestdl4, dabakyseling, zndmé jsou stélé soli — dusitany

Nestal4, izomerni s kyselinou dusi¢nou;

HOONO kyselina peroxodusita nekteré soli jsou stabilngj &

Stal4, silnakyselinaHONO,,

HNO; kyselina dusi¢na . ] o
znamo mnoho soli — dusi¢nana

HNO, kyselina peroxodusi¢na Nestdlé, explozivni krystaly HOONO,

Pouze v roztoku nebo ve forme svych soli jsou zndmé kyselina dihydrogendidusnata H,N,O5
a kyselina nitroxylovad H4N,O,4. Obé kyseliny obsahuji vazbu N=N, jak vyplyva ze strukturnich
Gdaj jejich sodnych soli Na,(ON=NO,) a Na;(O,N=NO,). Kysdlina nitroxylova je explozivni.

PredevSim ve formé svych soli je zndmakyselina dusitd HNO; (obr. 11.5-2).
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Obr. 11.5-2 Rezonanéni struktury dusitanového aniontu.

Dusitany se pripravuji pomérné snadno redukci dusi¢nana akalickych kovia nebo kovi alkalickych
zemin uhlikem, olovem nebo Zelezem nebo pouhym termickym rozkladem alkalickych dusi¢nani

dlerovnice
2NaN03 3/4® 2NaN02 + 02
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Kyselinu dusitou je mozné pripravit pouze ve ziedéném roztoku napi. piasobenim kyseliny sirové
na dusitan barnaty. Ve vodném roztoku se kyselina dusita rozkl &da
3HNO, %® HNO; + 2NO + H,O
Nejbeznejsi a také nejduleZitéSi oxokyselinou dusiku je kyselina dusiéna HNOg, jgiZ struk-
tura je naznacenanaobr. 11.5-3.

ZAN |O\ H
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Obr. 11.5-3 Rezonanéni struktury kyseliny dusiéné.

Kyselina dusi¢cnd je jednou z nejdulezitéjSich minerdnich kyselin. Pramyslové se vyrébi
piedevsim z amoniaku. Ostatni vyroby, napt. z dusi¢nant nebo z oxidu dusnatého ziskaného oxidaci
vzdusného dusiku v elektrickém oblouku, maji vyznam pouze okragjovy. Podminky pro oxidaci amo-
niaku a naslednou oxidaci ziskaného oxidu dusnatého jiZz byly popsany pii popisu vlastnosti téchto
|atek.

NH; + O, P NO b N,O4

Ziskany oxid dusi¢ity reaguje s vodou za vzniku kyseliny dusi¢né a oxidu dusnatého, ktery se vraci
Zpét do vyroby k oxidaci naoxid dusicity.
3NO;, + 2H,O0 %® 2NO + 4HNO;

Nékteré technologie zavadi do vody smés oxidu dusi¢itého a kysliku. Tim se docili oxidace vzniklého
oxidu dusnatého piimo v roztoku, takZe celkovy déj vystihuje nadedujici rovnice.

2N0O4 + 2H,0 + O, %® 4HNO;

Timto zpiasobem se vyrabi kysdlina dusi¢na o koncentraci 68 % (azeotropni smés), kterd ma teplotu
varu 122 °C. Uvedena koncentrace je bézné komeréné dostupnd a ¢asto se kyselina dusi¢na o této
koncentraci oznaguje jako koncentrovana. Bezvoda kysdlina dusiéna (100%) se ziskava reakci kyseliny
sirové s dusi¢nanem draselnym a néslednou vakuovou destilaci nebo dehydrataci 68 % kyseliny dusi¢né

kyselinou sirovou nebo dusi¢nanem horecnatym a opét naslednou vakuovou destilaci.
2NaNO; + H,SO; 3%® 2HNO; + NaxSO,
Kyselina dusi¢na 100% se nazyva také dymava kyselina dusi¢na, vzhledem k hnédym dymam NO,,
které se uvoliuji z roztoku a propujéuji mu ¢ervenohnédé zabarveni. Slozeni této kyseliny spiSe odpo-
vidarovnovazné smési HNO;, NO,, N,O, aH,0.
Soli kyseliny dusi¢né — dusi¢nany — jsou zndmy prakticky od vSech kova. Tyto latky jsou vesmés
dobie rozpustné ve vod¢ a ¢asto vystupuji jako hydraty. Kyselina dusiéna je silné oxidaéni €inidlo,
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které se redukuje pri reakci s kovem podle koncentrace obvykle na NO nebo NO,. S medi, rtuti
atadou dal Sich kovi reaguje podobné jako v nasledujici rovnici:

3Cu + 8HNO; %® 3Cu(NOg), + 2NO + 4H,0

Pon¢kud neobvyklé je reakce se zinkem. Zinek reaguje s kyselinou dusi¢nou tak, Zze v prvni fazi
reakce vznika nascentni vodik, ktery ihned redukuje dusik z oxida¢niho ¢islaV na oxidatni ¢ido —I11
tj. na amoniak, ktery je nasledné neutralizovan piitomnou kyselinou dusi¢nou za vzniku dusi¢nanu

amonného.
4Zn + 10 HN03 3/4® 4Zn(N03)2 + NH4N03 + 3H20

Pri velkém ziedéni kyseliny (pod 3 %) ¢asto redukci ani nepozorujeme. Nékteré kovy, jako hlinik,
Zelezo nebo chrom, kyselina dusiéna pasivuje. Na povrchu kovu zagne probihat reakce obdobna jako
pii reakci se zinkem, jen stim rozdilem, Ze misto amoniaku vznika nitrid piidusného kovu. Tento nitrid
je nerozpustny a chemicky inertni a brani piistupu kyseliny ke kovu. S uslechtilymi kovy, jako je
platina nebo zlato, kyselina dusi¢na nereaguje. Vzhledem ke své reaktivité byla kyselina dusi¢né také
nazyvana lucavkou.

Koncentrovana kyselina dusi¢na podléha ¢astesné ionizaci na NO; a NO3. Nitryl NO také
vznika pri reakci kyseliny dusi¢né s kyselinou sirovou.

H,SO; + HNO; 3® NO;HSO; + H,O

Skupina NO; je eektrofilni substituent pii nitragnich reakcich slougenin napt. benzenu. Smés kyseliny
dusi¢né a sirove se nazyva nitracni smes.
Kysdlinadusiénareaguje s kyselinou chlorovodikovou za vzniku nitrosylchloridu NOCI a chloru.

3HClI + HNO; %® NOC| + Cl, + 2H,0

Uvedena smés kyseliny dusiéné a kyseliny chlorovodikové ve stechiometrickém poméru 1:3 masilné
oxidacni vlastnosti. Reaguje i s platinou nebo zlatem a rozpousti uvedené kovy za vzniku chloro-
komplext aje zndma pod nazvem lucavka kral ovska.

11.6 Dalsi slouéeniny dusiku s p-prvky

Vedle jiz uvedenych halogenidt a oxida vytvari dusik celou fadu binarnich sloucenin nebo
skupin s dalSimi elektronegativnimi prvky jako jsou sira, fosfor, uhlik a bor. Slou¢eniny dusiku
sfosforem, uhlikem a borem budou za¢lenény do systému vykladu téchto prvka. Zde jsou zminény
pouze slou¢eniny dusiku se sirou.

Dusik se sirou tvori celou fadu sloucenin, z nichz zde budou uvedeny jen nekteré piiklady.
Formalné nejednodussi jsou slouceniny odvozené od molekuly Ss, ve kterych je sira nahrazena sku-
pinou NH. Jsou zndmé slouceniny S;NH az S,(NH),. V téchto slouc¢eninéch se uplatnuji vazby S-S
aS—NH, nejsou zde piitomny vazby mezi atomy dusiku. | tak pro molekuly se Sesti atomy siry
muazZeme ngjit tii izomery a pro molekulu Ss(NH); izomery dva. Mezi nejznaméjsi patii slouceniny,
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které jsou odvozeny od z&kladnich molekul S4N4, S;N, a (SN)y. Struktura uvedenych soucenin je
znézornéna na obrazku 11.6-1.

\ \ S—N N—S
A N I N
\S'/ N S

S4N4 SoN2 [SNIx

Obr. 11.6-1 Struktury nékterych binarnich slouéenin dusiku se sirou.

Jak je patrné z obr. 11.6-1, molekuly S;N, a SN jsou anorganické heterocyklické slouceniny a (SN)y
je doucenina polymerni. Uvedené slouceniny neobsahuji vazby S-S znamé z celé rady jiZ uvedenych
slou¢enin, ae pouze vazby N-S se vzdalenosti 161 pm a struktura je usporadand tak, aby bylo
dosazeno maximalniho poétu téchto vazeb. Vzdaenosti S---S (260 pm) ve struktuie S;N, jsou
vyrazné delSi nez vzdalenosti S—S (208 pm), které odpovidaji praimérné s vazhé, atak se jedna pouze
o slabou interakci. Systém vazby S—N v téchto slouc¢eninach neni moZné popsat obvyklym zpasobem.
| kdyZz se da vymyslet fada rezonan¢nich struktur obsahujicich nasobné vazby sira—dusik a pripadné
kladné a z&porné néboje, struktura molekuly S,N, je nejvice podobna castici Si*, tj. kationtu
odvozenému od elementarni siry, a tak je mozné se na tyto slou¢eniny ze strukturniho a vazebného
pohledu divat také jako na formalni analoga elementérni siry.

Tetranitrid tetrasiry S;N4 je pevna Zluta latka, explozivni pfi nédrazu, stala na vzduchu,
s t.1. 185 °C vykazujici termochromni vlastnosti. Vznik& reakci amoniaku s chloridem sirnym nebo
sirnatym pii teploté 50 °C. Tetranitrid tetrasiry podliéhd celé fadé chemickych reakci. D4 se redukovat
na S4N4H4 nebo fluorovat na S4;FN,4. S piechodnymi kovy poskytuje fadu komplexnich sloucenin,
v nichZ se koordinuje podle podminek bud’ atomy siry, nebo dusiku.

Rozkladem S;N, pii teploté 250—300 °C a nizkého tlaku se ziska dinitrid disiry S;N,, ktery je
zanormdnich podminek krystalicky a nad teplotou 30 °C se explozivné rozklada. Polythiazylové for-
my obecného vzorce (SN) jsou pevné létky, které vykazuji elektrickou vodivost, podobné jako kovy.
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12. Fosfor

12.1 Vyskyt, vyroba, vyuziti

Zastoupeni fosforu v prirodé je pomeérné vysoké a ¢ini vice nez 0,1 %. NedalezitejSimi mineraly
jsou fosforit a apatit. Fosforit je podvojny fosforecnan-hydroxid véapenaty 3 Cas(PO,), - Ca(OH),
adozeni apatitu odpovida podvojnému fosfore¢nanu-fluoridu vapenatému celkovéno dozeni Cag(PO,)sX,
kde X je fluorid nebo ¢éstecné chlorid nebo hydroxid.

Fosfor je duleZity biogenni prvek. V lidském organizmu je obsaZzeno okolo 700 g fosforu a to
ve forme , anorganické" i ,, organické". Anorganicka forma v podobé Cas(PO,), se nachazi predevsim
v kostech nebo v podobé podvojného fluoridu-fosforecnanu vapenatého v zubech. Organicka forma je
spojena s estery kyseliny fosfore¢né a je napi. soucésti adenosintrifosfatu — ATP (obr. 12.1-1) nebo
kyselin DNA a RNA, kde kyselina fosforecna spojuje jednotlivé deoxyribosové nebo ribosové jednotky.

NH,
// /7) O\\ /O KN N)|

o—FP
o /\O/F\)\O/T o
o

(0] o

OH OH

Obr. 12.1-1 Strukturni vzorec ATP

Elementérni fosfor se v prirodé nevyskytuje. Je zndm ve nékolika al otr opickych modifikacich,
z nichZz nejzndmgejsi jsou fosfor bily a fosfor €erny. Struktura bilého fosforu je znazornéna
na obrazku 12.1-2.

Jak je patrné z obr. 12.1-2, jedna se 0 molekulu P, ve tvaru
pravidelného tetraedru s atomy fosforu ve vrcholech.
Z geometrie molekuly vyplyva velikost valen¢nich dhla
vazeb P-P-P, kteraje 60°, a s tim souvisgjici zna¢né pnuti
vazeb a vysoka reaktivita. S oxida¢nimi ¢inidly reaguje az
explozivng, jako napt. s KCIO;. Bily fosfor je jiz pti bézné
teploté samozépalny. V mezimolekulovych interakcich
molekul P, se uplatiuji pouze van der Waalsovské sily
atoje v relaci i s nizkou teplotou tani, ktera ¢ini 44,1 °C

Obr. 12.1-2 Struktura molekuly arozpustnosti v nepoléarnich rozpoustédlech, jako jsou siro-
bilého fosfor u. uhlik CS; ¢&i tetrachlormethan CCl ,.
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Dlouhodobym zahtivanim bilého fosforu v teplotnim rozmezi 200—400 °C bez pritomnosti
vzduchu a za vysokého tlaku (anebo za normalniho tlaku a za pfitomnosti rtuti jako katalyzétoru)
ziskame fosfor €erny. Pri zahtivani dochézi k piechodu molekularni struktury ve strukturu polymerni,
kteraje zndzornénanaobr. 12.1-3.

Obr. 12.1-3 Struktura éerného fosforu.

Jak je z obr. 12.1-3 patrné, s piechodem na polymerni strukturu se také zvétSily uhly vazeb P—P—P
napiiblizné tetraedrické. Tim se zvySil ngenom bod tani nad 600 °C, ale sniZila se vyznamné
reaktivita. Existuji i dal$i moZnosti vzajemného propojeni atomi fosforu, coz vede k méné obvyklym
alotropickym modifikacim, jako je napi. fosfor fialovy.

Vedle uvedenych nejzndméjsich aotropickych modifikaci je znam a ¢asto pouZzivan tzv. fosfor
¢erveny. Ngedna se o aotropickou modifikaci, protozZe struktura ¢erveného fosforu neni pravidelna
Jedna se o strukturu fosforu ¢erného, ve které jsou zcela nahodile zabudovany fragmenty tetraedra
fosforu bilého.

Vyroba fosforu vychézi z jeho minerdl a provadi se v elektrickych pecich za pasobeni oxidu
kremicitého a uhliku a za nepristupu vzduchu. V prvni fézi pasobi oxid kiemicity za teploty vySSi
nez 1000 °C jako silnd kyselina.

Cag(POy), + 250, ¥%® CaS,0; + P,0Os

Z uvolnéného oxidu fosforecného je fosfor vyredukovan uhlikem a v podobé par bilého fosforu je
odvaden z reakéniho prostoru ajiman pod vodou, kde také kondenzuije.
2P,0s + 10C %® P, + 10CO
V pripadé pouZiti fluoroapatitu je mozné celkovou reakci zapsat nésledujici formou:
4 Cag(PO,)sF + 1250, + 30C 3%® 6CaSi,0; + 2CaF, + 30CO + 3P,
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Pouziti fosforu je velice Siroké, i kdyZ témer 90 % produkce se vyuZziva pro vyrobu raznych fosfato-
vych akombinovanych hnojiv.

Jako dalSi rys chemie fosforu je tieba zminit variabilitu jeho doucenin, at’ jiZz anorganickych,
nebo organickych, ajeich geometrickou promenlivost.

12.2 Souceniny fosforu svodikem

Sloucenina anal ogicka amoniaku, PH 3, se nazyva fosfan a sloué¢enina anaogicka hydrazinu,
P,H,, se nazyva difosfan. Vedle uvedenych nazvi, které respektuji koncovku -an pro binarni slou¢e-
niny s vodikem, se také pouzivaji nazvy fosfin, piipadng difosfin, které respektuji ndzvosdovi organické.
V pripadé, Ze alespon jeden atom vodiku je nahrazen alkylem nebo arylem, je pouZziti organického
nazvoslovi jednoznacné. Pro piipravu fosfanu Ize pouzit nékteré postupy podobné jako pro piipravu
amoniaku. Snadnd je hydrolyza fosfidi v neutrd nim nebo kyselém prostiedi.

CagP; + 6H,O0 %® 3Ca(lOH), + 2PH;
2AIP + 3H,SO, %® Aly(SO4); + 2PH;

Fosfan je také jednim z produkti reakce bilého fosforu s alkalickym hydroxidem ve vodném roztoku.
P, + 3KOH + 3H,O 3%® PH; + 3KH,PO,

Vedle fosfanu vznika v malém mnoZstvi také difosfan, ktery je samozdpalny. Proto na vzduchu dojde
u pripraveného necistého fosfanu k samovzniceni.

Fosfan je dabSi baze nez amoniak, a také difosfan je dabsi béze nez hydrazin. Chlorid fosfonia
se vodou snadno hydrolyzuje a uvoliiuje se fosfan.

PH,.Cl + H,O %® PH; + HiO" + CI™

Ve vodném roztoku je v3ak staly jodid fosfonia, ktery se hydrolyzuje, podobné jako amonné soli,
az v akalickém prostredi.
PHJ + KOH %® PHz + KI + H,0

Fosfan a jeho organické derivaty jsou Lewisovymi bazemi, a to je v relaci se schopnosti téchto
sloucenin vystupovat jako ligandy v koordinacnich slou¢eninach.

Fosfor se ducuje s celou fadou kovti za vzniku fosfidi. Podobné jako jsou nitridy forméné
odvozeny od amoniaku, tak také fosfidy miZzeme povaZovat za slouceniny odvozené od fosfanu.
Podle charakteru vazby se fosfidy rozdéluji na iontové, polymerni a intermetalické. Stalost fosfidi
stoupa od iontovych, které se snadno hydrolyzuji, k polymernim a intermetalickym. Dulezitou
slou¢eninou je fosfid indity InP (nebo analogicky arsenid gality GaAs). Ob¢ latky jsou izoelektro-
nove s kiemikem, vykazuji polovodivé viastnosti, a pouZivaji se mikroelektronice a optoel ektronice,
veetng laserové techniky.
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12.3 Slouceniny fosforu s halogeny

Fosfor vytvéti fadu halogenidi s oxidacnim ¢idem 111, V nebo piipadné 11 vzhledem k vazbe P—P.
Halogenidy fosforeéné PXs jsou zndmé pro X = F, Cl, Br. Fluorid je za normalnich podminek plyn,
chlorid abromid jsou pevné latky. Prostorové usporadani halogenida v plynné fazi odpovidatrigonani
bipyramidg, jak je naznateno na obr. 12.3-1. V pevném stavu v3ak dochézi k disociaci a u chloridu
fosforecného vznikaji ionty [PCl,4] " a[PCl¢] ~. Geometrie obou ¢astic je také zndzornéna na obr. 12.3-1.
Struktura chloridu fosforeéného odpovida struktuie chloridu cesného tj. strukture iontovych sloucenin.
Bromid fosforecny jei v pevném stavu disociovan na PBr; aBr~.
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Obr. 12.3-1 Struktura PCls Vv plynnéfazi a kation a anion p¥itomné ve fazi pevné.

Z uvedenych halogenidi maji nejvétsi vyznam chloridy, které se vyrdbgji pramyslove.
Halogenidy svazbou P—P jsou formalni analoga difosfanu a byly pripraveny fluorid, chlorid a jodid,
ktery je také nejstadesi. Jgjich ndzvoslovi se odvozuje od difosfanu, napi. slouc¢enina P,l 4 nazyva
tetrajoddifosfan.

Halogenidy fosforité jsou zndmy od vSech halogend. Fluorid fosfority je za normélnich
podminek plynny, chlorid a bromid kapalny a jodid je pevna laka. Struktura molekul odpovida
trojboké pyramidé, podobné jako u fosfanu. Halogenidy fosforité se vyrabi piedevSim pirimou
syntézou z prvka.

P, + 6X, %® 4PX;

ElektronegativnéjSi halogeny vytésni elektropozitivngjsi.
2PCl; + 3F, %® 2PFR + 3Cl,

Ha ogenidy fosforité (s vyjimkou jodidi) reaguji s dalSim podilem halogenu za vzniku halogenidi
fosforecnych.
PX3 + XZ 3/4® PX5

Hal ogenidy fosforité se hydrolyzuji vodou za vzniku kyseliny fosforité a halogenovodiku.
2PX3 + 6H,0 3%® 2H3PO; + 6 HX
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Halogenidy fosforeéné se hydrolyzuji ve dvou krocich — prvnim vznika halogenid-oxid fosforecny
aaz ve druhém kyselina fosforecna.

PXs + H,O 3%® POX; + 2HX
POX; + 3H,O 3%® HzPO, + 3HX
NejdulezitéjSim halogenidem fosforitym je chlorid, ktery se pouziva také jako chloracni ¢inidlo.
Jako priklad je zde uvedena reakce s kyselinou octovou, pii které vznika acetylchlorid a kyselina

fosforita
PCl; + CH;COOH 3.® CH3COCI + H3;PO;

V pritomnosti kysliku a za sucha se chlorid fosfority velice pomalu oxiduje na chlorid-oxid fosforecny.
Zapritomnosti stop vlihkosti pievlada hydrolyza.
PCl; + /20, %® POCl;

Obdobneé reaguje chlorid fosfority se sirou.
PCl; + S %® PSCl;
Rozdilna je reakce chloridu fosforitého s bromem a jodem. S bromem reaguje podle o¢ekavani
na smésny dibromid-trichlorid fosforecny.
PCl; + Br, %® PCl3Br,

Sjodem reaguje natetrajoddifosfan.
2PCl; + 101, %® Py, + 61CI
Reakci s akylkovovymi slouc¢eninami je mozné pripravit organické derivéaty fosfanu, tj. fosfiny.
Prikladem miZe byt reakce s dimethylzinkem, pii které vznika trimethylfosfin.
2PCl; + 3MeZn 3%4® 2MesP + 3ZnCl,
Chlorid fosforecny je podobné jako PCl; silngm chloraénim cinidlem. Ve vodé se hydrolyzuje
nakyselinu fosfore¢nou a chlorovodik. S kyselinou sirovou reaguje za vzniku kyseliny chlorosirové
a s oxidem siti¢itym poskytuje chlorid thionylu.
PCls + H,SO, %® HSOsCl + POCI; + HCI
PCls + SO, %® SOCI, + POCl;

Se sulfanem reaguje za vzniku sulfidu fosfore¢ného.
2PCls + 5H,S %® P,Ss + 10HC

Sakalickymi kovy, pripadné s kovy akalickych zemin, reaguje za vzniku fosfidi.
PCls + 8Na %® NagP + 5NaCl

Nékteré kovy, jako napi. kadmium, chlorid fosforecny pouze redukuji nachlorid fosfority.
PCls + Cd %® PCl; + CdCl,
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12.4 Oxidy fosforu

Fosfor tvori s kyslikem dva oxidy, oxid fosfority a oxid fosforeény. Struktury obou oxidut jsou
ukézany naobr. 12.4-1.
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Obr. 12.4-1 Struktury oxidu fosforitého a fosfore¢ného.

Z obréazku 12.4-1 plyne, Ze v obou oxidech je zakladni strukturni motiv molekuly P, zachovan.
V oxidu fosforitém atomy kysliku spojuji atomy fosforu (tzv. mistkové) a v oxidu fosfore¢ném jsou
vedle mastkovych atomi déle vazany ¢tydi atomy kysliku nasobnymi vazbami (tzv. terminalni)
na atomy fosforu. Vzorce P,Os a P40, odpovidaji slozeni molekul a proto je jgjich pouZiti spravnéjsi
nez vzorcu P,Os a P,Os, které vyjadiuji pouze stechiometrii.

Oxid fosfority se ziskava vedenim smési kysliku a dusiku pies bily fosfor pri teploté 50 °C.
Oxid fosforecny se piipravuje spalovanim fosforu v nadbytku kysliku. Oxid fosfority je anhydridem
kyseliny fosforité a oxid fosforecny je anhydridem kysdliny fosforeéné. Oxid fosforecny ma k vodé
zna¢nou afinitu a piisudnareakce je silné exotermni. Proto se pouzivajako velice U¢inna susici |atka.

P,Os + 6H,0 3%® 4H3PO;
P,O; + 6H,O0 %® 4H3PO,

Vedle uvedenych dvou zékladnich oxida muzeme v literature ngjit oxid fosforicity (PO,)y,
ktery vznika vedle ¢erveného fosforu zahiivanim oxidu fosforitého na teplotu 200 az 400 °C.
Ve skute¢nosti se jedna o piechodné struktury mezi oxidem fosforitym a fosforecnym, tzn. ze pavodni
struktura oxidu fosforitého s mustkovymi atomy kysliku zistava zachovana a priblizné jen polovina
atomi fosforu mé vézané terminani atomy kysliku nasobnymi vazbami; podle podminek piipravy
skutecny pomer kolisd v rozmezi P,O;; az P,Oy,. Reakci s vodou tyto faze poskytuji smeés kyseliny
fosforité afosforecné.
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12.5 Sulfidy fosforu

Fosfor vytvari se sirou velkou fadu sulfidti od P;S; aZ po P;S;o kromé stechiometrie P,Se.
V Sechny sulfidy obsahuiji strukturni motiv bilého fosforu. Atomy siry vétSinou vytvaii nejdiive mistky
anasledné obsazuji termindni pozice. Skute¢nost, Ze se zatim nepodaiilo pripravit P4Ss, je v této fadé
velice ndpadna a neni pro ni odpovidajici vysvétleni.

Nejstdlegsi sulfid je P,S;, ktery se piipravuje zahratim stechiometrické smési siry a ¢erveného
fosforu v inertni atmosféie nad teplotu 180 °C. Druhym nejstalglsSim sulfidem je P,S;, ktery oproti
analogii s oxidy obsahuje dva terminani atomy siry a jednu vazbu P—P. Primyslové nejdulezitéjsi
sulfid fosforu je P,S;o. Vznika reakci kapalného bilého fosforu s piebytkem siry pii teploté nad 300 °C.
Vodou se hydrolyzuje za vzniku kyseliny fosfore¢né a sulfanu.

12.6 Oxokyseliny a oxoanionty fosforu

Chemie oxokyselin fosforu je velice bohatd, pricemz forméni oxidacni ¢islo miaze nabyvat
hodnot I, 111, 1V aV. Je to dano snadnou tvorbou vazby P—H, muastki P-O—-P a také vazeb P-P.
Atomy fosforu vSech kyselin maji koordinacni ¢islo 4, coz odpovida sp® hybridizaci.

Kyselina fosforna H3;PO, je bila krystalicka latka, stdla na vzduchu, s t.t. okolo 25 °C.
Jgji strukturaje uvedena naobr. 12.6-1.

Jak je patrné z obrazku 12.6-1, jedna se o jednosytnou kyselinu, ktera
e) vytvaii pouze jednu fadu soli, ato , normani* fosfornany M'H,PO,
|| (netvoii hydrogensoli), protoze vazba P—H ve vodném roztoku
P P\ nedisociuje. Porovname-li strukturu kyseliny fosforné skyselinou fos-
H \ OH fore¢nou, vidime, Ze sejednaviastné o jgi hydrido derivat; spravngjsi,
H i kdyZ nepouzivany, nézev je tedy kyselina dihydridofosforeéna.
Kyselina fosforna je stiedné silna kyselina s hodnotou pK @2.
Jgi soli, fosfornany, se piipravuji reakci bilého fosforu s alkalickym

hydroxidem.

Obr. 12.6-1 Kysdlina fosfornéa.

P4 + 3KOH + 3H20 3/4® PH3 + 3KH2P02

K uvolnéni kyseliny z vodnych roztokii soli se pouZivaji iontomenice. V pripadé, Ze se pouZije k reakci
hydroxid barnaty, ziska se fosfornan barnaty Ba(H,PO,),, ktery |ze na volnou kyselinu prevést ptiso-
benim roztoku kyseliny sirové.

Kyselina fosforna se snadno oxiduje na kyselinu fosfore¢nou, ma tedy redukéni G¢€inky.
Redukuije fadu iontt prechodnych kovi, jako jsou Ni**, Cu®* a Ag®, nakovy jiZ zalaboratorni teploty.
Z tohoto davodu se jegi ngibézngjsi sul fosfornan sodny NaH,PO, pramyslové vyrabi a pouzZiva
pro bezproudé pokovovani riznych material.
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Kysdina fosforita HsPO3 je bila krystalicka létka, kterd se rozklada az pii teploté nad 130 °C,
tj. nad teplotou téni (70 °C). Z jgi struktury, ktera je naznatena na obr. 12.6-2, je patrné, Ze se jedna
pouze o dvojsytnou kyselinu.

Podobné jako v piipadé kyseliny fosforné by spravnéjsi nazev

O pro kyselinu fosforitou mél byt kyselina hydridofosfor e¢na.
!|3 Kyselina fosforita je stiedné silna kyselina s hodnotami pK; = 1,3
HO yd \\OH apK,=6,7. Tvoii dvé fady soli, normalni fosforitany (napr. K,HPO;
H nebo Na,HPO; - 5H,0) a kyselé hydrogenfosforitany (napi. KH,PO,
nebo NaH,PO; - 2,5H,0). Kysdinafosforita se piipravuje hydrolyzou
Obr. 12.6-2 Kyselinafosforita. chloridu fosforitého ajeji soli neutralizaci.

PCl; + 3H,O %® H3PO; + 3HCI

Podobné jako kyselina fosforna se i kyselina fosforita oxiduje na kyselinu fosfore¢nou, a tak ma
redukéni vlastnosti. Oproti kyseling fosforné vsak nejsou tyto redukéni viastnosti tak vyrazné.
Napi. neredukuje slou¢eniny nikelnaté a méd’ je ze svych soli redukovana az zavaru.

Kyselina tetrahydrogendifosfori¢ita H4P,Os a jgi soli difosforicitany jsou znamé ve dvou
izomernich forméch. Obé formy jsou znédzornény naobr. 12.6-3.

o> 0\ Jo™ 0\
\ / \ o/
N S N
~0 \0\9 o \H | O
H//O/ RN RN

Obr. 12.6-3 Tautomer ni formy kyseliny tetrahydrogendifosforiéité.

Z obrézku 12.6-3 je zigjmé, Ze se jedna o kyselinu difosforicitou, ve které jsou oba atomy fosforu
identické a existuje v nich vazba P—P, a o kysdlinu isodifosforicitou, ve které jeden atom fosforu tvoii
vazbu P—H a oba atomy fosforu jsou spojeny vazbou P-O-P. Kysdlina difosforicitaje stdav kyselém
vodném roztoku jen do teploty 0 °C. P¥i teplote vySSi podléha castecné piesmyku na kyselinu isodifos-
foricitou a nadedné rozkladu na kyselinu difosfore¢nou a difosforitou. Je stédla v silné alkalickém
prostiedi, kde nedochézi k rozkladu ani pii teploté nad 100 °C. Kysdina difosforicita je ¢tyrsytna
kyselina s hodnotami pK;_4 = 2,2; 2,8; 7,3; 10,0.

Kysdina se pripravuje vytésnénim z jgi disodné soli, ktera se ziska oxidaci ¢erveného fosforu
chloritanem sodnym.

2P + 2NaClO; + 8H,0 %® NaH,P,0s-6H,0 + 2HCI
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Roztok kyseliny se zisk& pomoci iontoménicu jako v piipadé kyseliny fosforné. Vedle kyseliny
tetrahydrogendifosforicité byla piipravena cela fada dalSich kyselin s P—P vazbou, které obsahuji dva
avice atomi fosforu v molekule. Tyto latky nemaji takovou dulezitost jako zminéna kyselina.

Nejbeznejsi a také nejstalgsi kyselinou fosforu je kyselina trihydrogenfosforeéna HiPO,,
také oznacovana jako orthofosfore¢nd. Je to bila krystalicka latka s t.t. 42 °C. Bézny je jei 70 %
vodny roztok oznagovany jako konc. HzPO,. Jgi struktura je znazornéna na obr. 12.6-4.

Jak je i z obrézku 12.6-4 patrné, jedna se o trojsytnou kyselinu.
Hodnoty pK,_3 jsou 2,15; 7,20 a 12,4 a z uvedenych hodnot je
” ziggmé, Ze roztok dihydrogenfosforeénanu sodného NaH,PO,

P P\ bude mit slabé kyselou reakci, roztok hydrogenfosforeénanu
HO \ OH disodného Na,HPO, reakci slabg alkalickou a roztok fosforeéna-
OH nu trisodného NazPO, bude siln¢ alkalicky. Distribu¢ni diagram je

uveden v 1. dile skript. Vedle soli sodnych jsou bézné soli draselné,

Obr. 12.6-4 Kysdlinafosforetna. 4 ggefosforesnan draselny v pevném stavu se vyznacuje velice
kratkymi vodikovymi vazbami), soli amonné a vapenaté.
Fosfore¢nan vapenaty Caz(PO,), a obdobné fosfore¢nany kovi v oxidatnich ¢islech 11 az IV jsou
ve vodé ner ozpusné. Rozpustné jsou az hydrogenfosforecnany a dihydrogenfosforecnany.

Oxida¢ni ¢ido fosforu v kyseling fosforecné je V aje to také maximani oxidagni ¢islo prvka
ve skuping. V piipadé fosforu je to také nejstaesi oxidacni ¢ido. Proto kyselina fosfore¢na nemé
vyznamné redoxni vlastnosti.

Pro vyrobu kyseliny fosfore¢né se pouzivaji dva rozdilné technol ogické postupy. Nejjednodussi
postup vychazi z apatitu, na ktery se pasobi kyselinou sirovou. Vznikd mao rozpustny siran vapenaty,
ktery se odfiltruje a v roztoku zistava kyselina fosfore¢nd. Vedle kyseliny fosforecné v roztoku
zistava cela rada ionti, které jsou také v apatitu piitomny. Z tohoto divodu je kyselina fosfore¢na
vyrobena timto postupem velice neistd a pouziva se k vyrobé umélych hnojiv. Podle zptisobu vyroby
se tato kyselina fosfore¢né také nazyvéa extrakéni. Druhy zpusob vychézi z bilého fosforu, ktery se
spaluje a naslednou reakci oxidu fosforecného s vodou se ziskava cista kyselina fosfore¢na
Podle vyroby fosforu se takto ziskana kyselina nazyva ter micka.

Veka cast fosforecnani akyseliny fosfore¢né se pouziva navyrobu hnojiv. Po chemické strance
jde o prevedeni fosforecnanu vépenatého, ktery je nerozpustny, na rozpustny dihydrogenfosfore¢nan.
K fosforecnanu vapenatému Cag(PO,), se pridava stechiometrické mnozstvi kyseliny sirové nebo fosfo-
recné avzniklé smés se po odpaieni vody a granulaci oznatuji jako superfosfat nebo dvojity superfosfat.
Vedle téchto tradi¢nich hnojiv nabyvaji v poslednim desetileti na vyznamu tzv. kapalna hnojiva, coz
jsou roztoky fosforecnani amonnych a draselnych.

Rozpou&ténim oxidu fosforecného v kyseling fosforecné ziskdme kyselinu difosforeénou
(dive nazyvanou pyrofosforecna) H,;P,04.

8H3;PO, + PO,y %® 6 H4P,0;
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Jedna se o c¢tyisytnou kyselinu, jgiz struktura (a) a struktura jejiho aniontu (b) je znazornéna
naobr. 12.6-5. Jak je z obrézku 12.6-5 patrné, pii vzniku kyseliny difosforecné dochézi ke spojeni
fosfore¢nanovych anionti vazbou P—O—P a tedy ke sdileni spolecného vrcholu ve fosfore¢nanovych
tetraedrech. Soli kyseliny difosforeéné se mohou pripravit neutralizaci jejich vodnych roztoki nebo
takeé tepelnym rozkladem hydrogenfosforecnant.

2Na2HPO4 % ® Na4P207 + HZO

/o\ /o\ /N /0N
|| || || ||
H\§/ /P\E/ P\\g/ H e|§/ P\E/ P\\§|@
I R
(@) HiP07 (b) PO}

/0\ /0\ /0\

|| || |

Pw— P — P _
@lg/ e\g/ e\g/e\\gle
(o] 0] >

(c) P:O%s

Obr. 12.6-5 Vzorce kyseliny difosforeéné (a), jeiho aniontu (b) aaniontu kyseliny trifosfor eéné (c).

Kyselina trihydrogenfosforeénd HsP3O1 jiZ neni ve vodnim roztoku stala a hydrolyzuje se
na kyselinu difosforecnou a trihydrogenfosfore¢nou. Jeji soli jsou stélé a trifosforecnan pentasodny
se pramyslové vyrabi. Jeho vyroba i piiprava vychazi z termického rozkladu smési hydrogen-
a dihydrogenfosfore¢nani sodnych.

2 Nap,HPO, + NaH,PO, 3¥%4® Na5P3010 + 2H,0

Struktura trifosfore¢nanu je uvedena na obr. 12.6-5 (c). Podobné jako trifosfore¢nan mazeme odvodit
také vySSi polyfosforecnany. Polyfosforecnany obsahujici az 12 jednotek v fetézci byly pripraveny
v ¢istém stavu. Jgjich struktura vychézi ze stejného motivu jako u trifosfore¢nanu. Trifosforecnan
sodny je soucésti fady detergenti a inhibitora koroze, vzhledem ke schopnosti tvorit komplexy
sCa” aMg”* (zpasobuijici tvrdost vody) nastrang jedné a Fe* na strang druhé.

Reakci oxidu fosfore¢ného se vzdudnou vlhkosti miZzeme pozorovat vznik pevné kyseliny
trioxofosforeéné (drive nazyvané metafosforecnd) HPO;. Tato kyselina také vzniké dehydrataci
kyseliny trihydrogenfosforecné pii teploté nad 300 °C. Negjedné se 0 monomerni létku, spise je to smés
trimert, tetramert a vySSich oligomerti. Podrobné byly studovany sodné soli této kyseliny, pricemz
byly izolovény soli polymerniho charakteru obecného vzorce (NaPOz)x a cyklicky trimer (NaPOs)s.
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12.7 Slouceniny fosforu sdusikem

Fosfor tvori s dusikem tzv. fosfazeny, tj. slou¢eniny oligomerniho az polymerniho charakteru,
ve kterych je zakladni stavebni jednotkou uspoiddani —P=N-—. Jgjich priprava spociva v amonolyze
chloridu fosforecného.

nPCls + nNH,Cl 3%® (PNCl,), + 4nHCI

Vedle linearnich polymeri jsou znamé cyklické trimery atetramery. Struktura (PNCI,); je zndzornéna
na obrazku 12.7-1.

Obr. 12.7-1 Struktura (PNCI;)s. Atomy chloru sm&iuji nad apod rovinu kruhu.

V uvedeném fosfazenu maji vSechny vazby P—N stejnou délku 160 pm a i kdyZ se jedna o jiny
charakter p vazeb neZ v benzenu, miZeme zde mluvit o aromatickém charakteru. Atomy chloru
Ize nahradit riznymi skupinami, napf. aminovou skupinou —NR,, alkoholy —OR a azidy —Na.
Fosfazeny se snadno hydrolyzuji vodou. Stalé jsou fosfazeny obsahujici fenolové skupiny nebo
fluoroderivéaty. Ty se také vyrabgji a pouZivaji jako plastické materidy, které jsou ohnivzdorné
nebo ohebné pti nizkych teplotach.

13. Arsen, antimon, bismut

13.1 Vyskyt, pouziti

| kdyZ zastoupeni uvedenych prvki na zemi je pomérné malé a pohybuje se v rozmezi
tadove 10~ a7 107 %, jedna se o prvky zndmé od starovéku. V prirods se nachézi v celé fade sulfi-
dickych minerdl, jako jsou arsenopyrit FEASS, auripigment As,S;, realgar As;S,, antimonit Sh,S;
abismutit Bi,S;. VyuZiti prvki ajgich doucenin je rizné. Arsen je prvek znatné jedovaty av soucasné
dob¢ se pouZivaji rizné organoarsenove slouceniny jako soucésti insekticidi. Antimon a bismut jsou
soucasti raznych dlitin. Slitina bismutu s olovem, cinem a kadmiem v hmotnostnim pomeéru 4:2:1:1
se nazyva Wood:iv kov a mateplotu tani je 60 °C.
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13.2 Vlastnosti

Uvedenaiada prvki As, Sb a Bi dokumentuje obecnou tendenci zvySovani kovového charakteru
se zvySujicim se atomovym ¢islem ve skuping. Podobng jako fosfor vystupuii i tyto prvky v nékolika
alotropickych modifikacich. Nekovova modifikace obdobn& bilému fosforu se vyskytuje pouze
u arsenu a antimonu. Zluté modifikace arsenu obsahuje molekuly As, a je stdla pii normalni teploté
oproti analogické formé antimonu formé Sh,, kterd je stala jen pod teplotou —80 °C. Kovové alotropy
arsenu, antimonu a bismutu vytvéri vrstevnaté struktury, piicemz vazby ve vrstvé maji kovalentni
charakter a kovovy charakter maji az vazby mezi vrstvami.

Vzrust kovového a takeé elektropozitivniho charakteru miZzeme také demonstrovat na reakcich
uvedenych prvki s kyselinou sirovou a dusi¢nou. Arsen je kyselinou dusi¢nou oxidovan az na kyselinu
arsenicénou akyselinou sirovou na kyselinu arsenitou.

3As + 5HNO; + 2H,0 3%® 3H3AsO, + 5NO
2As + 3H,S0O, %® 2H3As0; + 3S0,

Narist elektropozitivniho charakteru se u antimonu projevi tim, Ze je kyselinou dusi¢nou oxidovan
na oxid antimoni¢ny a kyselinou sirovou do oxidacniho ¢ida +111, ale v tomto pripadé jiz vystupuje
jako kation.

6Sb + I0HNO; ¥%® 3Sb,0s + 10NO, + 5H,0

ZSb + 6H2804 3/4® Sb2(804)3 + 3802 + 6H20

Bismut je oxidovan naionty bismutité a reakce obou kyselin vede k solim bismutitym.
Bi + 4HNO; 3® Bi(NO3); + NO + 2H,0
2Bi + 6H,SO, %® Biy(SO4)s + 3SO, + 6 H,0
Ke spolecnym reakcim uvedenych prvki patii reakce s kyslikem, sirou a halogeny. S kyslikem reaguji

arsen a antimon za vzniku oxida typu M4Os, kdeZto v oxidu bismutitém strukturni motiv oxidu

fosforitého zachovan neni.
AM + 30, 3%4® M40 (2 Bi,0s)

Se sirou, ke které maji znacnou afinitu, poskytuji uvedené prvky prislusné sulfidy.
2M + 3S %U® M,S;

S halogeny reaguji za vzniku prislusnych halogenidi.
2M + 3X, %4® 2MX;

13.3 Slou¢eniny svodikem

Slouc¢eniny anal ogické amoniaku a fosfanu jsou dobie znamé u arsenu a antimonu a za nizkych
teplot v argonové matrici byla potvrzena také existence BiHs. Arsan AsH; a stiban SbH; jsou
za norménich podminek plyny. Nejbéznéjsi zpusob jejich pripravy je zaloZzen na redukci sloucenin
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arsenu a antimonu nascentnim vodikem. Na této redukci bylo zaloZeno nékolik analytickych kvalita-
tivnich dtikazi arsenu, z nichz ngznaméjsi je zkouSka Marshova-Liebigova, pii které se uvolnény
arsan rozklada teplem ve sklenéné trubici a uvolnény elementarni arsen kondenzuje v kovoveé formé
atvori tzv. arsenove zrcatko.

13.4 Slouceniny s halogeny

Arsen, antimon a bismut tvoii se vSemi halogeny slou¢eniny typu MXs. Arsen a antimon déle
tvori pentafluoridy a pentachloridy typu M Xs. Bismut tvoii pouze pentafluorid bismuti¢ny BiFs.

Halogenidy typu M X3 jsou vétSinou pevné latky, s vyjimkou kapalného fluoridu a chloridu
arsenitého. V halogenidech arsenitych a antimonitych pievazuje kovaentni charakter vazby, ato se pro-
jevuje v jgich vrstevnaté strukture v pevném stavu. Molekula mav plynné fazi tvar trigondni pyramidy.
Na druhé strang, fluorid bismutity méa strukturu iontové slouceniny, coz odpovida obecnému trendu
vzristu elektropozitivniho charakteru ve skupiné. Priprava halogenidi vychézi z primé syntézy z prvka
nebo z reakce prisusného oxidu s halogenem. Halogenidy arsenité a antimonité se snadno hydrolyzuji
vodou podle schematu:

AsXz + H,O %® AsOX + 2HX

AsOX + 2H,0 %®  Hz3AsO; + HX

Oproti hydrolyze chloridu fosforitého zde vznika v prvnim kroku hydrolyzy chlorid-oxid arsenity,
pripadné antimonity. Hydrolyza chloridu bismutitého je u chloridu-oxidu bismutitého ukoncena a dée
nepokracuje.

BiCl; + H,O 3® BIiOCl + 2HCI

Stalost halogenida typu M Xs je omezena pouze na fluoridy a v pripadé arsenu a antimonu
také na chloridy. Je to dano tim, Ze u uvedenych prvki ve skupiné klesa stalost slou¢enin s oxidacnim
cidemV atim vzrastéjgich oxidacni schopnost, atak mohou oxidovat bromidy ajodidy navolné prvky.
Z tohoto divodu maze dojit k rozkladu podle rovnice:

M> + BX™ %® MX;+ X,

Stalé pentahalogenidy se pripravuji opacnou reakci, tj. z trihalogenidi a halogeni. Fluoridy jsou silna
fluoragni ¢inidla. Chlorid arseni¢ny se hydrolyzuje na kyselinu arseni¢nou, chlorid antimoni¢ny se
hydrolyzuje naoxid as hydroxidy reaguje na polymerni antimonicnany.

Oproti halogenidam fosforitym a fosforecnym jsou halogenidy uvedenych prvka L ewisovy
kyseliny, diky moznosti zvySeni koordinagniho ¢isla na vétSich atomech. Halogenidy arsenité
v roztocich halogenidi tvori dimery, jako je napi. As,Xg . Halogenidy antimonité a bismutité tvori
piredeviim monomerni anionty typu MXj, i kdyZ v fadé sloucenin bylo také potvrzeno koordinacni
¢islo 6, spojené s tvorbou oligomernich struktur v pevném stavu. Piiklad oligomerni struktury soli
obsahujicich anion [SbCl 4]~ je uveden naobrazku 13.4-1.
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Obr. 13.4-1 Cast oligomernf struktury soli saniontem [SbCl ;3.

Tvorba dimernich az polymernich struktur a koordina¢ni ¢islo 6 je v3ak typickym rysem
pentahalogenidi. Vlastnosti Lewisovy kyseliny SbFs, ktery tvoii pii reakci s kyselinou sirovou
tzv. superkyselinu, byly uvedeny v 1. dile skript.

13.5 Oxidy a oxokyseliny ar senu, antimonu a bismutu

Reakci arsenu a antimonu s kyslikem se ziska oxid ar senity As,;Og a oxid antimonity Sb,Os.
Struktura obou oxidia v plynné fazi a v pevné fazi je zcela analogicka struktuie oxidu fosforitého.
Vedle uvedenych molekulérnich strukturnich forem obou oxida jsou zndmé polymer ni modifikace.
Oxid arsenity se rozpousti ve vodé za vzniku kyseliny arsenité HsAsO; (HASO,), ktera vSak nebyla
nikdy izolovana. Jedn& se o velmi slabou kyselinu s hodnotou pK; = 9,2 a pK; 3 ~ 14. Je znama
v podobé svych soli, které jsou (s vyjimkou soli alkalickych kovii) ve vodé nerozpustné. Mnohé soli
jsou zndmé jako metaarsenitany AsO,. K ngjznamgjSim arsenitanim patii soli méd’naté, drive
pouZivané jako zelené pigmenty, jako jsou Scheeleho zelen hydrogenarsenitan méd’naty CUHASO;
nebo svinibrodska zelen arsenitan-octan diméd’naty Cu,(AsOs3)(CH3;COO). Oxid antimonity je
nerozpustny ve vod¢, ale rozpoudti se v akalickém prostiedi za vzniku hydroxoantimonitant,
které piechazeji na metaantimonitany, pripadné polyantimonitany. V silnych minerdlnich kyselinach
se rozpousti za vzniku soli antimonitych.

Oxid arseni¢ny As,Os a oxid antimoniény Sb,Os nebyly, na rozdil od oxidu fosfore¢ného,
piipraveny reakci z prvkia. Oxid arseni¢ény je pripravovan dehydrataci kyseliny arseni¢né, a oxid
antimoniény hydrolyzou chloridu antimoni¢ného v amoniakalnim prostiedi za vzniku Sb,Os-nH,0
a naslednou dehydrataci. Také jejich struktury jsou odlisné od P,O,,. Struktura oxidu arsenié¢ného
obsahuje stiidavé tetraedry AsO, a oktaedry AsQOe.

Kysdina arseniéna HzAsO, vznika rozpousténim oxidu arseni¢ného ve vodé nebo oxidaci
oxidu arsenitého kyselinou dusiénou. Jedna se o trojsytnou, stiedné silnou kyselinu s hodnotami pK
podobnymi jako kyselina fosforeéna. Stejné jako kyselina fosfore¢na i kyselina arseni¢na tvori
polyarseni¢nany nebo polymerni ¢i cyklické metaarseni¢nany. Na rozdil od kyseliny fosfore¢né ma
kyselina arseni¢nav kyselém prostiedi oxidaéni viastnosti.
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Kyselina antimoni¢nd je znama pouze ve formé svych soli, antimoniénania, vétSinou Spatné
definovanych polymernich latek. Nékteré antimoni¢nany maji charakter smésnych oxidi a miZzeme
zde najit struktury rutilu jako napt. u AlSbO,, ve kterém se atomy antimonu a hliniku pravidelné
stridaji.

Zahtivanim oxidu antimonitého na vzduchu nateplotu 500 °C |ze pripravit SbO,. Tento oxid je
diamagneticky, obsahuje stejny pocet atomu antimonu v oxidacnim ¢ide |11 s koordinacnim ¢islem 4
av oxida¢nim ¢isle V s koordinacnim ¢islem 6. Lze jg formulovat jako Sb,Os3 - Sh,0s.

Z oxidu bismutu je definovany pouze oxid bismutity Bi,Os, ktery mé bazicky charakter a je
rozpustny pouze v kyselindch za vzniki soli bismutitych. Napt. po rozpusténi Bi,O; ve 20% HNO;
krystaluje rozplyvavy Bi(NOs)s-5H,0. Za oxid bismuti¢ny a bismuti¢nany se povazuji Spatné defino-
vané latky, které vznikly oxidaci Bi'"
Ize pripravit zahiivanim oxidu bismutitého a oxidu sodného v atmosfére kysliku. Bismuti¢nany jsou

v kyselych roztocich silna oxida¢ni ¢inidla a mohou oxidovat mangan az na mangani stan.

velmi silnymi oxidacnimi ¢inidly. Bismuti¢nan sodny NaBiO;

13.6 Slouceniny sesirou

Arsen ma velkou afinitu k sife a tvori s ni fadu doucenin. Afinita k sife ve skupiné klesa
smérem k bismutu. Arsen, antimon a bismut tvoii sulfidy typu M»,S;z, coz jsou také nejbéznéjsi
minerdly uvedenych prvka. Arsen a antimon tvoii dale sulfidy typu M,Ss. Pouze arsen tvoii
sulfidy typu As,S,, kde n=3,4,5; tj. slouceniny analogické slou¢enindm siry s fosforem.
Tetrasulfid tetraarsenu As;S; je znam jeste v dalsi forme, jako minerdl realgar; jeho struktura je
znazornénanaobr. 13.6-1.

®s
O As

Obr. 13.6-1 Struktura As;S, (realgar).

Sulfidy arsenité a antimonité se rozpoustéji ve vodnych roztocich akalickych sulfidti za vzniku

thiosoli.
AS,S; + 3Na,S 34® 2 NagAsS;

Podobné se chovgji i sulfidy arseni¢né a antimoni¢né, které poskytuji napi. v pripadé antimonu
NasSbS, - 9H,0 (Schippeho siil).
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14. 1V. hlavni skupina

Elektronovéa konfigurace valenéni sféry ve skupiné je nsnp? a podobné jako v predchézejicich
skupinéch, i zde miZzeme pozorovat rast kovového charakteru se vzristajicim atomovym ¢&islem.
Uhlik a kiemik jsou typické nekovoveé prvky, cin aolovo maji fyzikdni vlastnosti kovu, z chemického
hlediska vSak mezi kovy fadime pouze olovo. Germanium svymi vlastnostmi leZi mezi ob&éma skupinami.
Tento trend dokumentuji hodnoty elektronegativit X, stejné jako hodnoty ionizacnich energii uvedené
v tabulce 14-1. Jgjich pokles ve skuping od uhliku k olovu je obdobny jako v dalSich skupinéach.
KdyZ je porovndme s hodnotami v VII., VI. a V. hlavni skupiné (tab. 6.1-1, 7-1 a 10-1), je zigimy
jegjich pokles v rémci dané periody atedy i postupny rast elektropozitivniho charakteru.

Tab. 14-1 Atomové afyzikalni vlastnosti prvki I'V. hlavni skupiny

Prvek X | (1) /kJ -mol™ t.t./°C t.v./°C
C 2,50 1090 3550 4830
Si 1,74 786 1420 2700
Ge 2,02 760 940 2830
Sn 1,72 707 230 2270
Pb 1,55 715 330 1760

Prechod od smérove silné kovalentni vazby v uhliku v aotropické modifikaci diamantu k nesméroveé
kovové vazhé v olovu je patrny i na poklesu hodnot teplot tani ateplot vara jednotlivych prvki.

V tabulce 14-2 jsou uvedena oxidacni ¢isla prvki IV. skupiny. Maximéni oxidatni ¢ido 1V
je charakteristické pro vSechny prvky skupiny. Jeho stalost vSak klesa, jako v kazdé skuping,
apro posledni prvek ve skuping olovo je stalgsi oxidagni ¢islo 11.

Tab. 14-2 Oxidaéni ¢ida a zpisoby hybridizace prvki | V. hlavni skupiny

C -1V (1 v sp, sp?, sp®
S (=1V) v sp?, sp*d?
Ge v sp®, spd?
Sn I v sp®, spd?
Pb I v

V tab. 14-2 jsou také uvedeny b&zné hybridizace pro jednotlivé prvky. Uhlik miZe zapojit pouze
orbitaly s ap. Kiemik a dal& prvky ve skuping jiZ maji k dispozici orbitaly d atak hybridizace sp®d?
je mozna napt. v [SiFe] %, i kdyZ neni tak béznajako sp>.
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Jak je obecng zndmo, chemie uhliku se vymyka ze systému anorganické chemie obrovskou
skupinou slouc¢enin, pro které jsou charakteristické vazby uhlik —uhlik a uhlik —vodik. Tato skupina
latek je predmétem studia chemie organické. Rozdily ve schopnosti uhliku tvorit, na rozdil od kiemiku,
stdé slouc¢eniny obsahujici vazbu mezi atomy stejného prvku nejsou dany pouze odlisnym zptisobem
mozné hybridizace. Je to dano také odlisnou energii vazeb s vodikem a kyslikem a odliSnou schop-
nosti vytvéiet vazbu C—C a Si—Si. Hodnoty energii pro nékteré vazby jsou uvedeny v tab. 14-3.

Tab. 14-3 Energie vazeb uhliku a kiemiku svodikem, kyslikem a fluorem.

vazba Si-S Si-H Cc-O Cc-C Si-O C-H C-F Si—-F
energie
(kJ-mol™)

200 293 340 350 370 416 485 540

Z uvedenych hodnot je jasné, Ze vazby Si—Si jsou podstatné dlabsi nez vazby Si—O. KdyZ k tomu
pripoc¢teme mozné zapojeni d orbitali do reakéniho mechanizmu, miZeme snadno zdavodnit nestal ost
silani, analogt uhlovodiki, pripadné i dalSich kiemikovych obdob organickych sloucenin, na vzduchu.
Molekularni kyslik, nebo kyslik vazany napt. ve vodé, se mize svymi volnymi elektronovymi pary
vézat ve vakantnich d orbitalech kiemiku a vytvorit vazbu Si—O, ktera je pevnéjsi nez vazba Si—Si
nebo Si—H. Tento intermediét s koordinagnim ¢idem 5 nebo 6 je nestdly, dojde k preruSeni slabSich
vazeb Si—Si a Si—H avznika stdy oxid kiremi¢ity avodik. Z tohoto divodu je vétSina silant na vzduchu
samozapal nych.

15. Uhlik

15.1 Vyskyt, vyuZiti, vlastnosti

Uhlik se v pifrodg vyskytuje ve tiech izotopech *2C, *C a**C, pticemz 99 % uhliku je tvoreno
izotopem C aasi 1 % stabilnim izotopem **C. Izotop *C je radioaktivni s polotasem rozpadu 5730 let.
Vznika preménou *N(n, p)**C v atmosfére ve velkych vySkéch piisobenim neutroni z kosmického zéken.
Jeho zastoupeni na Zemi je minimalni, ale neproménlivé. Prostiednictvim fotosyntézy se dostava tento
izotop do rostlin a déle potravinovym fetézcem do Zivych organizmi. Z jeho zastoupeni v organické
hmoté, at’ uz se jedna o papir, kosti atp., se da urcit jegji historické stéri asi do 50000 let, tj. priblizng
do deseti polocasii.

Vyskyt elementarniho uhliku na Zemi je pomérné maly. Nejbéznéjsi alotropické modifikace
jsou tuha (grafit) adiamant, jgichz struktury jsou uvedeny na obr. 15.1-1.
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Obr. 15.1-1 Strukturatuhy a diamantu.

Odlisné struktury souvisi s rozdilnymi fyzikalnimi vlastnostmi obou alotropickych modifikaci.
Diamant je, vzhledem k silné vazbé C—C v celém krystalu, tvrdy a pouZiva se k vrténi sklaak fezani kovi.
Na druhé strang, jen slabé interakce mezi jednotlivymi vrstvami ve struktuie grafitu odpovidaji tomu,
Ze sejedna o latku &tépitelnou a mekkou. Grafit také vede elektricky proud vzhledem k propojeni atomu
uhliku v jednatlivych vrstvach nasobnymi vazbami.

Také reaktivita obou modifikaci je odlisnd. Diamant reaguje s kyslikem az pii teploté
nad 700 °C za vzniku oxidu uhli¢itého. Se sirou piipadné s dalSimi prvky reaguje pri teploté jesté vySSi.
Na druhé strané grafit reaguje s fadou prvka a latek a vytvaii slouceniny. Tyto slouceniny jsou vak
vétSinou nestechiometrické a vznikaji tak, Ze prvek nebo slouéenina se vaze mezi vrstvy (interkaluje)
ve strukture grafitu. Tyto vrstvy mohou, ale nemusi byt naruSeny, a grafit nemé, nebo s ponechava
svoji elektrickou vodivost. Slouceniny tohoto typu se nazyvaji interkaléaty. Interkalovat mohou
napr. alkalické kovy nebo soli (AICl;, FeCl3). Nékteré viak svym charakterem a stechiometrii odpovidaji
pravym slou¢eninam. Jako piiklad |ze uvést ,, fluorid grafitu“ C4F, kde 2 < x <5, ktery vznika pisobe-
nim fluoru v kapalném fluorovodiku na grafit nebo ,, oxid grafitu” piiblizného vzorce [ CsO,OH],, ktery
vznika oxidaci grafitu dymavou kyselinou dusi¢nou. Nekteré [atky, jako jsou monofiuorid grafitu (CF),,
piipraveny reakci grafitu s fluorem pii teplotach 400 az 600 °C, nebo siran grafitu Co,HSO, -2 H,S0,,
vznikajici ptisobenim kyseliny sirové na grafit za piitomnosti silnych oxidag¢nich cinidel, odpovidaji
svym charakterem a stechiometrii pravym slou¢eninam.

Saze jsou ¢asto zminovany jako dalsi amorfni forma uhliku, i kdyZ se jedna z velké casti
o mikrokrystalicky grafit. Ze sazi pripravenych za specianich podminek (napi. elektricky oblouk
v atmosfére helia) 1ze extrahovat (napi. benzenem) dal&i al otropické modifikace Cgo, C7o, C6, Cas atp.,
které se souborné nazyvaji fullereny. Struktura ngjznamgjsiho fullerenu Cg, je zndzornéna na obr. 15.1-2.
Molekula Cg piipomina fotbalovy mi¢, kde se stiidaji péti a Sesti¢lenné kruhy uhlikovych atomi.
Koordinaini &islo uhliku je tii, coz odpovida sp® hybridizaci pii tédu vazby vysSim neZ jedna,
podobné jako v grafitu. Fullereny podliéhaji fadé chemickych reakci, které jsou charakteristické
pro douceniny s dvojnou vazbou C=C a pro aromatické slou¢eniny. Z anorganickych reakci je tieba
zminit, Ze se dgji redukovat a vytvéieji douceniny s alkalickymi kovy, tzv. fulleridy typu MsCg, Nnebo
se mohou prostiednictvim nasobného charakteru vazeb, podobné jako olefiny, vazat na prechodné kovy.
Do dutiny fullereni |ze interkal ovat dalSi malé ¢éstice, napi. helium nebo lanthan, a ziskédme tim slouceninu
ozna¢ovanou He@Cg, nebo La@Cegy.
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Obr. 15.1-2 Struktura molekuly Cgq.

Vedle uvedenych modifikaci je uhlik znam ve formé tzv. aktivniho uhli, které vznika
tepelnym rozkladem latek organického pivodu za nepritomnosti kysliku. Z ptivodni slozité struktury
organické hmoty zastava po rozkladu pouze jgi kostra tvorena vazbami C—C. Takto piipravené
aktivni uhli nema pravidelnou strukturu a vyznaguje se velkym povrchem s velkym mnoZstvim raznych
defektii, a proto vykazuje sorpeni vlastnosti. Z tohoto diivodu ma aktivni uhli Siroké pouziti od ¢isténi
produktu pripravenych v laboratornim métitku az po metitko pramyslové (napt. cukrovarnictvi),
vyuziti v medicing atp.

Vedle l&ek organickych (uhli, ropa, zemni plyn avse Zivé) se uhlik nachézi v prirodé¢ ve forme¢
slouc¢enin anorganickych. Mezi ty nejdalezitéjsi patii vapenec CaCOz, magnesit MgCO; nebo
dolomit CaCO;-MgCOs. Uvedené minerdly tvori celé geologické Gtvary.

Z chemickych vlastnosti uhliku je nutné zdiraznit jeho silné redukéni viastnosti za vysokych
teplot. Z vétSiny oxidickych rud uhlik vyredukuje piislusny kov, se kterym se nasledné muze
slucovat na karbidy. Jako priklad |ze uvést redukci oxidu Zelezitého uhlim, pochod, ktery se vyuziva
pii vyrobé zeleza.

Fe,0O; + 3C %4® 2Fe + 3CO
3Fe + C %® FeC

15.2 Slou¢eniny uhliku s vodikem a halogeny

Slou¢eniny uhliku s vodikem, uhlovodiky, jsou soucasti studia chemie organické a na slou-
¢eniny s halogeny se spiSe divame jako najejich derivéty, i kdyZ pro halogenované derivaty methanu
se také pouzivaji anorganické nazvy, jako je napi. chlorid uhliéity pro tetrachlormethan CCl,.
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15.3 Karbidy

Karbidy jsou binarni slou¢eniny uhliku a prvkia s podobnou nebo niZsi elektronegativitou.
Pripravuji se obvykle za teploty vySSi nez 2000 °C piimou reakci prvki nebo jegich oxida s uhlikem
nebo s parami uhlovodikt. Podobné jako hydridy a anal ogickeé binarni slou¢eniny jinych prvka se daji
rozdélit podle charakteru vazby na karbidy iontové, kovalentni aintersticialni.

lontové karbidy jsou nej¢astéji acetylidy, tzn. slougeniny obsahujici anion (C° C)*.
Typickym predstavitelem této skupiny je acetylid (karbid) vépenaty CaC,, ktery se také pramyslové
vyrabi v eektrickych obloukovych pecich z antracitu a paleného vapna CaO. Struktura karbidu vapena-
tého vychézi ze strukturniho typu NaCl, pii¢emz stied vazeb C° C obsazuje uzlové body atomu chloru.
Karbid vapenaty se snadno hydrolyzuje vodou za vzniku acetylenu.

CaC, + 2H,0 %® Ca(OH), + HC° CH

Acetylidy nekterych piechodnych kovi, jako je méd’ nebo stribro, |ze pripravit zavadénim acetylenu
do vodnych roztokt piislusnych soli, ze kterych se vyluéuji jako srazeniny. Po vysuSeni jsou mimo-
fadné explozivni.

Karbidy beryllia Be,C, hliniku Al4Cs nebo hoiéiku Mg,Cs tvori piechod mezi karbidy
iontovymi a kovalentnimi. Hydrolyzuji se aZ za tepla nebo v kyselém prostredi za vzniku methanu jako
v pripadé karbidi beryllia a hliniku, nebo propynu jako v piipadé karbidu hoi¢iku. Podobné vlastnosti
maji také karbidy |anthanoidi.

AlC; + 12H,0 %® 3CH, + 4AI(OH),
Mgy(C=C=C) + 4H,0 %® HC® C—CH; + 2Mg(OH),

Prevazujici uhlovodik, ktery pti hydrolyze vznika, napovida o charakteru vazeb mezi atomy uhliki
v pavodnim karbidu, jak je naznaceno u karbidu horecnatého. V karbidu hlinitém nebo beryllnatém
se predpokladaji ¢éstice C*, vzhledem k hlavnimu produktu hydrolyzy.

Hlavni predstavitelé kovalentnich karbidia jsou karbid kiemiku SiC nazyvany karborundum
a karbid boru B4C. Jedna se o latky mimoiadné tvrdé a chemicky znaéné inertni. Struktura karbidu
kiemiku odpovida strukture diamantu se stiidavym zastoupenim atomi uhliku a kiemiku. Strukturu
karbidu boru spige vystihuje vzorec B1,Cs, protoZe ve strukture typu NaCl jsou obsazeny polohy ionttt Na*
ikosaedry By, aionti Cl™ kratkymi fetézci Ca.

VétSina prechodnych kova tvoii tzv. inter sticialni karbidy. Struktura kovu zistdva zachovana
a atomy uhliku jsou vmezereny do dutin pavodni struktury. VétSinou dochazi i k expanzi mrizky.
Uvedené karbidy jsou kiehké, velmi tvrdé a chemicky nereaktivni. Skupina kovi 1. piechodné periody
od chromu po nikl tvoii déle karbidy typu MsC, které se rozkladaji kyselinami na smés uhlovodika.
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15.4 Oxidy uhliku

Suboxid uhliku C30,, ktery vzniké dehydrataci kyseliny malonoveé jako stéla létka s linearni
strukturou O=C=C=C=0, patii k fadé slou¢enin uhliku s kyslikem, které obsahuji uhlikatou kostru
organické douceniny. Skutecné oxidy existuji dva, oxid uhelnaty CO aoxid uhli¢ity CO..

Oxid uhelnaty je bezbarvy plyn bez zapachu a velice toxicky st. v. =191 °C. Vznika spalo-
vanim uhliku za omezeného pristupu kysliku nebo redukci oxidu uhli¢itého uhlikem za vysoké teploty.

2C+ 0, %® 2CO
C+CO, %.® 2CO

Ob¢ reakce jsou soucésti spalovacich procesi a raznych hutnickych vyrob. V laboratoii se oxid
uhelnaty piipravuje nejcastéji pasobenim kyseliny sirové na kyselinu mravenci.
HCOOH + H,SO, %® CO + H;O" + HSO;

S hydroxidem sodnym reaguje pii teploté 90 °C ve vodném roztoku za vzniku mravenc¢anu sodného.
CO + NaOH 3%® HCOONa

Uvedena reakce se vyuZiva pii pramyslové vyrobé kyseliny mravenci. | kdyZ s vodou oxid uhelnaty
nereaguje, je vzhledem k uvedenym reakcim povazovan za anhydrid kyseliny mravengi.

Oxid uhelnaty se po iniciaci kyslikem exotermn¢ oxiduje na oxid uhlig¢ity. Tvoii vyznamnou
soucast tzv. svitiplynu, ktery se drive pouzival jako palivo. Za normalni teploty 1ze oxid uhelnaty
oxidovat na oxid uhli¢ity manganistanem stiibrnym AgMnQO,. Vzhledem k vysoké toxicité oxidu uhel-
natého se manganistan stiibrny pouZzivajako aktivni soucést filtra raznych dychacich piistroji a masek.

Molekula oxidu uhelnatého je izoelektronova s molekulou dusiku, pii¢emz jeden nevazebny
elektronovy par je na atomu uhliku a jeden na kysliku. To ale znamena, Ze oproti elektronovému
uspoiddani v atomech preSla ¢ast elektronové hustoty na atom uhliku a molekulu miZzeme znézornit
jakoT™C° O". Atom uhliku se uvedenym volnym elektronovym parem véZze jako s donor na pre-
chodné kovy za vzniku karbonyli. Toxicita oxidu uhelnatého je zpasobena navéazanim oxidu uhelna-
tého na atom Zeleza v hemoglobinu velmi pevnou vazbou, tim je blokovan prenos molekul kysliku.

Oxid uhli¢ity je bezbarvy plyn s teplotou varu —79 °C ateplotou tani —57 °C pii tlaku 0,5 MPa.
Pevny oxid uhli¢ity za normalniho tlaku sublimuje. Spolu s vodni parou je hlavnim produktem spalo-
véni fosilnich paliv a kone¢nym produktem oxidace organickych latek.

C+0, %® CO,
Pramyslové se také ziskava jako vedlgSi produkt pii vyrobé paenénho vapna tepelnym rozkladem
véapence pii teplotach okolo 900 °C ve vpenkéch.
CaCO; 3%® CaO + CO,
V laboratoti je snadno pripravitelny pasobenim minerdnich kyselin na uhli¢itan.
CaCOs; + 2HClI 3%® CO, + CaCl, + H,0O
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Molekula oxidu uhli¢itého O=C=0 je linedrni a je izoelektronova s molekulou oxidu dusného.
Oxid uhli¢ity je rozpustny ve vodé za vzniku roztoku oxidu uhli¢itého. Jen malé ¢ést (okolo 0,2 %)
reaguje s vodou za vzniku kyseliny uhli¢ité H,COs;. Kyselinauhli¢itaje velmi slaba dvojsytna kyselina
s hodnotami pK; » 7 a pK, » 10. Znamé jsou piedevsim jgji soli. Vedle jiz zminénych uhlicitani
vapenatého a hoie¢natého, které se vyskytuji v prirodg, jsou to napi. uhli¢itan sodny Na,CO; (soda),
hydrogenuhli¢itan sodny NaHCO; (jedl& soda) a uhli¢itan draselny K,CO3 (potas), které se vyr&
beji pramyslové. Princip pouzivané vyroby dle Solvaye vychézi z reakce oxidu uhli¢itého a chloridu
sodného ve vodném roztoku amoniaku. V roztoku pak jsou pritomné ionty amonné, hydrogen-
uhli¢itanové, sodné a chloridové. NeimenSi rozpustnost ze soli, které mohou vzniknout kombinaci
uvedenych ionta, m& hydrogenuhlicitan sodny, ktery se po vylouceni odfiltruje od matecného louhu.

NH; + HCO3; + Na" + CI~ 3%® NaHCO; + NH; + ClI~
Hydrogenuhli¢itan sodny se nasledné kalcinuje pii teploté vySSi nez 100 °C.
2NaHCO; 3%® NaCO; + H,O + CO,

Uhli¢itan sodny se nejvice pouziva pii Upravé a zmékcéovani vody pro pramysiové Ucely, tj. k odstra-
néni tzv. piechodné tvrdosti vody. Ta je zptsobena vapenatymi ahoieénatymi ionty ve formé
rozpustnych hydrogenuhlig¢itant. lonty vapenaté a horecnaté mizeme z vody odstranit jgim povarenim,
kdy dochazi k odstranéni rozpusténého oxidu uhlicitého a k rozkladu hydrogenuhli¢itanu na normal ni
uhli¢itan a jeho vylougeni, nebo piidanim sody, kdy dochazi opét k vylouéeni nerozpustnych uhlici-
tanu vdpenatych a horecnatych a v roztoku zastévaji ionty sodné a hydrogenuhlicitanové.

Od kyseliny uhlicité je zndma celé fada derivéti. Oxidaci oxidu uhelnatého chlorem se ziska
dichlorid kysdliny uhli¢ité (chlorid karbonylu), spiSe znamy pod trivialnim ndzvem fosgen.

Cl, + CO %® 0O=CC(Cl,

Jedné se o silné toxicky plyn st.v. 7,5 °C. Obdobnym zpisobem |ze piipravit fluoridy a bromidy.
Dulezitym derivatem kyseliny uhlicité je jgji diamid OC(NH,),, tzv. moéovina, koncovy produkt
metabolizmu dusiku v nékterych organizmech.

15.5 Slouceniny uhliku se sirou

Vedenim par siry pres rozzhavené uhli se ziska tzv. sirouhlik ¢ili disulfid uhliku CS;, latka,
ktera je izostrukturni s CO,. Jedna se o nizkovrouci kapalinu s t.v. 46 °C, silng toxickou a velice
hoilavou. Narozdil od oxidu uhli¢itého se nerozpousti ve vodé, misi se s nepolarnimi kapalinami a je
dobrym rozpoustédiem pro siru, fosfor, tuky atp. Pouziva se také jako extrakéni ¢inidlo.

S roztokem alkalickych sulfidi, ktery obsahuje ¢astice HS a 7, reaguje za vzniku trithio-
uhligitanu CS5~.
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15.6 Slouceniny uhliku sdusikem

Dikyan (CN),, ¥N° C—C° N% je jedovaty plyn s t.v. —21 °C. Vznika rozkladem kyanidu
stéibrného nebo kyanidu méd’natého.
2AgCN 3%® 2Ag + (CN),
2Cu(CN), %® 2CuCN + (CN),

Po zahidti dikyan snadno polymerizuje za vzniku nekonecnych fetézcia. Pri zavadéni dikyanu
do roztoku alkalického hydroxidu dochazi k disproporcionaci a vznika kyanid CN™ (redukce) a
kyanatan OCN™ (oxidace).

(CN), + 20H™ 3%4® CN” + OCN™ + H,0O

Uvedena reakce pripomina reakci chloru s hydroxidem za laboratorni teploty. Nejen z tohoto divodu
se kyanidy, kyanatany ataké thiokyanatany SCN™ radi do skupiny pseudohalogenidii.

Kyanovodik HCN je bezbarvd, tékava (t.v. 25 °C) a velice toxicka kapalina. Misi se s vodou
acastecné v ni disociuje jako daba kyselina s hodnotou pK = 8,7. Jedna se o dil€Zitou latku, ktera
se pouziva v fadé organickych vyrob. Kyanovodik se vyrébi vedenim methanu, amoniaku a kysliku
pri teploté 1200 °C pres platinu jako katayzétor.

2CH; + 30, + 2NH; %® 2HCN + 6H,0

StarSi zpusob vyroby vychazel z karbidu vépenatého CaC,, ktery pii teplot¢ 1000 °C reagoval
s dusikem na smés kyanamidu vapenatého a uhliku, kter4 nasledné reagovala se sodou za vzniku

kyanidu sodného.
CaC, + N, %%® CaNCN + C

CaCN,; + C + NaCO; ¥%® CaCO; + 2NaCN

Ze smési se kyanid sodny vyluhoval vodou. Kyanovodik, jako slaba kyselina, se ze sodné soli vytésni

silnou kyselinou.
NaCN + H2804 %® HCN + NaHSO4

Uvedena reakce predstavuje nejbeZnéj i zpisob laboratorni piipravy kyanovodiku, a také vézné nebe-
Zpeci pro préci s kyanidy. Vedle kyanidu sodného se pouziva kyanid draselny (zndmy jako cyankali).
Ve struktuie uvedenych soli obsazuje spojnice uhliku a dusiku uzlové body struktury a orientace
atomu uhliku a dusiku je nahodilé a vyplnuje urcity prostor, ktery maZzeme popsat kouli. Polomér
této koule nazyvame efektivni iontovy polomeér, pro kyanid je 192 pm aiadi se mezi polomér chloridu
a bromidu. | tato vlastnost podporuje skupinovy nézev pseudohalogenidy u téchto sloucenin.
Kyanidovy anion je izoelektronovy s oxidem uhelnatym ataké vystupuje jako ligand v fadé koordinag-
nich slou¢enin. Ngjznamgjsi jsou hexakyanoZeleznatan draselny K 4 Fe(CN)g], tzv. Zluta krevni sl ,
ahexakyanozdezitan draselny K 3[Fe(CN)¢], tzv. cervena krevni sl .

Oxidaci draselného kyanidu ziskame kyanatan draselny, jehoz anionl/Q:C:N/zé jeizoelek-
tronovy s oxidem uhli¢itym.

KCN + PbO 3® KOCN + Pb
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Kyselina kyanata je sice silngjsi kyselina nez kyanovodik, ale je ve vodném roztoku nestala
Pomerné rychle se v kyselém prostiedi rozkladé podle rovnice:

HOCN + H,O %® NH; + CO,

|zomerizace kyanatanu amonného NH,OCN na mocovinu OC(NH,),, kter& byla pozorovana jiz
na za¢atku 19. stoleti, ukézalajako prvni na spolecné principy chemii ,,umélych” a,, prirodnich® 1atek.

Vedle kyanatanu je zndm jeho sirny analog thiokyanatan S=C=N". Thiokyanatany vznikaji
reakci akalickych kyanidt se sirou.

S+ KCN %® KSCN

Thiokyanatanové ionty vytvéti sionty Fe*" charakteristicky &erveng zabarvené komplexni slouceniny,
které daly tomuto aniontu také nézev rhodanid z ieckého rhodos (¢erveny). Kyselina thiokyanata je
v kyselém prostiedi velice nestdla a vodou se hydrolyzuje. Reakci thiokyanatanu stiibrného s bromem
ziskame dirhodan.

2AgSCN + Br, %® 2AgBr + N°C-S-S-C°N

Tato latka je stéla jen nepolarnich rozpoustédiech, ve vode se ihned hydrolyzuje a v pevném stavu
polymeruje. Jgi existence je dana piedevSim schopnosti siry vytvéret vazby S-S.

V koordinagnich slou¢enindch nebo v organickych derivatech mohou byt kyanatany a thiokya-
natany vazany prostiednictvim atomu dusiku. Pak mluvime o izokyanatanech (-N=C=0), piipadné
izothiokyanatanech (-N=C=S). Vedle uvedenych anionti jsou zndmé jesté fulminaty C=N-O~
(s volnym elektronovym parem na atomu uhliku).

16. Kiemik

16.1 Vyskyt, vyroba, pouziti

Kiemik je druhym nejvice zastoupenym prvkem v zemské kuie. Ta je pievazné tvorena fadou
hlinitokiemicitani a kiemicitani a také kiemenem. Elementarni kiemik se v prirodé nevyskytuje, ae
vyrabi se primyslové vzhledem k jeho rozsédhlému pouZiti — najedné stran¢ ultra ¢isty v elektronice,
a na druhé stran¢ technicky ve gliting se Zelezem v ocelarstvi. Nejjednodussi zptisob vyroby spociva
v redukci kiemene uhlikem v elektrickych obloukovych pecich.

SO, + 2C %® S +2CO

Béhem reakce se udrzuje nadbytek kiemene, aby se zabranilo tvorbé karbidu kiemiku SiC.
Kiemik vyrobeny timto zptisobem ma cistotu pouze 95 az 99 %. Pro elektroniku jsou pozZadavky
na ¢istotu znaéng vysoké a koncentrace netistot v kiemiku musi byt mensi nez 10™° az 107° %.
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V nekterych piipadech musi byt koncentrace necistot dokonce mendi neZ 1072 %. Proto vyroba kiemiku
prochézi vice stupni, ve kterych dochézi k ¢isticim krokam. Bud’ se surovy kiemik chloruje za vzniku
chloridu kiemi¢itého, nebo se redukce uhlikem a chlorace provadi soucasné.

SO, + 2C + 2Cl, %® SCl, + 2CO
Chlorid kiremi¢ity se Cisti destilaci a nasledné redukuje velmi ¢istym hor¢ikem nebo zinkem.
SiCl, + 2Mg(Zn) 3%® S + 2MgCl, (ZnCly)

Dalsi zptsoby jsou zaloZzeny na redukci chloridu kiemicitého vodikem nebo na jeho termickém
rozkladu.
S|C|4 + 2H2 3/4® S| + 4HCI (500 oC)

S|C|4 3/4® S| + 2CI2 (1150°C)

Kiemik krystalizuje ve struktuie diamantu atvoti velice kompaktni materidl odolny vzhledem
k pasobeni vody, kysliku a dusiku az do teploty okolo 1000 °C. Tato odolnost je zptasobena vrstvic¢kou
oxidu na povrchu kiemiku. Po roztaveni se snadno oxiduje a pii teploté 1400 °C reaguje i s dusikem
za vzniku nitrida SIN a SisN,4. Pomalu se rozpousti jiz za laboratorni teploty v roztocich hydroxidi,
které ochranou vrstvu SiO, rozpoustéji.

S + 2NaOH + Hzo % ® Na.zsiOg + 2H2

Nerozpoudti se v béZznych minerélnich kyselinach s vyjimkou kyseliny fluorovodikové (nebo smési
kysdlinu fluorovodikovou obsahujicich).
Podobnost s uhlikem maZeme vidét v silnych redukénich schopnostech roztaveného kiremiku,

coz je dano jeho afinitou ke kydliku. lhned redukuje vétSinu oxidi kovi na elementérni kov, popriipadé,
v nadbytku roztaveného kiemiku, vznikasilicid.

16.2 Silicidy

Silicidy jsou binarni slouc¢eniny kiemiku s kovy hlavnich skupin v rozli¢nych pomérech
od MeS k MSis. S prechodnymi kovy tvoii kiemik vétSinou jen dlitiny. Silicidy se daji rozdélit,
obdobng jako karbidy, podle charakteru vazby. V porovnani s karbidy jsou silicidy méné stalé,
maji niZSi teploty tani a podobaji se spiSe boridim, coz souvisi s diagondni podobnosti v periodické
tabulce. Silicidy alkalickych kovi se snadno hydrolyzuji vodou za vzniku vodiku, ktery je doprovazen
smesi siland.

Na,S + 3H,O %® Na,SO; + 3H;

v

Silicidy hoi¢iku a vapniku poskytuji pii reakci s kyselinami silan, piipadné polysilany.
Mg.S + 4HCI 3%® SH; + 2MgCl,
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16.3 Silany — sloué¢eniny kiremiku svodikem

Silany jsou analoga uhlovodika obecného vzorce SiHon- 2, které byly piipraveny linearni i roz-
vétvené aZz po n = 8. Vedle rozkladu silicidi minerdnimi kyselinami se k pripravé silani pouzivaji
reakce halogenidt kiemiku s hydridy alkalickych kovi nebo s Li[AIH,].

SiCl; + 4NaH 3% ® SiH; + 4 NaCl

V&echny silany jsou nestalé, na vzduchu samozapalné a snadno se hydrolyzuji vodou.
SigHg + 6H,0 %4® 3S0, + 10H,

Uvedena reaktivita silani je dana rozdily v energiich vazeb Si—Si a Si—H na strané jedné a energie
vazby Si—O na strané druhé (viz tab. 14-3), piitomnosti orbitali d a dae vétSim atomovym polomé-
rem kiemiku, ktery umoznuje snadnéjSi piistup Lewisovské baze, tj. ¢astice nesouci elektronovy pér.

16.4 Halogenidy kiemiku a p¥ibuzné slou¢eniny

Kremik tvori se vSemi halogeny halogenidy typu SiX,4. Plynny fluorid kiemiéity SiF, vznika
jiz za normalni teploty reskci fluorovodiku nebo fluoru s oxidem kiemigitym. Casto se k piipravé
pouziva smés fluoridu vépenatého s kyselinou sirovou a primarné uvolnény fluorovodik reaguje
s oxidem kiremigitym.

2CaF, + 2H,S0, + SO, ¥%® 2CasO, + Sk, + 2H,0
S nadbytkem fluorovodiku reaguje fluorid kiemicity za vzniku kyseliny hexafluor okiemi¢ité.
SiF, + 2HF %® Hy[SiF]
Kyselina hexafluorokiemicita je silna kyselina znaméa pouze ve vodném roztoku nebo ve formé svych
soli. Koordinasni okoli kiemiku je oktaedrické, coz odpovida hybridizaci sp3d?.

Chlorid kremi¢ity SICl, je dilezita pramyslova latka, ktera se pouziva pii vyrobé kiemiku.
Podobné jako bromid a jodid nereaguje s halogenovodiky a neposkytuje analogické slou¢eniny
kyseliné hexafluorokiemicité. Je to dano piredevsim velikosti chloru a dalSich halogeni.

V&echny halogenidy kiemicité se snadno vodou hydrolyzuji, coz je pochopitelné vzhledem
k orbitalim d na kiemiku, vysoké energii vazby Si—O amalé pevnosti vazeb Si—Cl a Si—Br.

SiX; + 2H,O0 3%4® SO, + 4HX

Vedle halogenida typu SiX,4 byl pripraven fluorid SiF, nésledujici reakci.
Si + S|F4 3/4® 28”:2 (1200°C)

Ziskany fluorid je plynny a pii teploté¢ —200 °C kondenzuje na polymerni (SiF,),, ktery se
pii teploté +200 °C rozklada na smés fluoridi kiemiku obecného vzorce SipFon+2. Obdobnou smés
chlorida Si,,Cl,,., ziskame pii reakci kiemiku s chloridem kiemicitym za ¢erveného Zaru. Uvedené
polyhalogenidy jsou mnohem stdlgjSi nez piidusné hydridy. Je to dano donaci elektronové hustoty
z halogenidu do vakantnich d orbitalti kiemiku, ktera posiluje jednoduchou s vazbu.
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16.5 Silikony — siloxany

Halogen v hal ogenidech kiemicitych |ze substituovat alkylem nebo arylem atak mizZeme ziskat
fadu doucenin typa RSIX 3, R,SiX, a R:SiX. Uvedené slouceniny se hydrolyzuji a podliéhaji polykon-
denzaci, jak je uvedeno pro R;SICl.

R3:SICl + H,O 3%® R3SIOH + HC
2 R38|OH 3/4® R38| —O—Si R3 + Hzo
Hydrolyzou R,SiCl, se ziskgji dlouhé polymerni ietézce (viz obr. 16.5-1), v piipadé RSICl; se bude

jednat o polymery rozvétvené a piidavek R;SiCl bude polykondenzaci ukon¢ovat a tak urcovat i jei
stuperi.

¢ B ¢
[¢ést pochézejici z R,SICl,]

Obr. 16.5-1 Linearni silikon.

Uvedené slouceniny se nazyvaji silikony nebo také siloxany a jsou mimoiadné stabilni diky
kovalentni vazbé kiemik —kydlik, kterd je obdobna vazbé v kiemicitanech. Jako R negjcastéji vystupuje
methyl vzhledem k snadnosti piipravy dimethyldichlorosilanu.

2CHsCl + S 3%® (CHs3),SICl, (Cu-katalyzétor, t =300 °C, vytézek 70 %)

Silikony jsou podle stupné kondenzace kapaliny nebo latky polotuhé, mazlavé, piipadné az pryskytice.
Vyrébi se primyslové ajako oleje nebo mazaci tuky se pouZivaji v celé fadé odvétvi. Polykondenzaci
di(alkyl/aryl)dichlorosilanu do vysokého stupné (50000 az 100000 monomernich jednotek) se vyrabi
tzv. silikonovy kaucuk.

16.6 Slouéeniny kifemiku skyslikem

Oxid kremigity je zndm ve vice jak deseti modifikacich a v mnoha raznych forméach.
Nejdulezitéj & modifikace jsou kiemen, tridymit a cristobalit, které existuji jako nizkoteplotni a avyso-
koteplotni b formy. Prechody mezi jednotlivymi formami jsou zndzornény v nésledujicim schematu:

870 °C ~1470°C _ ~1710°C _

b-kiemen 3%%® b-tridymit %3%%® b-cristobait 3%3%®  tavenina
- 573°C - 140°C - 250°C

a-kifemen a-tridymit a-cristobalit
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K¥emen je ngstdlgsi modifikaci a jeho struktura se sklada z tetraedriic SiO, spojenych atomy
kysliku ve vrcholech. Uhly vazeb Si—O-Si jsou 144° a toto spojeni davé vzniknout Sroubovicovym
fetézcam. Sroubovice v krystalu mohou byt bud’ pravotogivé, a nebo levotogivé, takze jedna je zrcad-
Pri zahiéti kiemene na teplotu 573 °C prechazi nizkoteplotni modifikace ve vysokoteplotni, coz je
spojeno se zvétSenim Uhlu Si—O-Si. Struktura tridymitu, ktery vznika pii teploté nad 870 °C,
je hexagondni, jeho hustota je men3i nez u kiemene a vazebné Uhly Si—O-Si spojujici jednotlivé
tetraedry se zvétSi jen na hodnotu 147°. Cristobalit vznika az pii teploté 1470 °C a jeho struktura
odpovida strukture diamantu, ve které atomy kiemiku obsazuji polohy uhliku a atomy kysliku lezi
najeich spojnicich. Oxid kiremigity se roztavi pii teplote 1710 °C a po prudkém ochlazeni taveniny
vznikatzv. kiemenné sklo. Kiemenné sklo je odolné viéi teplotnim zmeénam a propousti UV zéreni.
| kdyz je mimoradné kiehké, marozsahlé pouZziti pii vyrobé specidnich aparatur a zaiizeni pro chemické
laboratore, napt. kyvety pro spektroskopii v UV oblasti. PomaeSim ochlazovanim taveniny SiO,
vznik& amorfni oxid kiemicity obsahujici krétké a nahodile orientované fragmenty riznych struktur.

Zvlastni forma amorfniho hydratovaného oxidu kiemicitého je silikagel, ktery vznika
hydrolyzou akalickych kiemigitant, chloridu kiemicitého nebo alkoxida jako je napt. Si(OEt),.
Silikagel mé velky povrch, na kterém jsou vazany hydroxoskupiny. Vzhledem k velkému povrchu

v ws

ajeho polarnimu charakteru je silikagel nejpouzivangjsi chromatograficky material.

16.7 Kyselina kiremicita a alkalické kiremicitany

Hydrolyzou chloridu kiemicitého vznika znaéné nestéla kyselina kiemicita,
SCly + 4H,O0 %® H,S0, + 4HC
Ihned nésleduj e polykondenzace na kyselinu dikiemicitou a nésledné aZ na silikagel.

OH OH OH OH
é é é é
HO-S-OH + HO-S-OH %%® HO-S-0-S-OH + H)O
é é é é
OH OH OH OH

Kyselina kiemicita a kyselina dikiremicita jsou velmi slabé kyseliny, které byly pozorovany pouze
ve ziedénych roztocich vzhledem k jgjich velice malé rozpustnosti. Nasyceny roztok ma koncentraci
mensi nez 10~ M.
Tavenim SIO, s uhli¢itanem sodnym pri teploté 1500 °C se ziska kiemiditan sodny.
4NaOH + SO, %® NaS0O, + 2H,0

Kiemicitan sodny ma cetné aplikace veetné pouZiti jako detergentu. Vodny roztok kiemicitanu
sodného se nazyvéa vodni sklo. Kiemicitanovy anion je relativné stdly jen v silné alkalickém prostiedi,
i kdyz i tam postupné kondenzuje za vzniku dikiemicitanu. Tato kondenzace postupuje s piechodem
do neutralni oblasti pH, kde nakonec dochéazi k vylouceni silikagelu.
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16.8 Prirodni kiremié¢itany a podobneé struktury

Asi 85 % zemské kiry véetné pady, piski ajila je Slozeno vyhradné z kiemicitand, oxidu kiemi-
¢itého a podvojnych kiemicitani. Z podvojnych kiemicitant jsou nejvice zastoupeny hlinitokiemicitany,
coz jei v relaci se zastoupenim uvedenych prvki v piirodé. Struktura kiemicitani je odvozena od tetra-
edru SiIO,, ktery se propojuje do linearnich ietézci, cykli nebo vrstev, jak je znazornéno na obr. 16.8-1.
V pripad¢ hlinitokiemigitand jsou nékteré atomy kiemiku ve struktuie nahrazeny atomy hliniku.

Ngednodussi anion SIO;” je v prirodé pomérng vzacny. Nachézi se jen v nékterych minerdlech
jako jsou zirkon ZrSiO, nebo fenakit Be,SiO,. Jeste vzacnéjsi jsou dikiemicitany a trikiemigitany.
Jednim z mala piikladt maze byt thortveitit Sc,Si,0;. Cyklické kiemicitany byly nalezeny v mine-
ralech jako jsou benitoit BaTiSi;Og nebo a-wollastonit CasSizO,, Ve kterych se jedna o spojeni tii
tetraedra SiO,;~ za vzniku Sesti¢lenného kruhu, nebo berylu Be;Al,SigO4s, Ve kterém dojde ke vzniku
dvanécti¢lenného kruhu spojenim Sesti tetraedrickych skupin SiOz™ pies vrcholy.

Spojenim tetraedrii do nekonecnych fetézci, jak je naznateno na obrézku 16.8-1, ziskame
tzv. pyroxeny. V piipadé, Ze dojde ke spojeni dvou takovych retézci prostiednictvim atomi kysliku
ve vrcholech tetraedri vZdy na jedné strané fetézce, ziskdme dvojity fetézec a kiemicitany tohoto dru-
hu se nazyvaji amfiboly. Jako piiklad pyroxeni |ze uvést b -wollastonit CaSiOs; nebo enstatit MgSiOs.
Amfiboly vZzdy obsahuji anionty OH™ ajako priklad amfiboli |ze uvést tremolit Ca,Mgs(Si4O011)2(OH),.
Amfiboly se vyzna¢uji vidknitou strukturou, ktera je odrazem jen slabych nevazebnych sil, které ptisobi
mezi jednotlivymi fetézci. Uvedené viaknité silikaty se také nazyvaji azbesty a uvedeny nazev souvisi
také sjgich diivéjSim pouZitim jako ohnivzdornych materidlt (z feckého asbestos, neznicitelny).

Vrstevnaté kiemicitany obsahuji vrstvy odvozené od aniontt Si,O3; (viz obr. 16.8-1)
s kationty umisténymi mezi témito vrstvami. Vazby spojujici jednotlivé vrstvy jsou mnohem slabsi,
nez vazby Si—O ve vrstvé, a proto se uvedené kiemicitany podle téchto vrstev snadno Stipaji.
Mezi tyto kiemicitany patii dlidy ajily, véetné kaolinitu.

KdyZz bychom pokracovali od vrstevnatych kiemicitand, utvarenych ve dvou smeérech,
ke kiemigitanaim trojrozmérnym, dojdeme k modifikacim oxidu kiemicitého. Nahrazenim nékterych
atomt kiemiku ve strukture kiemicitani hlinikem dojdeme k dal3i rozsahlé skupiné minerdl, které
se nazyvaji hlinitokiemi¢itany. Oxida¢ni ¢ido hliniku je 11 aje tedy o jednotku niZsi nez kiemiku.
Proto hlinitokiemicitany musi obsahovat dalSi ionty, které kompenzuji zaporny naboj hlinitokiemi-
Citanové kostry. Za typické piedstavitele hlinitokiemic¢itani je mozné povaZovat Zivce, ultramariny
azeolity. Zivce jsou hlavni sougasti raznych vyvielych minerd, jako jsou orthoklas KAISi;Og nebo
albit NaAlSi;Og. Ultramariny jsou hlinokiemicitany, které ve strukture obsahuji radikdly Sz a S;.
Podle poméru téchto radikaltt se méni barva ultramarinu od zelené k modré.

Dulezitou skupinou hlinitokiemicitant jsou zeolity. SloZeni velké ¢ésti zeoliti muzZe byt vyjadieno
vzorcem (M™)n[ (AlO2)x(SIO,),] -mH,0. lonty kompenzujici zaporny naboj hlinokiemigitanové
kostry (M™ v uvedeném vzorci) jsou v zeolitech v dutinach, kandlcich ¢&i porech, které také mohou
obsahovat molekuly vody. lontova vazba kompenzujiciho kationtu v porovnani s kovalentni vazbou
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v hlinitokiemicitanové kostie je pomérné slabd Proto se fada zeoliti vyuZiva jako iontomeénice
nebo po vysuSeni jako molekulova sita (adsorbce malych molekul podle velikosti dutin ¢i péri) ¢i jako
heterogenni katalyzétory. Jejich schopnost katalyzovat chemické reakce souvisi s velikosti dutin
na strané jedné a velikosti molekul reakénich dozek na strané druhé. Také maji Siroké uplatnéni jako
nosic¢e nekterych kovu s katalytickymi Ucinky. Vedle prirodnich zeoliti, kterych bylo popsano asi 40,
existuje dalSich vice nez sto pripravenych synteticky. K syntetickym zeolitim patii také rozsahla
skupina latek, které maji zeolitovou struktury, ale neobsahuji kiemik. K témto |&tkam patii piedevSim
aluminofosfaty, ve kterych je strukturni jednotka SiO, nahrazena skupinou PO,.
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Obr. 16.8-1 Priklady struktur p¥irodnich kiremi¢itani.
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17. Germanium, cin a olovo

17.1 Vyskyt, pouziti

Germanium je ve stopovych mnozstvich hojné rozsirené, ale jeho mineraly jsou velmi vzacné.
PouZiva se piedevSim v elektrotechnice jako polovodi¢ a jeho vyroba vychézi z popilku vzniklého
hutnickym zpracovénim zine¢natych rud.

Cin se v prirodé vyskytuje predevsim jako cinovec (kassiterit) SnO, a olovo jako galenit PbS.
Cin se z oxidického minerdlu ziskava redukci uhlikem. Pti vyrobé olova se negjdiive sulfid prazi
na vzduchu za vzniku oxidu sifi¢itého a oxidu olovnatého a nasledné se vznikly oxid olovnaty
redukuje uhlikem. Oba kovy se pouzivaji predevSim v metalurgii pii vyrobé celé fady dlitin, jako jsou
bronz, literina, zvonovina, Woodiv a Roseriv kov. Olovo se vyuziva pii vyrobé pajky, akumulétori
adiive také pro vyrobu tetraethylolova.

17.2 Vlastnosti

Na strukturéch uvedenych prvku je patrny rist kovového charakteru ve skuping. Germanium je
polokov, tvoii Sedobilé, lesklé a kiehké krystaly s diamantovou strukturou. Cin existuje ve dvou
alotropickych modifikacich. Pfi normalni teploté je stdld kovova forma s tetragondlni strukturou.
Pri dlouhodobém vystaveni kovové formy nizkym teplotam (pod 13 °C) prechazi cin natzv. cin Sedy,
coz je nekovova forma s diamantovou strukturou. Olovo je znamo pouze jako kujny kov.

Rast kovového charakteru je patrny i na chemickych vlastnostech uvedenych prvkau.
Pro germanium je typické oxidacni ¢islo IV a slouceniny s oxidaénim cislem |1, jako napt. GeO,
snadno disproporcionuji na GeO, a germanium. Slouceniny cinaté jsou mnohem stalejSi nez slou-
ceniny germanaté, i kdyz vykazuji silné redukéni vlastnosti. Vzrist stalosti je patrny napi. na oxidu
cinatém, ktery disproporcionuje az pii teploté okolo 350 °C. U olovaje stdlgsi oxidagni ¢ido Il a oxid
olovigity je silné oxidagni ¢inidlo.

S neoxidujicimi kyselinami, jako je kyselina chlorovodikové, germanium nereaguje. Cin aolovo
reaguji po zahi'éti za vyvoje vodiku.

Sn(Pb) + 2HClI 3® SnCl, (PbCl,) + H,
S oxidujicimi kyselinami, jako je kyselina dusi¢nd, reaguji germanium a cin za vzniku oxida a olovo
zavzniku dusi¢nanu olovnatého.
3Ge(Sn) + 4HNO; %® 3Ge0,(Sn0O,) + 4NO + 2H,0
3Pb + 8HN03 3/4® 3Pb(N03)2 + 2NO + 4H20
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17.3 Slouceniny svodikem

Jsou znamé ger many obecného vzorce GeHan.2 pron =1 az 5 ajsou zcela anal ogické silanam.
Jsou také na vzduchu nestdlé a samozapalné. Pripravuji se reakci neoxidujici kyseliny se dlitinou
hot¢iku a germania nebo reakci chloridu germaniéitého s Li[AlH,4] (srovnejte kap. 16.3).

Z binéarnich slou¢enin cinu s vodikem byl piipraven stannan SnH, a distannan Sn,Hg reduk-
c¢i SnCl, etherickym roztokem Li[AlH4]. Analogické slou¢eniny olova byly identifikovany za nizkych
teplot v matrici.

17.4 Slouceniny s halogeny

Halogenidy germania, cinu i olova jsou zndmé pro oxidagni ¢ida Il a IV, pficemz v pripadé
germaniajsou stdlgsi halogenidy germanicité a u olova halogenidy olovnaté.

Halogenidy germanaté jsou pevné latky, které se pripravuji reakci halogenidi germanicitych
s germaniem. Pri vysSi teploté snadno disproporcionu;ji zpét na germanium a halogenid germanigity.
Z halogenidi germanicitych je ngstélg i jodid, ktery se rozklada az nad teplotou 550 °C. Fluorid, chlorid
a bromid germanicity jsou tékavé kapaliny, jodid je pevna krystalicka latka. Podobnost ke kiemiku
miZzeme nalézt také ve schopnosti tvorit komplexni hexafluorogermanicitany [GeFs)*". Na rozdil
od kiemiku tvori germanium také hexachloro a hexabromogermanicitany, coz je dano vétsi velikosti
atomu germania.

Halogenidy cinaté jsou pevné krystalickeé latky, jegjichz struktura je pomérné doZita vzhledem
ke schopnosti cinu vytvéret donor-akceptorové vazby se sousednimi atomy halogent a tak zvySovat
své koordina¢ni ¢idlo. V pevném stavu jsou halogenidy cinaté stdlé, v roztoku se vyznaduji
redukénimi vlastnostmi, coz |ze dokumentovat napi. na reakcich:

SnCl, + 2FeCl; %® SnCl, + 2 FeCl,
SnCl, + 2HgCl, 3%® SnCl,; + Hg.Cl,
Hg.Cl, + SnCl, %® 2Hg + SnCl,
Z halogenidu cinicitych matendenci vytvéiet polymerni struktury pouze fluorid. Chlorid a bromid jsou
bezbarvé dymavé kapaliny, které se snadno hydrolyzuji vodou. Ze silné kyselych roztoku 1ze ziskat
krystalické hydréty jako napi. SnCl,-5H,0. Jodid je pevna oranZova latka.

Halogenidy olovnaté jsou stalé, méalo rozpustné krystalické latky s pievliadajicim charakterem
iontové vazby. Z halogenidi olovicitych je stdly fluorid. Chlorid se nad teplotou 0 °C rozklada.
Jesté méne staly je bromid; jodid nebyl piipraven.

Podobné jako u germania, u cinu i olovajsou stélé komplexni anionty [SnX ¢]>~ a[PbXe]*.
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17.5 Oxidy, hydroxidy, sulfidy a soli

Oxid germanaty GeO je mao vyznamny. Byl pfipraven reakci oxidu germanicitého a germania
pii teploté nad 1000 °C. Snadno se oxiduje, coz patrné nareakci s NaOH.

GeO + 2NaOH %® Na,GeO; + H,

Naproti tomu oxid germaniéity GeO, je staly a piipomina oxid kiemicity jak strukturou jedné modi-
fikace, tak i tvorbou raznych germanicitanu, které jsou anal ogickeé kiemicitanam.

Oxid cinaty SnO existuje v celé fadé modifikaci. Jedna se o amfoterni oxid, ktery se rozpousti jak
v kyselinéch za vzniku soli cinatych, tak i v hydroxidech za vzniku hydroxokomplexi, napt. [ Sn(OH)3] ™.
Ze doucenin cinatych jsou bézné arelativné stélé siran a chlorid. Oxid cini¢ity SnO, ma také amfoterni
charakter. Pxi reakci s hydroxidy poskytuje hydroxokomplexy, jako je napi. K[ Sn(OH)¢], ktery |ze tepelné
dehydratovat az na K ,SnO;. Reakci s horkou kyselinou sirovou vzniké siran cinicity Sn(SO,),. Typickym
rysem chemie cinu v oxidacnich ¢islech |1 alV je vznik raznych fosfore¢nant a fosfatokomplex.

Oxid olovnaty PbO se také rozpousti v kyselinach i hydroxidech. VétSina soli olovnatych
sanionty s vyssim nabojem, jako jsou napi. siran afosforecnan, je nerozpustna. V hydroxidech je oxid
olovnaty rozpustny za vzniku hydroxokomplexa.

PbO + 2NaOH + H,O 3%® Nay[Pb(OH),]

Oxid olovi¢ity PbO, ma silné oxida¢ni vlastnosti a je schopny napi. oxidovat ionty manganaté
aZ na manganistan.
5PbO, + 2Mn*" + 4H* %® 2MnO; + 5Pb® + 2H,0

Podobné oxidacni vlastnosti vykazuji také soli olovicité, ze kterych jsou negjzndmgjsi siran a octan.
Vysoky oxidaéné-redukéni potencid systému Pb**/Pb?* je vyuZivan v tzv. olovénych akumulétorech.
Akumulétory tvoii olovéna katoda a olovéna anoda, které jsou ponoieny do roztoku kyseliny sirové.
V nabitém akumulétoru je anoda pokryta vrstvou oxidu olovicitého. Pti vybijeni probiha na anodé
redukce oxidu olovicitého za vzniku siranu olovnatého, ktery je nerozpustny a ve formé vrstvy siranu
na povrchu zastéava

Pb02 + H,SO, + 2H" + 2¢€ ¥ ® PbSO4 + 2H,0
Na katod¢ dochéazi k oxidaci olova za vzniku siranu olovnatého.
Pb + SO %4® PbSO4 + 2€

Pri nabijeni probihgji reakce opacnym smérem, tzn. na anodé se tvori oxid olovicity a na katodé
vznika olovo.

Olovo poskytuje dale cerveny oxid diolovnato-olovicity PbzO4 (PRO, - 2Pb0O), ktery se pramys-
lové vyrabi a pod nazvy suiik nebo minium se pouzivav iadé natérovych hmot s antikoroznimi Geinky.

Ze sulfidi |ze pripravit SnS, PbS, SnS, a GeS,. Tato skutecnost je v souladu se stélosti

oxidacnich ¢isal Il alV u uvedenych prvki. Sulfid cini¢ity se rozpousti v roztocich polysulfidi, jako
je Zluty sirnik amonny, za vzniku thiocinigitant.
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18. I11. hlavni skupina

Elektronova konfigurace valenéni sféry ve skupiné je ns’np'. Rast elektropozitivniho
charakteru v periodach od VII. hlavni skupiny k nizSim skupindm ma za nasledek, Ze pouze bor je
typicky nekov. Ostatni prvky ve skupiné maji fyzikani i chemické vlastnosti kovi. Tomu odpovida
vyrazny pokles hodnot elektronegativit a hodnot ionizaénich potencidla mezi borem a hlinikem, které
jsou uvedeny v tabulce 18-1.

Tab. 18-1 Atomové afyzikalni vlastnosti prvka I 11. hlavni skupiny.

Prvek X 1 (1)/kJ-mol™  t.t./°C t.v./°C
B 2,04 1090 2180 3650
Al 1,47 786 660 2470
Ga 1,82 760 30 2403
In 1,49 707 157 2080
Tl 1,44 715 303 1457

Vyrazné rozdily v teplotach tani mezi borem a hlinikem (tab. 18-1) také odpovidaji prechodu
od kovalentni vazby k vazbé kovove.

Jak je patrné z tabulky 18-2, typické oxida¢ni ¢islo ve skuping je +I11. Bor jako prvek
elektronegativni miZze nabyvat jesté oxidacni ¢islo —I11 atvorit boridy. Stdost oxidacniho ¢isla +111
ve skuping klesa a v pripadé thallia je stdgsi oxidacni ¢islo +1 a soli thallné. Soli thallité maji silné
oxidaéni vlastnosti.

Tab. 18-2 Oxida¢ni ¢isla prvkia I11. hlavni skupiny.

B =11 +111
Al +111
Ga (+1) +111
In (+1) +111
TI +1 +111

Obvykly vzrast elektropozitivniho charakteru ve skupiné odpovida i zmeéné charakteru vazeb,
které prvky tvori. Bor tvoii slouceniny, ve kterych prevlada kovalentni charakter a hybridizace sp?
vzhledem k poctu valenénich eektroni. Vedle uvedené hybridizace tvoii bor fadu sloucenin s hybri-
dizaci sp®. V t&chto ptipadech v3ak atom boru vystupuje jako Lewisova kyselina a vazba je tvoiena
elektronovym parem donorového atomu. Prikladem piechodu hybridizace sp? na sp® miZe byt reakce
fluoridu boritého s amoniakem za tvorby komplexu obsahujiciho vazbu B—N.
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BF; + NH; 3%® BF;—NH;

Hybridizace sp? je u hliniku velice neobvykla Halogenidy hlinité vytvaii dimery i v plynném
stavu a okoli hliniku je tetraedrické s hybridizaci sp®. Podobné se chovaji také organohlinité souceniny,
jako je napt. triethylaluminium. Ve vétsSing anorganickych sloucenin hliniku a také u dalSich prvki
ve skuping v&ak jiz pievladaiontovy charakter vazeb.

Chemickymi vlastnostmi se bor spiSe podobéa kiemiku nez hliniku a ostatnim prvkam skupiny.
Tato skutecnost je vysvétlovana diagonalni podobnosti v periodickém systému. Podobnost ke kiemiku
je ztggma z nasledujicich bod:

— Elementérni bor je polovodié, stejné tak jako kiemik; hlinik je kov.

— Bor a kremik tvoii velké mnozstvi hydridi, které jsou tékavé a horlavé; hlinik tvori jediny
polymerni netekavy hydrid (AlH5).

— Halogenidy boru a kiemiku se snadno hydrolyzuji; halogenidy hlinité se rozpoustéji zavzniku
stabilnich aquaionti [Al(H,0)e]**.

— Oxid bority a oxid kiemicity tvoii skla, kterd rozpousteji oxidy kovi; oxid hlinity se vyznatuje
vysokou teplotou téni aje iontovy (tavenina vede elektricky proud).

— Kysdina boritd i kyselina kiemic¢ita jsou velmi slabé kyseliny, které nemagji bazickych
vlastnosti; Al(OH); je amfoterni.

19. Bor

19.1 Vyskyt, vyroba, pouziti

Bor je v pfirodé pomérné malo zastoupen. V podobé nejriznéjSich boritani se vyskytuje
ve vulkanickych oblastech v horkych pramenech ajezerech. Tvori minerdly, z nichz ngjznamgjsi jsou
borax Na,B40;-10H,0 a sassolin H;BO;. Bor se vyrabi z oxidu boritého ziskaného tepelnou
dehydrataci kysdliny borité. Redukci hoi¢ikem nebo jinymi elektropozitivnimi kovy se ziskava amorfni
bor jako hnédy préSek silné znecidteény suboxidem boru, piipadné boridy. Napi. pii auminotermické
reakci je vznikly bor zne¢i&én boridy hliniku.

B,O; + Al = B + AlIBp + Al,Os

Krystalicky bor |ze ziskat redukci chloridu boritého zinkem pri teploté 900 °C
2BCl; + 3Zn %® 2B + 3ZnCl,

nebo redukci tékavych slou¢enin boru vodikem na Zhavém tantalovém viakné.
2BBr; + 3H, %® 2B + 6HBr

Tato metoda je ngjucinnéjSi a vede k velice cistému produktu.
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Vedle amorfniho boru existuje nékolik krystalickych
alotropickych modifikaci. Z&kladem téchto modifikaci je
vétSinou molekula By, kterd matvar ikosaedru (obr. 19.1-1).

Chemicka reaktivita elementarniho boru zavisi najeho

Cistoteé, velikosti ¢astic a predevsim na teploté. Pri norméni
teploté reaguje bor pouze s fluorem. Za vySSich teplot se slu-
cujei sostatnimi halogeny a s vétSinou nekovii.

+ 3
2B 3Xy %®  2BXs Obr. 19.1-1 Struktura molekuly By,.

| kdyZ tvori s vodikem celou fadu slouéenin, s vodikem nereaguje. Pri zahtivani na vzduchu vznika
smeés oxidu a nitridu.

4B + 30, %® 2B)0s 2B + N, %® 2BN t > 800°C

Za 7Zaru také reaguje s vétsinou kova za vzniku boridi. Nereaguje s hydroxidem sodnym ani
v tavening. Rozpousti se az v oxidujici akalické taveniné Na,COs/NaNO; pri teploté 900 °C.
Nerozpousti se v béznych neoxidujicich kyselindch. Rozpousti se v3ak v horké kyseling dusi¢né
avelmi Géinnaje smes kyseliny dusiéné a kyseliny siroveé.

B + HNO; + H,O 3%® H3BO; + NO

Podobné jako uhlik a kiemik, ale i hlinik, se bor vyznacuje velkou afinitou ke kysliku a je schopen
zavysoké teploty redukovat oxidy kovi.

2B + Fe,0O; 3%4® B,O; + 2Fe

19.2 Boridy

Bor tvori s kovy boridy, které se vyznaduji zna¢né rozmanitou stechiometrii od poméru 5:1
v MsB ku poméru 1:66 v MBgs. Duivodem této rozmanitosti je schopnost atomi boru vézat se mezi
sebou a vytvéaiet rizné strukturni motivy. 1zolované atomy boru najdeme piredevSim u boridi bohatych
na kov typu M3B, kde M = Co, Ni, Pd, Pt a dal&i piechodné kovy. Atomy boru spojené do dvojic
miZzeme pozorovat napt. u Cr3B,. Pro boridy prechodnych kovi je velice ¢asté polymerni, fetézovité
usporadani atomu boru, které je mozné ngjit u typi MB nebo M 3;B,. Spojeni téchto fetézct nebo jeich
rozvétveni davé vzniknout dalSim typam. Piikladem muZe byt TiB,, jehoZ struktura je zndzornéna
naobr. 19.2-1. Struktura borida bohatych na bor odpovidatvorbe oktaedri (M Be) nebo ikosaedri (M B;y)
atomu boru. Vz§emné spojovani oktaedrii nebo ikosaedri bylo pozorovano v typech M By nebo M Bgs.
Vedle kovi vytvéri bor bindrni douceniny i s prvky vysSi elektronegativity. Jako piiklad je naobr. 19.2-2
uvedena struktura karbidu boru B4C, kterd obsahuje ikosaedry B,.
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Obr. 19.2-2 StrukturaB,C.

Boridy se nejcastéji pripravuji piimou reakci prvka nebo reakci oxida kovt s borem.
Jsou dobrymi vodic¢i a pripomingji intersticidni karbidy a nitridy kovi. VétSinou jsou neobycené
stabilni a chemicky nereaktivni. Rozkl&daji se ptisobenim oxidacnich ¢inidel v zasaditém prostiedi.
Reaktivnéjsi jsou pouze boridy kovi I. all. hlavni skupiny s vyrazné iontovym charakterem vazeb.

Cela fada boridi ma vzhledem ke svym vlastnostem vyznamné uplatnéni. Uvedeny TiB, ma
t.t. 3000 °C a pouziva se k vyrob¢ lopatek plynovych turbin. VI&kna z karbidu boru se vyuzivaji
v konstrukci kiidel letadel.
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19.3 Slouceniny svodikem — borany

Bor tvoii s vodikem celou fadu slouéenin, které se nazyvaji borany. Nejjednodussi sloucenina
boru s vodikem je anion [BH,]". Prislusné soli se pipravuji z halogenida redukci hydridem sodiku
nebo lithia.

ANaH + BCl; %® Na[BH,] + 3NaCl

WL v

Uvedeny tetrahydridoboritan sodny je dilezZité redukéni ¢inidlo, které se vyrébi praimysiové. Anion je
izoelektronovy s molekulou methanu. Atomy vodiku v aniontu [BH,4]™ je moZné nahradit alkylem
nebo arylem. Negjzndmgéjsi je tetrafenylboritan sodny. Podobné jako uhlik vytvari také bor rozsahlou
skupinu sloucenin s vodikem. Struktury borant jsou vSak sloZitéjSi nez struktury uhlovodika.

Borany byly poprvé piipraveny na zaéatku minulého stoleti reakci boridu horecnatého s roztokem
kyseliny chlorovodikové. Touto reakci byla ziskana smés borani, jgiz hlavni piedstavitelé jsou uvedeni
v nadledujici rovnici:

MgsB, + HCl == B;Hs, B4Hyo, BsHo, BsHii, BeHio, BioHi + MgCl,

Borany se daji rozdélit do nékolika skupin, pticemz jegjich struktury jsou v relaci ke struktuie
elementarniho boru.

Closo-borany (z fettiny, clovo znamena klec) obecného vzorce [B,Hn]? pro n = 6 aZ 12
jsou znamy vétSinou v aniontové formeé. Struktura aniontu BeHZ~ ma tvar oktaedru a struktura
aniontu By,H% métvar ikosaedru (obr. 19.3-1) se skupinami B—H ve vrcholech.

Obr. 19.3-1 Struktura closo-BgHZ a closo-B,H%. Obr. 19.3-2 Struktura closo-ByoH 1.

Na struktury aniontti closo-borant pro B; aZ By; je mozné se divat jako na postupny prechod mezi okta-
edrem aikosaedrem.

Spojenim nebo prinikem jednoduchych Gtvara dostaneme slozitéjSi struktury closo-borant,
které maji odliSnou stechiometrii. Jako piiklad I1ze uvést closo-ByyH1¢ na obrézku 19.3-2. Oteviena
koletka ve struktuie B,yH1s odpovidaji skupinam B—H a plna kole¢ka piredstavuji pouze atomy boru.
Uvedeny typ borani je velmi staly.
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Nido-borany maji obecny vzorec ByH,.4. Struktura nékterych borant tohoto typu je znézor-
néna na obr. 19.3-3 (a téZz 19.3-4). Z uvedenych struktur je zigimé, Ze strukturni motiv ikosaedru,
znamy ze struktury elementarniho boru, je z&kladem i struktury téchto borant. Struktury uvedeného typu
nejsou vétSinou uzaviené a pripomingji hnizdo (fecky nidos), a proto se takto oznauji. Ze struktur boranmi
je patrné, Ze pocet vazeb B—B prevysuje vaznost boru a dale zde miZzeme pozorovat vazby B—H-B.

Obr. 19.3-3 Struktura borani nido-BgH 19 a nido-B1oH 14.

Borany obecného vzorce nido-BnHn.4 jSou relativné stabilni. Rozkladaji se az pri zahiéti
nad teplotu 150 °C. Diboran az pentaboran jsou za normalnich podminek plyny, hexa- az oktaboran
jsou kapaliny a dekaboran je pevnalatka.

Jako arachno-borany se oznaguji borany obecnych vzorct a ByHy+6. Jejich struktury jsou
opét odvozeny od ikosaedru, ale jsou otevienéjsi vzhledem k vétSimu poétu B—H-B vazeb.
Pripomingji pavuciny (fecky arachne). Struktura arachno-BsHi; je zndzornéna na obr. 19.3-4.
Pro porovnani je zde uvedena také struktura nido-BsHs.

Obr. 19.3-4 Strukturaarachno-BsH; a nido-BsH,.

Borany obecného vzorce BHn.s jSOU méné stabilni. Pentaboran BsH1; se rozklada jiz za laboratorni
teploty.

Vedle uvedenych typi existuji jeité tzv. hypho-borany (hyphe znamend sit’) a conjuncto-borany
(z latinského coniuncto — spojuji). Uvedené typy borant se vyznaguji malou stélosti a vétSinatypu je
Znama pouze v aniontové forme.

Atomy boru ve strukture borani mohou byt substituovany jinymi atomy, jako jsou uhlik, dusik
nebo sira. Ngjznamgjsi jsou tzv. karbor any, které ve struktuie obsahuji atomy uhliku. Velmi znamy

je 1,2-dikarba-closo-dekaboran, jehoz struktura odpovida ikosaedru (obr. 19.3-1), ve kterém jsou dvé
sousedni skupiny B—H™ nahrazeny izoel ektronovymi skupinami C—H.
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Ze znazornénych struktur a poctu elektroni, které ma bor k dispozici, je ziggmé, Ze k popisu
vazby nemiZzeme pouZzit béZnou predstavu vazby tvoiené elektronovym parem. V kapitole 3.3.1 prvniho
dilu skript je popsana vazba v elektrondeficitnich systémech, kterou miZzeme pouzit také k popisu
vazby v boranech. Struktura nejjednodussiho boranu B,Hg je znédzornéna na obr. 19.3-5.

119 pm

Obr. 19.3-5 StrukturaB,Hg.

Z uvedené struktury je patrné, Ze na atomy boru jsou vazany ¢tyii atomy vodiku a okoli atomt boru
odpovida deformovanému tetraedru. Vedle terminanich atomi vodiku, které jsou vézany béznymi
kovalentnimi vazbami, existuji atomy mustkové. Mistkovy atom vodiku je vazan ke dvéma atomim
boru, avsak tato vazba B—H—-B ma k dispozici pouze dva elektrony. Dochézi proto k prekryvu tii
orbitalt, jak je nazna¢eno na obrézku 19.3-6. Tyto tii atomové orbitaly se kombinuji podle znamych
pravidel natti orbitaly molekulové, tj. orbital vazebny, protivazebny a nevazebny.

Obr. 19.3-6 Piekryv orbitali v systémech B—-H—-B aB—-B-B.

Diagramy molekulovych diagramu pro systémy B—H—-B a B—B—B jsou znézornény naobr. 19.3-7.

t{E—1 ‘H=—1 -
28 H 2B B

Obr. 19.3-7 Diagramy molekulovych orbitali p¥i vzniku tiistiedové vazby.
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Pro jednoduchost je uvaZovan pouze jeden hybridizovany sp? orbital z kazdého atomu boru. Uvedena
vazba se nazyva t¥istfedova vazba. Tristiedova vazba také vznika pii spojeni atomt boru bez Gcasti
atomi vodiku. Tato vazba je zékladem molekularniho skeletu vyssich borand.

V&echny borany jsou velice reaktivni a fada z nich je na vzduchu samozapalnych, zvlaste
zavysSi vihkosti.
B,H¢ + 30, 3%® B,0O; + 3H,0 DH° = —2165kJ-mol™
VétSina borani se piipravuje pyrolyzou nejjednodussiho boranu, tj. diboranu, za daného tlaku, teploty
areakéni doby. Peclivy vybér téchto parametric umoziuje optimalizovat reakci tak, aby v reakéni smeési
pievlada otekavany produkt. Vychozi diboran se piipravuje z tetrahydridoboritanu sodného Na[ BH,]
reakci sjodem nebo reakci hydridu lithného s etherdtem fluoridu boritého.

2Na[BH, + 1, %® ByHg + 2Nal + H,
6L|H + 8(EtzoBF3) 3/4® 6L|BF4 + BzHe + 8Et20

Diboran mazeme reakci s hydridem sodnym pievést zpét natetrahydridoboritan sodny.
BoHs + 2NaH %® 2Na[BH,]
Podle reakénich podminek miZzeme borany vzgjemné pirevadét jeden v druhy. Napr. pri teploté 100 °C
reaguje pentaboran s vodikem podle nad edujici rovnice:
2BsHy; + 2H, 3%® 2B4Hy0 + ByHg

Naopak, pii vhodném dodrZovani teplotniho programu v oblasti 120 az —30 °C reaguje smés tetraboranu
s diboranem za vzniku pentaboranu a vodiku.

19.4 Halogenidy boru

Bor tvoii s halogeny dva typy halogenidi. Vedle o¢ekavanych trihalogenida BX 3 je popsan
typ BoX4.

Trihalogenidy jsou monomerni a tvar jegjich molekul odpovida rovnostrannému trojahel niku,
tzn. sp? hybridizaci na atomu boru. Fluorid je za norménich podminek plyn, stgné jako chlorid
(t.v. chloridu je 12,5 °C). Bromid je kapalina a jodid je nizkotgjici pevna latka. Fluorid se pfipravuje
pusobenim fluoridu vapenatého a kyseliny sirové na borax nebo oxid bority.

6 CaF, + Na,B,O; + 8H,SO, %® 2NaHSO, + 6 CaSO, + 7H,0 + 4BF;

Ostatni trihalogenidy borité se pripravuji piasobenim fluoridu boritého na odpovidgjici halogenid
hlinity.
AICI3(AIBr3) + BF3 3/4® BCIg(BBrg) + A|F3
Pramyslové se chlorid i bromid vyrébgji reduktivni chloraci oxidu v pritomnosti uhliku.
B,O; + 3C + 3Cl, %® 2BCl; + 3CO
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Fluorid bority BF; se svymi vlastnostmi odliSuje od ostatnich trihalogenidi. Pomérné snadno
reaguje s nadbytkem fluoridu za vzniku tetrafiuoroboritanového aniontu [BF,] ™. Analogické tetrachlori-
dové a tetrabromidové anionty nejsou béZné avznikaji pouze v piitomnosti velkych komplementarnich
kationtd, jako jsou Rb* aCs'.

Fluorid tvori také celou fadu adukta s organickymi slou¢eninami, jako jsou alkoholy, ketony,
ethery, aminy atp. Prikladem mohou byt jiZ uvedené Et,O - BF; a NH3 - BF;. Tyto adukty vSak maji
charakter komplexnich sloué¢enin, protoZe se fluorid bority vici donorovym atomim chova jako
Lewisova kyselina. Rozdilné je také chovéani vuci vodé. Fluorid bority reaguje s vodou za vzniku
stabilniho H,O - BF;, ktery také mazeme formulovat vzorcem uvedenym v nasledujici rovnici:

BF3 + Hzo 3/4® H[BFg(OH)]
Ostatni halogenidy se hydrolyzuji za vzniku kyseliny borité.
3H,0 + BCl; %® B(OH); + 3HCI

Tetrahalogenidy diborité ngsou tak dulezité jako trihalogenidy. Nejlépe prostudovany je B,Cl 4,
ktery se pripravuje pasobenim elektrického vyboje mezi rtuti a médénou elektrodou na plynny BCl ..

ZBCI3 + 2Hg ¥ ® BzCI4 + Hg2C|2

Struktura molekula B,Cl 4 je znazornéna na obrazku 19.4-1.

Obr. 19.4-1 StrukturaB,Cl, Vv plynnéfazi.

Jak je z obr. 19.4-1 patrné, molekula obsahuje vazbu B—B. Vzaemné natoc¢eni skupin —BCl, se lisi
v plynné a pevné fazi. Na rozdil od znazornéné struktury v plynné fazi je v pevné fazi struktura B,Cl,
planarni. Uvedené tetrahalogenidy jsou latky nestalé; nejstalgsi je fluorid a stalost klesa smérem
k jodidu. JiZ bromid se neda vzhledem k rychlosti rozkladu ziskat jako cisty.
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19.5 Oxid bority a kyselina borita

Dehydrataci kyseliny borité se ziska oxid bority B,Os. Za béZnych podminek dehydratace
za vysokeé teploty vede ke sklovitému produktu. Krystalicky oxid bority se ziska dlouhodobou dehy-
drataci za sniZeného tlaku pii teploté 300 °C. Roztaveny oxid bority snadno rozpousti oxidy fady kova
zavzniku charakteristicky zabarvenych boritanovych skel. Jeho hlavni poufZiti je ve skl&iském pramysiu
pro vyrobu tzv. borosilikatovych skel, kterd se vyznacuji malym koeficientem tepelné roztaznosti.
Do této skupiny patii i skla Pyrex nebo Simax (Kavalier), ktera se pouzivaji pro vyrobu laboratorniho
nadobi a varného skla.

Oxid bority reaguje s vodou za vzniku dabé kysdliny borité. Kyselina borita HsBO3 je trojsytna
kyselina, ktera se ve vodném roztoku chova jako jednosytna

HsBO; + H,O %® B(OH); + H* pK, = 9,25

Z uvedené rovnice je patrny odlidny zpiisob disociace H™, ktery je spojen ze vznikem aniontu B(OH)3.
Tomu odpovida i vysoka hodnota pK;. Kyselost HsBO; se vyrazné zvySi v piitomnosti vicesytnych
alkohol, jako jsou glycerol, mannitol, sacharidy atp. Napi. po pridani mannitu poklesne hodnota pK
na5,15 — to znamen4, Ze se koncentrace protoni zvysi 10° krét. Vysvétleni tohoto jevu nabizi nasledu-
jici reakce:

AN /
c-0 0-C
N/ T NN
B(OH); + 2 ?—clz\ = H,0" + \‘ /B\ P 2 H,0
c-d o-C
OH OH P N

Céstecnou tepelnou dehydrataci kyseliny trihydrogenborité maZeme ziskat kyselinu hydrogenboritou
(metaboritou) HBO,, ktera existuje v nékolika modifikacich.

Podobnost boru ke kiemiku je mozné pozorovat
i na solich kyseliny borité. Boritany maji obdobné jako B 12—
kiemicitany tendenci vytvéiet polyanionty. Napi. Co,B,0s
obsahuje diboritan [0,B—O-BO,]*, cyklicky anion
je obsazen v NazB3Og, nebo linearni fetézce obsahuje
metaboritan vapenaty CaB,0O,. Boritanové anionty jsou
planérni s sp? hybridizaci na atomu boru. NejdiileZitejsi

soli kyseliny borité je borax, b&zné¢ uvadény jako
Na,B;O;-10H,0. Struktura aniontu je znézornéna
na obrézku 19.5-1.

Z obr. 19.5-1 je patrné, Ze anion obsahuje dva atomy boru s hybridizaci sp? a dva s hybridizaci sp°.
V zhledem ke struktuie aniontu by se tedy mél vzorec boraxu psét jako Na,[ B4Os(OH),4] - 8H,0.

Obr. 19.5-1 Struktura aniontu [B;O0s(OH)4] %
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19.6 Slouceniny boru sdusikem

Jednotka B—N je izoelektronova s jednotkou C-C
a také jeji pramérna elektronegativita je blizka e ektro-
negativité uhliku. Z téchto davodi muZzeme nalézt fadu
slouc¢enin boru a dusiku, které jsou analogické orga-

nickym slouc¢eninam. JiZ nitrid boru BN, ktery vznika
napt. tavenim smési B,O; s NH4Cl, ma vrstevnatou

strukturu, ve které atomy dusiku a boru vytvéii spojené

o .y , Obr. 19.6-1 Struktura nitridu boru.
Sesti¢lenné cykly (obr. 19.6-1).

Podobné jako v grafitu i v nitridu boritém mutZeme pozorovat piispévek p-vazeb uvnitt vrstev.
Tato skute¢nost vyplyva ze vzdalenosti B—N. Pri teploté 1800 °C a vysokého tlaku |ze prevést

uvedeny typ nitridu boritého na typ s kubickou strukturou s mrizkovou konstantou podobnou jako
u diamantu.

Jako dal§i piiklad podobnosti slou¢enin boru a dusiku k organickym slouc¢eninam mizeme
ukazat molekulu borazinu BsN3zH g, jehoz vzorec je znazornén naobr. 19.6-2.

| |
H =N H H N H
N g ~Ng T g
R e
H/ %B/ \H H/ \B/ \H
| !

Obr. 19.6-2 Rezonanéni struktury borazinu.

Také skupina—BH=NH- je izoel ektronova se skupinou —CH=CH—, takzZe je pochopitelné, Ze borazin je
analogicky benzenu. | nekteré fyzikalni vlastnosti, jako napt. teplota varu (benzen 78 °C, borazin 80 °C),
jsou si u obou slou¢enin podobné. Aromaticky charakter borazinu je vSak maly, a reaktivita obou
sloucenin je znaéné rozdilnd Borazin se snadno hydrolyzuje vodou jiZ pii teploté 0 °C a hydrolyza
dale pokracuje pri teploté 100 °C za uvolnéni vodiku.

BsNsHg + 3H,O 3%® [BH(OH)NH,]; % ® [B(OH)NH]; + 3H,
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20. Hlinik

20.1 Vyskyt, vyroba, pouziti

Hlinik je na zemi znatné rozSireny prvek. V prirodé se nachézi predevsim ve forme raznych
hlinitokiemicitana. Vyrébi se vSak vyhradné z bauxitu, ktery se rozpousti v roztoku hydroxidu
sodného v autoklavu pii teploté okolo 160 °C.

AlLO; + 2NaOH + 3H,0 %® 2Na[Al(OH),] (a2 NaAlO,, podie podminek)

Oxid hlinity, hlavni sou¢ést bauxitu, prechézi do roztoku a Fe,Oz se spolu s dalSimi nerozpustnymi
necistotami se odstraiuje usazovanim nebo filtraci. Po ochlazeni a ziedéni vodou se k roztoku piida
malé mnozstvi krystalického Al,Oz-3H,0, ¢imZ se iniciuje vylouceni cistého hydratovaného oxidu
hlinitého z roztoku. Nékteré technologie akalicky roztok neutralizuji zavadénim oxidu uhli¢itého, aby se
ZlepSilo vylucovani oxidu hlinitého. Takto vycidtény, krystalicky oxid hlinity se zahiivanim pii teploté
okolo 1200 °C pievede na a-Al,0s. Ziskany oxid se rozpousti v roztaveném kryolitu Nasg[ AlFg]
v elektrickych pecich, ve kterych dochézi k elektrolytickému vyluc¢ovéni hliniku na grafitové katodg,
ktera tvoii dno pece.

e

Hlinik krystalizuje v kubické soustavé s plosné centrovanou miiZzkou charakteristickou
pro vétsinu kovi. Na vzduchu se rychle pokryva vrstvou oxidu, kterd vyrazné snizuje jeho reaktivitu.
Tato vrstva zpusobuje, Ze je odolny viaci vode, i kdyZ standardni elektrodovy potencid hliniku
je =1,66 V. Kdyz se tato ochranna vrstva porusi, napi. amalgamovanim, stava se hlinik dobrym
redukénim ¢inidlem. Hlinik se rozpoudti v kyselindch i v akalickych hydroxidech, coz souvisi s jeho
amfoterni povahou.

2Al + 3H,S0O, %® Aly(SO4)z + 3H,

2Al + 2NaOH + 6H,0 %® 2Na[Al(OH),] + 3H,

Hlinik ma znac¢nou afinitu ke kysliku a slucovaci teplo této reakce je vyrazné vySSi nez u reakci
vétsSiny kovu s kyslikem.
2Al + 3/20, %® Al,O; DH = —1690 kJ-mol ™

V praxi se vyuziva uvedené rozdilné afinity ke kysliku k pripravé kova aluminotermickou redukci
jgjich oxidi, napi. Mn;O, a Cr,0s.
Cr,0; + 2Al %® 2Cr + Al,Os
Hlinik se Siroce pouziva ¢isty nebo ve forme riznych ditin s médi, hoi¢ikem, zinkem, manganem
akremikem v celé fadé odvétvi. Jeho pirednosti je nizka hustota, odolnost vici povétrnostnim vlivim

a snadnd opracovatelnost. Mald mechanicka pevnost se zvy3uje ve dlitinach. Mezi nevyhody patii
skutecnost, Ze se hlinikové dily Spatné svatuji apdi, vzhledem vrstvé oxidu na povrchu.
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20.2 Hydridy hliniku

Hlinik tvoii s vodikem jediny binarni hydrid AlH;. Uvedeny hydrid vznika reakci tetrahydrido-
hlinitanu lithného s chloridem hlinitym v etheru.

3Li[AIH,] + AICI; %® 4AIH; + 3LiCl

Hydrid hlinity je bezbarva, netékava, pevna latka polymerniho charakteru, s vazbami Al-H-AI.
Nad teplotou 150 °C se rozklada. Jedna se o silné redukeni ¢inidlo. S vodou bouilivé reaguje
za vyvoje vodiku. Struktura AlHs; ukazuje, Ze atom hliniku je obklopen Sesti atomy vodiku.
Vzddenosti Al-H auhly vazeb Al-H—AI ukazuji na existenci ttistredové vazby, podobné jako
v boranech.

Pro pouZiti v laboratori a nekteré pramyslove aplikace je mnohem dileZitéj i tetrahydrido-
hlinitan lithny. Uvedeny Li[AlH,4] se pripravuje reakci hydridu lithného a chloridu hlinitého v etheru.

4LiH + AICl; %® Li[AlH,] + 3LiCl

Nekteré tetrahydridohlinitany vznikaji primou syntézou:
Na + Al + 2H, %® Na[AlH,]

Oproti Li[BH,4] je Li[AIH,;] méne stdly, rozklada se iz pii teploté okolo 100 °C.

20.3 Halogenidy hliniku

Fluorid hlinity AlF; se pripravuje reakci oxidu hlinitého s plynnym fluorovodikem
pii teploté 700 °C. Fluorid hlinity je iontova slou¢enina, je netékavy a nerozpustny. Koordinagni ¢islo
hliniku ve struktuie je 6. Ostatni halogenidy se pripravuji exotermni reakci hliniku s halogenem.
Takto pripraveny chlorid hlinity je v plynném stavu dimerni a koordina¢ni ¢islo hliniku je 4.
Ze struktury na obr. 20.3-1 je zigimé, Ze dvé jednotky AICI; jsou spojené mistky, tvoiené dvéma
atomy chloru tak, Ze svymi volnymi elektronovymi péry zasahuji do vakantnich orbitald hliniku.
Jedné se tedy o di-m-chloro-bis(dichlorohlinity) komplex.

Obr. 20.3-1 Dimer chloridu hlinitého v plynné fazi.
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Obdobna struktura existuje také v taveniné chloridu hlinitého. Pevny chlorid hlinity je krystalicka
latka s vrstevnatou strukturou a koordinacnim ¢islem hliniku 6. Koordinaéni ¢islo u bromidu a jodidu
hlinitého je 4 ato v plynné, kapalné i pevné fazi. To je dano vétSim polomérem atomi bromu a jodu.
Chlorid hlinity se vyrédbi pramyslové vzhledem k jeho uplatnéni jako katalyzatoru pii Friedeloveé-
Craftsové syntéze.

Zcela jinou strukturu maji hydraty uvedenych latek. Rozpu&ténim hliniku nebo cerstvé
srdzeného oxidu hlinitého v kyseling chlorovodikové ziskame hexahydrét chloridu hlinitého.
Ve struktuie ngjsou atomy chloru na hlinik piimo vazany, ale vystupuji jako anionty. Kationty hlinité
jsou obklopeny molekulami vody a tvori ¢éstice [Al(H,0)¢] *.

20.4 Hydroxid a oxid hlinity

Hydroxid hlinity AI(OH); ma amfoterni povahu. Amorfni hydroxid hlinity se srézi z roztokt
soli hlinitych jiz v rozmezi pH 3 aZz 5. V kysdlinach se rozpou&ti za vzniku soli hlinitych a v roztocich
alkalickych hydroxidt za vzniku hydroxohlinitani. Roztoky hydroxohlinitant jsou znaéné viskozni
vzhledem k propojeni jednotlivych ¢éstic vodikovymi mustky, které zprostiedkuji molekuly vody.

Krystalicky hydroxid hlinity Al(OH); se vyskytuje v piirodé jako minerd gibbsit nebo bayerit.
V piirodé se vyskytuje také hydroxid-oxid hlinity Al(O)OH jako minerdl boehmit nebo diaspor.
Krome bayeritu jsou vSechny formy také obsazeny v bauxitu.

Oxid hlinity Al,Os lze pripravit dehydrataci uvedenych hydroxidt. Dehydrataci diasporu
vznik& ptimo korund (a -Al,05). Zbyvajici modifikace Al(OH); piechézeji v fadu forem Al ,Og, z nichz
nejdileZitéjsi je g-Al,Os, ktery az prii teplotéch nad 850 °C prechazi na a-Al,Os. Korund ma dobie
definovanou strukturu s nejtésnéjSim hexagondnim usporadanim atomu kysliku a s atomy hliniku
umisténymi symetricky v oktaedrickych dutinach. Korund je mimoréadné tvrda latka, chemicky odolna,
kterou | ze prevést do roztoku pouze tavenim s KHSO,. Modifikace g-Al,0s; ma strukturu piipomingici
spind. Jedna se o latku mékkou, s velkym povrchem, dobie rozpustnou v roztocich kyselin a hydroxidi.
Je vybornym selektivnim adsorbentem a pouziva se v chromatografii. Velké krystaly a -Al,Og, ¢iré nebo
zabarvené primésemi prechodnych kovi, jsou cenény jako drahokamy, napi. rubin (Serveny, Cre*)
asafir (modry, Fe*"’*", Ti*").

20.5 Soli hlinité

Rozpousténim amorfniho hydroxidu hlinitého v minerdlnich kyselinach ziskame soli hlinité.
Tyto soli jsou hydréty, ve kterych ionty hlinité tvoii hexaaquaionty [Al(H,0)s]**. Hlinik netvori
uhli¢itan, protoze se prednostné srézi hydroxid hlinity. Nejdulezitéjsi soli hlinité jsou tzv. kamence,
podvojné sirany obecného vzorce M'Al(SO,), - 12 H,0. V kamencich jsou molekuly vody véazany v hexa-
aquaiontech [Al(H,0)6]*" a[M'(H,0)¢] .
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21. Gallium, indium, thallium

Uvedené prvky jsou mékké nizkotgjici kovy (viz tabulka 18.1), v piirodé ngjsou piiliS zastou-
peny (107 aZ 107 %). Gallium aindium jsou piitomny ve sfaleritu ZnS, ze kterého se také ziskavaji.
Thallium je obsaZeno v malé miie v pyritu a z pyritovych vypalka je také izolovano. Cisté kovy
se pripravyji elektrolyticky z roztoka svych soli.

Gallium se z uvedenych prvki nejvice svymi chemickymi vlastnostmi podoba hliniku.
Ma amfoterni povahu, rozpousti se v kyselinach i alkalickych hydroxidech, chlorid gallity je
v plynném stavu dimerni, netvoii uhli¢itan a snadno tvoii kamence. Také v krystalickych modifikacich
oxidu gallitého a hlinitého najdeme mnoho spole¢ného. Na rozdil od hliniku tvoii gallium chlorid
empirického vzorce GaCl,. Ngjedna se v3ak o chlorid s oxidacnim ¢islem gallia +11. lontovou struk-
turu tvori tetraedry [GaCl,]™ a kationty Ga'. Oxidacni ¢islo +1 a ionty Ga™ byly nalezeny v fadé
dalSich sloucenin.

Indium je baziétejsi nez hlinik a gallium. Nerozpoudti se v akalickych hydroxidech a chlorid
indity jiZz netvoii dimer v plynném stavu. Obdobng jako chlorid i ostatni halogenidy maji iontoveéjsi
charakter vazby, vyznaduji se vySSimi teplotami tani a jejich taveniny vedou elektricky proud.
Podobng jako gallium tvori indium nékteré slouceniny v oxidacnim stavu +1.

Thallium je silng toxicky prvek, ktery se svymi chemickymi vlastnostmi vyrazné lisi od vySe
uvedenych prvki. Rozpousti se ve ziedénych minerdlnich kyselinach za vzniku soli thalnych.
V kyseliné chlorovodikové se thallium nerozpousti, protoze se kov pokryva nerozpustnym TICI.
S vyjimkou dobrte rozpustného TIF jsou obdobné nerozpustné dalSi halogenidy thallné. Uvedeny trend
tak ukazuje na podobnost s halogenidy stiibrnymi. Podobné jako halogenidy stiibrné jsou hal ogenidy
thallné také fotosensitivni. Soli oxokyselin jsou dobie rozpustné. lon thallny je svym polomérem
blizky poloméru K* a tak maze ion draselny v fadé sloucenin zastupovat, tj. tvorit tuhé roztoky.
Jeho podobnost k alkalickym kovim také dokumentuje hydroxid thallny TIOH, ktery je ve vodé
rozpustny. Soli thallité maji vyrazné oxida¢ni vlastnosti a snadno se rozkladaji. Hydratovany chlorid
thallity se pfipravuje zavadénim chloru do vodné suspenze TICI.
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22. |1. hlavni skupina

22.1 Charakteristika skupiny

Prvky uvedené skupiny vykazuji fyzikdlni vlastnosti kovi a v chemickych vlastnostech
pievazuje jegich elektropozitivni charakter. Je to pochopitelné vzhledem ke konfiguraci valenéni sféry,
kterd je ns®. Alei u této skupiny miZeme pozorovat vzrist elektropozitivniho charakteru v ramci
skupiny, coz je patrné i z nékterych atomovych a fyzikalnich vlastnosti uvedenych v tab. 22.1-1.

Tab. 22.1-1 Atomové a fyzikdlni vlastnosti prvki I1. hlavni skupiny

Prvek X 1(1)/kJ-mol™ 1(2)/kdJ-mol™ t.t./°C t.v./°C
Be 1,47 898 1762 1287 ~ 2500
Mg 1,23 736 1449 649 1105
Ca 1,04 589 1144 839 1494
Sr 0,99 548 1060 768 1381
Ba 0,97 503 960 727 ~1850
Ra 508 975 ~700 ~1700

Jedné se piredeviim o pokles hodnot elektronegativity X od beryllia k vdpniku a s tim souvisegjici
pokles hodnot ionizagnich energii. Na hodnotéch ionizagnich energii pro jednotlivé prvky vidime,
Ze hodnota druhé ioniza¢ni energie je mensi nez dvojnasobek hodnoty prvni ionizaéni energie,
1(2) < 27 1 (1), tzn. Ze uvedené kovy tvori velmi snadno ionty s oxida¢nim ¢islem +11. Jiné oxida¢ni
¢ido u uvedenych prvki nebylo pozorovano.

Podle chemického chovéni z uvedené skupiny miaZeme vyclenit vdpnik, stroncium a baryum.
Uvedené prvky se vyznaduji silné elektropozitivnimi vlastnostmi a vzdjemnou podobnosti ve skuping.
Také se skupinové nazyvaji kovy alkalickych zemin. Na druhé strané beryllium je prvek amfoterni,
ktery se svymi vlastnostmi nejvice podoba hliniku. Tato podobnost je vysvétlovana diagonalni
podobnosti v periodickém systému. Obdobneé jako hlinik reaguje s kyselinami i hydroxidy:

Be + 2HC| + 4H20 3/4® [Be(H20)4]C|2 + H2
Be + 2NaOH + 2H,0 3% ® Nay[Be(OH), + H»
Vedle zmingnych amfoternich vlastnosti se diagonani podobnost k hliniku projevuje ve struk-

tufe a vlastnostech hydridi, halogenidi a halogenokomplexi typu [BeX 4], které vykazuiji kovalentni
apolymerni charakter. Halogenidy ostatnich prvkt ve skupiné maji charakter iontovy.

Hor¢ik tvori piechod mezi amfoternim berylliem a kovy akalickych zemin. Hydroxid horec-
naty je narozdil od hydroxida kova alkalickych zemin ve vodé prakticky nerozpustny.
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22.2 Prvky, vyskyt, vyroba pouziti

NejdulezitéjSim minerdlem beryllia, ze kterého se také vyrabi, je beryl BesAl;SigOgs.
Princip vyroby spociva v rozpusténi berylu v koncentrované kyseling sirové. Nerozpustény SiO,
se odstrani a z roztoku se nasledné oddéli ionty hlinité jako mélo rozpustny kamenec hlinito-amonny.
Po neutralizaci hydroxidem sodnym se vylouc¢i nerozpustny Be(OH),. Ten se pievédi na chlorid
akovoveé beryllium se ziska el ektrolyticky z taveniny smési chloridu beryllnatého a chloridu sodného.

Hor¢ik je v prirodé hojné zastoupen (1,93 %). Nachazi se predevSim v magnesitu MgCO;
a dolomitu MgCOs - CaCO;. Je to vyznamny biogenni prvek — daleZita je jeho pritomnost v chlorofylu
v zelenych rostlinéch. Vyroba hotéiku vychazi ze smési oxidu vépenatého a horecnatého, ktera vznika
kalcinaci dolomitu. Z této smési se ziskava redukci kiemikem.

2MgO:-CaO + S %® 2Mg + CaSiO,

PouZiva se predevsim pro vyrobu lehkych dlitin, zeména s hlinikem, alei s dalSimi kovy, jako jsou
zinek amangan. Dulezité je jeho vyuziti jako redukéniho ¢inidla v fadé metalurgickych technologii.

Také vapnik je v prirodé znagné zastoupen (3,4 %). Vyskytuje se predevSim ve formeé uhli¢itanu
v minerdech aragonitu akalcitu av horninach vépenci, kiidé a mramoru. Ve forme¢ siranu se nachazi
v anhydritu CaSO, av sadrovci CaS0O,-2H,0. Kov se vyrébi prevazné eektrolyzou roztaveného chloridu
véapenatého, ktery je vedlgiSim produktem Solvayova zpiisobu vyroby sody (kap. 15.4). Kov je navzduchu
pomerne stdly, protoZe je na povrchu pokryt vrstviékou smési oxidu a nitridu vapenatého. PouZiti kovu
je omezengé, pouziva se v metaurgii k vyrobe nékterych kovi, jako jsou uran, chrom nebo thorium, nebo
jako legovaci prisada do ditin hliniku. Rozsahlé je pouZiti uhli¢itanu vapenatého jako vychozi suroviny
pro vyrobu paeného vépna a stim souvisgici vyroby maltovin a cementu, a pouZiti ve sklarském primydu.
Oxid vépenaty a hydroxid vépenaty jsou nejlevnéjSi baze a maji rozsahlé vyuZziti v pramysiu k neutra-
lizaci kyselych odpadu, véetné technologii, které zabezpeduji odsiteni tepel nych elektréaren.

Zastoupeni stroncia a barya v piirodé je v praméru asi stokrat mensi nez vapniku. Vyskyt je
podobné jako u vapniku soustfedén na uhli¢itany (stroncianit SrCOs, witherit BaCOs) a na sirany
(celestin SrSQ,, baryt BaSO,). Kovy jsou vyrabény e ektrolyticky, podobné jako vapnik. UZiti kovi
i jgjich dlou¢enin je velmi omezené. Siran barnaty se pouZiva jako kontrastni latka pri rentgenolo-
gickych vysetienich Zaludku a stiev.

Radium se zisk&va ze smolince, v némZ se tvoii rozpadem izotopu U.

22.3 Hydridy a halogenidy

Na hydridech a halogenidech mtizeme pozorovat vzrist elektropozitivniho charakteru prvki
ve skupiné a podobnost berylliak hliniku. Hydrid beryllia BeH, je pevnalétka, stala do teploty 200 °C.
S vodou reaguje zvolna, se ziedénymi kyselinami rychle za vyvoje vodiku. Struktura je polymerni
s mustkovymi atomy vodiku (obr. 22.3-1).
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Hydrid hore¢naty MgH, je pevna latka, kterou |ze
> Be / \ < > / \ Be< pripravit syntézou z prvki. Jeho struktura je ngjasng,
\ / \H/ vysledky nékterych studii ukazuji na solny charak-
ter latky, podle jinych Ize uvaZzovat o zastoupeni
vodikovych mustka jako ve struktuie BeH,.

H

Obr. 22.3-1 Linearni struktura BeH,.

Hydridy kovt alkalickych zemin maji iontovy charakter. Ngjstadlgsi je hydrid vapenaty CaH,, ktery jen
zvolnareaguje s vodou a pii zahtivani dosdhne tlak vodiku tlaku atmosferického az pii teploté 885 °C.
Pri prechodu k hydridu strontnatému SrH, a hydridu barnatému BaH, klesa stalost, stoupa reaktivita
adale stoupaiontovy charakter vazby.

Fluorid berylinaty BeF, je linearni molekula. V nadbytku fluorida tvoti tetrafiuoroberyll-
natanovy ion [BeF,]*, ktery je stabilni v roztoku i v pevném stavu. Struktury jeho soli jsou anal ogické
siranam a také tvoii podvojné soli typu M3M"[BeF,],-6H,0, které jsou obdobou schénita.
Fluoridy ostatnich prvku I1. skupiny jsou nerozpustné ve vod¢ a charakter vazby je prevazné iontovy.
Na rozdil od fluoridii kova alkalickych zemin tvori fluorid horegnaty také ionty [MgF,]%", které jsou
vSak stalé pouze v pevném stavu.

Z ostatnich halogenida berylinatych byly pripraveny pouze chlorid a bromid. Obé slou¢eniny
vykazuji v pevném stavu fetézovou strukturu, ktera je obdobna strukture (BeH,)x. Chloridy, bromidy
ajodidy ostatnich prvka I1. skupiny maji pievézné iontovy charakter. Tyto halogenidy jsou vesmés
dobie rozpustné ve vodé a z vodnych roztoki krystalizuji vétSinou jako hydréty. Voda je pomérng
silng vazana na ion kovu a vzdalenost kov—halogenid je vétSinou ddSi nez je vzdalenost vazebna.
Chloridy patii k negjb&zngjSim slouceninam uvedenych prvkii.

22.4 Oxidy a hydroxidy

V &echny prvky I1. hlavni skupiny vytvéii oxidy typu MO. Oxid beryllnaty ma strukturu wurtzitu,
ostatni oxidy strukturu NaCl. Jgjich piiprava je zaloZzena na kalcinaci uhli¢itant. V piipadé vapniku je
tato reakce dulezitou primyslovou vyrobou tzv. paleného vapna.

CaCO; %® Ca0 + CO,

Oxid hore¢naty je také primyslové vyrabén a pouzivan jako Zaruvzdorny materia, vzhledem k jeho
teploté téni okolo 2800 °C. Oxidy také vznikaji reakci kova s kyslikem, s vyjimkou barya, které hori
v kyslikové atmosféfe za vzniku peroxidu barnatého.

Mg, Ca, Sr,Ba + O, — M(O, Ca0, SrO, BaO,

Oxid beryllnaty se ve vodé nerozpousti. Je rozpoustny pouze v kyselinach za vzniku soli berylinatych
av alkalickych hydroxidech za vzniku hydroxokomplext. Oxid hoie¢naty s vodou reaguje za vzniku
nerozpustného hydroxidu hoie¢natého pouze v piipadg, Ze byl pripraven za nizké teploty. Rozpousti se
v kyselinach za vzniku soli hore¢natych, nerozpouéti se v hydroxidech. Oxidy kova akalickych zemin
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reaguji s vodou exotermné za vzniku hydroxidia. U oxidu vépenatého je tato reakce znama jako
haSeni vapna.

CaO + H,O 3%® Ca(OH),
Rozpustnost hydroxidi stoupad od malo rozpustného hydroxidu vépenatého k dobrie rozpustnému
hydroxidu barnatému, ktery z vodného roztoku krystalizuje jako Ba(OH), - 8 H,O.

22.5 Slouéeniny sdusikem

Kovy Il. hlavni skupiny reaguji pii zahtivani s dusikem za vzniku nitridd MsN,. Beryllium
reaguje az pii teploté okolo 900 °C. Ostatni kovy poskytuji nitridy pii teplotdch mnohem nizSich.
Vodou se nitridy hydrolyzuji za vzniku prislusného hydroxidu a amoniaku. Hoi¢ik a kovy akalickych
zemin se rozpousti v kapalném amoniaku za vzniku amida, které |ze ziskat po odpaieni amoniaku.

Mg + 2NH; %® Mg(NH,), + H,

Tepelnym rozkladem amidu hotecnatého Mg(NH,), ziskdme nitrid hore¢naty. Tepelnym rozkladem
amidu vépenatého se ziskaimid vapenaty CaNH.

22.6 Soli oxokysdlin

Prvky 11. skupiny tvoii s uhli¢itany, sirany a fosfore¢nany celou fadu soli, z nichz nekteré

se nachézi v prirodé jako minerdy, nebo jsou soucésti riznych hornin. Obecnym rysem téchto soli je:
— Snizujici serozpustnost od soli beryllnatych a hore¢natych k solim barnatym.
— Rozpustnost soli daného kovu se zvy3uje pri piechodu od soli normalnich k solim kyselym.
— Soli beryllnaté, hoiecnaté a ¢astecng vapenaté krystalizuji jako hydréty.

Uhlicitan beryllnaty krystalizuje jako tetrahydrat. Staly je pouze v roztoku nasyceném oxidem
uhlicitym, jinak dochézi k hydrolyze na hydroxid-uhli¢itan beryllnaty. Uhli¢itany ostatnich kova jsou
ve vodé nerozpustné. Rozpustnost uhli¢itant ve vodném roztoku je mozné zvySit po nasyceni roztoku
oxidem uhli¢itym. V roztoku tak vznika hydrogenuhlic¢itan. Tento jev je dobie znamy u vépniku a pie-
chodem uhli¢itan — hydrogenuhli¢itan — uhlic¢itan je vysvétlovan vznik krasovych Utvari.

CaCO; + H,O + CO, %® Ca(HCOs),

Siran beryllnaty a hofe¢naty jsou ve vodé dobie rozpustné a z vodnych roztoki krystalizuji jako
hydraty BeSO,-4H,0 a MgSO,-7H,0. Siran vapenaty se z vodnych roztoki vylucuje jako mao
rozpustny dihydrat CaSO,-2H,0, ktery se také vyskytuje v prirodé jako minerd sadrovec. Tepelnou
dehydrataci sadrovce pii teploté nad 100 °C ziskame hemihydrat CaSO, - 0,5H,0, ktery se pramyslové
vyrébi jako sadra. Tvrdnuti sadry je spojeno s opétovnym piijimanim vody do struktury a se vznikem
dihydrétu. Siran strontnaty je ve vodé nerozpustny, stejné jako siran barnaty. Obdobnou zavislost jako
u sirani miZeme pozorovat i u chromant.

Na rozdil od soli vicesytnych kyselin jsou dusi¢nany ve vodé velmi dobie rozpustné.
Obdobné se chovaji také chloristany.
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23. |. hlavni skupina — Alkalické kovy

23.1 Charakteristika skupiny

Alkalické kovy tvoii velice homogenni skupinu velmi reaktivnich prvkia vyznagujicich se znag-
nou vz emnou podobnosti. Jgjich hlavni znaky vyplyvaji z postaveni v periodickém systému. Jsou to
silng elektropozitivni prvky s elektronovou konfiguraci ns*, které tvoii predevsim iontové slouceniny.
Jediné oxidacni ¢islo pro vSechny prvky skupiny je +1. V tab. 23-1 jsou uvedeny jgjich ngdalezitejsi
fyzikalni vlastnosti.

| v této skupiné hodnoty elektronegativity X od lithia smérem dola klesaji a cesium je prvek
s nginizsi hodnotou X. Stejné tak klesaji hodnoty ioniza¢ni energie. Hodnoty teplot tani ukazuji, Zze
se jedna o nizkotgjici kovy, ajgjich trend odpovida poklesu vazebnych sil ve struktuie. V tabulce 23-1
jsou uvedeny také iontové polomery, které vykazuji plynuly vzrist v zavis osti na atomovém ¢isle.

Tab. 23-1 Atomové afyzikalni vlastnosti alkalickych kovi.

Prvek X 1(1)/kJ-mol™ t.t./°C t.v. /°C r*/pm
Li 0,97 526 180 1347 76
Na 1,01 501 98 881 95
K 0,91 426 63 766 133
Rb 0,89 409 39 688 148
Cs 0,86 380 29 705 167
Fr — — — — 180

U lithia miZeme pozorovat ur¢itou odliSnost v chemickych vlastnostech od zbyvajicich
alkalickych kovi a urcitou podobnost k hoi¢iku a ke kovim alkalickych zemin. Uvedena podobnost
k hoi¢iku a ostatnim alkalickym kovam je uvedena v nasl edujich bodech:

— Lithium, podobn¢ jako hoicik, se slucuje s kyslikem za vzniku oxida. Ostatni akalické kovy
poskytuji pii reakci s kyslikem peroxidy, pripadné hyperoxidy.

— Uhligitan lithny se stejn¢ jako uhli¢itany prvka 1. skupiny rozklada pii teploté okolo 900 °C
na oxid kovu a oxid uhli¢ity. Uhli¢itany ostatnich alkalickych kovi se pouze tavi a nerozkladaji se.

— Fluorid, uhli¢itan a fosforecnan lithny jsou ve vodé nerozpustné, podobné jako obdobné
slouceniny prvka 1. hlavni skupiny. Fluoridy, uhli¢itany a fosfore¢nany ostatnich akalickych
kovu se ve vodé rozpoustéji.

Uvedend podobnost lithia k hot¢iku a ostatnim prvkam 11. hlavni skupiny je piikladem tzv. diagonélni
podobnosti v periodickém systému.
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23.2 Prvky —vyskyt, vyroba, vlastnosti

Pouze sodik a draslik maji v piirodé vetsi zastoupeni (kolem 2,5 %). Zastoupeni ostatnich alka
lickych kovi je velmi malé. Hlavnim zdrojem sodiku je chlorid sodny (sl kamenna— halit), v pripadé
dradliku jeto karnalit KMgCl; -6 H,0, sylvin KCl. Vyznamnym zdrojem obou prvki je moi'ska voda.
Lithium a cesium je sou¢ésti nékterych hlinitokiemigitanovych minerdt. Rubidium nema samostatny
mineral, vétSinou doprovazi cesium. U francia je znamo 21 izotopu a vSechny jsou radioaktivni.
Kovy se vyrébi elektrolyticky z tavenin chlorid. Tavenina sodiku se pouziva v nékterych piipadech
jako chladici medium v uzavienych okruzich jadernych elektraren. Sodik dale douzi jako velmi silné
redukéni ¢inidlo v fadé technologii. DileZitéjsi nez samotné kovy jsou jegich slouceniny, jako jsou
hydroxidy, uhli¢itany, hydridy atp., které se vyrébi priamysové ve znagnych mnozstvich.

Z tady akalickych kovu je pouze lithium relativné stdlé na vzduchu. Ostatni kovy se musi
pirechovéavat pod petrolejem, protoZe na vzduchu reaguji se vzdusnou vlihkosti a s kyslikem. Tato reak-
tivita se zvySuje pii pirechodu od lithia k cesiu. Lithium pod teplotou 100 °C s kyslikem nereaguje
a se studenou vodou reaguje jen zvolna. Sodik adraslik reaguji se vzdusnym kyslikem zvolna, s vodou
boutlivé. Cesium se zapaluje na vzduchu jiZ pii laboratorni teploté a s vodou reaguje explozivné.
Reakce s vodou je vzdy spojenas uvolnénim vodiku.

2M + 2H,O0 ¥%® 2MOH + H,

23.3 Hydridy

Reakci kovu s vodikem |ze ziskat prislusny hydrid. Stélost hydridu klesd od LiH smérem dola
ve skuping. Jiz hydrid sodny je na vzduchu samozapalny vzhledem k silné exotermni reakci se vzdus-
nou vlhkosti.

NaH + H,O %® NaOH + H,
Pramyslové se vyrébi hydrid lithny a hydrid sodny. Oba hydridy jsou G¢inna redukéni cinidla pouzi-
vand piredevsim v organickeé chemii. Jako ptiklad z chemie anorganické miZeme uvést pouziti hydridu
sodného pii vyrobe titanu
TiCl; + 4NaH 3%® Ti + 4NaCl + 2H,
Oba hydridy se pouzivaji také pro vyrobu stélgSich a G¢innych redukénich ¢inidel:
— tetrahydridohlinitanu lithného
AlBr; + 4LiH %® Li[AlH, + 3LiBr

— tetrahydridoboritanu sodného
BF; + 4NaH 3%® NaBH, + 3 NaF
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23.4 Souceniny skyslikem, hydroxidy

Alkalické kovy tvori s kyslikem celou fadu slou¢enin. Oxid typu M,0 tvoii vSechny kovy,
avSak primou reakci kovu s kyslikem se da pripravit pouze Li,O. Ostatni oxidy se pFipravuji reakci
kovu s dusi¢nanem

10Na + 2NaNO; %® 6NaO + N,

nebo peroxidem.
2Na + Na,O, %® 2NaO

Sodik reaguje s kydikem za vzniku peroxidu sodiku Na,O,. P¥i reakci dradiku, rubidia a cesia vznikaji
hyperoxidy typu MO,, které obsahuji paramagneticky ion O3. Opatrnym rozkladem hyperoxidu byly
piipraveny seskvioxidy M ,Os. Reakci hydroxidii s 0zonem za nizké teploty byly pfipraveny ozonidy MOs.
Vedle téchto uvedenych sloucenin existuje cela fada dalSich. Od cesia je zndmo 9 binarnich slou¢enin
s kyslikem. Vedle oxidu avy3e uvedenych hydridu tvoii akalické kovy s nekovy celou fadu binarnich
sloucenin, které se vyznaiuji, stejné jako oxidy a hydridy, iontovou vazbou. Uvedené slouceniny jiz
byly vétSinou uvedeny v kapitolach, které piidusi jednotlivym prvkam.

Hydroxidy alkalickych kovi jsou velmi silné zasady. Jsou velmi dobie rozpustné ve vodé.
Hydroxid lithny a sodny krystalizuji z vodnych roztoka ve formé riznych hydrédta. S kyselinami
reaguji za vzniku soli a s alkoholy reaguji za vzniku alkoxida. Zvlaste hydroxid sodny ma rozsahlé
pramyslové vyuZiti ajeho vyroba je soucésti zpracovani solanky.

23.5 Souéeniny sdusikem

Alkalické kovy se rozpousti v kapalném amoniaku za vzniku modrych roztoki. Mechanizmus
rozpoudténi je dan disociaci atomu alkalického kovu naion M™ a elektron. Elektron je v roztoku solva-
tovan molekulami amoniaku a to zptasobuje modrou barvu. Roztok alkalického kovu je metastabilni
apomalu se rozklada za uvolnéni vodiku a vzniku amidu.

M + xNH; %® M" + [e(NH3),]~ 3%® MNH, + 1/2H;, + (x—1) NH;
Rozklad je urychlen pritomnosti stop vlihkosti. Vyznamné jsou selektivni redukénich Geinky uvede-
nych roztoki. Jsou pouzivany k redukci fady organickych latek. Jako priklad redukce anorganické
slouc¢eniny je mozné uveést redukci Ni(11) naNi(0) v kyanokomplexu.
Ko[Ni(CN)y + 2K 34®  K4[Ni(CN)4]

23.6 Soli a komplexni slouc¢eniny

Hydroxidy akalickych kovi poskytuji s kyselinami celou fadu raznych soli. Alkalické haogenidy,
sirany, dusi¢nany, fosfore¢nany, uhligitany atp. jsou vesmés iontové douceniny dobie rozpustné ve vodg.
Ur¢itou vyjimkou jsou fluorid, uhli¢itan afosforec¢nan lithny, které jsou jen velmi malo rozpustné.
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Zajimavé je chovani chloristani. Chloristany lithny a sodny jsou ve vodé velmi dobie rozpustné,
zatimco chloristany draselny, rubidny a cesny jsou rozpustné jen velmi méalo.

Kladny naboj ionta akalickych kovi elektrostaticky ptsobi na el ektronegativni atomy i v pripadé
elektroneutrdlnich slouéenin. lonty lithné a sodné pomérné silng vazi atomy kysliku molekul vody
asoli krystalizuji jako hydréty. V piipade, Ze k roztoku soli akalického kovu piidame organickeé latky
typu polyetherti nebo organické latky obsahujici skupiny karbonylové, dojde k interakci kyslikovych

atomu v téchto latkéch sionty kovi a vzniku komplexni ¢éstice. Priklady takovychto organickych latek
jsou uvedeny na obrazku 23.6-1.

é/\ O/I (\O /\I
L
(oS

Obr. 23.6-1 18-crown-6 a 2,2,2-kryptand.

U

4

(

Veikost kruhu crown-etheru nebo velikost dutiny v kryptandu urcuje selektivitu komplexace
pro jednotlivé ionty atak s pomoci téchto latek mazeme ionty alkalickych kovua délit a nebo, vzhle-

dem k hydrofobnimu charakteru organickych molekul, ovliviiovat jegjich rozpustnost v organickych
rozpoustédlech.

Obdobny zptasob komplexace je vyuZivan také v organizmech jako jeden ze zptisobt transportu
silné elektropozitivniho iontu pies hydrofobni buné¢nou membranu. Jako piiklad si na obr. 23.6-2
uvedeme enniatin ajeho komplex sK™.

-
.....

Obr. 23.6-2 Strukturaenniatinu.

Ze znazornéné struktury je patrné, Zze na ion K* se koordinuji elektronegativni atomy kysliku
karbonylovych skupin a koordinacni ¢ido je 6. Vlivem této koordinace dojde k nato¢eni hydrofobnich

skupin, tj. methylt a iso-propylt, vné molekuly. Komplex se tak stane hydrofobni a snéze pronika
buné&énou membranou.
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Prvky vedlgSich skupin

24. Prechodné prvky, d-a f- prvky

Prvky d se ¢asto oznaduji jako prvky piechodné podle toho, Ze tvori prechod mezi prvky s ap.
Vzhledem k jgjich fyzikdlnim vlastnostem se uja také nézev pirechodné kovy. Prechodné kovy jsou
charakterizovany postupnym zapliovanim d-orbitalt. Jak je znazornéno na obr. 24-1, dochézi v periodé
k postupnému zvySovani naboje jadra, vétSi coulombické interakci s elektrony a postupné k snizeni
energie orbitalii. To je ngjvice patrné u orbitali 3d (obr. 24-1).

3d -
4S ~-mmemmmemmee-
4s ----mmmeme- A
3p - 3d -
3S ~-mmemmmemmee- 3p -mmmmmmmemee-
2P --mmmemmemeee- 35S -mmmmmememee- E
28 -mmemmmmemeee-
2P -memmmmemmee-
28 -mememmeenee-
1S -e-mmemeemeee-
1S --ememmeeeee-
Sc [Ar] 3d'4s? Zn [Ar] 3d'%4s?

Obr. 24-1 Vliv ndbojejadra naenergii orbitali u atomii skandia a zinku.

Uvedené sniZzovani energie u d-prvki ma za nédsledek i postupnou (i kdyZ relativné malou)
kontrakci polomeri jejich kationtd. lon Ti?* (konfigurace d*) mé polomér okolo 90 pm a nejmensi
ion Cu®* (d°) méapolomér okolo 82 pm. lon Zn** ma zcela zapinénou d-slupku a polomer okolo 86 pm.
Jeste vetsi kontrakce je patrna u f-prvki, také nazyvanych prvky vnit/né prechodné, tj. u lanthanoida
aaktinoidu. U lanthanoidi dochézi k zaplnovani orbitali 4f arozdily mezi prvnim a posednim prvkem
této fady jsou v&ts (r =100 pm pro La** ar =72 pm pro Lu**). Nasledkem uvedené tzv. lantha-
noidové kontrakce maji pod sebou leZici d-prvky 5. a 6. periody piibliZzné stejné iontové poloméry.
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Stejné elektronové konfigurace ve skupiné a podobné velikosti atomu ¢i iontd jsou pricinou znacné
podobnosti piechodnych prvki ve skupiné mezi 5. a 6. periodou a zaroven jgich odlisnosti od prvki
4. periody. Prikladem muZe byt vz emné podobnost molybdenu awolframu ajejich odlisnost od chromu.

V&Sl stingni elektrony, které postupné zapliuji vnitini orbitaly 3d, 3f a 4d, vede ke snizeni
coulombickych interakci jadra s valenénimi elektrony a tak ve skupiné stoupd stélost vysSich
oxida¢nich ¢isel a klesa stlost oxidagnich ¢isel nizkych. Prikladem maZe byt opét fada Cr, Mo, W.
Nejstélgsi oxidacni ¢iso chromu je 111 a chroman mé silné oxidacni Ucinky. NejstalgSi oxidagni ¢islo
wolframu je VI awolfram s oxida¢nim ¢islem 111 je silné redukeni Cinidlo. Tento trend je obraceny
oproti hlavnim skupinam.

Fyzikdlni vlastnosti (napi. elektricka a tepelna vodivost) a krystalové struktury ukazuji
jednoznacng, Ze se ve vdech pripadech d- i f-prvki jedna o kovy. Rada fyzikanich vlastnosti,
jako jsou hustota, kovové polomeéry, atomizagni tepla atp., se méni v zavislosti na protonovém gisle
piechodného kovu. Zavislost teplot tani kovi na protonovém ¢isle je uvedena v grafu na obr. 24-2.
NejvySSi hodnoty jsou dosazeny u prvki V1. vedlgSi podskupiny. Fyzikdni vliastnosti zavisi prevézné
na sile kovové vazby, ktera je dana poskytovanych poctem elektroni do této vazby.

ar

W
[

t.t./K-10°

—
N
|

1

Obr. 24-2 Zavidost teplot tani pfechodnych kovi na protonovém &isle.

Vyjédtit obdobnym zpisobem spolecné chemické vlastnosti piechodnych prvka nelze.
Chemické chovani iontt M*™ a M?* je znagné rozdilné. Najdeme zde ionty kovi amfoternich jako
jsou ionty Zn?* a na druhé strang ionty prvka s vlastnostmi silnych bézi jako Ag”. Také v reakcich
smineranimi kyselinami jsou znacné rozdily. S vyjimkou médi se kovy 1. prechodné fady rozpousti
v minera nich neoxidujicich kyselinéch za vyvoje vodiku. U dalSich period jsou rozdily znagné vétsi.
Najdeme zde i kovy uslechtilé, jako jsou zlato a platina.

Hodnoty elektronegativit prechodnych prvki jsou si vzgjemné velice blizké. Pro 1. piechodnou fadu
se uvedena hodnota pohybuje okolo 1,7. Obdobnou hodnotu u neprechodnych kovi ma napi. hoi¢ik.
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Srovnani hodnot ionizaénich potencidla hoi¢iku a manganu, ukazuje, Ze i hodnoty prvnich
adruhych ioniza¢nich potencidi jsou si blizké.

1 2. 3. ioniza¢ni energie
Mg 737 1450 7731 (kJ-mol™)
Mn 717 1509 3259 (kJ-mol™)

lonty Mn?*, podobng jako i ostatni ionty prechodnych kovii v oxidagnim stupni 1 —I11, tvoii slouceniny
s priblizné 50% podilem iontové vazby. Soli jsou vétSinou hydréty, ve vodé se vétSinou dobie
rozpousteji. Kdyz porovname 3. ioniza¢ni potencid Mn a Mg, vidime jiZz zna¢né rozdily. U hoiciku je
odtrZeni elektronu spojeno s odtrzenim elektronu z niZsi, jiz zcela zaplnéné hladiny. U manganu je to
hodnota, kterou miazZe siln¢ elektronegativni prvek jako fluor kompenzovat a oxidacni ¢islo 111
u manganu stabilizovat. Obecné prechodné kovy snadno dosahuji vySSich oxida¢nich ¢isel, zvlaste
kdyZ jsou stabilizovana silné elektronegativnimi atomy. Vedle fluoru je to piedevsim kyslik, se kterym
piechodné kovy vytvéreji rizné oxoanionty, jako je u manganu az MnQOy, nebo oxokationty, jako je
napiiklad VO*. Na druhé strané prechodné kovy vytvéii slougeniny s fadou e ektroneutré nich molekul.
Na piikladu slou¢enin manganu je patrné znacna promenlivost oxidagnich Cisel.

[MNn(CO)s]™ [Mny(CO)1o] [MN(CN)¢>™ [Mn(H,0)g* MnF; MnO, MnO; MnO3 MnO;
— 0 | I i \Y; \Y; VI VII

Tato proménlivost oxidacnich ¢isal je jednim z obecnych rysi prechodnych kovi.
DalSim typickym rysem chemie piechodnych kovi je tvorba koordinagnich neboli komplexnich
sloucenin.

25. Koordinaéni slouceniny

25.1 Uvod

Koordinacni slouc¢enina (komplex) vznika, jestlize Lewisova béaze poskytuje Lewisoveé kyseling
volny elektronovy pér. Zaklad chemie koordinagnich slouc¢enin polozil na predlomu 19. a 20. stoleti
Alfred Werner, ktery se zabyval mimo jiné studiem slou¢enin prechodnych kovi s amoniakem.
V tabulce 25.1-1 je uvedena ifada jim pripravenych , sloZzenych* (dnes oznacovanych jako komplexni)
sloucenin chloridu plati¢itého s amoniakem, piicemZ pocet vazanych molekul amoniaku je 2 aZ 6.
Studium vodnych roztokt uvedenych slouc¢enin ukézalo na rozdily v jejich elektrické vodivosti.
Z téchto rozdili |1ze usuzovat na pocet ¢éstic, na které uvedend doucenina ve vodném roztoku disociuje.
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Tab. 25.1-1 Slouéeniny chloridu plati¢itého samoniakem

pocet iontiz, na které sloucenina

. . racionalni vzorec
ve vodném roztoku disociuje

sumarni vzorec

Pt(NH3)(Cl, 5 [Pt(NH3)e] Cl,
Pt(NH;)sCl, 4 [Pt(NH3)sCl]Cly
Pt(NH,),Cl, 3 [Pt(NH3),Cl,]Cl,
Pt(NH,)5Cl, 2 [Pt(NH3)5Cl 5] Cl
Pt(NHs),Cl, 0 [Pt(NH5),Cl ]

Na zakladé techto udaju A. Werner zavedl pojem sloZend ¢ili komplexni ¢astice, tj. komplexni kation,
anion nebo neelektrolyt, atuto ¢éstici uzaviel ve vzorci do hranatych zavorek. Z tohoto divodu se ana-
logické latky nazyvaji komplexy (jako latky slozené) nebo latky koordinacni vzhledem k charakteru
vzniklé vazby. Alfred Werner zavedl rovnéz radu pojmia, které se uzivaji i v soucasné dobg:

centralni atom — tj. vétSinou atom nebo ion kovu, akceptor (piijemce) elektronového paru

koor dina¢ni ¢islo — pocet atomii bezprostiedné vazanych na centrélni atom

ligand — ¢astice (anion, kation ¢i molekula) koordinovana na centralni atom, donor (darce)

elektronového paru

25.2 Koordina¢ni ¢ida atvary koordinaénich éastic

Koordina¢ni ¢islo centralniho atomu zavisi na nékolika faktorech, jako jsou velikost centrdl-
niho atomu, velikost donorovych atoma, stericka interakce mezi ligandy a elektronova interakce.
Obecn¢ plati, Ze atomy a ionty pirechodnych kovi 5. a 6. periody déavaji, vzhledem k jegjich vétSimu
poloméru, pirednost vySSim koordina¢nim ¢islim ve srovnani s atomy a ionty prvki 4. periody.
Nadruhé strang, ligandy s velkymi donorovymi atomy déavaji prednost koordinacnim ¢islim mensim.
VySSi koordinaéni ¢isla také ngjdeme u ionti, které maji jen nekolik d-elektront a naopak nizka
koordina¢ni ¢isla ngjdeme u prvka, u kterych jsou d-orbitaly témét zaplnény.

Koordinatni ¢ida 2 a3 ngsou v komplexnich douceninach béZznd. Najdemeje napi. u [Cu(CN),]
[Ag(NH3),] -, [AuCl,]™ nebo [Hgls], tj. u sloucenin, ve kterych ma centrdni ion konfiguraci d*°.
Slouc¢eniny s koordinaénim ¢idem 2 maji linearni tvar, a piiklad pro koordinaéni ¢islo 3, trijodo-
rtutnatanovy anion, matvar rovnostranného trojuhelniku. Slouc¢eniny s témito nizkymi koordinagnimi
¢isly maji ¢asto tendenci si v pevném stavu koordina¢ni ¢islo zvySovat atvorit dimerni az polymerni
komplexy. Zminény anion dikyanoméd’ny malinearni tvar pouze v roztoku. V pevném stavu v K[ Cu(CN),]
centrdni atom své koordinaéni ¢idlo zvysuje, jak je naznateno naobr. 25.2-1.
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Obr. 25.2-1 Koordinace CN™ skupin v K[Cu(CN),] v pevném stavu.

Koordinaéni ¢ido 4 je v komplexnich douéeninach velice bézné. Tvary molekul, které se od ngj
odvozuiji, jsou tetraedr (Ctyistén) a ctverec. Tetraedrické okoli maji predevsim malé ionty neprechodnych
kowvti, jako jsou lithium, berylium a hlinik, a 3d-kovy v oxidaénim stupni +11 s velkymi donorovymi
atomy, napt. CI~, Br~ atp. Prikladem miiZe byt [CoCl,]* nebo [FeBr,] . Ctvercové plandrni okoli maji
predevsim ionty s konfiguraci d® jako jsou Rh*, Ir*, Pd**, Pt**, Au®" av nekterych piipadech také Ni%*.

Od koordinaéniho ¢&isla 5 se odvozuji trigonalni bipyramida a tetragonalni (&tvercova)
pyramida. Oba Utvary mohou prechazet snadno jeden v druhy pouze piesunem dvou ligandi, jak je

nazna¢eno na obr. 25.2-2.

>c
a) o b)

—Lls R

o

o

Obr. 25.2-2 Prechod trigondlni bipyramidy (a) natetragonalni pyramidu (b).

Snadnost prechodu jednoho Utvaru v druhy je dana blizkosti
energii obou usporadani amiazeme ji ukazat na pentakarbonylu
Zeleza Fe(CO)s. Ten masice v pevném stavu strukturu trigond ni
bipyramidy, ale v roztoku jeho vlastnosti odpovidaji rychlym
piechodim mezi obéma Utvary. DalSim prikladem je anion
pentakyanoni kel natanovy [Ni(CN)s]*, jehoZ struktura v pevném
stavu obsahuje jak anionty se strukturou trigondni bipyramidy,
tak i se strukturou étvercové pyramidy. Ctvercova pyramida a
koordina¢ni ¢ido 5 bylo pozorovano v fadé biologicky vyznam-
nych porfyrini, ve kterych je ¢tvercové planérni okoli vynuceno
porfyrinem, a paté koordinaéni misto ve vrcholu pyramidy je
volné pro dal§i ligand, jak je znazornéno na obr. 25.2-3.
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Koordinaéni ¢ido 6 a oktaedrické okoli centrélniho atomu Lf
je v koordina¢ni chemii velmi b&Zné. Jedna se o typické koordinasni
okoli komplextu 3d-prvka v oxidaénim cisle +111 a v fadé pripadu
také +11 a +IV. Jako piiklady 1ze uvést [Fe(CN)g]*, [Mo(CO)d], L
[Cr(NHs)s]*" a[TiCle]*. U komplexa chromitych nebylo jiné okoli
pozorovéno. Dokonce nékteré haogenidy lanthanoidi maji koor-
dinagni ¢ido 6, i kdyz vySSi koordinagni ¢ida jsou u této skupiny A
prvku daleko bézngjsi. Oktaedrické okoli podiéha v dasledku viivu *
centraniho atomu nebo ligandu riznym deformacim. Nejbezngjsi o oc 5 4 1o agonalni distorze
deformace, tzv. tetragonalni distorze zndzornéna na obr. 25.2-4, na oktaedr L.

je charakteristicka pro slouceniny méd’naté.

Koordinacni okoli, které vytvai trigonalni
V prisma, tj. trojboky hranol, je pro koordi-
nacni ¢ido 6 také mozné, ale je velice fidké.
Nachézi se pouze u ligandu, které mezi sebou
maji néjakou interakci. Prikladem mohou byt
MoS, nebo WS,, jgichz uspoiadani je znazor-

Obr. 25.2-5 Koordinaéni okoli wolframu ve WS,

o néno naobr. 25.2-5.
—trigonélni prisma.

Koordinacni ¢islo 7 a vySSi koor dina¢ni ¢isla byla pozorovana predevsim u 4d- a 5d-prvki.
U 3d-prvki jsou velmi vzacna a byla pozorovéna u tzv. intermediata, tj. nestabilnich Gtvard, které
vznikaji pri substitu¢nich reakcich v koordinacni sfére. Od koordinaéniho ¢isla 7 se odvozuje
pentagonalni bipyramida a Gtvary odvozené od trigonaniho prismatu a oktaedru, ve kterych je
sedmy donorovy atom umistén nad stiedem jedné z ploch. Uvedené tvary molekul jsou zndzorngny
na obrazku 25.2-6.

Obr. 25.2-6 Koordinaéni sféry pro koordinaéni ¢islo 7,
pentagonalni bipyramida a Gtvary odvozené od oktaedru a trigonalniho prismatu.

Podobn¢ jako u dalSich vySSich koordinacnich ¢islech je piechod jednoho Gtvaru ve druhy velice
snadny vzhledem k malému energetickému rozdilu, a tak se tvary molekul obdobnych komplexa
mohou li&it. Anionty [ZrF,]* a[Hf F;]* magji tvar pentagondni bipyramidy, kdezto [NbF;]* a[TaF;]*

126



maji tvar trigondniho prismatu se sedmym atomem fluoru vazanym nad jednou ze ¢tvercovych ploch.
Rozdilné tvary molekul jsou patrné zpisobeny rozdilem v oxida¢nim ¢isle centraniho atomu a tim
i v ndboji celého aniontu.

NejsymetrictéjSi usporddani pro koordinaéni ¢islo 8 je krychle. Ta vSak byla ve strukture
koordina¢nich slouc¢enin pozorovana ojedinéle, vzhledem k vzdemnému odpuzovani ligandi.
Z tohoto divodu se pro koordinacni ¢islo 8 uplatiiuje ¢tvercové antiprisma a dodekaedr. Oba Utvary
jsou znazornény na obrazku 25.2-7 a vyskytuji se v celé fadé fluorokomplexi a kyanokomplexi.
Napt. anion [Mo(CN)g]*~ matvar dodekaedru.

Obr. 25.2-7 Koordinaéni ¢islo 8, étvercové antiprisma a trigonélni dodekaedr.

Koordinatni ¢islo 9 je bézné piedevSim u lan- ?
thanoidi, u kterych také byla pozorovana koordinacni O/N\O
¢isla 10 az 12. Tato koordinatni ¢isla se u d-prvki oL .o
nevyskytuji. Na koordina¢ni Utvar, ktery odpovida 0 'g\' \ / o,
koordinagnimu ¢islu 9, se miaZeme divat jako natrigo- 0— N\O>Ce <;3\ O/N*O
nalni prisma se tiemi atomy umisténymi nad kazdou / \ 'N\
z obdélnikovych ploch a nebo jako na tetragondni o o° ©
antiprisma s devadtym atomem umisténym nad jednou N
¢tvercovou plochou. Jako priklad koordinaéniho ¢ida 12 (‘3
je zde uvedena struktura aniontu hexanitratocerici- Obr. 25.2-8 Koordinagni &islo 12, koordinace
tanového [Ce(NOs)g] > (obr. 25.2-8). dusi&nanového aniontu v [C:(Nog)e] =,

25.3 Polymetalické komplexy

Polymetalické komplexy jsou douceniny, které obsahuji vice nez jeden atom prechodného
kovu v molekule. Rozdéluji se do dvou skupin. V prvni skupiné jsou atomy kovu spojeny urcitou
skupinou nebo donorovym atomem, ktery tvori mastek. Mistek je tvoren napt. skupinami OH™, O*
nebo CH;COO™. Druhé skupina je tvorena komplexy, ve kterych je spojeni obou atomi kovu uskutec-
néno primo prostiednictvim vazby kov—kov. Priklady takovychto nejjednodusSich sloucenin, které
obsahuji pouze dva centrdlni atomy, jsou znédzornény naobr. 25.3-1.
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Obr. 25.3-1 Struktury aniontu m-oxo-bis(pentaamminchromitého) a dekakar bonylu dimanganu.

V piipadé, Ze polymetalické komplexy obsahuji tii
a vice centrdnich atomu razné propojenych, dostaneme se
ke slozitejSim strukturam. Mastkové komplexy mohou tvorit
linedrni polymery nebo tzv. klecové komplexy (z anglického
cage complexes) vzhledem ke tvaram molekul, které tyto
latky ¢asto maji. Na obrézku 25.3-2 je ukazéan priklad takové
klecové struktury tvorené ctyimi atomy Zeleza spojenymi
styfmi sulfidickymi mustky. Utvar je vézan v bilkoving
prostrednictvim dalSich ¢ty atoma siry ze &ty molekul

Obr. 25.3-2 Klecova struktura
koordinaéniho Utvaru Fe,S,
nalezeného v Fadé enzymii.

cysteinu, ktery je v sekvenci aminokyselin ur¢itych enzyma.
Tato struktura ma velky vyznam v biologickych procesech,

protoZe se podili na fadé biochemickych redukéng-oxidacnich \Lg
reakci. o N\ o
SN
Komplexy s vazbou kov—kov, které obsahuji tii /Fe;-)Fe‘c
. . R ., L, oC7y \\ // \ “O
a vice centranich atoma, se nazyvaji klastry (z anglického 0¢ ke Co
metal cluster — chomé&, trs, shluk). Priklad klastru je zn& o€ \l ‘o
(0]

zornén na obréazku 25.3-3.

Obr. 25.3-3 Struktura [Fe,(CO)y3]*
svazbami Fe—Fejako priklad klastru.

25.4 Ligandy

Jako ligandy mohou vystupovat vSechny Lewisovy béaze, tj. vSechny anorganické nebo
organické castice, které obsahuji volny elektronovy pér. Podle poétu donorovych atomi schopnych
koordinace mazeme ligandy rozdélit na monodentétni (jednovazné) a polydentatni (vicevazné).
Jako monodentétni ligandy vystupuje vétSina jednoduchych anorganickych anionti, napi. hal ogenidy,
a neutralnich molekul, jako je amoniak. Né&které anorganické anionty mohou vystupovat jako
monodentatni i bidentétni. Napi. dusi¢nanovy anion se vétsinou koordinuje monodentéatné M—O—-NO,,
ale v [Ce(NO3)¢]* se koordinuje bidentatng (obr.25.2-8). Jako polydentétni ligandy vystupuje cela
fada organickych slouc¢enin, které obsahuji dvé a vice donorovych skupin. Prehled nejdulezitéjSich
polydentétnich liganda je uveden v tabulce 25.4-1.
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Tab. 25.4-1 Nékter € organické mono- a polydentatni ligandy

pocetiontis H*

nazev VZOrec R Zkratka aniontu
schopnych disociace
CH3\ /CHz\ /CH3
acetylaceton i i 1 acac
[e] [¢]
diethylentriamin wd XH W, 0 dien
egci n N{ZCHZ\COOH 1 gly
kyselina ethylen- HOOCCH,—_ /CHZ*CH\2 -CH2COO0H
diamintetraoctova HOOCCHZ/N N\CHzCOOH 4 edta
- kysellna ) N = cH,cooH 3 nta
nitrilotrioctova HOOCCH, ' CH,COOH
) .. ] HO\ - /3H
kyselina &favelova ) /C C\\O 2 (044
CH3\ /CH3
dimethylglyoxim VAR 2 dmg
HO/N N\OH
pyridin @ 0 py
22" -bipyridin OLO 0 bipy (bpy)
o-fenanthrolin <QQQ> 0 phen
N N
porfyrin . 2
trifenylfosfin @ 0 tpp
O—O
Polydentétni ligandy vétSinou tvori tzv. chelaty \ ! /
(z feckého chele — klepeto). Priklad koordinace ethylen- M
diaminu na centralni atom a vznik chelétu je znazornén ) N/C | \
na obr. 25.4-1. Ligand tak spolu s centrdnim atomem 2 Hzl\ c
H

vytvéii tzv. chelatovy kruh. V uvedeném piipadé se
jedn& o kruh péti¢lenny.

2

Obr. 25.4-1 Koordinace ethylendiaminu
na centralni atom.

129



25.5 Izomerie koordinaénich douéenin

Donorové atomy tvorici koordinacni sféru nemusi byt vZzdy jednoho druhu. V piipadech riznych
donorovych atomu existuje nékolik moznych zpasobt usporadani ligandu kolem centréniho atomu.
Z toho vyplyva moznost izomerie.

NebéznejsSim typem izomerie je izomerie geometrickd, kterd dava vzniknout izomerim cis
atrans. Pro koordinagni ¢islo 4 je tato izomerie mozna pouze na ¢tvercové planarnich komplexech.
Naobr. 25.5-1 jsou uvedeny cis atrans izomery komplexu diammin-dichloroplatnatého [ Pt(NHs),Cl].

Cl NH; HsN Cl
= e
Cl NH3 Cl NH-
cis izomer trans izomer

Obr. 25.5-1 Strukturacisatransizomeru [Pt(NH3),Cl,].
Uvedeny typ izomerie je viak nejbéznéjsi pro koordinacni ¢islo 6 a u oktaedrickych komplext
chromitych a kobaltitych. Na obr. 25.5-2 jsou znazornény cis atrans izomery komplexniho kationtu
tetraammin-dichlorokobal titého [Co(NHs)4Cl,] ™.

NH, cl
HN | SO HN | _ NH

v CO\ > Co
HNT | Yc HNT | Y NH,

NH, cl

cis trans

Obr. 25.5-2 Strukturacisatransizomeru [Co(NH3),Cl,]".

Geometrickou izomerii mazeme pozorovat také v oktaedrickych komplexech typu [MA;B;].
Dvamozné izomery se ozna¢uji facialni (fac-) a meridionalni (mer-) ajsou znazornény na prikladu
triammin-trinitrokobaltitého komplexu na obr. 25.5-3. Facialni znamenda ploSny a meridian rovnik.

NH, NO,
HN (|:0/ NO, HN (|:0/ NO,
onN" | YnNo, hN” | Yo,

NH, NH,

mer fac

Obr. 25.5-3 Strukturamer a fac izomeru [Co(NH3)3(NO3)3].
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U polydentatnich ligandi se miize uplatiiovat spolecné jak izomerie cis/trans, tak i izomerie fac/mer.
Prikladem mohou byt komplexy kobaltité s aniontem kyseliny iminobis(octové) HN(CH,COO),,
které jsou znazornény na obr. 25.5-4. Pro jednoduchost jsou ve znézornénych izomerech ponechany
pouze donorové atomy.

o

_/CH,CO0" /0

N\H = ida = N
CH,COO™ \_o@

5 _|@ _|@ —|@
0\ o

o ‘ 0
C> ;
Co ~_!
N ‘ ~u ‘ > Co\ >
N ‘ 0
\_o y
cis fac trans fac trans mer

Obr. 25.5-4 P¥iklady geometrické izomerie komplexniho aniontu [Co(ida),] .

U oktaedrickych komplexu s polydentatnimi ligandy mohou byt izolovany izomery, které
jsou vzgemne ve vztahu svych zrcadlovych obrazii, podobné jako leva a prava ruka. Takovéto latky
nazyvame chiralni a jako priklad jsou na obrazku 25.5-5 uvedeny izomery pro komplexni kation
tris(ethylendiamin)chromity [Cr(en)s]**

3® : 30

/‘NE
‘<>C
k

Obr. 25.5-5 Enantiomery [Cr (en)s]*".

_O_z

Tento druh izomerie se nazyva opticka izomerie a jednotlivé izomery se nazyvaji enantiomery.
Nazev opticka izomerie vyplyva z toho, Ze jednotlivé enantiomery jsou schopny otéget rovinu
polarizovaného svétla. Uhel otéeni polarizovaného svétla je pro oba enantiomery stejny, ale smér je
opacny. V molarnim poméru 1:1 oba enantiomery tvori tzv. racemickou smés, ktera jiz optickou
aktivitu nevykazuje. Formanim kriteriem chirality je absence os vySSi symetrie nez C, v molekule,
veetné os rotagng reflexnich. SpiSe nez u komplexnich sloucenin je chiralita zndma u sloucenin
organickych, ve kterych je dana obvykle atomem uhliku se 4 riznymi substituenty. Centrum chirality
tohoto typu je mozné zavést do komplexni slouceniny i ligandem, ktery jiZ opticky aktivni uhlikovy
atom obsahuje.
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Z dalSich druhii izomerie je tieba uvést izomerii koordinaéni, ktera souvisi se zaménou koor-
dinacni sféry dvou riznych ionti v komplexnim kationtu a aniontu. Jako piiklad izomerie koordinaéni
Ize uvést hexakyanochromitan hexaamminkobaltity [ Co(NHs)e] [Cr(CN)e] a jeho koordinatni izomer
hexakyanokobaltitan hexaamminchromity [Cr(NHs)g] [Co(CN)g] .

N4

I onizaéni izomerie odpovida rozdilnému umisténi ¢éstic jako ligandi v koordinacni sféfe cen-
trdniho atomu a nebo mimo ni. Typickym piikladem izomernich péari jsou komplexy [Co(en),Br,] Cl
a[Co(en),BrCl]Br. Stimto druhem izomerie souvisi i tzv. izomerie hydratova, ktera vyjadiuje rozdilné
umisténi molekul vody ve slou¢ening. Klasickym prikladem této izomerie je slou¢enina sumarniho
vzorce CrCl3(H,0)e. Strukturu nejbéznéjsiho izomeru vyjadiuje vzorec [Cr(H»0)4Cl,]Cl - 2H,0,
ve kterém jsou dva chloridové anionty koordinovany. KdyZ uvedeny izomer zelené barvy rozpustime
ve vodeé, bude se barva pomalu ménit na modrozelenou tak, jak bude dochézet k substituci chloridového

aniontu v koordinacni sfére molekulou vody. N&sedné je mozné z roztoku izolovet [ Cr(H,O)sCl] Cl, -H,0.

VétSina pripravenych slouéenin, u kterych byly riazné typy izomerii ssudovany a prislusné
izomery také izolovany v pevném stavu, obsahuje Cr®", Co®* nebo Pt** jako centréalni atomy.
Divodem je rychlost substituénich reakci v koordinaéni sféfe a s ni souvisgici rovnovaha mezi
izomery v roztoku. S vyjimkou vyse uvedenych ionti s konfiguraci 3d?, 3d° a 5d® a nékterych
dalSich prechodnych kovi vySSich period je tato rychlost substituce/izomerace velice vysoka.
Pokud se tedy z roztoku komplexi ostatnich kovi prednostné vyluéuje jen jeden zizomeri, tak
jetozdivodu jeich rozdilnérozpustnosti.

25.6 Vazba v koordinaénich douéeninach

P

Vazba v koordina¢nich douéenindch ma prevazné kovaentni charakter avznika prekryvem vakan-
tniho orbitalu kovu (Lewisova kysdina) a zaplnéného orbitalu donorového atomu ligandu (Lewisova baze)
a na vznik koordina¢ni vazby miZeme nahliZet jako na neutralizaci. Podle svého vzniku se také
nazyvéa donor -akceptorova vazba. Nékdy se také uvédi ndzev dativni vazba, ktery je spiSe historicky
a dnes se jiz nepouziva. Jako priklady vzniku koordinaéni slouc¢eniny mazeme uvést vznik ionta
hexaaguakobaltnatého a tetrachl orokobal tnatanového. lon kobaltnaty Co* ma elektronovou konfiguraci
valenéni sféry 3d’. Pt vzniku [Co(H,0)s]** budou elektronové pary molekul vody postupnd
zapliovat orbitaly 4s, 4p advaorbitaly 4d iontu kovu. Obdobng, anion [CoCl,]*" vznika po zaplnéni
orbitalt 4s a 4p iontu kovu elektronovymi pary aniontt chloridovych. Slou¢eniny hexaaguakobaltnaté
jsou ¢ervené a slouceniny tetrachlorokobaltnatanové jsou modré. Z uvedenych piikladi by se mohlo
zdat, Ze 3d orbitaly nejsou do vazby kov —ligand zapojeny a ani nejsou ovlivnény. Na druhé strang,
rozdilnd barva sloucenin, kterd je dana piechodem 3d el ektroni na vySSi energetické hladiny po absorpci
svétla, vypovida, Ze orbitaly 3d jsou vyrazné ovlivnény. Uspokojujici vysvétleni o zapojeni orbitalt d
do koordinagnich vazeb bylo podano az v 50. a 60. letech 20. stoleti a je spojeno se jmény jako jsou
Nyholm, Jergensen, Bethe a Orgel.
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25.7 Teoriekrystalového poleateorie ligandového pole

Teorie krystalového pole byla pivodné vypracovana na feSeni distribuce elektronové hustoty
v krystalech (odtud nazev) a s Uspéchem byla aplikovana v ablasti koordina¢ni chemie k vysvétleni
ovlivnéni energie d-orbitali v koordina¢nich slouc¢eninach. Jgi pouZiti ndm nejlépe vysvétli nasle-
dujici priklad.

Titan mé konfiguraci [Ar] 4s?3d? aion Ti** konfiguraci [Ar] 3d*. Umistéme izolovany ion Ti**
do pocatku kartézské soustavy souradnic os X, y, z. Pokud ion nebude ovlivnén vnéjSim elektro-
statickym polem, d-orbitaly budou degenerované (budou mit stejnou energii) a pravdépodobnost
vyskytu elektronu bude ve viech orbitalech stejna. KdyZ nechdme naion Ti®" pasobit podle os x, v, z
zéporné néboje, napi. elektronové pary lokalizované na atomech kysliku molekul vody, bude Sest
naboju pusobicich podle os vytvaret tzv. oktaedrické pole. Pii dostate¢ném pribliZeni zépornych
nabojt k iontu Ti®*" (napt. vzniku kationtu [Ti(H,0)e]*) zatne byt elektron z orbitalti d,2 a dyz_y2
(tj. z orbitalti lezicich na osach) coulombicky odpuzovan do orbitalti dyy, dy, ady,, tj. do orbitald, které
leZi mezi osami. Orbitaly d prestanou byt degenerované, tj. piestanou mit stejnou energii, a roz&épi se
do dvou energetickych hladin oznacovanych jako t,q aeg (viz obr. 25.7-1).

A

orbitaly d

Obr. 25.7-1 Zména energied orbitali s piechodem do oktaedrického pole.
Hladina t,4 je trojnasobné degenerovand, obsahuje tii orbitaly d: dyy, dy, a dy, @ ma nizsi energii.
Hladina eq je dvojnasobné degenerovana, obsahuje dva orbitaly d: d,2 a dy2_y2 @ ma vySSi energii.
Energeticky rozdil mezi obéma hladinami se oznaguje pismenem D nebo jako 10 Dg. Pomér energe-
tickych rozdilt, ktery odpovida snizeni energie hladiny t,y a zvySeni energie hladiny eq, je dan
pomeérem 2:3 podle poctu orbitali. Energie, ktera je nutna k prechodu z hladiny toy na hladinu ey,
jereativné nizka alezi pro vétdinu ionti ve viditelné oblasti spektra nebo v blizké ultrafialové nebo
blizké infra¢ervené oblasti. Po dodéani energie, tj. po absorpci piidusné energie dané energetickym
rozdilem obou hladin (pro [Ti(H,0)e]** ve vodném roztoku je to 20300 cm™, coZ odpovida vinové
délce 490 nm), prechézi elektron na vysSi hladinu a latka ¢i jgi roztok je barevnd, tj. ma doplitkovou
barvu k absorbovanému zéeni. Prechod zpét na pavodni hladinu je doprovéazen preménou energie
celé molekuly v energii vibraéni. Roztép obou hladin je umérny sile elektrostatického pole, které
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donorové atomy vytvéri. Cim bude uvedené pole a nasledné vazby silngjsi, tim bude i roz&tep
energetickych hladin vétsi.

lonty se ¢tyfmi aZz sedmi valencnimi elektrony v d-orbitalech mohou mit orbitaly obsazeny
dvéma odliSnymi zpasoby. Pokud je energeticky rozstép orbitalt maly (nizka hodnota D), zaplni se
postupné ob¢ hladiny (1j. tog aeg) podle Hundova pravidla elektrony se stejnym spinem (tj. prvnich pét
elektronu). Az pripadné dalSi elektrony obsazuji hladinu t,q a dojde ke sparovani elektroni. Takovyto
komplex se nazyva vysokospinovy. V pripadé, Ze je energeticky rozstép mezi tpy a eq hladinami
VEtSi nez energie nutna ke sparovani elektronu, dojde k prednostnimu obsazeni hladiny t,q az Sesti
elektrony, tj. dochézi ke sparovani elektronu jiz na nizsi hlading to4, ateprve sedmy elektron obsazuje
vySSi hladinu ey. Takovy komplex se pak nazyva nizkospinovy. Rozdily v obsazeni vysokospinového
a nizkospinového ¢tyrelektronového systému jsou znazornény na obr. 25.7-2.

Obr. 25.7-2 Stépeni d-orbitald v oktaedrickém poli ligandi a vznik vysokospinového (a) a nizkospinového (b)
komplexu. Obsazeni hladin t,4 a eq j€ znazor néno pro konfiguraci d 4,

Oktaedrické okoli vlivem raznych ligandu
nebo v dasledku vlivu centranich atomu byva defor-
movano, nejcastéji do tvaru protahlé tetragonalni
bipyramidy. Koordinacni sféra tetragonalni bipyramidy
ovliviuje ion prechodného kovu ze dvou protilehlych
sméri (0sa z) slabgji, to znamena, Ze zaporné ndboje
(tedy elektronové péry donorovych atoma liganda)
budou na orbitaly d,. pasobit z vétSi vzdalenosti
nez na orbitaly ds_,2, a tudiz orbitaly d. budou
méné destabilizovany. Posun energie jednotlivych
orbitali pii prechodu oktaedrické koordinacni sféry
na sféru tetragonal né-bipyramidalni je znazornéno
na obrazku 25.7-3.

Obr. 25.7-3 Zména energied-orbitala
p¥i prechodu oktaedrické koor dinaéni sféry

na sféru tetragonél né-bipyramidalni.
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Jak je z obr. 25.7-3 patrné, je uvedeny prechod spojen
s postupnou redistribuci energetickych hladin a tudiz
i sezménou barvy slouceniny. Prechod oktaedrické sféry
ve sféru tetragondng-bipyramidalni je charakteristicky
piredevdim pro slouc¢eniny méd’naté. Tento jev se nazyva
podle autori, ktefi jg objasnili jako Jahniv-Telleriv efekt.
Jeho vysvétleni |ze ukazat na piikladu ionti méd’natych
s konfiguraci [Ar] 3d°. Obsazeni obou hladin deviti elek-

trony pro oktaedrické okoli je nejednoznacné (obr. 25.7-4),  OPr-2>7-4 Obsazeni jednatlivych orbitalit
v oktaedrickém komplexu pro konfiguraci d”.

Na hladiné ey jsou tedy tti elektrony, které patii do degenerované dvojice orbitalt d. a dy2_ye.
Statisticky tedy na kazdy z obou orbitalti piipada 3/2 elektronu. Tvar obou orbitali je viak rozdilny:
orbital d, ma 2 laloky a dy2_y2 mé 4 laloky, atedy elektronova hustota v orbitalu d,2 je dvakrét vetsi
nez v orbitalu dyz_y2 @ s tim souvisgici odpuzovani elektront zgpornym nabojem donorovych atoma

v v

podle osy z jerovnéz vétsi. Toto odpuzovani podle osy z zpasobuje deformaci oktaedru na tetragonal ni
bipyramidu.

Vedle koordina¢niho ¢isla 6, které obvykle odpovida
oktaedrickému okoli nebo geometrii tetragonalni bipyramidy,

f2o je také b&zné koordinagni ¢islo 4 s tetraedrickym okolim.

Dal&i moznosti, jak uspoiddat ¢tyii donorové atomy je étverec,

ale toto usporadani jiZ neni tak bézné. Pri predstavé Stépeni

d-orbitalt v tetraedrickém poli miZeme vychazet z obdobné

o piedstavy jako pii Stépeni v poli oktaedrickém. Umistime-li
g

centralni atom do t&zi&té krychle, budou ¢tyfi zaporné nédboje
(elektronové pary) k nému piistupovat ve sméru jgich télesovych
uhlopticek (tj. mezi osami X, y, z) atudiz orbitaly dyy, dy, ady,
budou destabilizovany (tj. mit vySSi energii) a orbitaly na oséach,

tj. d2 adye_y2, budou stabilizovany (budu mit niZsi energii).

Obr. 25.7-5 Stépeni d-orbitali
v tetraedrickém poli ligandi.

KdyZ se vréime k Gvodnimu piikladu dvou komplexnich ¢astic [Co(H,0)s]** a [CoCl4]%,
muaZzeme na zékladé odlisnosti Stépeni orbitalt d aenergetického rozdilu, ktery je mezi nimi, zdivodnit
odlisnost barvy téchto komplext. Souvislostmi mezi Stépenim d orbitali a barevnosti létek se zabyva
elektronova spektroskopie.

V teorii krystalového pole je ligand mySlenkové nahrazen bodovym zapornym nabojem a vliv
ligandi na centralni atom je nahrazen vlivem elektrostatického pole. | kdyZ vySe uvedena teorie
krystalového pole, vzhledem ke své jednoduchosti, dosahla zna¢ného vyurziti, byla nasledné rozsirena
na teorii ligandového pole, ktera Iépe vystihuje vazbu kov — ligand. Teorie ligandového pole je tak
teorii krystalového pole, kterd v sobé zahrnuje fadu dalSich parametrti popisujicich neelektrostatické
interakce kov — ligand na zakladé molekulovych orbital .
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25.8 Teorie molekulovych orbitali v koor dina¢nich slouéeninach

Teorie molekulovych orbitali se da
pouZzit i pii popisu strukturnich a vazeb-
nych poméra v koordinacnich slouceninach.
Na obr. 25.8-1 je uveden obecny diagram
kombinace atomovych orbitalti pirechodného
kovu s donorovymi atomy v oktaedrickém poli
anaobr. 25.8-2 jsou uvedeny dva konkrétni
priklady, tj. diagramy molekulovych orbitali
komplext Co(i11) s konfiguraci d®. Prvni je
vysokospinovy komplex [CoFe]® a druhy
nizkospinovy [Co(NH3)s]**. Na uvedenych
obrazcich je vidét i prislusny rozstép
d-orbitalt. Hladina t,q odpovida nevazebnym
molekulovym orbitalim, zatimco hladina eq
odpovida orbitalim slabé protivazebnym.
Energeticky rozdil D (nebo 10 Dq) mezi hla-
dinami t,, a e4 odpovida vlivu donorovych
orbitalt a sile vazby.

[TUTLTI]

3d

[TUTIT

Obr. 25.8-2 Diagram molekulovych orbitali pro vysokospinovy komplexnf anion [CoFg] ™ (vVievo)

a nizkospinovy komplexni kation [Co(NH3)g]** (vpravo).
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25.9 Spektrochemicka rada

Urcité zékonitosti, které byly ve &épeni d-orbitalti riznymi ligandy pozorovany, vedly k sestaveni
tzv. spektrochemické fady. V uvedené spektrochemické fadé jsou ligandy sefazeny podle stoupgjici
hodnoty D, nebali podle sily jimi vytvareného ligandového pole. Nejdilezitéjsi ligandy jsou v tab. 25.9-1.

Tab. 25.9-1 Spektrochemicka Fada

I”<Br < ClI”<F <H,O» OH™ » anionty kyslikatych kyselin < CH;COO™ < NH; <en<CN™< CO

Na zacétku jsou halogenidy. Tvoti vazbu s velkym podilem iontovosti a tudiz nesmérovou, takze
pro interakci s centrdnim atomem se uplatiiuje jen mala ¢ast naboje. DalSi rozsdhlou skupinou
spektrochemické fady jsou ligandy, které obsahuji donorové atomy kysliku. Hodnoty D v jejich
komplexech jsou si pomérng blizké. DalSi skupinou jsou ligandy s dusikovymi donorovymi atomy.
Vedle amoniaku do této skupiny patii i razné organické aminy, jejichZz schopnost &tépit d-orbitaly
vétSinou souvisi s jgich bazicitou. Na piikladu ethylendiaminu H,N—CH,—CH,—NH, vidime, Ze je
postaveni tohoto ligandu ve spektrochemické radé dée ovlivnéno chelatovym efektem. Vznik péticlen-
ného chelatového kruhu vyraznym zpisobem stabilizuje koordinaci donorovych atomi, a tak ethylen-
diamin vytvari silngjsi ligandové pole nez samotny amoniak nebo napi. methylamin. Posledni skupinu
tvoii ligandy s uhlikovymi donorovymi atomy, pripadné s donorovymi atomy jako jsou sira nebo fosfor.
Tyto prvky vytvaii s kovy vazbu s pievaZzujicim kovalentnim charakterem. Postaveni ligandu
ve spektrochemické Fadé je do ur ¢ité miry odrazem kovalentniho charakteru vazby mezi kovem
a donorovym atomem.

25.10 Elektronova absorpéni spektra a magneticke vlastnosti

Absorpeni spektrum je zavislost absorpce
zéreni (zed abeni intenzity prodého zéreni) na jeho
vinové délce, viz obr. 25.10-1. Elektronova absorpeni
spektra vznikaji pii prechodu elektroni na vyssi
energetickou hladinu po absorpci fotonu, jehoz

. =20300cm™

energie odpovida rozdilu mezi energii zakladniho
a excitovaného stavu. Ve spektru mizeme pak

—> Absorbance

pozorovat absorpéni pés, jehoZz maximum odpovida

|
této energii. Vzhledem ke vztahu mezi energii avl- 25000 20000 15000

novou délkou zé&reni (DE =hn = he/l ; m =1/) m/em™

je snadné obe hodnoty vzgjemne prepocitat. Obr. 25.10-1 Absor pénf spektrum [Ti(H,0)e]*
v oblasti 400 aZ 670 nm (25000—15000 cm™).
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Mirou absorpce zareni je absorbance (A) vyjadiena vztahem A=e-c -1, kde c je molarni koncen-
trace, | jetloudt’ka prostiedi vyjadienav cm ae je molarni absorpeni koeficient, ktery je pro dany komplex
pii dané vinové délce konstantni. Podle velikosti absorbance miizeme absopéni pasy u koordinacnich
slou¢enin rozdélit do tif skupin, které odpovidagji tiem druhum pitenosu elektroni. Nejintenzivngjsi
jsou pésy odpovidgjici prenosu elektront z orbitali kovu do orbitalt ligandu nebo naopak. Jde tedy
0 prenos naboj e (charge transfer) mezi ligandem a kovem, a proto se tyto pasy také nazyvaji a oznatuji
se zkratkou C.T. Extinkéni koeficient ey l€Zi v rozmezi 3000—5000 dm®-mol™ -cm™ a velikosti
odpovida hodnoté, kterou mizeme ngjit u organickych barviv. Energie fotonu, kteraje pro tento piechod
potiebnd, je vétSinou vetsi nez odpovida viditelnému svétlu, a proto tyto piechody pievazné pozorujeme
v ultrafialové (UV) oblasti. Nékdy ovSem ¢ésti téchto absorpénich pasi do viditelné oblasti zasahuji.

Barevnost sloucenin prechodnych kovu je ve velké mife spojena s tzv. d—d piechody,
tj. pfechody mezi d-orbitaly, které jsou roz&tépeny vlivem pole ligandi. KdyZ budeme uvaZovat pole
oktaedrické a konfiguraci d* (viz ptiklad Ti®*"), najdeme ve spektru pouze jeden pés, ktery odpovida
prechodu ey ® ty,. Jeden pés najdeme i ve spektru iontt s konfiguraci d°® v oktaedrickém poli.
Hladina t,, je obsazena Sesti elektrony a hladina e je obsazena ttemi elektrony. Pfechod mezi obéma
hladinami t,, a e dava opét vznik pouze dvéma stavam tj. zakladnimu se Sesti elektrony v t,g a tiemi
elektrony v eq a excitovanému s péti elektrony v t,q a étyfmi v eg.

Jinak se v3ak chovaion kovu s konfiguraci d?. Zde maZeme nalézt stav zakladni (oba el ektrony
jsou na hlading t,g), excitovany (oba na hlading ey) ataké stav, kdy je jeden elektron na hlading t,g
ajeden elektron na hlading eq. Spektrum viceelektronovych systému je také ovlivnéno spiny elektron,
které jsou bud’ orientovany paraleiné nebo antiparalelné. Z téchto divodi jsou elektronova spektra
konfiguraci d?, d® d’ ad® (obdobng také d* ad®) v oktaedrické poli sloZitsj3i a skladaji se vétsinou
ze tii absorpcnich pési. Intenzita absorpénich pasi u d—d prechodut je niZsi a hodnoty ey.x Se nej-

&ast&ji pohybuji v rozmezi 50—150 dm® - mol ™ - cm™.

Jin& situace je pro vysokospinové komplexy s konfiguraci centrdniho atomu d* v oktaedrickém
poli, coZ je napt. Mn?*. Roz&&p orbitalt d je relativné maly a Hundovo pravidio maximéani multi-
plicity tak zastava zachovano. Hladina t,y bude obsahovat tti elektrony a hladina ey dva elektrony.
Prechod elektronu ze zakladniho do excitovaného stavu je energeticky nevyhodny (dojde ke sparovani
elektront a poruseni Hundova pravidla), takze mluvime o spinové zakdzaném prechodu. K takto
spinové zakézanému piechodu dochazi s malou cetnosti, pasi je mnoho, ale jsou malo intenzivni
(Emax » 2—10dm*-mol™ -cm™), atak ionty s touto konfiguraci jsou jen slabg zabarveny, napt. slou-
¢eniny manganaté jsou jen slabé rizoveé.

Na zékladé znalosti, které jsou zde jen nastinény, miZzeme z absorpenich elektronovych spekter
urciti tvar koordinaéniho sféry, piipadné zptasob koordinace v roztoku nebo v pevném stavu.

O poctu nesparovanych eektroni vypovidaji i magnetické vlastnosti latek. V kapitole 2.3.5.
prvniho dilu skript je diskutovan vztah mezi poctem nepérovych elektroni v atomech ¢i iontech
a magnetickou susceptibilitou |atek a jejich magnetickym momentem. Podle experimentélng zji&énych
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hodnot magnetického momentu miZzeme usuzovat na pocet nepérovych elektroni. Napi. pro komplex
Zeleza v oxidacnim ¢isle (111) (3d°) zjistime hodnotu magnetického momentu m= 1,7 B.M., coZ podle
tab. 2.11 (1. dil) odpovida jednomu neparovému elektronu. Z uvedeného Udaje vidime, Ze uvedeny
komplex musi byt nizkospinovy.

25.11 Termodynamickéa a kineticka stalost komplexu

K posouzeni stahility komplexnich ¢éstic v roztoku byly zavedeny tzv. konstanty stability, které
odpovidaji schopnosti komplexni ¢astice v roztoku disociovat. Mé&jme ve vodném roztoku ion kovu.
Ten bude hydratovéan, tj. budou na n¢j koordinovany molekuly vody. Po piidani ligandu dojde
k substituci molekuly vody ligandem. Postupnou substituci molekul vody molekulami ligandu mazeme
vyjadiit chemickymi rovnicemi akazdy d&j popsat rovnovaznou konstantu. (Naboje jsou pro piehlednost
vynechany.)

M(H>0)sL ]

%L/43/43/4%%%
[M(H20)¢] -[L]

[M(H,O)g] + L =— [M(H0)sL] + H,O K1

[M(H,0),.,
[M(H20)5L] + L = [M(H20)4L2] + Hzo K2 = 3/4 /43/4?/4 /434374
[M(H20)sL] -[L]

/[I\/ILG]
Y2Y2Ya Y220V
[M(HO)Ls] -[L]

[M(HzO)Ls] + L = MLa + Hzo Ka

Nebo obecné, kdyZz nebudeme uvadét molekuly vody (vystupuje jako rozpoustédio a je v piebytku),
tak miizeme rovnovaznou konstantu déje
o (ML)
MLp-y + L = ML, vyjadtit vztahem Kn = %%%%%%5%
[ML(n-g] - [L]
Konstanty K; az K¢ (nebo konstanta K, z obecného zapisu) se nazyvaji konsekutivni neboli postupné

konstanty stability. Celkova konstanta stability se oznatujeb, a je dana souc¢inem konsekutivnich
konstant:

[MLy] 5
M +nL =—= ML, b, = %%%%% =0 K
[M]-[L]" 0=t

Hodnoty konstant stability jsou znaéné veliké a proto se obvykle uvédi jgich dekadicky logaritmus.
Byly uréeny pro tisice riznych komplexnich ¢éstic a jsou tabelovany. Jsou uzZite¢né piredevsim
pro uréeni stélosti komplexu a studium selektivity ligandu vaci raiznym iontam kovia. Sjejich pomoci
Ize vypocitat koncentrace riznych ¢astic v roztoku a jgich distribuce. Ta je pak nejcastéji vyjadiena
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pomoci tzv. distribucnich diagrami. Tyto diagramy znézortiuji procentudni frakci jednotlivych ¢astic
v roztoku obvykle v zavislosti na koncentraci ligandu, je-li ligand elektroneutralni ¢astice, nebo
v zavislosti na pH, je-li ligand kyselina. Priklady takovychto distribu¢nich diagramu jsou uvedeny
naobr. 25.11-1 pro systém Cu®* — NH; a na obr. 25.11-2 pro systém Cu** — glycin.

2+

Cu

100

[Cu(NH3)a]>

80

[CuNHgs)™* [CUNHBI™
[Cu(NH3)2]*

60

% Cu?*

40

20

2 4 6
—log [NHj3]

Obr. 25.11-1 Distribuéni diagram systému Cu?* —NH3.
Naosey je zastoupeni dastice v % anaose x hodnota—log [NHs]. Celkovékoncentrace Cu®* je 0,01 M.

100 cu
u CuL,

80
CulL”

60

% Cu?*

40

20

0 1 N 1 N 1
2 4 6 8 10

—log [H]
Obr. 25.11-2 Distribuéni diagram systému Cu?* —glycin.

Naosey je zastoupeni ¢astice v % ana ose x hodnota—log [H*].
Celkové koncentrace Cu®* je 0,01 M a celkovéa koncentrace glycinu je 0,02 M.
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Distribu¢ni diagram Cu®* — NH; ukazuje, Ze ke vzniku komplexu dochézi aZ pii molérni koncentraci
amoniaku 107 a vé&tsi. Pri koncentraci amoniaku 0,01 M bude v roztoku pomgr &éstic [Cu(NH3)s]**
a[Cu(NH3)s]** piiblizng 1:1. Obdobng v systému Cu®* —glycin pii poméru kov:ligand = 1:2 je
pii pH = 4 dominantni ¢astici komplex 1:1 a komplex 1:2 se tvoii aZ v neutralni oblasti. Nad pH = 8
je potom jedinou ¢astici v roztoku.

Porovnani konstant stability komplexti pro dany piechodny kov uréuje, zda vibec bude
komplex existovat nebo za jakych koncentracnich podminek bude staly, nebo za jakych podminek
mohou probihat substituéni reakce s jinymi ligandy. Napi. aguakomplexy kova 1. prechodné fady
jsou stalgjSi nez chlorokomplexy, které maji konstanty b malé a jejich logaritmy jsou ¢asto zaporne.
Tomu odpovida postaveni obou ¢astic ve spektrochemické fadé. Jestlize urcity chlorokomplex ma
existovat ve vodném roztoku, musi se potl&it jeho disociace zvySenim koncentrace volného ligandu.
Proto chlorokomplexy budou stélé aZ v roztocich koncentrované kyseliny chlorovodikové nebo v kon-
centrovanych roztocich chlorida, ve kterych se molarita chloridovych ionti pohybuje az kolem 10 m.

Konstanty stability jsou konstanty rovnovézné a nevypovidaji tedy nic o kinetice substituce
v koordinasni sfére. Kromé konfiguraci d® a d® ionta prvni fady piechodnych kovi v oktaedrickych
komplexech jsou reakce v koordinasni sfére velice rychlé. Konfigurace centrénich atoma 3d° a 3d°
v oktaedrickém okoli davaji vzniknout komplexam, které se nazyvaji kineticky stabilni nebo také
Kineticky inertni a substituce liganda jsou velmi pomalé. Napiiklad komplex pentaaqua-chloro-
chromity [Cr(H,0)sCl]** méa hodnotou konstanty stability log K = —0,4. Ve vodném roztoku by tedy
mély byt ionty chloridové ihned substituovany molekulami vody. Kation [Cr(H,0)sCl]?* je vak
vzhledem ke kinetické stabilité konfigurace [Ar] 3d* v iontu Cr(i11) ve vodném roztoku relativné staly
atermodynamicky stags [Cr(H,0)s]** vznikajen velice pomalu.

25.12 Oxidaéné-redukéni stalost koor dinaénich slouéenin

V¢étSna kovi ma své typické oxidacni ¢ido, ve kterém je dany ion ngstdgsi. VIivem koordinac-
niho okoli a zvl&sté pak po prechodu z vysokospinového komplexu na nizkospinovy se toto oxidacni
¢islo maze vyrazné zmenit. Jako piiklad si uvedeme dobie zndmé komplexy kobaltu. Pro bézné soli
kobaltu je charakteristické oxidacni ¢islo +11 a ve struktuie soli i po rozpudténi ve vodnych roztocich
jsou dominantni ¢éstice [Co(H,0)s]**. Obdobné &éstice s oxidasnim &islem kobaltu +111 jsou ve vodném
roztoku nestélé. Tomu odpovida i hodnota redoxniho potencidlu. Po piidani amoniaku k roztoku soli
kobaltnaté dochézi vSak k oxidaci jiz vzdusnym kyslikem.

[Co"(H,0)]* + & %® [Co"(H,0)e]* E° = +1,84V
[Co"(NHy)e]* + € 3%® [Co"(NH3)e]*  E° = +0,10V
Po substituci molekul vody molekulami amoniaku prechézi vysokospinovy komplex [Co(H,0)s]*

na nizkospinovy komplex [Co(NH3)g]%*. Elektronovéa konfigurace kobaltu(1) je [Ar] 3d” ato pi nizko-
spinovém usporadani znamené Sest elektront na hlading t,, a jeden na hlading eq. Ztrata elektronu
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z hladiny e4 a vznik Co(l11) pak vede k stabilizaci systému, proto je odpovidajici hodnota redoxniho
potencialu E° podstatné niZsi.
Vysoké oxidacni ¢islajsou déle stabilizovana zapornym nédbojem ligandu, zvlasté kdyz se jedna
o silng eektronegativni prvek, jako je fluor v [CoFg]*>". Naopak nizka oxidaini ¢islajsou stabilizovana
elektroneutralnimi ¢asticemi jako jsou karbonyly v [Ni(CO),] (oxida¢ni ¢idlo Ni je 0) nebo bipyridin
u komplexa Fe*".
Tato stabilita je ziefma pii srovnani standardnich redoxnich potencida hexaaquaionti a
tris(bipyridin)kationtt Zeleza.
[Fe""(H,0)]* + & 3%® [Fe'(Hx0)e]* E° = +0,77V
[Fe"'(bipy)s]*" + & 3%® [Fe'(bipy)s]* E° = +0,97V

Na komplexech zeleza s miazeme ukézat dalsi dva priklady. lonty Zelezité tvoii s oxaldtem (aniontem
kyseliny Stavelové "OOC—-COQO™) vysokospinové velice stabilni komplexy.
[Fe"(0x)s]* + & %® [Fe'(ox)s]™ E° = +0,02V

Je to déno tim, Ze ke kompenzaci z&porného ndboje anionti je zapotiebi vysSiho kladného naboje.
Nadruhé strang, standardni redoxni potencid dvojice anionti hexakyanoZel ezitanu a hexakyanoZel eznatanu
[FE"(CN)e]* + & 3%® [Fe'(CN)g]™ E° = +0,36V

ukazuje, Zze doSlo k podstatnému snizeni E° proti hexaaquakationtu a tedy ke stabilizaci vysSiho
oxidaéniho stavu vlivem kompenzace naboje aniontu nabojem centralniho atomu, ale uvedené
snizeni neni tak veliké jako v piipadé oxalédtovych komplexi. Zde se uplatiuje stabilizujici vliv
konfigurace d® u iontu Fe** oproti konfiguraci d® u Fe**, protoZe se v piipadech kyanokomplexi jedna
0 nizkospinové komplexy.

25.13 Dalsi faktory ovliviwujici stabilitu komplexa

Zatim byl diskutovan vliv polohy ligandu ve spektrochemické fadé na stabilitu komplexu.
Urcité zakonitosti se dgji nalézt i na vlivech centrdnich iontt. Je logické, Ze vzristajici oxidacni ¢islo
centraniho iontu bude stabilizovat komplex v dusledku zvySeni elektrostatické interakce. To je patrné
i na konstantach stability komplexa Zzeleza

[FE"(CN)s]*  logb =24
[Fe"'(CN)¢]*  logb =31

Ve 4. periodeé také stoupa stabilita komplexu se stejnymi ligandy obvykle v fadé:
Mn2+ < Fe2+ < C02+< Ni2+ < Cu2+ > Zn2+ (~ Ni2+)

Tato fada se nazyva I rvingova-Williamsova. V zristgjici stabilitaod Mn?* k Cu®* souvisi se zmendujicim
se iontovym polomérem. Stejny naboj na mensim iontu (vétsi ndbojova hustota) opét vyvolava silngjsi
elektrostatickeé interakce.
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DalSim obecnym rysem vlivu prechodnych kovu je stoupgjici stabilita (smérem dola ve skuping)
komplext se stejnymi ligandy tvoricimi kovalentni vazbu. Pro dané oxida¢ni ¢ido plati 3d << 4d < 5d,
tzn. Ze stalost komplext by méla napi. stoupat v fadé Ni(11) << Pd(11) < Pt(11). Uvedeny vliv je také
v souhlase s Pearsonovym rozdélenim kovi jako Lewisovych kyselin natzv. mékké atvrdé kysdliny.
K tvrdym kyselindm patii ionty jako jsou Mn?*, Fe**, Co*, Zn* a mekkym kyselindm patii
napt. Pt(11), Pd(i1), Rh(111). Jak je na prvni pohled patrné, ve skuping tvrdych kyselin jsou ionty
prevézné z 1. piechodné fady a u nich se iontové ¢ili elektrostatické interakce podili na vazbé
vyznamnym zpasobem. Do skupiny mékkych kyselin patii predevsim ionty prechodnych kova
4. ab. periody, u kterych je podil kovalentni vazby dominantni. Vzrast kovalentniho podilu vazby
mizeme demonstrovat na chlorokomplexech Ni®*, Pd(i1) a Pt(11). V piipadé niklu jsou jeho chloro-
komplexy stale jen v koncentrovanych roztocich kyseliny chlorovodikové nebo nékterych vysoce
rozpustnych chloridu, jako je LiCl. Na druhé strané K,[PdCl,] aK,[PtCl,] jsou ngb&zngjsi douceniny
palladiaaplatiny, stdé v pevném stavu i v roztoku v kyselé oblasti pH.

Vliv ligandi na stabilitu komplexti ve vodnych roztocich je dan predevSim pozici ve spektro-
chemické radé. Ke zvySeni stability prispivaji také cheldtové kruhy. Cheldtovy efekt byl jiz zminén
v kapitole 25.9 a znazornén na obr. 25.9-1. Skute¢nost, Ze chelatujici ligandy, napt. ethylendiamin
HoN—CH,—CH,—NH,, vytvéri stabilngjsi komplexy nez molekuly s jednim donorovym atomem,
spociva v substituci koordinovanych molekul menSim pocétem vicevaznych ligandia nebo dokonce jen
jednim. Tento pochod je doprovéazen zvySenim entropie a tento vliv se nazyva entropicky. Ngveétsi chela-
tovy efekt maji ligandy, které sionty kovi tvoii péticlenny kruh (¢tyti atomy ligandu a jeden atom kovu)
a pripadné pro velké ionty kruh Sesti¢lenny. Donorové atomy spojené ¢tyfmi atomy uhliku jiz
vétdinou nevykazuji chelatotvorné vlastnosti, spise tvori mastky a spojuji jednotlivé atomy za vzniku
raznych vicejadernych komplexti. Cheldty nemusi tvorit pouze ligandy se stejnymi donorovymi atomy.
Anion glycinu H,N—CH,—COQO™ se koordi-
nuje jak prostiednictvim dusikového atomu
aminoveé skupiny, tak i kysikovym atomem K\

7\

skupiny karboxylové. O stabilité komplexa NH — HN NH  HN
rozhoduje pocet chelaovych kruha, a tak [ ] ( )
byla pripravena a v praxi nasla Siroke NH  HN NH  HN

uplatnéni fada aminopolykarboxylovych K) N4
kyselin, z nich nejzndmé¢jsi je Hgedta,

afedatzv. makrocyklickych ligandii, jako 25.13-1 Struktura 1,4,8,11-tetr aazacyklotetradekanu (cyklamu)
jsou napt. cyklen a cyklam. Cyklen sestava a 1,4,7,10-tetr aazacyklododekanu (cyklenu).

ze ¢tyf atomi dusiku spojenych &tyrmi

ethylenovymi mustky do cyklu a u cyklamu jsou to dva mistky ethylenové a dva propylenové.
Struktury jsou znazornény naobr. 25.13-1.

Stabilita komplexu s makrocyklickymi ligandy je vétsi nez u komplext se dvéma molekulami
ethylendiaminu, proto mluvime o tzv. makrocyklickém efektu.
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U slouc¢enin, ve kterych je koordinovan kabonyl nebo nasobnéa vazba uhlik —uhlik, byl pozo-
rovan zvlastni efekt nazyvany zpetna donace (jehoz vysvétleni je uvedeno v nasledujici kapitole).
Oblast koordina¢ni chemie zabyvajici se koordinaci organickych molekul prostiednictvim atomu uhliku
je velice rozsahla a dala vzniknout samostatnému oboru organometalicka chemie. Uvod do této oblasti
chemie je uveden v kapitole 40 a zahrnuje také slou¢eniny se s vazbou kov—uhlik.

25.14 Karbonyly

Nejjednodussi slou¢eniny pirechodnych kovi obsahujici uhlik jako donorovy atom jsou
karbonyly, tj. slou¢eniny se strukturnim motivem M—C° O. Nékteré karbonyly vznikaji pomérné
snadno, napi. vedenim plynného CO pies kovovy nikl pri teploté 50—100 °C vznika tetrakarbonyl
niklu [Ni(CO),]. Stechiometrii karbonyla vysvétiuje tzv. osmnactielektronové pravidlo. Toto pravidio
popisuje skutecnost, Ze stabilni karbonyly obsahuji vSechny orbitaly d, s, p (pro piechodné kovy
4. periody 3d, 4s a 4p) zaplnéné elektronovymi pary, tzn. valenéni sféra je zaplnéna osmnacti
elektrony a dosahuje konfigurace vzacného plynu. Napt. vznik pravé [Ni(CO)4] v piipadé Ni° je
vysvétlovan konfiguraci, kterd je [Ar] 3d®4s?, a skutetnosti, Ze k zaplnéni vakantnich orbital
a docileni konfigurace kryptonu jsou zaporebi 4 elektronové pary, které poskytuji 4 atomy uhliku.
Molekula je tetraedrickd, coZ vysvétlujeme konfiguraci sp®. Obdobné miZeme odvodit pro Zelezo
(8 valencnich eektront) pentakarbonyl zeleza [Fe(CO)s] s molekulou tvaru trigonalni pyramidy nebo
pro chrom (6 valen¢nich elektroni) hexakarbonyl chromu [Cr(CO)e] s oktaedrickym okolim chromu.
Podle osmnéactielektronového pravidia mohou jednoduché karbonyly vznikat pouze u kovi se sudym
poctem elektroni. Proto prvky, jako je napi. kobalt (konfigurace [Ar] 4s?3d”), mohou tvorit karbonyly
tak, Ze jeden elektron piijmou a oxidacni ¢iso se zmeéni na—I, napi. v soli tetrakarbonylkobaltidu(1-)
draselném K[ Co(CO),].

Da s moZnosti je vznik dozitgjSich karbonyli, ve kterych o 8 0
vznikne vazba kov —kov, ¢asto doprovazend mistky C\l ,C O
molekul CO dale spojujicimi oba atomy. Prikladem maze - Co— Co/

v i ERNSTA
byt [Co,(CO)g], viz obr. 25.14-1. o] c e C

o]

Zpasob koordinace karbonylu na centrdni atom je ° 0
znazornén naobr. 25.14-2. Obr. 25.14-1 Struktura[Co,(CO)g].

Obr. 25.14-2 Koordinace kar bonylu na centralni atom.
Vznik s-vazby (vievo) a zpétna donace do protivazebného p* orbitalu CO (vpravo).
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Z obrazku 25.14-2 je patrné, Ze volny elektronovy par na atomu uhliku zasahuje do volného
orbitalu na kovu (zde je uveden d,._,2) a tvori vazbu s. Elektrony v d-orbitalech kovu leZicich
na vazebnych osach jsou v dusledku krystalového (ligandového) pole odpuzovéany do orbitalt mimo
tyto osy, v tomto piipadé do orbitalu d,. Tento orbital je v blizkosti protivazebného orbitalu p”
molekuly CO, ktery je vakantni, atak ¢ast elektronové hustoty z kovu se presouvado p* molekuly CO
(viz Sipky v pravém obrézku). Tento presun ¢asti elektronové hustoty zpét na ligand se nazyva zpétna
donace a zvy3uje iad a soucasné energii vazby M—C. Soucasné v molekule CO snizuje iad vazby
aenergii vazby C—0O a prodluzuje vzda enost mezi atomy C aO.

25.15 Koordinace nasobné vazby

Zavadénim ethenu H,C=CH, do roztoku tetrachloroplatnatanu draselného K,[PtCl,]
ziskdme (h %-ethen)trichloroplatnatan draselny, ktery se po svém objeviteli nazyva Zeisseho siil.
Molekulova struktura je znadzornéna na obr. 25.15-1.

Z obrézku 25.15-1 je patrné, Ze vazba Pt — ethen zasahuje stied vazby uhlik —uhlik a ethen
se tedy koordinuje na platinu prostrednictvim p elektroni nasobné vazby. Zpusob koordinace je
znézornén naobr. 25.15-2.

H. H
N

K D:\ _— a7 GD Pt - -2
Pt
H/C|>H/ \Cl lC

Iunu-"'"

Obr. 25.15-1 Struktura Zeisseho soli.

H

Obr. 25.15-2 Koordinace nasobné vazby.

Obdobne jako pri vazbé karbonylii je elektronova hustota z kovu odéerpavéna p” orbitaly ethenu.
Ucast p vazebného i p* protivazebného orbitalu ethenu na vazbé s platinou vede ke sniZeni édu vazby
z hodnoty 2 na hodnotu blizkou 1. S tim je samozigmé spojeno prodlouZeni vazby a sniZeni jegi
energie. Uvedené sniZzeni energie vazby vazbou na kov se vyuZiva pri fadé organickych reakci,
pricemz kov nebo komplex kovu puisobi jako katalyzator. Na kovy se mohou vézat i I&tky obsahujici
celé konjugované systémy nasobnych vazeb. Snad negjbéznéjSim prikladem jsou metalloceny a predevdim
bis(h >-cyklopentadienyl) Zelezo oznatovany jako ferrocen. Vedenim cyklopentadienu pres Zelezo
dochazi k nésledujici reakci:
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Fe + 2 - = Fe + Hy

Kov, v tomto pripadé Zelezo, je v oxidagnim stupni +11 a je sevien mezi dva cyklopentadienylové
anionty s ndbojem —1. Vzhledem ke tvaru molekuly se také tyto komplexy nazyvaji , sendvicové
komplexy*.

25.16 P¥iprava koordinaénich slou¢enin

Nejbéznejsi reakce, které vedou k piipravé koordinatnich sloucenin, jsou reakce substituéni.
| v pripadech, kdy pridavame ligand k vodnému roztoku néjaké soli prechodného kovu, nahrazujeme
koordinované molekuly vody.

[Ni(H,0)e]** + 6NH; 3%® [Ni(NH3)e]** + 6 H,0
[PtCl,)* + en %® [PtClen] + 2Cl~
Moznosti substitucnich reakci 1ze odhadnout na zakladé postaveni ligandt ve spektrochemické fadeg,
nebo v piipadé, Ze se nebude jednat o kineticky pomalé dgje, i uréit na zakladé hodnot konstant
stability.
PFima syntéza komplexi nemd jiz takové vyuziti. Jako priklad 1ze uvést reakci pevného
bezvodého chloridu nikelnatého s plynnym amoniakem

N|C|2 + 6NH3 3/4® [Nl(NHg)G]CIZ

Obsahuje-li komplexni slou¢enina koordinovanou molekulu, kterou lze zahtivanim uvolnit
(napt. H,0), Ize fadu komplexnich slou¢enin piipravit tepelnym rozkladem. Typické priklady jsou
uvedeny v nésledujicich rovnicich

[Co(NH3)sH20] (NOs)s %®  [Co(NH3)sNOs] (NO3), + H,0O
[Pt(NH3)4]Cl, %® [Pt(NH3),Cl,] + 2NH;

Redoxni reakce se uplatiuji predevSim pii piipravé komplexua u iontt, na kterych probihaji
substituéni reakce pomalu, jako jsou Co** nebo Cr**. Proto se nejdiive pripravi komplexy kobaltnaté,
které se oxiduji na kobaltité po piidani oxidacniho ¢inidla, napr. peroxidu vodiku, nebo nékdy
jiz vzdusnym kyslikem. Slou¢eniny chromnaté je nutné pripravit pod inertni atmosférou (N,, Ar),
na vzduchu se okamZité oxiduji na slouceniny chromité.

Rada komplexti s makrocyklickymi ligandy se piipravuje tzv. templatovou syntézou, pii které
dochézi k propojeni ligandu jiZz vazanych na centrani atom. Napt. nikelnaty komplex nejznamgjsiho
makrocyklického ligandu, Curtisova cyklu, |ze ptipravit podle nésledujicich reakci:
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25.17 Reakce koordinaénich slouéenin

Reakce koordinagnich slou¢enin se dgji rozdglit do nékolika skupin. Jsou to reakce mimo
koordinacni sféru, reakce souvisgi se zménou koordinacni sféry a reakce koordinovanych ligandi
beze zmény okoli centrdniho atomu. Reakce mimo koordinacni sféru se fidi stejnymi z&konitostmi
jako b&zné iontove reakce v roztocich (1. dil skript kap. 5.4), tj. naptiklad vznikem mélo rozpustné
douceniny

Nag[Co(NOy)d + 3KCl %® Ks[Co(NOy¢ ~ + 3 NaCl

Reakce v koordinacni sféfe jsou vétSinou spojeny se zaménou ligandi a jsou to tedy reakce
substitu¢ni. Substitué¢ni reakce se rozdéluji podle pristupujici ¢astice na reakce elektrofilni nebo
nukleofilni, které se oznacuji Sg a Sy. Elektrofilni substituce negjsou v koordinaéni chemii bé&zné
vzhledem k tomu, Ze musi piistupovat kladné nabité ¢astice, a jsou vétSinou spojovany se substituci
centrdniho atomu v koordinaénim polyedru. Nukleofilni substituce jsou ngjb&zngjsi reakce v koordinagni
chemii a jsou to reakce spojené se substituci liganda v koordinacni sféfe kovu. Podle mechanizmu
se daji rozdélit do dvou skupin: nareakce disociativni a asociativni.

Mechanizmus disociativni se d& vyjadtit nasledujicimi rovnicemi:

[MLn] 3/4® [MLn_l] + L
[MLhg] +Y 3%® [ML,_1Y]
Z obou rovnice je patrné, Ze ngidiive dochazi k od&tépeni jednoho z ligandi a vznika reaktivni inter-
mediat s koordinatnim ¢idem o jednotku niZsim, ktery nasledné reaguje s novym ligandem za vzniku
kone¢ného komplexu.

M echanizmus asociativni se da vyjadrit nésledujicim zptisobem:

[ML] +Y %® [MLpyY]
[ML,Y] %® [ML,,Y] +L

V tomto pripadé vznika [ML,Y], ve kterém ma centrdni atom koordinacni ¢islo o jednotku
vySSi, tato konfigurace je vSak nestabilni a ¢astice se ihned rozpada za vzniku komplexu [MLn_1Y].
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Uplatnéni obou mechanizmu je rizné, ¢asto se uvadi, Ze pro ionty kova 1. prechodné tady priblizné
k Zelezu se uplatiiuje vice mechanizmus asociativni, a u kovi od Zeleza k zinku a kova dalSich period
vice mechanizmus disociativni. Uvedené mechanizmy jsou znamé z organické chemie kde se oznaéuji
jako Sy1 aSye.

Cela rada organickych slouéenin vazanych na piechodné kovy vykazuje zmeénénou reaktivitu.
Napi. 2,4-diketony podliéha elektrofilni substituci za vzniku smési derivéatt. Nasledujici reakce popi-
suje elektrofilni bromaci acetylacetonu, pri které dochézi k substituci atomi vodiku jak na mustkovém
atomu uhliku, tak i v methylovych skupinach.

CH3 CH3 CH3

\C/CHZ\C/ \C/CHBr\C/CH3 CHs\ CHa_ /CHzBr
" ” + B " " + ﬁ: C”: + dalSi produkty
o o]

V tris(acetylacetonéto)chromitém komplexu vSak dochézi k elektrofilni substituci snadnéji a pouze
u atomu vodiku na mistkovém uhliku, tak jak vyplyva z nasledujici rovnice:

Vysvétleni této rozdilné reaktivity vyplyva ze skutec¢nosti, Zze po koordinaci acetylacetonatu vznika
Sesti¢lenny cyklus, ve kterém jsou vazby konjugovany, atak substituéni elektrofilni reakce probihaji
mnohem snaze nez v samotné molekule. Je to podobné jako u samotnych organickych slou¢enin, kdy

v ws

na aromatickém jadie je substituce také snadnéjsi nez na alifatickych ¢astech molekul.
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26. Skandium, yttrium, lanthan

Skandium, yttrium a lanthan jsou kovy, které se ve svych slou¢eninach nachézeji pouze
v oxidagnim &isle +111. Elektronovéa konfigurace jgjich valeneni sféry je (n—1)d*ns?. Vzhledem
k uvedenému oxidacnimu ¢islu mizeme pozorovat zna¢nou podobnost uvedenych prvki ke hliniku,
galiu aindiu. Podobnost ke I11. hlavni skuping se Ize vidét také na vzrastu bazicity oxidi od skandia
k lanthanu, coz dokumentuje také pokles hodnot elektronegativit X, které jsou uvedeny spolu s nejdu-
leZitgjSimi fyzikdlnimi veli¢inami v tab. 26-1.

Tab. 26-1 Atomové afyzikalni vlastnosti skandia, yttria alanthanu

Prvek X | (1) /kJ-mol™ r3*/pm t.t./°C t.v./°C
Sc 13 632 75 1539 2748
Y 1,2 637 90 1530 3264
La 11 542 103 920 3420

Hodnoty elektronegativit a hodnoty ionizacnich energii ukazuji, Ze sejedna o silng eektropozitivni prvky,
které maji velkou afinitu ke kysliku a tvoii douceniny s iontovou vazbou. Jgjich oxidy a hydroxidy
maji silné bazicky charakter. lontové poloméry stoupaji ve skupiné v souladu s atomovym gislem.

Zastoupeni uvedenych prvkil v pifrods je relativn vysoké (vySSi nez 107° %) a je obdobné
napr. zastoupeni kobaltu. Skandium se nachézi piedevdim v thortveititu Sc,Si,0; a yttrium v xe-
notimu Y PO,. Yttrium se také nachézi spolu s lanthanem a dal&imi lanthanoidy v monazitu M"'PO,.
Skandium se vyrébi jen v malém mnozstvi vzhledem k jeho malému priamyslovému vyuziti.
Yttrium se vyuZiva jako zéklad luminofora k vyvolani ¢ervené barvy na obrazovkéch televizoru.
Oxid lanthanity se pouZiva jako piisada do specidlnich optickych skel. Vyroba yttria a lanthanu je
vzhledem k jgjich uvedenému jen omezenému pouZiti velmi mala a je soucésti zpracovani monazitu.

NegbéznéjSimi slouceninami skandia, yttria a lanthanu jsou oxidy typu M,Os, ze kterych lze
pripravit ve vodé nerozpustné hydroxidy M (OH);. Hydroxid skandity se v akalickych hydroxidech
rozpousti za vzniku hydroxokomplexii, jako je napi. [Sc(OH)g]*". Hydroxid yttrity a lanthanity se
v roztocich akalickych hydroxidi nerozpousti a hydroxid lanthanity svymi vlastnostmi piipominé
hydroxid vépenaty. V kyselinach se oxidy rozpou&ti za vzniku soli, které krystalizuji jako hydréty,
napi. Lay(SO4)3-9H,0. Vedle jednoduchych sirant a dusi¢nanu jsou dalezité podvojné soli typu
M3'(S0,)s-3Na,SO, - 12H,0 a u lanthanu jesté La(NOg);-2NH,NO;-4H,0. Uvedené latky se
vyuzivai pri déleni lanthanoida frakéni krystalizaci.

Vzhledem ke zminénému elektropozitivnimu charakteru vystupuji tyto prvky v koordinac-
nich slouéeninach jako tvrdé Lewisovy kyseliny a upirednostiiuji tedy kyslikové donorové atomy.
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Koordina¢ni ¢ido stoupa od skandia k lanthanu. Jako piiklady komplexnich sloucenin |ze uvést anion
tris(oxal ato) skanditanovy [ Sc(C,0.)s] %, ve kterém je koordinacni &islo 6, nebo [ Y (acac)s(H,0),] - H,0
a[La(acac)s(H20),], ve kterych oba centrdni atomy dosahuiji koordina¢niho ¢ida 8. V fadé komplexa
dosahuje lanthan koordinatnich ¢isal 9 nebo 10. Prikladem miZe byt komplex K[ La(H,0)s(edta)] - 3H0.

27. Lanthanoidy

Jako lanthanoidy se oznaguje skupina vnitiné piechodnych prvki s atomovym ¢islem 58 az 71
a spolenou elektronovou konfiguraci 6s? a postupné obsazovanou sférou 4f. Pro jgich velkou vza-
jemnou podobnost se také oznacuji spolecnym symbolem Ln. | presto, Ze lanthan nemaf elektrony,
vykazuje znacnou podobnost k f prvkim a proto je do této skupiny zaclenén. Elektronoveé konfigurace
jsou spolu siontovymi polomery a dosahovanymi oxidagnimi ¢isly uvedeny v tab. 27-1.

Tab. 27-1 Atomové afyzikalni vlastnosti lanthanoidi

elektronové Fv3+ oxidacni ¢ida
prvek , 2+ 3+ 4+
konfigurace prvkii pm M M M

La 5d* 6s° 103 La*

Ce 4f* 5d* 65s? 102 ce* ce™ (9
Pr 4f3 65s? 99 Pra Pro, (%)
Nd 4f* 65s? 08 Nd**  CsNdF; (f2)
Pm 4f° 65s” 97 Pm**

Sm 4£° 65s” 96 Sm? (£°) sm**

Eu af’ 65s” 95 Eu* () Eu®*

Gd af’ 5d* 6s” 94 Gd**

Tb 4f° 65s? 93 Tb* ™ ()
Dy 4£10 65s? a1 Dy**  CsDyF; (%)
Ho 4ft 6s° 20 Ho®"

Er 4f*? 65s” 89 Er®*

Tm 4§ 6s° 88 Tml, (f2) Tm*

Yb 41 6s? 87 Yb* (f1) Yb*

Lu 41 5d* 6s” 86 Lu®

Uvedend skupina prvka mé také nazev vzacné zeminy, ktery je nazvem spiSe historickym. | kdyz se
lanthanoidy 1i&i poctem f elektront, jsou si chemicky zna¢né podobné. Malé rozdily v jeich

150



chemickych vlastnostech vyplyvaji z poklesu poloméri ionta Ln®" v fadé od lanthanu k luteciu.
Uvedeny pokles poloméri je zpisoben lanthanoidovou kontrakci, kterd je probrana v kapitole 24.
Hodnoty prvni a druhé ionizaini energie [1(1) » 600kJ-mol™, 1(2) » 1200 kJ-mol™] jsou
pro vSechny lanthanoidy prakticky stejné a jsou srovnatelné s hodnotami nalezenymi pro vapnik.
Proto lanthanoidy tvori pievazné iontové vazby a charakter jgjich oxidu je silng bazicky. Ve douceninach
davaji lanthanoidy prednost oxidatnimu ¢idu +I11. Oxida¢ni ¢ida +I11 a +1V tvori lanthanoidy
vétSinou v piipadech, pii kterych ionty nabyvaji elektronové konfigurace £°, £, nebo ', a tato
oxidaéni ¢islajsou malo stala

S vyjimkou nestabilniho promethia, které ve stopovych mnozstvich doprovazi uran, je zastou-
peni ostatnich lanthanoidi v prirodé relativné vysoké a je srovnatelné napi. se zastoupenim olova.
Lanthanoidy se nachézeji v celé radé minerdld, ale pro primyslové zpracovani ma vyznam pouze
monazit M"'PO, a bastnezit M'"'CO,F. Zpracovéni rud spociva predev&im v pievedeni fosforesnant
nebo uhli¢itant na rozpustné sirany a jejich nasledné déleni. K tomuto déleni se vyuZiva rozdilné
rozpustnosti podvojnych siranii Ln,(SO,)s-3Na,SO,-xH,0. Uvedend metoda frakéni krystalizace
je zdlouhava a byla nahrazena extrakénimi separacnimi postupy a metodami chromatografickymi.
Pri extrakci je ion lanthanoidu pievadén z roztoku v kyseling dusi¢né do organické faze, kterou tvori
petrolg s rozpusténym tributylfosfatem. Rozpustnost v organické fazi klesa se stoupajicim atomovym
¢idem. Tato metoda je kontinudlni a vyuZiva se pro hrubé déleni vétsiho mnozstvi smési. Pro déleni
menSich mnozstvi s cilem ziskat velmi ¢isté produkty se pouziva chromatografie na ménicich iontu.
Lanthanoidy se na iontomeénici sorbuji v poradi, které odpovida atomovym ¢islaim prvkd. Lutecium
jako nggmensi Ln** ma nejvétsi povrchovy néboj, kterym pisobi nejvice na molekuly vody a je tudiz
negjvice hydratovan a na iontomeénici se sorbuje jako posledni. Afinita k iontoménici klesa s rostouci
velikosti hydratovaného kationtu a tento polomér je ngvétsSi pro nggmensi ion. Takto adsorbované
kationty se z iontoméni¢e vytésiuji roztokem kyseliny citronové nebo H,edta, které s lanthanoidy
tvori silné komplexy. Ze slou¢enin se lanthanoidy ziskavaji elektrolyzou smési LnCl; — NaCl nebo
reakci bezvodych halogenidi, nejlépe fluoridt, s vapnikem pii teploté vysSi, neZ je teplota tani kovu.
Teploty tani lanthanoidi stoupaji od ceru k luteciu v rozmezi 800—1600 °C. PouZziti lanthanoidi je
rozmanité od ocel&rstvi, kde piidavek 1 % Ln zlep3uje pevnost a tvarovatelnost vyrobki, nebo k vyrobé
raznych katalyzétora. Oxidy nékterych lanthanoidi slouZi jako fosforeskujici latky na televiznich
obrazovkach (Th, Eu, Yb). Komplexy gadolinia maji pouziti v mediciné jako kontrastni |atky
v tomografii magnetické rezonance.

Lanthanoidy v oxida¢nim stavu +I11 tvori oxidy, hydroxidy a soli. Oxidy se pfipravuji Zzihanim
kovii nebo tepelnym rozkladem uhli¢itana, Stavelant ¢i dusicnand. Hydroxidy Ln(OH); se srézgji
z roztoki soli Ln**. Hydroxidy vétSiny lanthanoidi se v nadbytku alkalického hydroxidu nerozpousti.
Jgjich bazicita viak klesa se zmen&ujicim se polomérem iontu, atak se hydroxidy Yb(OH)3; a Lu(OH)3
rozpoudtéji zahorka v koncentrovaném hydroxidu sodném za vzniku hydroxokomplexii typu Nag[Ln(OH)g] .

Sali lanthanoidii svym charakterem piipomingji soli hore¢naté a vpenaté, pripadné i ostatni
soli kovu akalickych zemin. Jsou to vétSinou hydréty. Halogenidy s vyjimkou fluoridi jsou dobie
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rozpustné ve vodg, stejné tak jako sirany a dusi¢nany. Uhli¢itany a fosforecnany jsou ve vodé
nerozpustné. U hydratovanych soli je b&Zna izomorfie a vysoké koordinasni islo Ln**. Napt. v fadé
siranti Ln,(SO.)3-9H,0 je kation Ln®*" obklopen deviti molekulami vody usporédanych ve strukture
strnéctisténu, jehoz zakladem je trigondni prizma (struktura obdobnéa jako u [RuHg]*™ na obr. 32.2-2).
Vedle jednoduchych soli tvofi lanthanoidy celou fadu soli podvojnych, jako jsou napt.
3M(NQs),-2LN(NOs3)3-24H,0, kde M = Mg, Zn, Ni nebo Mn. Vzhledem k polomeéru, ktery je vétsi
nez polomer Al** (50 pm) nebo Cr®* (64 pm), netvoii lanthanoidy se sirany kamence. Tvoii vSak
podvojné sirany typu (NH4)LNn(SOy), - 4H,0.

Kationty Ln®" tvori komplexy, které jsou na rozdil od komplexi d-prvka pomérné slabé.
Za stabilni 1ze povazovat pouze komplexy se silnymi chelataénimi ¢inidly, jako jsou Hsedta, Hacac
amakrocyklické ligandy. V tomto ohledu piipomingji lanthanoidy opét prvky I1. hlavni skupiny, jako
jsou vépnik nebo stroncium. Elektrony f jsou dobie stinény a krystalové pole je ovliviiuje jen velmi méo.
Proto u orbitala f nedochazi k jegich rozstépu jako v pripadé d prvka. Prechody v ramci f orbitald
jsou spinove zakézané a proto slouceniny lanthanoidi jsou jen dlabé zabarveny. Energief orbitalu je také
mélo ovliviiovana tepelnymi vibracemi a absorbeni pasy jsou, narozdil od ionti d prvkia, pomérne Uzkeé.
Skute¢nost, Ze f orbitaly jsou jen velmi malo ovlivnény ligandy vysvétluje iontovy charakter vazby
kov — ligand a zna&nou neochotu |anthanoid tvorit organometalické slouceniny. Kationty Ln®* se tedy
chovaji jako tvrdé kyseliny a vétsinu jegjich komplexi tvoii ligandy obsahujici kyslik, dusik a fluor
jako donorové atomy. Typické jsou komplexy s H,edta [Ln(edta)] ™, piicemz koordinatni ¢ido v pevném
stavu je vétsinou vétsi nez 6 vzhledem ke koordinovanym molekuldm vody. Konstanty stability stou-
paji v fadé La" (logb =15,5) k Lu'" (logb =19,8).

Redukci trihalogenidi Sm, Eu, Tm a 'Y b vodikem se ziskaji piidusné dihalogenidy.
2SmCl; + H, %® 2SmCl, + 2HCI

Svou strukturou piipomingji halogenidy barnaté. Uvedené dihalogenidy jsou nestdlé a vykazuji silné
redukéni (inky. Slougeniny Sm?* a Yb?* snadno redukuji vodu a proto jsou i jejich vodné roztoky
nestalé. Slougeniny Eu** (elektronova konfigurace f ) jsou stélgjsi a vodu neredukuiji. Relativng stélé
jsou nerozpustné sirany, uhlicitany a fluoridy.

s vz

Oxida¢ni ¢ido 1V bylo pozorovano jen u nékterych fluorokomplext, které maji jen okrgovy
vyznam. Jedinym lanthanoidem, u kterého je chemie oxidaéniho ¢ida IV z divodu stabilni elektro-
nové konfigurace dil€ezitd, je cer. Soli ceri¢ité se pouzivaji jako oxidovadla v analytické chemii.
Pripravuji ze soli ceritych pasobenim silnych oxidacnich cinidel, jako jsou peroxodisiran nebo
bismuti¢nan. Stalost soli ceri¢itych v roztoku je silné zavisa na pH a na koncentraci. Pii zvy3ujicim se
pH dochézi k hydrolyze a k vysrézeni Zlutého rosolovitého CeO, -xH,0. NejduleZitéjsi soli cericitou
je hexanitrétoceri¢itan amonny (NH,),[ Ce(NOs)e] .
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28. Aktinoidy

Aktinoidy jsou prvky s atomovym ¢éislem 89 az 103, u kterych dochézi k postupnému
zaplnhovéni hladiny 5f, stginé jako u lanthanoidti dochazi k zaplnovéni hladiny 4f. Podobn¢ jako
lanthan jei aktinium zahrnuto do skupiny f prvki, i kdyZ neobsahuje f elektrony. V3echny aktinoidy
jsou kovy, které maji riznou hustotu a také znacné rozdilné teploty tani a varu. U téZSich aktinoida
nejsou makroskopické vliastnosti stanoveny. Doposud znamé izotopy aktinoidi jsou radioaktivni a je-
jich polo¢as rozpadu je kratsi neZ t 1, < 8-10" let, tak Ze jenom izotopy thoria, uranu a snad plutonia
mohly pietrvat na Zemi od jejiho vzniku. VétSina ostatnich aktinoidi byla piipravena uméle.
Elektronové konfigurace jsou spolu s iontovymi polomeéry a dosahovanymi oxidacnimi ¢isly uvedeny

v tabulce 28-1.

Tab. 28-1 Elektronové konfigurace, iontové poloméry a oxidaéni ¢isla aktinoidi

ek elektronova r(M3) r(M*) oxidacni ¢ida
P konfigurace pm pm  (Ngstagsi oxidacni ¢ido je vytideno tueng.)
Ac 6dt 78 111 [

Th 6dt  7s? 99 Y,

Pa 5f%2 e6d* 7s? 96 v \Y;

U] 5%  6d'  7s® 103 93 1 v \Y; VI

Np 5f* 6d' 7s? 101 92 1 Y, \Y} VI VIl
Pu 5f° 7s? 100 90 1 AY; \Y; VI VIl
Am 5’ 7s? 99 89 [ v \Y; VI

Cm 5f’" 6d' 7s° 98 [ IV

Bk 5f° 7s? 1 v

Cf 510 7s? [

Es 5fll 7s?

Fm  5f% 7s?

Md  5f%3 7s?

No  5f% 752

Lr 5%  6d' 78

Z hlediska chemického chovani netvoii aktinoidy zdaleka tak homogenni skupinu jako
lanthanoidy a o vlastnostech aktinoidi od curia po lawrencium je znamo pomérné mao. Je to dano
malym vytézkem jadernych reakci, kterymi byly prvky piipraveny, jejich kratkou dobou Zivota
(pracuje se smési prvka vzhledem k rychlému rozpadu vzniklych jader) a v neposledni fadé¢
stechnickymi potizemi, které jsou spojeny s praci s radioaktivnim materidlem. Mnohé prvky vykazuji
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komplikovanou aotropii (Pu ma Sest kovovych modifikaci), v pevném stavu se samovolné zahiivaji
teplem vlastniho jaderného rozpadu a v praSkovém stavu jsou pyroforické. Ze znamych Gdaji je
mozné aktinoidy charakterizovat jako elektropozitivni reaktivni kovy, piicemz tento charakter se stava
vyraznéjsi se stoupajicim atomovym ¢islem. Na vzduchu rychle ztraceji lesk a pokryvaji se vrstvou
oxidu, coz je typické predevSim pro thorium. Za zvy3ené teploty reaguji s vétSinou nekovi,
nerozpou&ti se v roztocich akalickych hydroxidu a v kyseliné dusi¢né, ktera pasivuje jejich povrch.
Nejlépe se rozpousdti v kyseling chlorovodikové. | kdyZ podrobné znalost chemie aktinoidi je omezena
pouze na uran a ¢astecné thorium, je mozné jgich chemické vlastnosti shrnout do nasledujicich bodu:

— aktinoidy netvoii tak homogenni skupinu jako lanthanoidy,
— stdost oxidacniho ¢isla+111 vzrista se stoupajicim atomovym ¢islem,
— chloridy MCl3, oxidy MO, a ¢etné soli jsou izomorfni s obdobnymi slouceninami lanthanoidt,

— iontové poloméry se zmen3uji se stoupajicim atomovym ¢islem (analogie s lanthanoidovou
kontrakci),

— magnetické momenty kationtd maji obdobné hodnoty jako lanthanoidy a také absorpeni spektra
kationtd maji obdobnou povahu (fada velmi Gzkych pasi).

Pricinou vySe zminéné odliSnosti jednotlivych prvka jsou rozdily mezi energii a prostorovou
rozlehlosti 4f resp. 5f orbitali ve srovnani sostatnimi valen¢nimi orbitaly 6s a 5d u lanthanoidu
a na druhé strané¢ 7s a 6d u aktinoidi. Prostorova rozlehlost orbitala 5f umoziuje jeich Geinngjsi
zapojeni do tvorby kovalentnich vazeb, coZz ma za nasledek bohatsi koordinagni a organometalickou
chemii. V koordinagnich slou¢eninach se pak projevuje ¢astecna stabilizace ligandovym polem, coZ se
projevuje i vEétSi barevnosti sloucenin aktinoidu. Velikost atomu resp. jeich ionta a zmingny difuzni
charakter 5f orbitali vede k vysokym koordinacnim ¢isam (8—12). Pro Ac, Th, Pa a U odpovida
ngstalgsi oxidacni ¢iso maximani hodnoté. Teprve u Np a Pu se tento trend lame a pro Am je jiz
nejstal g Sim oxidacnim ¢islem +111. Prvky za americiem tvori pomérné stejnorodou skupinu, v mnoha
ohledech homologickou prislusnym lanthanoidam.

Je nutno zdaraznit, Ze vzhledem k nesmirnému védeckému, technologickému (a vojenskému)
vyznamu je chemie zegména Th, U a Pu velmi dikladné prozkoumana, t¢émito prvky se budeme
v nasledujicim textu zabyvat ponékud podrobngji. U zbyvajicich aktinoidi se omezime na stru¢nou
chemickou charakteristiku doplnénou o vyuZziti prvka.

Thorium je nejrozsitensjsi aktinoid (vice nez 107° % v zemské kaie). Zakladni surovinou
pro vyrobu thoria je monazitovy pisek, v némz je ptimiSen jako ThO,, a zpracovani uvedené suroviny
vede také, vedle izolace sloucenin lanthanoidu, k izolaci oxidu thori¢itého. Z oxidu se kovové thorium
redukuje vapnikem pri teploté okolo 1000 °C. Asi polovina produkce vyroby thoria se stdle pouziva
na vyrobu Zzarovych puncodek plynovych lamp (tzv. Auerovy puncodky, sitina Th + Ce). Izotop **Th
by se mohl v budoucnosti také pouzivat jako jaderné palivo, vzhledem k jeho dostupnosti.
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Jak ukazuje tabulka 28-1, u thoria bylo pozorovano jediné stabilné oxidatni ¢islo +1V,
ato vroztoku i v pevném stavu. Dulezitymi slouc¢eninami thoria jsou oxid thoricity a halogenidy.
Oxid thori¢ity ma vlastnosti Zaruvzdorného materidlu. Struktura oxidu odpovida struktuie fluoritu
s koordina¢nim ¢islem thoria 8. Koordinacni ¢islo 8 se uplatiiuje i u halogenidi. Zndmé jsou soli
oxokyselin (b&zny je Th(NOs),4-5H,0 s koordinatnim ¢islem thoria 11 a bidentéatné vazanymi dusic-
nanovymi anionty) a komplexni anionty (napt. oxalatokomplexy ¢i b -diketonéty).

Uran seizoluje ze smolince (v podstaté U;Og), de v tuné horniny je ho vétSinou méné nez 2 kg.
Typicky technologicky postup je zal oZzen nalouZeni rudy kysdlinou sirovou za piidavku oxidacnich cinidel.
B&hem tohoto procesu vznikaji sulfatokomplexy uranylu(vi), tj. ¢astice UO3*. Tyto sulfatokomplexy
se koncentruji na aniontovych menicich iontu, ze kterych jsou nésledné eluovany kyselinou dusi¢nou.
Vznikly dusiénan uranylu [UO,(NOs)2(H,0),] je ¢idtén extrakei tributylfosfatem. Cisty dusi¢nan se
Zihénim pii 300 °C pievadi na oxid uranicity, rozpousti se v kyselin¢ fluorovodikoveé a vznikly fluorid
se redukuje horéikem na uran, tak jak je naznag¢eno v nasledujicim schematu.

[UOL(NO5),(H,0);] (300°C) =—> UO, (+HF) =—> UF, (+Mg) = U + MgF

Uran obsahuje 0,7 % U a 99,3 % izotopu 2*U. Izotop **U se snadngji &&pi neZ izotop *2U a obo-
haceny uran, ktery obsahuje vice izotopu U neZ odpovida piirodnimu zastoupeni se pouZivé jako
jaderné palivo ve vétsing jadernych elektraren. Od izotopu U se oddéluje napt. difuzi plynného UFs
(teplota sublimace 57 °C, t.t. 64 °C).

Chemickeé vlastnosti uranu jsou mnohem rozmanitéjSi nez thoria, protoZze uran miZze tvorit
stabilni slouceniny v oxidatnich stavech +I1l az +VI. Tato stdost oxidacnich stavi je typicka
pro halogenidy. U nich se projevuje je&té dalSi rys, a to je pokles koordinacniho ¢isla se vzrastem
oxidatniho ¢ida, coz je v souladu se sniZujicim se polomérem iontu. Napi. v pevném stavu ma uran
v UCI; koordinagni ¢islo 9, v UCl, 8 a pro oxidacni ¢ida'V a VI v molekularnich chloridech U,Cl 4o
a UCls ma koordinacni ¢islo 6. Nejdulezitejsi oxid je UOs, ktery serozpoudti v kyselinach za vzniku
uranylového kationtu UO3*. Prisludné slouceniny, jako jsou

dusi¢nany, sirany atp., maji komplexni charakter a jsou O/ N’O

Zlute zabarveny v disledku prenosu naboje v iontu uranylu. H,0 \O\ \o

Céstice UO3" ma lineérni tvar a analogické oxo-kationty o U‘/\ oH,

tvori také dal$i aktinoidy, jako jsou Np, Pu a Am. \N '!, o

Dulezitou slou¢eninou uranu, ktera ma vyznam pri separaci 04 0

uranu od dalSich kovi, je nitratokomplex [ UO,(NOz)2(H20)2]

znazorn&ny naobr. 28-1. Obr. 28-1 Struktura [UO2(NOg),(H20),].

Uvedeny zpusob koordinace ligandi v jedné roving, ktera je kolma na osu uranylu, je bézny i pro dalsi
komplexy. Piikladem miZe byt ¢astice [UO,Cl 4]

Plutonium se v piirodé nachézi jen ve stopéch. Vekery prvek se proto ziskava prepracovanim
vyhorelého jaderného paliva, které v zasadé spociva v rozpusténi palivovych pruti v HNOs, extrakci
vétainy U, Pu adaSich aktinoidi a ndsedné separaci na zakladé odlisného redoxniho chovani, popripadé
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pomoci iontomenica. PouZiti ma Pu zejména ve vojenstvi (*°Pu), vyznamné je téz *®Pu (a-zéfi¢)
jako zdroj tepla v termoclancich kardiostimulétortt a kosmickych sond. Chemie plutonia je znacné
komplikovana. Silna radioaktivita (pracuje se témai vyhradné s °Pu, ty, = 24100 let) avyrazny
sklon k disproporcionaci zpasobuiji, Ze piivodné ¢isty roztok napt. soli Pu'Y v krétké dobé obsahuje
plutonium ve vSech jeho b&Znych oxidacnich stavech (+111 az +V 1), o produktech radiolyzy nemluvé.
NejdulezitéjSimi slouceninami plutonia jsou PuO,, PuFs a aniontové fluorokomplexy, a dae soli
plutonylu PuO3" a nekteré komplexy Pu'V.

29. Titan, zirkonium, hafnium

Titan, zirkonium a hafnium jsou stiibrolesklé kovy s relativné vysokymi teplotami tani.
Elektronovéa konfigurace valenéni sféry je ns?(n—1)d? a s touto konfiguraci souvisi zietelna snaha
dosahnout ve svych dougeninédch maximélniho oxidacniho ¢isla+1V. Ostatni oxidacni stavy uvedenych
prvka maji jen okrgjovy vyznam ajejich slouc¢eniny v oxidaénim ¢isle +111 se vyznacuji silnymi reduk-
¢nimi Uginky. Oxidacni ¢idajsou spolu s atomovymi a fyzikdnimi vlastnostmi uvedeny v tab. 29-1.

Tab. 29-1 Atomové afyzikalni vlastnosti titanu, zirkonu a hafnia

Prvek X 1(1)/kJ-mol™ r*/pm t.t./°C t.v./°C oxida¢ni ¢iso
Ti 15 658 60,5 1670 3290 +11 +111 +V1
Zr 14 670 72 1860 4200 +11 +111 +V1
Hf 1,3 530 71 2300 4450 +111 +VI

Z tabulky 29-1 je patrné, Ze hodnoty elektronegativit a ioniza¢nich energii ve skupiné klesgji a to
odpovida vzristu elektropozitivniho charakteru prvki. Pri porovnani uvedenych hodnot s hodnotami
v tab. 26-1 pro skandium, yttrium a lanthan je patrny jegich rast v periodé a pokles e ektropozitivniho
charakteru. Tento trend je analogicky jako v hlavnich skupinéch. lontové poloméry pro oxidacni ¢ido +1V,
které jsou také uvedeny v tab. 29-1, ukazuji na jgich blizké hodnoty pro zirkonium a hafnium v da-
sledku lanthanoidové kontrakce. Tato podobnost iontovych poloméri odpovida také velké chemické
podobnosti zirkonia a hafnia. Teploty tani a teploty varu prvkia odpovidaji obecnym zékonitostem,
které jsou ukazany na obr. 24-2.

Titan, zirkonium i hafnium se sluéuji s fadou elektronegativnich prvka. Charakteristicka je
reakce s uhlikem pii vysoké teploté za tvorby velice stabilnich a chemicky nereaktivnich karbida M C.
Reaktivita uvedenych prvki je znatné zavisda na velikosti ¢astic. Pokud jsou kovy v podobé malych
¢adtic, jako jsou piliny nebo jemné hobliny, jsou velice reaktivni. Snadno reaguji s kyslikem za tvorby

156



oxidi typu MO,. Za uvedenych podminek je zirkonium samozdpané. Titan hoti i v dusiku za tvorby TiN.
Reverzibilné reaguji s vodikem za tvorby intersticialnich hydrida. Kompaktni kovy jsou na druhé
stran¢ nereaktivni, coZ je zpusobeno vrstvickou oxidu na povrchu kovu. Kovy se nerozpoustéji
v roztocich akalickych hydroxidi ani za horka. Za studena nereaguji ani s minerdnimi kyselinami.
AZ za horka se rozpoudti titan, ktery je z uvedenych kovi nejreaktivngjsi, v kyseling chlorovodikové
podle rovnice:

2Ti + 6HCl 3%® 2TiCl; + 3H, (t > 100°C)

Zirkonium a hafnium reaguji s minerdnimi kyselinami velmi neochotné i za horka. Na rozdil od titanu
vznikaji pii reakcich oxo-kationty zirkonyl ZrO** nebo hafnyl Hf O?*. Rozpousténi kovi v kyselinach

usnadiuje pritomnost ionta F, které vytvari s ionty uvedenych kovu prislusné fluorokomplexy.
Nejlépe se rozpoustéji ve smesi HNO; a HF.

Titan patii k prvkim s vysokym zastoupenim v piirodé (0,65 %), je vSak znaéné rozptylen.
Pro jeho vyrobu a dalSi vyuZziti se pouzivaji dva minerdly, ilmenit FeTiOs arutil TiO,. Titan je lehky
kov (57 % hustoty oceli), s vysokou teplotou tani, s velkou odolnosti vuci povétrnostnim vlivam
a s dobrymi mechanickymi vlastnostmi. Tyto viastnosti se daji dale zlepsit ve dlitinach s malym
obsahem hliniku nebo cinu. Jeho hlavni pouZiti je v leteckém pramyslu a pii vyrobé vesmirnych lodi.
Vyroba kovu v3ak nemiZe byt zaloZena na redukci uhlikem, vzhledem k tvorbé karbidu titanu.
Proto se pouZiva tzv. Krollova metoda, pii které je rutil nebo ilmenit zahiivan s uhlikem v proudu
chloru pri teploté 900 °C.

TiO, + 2Cl, + C 3%® TiCly + CO,

Zatéto teploty je TiCl, plynny. Po ochlazeni TiCl, zkondenzuje a Cisti se destilaci. Kovovy titan se
ziskava z chloridu redukci hot¢ikem nebo sodikem v argonové atmosfére pri teploté okolo 1000 °C.

TiCl, + 2Mg %® Ti + 2MgCl,
Ze slou¢enin titanu ma ngjvétsi vyznam oxid titanicity, ktery se pouzivajako titanova béloba.
Zirkonium jev prirodé pomérné znatné zastoupeno (0,016 %), vice nez vétSina piechodnych
kovi, jako jsou napi. nikl nebo méd’. Mezi jeho hlavni mineraly patii zirkon ZrSiO, a badde eyit ZrO..
Zpracovani rud a vyroba kovu jsou zaloZzeny na stejném principu jako u titanu. PouZiti zirkonia vSak
neni tak rozsahlé. Pouziva se piedevsim jako prisada do slitinovych oceli a slouzi k potahovani tyci
z oxidu urani¢itého pouzivanych ve vodou chlazenych jadernych reaktorech. Pro tento u¢el musi byt

od zirkonia odstranény i stopy hafnia, vzhledem k tomu, Ze hafnium ma vysoky aktivni praiez
pro zé&chyt neutronti, coz pii jadernych reakcich vadi.

Hafnium ma v piirodé jen velmi malé zastoupeni. Nenachdzi se v piirodé samostatng,
doprovazi v mineralech zirkonium, coz odpovida zna¢né chemické podobnosti obou prvka. Uvedena
podobnost obou prvki vyplyva z lanthanoidové kontrakce uvedené v kapitole 24. Vyroba hafnia je
vétSinou soucésti vyroby zirkonia. Jeho pouZziti je omezené, spolu se zirkoniem jako prisady zlepduji
supravodivé vlastnosti niobu pii nizkych teplotach.
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Typickym oxidatnim ¢islem uvedenych prvka je oxidagni ¢islo +1V. V tomto vysokém
oxidatnim stupni nemohou tvorit prislusné kationty. Proto v silné kyselém prostiedi vytvéaii oxokationty,
jako jsou titanyl TiO*, zirkonyl ZrO?* nebo hafnyl Hf O*. Prikladem maZe byt rozpousténi oxidu tita-
ni¢itého v kyseling sirove.

TiO, + H,S0, %® (Ti0)SO, + H,0

Nejdulezitejsi slouceniny v jgich typickém oxidacnim c¢isle +1V jsou haogenidy a oxidy.
Fluoridy jsou bilé krystalické latky a u ostatnich je mozné pozorovat prechod v zavislosti na kovu
od kapalin (TiCl,) k pevnym latkam (ZrCl,), které viak maji nizsi teplotu tani nez latky typicky
iontové. To odpovida vzristu kovaentniho charakteru vazby pii piechodu od fluoridu k ostatnim
halogenidim. Kovalentnimu charakteru vazby odpovida i jgich snadna hydrolyza. Chlorid titanicity
se hydrolyzuje za vzniku oxidu titani¢itého, chlorid zirkonic¢ity a hafni¢ity za vzniku chloridu
zirkonylu nebo hafnylu.

TiCl, + 2H,O 3%® TiO, + 4HCI

ZrCly + 9H,0 %® ZrOCl,-8H,0 + 2HCI

V pripadé hydrolyzy ZrCl, krystalizuje z roztoku ZrOCI,-8H,0, ktery ma tetragondni strukturu
obsahujici tetramerni ionty [Zr4(OH)g(H,0)16]**.

Vyroba chloridu titani¢itého je soucasti vyroby titanu. Fluorid se piipravuje z chloridu reakci
s fluorovodikem.
TiCl, + 4HF 3%® TiF, + 4HC

Halogenidy zirkonicité a hafnic¢ité se pripravuji obdobnymi zptasoby. V3echny halogenidy titanu,
zirkonia a hafnia se chovaji jako Lewisovy kyseliny. Snadno reaguji s halogenidy za tvorby

komplexnich sloucenin.
ZrF, + 2KF 3%® Ky[ZrRy

Zvl&stnosti hexafluorozirkonicitant je jegich struktura, které je polymerni a sklddé se z jednotek ZrFg
vzniklych sdilenim aniontt F~. Pomérné snadno vznikaji i dalSi komplexy, jako je napi. malo rozpustny
hexachlorotitani¢itan amonny.

T|C|4 + 2NH4CI 3/4® (NH4)2[T|CI6]
Oxid titani¢ity TiO, a oxid zirkonigity ZrO, jsou bilé pigmenty. Prvni se vyrabi z ilmenitu
pievedenim na siran a néslednou hydrolyzou.
FeTiO; + (H,SO,) — FeSO, + TiOSO, —— (krystaizace FeSO, - 7 H,0 po zahusténi)
TiOSO, (silné kysely roztok + H,O) =— TiO,
Oxid titanicity je znam ve tiech krystalickych formach, tetragondni rutil a anatas a ortho-
rombicky brookit. Jako bily pigment se pouziva rutil nebo anatas. Oxid zirkonicity ma teplotu

téni okolo 2700 °C a slouzi k vyrob¢ bilych smaltt a také se pouZziva jako Zaruvzdorny materiél.
Jeho vyroba vychézi ze zirkonu, ktery se tavi s hydroxidem sodnym, piidanim vody k tavening za varu
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a nasledném oddéleni oxidu zirkonic&itého od roztoku kiemicitanu sodného. Titan také tvoii fadu
podvojnych oxidi, které jsou uvedeny v kap. 4.5.

Oxidy a halogenidy jsou také znamé u titanu a zirkonia v oxida¢nim ¢ide +11. Uvedené latky
jsou na vzduchu nestélé, chlorid titanaty TiCl, je na vzduchu samozépalny. Ma redukéni Géinky
a s vodou reaguje za uvolnéni vodiku. U titanu je také vyznamné oxidacni &islo +111 aion Ti%*.
Vodné roztoky obsahujici ion [Ti(H,0)s]** jsou fial ové zabarveny a pouZivaji sejako redukeni ginidla
Redukuji Fe** na Fe**, chloresnany a chloristany na chloridy a aromatické nitroderivéty na aminy.
Navzduchu se snadno oxiduji, a proto musi byt uchovavany v inertni atmosféie. V pevném stavu
existuji kamence, napi. RbTi(SO,),-12H,0. Slouceniny Zr(i11) a Hf(111) nemaji iontovy charakter
anetvoii, pokud jsou rozpustné, hydratované ionty jako Ti>".

Vedle jiz zminénych komplexi s halogenidy vytvéri zeména titan fadu dalSich komplexnich
slouc¢enin. Vyznamné jsou jeho slouc¢eniny, ve kterych dochézi ke koordinaci nasobné vazby.
Vznik a chovani téchto slouc¢enin daly zaklady k vyuziti chloridu titani¢itého jako katalyzatoru
pii polymerizaci ethenu (viz kap. 41).

30. Vanad, niob, tantal

Vanad, niob a tantal jsou typické piechodné kovy s relativné vysokymi teplotami tani.
Elektronova konfigurace valen¢ni sféry je ns?(n—-1)d* a tato konfigurace souvisi s maximanim

oxidatnim ¢idem +V, které je také ng stdl gjSim oxida¢nim ¢islem tantalu a niobu. Oxidacni ¢isla jsou
spolu s atomovymi afyzikalnimi vlastnostmi uvedeny v tab. 30.1.

Tab. 30-1 Atomové afyzikalni vlastnosti vanadu, niobu atantalu

Prvek X 1(1)/kI-mol™ r>*/pm t.t./°C t.v./°C oxidacni ¢islo
V 16 651 54 1920 3350 +11 +11l +IV +V
Nb 1,6 654 64 2470 4580 +IV +V
Ta 15 675 64 2980 5530 +IV +V

Hodnoty elektronegativit a prvnich ionizacnich energii ve skuping, které jsou uvedeny v tab. 30-1,
jsou charakteristické pro prechodné kovy. | kdyZ na hodnotéch elektronegativity neni patrny obvykly
rast ve skuping, pfi porovnani s tdagji v tab. 28-1 a 29-1 odpovidaji obecnym zakonitostem v periodg.
lontové poloméry niobu a tantalu jsou stejné a tomu odpovida znacna chemicka podobnost obou prvk.
Hodnoty teplot tani a teplot varu také stoupaji ve skuping i v periodé podle o¢ekdvaného trendu.
Vanad se vyznatuje znatnou rozmanitosti oxidacnich ¢isel. Vedle oxidacnich ¢isdl uvedenych v tab. 30-1
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mohou uvedené prvky v komplexnich sou¢eninéch s elektroneutrdnimi ligandy, jako jsou karbonyl
nebo bipyridin, nabyvat také oxidacnich ¢isel od —I do +1. Stabilita vySSich oxidatnich ¢isel ve skuping
stoupa a u niobu atantalu je ngvySSi oxidacni ¢islo také oxidacni ¢ido ngstagsi.

Uvedené kovy reaguji s vétSinou nekovi aZ za zvySené teploty a tvori fadu produktt prevazné
nestechiometrické nebo intersticialni povahy. Povrch kovi je pokryt kompaktni vrstvou oxida a diky
této vrstvé se uvedené kovy vyznacuji vysokou odolnosti viaéi korozi. Tato odolnost vici korozi je
zvl&3t typicka pro tantal. Uvedené kovy jsou rezistentni vici roztavenym akalickym hydroxidam
azachladu va¢i minerdnim kyselinam. Vanad a niob se rozpoudtéji v kyselinéch az za horka. Tantal je
rozpustny pouze v kyseling fluorovodikové av oleu zatepla. Dobre se rozpousti ve smési HF/HNOs.

Zastoupeni vanadu v prirodé je obdobné jako zastoupeni dalSich prechodnych kovi, jako je
napr. zinek. Vyskytuje se ve vice nez Sedesati mineralech, ale jen nékteré se vyuZzivaji. Jsou to predevsim
karnotit K(UO,)V O, avanadinit PbsCl(VO,)s, které se zpracovavgji. Karnotit je také zdrojem uranu.
Vyroba vychézi predevsim z vanadinitu, ktery se nejdrive prazi s chloridem sodnym nebo uhlicitanem
sodnym. P¥i tomto pochodu vznika vanadiénan sodny, ktery je narozdil od chloridu olovnatého dobie
rozpustny ve studené vodé. Po oddéleni vylouc¢eného chloridu olovnatého se na roztok vanadiénanu
sodného piisobi chloridem amonnym, pii¢emz se z roztoku vylouéi mélo rozpustny vanadi¢nan amonny,
ktery seizoluje apti teploté okolo 450 °C se pievadi na oxid vanadiény.

Pbs(VO,)Cl + NaCl == NaVO; (+ NH,Cl) = NH,NO; = V,0s

Kov se z oxidu ziskéava po redukci vapnikem.
V05 + 5Ca %® 5Ca0 + 2V

Nejvétsi pouziti vanadu je pro vyrobu oceli, ve kterych véze uhlik za vzniku V 4,Cs. Z ekonomickych
davodu se vSak do oceli pridava ve formé dlitiny , ferovanad”, ktera se vyrabi aluminotermicky
Za pritomnosti Zeleza.

Vanad tvoii nékolik karbonylt od krajné nestélého K 5[V (CO)s] (oxidacni ¢islo vanadu je—I11)
k pomérné stélému aniontu [V (CO)e] ™ (oxidatni ¢islo vanadu je —1). Uvedeny typ karbonylu tvori také
niob atantal. Oxidagni ¢ido +1, které bylo pozorovano napi. v [V (bipy)s]*, je stabilizovano, podobng
jako karbonyly, odéerpavanim elektronové hustoty z kovu do protivazebnych p-orbitala ligandu.
Oxidaeni ¢islo +11 jiz dava vzniknout sloucenindm iontu [V (H,0)s]**, ktery je piitomen v pevném
stavu v podvojnych siranech. Slouc¢eniny vanadnaté maji modrofialovou barvu a vyznacuji se silnymi
redukeénimi G¢inky. Stalgsi jsou soli vanadité, jako jsou siran, kamence nebo halogenidy. Bezvody
bromid nebo jodid jsou cervenofialové krystalické latky a lze je pripravit piimou syntézou z prvka.
Z vodnych roztoka se halogenidy vyluéuji, podobné jako sirany nebo kamence, ve formé hydrétu,
obsahujici kation [V (H,0)e]*" a vyznaduiji se zelenou barvou. Také fada komplexnich aniontd, jako
jsou [V (CN)g]* nebo [V (ox)3]* obsahuji V(i11). Halogenidy vanadicité jsou nestélé a rozkladaji se.

2VCl, ¥%® 2VCl; + Cl,
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Prechod na oxidacni ¢ido +1V je spojen se vzrastem kovalentnosti vazeb vanad — halogen.
Chlorid vanadicity je ¢ervenohnédéa kapalina, kterd se pii styku s vodou ihned hydrolyzuje za vzniku
chloridu vanadylu.

VCl, + H,O %® VOCI, + 4HC c<3 . P
Vanadyl VO* je mimoiédné stdly oxo-kation, o Cf/%_QV;\; '_\:/O_C\CH
ktery tvori intenzivné modie zabarvené soli, jako je \c— o/’%—- ~ :‘o//=c /
napi. siran, nebo komplexni douceniny, jgichz piikla- / \
dem je komplex bis(acetylacetonato)-oxovanadicity chs et
neboli acetylacetondt vanadylu. Obr. 30-1 Struktura[VO(acac),].

Pro vanad v oxidaénim ¢isle +V je charakteristicky oxid vanadi¢ny V,0s, vanadi¢nany
a tvorba izopolyanionti. Ta vychézi z jednoduchych anionta VO3 (tzv. orthovanadicnan)
a VOs; (tzv. metavanadicnan), které jiz v neutralni oblasti pH kondenzuji za vzniku polyvanadi ¢nang.
Rozpousténim oxidu vanadi¢ného v roztocich alkalickych hydroxidu pfi pH > 12 vznikaji tetraoxo-
vanadi¢nany, které krystalizuji jako jsou hydraty (napt. NagVO,-12H,0). Po piidani amonné
soli k roztoku alkalického vanadi¢nanu vysraZzime mélo rozpustny trioxovanadi¢nan amonny NH,V Os.
Varem v 10% roztoku kyseliny octové ve vodé
piechézi NH,VO; na zlaté zabarveny NH,V;Os.
Struktura uvedeného aniontu se sklada ze tii
tetraedri  spojenych vrcholy. Jako piiklad
polytetraoxovanadi¢nanu lze uvést oranzovy,
krystalicky dekavanadi¢nan NagV1O.s - 18 H,0.
Struktura tetraoxovanadi¢nanu se sklada z razné
propojenych oktaedri VOg, tak jak je pro anion
V1005 znézornéno naobr. 30-2.

Obr. 30-2 Strukturaaniontu V3005
tvoreného deseti oktaedry VOg (dvajsou zakryty).

Uvedené polyvanadi¢nany jsou jedny z mnoha existujicich polyvanadi¢nani, které byly pozorovéany.
Pri pH asi 2 se z roztoku vyluéuje V,0s, ktery se pii dalSim sniZzeni pH rozpoudti na Zluty az oranZzovy
roztok, ktery obsahuje oxokationty VO5.

Niob a tantal se v pfirodé vyskytuji v podobé minerdlia kolumbitu a tantalitu. Jedna se
0 niobi¢nan atantali¢cnan s proménlivym zastoupenim zeleza a manganu. Jgjich zastoupeni v piirodé
odpovida zastoupeni ostatnich prvki 5. a 6. periody (10~*—107° %). Oba kovy se pouZivaji piedevdim
pro vyrobu specidnich oceli. Slitinaniobu a cinu o sloZzeni NbsSn je dobrym supravodivym materidem.

Pro niob a tantal je charakteristické oxida¢ni ¢islo +V. Pentahalogenidy vznikaji piimou
syntézou prvki. V plynném stavu jsou monomerni, ale v pevném stavu jsou sestaveny z jednotek M, X 4.
Zahtivanim pentahalogenidt v atmosfére kysliku Ize ziskat halogenidy-oxidy, jako jsou NbCl3(O),
NbBr3(O) nebo TaBr;(O). Pentahalogenidy je moZzné redukovat vodikem nebo termalné rozkladat
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naslouceniny s kovem v oxidatnim ¢ide +I1, +111 nebo +1V.
Uvedend nizka oxida¢ni ¢isla niobu a tantalu jsou zcela for-
mani ajsou zapricinéna vazbou kov—kov. Prikladem mohou
byt soli o sloZzeni NbgCl5-7H,O nebo TasClys-7H,0.
Struktura uvedenych latek je obdobna a jegjim zékladem je
komplexni ¢astice [M¢Cly,]™, kterd se sklada z oktaedru
atomia kovu a nad kazdou z 12 hran tohoto oktaedru je
umistén jeden halogen (obr. 30-3). Komplexni ¢astice se lisi
nébojem, nebot’ obsahuji paramagneticky ion [NbeCl:,]**,
nebo diamagneticky [ TasCli] *". Obr. 30-3 Komplexni &astice [M ¢Cl,]"".

Oxid niobi¢ny Nb,Os a oxid tantali¢ny Ta,Os tvori piislusné anionty az pri reakci s alkalickym
hydroxidem nebo uhli¢itanem v tavening. LouZenim taveniny a nasledujici krystalizaci pri pH roztoku
vySSim nez 11 byly piipraveny soli polyanionti typu KgMgOsg - 16 H,O. Pti niZzsim pH byly izolovéany
Spatné definované latky proménlivého sloZeni. VétSinu niobi¢nani a tantali¢cnani nerozpustnych
ve vodé |ze povaZovat za smiSené oxidy. Slouceniny typu KMO; vykazuji strukturu perovskitu a proto
je nelze povazovat za niobi¢nany atantali¢cnany.

31. Chrom, molybden, wolfram

Elektronova konfigurace zékladniho stavu chromu a molybdenu ns*(n—1)d° je odlisna
od konfigurace wolframu 6s25d“. Tato odlisnost se viak neprojevuje v obecnych trendech a vzgemné
podobnosti prvkia ve skuping. | v této skupiné se chrom odliSuje svymi chemickymi vlastnostmi
od molybdenu a wolframu. Tuto odliSnost dokumentuji i nejdaleZitéjsi atomové a fyzikani vlastnosti,
které jsou spolu s prehledem oxidagnich ¢isel uvedeny v tab. 31-1

Tab. 31-1 Atomové afyzikalni vlastnosti chromu, molybdenu a wolframu

Prvek X I(D)/kJ-mol™ r®/pm t.t./°C t.v./°C oxidacni ¢ido
Cr 1,6 653 44 1900 2690 +I +I +1V +V  +VI
Mo 1,8 692 59 1620 4650 +11 +IV  +V 4V
W 1,7 770 60 3380 5500 +IV.  +V  +VI

Z tabulky 31-1 je patrny vzrast ionizagnich energii ve skuping. Podobné jako ve skupiné
vanadu, hodnoty elektronegativit i v této skupiné jsou si blizké. lontové poloméry molybdenu

162



awolframu jsou prakticky stejné a odlisuji se od iontového poloméru chromu. Rozdily mezi prvnim
adasimi ¢leny skupiny jsou obdobné jako u predchazejicich skupin. Hodnoty teplot tani ateplot varu
jsou pro VI. vedlgsi skupinu nejvysSi v periodé. Prehled oxidacnich ¢isel dokumentuje obvykly

s

pokles stalosti nizSich oxidacnich ¢isel se stoupajicim protonovym ¢islem ve skupiné.

Chrom, molybden a wolfram nejsou piiliS reaktivni a vyznaguji se velkou stélosti na vzduchu.
V neoxidujicich minerdnich kyselindch se rozpousti pouze chrom, odoléva viak ziedéné kyseling sirové.
Kysdlina dusi¢na vechny tii kovy pasivuje. VSechny tii kovy snadno podléhgji dkalickému oxida¢nimu
taveni, napt. s KNOs, za vzniku aniontu MOj3 . Za zvySené teploty reaguji piimo s fadou nekovovych
prvka za vzniku binérnich sloucenin, které maji ¢asto intersticialni charakter. S kyslikem se sluéuji
za éerveného Zaru za vzniku oxida chromitého, molybdenového a wolframového. Rozdil v oxidagnich
¢idech kovu v uvedenych oxidech je spojen s obecnou stalosti vySSich oxidagnich ¢isel u prechodnych
prvki 5. a6. periody. Podobné jako u vanadié¢nanti, niobi¢nani atantali¢nani i v této skupiné mazeme
pozorovat sklon k tvorbé polyaniontt, ktery je zvlastné markantni u molybdenani a wolframani.

31.1 Chrom

Chrom je v ptirodé zastoupen podobné jako vanad nebo chlor (0,02 % v zemské kuiie). Jedinou
vyznamnou rudou je chromit FeCr,Q,4, ktery ma strukturu spinelu. Jeho piima redukce uhlikem
v elektrické peci vede ke dliting ferochrom, ktera se pouziva k vyrobé nerezavéjicich oceli s obsahem
chromu 12 az 16 %. Cisty chrom se vyrébi elektrolyticky z roztoku siranu chromitého, ktery je
piipravovan rozpousténim ferochromu v roztoku kyseliny sirové. Jiny zpusob vyroby vychézi
z oxidace taveniny chromitu v NaOH vzdusnym kyslikem za vzniku chromanu. Ten se z vychladlé
taveniny vylouZi vodou a po zahudténi se ziskava dichroman sodny. V dalSim kroku se dichroman
redukuje uhlikem a ze vzniklého oxidu chromitého se ziskava kov aluminotermicky.

Na,Cr,O; + 2C 3%4® Cr203 + Na2C03 + CO
Cr,0; + 2A1 3® A|203 + 2Cr

Ve svych slou¢eninéch vystupuje chrom v oxidacnich ¢islech —II az +V 1. Nizkych oxida¢nich ¢isel
—I1 az +1 dosahuje pouze v koordinacnich slou¢eninach s ligandy, které vystupuji jako p-akceptory,
tj. s karbonylem (napt. v [Cr,(CO)10]*") nebo s bipyridinem (napt. [Cr(bipy)s] ). Ve vodném roztoku
jsou za nepristupu vzduchu stalé ionty chromnaté. Soli chromnaté se ziskavaji redukci soli chromitych
nascentnim vodikem ve vodném roztoku. Pii redukci 1ze pozorovat zménu barvy ze zelené na jasné
modrou. Soli chromnaté krystalizuji jako hydréaty, ngsou vSak na vzduchu stdlé a ihned se oxiduji
nasoli chromité. Pentahydréty siranu chromnatého a siranu méd’natého jsou izostrukturni. Uvedenych
silnych redukénich schopnosti iontét Cr?* se vyuziva k odstraiiovani stop kysliku z dusiku nebo jiného
inertniho plynu. Znecidtény plyn probubléva okyselenym roztokem chloridu chromnatého, ve kterém
je ponoren granulovany zinek, pii¢emz dochazi k oxidaci naionty chromité:

ACr* + O, + 4H" %® 4Cr* + 2H,0
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lonty Cr** jsou zp&tné redukovény nascentnim vodikem, ktery je uvolnén z reakce zinku s kyselinou.
Na vzduchu staly je pouze octan chromnaty. Jeho struktura je naznatena na obr. 31.1-1.

CHs Jak je z obrézku 31.1-1 patrné, jedna se o typickou
i strukturu acetatovych komplexa s mastkovou karboxy-
o/ ' ~\/6€H3 lovou skupinou. Oproti béznym acetétovym komplexim
‘/O__/_,g_ >0 je vzddenost kov—kov kratSi a odpovida vzdalenosti
HZO_O<Cf """""" ny— OH, vazebné. Existenci vazby Cr—Cr, ktera zvy3uje
40/ o stdost uvedené douceniny, potvrzuji také magnetické
CHg,/O b/ ° vlastnosti. Octan chromnaty je totiZ diamagneticky,
| na rozdil od ostatnich slou¢enin chromnatych, které
cHe jsou paramagnetické vzhledem ke konfiguraci valen¢ni
Obr. 31.1-1 Struktura octanu chromnatého. sféry 3d*4s°.

Oxida¢ni ¢islo +111 je nejstélejsi oxida¢ni ¢islo chromu. Vyskytuje se v tadé béZnych
slougenin, které krystalizuji vétsinou jako hydréaty. Substituéni reakce v koordinaini sfére Cr®*
probihgji velice pomalu, a tak i barva soli, kter4 souvisi s koordina¢nim okoli iontu, je zavida
na zpusobu pripravy |&ky a na stupni hydratace. Koordinace chloridovych ionta v bezvodém CrCls,
ktery se piipravuje zahtivanim oxidu chromitého v atmosféie CCl,, dava vzniknout ¢ervenofialové barve.
Nadruhé strang pii koordinaci molekul vody a vzniku oktaedricky kationtii [Cr(H,0)s]** je barva fialova
Chlorid chromity ma uvedenou barvu ve ziedéném roztoku. Substituci molekul vody v koordinatni
sfére Cr(111) anionty chloridovymi se barva méni z fialové na zelenovu.

[Cr(H,0)g]** + CI” %® [Cr(H,0)sCl]* + H,0 — [Cr(H,0),Cl,]" —= [Cr(H,0)sCl3]

Uvedenou substituéni reakci mazZeme ovlivnit teplotou a koncentraci chloridovych iontt. Se stoupgjici
teplotou a koncentraci Cl~ se rovnovaha reakce posunuje doprava (a do vySSich stupnt). VSechny tii
hydratové izomery CrX3-6H,0 je mozneé piipravit v pevném stavu u chloridu. Piisludny hexahydrét
bromidu byl pevném stavu pfipraven ve formé dvou a jodid pouze ve formé jednoho izomeru.
Také u snad negjb&znéjsi soli chromité, siranu, je patrny uvedeny trend. Z vodnych roztoki krystalizuje
v podobé fialovych krystali Cr,(SO,)s-18H,0. Povarenim fialového roztoku siranu chromitého
ziskédme nekolik hydréta sulfé&okomplexu chromitého, které maji barvu zelenou. Siran chromity také
vytvéii podvojné fialové sirany typu kamence M'Cr'"'(SO,), - 12 H,0. Po pridani akalického hydroxidu
k roztoku soli chromité se z roztoku vyluéuje Sedomodra gelovita srazenina hydratovaného oxidu
chromitého, ktera se také povaZuje za hydroxid chromity. V zhledem ke gel ovitému charakteru obsahuje
srazenina velké mnozstvi adsorbovanych ionti, které se jen obtizné odstraiuji. Hydroxid chromity
ma amfoterni charakter a rozpousti se v nadbytku alkalického hydroxidu na hydroxochromitany.
Cisty a bezvody oxid chromity je zeleny a pouziva se jako pigment do olejovych barev. Pripravuje se
tepelnym rozkladem (NH,).Cr,O- nebo redukci dichromani na suché cesté:

(NH4)2Cf207 Y%® Cr203 + NZ + 4HZO
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K,Cr,O; + S 3%4® Crzog + K,SO,

Oxidani ¢ido +1V se u chromu vyskytuje v hnédocerveném CrO,. Uvedeny oxid chromigity
vznik4 jako meziprodukt v prubehu rozkladu oxidu chromitého nebo chromového. M4 strukturu rutilu
a vyznatuje se eektrickou vodivosti, podobnou jako maji kovy a antiferomagnetickymi vlastnostmi.
Proto se pouziva k vyrobé zaznamovych magnetickych paska a disket.

Oxida¢ni ¢islo +V | chromu se vyskytuje pouze ve fluoridu, oxidu a v odvozenych slou¢eninéach
vzhledem k jeho stabilizaci silné elektronegativnimi atomy. Tmavé ¢erveny oxid chromovy je anhyd-
ridem kyseliny chromove, ktera je znama piedevsim ve forme svych soli chromanu a dichromant.
Dichroman sodny Na,Cr,0O- - 2H,0 je technicky nejduleZitejsi doucenina chromu. V laboratori je vSak
dulezit&jsi sal draselna K,Cr,0-, protoze neni narozdil od soli sodné hydroskopicka. Vznik chromanu
z dichromanu a jeho zpétné prevedeni na chroman je dé&j acidobazicky a reverzibilni, jak ukazuji
nasledujici rovnice.

2CrOy + 2H" %® Cr,07 + H,0

Cr,07 + 20H™ %® 2CrOf + H,0
Reakce je doprovazena zmeénou barvy, chromanovy anion je Zluty a dichromanovy ion je oranzovy.

Struktura chromanového aniontu CrO; odpovida tetraedru a pii vzniku dichromanu dochézi k pro-
pojeni dvou tetraedru, které nasledné maji spolecny vrchol (obr. 31.1-2).

AY /
O\Cr/o\cr
/ NS
o 0

Obr. 31.1-2 Strukturadichromanu.

Chroman i dichroman se vyznaguji oxidaénimi vlastnostmi. Oxidagni schopnosti v kyselém prostiedi
jsou vétsi, vzhledem ke stabilizaci vy3Siho oxida¢niho ¢ida v alkalickém prostiedi, atak i dichroman
je siingj& oxidagni ¢inidlo. Snadno oxiduje ionty Fe**.

Cr,0f + 6Fe™ + 14H" %® 2Cr* + 6Fe* + 7H,0

Tato reakce doznala vyuZiti v analytické chemii pii stanoveni Zeleza. Oxiduje také fadu anionti jako
jsou jodid nebo sulfid.

Cr,07 + 617 + 14H" %® 2Cr* + 31, + 7TH,0

Cr,07 + 3H,S + 8H" %® 3S+2Cr* + 7H,0

Dichroman je schopen oxidovat také organické latky. Roztok dichromanu v kyseling sirové je znam jako
chromsirova smés a pouzivala se — pred zji&ténim karcinogenity slou¢enin chromu(V) — k odmasténi
chemického nadobi. DalSim prikladem je reakce s akoholy, pii které zelené zabarveni okyseleného
dichromanu prokazuje pritomnost ethanolu. Uvedena reakce se vyuziva k orienta¢ni zkousce na alkohol
v dechu a okyseleny roztok dichromanu je v testovaci trubiéce adsorbovan nasilikagel.
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K charakteristickym vlastnostem chromanu patii reakce s peroxidem vodiku, které vedou podle
podminek k peroxidim chromu nebo az peroxochromanu. Uvedené slouceniny jsou uvedeny v kap. 4.6.

Chromité komplexy (konfigurace d®) tvoii s amoniakem jednu z ngjpocetngjSich skupin kom-
plexnich sloucenin viibec. Ve vSech pripadech se jedna o oktaedrické komplexy. Purpurové zabarveny
chlorid pentaammin-chlorochromity [ Cr(NH3)sCl] Cl, se ziska oxidaci vodného roztoku chloridu chrom-
natého v pritomnosti amoniaku a chloridu amonného a naslednym rozkladem vzniklého chloridu
m-hydroxo-bis(pentaamminchromitého) koncentrovanou kyselinou chlorovodikovou. Pisobenim koncen-
trovaného roztoku amoniaku za studena pievedeme [Cr(NH5)sCl]Cl, na Zluty chlorid hexaammin-
chromity [Cr(NH3)g] Cls. Vedle uvedenych sloucenin také existuji chlorid tetraammindichlorochromity
[Cr(NH-)4Cl,] Cl a komplex triammin-trichlorochromity [Cr(NH3)sCls]. B&Zzné jsou kyanokomplexy
a thiokyanatokomplexy chromu. Tzv. Reinekeho sil, trans-NH4[Cr(NH3)2(SCN),4] -H2O je mono-
hydrét trans-diammin-tetrakis(thi okyanato) chromitanu amonného a pripravuje se pomalym piidavanim
dichromanu amonného do roztaveného thiokyanatanu amonného. Mezi dileZité aniontové komplexy
patii tris(oxaldto)chromitan draselny Ki[Cr(C,0,)s] -3H,0, ktery se pripravuje reakci kyseliny
Stavel ové a Stavelanu draselného s dichromanem drasel nym:

K2Cf207 + 7 H2C204 ¥%® K2C204 + Crz(C204)3 + 6C02 + 7 HZO
3 K2C204 + Crz(C204)3 Y% ® 2K3[Cr(C204)3]

Kyselina Stavelova pii reakci vystupuje také jako redukéni ¢inidlo. Anion tris(oxal o) chromitanovy
ma stejnou geometrii jako kation tris(ethylendiamin)chromity, ktery je uveden na obr. 25.5-5, a také
se vyznaguje optickou izomerii.

Chrom(111) velmi snadno tvoii vicejaderné hydroxokomplexy. Vysvétleni této skute¢nosti
vychézi z acidobazického chovéni iontu [Cr(H,0)s]**, ktery v prvnim kroku disociuje za vzniku
géstice [Cr(H,0)sOH]*". Hodnota disociaini konstanty uvedeného pochodu je pK, » 4, to znamen,
Zejeion [Cr(H,0)e]*" stejné siln kyselina jako napt. kyselina mravenéi. V druhém kroku dochézi
ke spojeni uvedenych ¢astic za vzniku [(H,0)sCr—OH—Cr(H,0)s]°". Tvorba hydroxo mustki je
také charakteristicka pro amminkomplexy. Reakci chloridu chromnatého s amoniakem a chloridem
amonnym ve vodném roztoku a nésledujici oxidaci vzdusnym kyslikem vznika jiz vy3e zminény
cerveny chlorid m-hydroxo-bis(pentaamminchromity), ktery se ptisobenim hydroxidu pievadi na modry
chlorid m-oxo-bis(pentaamminchromity). Reakce je reversibilni, atak pasobenim kyseliny opét vznika
¢erveny chlorid m-hydroxo-bis(pentaamminchromity).

[(H20)sCr—OH—Cr(H;0)s)>" + OH™ %®  [(H20)sCr—0—-Cr(H,0)s]** + H,0
[(H,0)sCr—O—Cr(H;0)s]*" + H* %®  [(H20)sCr—OH—Cr(H,0)s]>*
Zmeéna barvy pri prechodu mezi mhydroxo a moxo komplexem je dana zménou geometrie mistku.
Hydroxo skupina vytvéri mustek lomeny, kdezto oxo- mistek je linearni. Linearni mistek usnadiuje
sparovani elektront d obou centrélnich atomi prostiednictvim vazby d, - p,. Zména spinového stavu
centra nich atomi vyvol&va také zménu absorpéniho spektra.
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31.2 Molybden awolfram

Oba prvky jsou v ptirodé jen mélo zastoupeny (10~ %). Molybden se nachézi predev&im
v molybdenitu MoS,, avdak jeho obsah je v téZené horning velmi maly. Pred vlastnim metal urgickym
Zpracovanim se musi koncentrovat, napr. flotaci. Prazenim prechazi sulfid na oxid molybdenovy MoQOs,
ktery se ¢isti sublimaci, nebo se prevadi na molybdenan amonny. Cisty molybden se pripravuje jeho
redukci vodikem. Molybden tvoii vyznamnou souc¢ast nékterych oceli. Zminény sulfid molybdenicity
se také pouziva jako mazivo, zvlaste tam, kde pisobi velké tlaky ateploty.

Pro vyrobu wolframu slouzi jako surovina scheelit CawO, nebo wolframit FEWO, - MnWO;,.
V¢étSina vyrobeného wolframu slouzi k vyrobé nastrojovych oceli (18 az 20 % W) a proto se vétSinou
vyrabi pouze dlitina ferowolfram. Cisty kov, ktery se pouZiva pro vyrobu zarovkovych vidken, se
ziskéva pasobenim kyseliny chlorovodikové na schedlit, ze kterého se ziskéva kyselina wolframova
Ta se ¢isti rozpusténim v alkalickém roztoku a naslednym piesrézenim kyselinou chlorovodikovou.
Cista kyselinawolframova se suenim prevadi na oxid a ten se redukuje za Zaru vodikem.

Nizka oxidatni ¢isla molybdenu a wolframu jsou nestal, atak uvedené prvky netvoii prislusné
kationty a ndsledné soli. Vazba ve slouceninach obou kovi je prevazné kovalentni. Charakteristickym
rysem jgjich sloucenin je tendence tvorit vétsi jednotky, at’ jiz klastrové slouceniny s vazbou kov —kov
nebo polyanionty. U uvedenych sloucenin nalézame ¢asto s necelistvé formalni oxidacni ¢ido.

Od molybdenu a wolframu s oxida¢nimy ¢isly +11
az +V | byla piipravena cela fada hal ogenidi. Primou reakci
prvka vznikaji podle podminek halogenidy typu M Xeg,
MXs a MX,4. Fluoridy typu MFs jsou silna oxidagni
¢inidla, podobné jako analogické stalejsi chloridy se hyd-
rolyzuji vodou. V¢étSina halogenidi typu M X5 je nestdla
apo zahiéti serozkladanaM X ¢ aM X 4. Halogenidy M X 4
jsou pomérné stdlé a rozkladaji se az nad teplotou
okolo 500 °C. Nizsi halogenidy jsou klastrové douceniny,
které obsahuji oktaedr vzgemné vazanych atoma kovu.
| kdyZ stechiometrie odpovidavzorci M X ,, ve skute¢nosti s halogenidovymi mistky umisténymi
sejedna o Klastr [M X g] X 4. Struktura kationtu [M X g] ** nad kaZdou z oktaedrickych ploch.
je znézornéna na obrazku 31.2-1.

Obr. 31.2-1 Klastr [MgXg]**

Obdobny Kklastr Sesti atomi muZzeme ngjit také v [WeCly,] Clg, jehoZ stechiometrie odpovida

vzorci WCls. NiZsi halogenidy se pripravuji z halogenidi M X redukci (¢asto i kovem), nebo jgich
tepelnym rozkladem.

Spalovanim kovu v atmosfére kysliku za vysoké teploty ziskame oxidy typu MO;. Uvedené
oxidy jsou kyselinotvorné a rozpoustéji se v roztocich alkalickych hydroxida za vzniku molybdenant
a wolframant. Pasobenim minerdnich kyselin Ize z akalickych roztoka vyloucit hydratované oxidy,

167



Zluty MoO; - 2H,0 abezbarvy WO;3 - 2 H,0. StrukturaM o005 - 2H,0 je tvoiena z vrstev oktaedrit MoOg
se spole¢nymi hranami a odpovida spiSe uvedenému vzorci nez predpoklédané kyseliné molybdenové.
Redukci obou oxidi vodikem pii teploté pod 500 °C ziskame oxidy typu MO,, které maji deformovanou
strukturu rutilu.

Rozpousténim oxidi typu MO; v akalickych roztocich ziskdme podle podminek molybdenany
awolframany rizného slozeni. Napt. z amoniaka niho roztoku se vylucuje molybdenan amonny ocekéva-
ného slozeni (NH,4).Mo00Q;,, kdezto z neutralnich roztoki se vylucuje sil o dozeni (NH4)eM 0,024 - 4 H,0.
Z mirng kyselych roztoki se ziskaji soli obsahujici anionty MozO3%. NejdileZitéjSimi ¢ésticemi obsa-

Zenymi v roztocich wolframani jsou HWs03; a W1,0% .

Tyto anionty jsou piikladem izopolyanionti a formalni kyseliny, od kterych jsou odvozeny
se nazyvaji izopolykyseliny. Vedle uvedenych izopolykyselin tvofi molybdenany a wolframany
(spolu s prvky jako jsou fosfor, arsen nebo kiemik) tzv. heteropolykyseliny. Zndmym ptikladem
soli takové kyseliny je monohydrét fosfato-dodekamolybdenanu triamonného (NH4)3PM 01,0, - H,0.
Uvedena latka vznika jako Zluté srazenina pii smichéni roztoka molybdenanu amonného a kyseliny
fosforecné. Reakce se vyuZiva pii stanoveni fosforec¢nani. Obdobnym zptisobem muzZeme pripravit soli
dalSich heteropolykyselin, jako jsou napi. HsSiIM 01,04 nebo HaAsM01,040.

Mechanizmus reakci vedoucich k izopolykyselinam a heteropolykyselindm je obdobny
jako u vySe uvedenych acidobazickych rovnovaznych reakci mezi chromanem a dichromanem.
Napt. hexamolybdenan MogO%, jehoZ struktura je znézornéna na obrazku 31.2-2, vzniké reakci
molybdenanu se silnou minerdni kyselinou.

6Mo0O; + 10H" 3%® MogO% + 5H,0

B&hem kondenzace anionti MoO3 na MogO% se méni pavodni tetraedrické okoli molybdenu
na oktaedrické a vzniklé oktaedry maji spole¢nou hranu.

Obr. 31.2-2 StrukturaMogO%. Vlevo —spojeni atomi molybdenu I atomy kysliku j .
Vpravo — uspoiradani spojenych oktaedri M oOg.
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V piipadé, Ze se k okyseleni roztoku molybdenanu nebo wolframanu pouZije dabé nebo stredné silnd
kyselina s tetraedrickym okolim stredového atomu, dojde ke kondenzaci molybdenant a wolframani
na atomech kysliku uvedené slabé kyseliny. Na kazdém vrcholu dojde ke kondenzaci nékolika
molybdenanovych & wolframanovych skupin. Casto se jedn& o skupiny tii a proto stechiometrie
uvedend napi. pro H;SIM01,04 je u heteropolykyselin pomérné ¢asta a uvedeny vzorec je 1épe
formulovat jako H4[ Si(M03010)4] .

Pokud se oxid wolframovy nebo molybdenovy zahtiva ve vakuu spolu s piislusnym préskovym
kovem, lze piipravit oxidy proménlivého sloZeni, které kolisA mezi oxidy typu MO; a MO..
Ve skute¢nosti se nejedna o skute¢né nestechiometrické oxidy, ale o faze nebo jgich smési, které
obsahuji rtizna stechiometricka dozeni, jako jsou M0y70,47, M0gO»3, Nebo M0,0O;. Také v téchto
oxidech dochézi k obdobnému propojeni oktaedrii jako v izopolykyselinach.

Pasobenim redukéeniho ¢inidla (napt. SO, nebo hydrazinu) na alkalicky roztok molybdenanu
nebo na suspenzi MoO; ve vodé nebo v kyseling dojde ke vzniku intenzivné modrych produkti,
které se nazyvaji molybdenové modri. SloZeni uvedenych produktt se pohybuje mezi dvéma
krajnimi stechiometriemi, které odpovidaji Mo"'O; a Mo'O(OH). Intenzivni zabarveni souvisi
s necelistvym oxida¢nim ¢islem molybdenu v uvedenych produktech, ale uvedeny jev nebyl dosud
uspokojiveé vysvétlen.

Redukci wolframant v ¢erveném Zaru vodikem nebo puasobenim alkalického kovu na oxid
wolframovy se ziskaji intenzivné zabarvené a velmi inertni |éky, které svym leskem piipomingji bronz.
Proto se tyto |&tky obecné nazyvaji wolframové bronzy. SloZeni uvedenych latek odpovida obecnému
vzorci M,WO; kde M =Li, Na nebo K a x < 1. Jgich barva zavisi na slozeni. V piipadé sodiku se
meéni od zlatoZluté (x » 0,9) pies oranZzovou a ruzné odstiny cervené aZz na modroc¢ernou (X » 0,3).
Oxida¢ni ¢islo wolframu se pohybuje mezi hodnotami +V a +V|I. Jgjich struktura je opét odvozena
od oktaedrii WOs propojenych vrcholy av dutinach struktury jsou nestechiometricky umistény ionty
alkalického kovu. Obdobnou reakci za zvySeného tlaku Ize piipravit méné stdé molybdenové
bronzy M,Mo0O;. Uvedené latky vykazuji podobnou e ektrickou vodivost jako kovy. Elektricka vodivost
je vysvétlovana propojenim energetickych hladin t,q jednotlivych atoma wolframu prostiednictvim
p orbitalt kysliku, ¢cimz vznika ¢astecné zaplnény p* orbital prostupujici cely systém WOs. V pripadeé,
Ze x < 0.3, stdva se z vodice polovodi¢, coz je doprovazeno strukturni distorzi a naslednou lokalizaci
elektront na hladinéch t,4 jednotlivych atoma wolframu. Wolframové bronzy se pouzivaji jednak jako
piisada do nétérovych hmot ataké pro vyrobu polovodici.
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32. Mangan, technecium, rhenium

Elektronovéa konfigurace valen¢ni sféry je ns?(n—1)d> a z toho vyplyva maximalni oxidacni
¢ido ve skupiné (+V11). Atomové afyzikdlni vlastnosti téchto prvki jsou uvedeny v tab. 32-1.

Tab. 32-1 Atomové afyzikalni vlastnosti manganu, technecia a rhenia

Prvek X 1(1)/kJ-mol™ r*/pm t.t./°C t.v./°C oxidacni ¢iso

Mn 15 717 53 1240 2060 +I1 +Il +1V +V +VI +VII
Tc 1,9 703 64,5 2200 4570 +11 +1V +V +VI +VII
Re 1,9 760 63 3180 5650 +Il +IV +V +VI +VII

Na atomovych vlasthostech manganu, technecia a rhenia miZzeme pozorovat obvyklé zakonitosti
popisujici rist hodnot elektronegativity aionizacni energie ve skupiné a blizkost poloméra druhého
a tietiho prvku ve skuping. Podobné jako v predchozich skupinéch, 1isi se prvni ¢len skupiny svymi
chemickymi vlastnostmi od prvka, které pod nim ve skupiné nasleduji. Maximalni oxida¢ni ¢islo
ve skupiné je +V1I a jeho stdlost stoupa od manganu k rheniu. Uvedené zmény ve stélosti oxidacniho
¢ida+VII dokumentuji zmeény standardniho oxidacné redukeniho potencidlu v kyselém prostiedi:

MnO; + 8H" + 5 3%4® Mn* + 4H,0 E° = +151V
TcO; + 8H' + 5 3%® Tc* + 4H,0 E° = +050V
ReO; + 8H" + 4 3%® Re* + 4H,0 E° = +0,42V

Hodnoty E° ukazuji, Ze manganistan se chova v kyselém prostiedi jako silné oxidagni cinidlo.
Technecistany arhenistany jiZ jako oxida¢ni ¢inidla nepasobi. V piipadé rhenistant dochazi k redukci
pouze na Re(I11). U manganu je nejstalejsi oxidacni ¢islo +11. Je to dano tim, Ze vznikly ion Mn**
je vysokospinovy se symetrickou konfiguraci d°. U rhenia se toto oxidaini ¢islo nevyskytuje, co? je
také dano schopnosti rhenia v oxidacnim ¢isle +111 utvéret vazby kov—kov a s tim souvisgjici velmi
stabilni klastrové slouceniny. Nizka oxida¢ni ¢isla uvedenych kovi mizeme nalézt u komplexnich
doucenin s eektroneutrdnimi ligandy, které odéerpavaji elektronovou hustotu z valenénich orbitalti kovu.
Prikladem mohou byt karbonyly typi [M(CO)s] ™, [M2(CO)10] nebo [MCI(CO)s], kde oxidagni ¢ida
kovu nabyvaji hodnot —I, 0 a+I.

Mangan je kov pomeérné reaktivni. Snadno reaguje se ziedénymi kyselinami za vyvoje vodiku.
Jemné rozptylen dokonce rozklada vodu za vyvoje vodiku. S hydroxidy nereaguje. S nekovy reaguje
az za zvySené teploty, v kysliku hoti na Mn,Og, v chloru na MnCl,, ve fluoru na smés MnF, a MnF;
a s dusikem se slu¢uje na MnsN,. Sluéuje se také piimo s B, C, Si, P, Asa S. Technecium arhenium
jsou méné reaktivni. Rozpoustéji se pouze v oxidujicich kyselinach, jako je kyselina dusi¢na, nebo
v koncentrované kyseliné sirové za horka, za vzniku kyseliny technecisté a rhenisté. S kyslikem
se ducuji za vzniku oxidu M,0O; a s fluorem vytvéii smési TcFs + TcFs a ReFs + Rel.
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32.1 Mangan

Mangan je po Zelezu a titanu nejrozSirengjsi prechodny kov. V ptirodé se nachézi v radé
oxidickych rud. Nejdulezitgjsi je pyrolusit (burel) MnO,, ze kterého se vyrabi. Nejvétsi pouziti
manganu je v ocelaistvi, protoze vaze piednostné siru a kyslik, které tak v podobé MnS a MnO
piechazeji do strusky. Tim se zabranuje vzniku FeS a bublin kysliku v Zeleze, které by zvySovaly
kiehkost materidlu. Vzhledem k uvedenému pouZiti se vyrabi piedevsim dlitina manganu se zelezem
tzv. feromangan (80 % Mn). Tato vyroba je zaloZena na redukci MnO, a Fe,Oz koksem v pecich
za pritomnosti dolomitu, jehoz Ulohou je vazat SIO, z hludiny ve formeg strusky. DalSi uzivana ditina,
zrcadlovina, obsahuje pouze 20 % Mn a ziskava se obdobnym zpisobem. Cisty mangan se vyrébi

elektrolyzou roztoku siranu.

Oxidacni ¢islo +11 se vyskytuje v celé fadé binarnich slou¢enin, jako jsou oxid, sulfid,
halogenidy a fady soli manganatych, jako jsou siran, dusi¢nan atp. Nejbéznéjsi latkou je siran
manganaty MnSQO, -5H,0, ktery, jako vétSina manganatych soli, krystalizuje jako hydrét. VSechny
soli odvozené od aniontti, které nemaji koordina¢ni schopnosti, jako jsou dusi¢nan nebo chloristan,
obsahuji kation [Mn(H,0)s]**, ktery je jednim z fady oktaedrickych vysokospinovych komplex.
Prechody mezi energetickymi hladinami t,ya e, jsou pro konfiguraci d° spinové zakézany, jsou proto
méné ¢etné a douceniny jsou jen slabé razove zabarveny. Uvedené zabarveni ma také sulfid manganaty,
ktery byl pouzivan v malifstvi jako , plefova barva“. Soli manganaté jsou relativné stélé vici oxidaci
i redukci. Vyjimku tvori ¢erstvé vysrdzeny hydroxid manganaty, ktery se v akalickém prostredi
oxiduje vzdusnym kyslikem za vzniku hydroxidu-oxidu manganitého.

MnSO,; + 2NaOH 3%® Mn(OH), (bily) + Na;SO,
Mn(OH), + O, %® MnOH(O) (cerveny) ¥%® Mn,O3

Po zahiéati prechazi hydroxid-oxid na oxid manganity. Oxid manganaty je bazicky oxid a v nadbytku
hydroxidu se nerozpousti. VétSinou se piipravuje tepelnym rozkladem uhli¢itanu manganatého v inertni
atmosfére. V piipadg, Ze by byl rozklad provadén na vzduchu, dochéazelo by k prijimani nadbytecného
kysliku a vzniku nestechiometrickych oxida az do sloZzeni MnO, ;3. Oxid manganaty MnO mé svétle
zelenou barvu a strukturu NaCl.

Slou¢eniny manganu s oxidacnim ¢islem +111 projevuji ve vodném roztoku silné oxidatni
aeinky avyrazny sklon k disproporcionaci naMn'’ (vylugovani MnO,) aMn?*. Slougeniny manganité
jsou stélé, je-li ion Mn*" stabilizovéan silné elektronegativnimi atomy, jako jsou kyslik nebo fluor.
Dokladem toho je zminéna rychléa oxidace Mn(OH), vzdusnym kyslikem na MnO(OH) nebo celafada
komplexnich dou¢enin s kydikovymi donorovymi atomy, jako jsou [Mn(acac)s], Ks[Mn(C50,)s] - 3H,0,
nebo K[Mn(edta)]. Oxidagni ¢islo +111 se pravdépodobné nevyskytuje v oxidu manganitém, ktery by
se mél spige formulovat jako Mn''Mn'VO;. Na druhé strang, nejstalejsi oxid manganu MngO,, ktery
vznikéa zahiivanim kteréhokoliv oxidu manganu nad 1000 °C, ma strukturu spinelu Mn''(Mn'""),0,.
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Oxidaéni ¢islo +1V je nejvyssi, ve kterém mangan tvori nékolik komplexnich slou¢enin
odvozenych od aniontu [MnXg]*, kde X = F-, ClI-, CN". NejdileZit&j& slouceninou Mn'" je oxid
manganicity MnO,, pro ktery se také pouziva ndzev burel ama strukturu rutilu. Zahtivanim nad 500 °C
ptechazi na Mn,O; a nepatii tedy mezi nejstalejSi oxidy manganu. Oxid manganicity se pouziva,
vzhledem k jeho vlastnostem, jako oxidacni cinidlo. Pisobenim horké kyseliny sirové se rozklada
za uvolnéni kysliku a vody.

2MnO, + 2H,S0, %® 2MnSO, + O, + 2H,0

V kyselém prostiedi oxiduje peroxid vodiku na kyslik.
Mn02 + H2804 + H202 % ® MnSO4 + 02 + 2H20
Silné oxidagni Geinky v kyselém prostiedi jsou ziggméi z oxidace chloridu na chlor.
MnO, + 4HCI 3%® MnCl, + 2H,0 + Cl,
Reakce probiha nejdiive za vzniku nestabilnino MnCl,, ktery se ihned rozklada za vzniku chloridu
manganatého a chloru.

Oxida¢ni ¢isla V a VI davaji vzniknout krainé nestdlym a nedilezitym manganié¢nanim
amangananam. Svétle modry mangani¢nan draselny K;MnO, se piipravuje redukci manganistanu
draseného siti¢itanem v roztoku KOH.

KMnO, + 2KOH + K,SO; 3%4® KsMnO, + K,SO, + H,0

Manganany |ze piipravit dlouhodobym zahtivanim manganistanu ve 20% hydroxidu.

4MnO; + 40H" 3%4® 4MnO; + O, + 2H,0
B&hem reakce se zméni pavodni fialova barva manganistanu na tmavé zelenou barvu mangananu.
Manganany jsou meziproduktem pii vyrobé manganistanu. Praimyslové se ziskavaji tavenim MnO,

s hydroxidem draselnym za piitomnosti dusi¢nanu draselného. Mimo siln¢ akalické prostiedi jsou
manganany Vv roztoku nestél é aihned disproporcionuji.

3MnO; + 4H* %® 2Mn0O; + MnO, + 2H,0
Nejdulezitejsi slouceninou manganu v oxidacnim ¢isle +V 1 je manganistan draselny, ktery se
také vyrabi pramyslové elektrolytickou oxidaci mangananu.
2K2Mn04 + 2H20 3/4® ZKMnO4 + H2 + ZKOH
Jeho pouziti jako oxidagniho ¢inidla je velmi Siroké od chemie analytické pires pramyslovou vyrobu
napr. kyseliny benzoové nebo sacharinu. V silné kyselém prostiedi se manganistan redukuje

aZ naionty Mn?*.
MnO; + 8H" + 5 3%® Mn*" + 4H,0

Prikladem jeho vyuZiti v analytické chemii miiZe byt oxidace ionti Fe** pii stanoveni Zeleza.

MnO; + 8H" + 5Fe** 3%, ® Mn* + 5Fe* + 4H,0
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Od slabe kyselého prostiedi az po prostiedi alkalické dochazi k redukci na oxid manganicity, ktery se
béhem reakce vyluéuje jako hnéda srazenina.

MnO; + 4H" + 3¢ 3%® MnO, + 2H,0
Kyselina manganista je silnd kyselin, av3ak pii teploté¢ nad O °C je velmi nestdla a rozklada se.
Jako dihydrd HMnO, - 2H,0 byla piipravena v pevném stavu ptsobenim kyseliny sirové na roztok
manganistanu barnatého a naslednou krystalizaci po oddéleni nerozpustného BaSO,. Jgji anhydrid,
oxid manganisty Mn,O-, je zelend kapaina (t.t. 5,9 °C), kterd vybuchuje iz za mirné zvySené teploty.

Mangan vytvari celou fadu koordina¢nich sloucenin.

Elektronova konfigurace manganu pro oxidacni ¢islo 0 8 o 8 o

je 4s%3d° a proto nemiiZe v souladu s 18-ti elektronovym ‘ y C ‘ y C
pravidlem vytvéiet jednoduché karbonyly. Redukci MnO, OC—Mn——Mn—CcO
(napt. LiAIH,) za zvySeného tlaku v atmosféie CO RAKE

vznika [Mn,(CO)40]. Uvedeny dekakarbonyl dimanganu o 8 O 8

je zlatoZluta krystalicka latka s teplotou tani 154 °C.

Struktura[Mn,(CO)4] je zndzornénana obr. 32.1-1. Obr. 32.1-1 Struktura[Mn,(CO)s].

Jak je z obrazku 32.1-1 patrné, ve struktuie [Mn,(CO)4,] karbonyly nevystupuji jako mustkové, ale
struktura je stabilizovana pouze vazbou Mn—Mn. Z uvedeného karbonylu |ze piipravit celou fadu
dalSich, jako jsou napt. Na|Mn(CO)s] nebo [MnH(CO)s].

Veétsinu komplext vytvéari mangan v oxidagnich ¢islech +I1 a +I111. S ligandy obsahujici
kyslikové a dusikové donorové atomy to jsou vétSinou vysokospinové oktaedrické komplexy.
V piipadé oktaedrickych komplexi manganitych miZeme ¢asto pozorovat Jahniv-Telleruiv efekt,
tj. prodiouzeni vazby podle jedné osy a prechod oktaedru na tetragondni bipyramidu. Vznik nizko-
spinovych komplexi muZeme pozorovat pouze v piipadé koordinace kyanidu, tedy ligandu leziciho
ve spektrochemické fade zcela napravo. Nizkospinové komplexy manganaté (d°) se, narozdil od vyso-
kospinovych, snadno oxiduji na manganité (d*). Napt. u roztoku komplexniho aniontu [Mn(CN)e]*
jiZz stdnim na vzduchu maZeme pozorovat oxidaci na [Mn(CN)e]®™ na zméng barvy z modrofialové
natmavé ¢ervenou.

32.2 Technecium arhenium

Technecium je zndmo v fadé radioaktivnich izotopi s pomérng kratkym polocasem rozpadu.
Izotop ®Tc tvoii 6 % Stepnych produktt uranu. Jaderny reaktor o vykonu 100 MW produkuje
asi 2,5 g technecia denné. Bombardovanim molybdenu deuterony o vysoké energii se piipravuje
izotop ®™Tc (pologas rozpadu 90 dni), ktery se pouziva v fads |ékarskych radiologickych vySetienich.
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Rhenium se v piirodé nachazi pouze v nepatrném mnoZzstvi a ziskava se z |étavych prachi,
které vznikaji pii prazeni sulfidickych rud molybdenu. Rhenium se piitom oxiduje na Re,O-, ktery
se prevéadi na NH4ReO,. Jeho redukci vodikem se piipravuje cCisty kov. VyuZiti rhenia je v oblasti
bimetalickych katalyzatori Pt/Re pouzivanych v nékterych technologiich.

s vz

Nizk& oxidagni ¢ida+11 a+111 ngjsou v jednoduchych slou¢enindch technecia a rhenia bézna.
V oxidech a sulfidech nalézame predevaim oxidacni ¢isla+1V a+VIl. Cerny oxid technecicity TcO,
je nejstalejSim oxidem technecia, kdezto u rhenia je ngjstalgiSi Zluty krystalicky oxid rhenisty Re,O.
Rozpousténim Zluté zabarveného Tc¢,0, ve vode ziskame roztok kyseliny technecisté. Po zahusténi
roztoku Ize izolovat ¢ervené krystaly HTcO,. Technecistan draselny vynika velkou tepelnou stélosti.
Obdobné |ze pripravit kyselinu rhenistou. Rhenistany alkalickych kovi jsou bezbarvé a s vyjimkou
NaReO, jsou malo rozpustné ve vodé, méné nez analogické chloristany. Z roztoki kyseliny rhenisté
se po pridani ionta t&zkych kovi srézi pentaoxorhenistany (M")3(ReOs),, i kdyZ v roztoku prokazatelng
existyji tetraedrické anionty ReO;. Kyselina rhenista nema vyraznych oxida¢nich Gginku, je vSak
schopna oxidovat bromidy na elementarni brom, podobné jako kyselina sirova. Kyselina technecista
arhenistajsou, stejné jako kyselina manganista, silnymi kyselinami.

Velmi neobvyklé je chemie halogenidt. Technecium tvori jediny tepelné stély chlorid TcCly.
Je to cervena krystalicka latka, kterou Ize pripravit chloraci Tc,0- tetrachlormethanem v uzaviené
trubici pii teploté okolo 550 °C. Struktura TcCl, odpovida oktaedrim TcClg se spolecnymi hranami.
Z fluoridi jsou zndmy TcFs a TcFs, které |ze piipravit reakci z prvka.

Oxidagni ¢ido +111 maResCly, ktery se piipravuje
zahtivanim ReCls v atmosfére dusiku. Jedna se o tmavé
¢ervenou pevnou latku, ktera ma trimerni strukturu, jak
je znazornéno na obrazku 32.2-1. Vzdalenost kov —kov

~

T:I TI

Cl. Cl .Cl
/\ Reécl:9 Re. ‘

cl | \ Re \

v molekule Re;Clg je 249 pm, coz odpovida vazebné — cl
vzdalenosti. Atomy chloru jsou jednak mistkové a jednak c © I o
termindni a vzdaenosti Re—Cl se pohybuji od 230 pm - -
pro mustkové az do 236 pm pro terminalni. Obdobnou

; ; Obr. 32.2-1 Fragment struktury ResClq.
strukturu mataké Re;Br.

Déle jsou zndmy halogenidy s oxidacnim ¢idem rhenia +1V, V, VI a VII. Redukci HReO,
piid usnym haogenovodikem ziskame tetrahal ogenidy ReX 4. Z pentahal ogenidii ReX s, kde X = F, Cl, Br,
je nejdalezitejsi chlorid. Vznika jako hnéda pevna latka primou reakci prvki. Vodou se rozklada
zavzniku oxidu rheni¢itého a kyseliny rhenisté:

3ReCls + 8H,0 %® 2ReO, + HReO, + 15HCI

Reakci rhenia a fluoru vznika smés ReFg a ReF,. Fluorid rheniovy se obdobné jako ReCls rozklada

vodou:
3ReF; + 10H,0O 3%® ReO, + 2HReO, + 18HF
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Reaguije téZ s oxidem kiemigitym:
2ReF; + SO, ¥%® 2ReFR0 + SiF,

Uvedeny tetrafluorid-oxid rheniovy jejednim z fady smiSenych fluorid-oxidi, které byly u rhenianalezeny.
Fluorid rhenisty je svétle Zluta pevnélétka, kterd se vodou hydrolyzuje nakysdlinu rhenistou a fluorovodik.

Kromé jednoduchych halogenidii a haogenid-oxida existuje celé fada komplexnich hal ogenidu.
Velké mnoZstvi téchto komplexti obsahuje klastry s vétsim poctem atomi rhenia a silnou vazbou Re—Re.
Oxida¢ni ¢ido Re v téchto komplexech je +11 a+111. Avak typickymi halogenokomplexy jsou anionty
typu [ReX ] *". Hexachlororheni¢itany |ze ziskat oxidainé-redukéni reakci alkalického chloridu s chlo-
ridem rheni¢nym.

2ReCls + 4KCl 3%® 2K;,[ReClg] + Cl;

Komplexy technecia a rhenia s oxidem uhelnatym
jsou analogické jiZ diive uvedenym komplexam manganu.
Vyznamnym rysem koordinagni chemie technecia a rhenia
je tvorba hydridokomplexti. Redukci rhenistanu draselného
draslikem ve vodném roztoku ethylendiaminu byl pfi-
praven K,[ReHg] v podobé bezbarvé diamagnetické latky.
Struktura uvedeného komplexu je odvozena od trigondniho
prizmatu se tfremi atomy vodiku nad stiedy obdelnikovych
ploch (viz obr. 32.2-2).

Obr. 32.2-2 Prizmaticka struktura aniontu [ReHq] %"

33. Prvky VIII vedlgsi skupiny

VIII. vedlgSi skupina zahrnuje devét prvku, sestavenych do tii fad po tiech. Tyto vodorovné
fady se nazyvaji triady. Jen téZzko bychom v této skupiné hledali obdobné vztahy a podobnosti jako
u piredchazejicich skupin. Prvni triada se nazyvatriada Zeleza a svymi vlastnostmi se odlisuje od dvou
dalSich triad, které se souborné nazyvaji platinové kovy. Platinové kovy se déle déli na lehké —
ruthenium, rhodium a palladium, a natézké — osmium, iridium a platina. Uvedené rozdéleni vychazi
z pramérné hustoty uvaZovanych kovii, které &ini v pripads lehkych platinovych kovi okolo 12 g-cm™
a v piipadé tsZkych platinovych kovii okolo 22 g-cm™. Prvky triddy Zeleza se rozpousti v neoxiduiji-
cich kyselinach za vyvoje vodiku, tvoii aquaionty s nabojem +2 nebo +3 a obecné se chovaji jako
reaktivni kovy. Platinové kovy, na druhé strang, jsou vétSinou vici kyselinam nereaktivni a charakteri-
stickym rysem jgjich slou¢enin je kovalentni vazba a vysSi oxida¢ni ¢isla. V zgemna podobnost prvkia
prvni triady je také mald SpiSe zde mizeme pozorovat podobnost k sousednim skupinam, jak je
naznaceno Vv tabulce 33-1.
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Tab. 33-1 Prvky triad s nazna¢enou podobnosti k sousednim skupinam

VII. VIII. .

Mn - Fe Co Ni ® Cu
Tc Ru Rh Pd ® Ag
Re Os Ir Pt ® Au

Vedle podobnosti Zeleza k manganu je zde naznacena podobnost niklu k médi, ktera je vétsi nez

ke kobaltu nebo k palladiu. Také na palladiu a plating miZzeme pozorovat uré¢itou podobnost ke stiibru

azlatu. Presto u vSech deviti prvku existuje urcity vztah, ktery je zigimy z nasledujicich prikladu:

1) Fe, Ru, Os tvori anionty typu MO3", karbonyly typu M(CO)s a velmi stdlé komplexni ionty
s kyanidy typu [M (CN)e]*~ as bipyridinem a fenanthrolinem typu [M (bipy)s] **.

2) Co, Rh, Ir tvoii dimerni karbonyly typu M,(CO)s a velmi stdé komplexy s kyanidy [M (CN)g]*
aoxadty [M(C,04)3]*.

3) Ni, Pd, Pt tvoii velmi stélé kyanokomplexy [M(CN).]* a neutrdni komplexy s oximy, z nichZ
nejznaméjSi je dimethylglyoxim.

34. Triada zeleza

Zelezo, kobalt anikl svymi vlastnostmi a reaktivitou piipomingji chrom a mangan. Tato podob-
nost je ngveétsi mezi manganem a zelezem. Slucuji se pii vySSi teploté s kyslikem, halogeny, sirou,
borem, uhlikem, kiemikem a fosforem. Zelezo a nikl se rozpoudti v neoxidujicich kyselinach
za vyvoje vodiku. U kobaltu tato reakce probiha jen zvolna. Kyselina dusi¢na povrch kovi pasivuje.
Zelezo se snadno oxiduje vihkym vzduchem za vzniku vrstvy oxidu, ktera se velmi snadno odlupuje.
Kobalt a nikl jsou vici korozi odolné a nikl se také pouziva k ochrang Zeleznych materidu vici korozi.
Konfigurace valeneni sféry je od 4s?3d° pro Zelezo do 4s?3d°® pro nikl. Atomové a fyzikéni vlast-
nosti prvki jsou uvedeny v tab. 34-1.

Tab. 34-1 Atomové afyzikalni vlastnosti Zeleza, kobaltu a niklu

Prvek X  1(D/kI-mol™ r*¥/pm t.t./°C t.v./°C oxidacnhi ¢islo
Fe 1,8 762 76 1535 2750 +11 +111 +V1
Co 1,8 758 74 1495 1960 +11 +1l +IV
Ni 1,8 736 72 1455 2920 +11 +1l +IV
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Jak je z tabulky 34-1 patrné, hodnoty elektronegativit jsou stejné a hodnoty ioniza¢nich energii si
jsou velmi podobné. Na iontovych polomeérech, které jsou uvedeny pro oxida¢ni ¢islo +11 je patrny
pokles v disledku slabé kontrakce zptisobené d-orbitaly. Stalost oxidagnich ¢isel se v triadé meéni.
Oxidagni ¢ido +11 u Zeleza je stalé pouze v kyselém prostiedi a v piipadé koordinacnich sloucenin
s elektroneutrdnimi ligandy, jako je bipyridin. V neutralnim prostiedi se soli Zeleznaté snadno oxiduji
na soli Zelezité, které jsou mnohem stalgjsi. U kobaltu je stdlé oxidacni ¢ido +11 a oxidagni ¢islo +I11
je stélé pouze v nizkospinovych koordina¢nich slouc¢eninach. Nikl ma stélé pouze oxidacni ¢iso +11.
Oxida¢ni ¢ida+V | u zeleza, +1V u kobatua+I11 a+IV u niklu jsou stdld pouze v piipadé stabilizace
silné elektronegativnimi atomy, jako jsou kyslik v piipadé K,FeO, nebo fluor ve fluorokomplexech
v piipadé kobaltu a niklu.

34.1 Zelezo

Zelezo je ngrozsitensj s prechodny kov. V piirodé se vyskytuje v fadé minerdlt arud. Nejvetsi
vyznam maji krevel (hematit) Fe,O; a magnetovec (magnetit) Fe;O,, ze kterych se také vyrabi.
Dilezité jsou dlde minerdy kyz zeleznaty (pyrit) FeS, a ocelek (siderit) FeCOs, které se vsak
pro vyrobu Zeleza nepouzivaji. Cisté Zelezo se ziskéva redukci oxid vodikem. Pro pramyslovou
vyrobu Zeleza se tento zpasob nepouzivg; hutnicka vyroba je zaloZzena na redukci oxidickych rud
koksem ve vysoké peci za pritomnosti vépence k odstranéni kiemigitant, se kterymi vytvari strusku.
V chladngjSich mistech vysoké pece je redukénim ¢inidlem CO aredukce probiha postupné z Fe,0s
pies Fe;0O,4 na FeO, pripadné az nakov:

3Fe,0; + CO %® 2Fe0, + CO,
Fe,0O; + CO %® 2FeO + CO;

V niZ§i, tepleg Si ¢ésti pece (1550 °C) dochazi k redukci uhlikem na kov.
FEO + C 3%® Fe + CO

Nejveétsi ¢ast v rudé pritomného oxidu kiemicitého se béhem vyroby odstrani jako kiemicitan vape-
naty, ale zbytek se redukuje na kiemik, jehoZz mala ¢ast se rozpousti v Zeleze. Surové Zelezo obvykle
obsahuje 4 % uhliku; 2,5 % kiemiku; 2,5 % manganu; 1 % fosforu a asi 0,1 % siry. Vyroba oceli je
spoj ena piredevsim s odstranovanim téchto prvka ze surového Zeleza. Ty se pievadi kyslikem na oxidy,
oxid uhelnaty a uhli¢ity unikaji a oxidy fosforu, kiemiku a siry se prisadou vapna prevadi do strusky.
Ocel obsahuje 0,2 az 1,5 % uhliku, ktery je vazan ve form¢ karbidi Zeleza a manganu. Prisada dalSich
kovii, jako jsou chrom, vanad, molybden, nikl atp. méni vlastnosti oceli. Tyto dlitiny se oznacuji jako
legované oceli.

DuleZitou vlastnosti Zeleza je jeho koroze. Koroze je sloZity elektrochemicky dgj, pii kterém
dochézi k tvorb¢ hydratovaného oxidu Zelezitého. Celkovy pochod vystihuje nédedujici sumérni rovnice:

4Fe + 2H,0 + 30, %® 2Fe0;-H,O
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Zelezo tvori celou fadu soudenin v oxidacnim ¢isle +11 a+111. B&Zné jsou soli s minerdnimi
kyselinami, které krystalizuji jako hydraty. Soli Zeleznaté maji zelenou barvu v roztoku i v pevném
stavu, v hydrétu je vétSinou pritomen kation [Fe(H,0)s]**. Pouze v FeCl,-6H,0 je piitomna
komplexni ¢éstice trans-[Fe(H,0),Cl,]. K béZznym slou¢eninam Zel eznatym patii siran FeSO, - 7 H,0,
také nazyvany zelena skalice. Slouceniny zeleznaté se v neutrdnim roztoku snadno oxiduji na slou-
¢eniny zelezité. Jako sil Zeleznata se ¢asto pouZiva tzv. Mohrova sil, coz je podvojny siran
diamonnozeleznaty (NH4)2Fe(SO,). - 6H,0. Po rozpusténi Mohrovy soli ve vodé dochazi v disledku
hydrolyzy iontit NH; naNH3z; aH™ k pufrovani roztoku do kyselé oblasti pH a také k ¢astecné tvorbg
amminkomplexi se Zelezem. Proto je jei stalost v roztoku vySSi nez u béZnych soli Zeleznatych.
Po pridani alkalického hydroxidu k roztoku soli zeleznaté se vylucuje Sedomodry hydroxid Zelez-
naty Fe(OH),, ktery se nerozpou&ti v nadbytku hydroxidu. Na vzduchu se rychle oxiduje na hydroxid
zelezity Fe(OH)3. Hydroxid Zeleznaty, stejné jako cerstvé vysrazeny uhli¢itan zeleznaty, jsou stélé
pouze pod inertni atmosférou. Staly je az oxid zeleznaty, ktery je vétSinou nestechiometricky a jeho
sloZeni spiSe odpovida vzorci Feg osO.

Zelezo v oxidagnim &isle +111 tvoii soli s vétSinou anionti. Vyjimkou jsou anionty s reduk-
¢nimi schopnosti, jako jsou jodidy. Soli Zelezité krystalizuji z roztoka jako hydréty, které obsahuji
kation [Fe(H,0)s]**. Tento kation je také piitomny v kamencich M'M"'(S0,), - 12 H,O, které mohou
ionty Zelezité takeé tvorit. NgbéZnéjsi soli je siran zelezity, u kterého bylo popsano Sest riznych hydréta.
Hydréty soli zelezitych maji slabou svétle riZzovou nebo svétle fialovou barvu v disledku spinoveé
zakézanych d—d piechodi, vzhledem ke konfiguraci 3d°, stejné jako u iontd Mn®*. Uvedenou barvu
maji pouze latky v pevném stavu a v silné kyselych roztocich pri pH < 1. P vySSim pH zagina slozity
hydrolyticky proces, ktery je spojen s tvorbou hydroxokationtu:

[Fe(H0)e]* —= [Fe(H0)s(OH)]*" + H"
[Fe(H,0)5(OH)]*" == [Fe(H,0)s(OH);]" + H*

Uvedené hydroxokomplexy maji velkou snahu se déle dimerizovat a ndsledné polymerizovat. V Sechny
hydroxokomplexy Zelezité se vyznaguji velice silnym absorpénim pasem pirenosu ndboje C.T. v blizké
ultrafialové oblasti, ktery svou ¢ésti zasahuje do viditelné oblasti spektra a prekryva pasy spinové
zakazanych d—d prechodii. Z tohoto divodu je barva fady sloucenin zelezitych Zluta az ¢ervena
Pridame-li ke zlutym roztokim halogenidi Zelezitych kyselinu fosforec¢nou, roztok se odbarvi
vznikajicimi komplexy [Fe(PO.)s]® a[Fe(HPO,)s]*. Fosforecnany maji k iontaim Zelezitym velkou
afinitu, a proto je kyselina fosfore¢na soucésti riznych odrezovacu a fosfore¢nany soucasti raznych
ochranych natérovych hmot. Hydroxid Zelezity se vyluéuje po pridani roztoku amoniaku k roztoku soli
Zelezité jako cervenohneéda srazenina. V nadbytku amoniaku se hydroxid Zelezity nerozpoudti, v malé
miie se v3ak rozpousti pti pouZiti alkalickych hydroxida za vzniku Spatné definovanych Zelezitana.

Oxidaci suspenze hydratovaného oxidu Zelezitého v roztoku akalického hydroxidu chlorem
nebo chlornanem se ziskaji zelezany, soli s aniontem FeO3™:

Fe,O; + 3CIO” + 40H” 3%® 2FeO; + 3ClI" + 2H,0
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Karminové ¢erveny BaFeO, méa obdobnou strukturu jako BaSO, a BaCrO,. lon FeO3 je v roztocich
alkalickych hydroxida stdy, v kyselém roztoku se vSak snadno rozklada a je silngjsi oxidacni ¢inidlo
neZ manganistan.

Chemie koordinaénich slouéenin Zeleza je velice rozsahla od slou¢enin organometalickych
ke komplexam v biologickych systémech. V souladu s 18-ti elektronovym pravidlem tvoii Zelezo
karbonyl Fe(CO)s primou reakci praskového Zeleza s oxidem uhelnatym za zvySeného tlaku a teploty.
Pasobenim ultrafialového svétla na roztok Fe(CO)s v benzenu ziskame nonakarbonyl [Fe,(CO)o],
ktery je jednim z mnoha dalSich karbonylt Zeleza, které byly piipraveny. Ke doucenindm s vazbou Fe—C
patii také chemie ferrocen: (kap. 25.16).

Zelezo s oxidagnim cislem +11 tvori komplexni slouceniny s nejrazngj$imi ligandy, pricemz
tyto komplexy jsou vétSinou méné stalé nez komplexy Zeleza +I11. Na druhé strang zelezo +I1
projevuje vétsi sklon ke koordinaci dusikovych donorovych atomi, a je proto zndm [Fe(NHs)e] %,
ktery Fe** nevytvéri. Vedle velmi slabych halogenokomplexi typu [FeX 4]%, které jsou tetraedrické,
je vétSina komplext s donorovymi atomy dusiku a kysliku oktaedricka K vyznamnym slouceninam
Fe(11) patii komplexni slougeniny bipyridinem afenanthrolinem [Fe(bipy)s]** a[Fe(phen)s]*. Jedna se
0 nizkospinové komplexy (konfigurace d®), které jsou erveng zabarveny v disledku velmi intenzivniho
pésu pienosu néboje (C.T.) s maximem zasahujiciho jiZ do viditelné oblasti. Oxidaci [Fe(phen)s]**
ziskéme [Fe(phen)s]**, coZ je spojeno se zménou barvy z éervené na modrou. Vzhledem k uvede-
nému barevnému prechodu se komplex fenanthrolinu se Zelezem pouzivéa jako indikétor ferroin
v analytické chemii. K nizkospinovym komplexim také patii hexakyanoZel eznatan draselny, tzv. Zluta
krevni sill K4 Fe(CN)e] -3H,0. Jgi priprava vychazi z reakce KCN s roztokem siranu Zeleznatého.
Pridanim ionta Fe** k roztoku hexakyanoZeleznatanu vznika modra sraZenina, tzv. berlinska mods.
V aniontu [Fe(CN)g] *~ | ze snadno nahradit jednu kyano skupinu jinou skupinou nebo neutrdni molekulou.
Substituce nitrosylem NO* vede k aniontu pentakyano-nitrosyl Zel eznatanovému [Fe(CN)s(NO)] %,
tzv. nitroprusidu. Nitroprusid se pouziva k dikazu sulfidi vzhledem k ¢ervené barvé produktu reakce:

[Fe(CN)s(NO)]* + S %® [Fe(CN)s(NOS)]*

Charakteristickym rysem koordinaéni chemie Zeleza s oxidacnim ¢islem +l111 je pirednost,
kterou dava tento centralni ion kyslikovym donorovym atomum pred dusikovymi. Vedle zminénych
fosfatokomplexi je dileZity zeleny tris(oxal &o)zelezitanovy anion [Fe(C,0.)s]*> a erveny komplex
tris(acetylacetonéto) zelezity [Fe(acac)s]. Oxidaci roztoku K,[Fe(CN)e], napi. peroxidem vodiku,
ziskdme hexakyanozelezitan draselny Ki[Fe(CN)g], tzv. cervenou krevni sil. Reakci hexakyano-
Zelezitanu s ionty Fe** vznikd modra srazenina, tzv. Thurnbullova mod7. Struktura Thurnbullovy
modie a berlinské modie je stejna a odpovida vzorci [Fe'Fe"'(CN)g]™. Intenzivni modré zabarveni
je spojeno s pésy prenosu naboje mezi ionty Fe** a Fe®*. Typicka reakce pro ionty Fe**, kterd se vyuziva
analyticky, je reakce s SCN™, pii které za nizkych koncentraci vznika intenzivné ¢erveny roztok
apii vySSich koncentracich se vyluéuje srazenina stejné barvy. SloZeni roztoku a srazeniny neodpovida
jediné slougening. MaZeme zde identifikovat ¢astice od [ Fe(H,0)s(SCN)]?* a2 [Fe(SCN)g] *, pricemz
vyznamné zastoupeni odpovida komplexu [ Fe(H,0)3(SCN);].
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Koordinagni slouéeniny zeleza maji fadu vyznamnych funkci v biologickych procesech.
Zde s jako piiklad uvedeme jeden z enzymu P-450, ktery se vyskytuje v nékterych mikroorganizmech
a je schopen oxidovat alkany (R—H) naakoholy (R—OH). Uvedené mikroorganizmy byly s Gspéchem
aplikovany pii likvidaci zbytki ropnych produktt po riznych havariich. Oxida¢ni skupinou je zde
skupina Zeleza s navdzanym kyslikem — ferryl, ktery tvoii s porfyrinem komplex s ndbojem +V.
Vznika reakci enzymu P-450 se vzdusnym kyslikem. Jak je z obr. 34.1-1 patrné, je zde rovnovaha
oxidatnich stavii Fe(v) a Fe(1v). V druhém pripadé je paty kladny naboj na porfyrinovém skeletu.
Uvedeny priklad demonstruje vysoky oxidagni U¢inek sloucenin zeleza v oxida¢nich stupnich IV a V.

+ H,0

Obr. 34.1-1 Aktivni ¢astice Fe=0 v cytochromu P-450.

Priklady nekterych béznych komplexnich slou¢enin ajgich funkci jsou uvedeny v kapitole 39.
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34.2 Kobalt

Zastoupeni kobaltu v piirodé je obdobné jako u vanadu nebo chromu. Nachazi se predevSim
ve formé sulfidickych a arsenidovych rud, jako jsou smaltin CoAs, nebo kobaltin CoAsS. Doprovéazi
také nikl améd’ a proto byva jeho vyroba spojovana se zpracovanim rud niklu a medi. Typicky zpasob
vyroby kobaltu vychazi z rozpousténi prazené rudy v kyseling sirové. Rozpusténé Zelezo se odstrainuje
z roztoku srézenim vapnem a kobalt se vylou¢i pasobenim chlornanu sodného.

2C0% + ClO” + 40H™ + H,0 %® 2Co(OH); + CI”

Vznikly tmavé hnédy Co(OH); je hydratovany oxid, ktery se odfiltruje a zahiaim pirechézi na cerny
bezvody Cos0., ktery se vyznaduje spinelovou strukturou Co'" Co}'O,. Kobalt se z uvedeného oxidu
ziskava redukci uhlikem. Kobalt se vyuziva k vyrobé specidnich zaropevnych dlitin a pii vyrobé
vysoce legovanych oceli. Vyznamnd ¢ast se také vyuzivav riznych slouc¢eninach, které tvoii pigmenty

pro vyrobu barev.

Nejb&Zngjsi oxidacni ¢isla kobaltu jsou +11 a+111. lon [Co(H,0)e]* je nestdly a ma silné
oxidaéni acinky. Stély je pouze ion [Co(H,0)e]*" a s tim souvisi stélost kobaltnatych soli b&znych
kyselin jako hydréta. Mezi nejbéznéjsi patii CoCl,-6H,O nebo analogicky siran CoSO,-7H,0 i
dusi¢nan Co(NO3), - 6 H,O. Uvedené soli maji riZzovou aZ ¢ervenou barvu. Dehydratace nékterych soli,
jako je CoCl, -6 H,0, je spojena se zménou barvy naintenzivni modrou. Této zméng odpovida piechod
oktaedrického okoli kobaltu na tetraedrické. Obdobny piechod oktaedrického okoli na tetraedrické
okoli je moZné pozorovat pii rozpousténi hydratovanych soli kobaltnatych v silné koncentrovanych
roztocich chloridt. Z vodnych roztoka soli kobaltnatych se alkalickym hydroxidem sré&Zi ruZovy,
postupné Sednouci, hydroxid kobaltnaty Co(OH),. Dehydrataci hydroxidu se ziska oxid kobaltnaty.
Hydroxid kobaltnaty je jen ¢asteéné rozpustny v nadbytku koncentrovanych roztoka alkalickych
hydroxida za vzniku tmavé modrych roztokia [Co(OH),]*", ve ziedénych roztocich je nerozpustny.
Je vSak dobie rozpustny ve vodném roztoku amoniaku:

Co(OH), + 6NH,OH %® [Co(NH3)e]*" + 20H™ + 6 H,0

Jednoduché slouceniny kobaltité jsou stalé jen ve slou¢eninach se silné elektronegativnimi atomy.
Vedle zminéného oxidu Cos0;, je to predevSim fluorid CoFs. Na druhé strang, oxidacni ¢islo +111
jevelmi stalé v komplexnich nizkospinovych slou¢eninach.

Komplexni slou¢eniny Co** nejsou tak b&Zné jako komplexni slou¢eniny Co®*. Koordinacni
okoli Co** je vétSinou oktaedrické, pouze v piipadé velkych donorovych atomi, jako je napt. bromid,
piechazi toto okoli v tetraedrické. Komplexy, které tvori ligandy z levé strany spektrochemické rady,
jsou vysokospinove ajsou st é vaci oxidaci vzdusnym kyslikem. Jiz pii prechodu k ligandim s dusiko-
vymi donorovymi atomy piechézi elektronova konfigurace na nizkospinovou a uvedené slougeniny Co**
jsou na vzduchu nestélé a oxiduji se na nizkospinové komplexy kobaltité. Mezi typické komplexy
kobaltnaté patii ¢erveny octan Co(CH5;COO), -4 H,0, ktery naSel uplatnéni jako soucast katalyzatori
pii oxidacich v organické chemii.
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Kobalt v oxida¢nim ¢ide +I11 tvoii s ligandy obsahujicimi donorovy dusikovy atom neoby-
¢giné Sirokou paletu komplexi, z nichz mnohé sehrdly dulezitou roli v poéatcich koordinatni chemie.
Vzhledem k jiZ popsané pomal é rychlosti substitu¢nich reakci v koordina¢ni sféfe Co(111) (kap. 25.11)
se pii pripravé komplexnich slou¢enin kobaltitych vychazi ze douéenin kobaltnatych. Po piidani
ligandu se vznikly komplex Co(11) oxiduje napi. peroxidem vodiku na komplex Co(111). V piipade ligandi
s dusikovymi donorovymi atomy tato oxidace probiha jiz vzdusnym kyslikem. Piikladem mutze byt
piiprava chloridu hexaamminkobaltitého.

4CoCl, + 4NH,Cl + 20NH; + O, %® 4[Co(NH5)e]Cls + 2 H,0

PakliZe se jako vychozi |atka pouZije dusi¢nan na misto chloridu, ziska se dusi¢nan pentaammin-
nitratokobaltity. Zménou vychozich reakénich sloZzek a podminek |ze pripravit fadu komplext
obecnych vzorci [Co(NHz)sX] X, a [Co(NH3),X,]X, kde X = CI7, Br, NO3 atd. Okruh téchto
sloucenin se da jedt¢ zvysit zaménou X za jiné aniontové nebo e ektroneutrdni ligandy. Uvedenych
komplextt s amoniakem bylo piipraveno velké mnoZstvi a piedstavuji nejrozséhlejsi skupinu
komplexu Co(l11).

Vedle jednoduchych komplext uvedenych typi byla pripravena cela rada komplexa
vicegjadernych. Napt. piasobenim roztoku alkalického hydroxidu na roztok siranu tetraammin-agua-
chlorokobaltitého [ Co(NH3)4(H,0)Cl] SO, za chladu se ziskéa chirdni vicejadeny komplexni kation,
ktery byl ve formé chloridu prvni ¢isté anorganickou slouceninou, ktera byla rozstépena na optické
antipody (obr. 34.2-1).

NH3 16® NH3 16®

HSN\C /NH3
0
HN"" | ~SOH NH3

H
HO\ */o\ | /NHS
Co Co

NHs

HsN OH NH;3 HO NH
>CO< Sl
HsN NH3 HaNT | S NHg
NH; NH3

(RN N RN R RN RN R RN NN NN AR NR RN NN N
(]

Obr. 34.2-1 P¥iklad enantiomernich ionti vicejader ného komplexu.

Jinym N-donorovym ligandem, ktery tvori mimoradné stdé komplexy, je anion NO:.
Jeho nejzndméejSim komplexem je oranZovy hexanitrokobaltitan sodny Nag[ Co(NO,)e], jehoz vodny
roztok se pouziva ke kvantitativnimu vysrézeni iontt K* v podobg K 3] Co(NO,)s] .
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Kobalt vazany v corrinovém skeletu
je soucéasti vitaminu ¢i koenzymu Bg,. ’”
Uvedeny koenzym prenaSi v organizmech T
alkyly nebo nékteré funkéni skupiny,

CONH,

o . , . . NH,CO \ Uy ~"~CONH,
a uplatiiuje se tak v biosyntéze, piedeviim ?

pii izomerizacnich reakcich. Pri prenosu aky-

lu vznika slaba vazba uhlik—kobalt, kterase T

pii priblizeni substratu zase snadno Stépi. HN\O(\\\\\ o e o

Kobalt pri téchto reakcich meéni své oxidacni Sﬁmz !

giso od | aZ po I11. lonty Co(i1) a Co(ilr) J . </ CHs
jsou mensi nez odpovidajici ionty Zeleza 7O>P<O Y

a jgich koordinace porfyrinovym kruhem CHs
by byla nevyhodna. Corrin obsahuje o jednu \mr

spojujici —CH,— skupinu méng, dutina je HOCH, ~O° H

mensi aion kobaltu je zde pevné véazan. _
Obr. 34.2-2 Struktura kobalaminu.

34.3 Nikl

Nikl se v piirodé vyskytuje podobné jako kobalt ve formé sulfidi a arsenidi, ae jeho zastou-
peni jeasi 10” vétSi nez kobaltu. Nejdilezitejsi ruda niklu je pentlandit (Fe,Ni)S, ze kterého se vyrébi.
Pri vyrobé niklu se rudny koncentrat prazi a nasledné tavi s NaHSO, a koksem. Smés se rozdéli
do dvou vrstev, pri¢emz spodni vrstva obsahuje taveninu NiS. Ten se shira a prazenim se prevadi na NiO.
Cisty nikl se vyrébi Mondovym zpiisobem, zalozenym na reakci NiO s tzv. vodnim plynem, tj. smési
vodiku a oxidu uhelnatého.

NiO + H, %® H,O + Ni Ni + 4CO %® [Ni(CO)J]

Ngjdiive dochazi k redukci na nikl, ktery pii teploté okolo 50 °C piechazi na tékavy tetrakarbonyl
niklu [Ni(CO),4]. Ten se ze smési oddestiluje a pri teploté 250 °C rozlozi na nikl a CO, ktery se vraci
do vyroby.

V jednoduchych anorganickych slou¢eninach se nikl vyskytuje pouze v oxida¢nim cisle +11.
Soli jsou vétdinou hydréty, které obsahuiji oktaedricky ion [Ni(H,0)s]**. Pikladem miaZe byt dusi¢nan
nikelnaty Ni(NO,),-6H,0, chlorid nikelnaty NiCl,-6H,0O nebo siran nikelnaty NiSO,-7H,0.
Uvedené soli, pokud jsou hydratovany, maji zelenou barvu. Z vodnych roztoki soli nikelnatych se
alkalickym hydroxidem srézi zeleny hydroxid nikelnaty Ni(OH),. Dehydrataci hydroxidu se ziska
cerny oxid nikelnaty. Hydroxid nikelnaty se v nadbytku roztoka akalickych hydroxidia nerozpoudti.
Podobné jako hydroxid kobaltnaty je vSak dobie rozpustny ve vodném roztoku amoniaku.

Ni(OH), + 6 NH,OH %® [Ni(NHs)g]* + 20H™ + 6H,0
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Substituce molekul vody molekulami amoniaku v koordinatni sféfe niklu je doprovazena zménou
barvy ze zelené na modrou. Tato zména odpovida vétSimu energetickému rozstépu d-orbitali v okta-
edrickém poli dusikovych donorovych atomd.

Bezvodé halogenidy se dgji pfipravit pfimou syntézou z prvki. Oxid nikelnaty v ¢isté forme se
piimou syntézou pripravit neda. V znikly produkt je nestechiometrické povahy.

s vz

Nikl nabyva v komplexnich slouéeninach oxidagni ¢ida od 0 do +1V. Nizka oxidagni ¢ida
jsou spojena piredevsim s jiz zmingnym tetrakarbonylem niklu a dal§imi karbonyly vytvérgici klastrové
slougeniny, napi. [Nis(CO)y,]%. Oxidaini &islo 0 miaZzeme pozorovat v komplexu K4[Ni(CN).],
ktery |ze ziskat redukci K,[Ni(CN),] dradikem v kapalném amoniaku. Naopak vysok& oxida¢ni ¢isla
niklu +111 a +1V byla pozorovana ve fluorokomplexech K;[NiFs] a K,[NiFg], které se pripravuji
pusobenim fluoru na smés NiCl, a KCI. Uvedené komplexy jevi silné oxidacni Gcinky a rozkladaji
vodu za vzniku kysliku.

Nejbeznejsim oxidacnim ¢isem niklu v komplexnich slou¢eninach je +11 a tomu odpovida
konfigurace valen¢ni sféry 3d®. V zévislosti na ligandu vznikaji riazna koordinaéni okoli niklu.
Podobné jako u Co®* vznikaji reakci s nadbytkem hal ogenidi tetraedrické komplexy typu [NiX 4.

tetraedrickeé Ni2* oktaedrické tetragondné- planarni
pyramidani

Obr. 34.3-1 Stépeni d-orbitali iontu Ni%* v krystalovém poli riizné symetrie.

Jak je patrné z obr. 34.3-1, nedochézi v tomto piipadé ke stabilizaci ligandovym polem (4 elektrony
navyssi a 4 elektrony na niZsi energetické hlading), a proto jsou uvedené komplexy velmi slabé
a jgich existence souvisi s velikosti halogenidovych iontt. NejbéZngjsi okoli Ni(11) je usporadani
oktaedrické, které se vyskytuje ve velkém mnozstvi komplexnich slouéenin s ligandy obsahujici
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donorové atomy kysliku nebo dusiku. Uvedené latky jsou paramagnetické a jejich barevnost je
zpasobena d—d prechody e ektront. Pri prechodu od O-donorovych ligandi k N-donorovym ligandim
maZeme pozorovat zménu barvy od zelené k modré, kterd pii uplatnéni chel&ového efektu mezi
dusikovymi atomy piechdzi az do fialové. Tato zména barvy je v souladu se zvétSujicim se
energetickym roz&&pem hladin t,, aey, napt. je patrnav fads [Ni(H20)s]**, [Ni(NHz)e]**, [Ni(en)s]*".

Zvy3ujici se energetické roz&tépeni d-orbitalt v oktaedrickém poli neumozZiiuje konfiguraci d®
stabilizaci vznikem nizkospinového komplexu. Ani tetragonalni distorze, charakteristické pro konfi-
guraci d°, neumoziiuje stabilizaci elektronového systému, protoze orbitaly d, a dye_y2 jSou obsazeny
podle Hundova pravidla jednim elektronem (obr. 34.3-1). Elektronovy systém je stabilizovan az
prechodem elektronu z orbitalu dy2_,2 do energeticky nize polozeného orbitalu d,2. Tento prechod dava
vznik ¢tvercovému usporadani koordina¢ni sféry. Z tohoto divodu maji komplexy Ni(11) s donorovymi
atomy z konce spektrochemické rady ¢tvercové planarni okoli. Slou¢eniny jsou diamagnetické ajgich

NN

intenzivni Zlutd az ¢cervenabarvaje zapricinéna C.T. piechodem v blizké ultrafial ové oblasti.

K typickym komplexam Ni(11) se ¢tvercové planarnim okolim patii K,[Ni(CN),4] a komplex
s dimethylglyoximem, ktery je zndzornény na obr. 34.3-2.

0---HO
CH, /N/ \N\ _CHs
\T/ AN pd \T
Ni
C . _cC
ey’ \N/ /N/ \CH3
\OH'"O

Obr. 34.3-2 Struktura komplexu bis(dimethylglyoximéto) nikelnatého.

Uvedené &tvercové uspoiddani je charakteristické pro konfiguraci d® a vyskytuje se také v kom-
plexech Pd(i1), Pt(11) addeRh(1), Ir(1) aAu(i).

35. Platinové kovy

Vzgemna podobnost prvku stojicich v triadach platinovych kovi nad sebou je mnohem
vyraznéjSi nez podobnost mezi ¢leny jednotlivych triad a prvky skupiny Zeleza. Jak vyplyva z tab. 35-1,
tato podobnost je dana piredevim obdobnymi oxida¢nimi ¢idy jednotlivych prvki v jgich slouceninéch.
Ruthenium a osmium davaji pirednost vySSim oxida¢nim ¢islim, u osmiaje to az +VIII. U rhodia
a iridia je stabilni oxidagni ¢islo +111 a také +1. Palladium a platina vystupuji ve slou¢eninach
v oxida¢nich ¢islech +11 a+1V.
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Tab. 35-1 Atomové afyzikalni vlastnosti platinovych kovi

Prvek X 1()/kI-mo™ r*¥/pm r*/pm t.t./°C oxidacni ¢islo
Ru 2,2 720 68 2282 +11 +I11 +V1
Rh 2,2 720 86 66 1960 +1 +I11
Pd 2,2 804 80 +11 +1V
Os 2,2 840 — 3045 +VI  +VIII
Ir 2,2 840 68 2443 +1 +I11
Pt 2,2 870 80 +11 +IV

Zastoupeni platinovych kovi v prirodé je velmi malé. V3echny platinové kovy se nachézi v piirodg
ve smésich (slitinéch). Jsou také obsaZeny v rudach, z nichZz nejdileZitéjsi jsou sperrylit PtAs,
acooperit PtS. Platinu v uvedenych rudach doprovazi dalsi platinové kovy. NékteraloziskaNiS a CuS
také obsahuji platinové kovy s vyjimkou osmia. Izolace a déleni kova je pomérné obtizné a spociva
na rozpustnosti palladia a platiny v lucavce kréalovské a nasledné rozdilné rozpustnosti jgich
chlorokomplexti. Kovy nerozpustné v luc¢avce kralovské se na slouceniny prevadi oxida¢nim tavenim.
Velmi zjednoduSené schema déleni platinovych kovi je zndzornéno na obr. 35-1.

Platinové kovy maji nejvétsi vyuZiti v katalyze a to od vyroby kyseliny dusi¢né az k hydro-
genacnim katalyzatoram v organické technologii. V zhledem ke své chemické inertnosti slouzi zef ména
platina pro vyrobu e ektrod, kel imka a misek pouzivanych v chemické laboratofi.

koncentrét
platinovych kovi

lu¢avka kralovska

roztok nerozpustny zbytek
H,PdCl, + H,PtClg Rh, Ru, Os, Ir
[ ]
taveni s NaHSO4
NH. G + Iouienivodouﬁ Rh2(S04)s
nerozpustny zbytek
rozpustny nerozpustny RU. Os. Ir
H2[PdCl4] (NH4)2[PtClg]
taveni s Na,O» [Ruo,]*
+ louZeni vodou [Os(OH)204]*"
IrO,

Obr. 35-1 Schéma déleni platinovych kovi.
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Platinové kovy jsou pomerné méalo reaktivni. Z celé skupiny jediné palladium je rozpustné
v kyseliné dusi¢né a spolu s platinou se rozpousti i v lu¢avce krdlovské. Ostatni kovy jsou viéi lucavee
krélovské resistentni. Na slou¢eniny se kovy prevadi tavenim, rhodium s NaHSO;, iridium aruthenium
oxidacnim tavenim v Na,O, nebo K ClO;. Vznikaji vét&inou oxoanionty (RuO3), nebo oxidy rozpustné
v lucavce kraovské (IrO,). Platinové kovy maji vyrazny sklon ke tvorbé komplexnich sloucenin.
Jedinymi slouceninami, které nemaji charakter komplexd, jsou oxidy, sulfidy, selenidy, telluridy,
fosfidy a nékteré ze sirani a halogenidi.

35.1 Ruthenium a osmium

Oba prvky vytvaii fadu sloucéenin v oxidagnich &islech od +I1 do +VIII. Velmi snadno
se ducuji s fluorem a chlorem za vzniku piislusnych halogenidi. Podle podminek reakce |ze piipravit
az heptafluoridy M a pentachloridy MCls. Uvedené halogenidy maji tendenci se rozkladat za vzniku
nizSich halogenidii a uvoliiovat halogen. Vodou se snadno hydrolyzuji. Naproti tomu oba prvky
odolavgji ucinkim kyselin a ruthenium se nerozpou&ti ani v lucavce krélovské, osmium poskytuje
pri této reakci oxid osmicely OsO,. Oba kovy se rozpousti v taveninéch akalickych peroxidi nebo
soli od&tépujici kyslik za vzniku ruthenani RuO;™ nebo osmiani OsOj .

K jednoduchym slou¢eninam patii jiz zminéné halogenidy a oxidy. Oxid osmicely je tékavy
oxid (t.t. 40 °C) aje o proti oxidu rutheni¢elému stady. RuO, snadno oxiduje i kyselinu chlorovodikovou.
Stalé jsou oxidy typu MO,, které vznikaji zahitivanim oxida typu MO,. Oxid ruthenicely reaguje
s akalickym hydroxidem za vzniku ruthenistana Ru’"'O;, které jsou ve vodném roztoku nestélé,
redukuji se vodou za vzniku stdlych oranzovych ruthenana Ru’'O3". Oxid osmigely se rozpousti
ve vodném roztoku KOH za vzniku temng &erveného , osmicelanu® K, [Os'"'(OH),0,], ktery se
snadno redukuje na st & purpurové zabarveny , osmian® K,[Os’'(OH),0,].

Nizka oxidacni cisla obou prvki jsou spojena se vznikem koordinacnich sloucenin.
Kation [Ru(H,0)¢]** podiéha snadné oxidaci na [Ru(H,0)e]**. Dilezitgjsi jsou komplexy Ru(ir)
s ligandy obsahujici dusikovy donorovy atom, jako jsou amoniak, en, bipy, phen. Komplexni
kation [Ru(bipy)s]** podléha snadno fotochemicka exitaci. Pti ni dochézi k prenosu elektronu
z d-orbitalti na centrdnim atomu do p* orbitalu ligandu, takZe vznika ¢éastice [Ru'"' (bipy)2(bipy )]
Rada podobnych komplext U¢inkem viditelného svétla svétélkuje.

Ruthenium(i11) tvori rozsahlé fady halogenidovych komplexi a smiSenych aqua-chloro komplexa.
Vemi neochotné tvoii vazbu Ru(11)—C. Piidudny kyanokomplex nebyl zatim pripraven. Na druhé
stran¢ se zde projevuje velka afinita k ligandim s dusikovymi donorovymi atomy, kterd byla zminéna
u komplexa Ru(ir).

187



35.2 Rhodium airidium

Vlastnosti a reaktivita obou kovii je obdobna jako u piedchazejici dvojice. Nereaguji s kyse-
linami, podléhgji vSak oxidatnimu taveni. Také reaguji s kyslikem a halogeny za ¢erveného Zaru.
Oba prvky tvoii jednoduchy kation [M(H,0)s] %, ktery se nachézi v fadé sloucenin s oxoanionty
jako je chloristan rhodity [Rh(H,0)e] ClO, nebo kamence. Komplexni slou¢eniny jsou nizkospinové
(konfigurace d°), diamagnetické a oktaedrické. V mnohém pripominaji nizkospinové komplexy kobaltité.

U obou prvki se ¢asto setkdvame s oxidacnim ¢islem +1, jehoZ existenci zajist'uji p-akcep-
torové ligandy. Rhodium(l) snadno vytvéii hydridové komplexy. Jako piiklad |ze uvést komplex
chloro-tris(trifenylfosfin) rhodny [ Rh(PPh;3)sCl], ktery vaZze molekulu H, za vzniku [ RhCI (H,) (PPhg)s].
Uvedend sloucenina se vyuZiva pii homogenni katalyze hydrogenace olefini (kap. 41-1).

V oxidech a halogenidech muZzeme vedle uvedenych oxidacnich ¢isel nalézt také slouceniny
s oxidagnim ¢islem kovu +1V. Jako piiklad |ze uvést anion [1rBrg] %

35.3 Palladium a platina

YRYd

Typicka oxidacni ¢ida u oba prvki jsou +11 a +1V. Oba prvky obtiZzné¢ koordinuji molekuly
vody a tudiZ netvori aguaionty. Ve vodném roztoku v silné kyselém prostiedi vytvéii aniontové
komplexy, napi. [PdCl,]* a v prostredi jiz mirné kyselém vytvéii polymerni hydroxokomplexy,
které se pomalu fotochemicky redukuji na kovy. Tento pochod je doprovazen vyraznym zhnédnutim
az z¢ernanim roztoku v disledku koloidné rozptyleného kovu. V koncentrovanych roztocich dochazi
k jeho vylouceni. Jednoduché slouceniny, jako jsou halogenidy, jsou stédlé jen v pevném stavu,
v ruznych polymernich strukturach, které zprostiedkovévaji halogenidové mistky. Nejbézngjsi
slouceniny jsou tetrachloroplatnatan draselny K[ PtCl,] a tetrachloropalladnatan draselny K,[PdCl,].
V oxidacénim ¢isle +1V vytvéi platina narozdil od palladia stélé chlorokomplexy a kyselina hexachlo-
roplati¢ita Ho[ PtClg] je ngibézngjsi dloucenina platiny.

Komplexy s centrdnim atomem v oxidacnim &isle +11 maji konfiguraci d®. Jsou diamagnetické
a obvykle maji ¢tvercové planérni strukturu. Oba kovy v oxidacnim ¢isle +11 maji charakter meékkych
kyselin atvoii vazby s prevaZujicim kovalentnim charakterem s donorovymi atomy jako jsou fosfor, sira,
arsen a chlor. Od komplexi platiny byla ptipravena cela fada riiznych izomeri, coz souvisi s velmi
malou rychlosti substituce v koordina¢ni sféfe. Piiklad cis- a trans-izomerie je uveden na obr. 25.5-1
v kap. 25.5. Pouziti cis-[ Pt(NHs),Cl,] jako protinadorového Iéiva je diskutovano v kapitole 41.

V eskeré komplexy, které se podaiilo charakterizovat av nichz méaplatina ¢i palladium oxidacni
¢islo +1V, jsou oktaedrické, diamagnetické a nizkospinové. Komplext palladig¢itych neni mnoho
a jsou mnohem méné stalé nez komplexy platicité. Vedle zmingné kyseliny hexachloroplaticité
existyji analogické komplexy i od daSich halogeni. Cela fada komplext platicitych byla ptipravena
tzv. trans-adici:
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Pri této reakci se usporédani ligandi v equatorialni roving nemeni.

V fadé sloucenin existuji atomy platiny v oxi-
dacnich ¢idech +11 a zaroven +1V. Typickym piikladem
takovych sloucenin je ¢ervena sil Pt(EtNH,),Cls-2H,0,
j€jiZ struktura sestavé z fetézct vytvorenych stiidanim
oktaedrickych a ¢tvercovych komplexa Pt(1v) a Pt(i1)
vzajemné spojenych atomy chloru, které tak tvori
mustky (obr. 35.3-2).

Uvedené slouceniny s atomy platiny spojenimi
v fetézci vedou elektricky proud a jsou studovéany jako
jednorozmeérné vodice.

Vzhledem k charakteru palladia i platiny jako
mékkych kyselin, tvoii oba prvky velké mnoZstvi
komplexnich sloucenin, ve kterych vystupuje jako
donorovy atom uhlik. Na rozdil od niklu netvoii oba
prvky jednoduché karbonyly. Organické latky se mohou
koordinovat dvojim zpasobem:

— Koordinace prostiednictvim p-elektroni v ndsobné vazbé C=C nebo v aromatickém systému.
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Obr. 35.3-1 Propojeni atoma platiny
chloridovymi mustky v Pt(EtNH,),Cl; (vievo)
afazeni planarnich jednotek [Pt(CN)4]%,
znazoriiujici p¥ekryv orbitald d,2 (vpravo).

Prikladem miZe byt Zeisseho sil, kap. 25.15, obr. 25.15-1.

— Koordinace za tvorby s vazby M-C.
Prikladem tohoto typu sloucenin muze
byt komplex [(CHs)3PtCl] 4, ktery vznika
reakci PtCl, s CHsMgCl v benzenu.
Z&kladem struktury je krychle vytvoiena
ze Ctyt atoma platiny, které jsou spojeny
¢tyimi Cl mustky (obr. 35.3-2).
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Obr. 35.3-2 Schematické znazor néni struktury [(CH3)sPtCl],. Pt=1,Cl= i, C(CH;-) =Q.
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36. Méd’, stribro, zlato

Med, stiibro a zlato jsou uSlechtilé kovy, odolné vigci korozi a tradi¢né pouzivané jako
mincovni kovy. Spoletnym znakem je konfigurace valen¢nich elektronia (n—1)d*°ns™. | kdyZ jsou
d-orbitaly zcela obsazeny, ovliviiyji vazby v fadé sloucenin, a tak uvedené prvky vykazuji charakte-
ristické vlastnosti piechodnych kovti. Na rozdil od vétSiny pirechodnych kova nevytvari slouceniny
v oxidaénim ¢isle 0. Atomové afyzikalni vlastnosti jsou uvedeny v tab. 36-1.

Tab. 36-1 Atomové afyzikalni viastnosti médi, stiibra a zlata

Prvek X 1(1)/kJ-mol™ r*/pm t.t./°C t.v./°C oxidacni ¢ido
Cu 19 745 77 1083 2570 +1 +11 +111
Ag 1,9 731 115 961 2155 +1 +11 +111
Au 2,4 890 137 1064 2808 +1 +111

Hodnoty elektronegativit uvedenych prvki jsou pomérné vysoké a elektronegativita zlata je
stejna jako elektronegativita selenu, nebo je blizka hodnotam pro jiné elektronegativni prvky, jako
jsou sira nebo jod. Z toho je zigmé, Ze zlato netvori iontovou vazbu a v jeho sloué¢eninach previada
vazba kovalentni. Na druhé strang, hodnoty prvni ioniza¢ni energie maji obvykly trend a odpovidaji
hodnotam, které byly nalezeny i pro jiné piechodné kovy. Hodnota tieti ionizaéni energie dokonce
klesa od m&di (3600 kJ-mol™) ke zlatu (2900 kJ-mol ). Tomu odpovidaji i uvedena oxidacni ¢isla
od +I do +111, ktera ukazuji na zminéné zapojeni d-orbitali do vazeb. lontové polomery jsou uvedeny
pro oxida¢ni ¢islo +1 a stoupaji ve skupiné. Rozdilna velikost iontt sttibra a zlata, spolu se zminénou
odliSnosti v elektronegativité, souvisi s jejich mensi vzgemnou podobnosti, nez bychom ocekavali
z analogie ostatnich skupin piechodnych kovii. Charakteristickd oxida¢ni ¢isla uvedena v tabulce 36-1
jsou pro dany prvek vytisténa tu¢né. Oxidagni ¢islo nula, nebo dokonce zdporna oxidagni ¢isla,
nebyla ve slouc¢eninach uvedenych prvki pozorovana. Uvedené prvky tvoii jednoduché slouceniny
v oxidaénim ¢isle +1. V téchto slou¢eninach maji vazby kovt s prvky spiSe kovalentni charakter.
Tato skutec¢nost se projevuje malou rozpustnosti uvedeného typu latek ve vodé. Oxidacni ¢islo +11
je charakteristické pro mad’, a slou¢eniny Ag?* jsou nestélé a vykazuji silné oxidacni vlastnosti.
U zlata oxidacni ¢islo +11 neni v literatuie b&zné uvadéné. Naproti tomu, pro zlato je charakteristické
oxidacni ¢ido +111 a slou¢eniny zlatité. V piipadé médi a stiibra jsou jegich douceniny s oxidatnim
¢idem +111 velice nestalé a byly pozorovany vétSinou pouze u fluorokomplexi. Z uvedeného picehledu
miZeme usuzovat na malou podobnost uvedenych prvka ve skuping.
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36.1 Méd’

Med se v prirodé vyskytuje hlavné ve formé mineralt chalkopyritu CuFeS,, kupritu Cu,O
a malachitu Cu,CO5s(OH),. Rudy obsahujici oxid se snadno redukuji koksem na kov. Uhligitany se
nejdiive zahiivanim pievadi na oxid. Hlavni surovinou pro vyrobu médi je vSak chalkopyrit.
Jeho zpracovéani se déli nanésledujici dil¢i pochody:

1. ¢astecnaoxidace CuFeS, + O, — Cu,S + FeS + SO,
2. struskovani zeleza  Cu,S + FeS + SO, — FeSO;(struska) + Cu,S (tavenina)
3. oxidace—redukce Cu,S + O, —> Cu,0O + SO,

Cu,O + Cu,S(taveni) —> Cu + SO,

Takto vyrobenad méd’ se ¢isti elektralyticky.
Slou¢eniny medi s oxidacnim ¢islem +11 jsou stalgjSi nez slouceniny s oxidacnim ¢islem +1.
Proto Cu(1) nemiZe vytvaret slouceniny s oxidujicimi anionty nebo skupinami, jako je dusi¢nan nebo
i siran. Na druhé stran¢ je znamy sificitan méd'ny. lon Cu” ve ve vodném roztoku nestdly a snadno
disproporcionuje
2Cu" %® Cu* + Cu(9

NejbeZnejsi slou¢eninou méd’nou je oxid méd’ny, ktery ma ¢ervenou barvu. S vyjimkou fluoridu
jsou znédmy vSechny halogenidy méd’né. Chlorid méd’ny se na vzduchu pomalu oxiduje. Jodid meéd’ny
je nadruhé strang stalgjsi nez méd’naty vzhledem k samovolné reakci:

2Cul, %® 2Cul + I,

v

Uvedeny rozdil v chovani jodidu je dan slabSim oxida¢nim G¢inkem jodu, vySSi kovalentnosti vazby
med’ — halogen a také malou rozpustnosti jodidu méd’ného. Obdobné jako jodid se chova kyanid.
V alkalickém prostiedi se slouceniny méd’naté redukuji na oxid méd’ny pasobenim i relativné dabych
redukenich ¢inidel, jako jsou napi. aldehydy. Po piidani aldehydu k tzv. Fehlingovu roztoku (vodny
roztok siranu méd’natého a vinanu draselného, ktery je pred reakci zalkalizovan roztokem hydroxidu)
a po mirnému zahtéti se z roztoku vyluéuje Cu,O. Vinan vytvéii komplex sionty Cu?* a zabraiuje
vylucovani hydroxidu med’natého z roztoku po jeho zalkalizovani. Uvedena reakce je velmi citliva
aslouZila pro stanoveni redukujicich cukru pii klinickych vySetienich.

Med s oxidacnim ¢islem +11 vytvéii velké mnozstvi raznych sloucenin s béZznymi i méné
b&znymi anionty. Soli jsou vétSinou hydréty, i kdyz kation [Cu(H,0)e]** byl v pevném stavu nalezen
pouze v dusi¢nanu méd’natém. Daobie znamy je siran méd’naty, tzv. modra skalice, CuSO,-5H,0,
ve kterém se na ion Cu®* vaZi ¢tyii molekuly vody v equatoridni roving a v axiélnich polohéch
jsou véazany atomy kysliku z anionti siranovych. Slouc¢eniny méd’naté s koordinovanymi molekul ami
vody a atomy kysliku z aniontt jsou modré. V piipadé soli halogenidi jsou naion Cu?** primo vézény
i halogenidy a barvatéchto sloucenin je zelena. Na druhé strang, pii pridani amoniaku a vzniku ammin
komplexti se modra barva prohloubi a ztmavne. Uvedené zmény jsou odrazem zmén v rozstépu
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energetickych hladin d-orbitali vliivem zmén v koordinacni sfére. K dalezitym sloucenindm patii
také octan méd’naty Cu,(CH3;COO),-2H,0, jehoz strukura je obdobna struktuie octanu chromna-
tého (obr. 31.1-1), de vzddenost Cu—Cu je vétsSi nez vzdaenost vazebna. Po pridani roztoku hydroxidu
k vodnému roztoku soli méd’naté dochézi k vyluc¢ovani svétle modrého hydroxidu méd’natého, ktery
je nerozpustny v nadbytku alkalického hydroxidu. Stanim hydroxid méd’naty pomalu a po zahiati
rychle tmavne a postupné prechazi na cerny oxid méd’naty CuO.

Elektronovéa konfigurace Cu(1) je d *° a odpovidajici komplexni slougeniny jsou proto diamag-
netické a vétSinou bezbarvé. Koordinagni ¢ido je 2 v chlorokomplexu [CuCl,]™ nebo 3 v K[ Cu(CN);]

v pevhém stavu (viz obr. 25.2-1). Nejbézngjsi je vSak koordinagni ¢islo 4 a okoli tetraedrické.
Prikladem mohou byt komplexni anion [Cu(CN).]*~ nebo komplexni kation [Cu(py).] .

Méd s oxidatnim ¢islem +11 ma v komplexech koordinacni ¢islo 4 a 6, popiipadé 5.
S kordinacnim &islem 4 tvori napt. hal ogenidové komplexy typu [CuX 4]%". V zavislosti na kompenzu-
jicim kationtu se struktura chloridového komplexu v pevném stavu méni od étvercové po deformované
tetraedrickou a barva od zelené po oranzovou. Komplexy Cu(il) s koordinaénim ¢islem 6 nemaji
oktaedrické okoli centrdniho atomu v dadedku Jahnova- Tellerova efektu (kap. 26.7). Uvedeny efekt byl
pozorovan na velkém mnoZstvi komplexa s dusikovymi a kyslikovymi donorovymi ligandy a projevuje
se prechodem oktaedru v tetragondni bipyramidu s prodiouzenim a s tim souvisgjicim oslabenim vazeb
v axianich polohéch. Jako priklad obtizné koordinace v axialni poloze miZzeme uveést rozpousténi
hydroxidu méd’natého ve vodném roztoku amoniaku a néslednou izolaci tetraamminmeéd’natych komplexa,
jako je [Cu(NH3)4] SO, -xH,0. Vznik pentaamminméd’natych komplexi je spojen s rekrystalizaci
tetraamminméd’natych komplext v koncentrovaném vodném amoniaku. Céstice [Cu(NH3)g]** se daji
pripravit az v kapalném amoniaku a na vzduchu se rychle rozkladaji. Donorové atomy v axiénich
polohéch jsou ¢asto stabilizovany vznikem chelétti, coZ |ze pozorovat napi. pii koordinaci aminokyselin.
lonty Cu?* jsou schopny v neutralnim nebo slabg

alkalickém prostiedi substituovat atomy vodiku - o o 12
v amidickych skupindch. Piikladem mize byt AN H /

tzv. biuretova zkouska, pii které reaguji ionty Cu®* /C_NH\ /O\ /HN—C\
sbiuretem HN(CONHy,), za vzniku komplexu, jehoz HN\ /Cu\ /Cu\ /NH
struktura je znézornna na obr. 36.1-1. Vznik kom- /C_NH o HN—C\

plexu je doprovazen charakteristickym fialovym | O 0 _

zabarvenim. Podobné reaguiji ionty Cu®* s amidem
v peptidické skuping —CO—NH-—, takZe se uvedena
reakce pouziva k jednoduchému dtkazu bilkovin.

Obr. 36.1-1 Komplex Cu?* shiuretem.

Slouceniny Cu(i11) podléhaji velice snadno redukci a nepatii mezi bézné slouc¢eniny médi.
Ke stahilizaci uvedeného oxidatniho ¢ida jsou potieba ligandy se silné elektronegativnimi donorovymi
aomy. Proto je pochopitelné, Ze nglbézngjSi doucenina medita je K[ CuFg]. Jedna se o paramagneticky
oktaedricky komplex (2 neparové elektrony), ktery mé svétle zelenou barvu.
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36.2 Stribro

Stiibro se vyskytuje piedevSim jako argenit Ag,S achlorargyrit AgCl. V¢étSina stiibra, které
se vyrabi, je vedlgjSim produktem pii zpracovani nezeleznych kovu, jako jsou méd’, olovo a zinek.
V menSi miie se stiibro vyrabi tzv. kyanidovym zpizsobem, nejvice pouzivanym pro ziskavani zlata.

Oxidacni ¢ido +1 je ngstadlgSim oxidacnim ¢idem stiibra. VétSina minera nich kyselin poskytuje
soli stéibrné, z nichZ nejdilezitejsi je dobie rozpustny dusi¢énan stiibrny, ktery se pripravuje rozpouste-
nim stiibra v kyseling dusi¢né. Dobre rozpustny je také chloristan, naopak jen malo rozpustny je siran.
Rozpustnost klesa u halogenidi od dobie rozpustného fluoridu AgF k nerozpusnym AgCl, AgBr aAgl,
coZ souvisi se zménou iontového charakteru vazby ve fluoridu k prevaZujicimu kovalentnimu charak-
teru v ostatnich halogenidech. Pridanim roztoku akalického hydroxidu k roztoku soli stiibrné vznika
ve vodé nerozpustny oxid stiibrny Ag,O. Uvedeny oxid stiibrny je nerozpustny v nadbytku alkalického
hydroxidu a ma vlastnosti silné baze.

lonty stiibrné Ag* maji charakter mekkych Lewisovych kyselin a proto pti vzniku komplexnich
slou¢enin preferuji donorové atomy jako jsou dusik, sira, fosfor a arsen. Srazenina AgCl se pomérné
snadno rozpouéti ve vodném roztoku amoniaku za vzniku chloridu diamminstiibrného [Ag(NH3),] Cl.
Bromid nebo jodid sejiz v amoniaku nerozpousti vzhledem k hodnotdm soucinu rozpustnosti uvedenych
halogenidu v porovnani s hodnotou konstanty komplexity uvedeného kationtu diamminsttibrného.
Rozpousti se vSak v roztocich kyanidu za vzniku aniontu dikyanostiibrnanového [Ag(CN),]™ nebo
thiosiranu za vzniku aniontu bis(thiosulfato) stiibrnanového.

AgBr + 2NaS,0; %® Nag[Ag(S03);] + NaBr

Uvedena reakce se vyuziva pii vymyvani halogenida stiibra béhem ustalovani filmua i fotografii
v prabéhu vyvolévaciho procesu.

VySSi oxidacni ¢ida stribra jsou vétSinou nestda a jgich vznik je spojen s jeich stabilizaci
ligandovym polem a tedy i vznikem komplexnich soucenin. Slou¢eniny Ag(i1) jsou izoelektronové
se slou¢eninami méd’natymi, jsou vSak nestalé a vyznacuji se silnymi oxidacnimi G¢inky. Slou¢eniny
stiibrnaté jsou silngjsi oxidacni ¢inidla nez manganistan. Vodné roztoky Ag”** jsou nestélé, protoze
oxiduji vodu. Stélé jsou komplexy s heterocyklickymi aminy, napt. [Ag(py).]?*. S ohledem na v&ts
Stépeni 4d-orbitalt neZz 3d-orbitali mé stiibro ¢tvercové okoli. Slouceniny Ag(il) vznikaji oxidaci
doucenin stiibrnych ozonem v silné kyselém prostiedi. Pisobenim peroxodisiranu na vysrézeny Ag,O
vznika ¢erny oxid stechiometrického sloZzeni AgO. Vzhledem ke struktuie a vlastnostem odpovida
sloZeni uvedeného oxidu vzorci Ag'Ag"'O,.

Slouceniny Ag(il) jsou analogické slouc¢eninam meéditym. Jejich stalost vSak jesté mensi.
Napt. fluoraci smési AgNO; a KClI vznika K[AgF,], ktery je velmi reaktivni, napada sklo a na vzdu-
chu dyma.
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36.3 Zlato

Zlato se vyskytuje v prirodé ryzi. V horninach, ze kterych se v sou¢asné dobg ziskava, je viak
vétSinou jemné rozptyleno, a tak se k jeho izolaci jiZ nemohou pouzit staré postupy vyuzivajici
vysoké hustoty zlata jako je ryZovani. Hornina se vyluhuje vodnym roztokem kyanidu sodného.
Kyanidy vyrazné snizuji redoxni potencid a zlato se oxiduje jiz vzduSnym kyslikem za vzniku
dikyanozlatnanu.

4Au + 8NaCN + 2H,0 + O, %® 4NaAu(CN),] + 4 NaOH

Po oddéleni se z roztoku dikyanozlathanu sodného ziskava redukci zinkem.
2[AU(CN),]” + Zn %® 2Au + [Zn(CN),]*

Stejny postup |ze pouzit pii ziskavani stiibra z jeho rud.

Zlato ve svych slou¢eninach vystupuje v oxida¢nim &isle +1 a +111. Jednoduché slouceniny
Zlatné jsou vesmés velmi nestdlé. Nebyla potvrzena existence soli oxokyselin nebo piislusného oxidu.
Halogenidy zlatné jsou nestalé. Chlorid zlatny vznika rozkladem chloridu zlatitého pti teploté 185 °C
anad touto teplotou se rozklada.

AuCl; %® AuCl + Cl, 3AuCl %® 2Au + AuCl;

Relativné staly je nerozpustny kyanid zlatny. Stalgjsi jsou douceniny zlatité, i kdyz oxosoli existuji pouze
v silng kyselych roztocich. Jiz ve slabé kyselych roztocich se hydrolyzuji za vzniku hydratovaného oxidu
Zlatitého, ktery je rozpustny v roztocich akalickych hydroxidi za vzniku hydroxokomplexu [Au(OH),] .
SuSenim hydratovaného oxidu lze piipravit hnédy Au,Os. S vyjimkou jodidu jsou znamé a relativng
stélé halogenidy zlatité. NegjdulezitejSim je chlorid zlatity, ktery je vychozi slou¢eninou pro pripravu
fady dalSich slou¢enin zlata. V znik& piimou syntézou z prvku. Jeho struktura je dimerni i v plynné fazi
aokoli zlata je ¢tvercové planérni.

Elektronova konfigurace 5d° v ptipadé Au(ii1) je stejnd jako u Pt(11) a proto také zlato jevi
znatnou tendenci tvorit étvercové planarni komplexni slouceniny. V téchto souceninach vystupuji
pievazné ligandy s donorovymi atomy sira, fosfor, arsen a halogeny. Je to dano charakterem Au(i11),
které je velmi mekkou Lewisovou kyselinou. Tento mekky charakter je jedte vyraznéjsi nez u stiibra
Reakci chloridu zlatitého Au,Cle s vodnym roztokem kyseliny chlorovodikové Ize ziskat Zlutou
kyselinu tetrachlorozlatitou v podobé tetrahydratu H[AuCl,] -4H,0. Uvedena latka je nejbézngjsi
slouceninou zlata. Ve forme soli |ze pripravit zcela analogické komplexy ostatnich halogenid,
kyanidi nebo thiokyanidt. Zajimavym komplexem je anion [Au(NOs)4] ", ve kterém je dusi¢nan
koordinovan monodentétné. Tvorba uvedeného aniontu vysvétiuje relativni stélost oxosoli zlatitych
ve vodném roztoku v nadbytku kyseliny.

V komplexnich slou¢eninach dochazi také ke stabilizaci oxida¢nich ¢isel niZSich, piedevsim
jeto oxidagni ¢islo +1. V téchto komplexech je koordina¢ni ¢islo zlata 2 a molekuly jsou linearni.
Prikladem muze byt anion dikyanozlatnanovy [ Au(CN),] . Pasobenim alkyl nebo aryl fosfini obecného
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vzorce PR3 na roztok [AuCl,]™ v ethanolu dojde k redukci Au(i11) na Au(l) a vzniku neutraniho
komplexu [AuCI(PR3)]. Redukci vzniklého komplexu tetrahydridoboritanem sodnym ziskdme podle
podminek a koordinovaného fosfinu celou fadu klastrovych slouéenin, jegjichz zakladem je klastr
atomi zlata s vazbami Au—Au a ke kazdému atomu zlata je koordinovan pouze jeden ligand.
Prikladem takové slougeniny mizZe byt [Aug(PPhs)s]%*. Ve strukture této slouceniny je jeden centrdni
atom zlata obklopen sedmi dalSimi atomy zlata, z nichZ Sest tvoii Sestithelnik ve tvaru zidlicky
a sedmy atom zlata je ve vrcholu deformované Sestiboké pyramidy. Oxidacni ¢islav téchto slouc¢eninach
jsou niZsi nez +1.

37. Zinek, kadmium, rtut’

Elektronova konfigurace valen¢ni sféry zinku, kadmia a rtuti je ns?(n—1)d*°. Skutecnosti,
Zed i s dupka jsou zcela zaplnény se vyrazné lisi od piedchazejicich prechodnych kovi. Oxidacni
¢isla zinku a kadmia jsou omezena pouze na +11 a u rtuti na +I a +11. Uvedené prvky, podobné
jako ostatni prechodné kovy, vytvati komplexni slou¢eniny, ale nemohou se vazat vazbou d, a proto
nekoordinuji CO, NO aolefiny. Z&kladni atomové a fyzikdlni vlastnosti jsou uvedeny v tab. 37-1.

Tab. 37-1 Atomové afyzikalni vlastnosti zinku, kadmia a rtuti

Prvek X 1(1)/kJ-mol™ r?/pm t.t./°C t.v./°C oxidaéni ¢ido

Zn 1,6 906 74 420 907 +11
cd 1,7 867 97 321 765 +11
Hg 1,9 1008 110 ~39 357 +1 +11

Hodnoty elektronegativit a ionizacnich energii u rtuti jsou pomérné vysoké a nasvédéuji tomu, ze
uvedeny prvek bude tvorit vazby s vyraznym podilem kovalentnosti. lontové polomeéry kadmia a rtuti
se vyrazné |isi a spolu s rozdily elektronegativit aioniza¢nich energii odpovidaji odlisnym chemickym
vlastnostem kadmia a rtuti. Oproti vétsSing skupin prechodnych kovi zde muZzeme pozorovat vétsi
podobnost prvniho a druhého prvku ve skupiné a jeich odlisnost od prvku tietiho. Teploty tani ateploty
varu jsou velmi nizké, rtut’ je jediny kov kapalny za normanich podminek. Oxidacni ¢ido +11 je typické
pro uvedenou skupinu a vzhledem k uvedenému oxida¢nimu ¢idlu, které je charakteristické i pro druhou
hlavni skupinu, mizeme pozorovat urcitou podobnost uvedenych prvkia k beryliu, hoi¢iku a vapniku.
Vedle uvedeného oxidacniho ¢isla +11 je u rtuti stalé oxidacni ¢ido +I. Toto oxidacni ¢ido je dano

vznikem biatomického iontu (Hg—Hg)**, ve kterém jsou atomy vézéany kovalentni vazbou.
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Bazicky charakter prvki a jejich oxida stoupa obdobné jako v kazdé skuping. Zinek ma, stejné
jako jeho oxid, amfoterni charakter a rozpousti v neoxidujicich kyselinach za vzniku soli zine¢natych
avodiku a v akalickych hydroxidech za vzniku hydroxokomplexii [ Zn(OH),]* a vodiku. Kadmium se
podobneé jako zinek rozpousti v neoxidujicich kyselinach za vyvoje vodiku. V hydroxidech se vSak kov
nerozpousti, oxid kademnaty se obtizné rozpousti v koncentrovanych roztocich alkalickych hydroxidi.
Rtut’ je uslechtily kov, rozpustny pouze v oxidujicich kyselinach, jako je HNO3; nebo koncentrovana
kyselina sirové za horka.

V zhledem k tomu, Ze konfigurace d*° neumoziiuje stabilizaci krystalovym polem, zavisi stereo-
chemie koordinagnich slou¢enin na velikosti a polarizagnim piisobeni ionti M** a na sterickych
poZadavcich liganda. Zinek uprednostiiuje tetraedrické komplexy, u vétsiho kadmia miZzeme pozorovat
komplexy tetraedrické i oktaedrické. U rtuti, i kdyz je jesté vétsi, miZzeme vétSinou pozorovat pouze
tetraedrické komplexy. U uvedenych prvki miZeme pozorovat znacnou tendenci ke tvorbé kovalentnich
vazeb a organokovovych sloucenin. Tato schopnost je ngjvetsi u rtuti (viz kap. 40-1).

37.1 Zinek a kadmium

Zinek je v zemské kiaie pomérné hojné zastoupen (0,02 %). Vyskytuje se hlavné jako sulfid
zine¢naty, a to ve formeg sfaleritu nebo wurtzitu, ktery je e malo bézny. Sulfidické rudy jsou vsak
silné znecistény dalSimi prvky, jako jsou predevsim zelezo a kadmium. VétSina vyroby zinku vychazi
Z rudy smithonitu, coz je uhli¢itan zine¢naty. PraZzenim smithonitu se ziskava oxid zine¢naty, ktery
se redukuje antracitem nebo koksem na kov pii teploté 1100 az 1200 °C. Pri této teploté je zinek
plynny a tak jsou zinkové pary odvadény a po ochlazeni kondezuji na kov. Zinek se také vyréabi
elektrolyticky z vodného roztoku siranu zinecnatého. Zinek tvori velice snadno dlitiny, z nichz ngjdi-
lezit&jSi je mosaz.

Kadmium je v prirodé vzacné. Jeho jediny minerd greenokit CdS se vyskytuje zcela ojedinéle.
Doprovazi zinek v jeho rudach atakeé se ze zine¢natych rud ziskava. Jeho pouZiti je pomérné omezené.
Slouzi predevsim k vyrobé nizkotavitelnych ditin.

Zinetnaté a kademnaté soli oxokyselin jsou bezbarvé latky, které se svou rozpustnosti,
stupném hydratace a formou krystalti podobaji slou¢eninam hotre¢natym. Struktury hydréti také
gasto obsahuji oktaedricky kation [M (H,0)¢]*". Napt. ZnSO, - 7H.0 je izomorfni s MgSO, - 7 H,0.
LiSi se vSak tepelnou stélosti, kterd je v pripadé soli zine¢natych a kademnatych niZsi. OdliSnou struk-
turu ma siran kademnaty, ktery z vodného roztoku krystalizuje v podobé hydratu CdSO, - 8/3H,0
neboli 3CdSO,-8H,0. Ve struktuie tohoto hydrdtu se na centréni atom koordinuji pouze dvé
molekuly vody a ¢tyfi atomy kysliku siranovych anionti. Zbyvajici molekuly vody, které odpovidaji
poméru 2/3 molekuly vody na jeden ion Cd**, spojuji siranové anionty a uvedeny stechiometricky
pomér vyplyva ze struktury slouceniny.
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Pasobenim alkalickych hydroxidi na roztoky soli se sréZi prislusné hydroxidy M(OH),.
Dehydrataci hydroxidu |ze piipravit prislusné oxidy. Ty také vznikaji pii horeni kovt na vzduchu
nebo tepelnym rozkladem dusi¢nani nebo uhli¢itant. ZnO i CdO maji tendenci k tvorbé nestechio-
metrickych fazi, coz se projevuje zmenou barvy z bilé do Zluté v piipadé ZnO a z bilé do Zluto-zelené
az hnédé v pripadé CdO. Hydroxid zinecnaty se snadno rozpousti v nadbytku hydroxidu za tvorby
castice [Zn(OH)3(H20)]". V pevném stavu v3ak byly izolovany soli hydroxokomplexi obsahujici
anion [Zn(OH)4]*. Rozpoudténim hydroxidu kademnatého v koncentrovaném roztoku hydroxidu
sodného |ze pripravit Nay[ Cd(OH),]. Hydroxid kademnaty i zine¢naty jsou dobre rozpustné ve vodném
roztoku amoniaku za vzniku &astic [M (NH3)e] **.

Kation Zn*" je tvrdsi Lewisova kyselina nez Cd** a vytvéaii stabilni komplexni slougeniny
predevSim s ligandy obsahujici kydlikové donorové atomy, jako jsou napi. b -diketony. V tomto ohledu
piipominé komplexotvorné vlastnosti ionta Mg**. Kadmium spige inklinuje k ligandam obsahujici
donorové atomy jako jsou dusik, sira a fosfor. Koordina¢ni ¢islo 6 se vyskytuje predevsim v aqua
nebo amminkomplexech, tj. v &asticich [M (H,0)¢]** a[M (NH3)s]**. Pro obaionty je viak dileZitejsi
koordinacni ¢ido 4 s tetraedrickym usporadanim komplext.

Typickymi piedstaviteli jsou halogenidové komplexy R2S,,

typu [MX4]%. V souladu se zm&nou tvrdého a mekkého M/ X
charakteru iontd, jsou u Zn** stélejsi fluoridové a chlori- st/ \
dové komplexy, au Cd** komplexy bromidové a jodidové. X

Halogenidové ionty v komplexu |ze substituovat elektrone-
Obr. 37.1-1 Piiklad koordinace thioether .

utralnimi organickymi molekulami, obsahujicimi siru nebo
M =Zn, Cd; (R = alkyl; X = halogen).

fosfor jako donorové atomy. Priklad je uveden naobr. 37.1-1.

Zinek je take dulezitym biogennim prvkem a vystupuje v centrech predevsim hydrolytickych
enzymu. Je to dano vlastnostmi jeho komplexi: snadnd zmeéna koordinagniho ¢idamezi 3 aZ 6 atvorba
hydroxokomplext v neutralnim prostiedi. To s miaZeme ukazat natvorbé hydrogenuhlicéitanu v organizmu.
V laboratoti se hydrogenuhli¢itan ptipravuje zavadénim oxidu uhli¢itého do roztoku hydroxidu.
V organizmu tato reakce musi probihat v neutralnim prostiedi. V enzymu karbonato-anhydrasa
je Zn(11) vézan na tti atomy dusiku tiech molekul histidinu v bilkoving. Ctvrté koordinaéni misto
snadno koordinuje vodu, které ihned od3tépuje H* a vznika hydroxokomplex. Pfi reakci s CO, vznik&
hydrogenuhli¢itan. Uvedeny pochod je zigjmy z obrazku 37.1-2.
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Obr. 37.1-2 Schématvorby hydrogenuhli¢itanu v aktivnim centru karbonato anhydr asy.

37.2 Rtut

Rtut’ je v prirodé také pomeérné vzacna. Jedinou duleZitou rudou je rumelka HgS, ze které
se ziskava prazenim rudného koncentratu za piitomnosti vzduchu pii teploté okolo 650 °C.

HgS + 02 % ® Hg + SOZ

Rtut’ pri té&to teploté teka a po ochlazeni kondenzuje. PouZziti rtuti je velice rozmanité: v teplomérech,
manometrech, difuznich ¢erpadlech, rtutovych vybojkach atp. Rtut’ rozpousti kovy za vzniku dlitin,
které se nazyvaji amalgamy. V nékterych pripadech mohou mit tyto amalgamy povahu stechiometric-
kych slou¢enin, jako je napi. Na,Hg.

Slou¢eniny rtuti jsou znamé chemikam a alchymistim po dlouhou dobu a proto se u nich
¢asto pouZzivgi historické nazvy, z nichz nékteré jsou zde také uvadény. Rtut'naté soli silnych kyselin
jsou bezbarvé steiné jako obdobné slouceniny rtutné. Rtut’ v oxidaénim ¢isle +11 ma znacny sklon
tvorit rozpustné bazické soli, které jsou vétSinou Zluté az oranzové barvy. VétSina rtutnatych soli
je dobre rozpustna ve vodé a soli jako napt. dusi¢nan ¢i chloristan jsou v roztoku plné disociovany.
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Nékteré soli, jako kyanid rtut'naty nebo chlorid rtutnaty (sublimét), jsou také dobie rozpustné, ale
jejich disociace ve vodném roztoku je mala. Tepelnym rozkladem dusi¢nanu rtutnatého vznika
cerveny oxid rtutnaty.

Hg(NQ;), %® HgO + 2NO, + /20,

Srézenim dusi¢nanu rtut’natého hydroxidem sodnym se ziska oxid rtut'naty (nikoliv hydroxid), ktery je
nerozpustny v nadbytku hydroxidu. SréZeny oxid rtut’naty je Zluty. Rozdilné zabarveni sraZzeného HgO
a oxidu ziskaného rozkladem je zpisobeno velikosti ¢astic. Rozdilné zabarveni slou¢enin mizeme
pozorovat také u sulfidi. Zavadénim sulfanu do roztoku soli rtut’natych vznika ¢erna modifikace HgS
stetragondlni strukturou. Pasobenim alkalickych polysulfidi nebo thiosiranu sodného na slouceniny
rtutnaté vznika éerveny HgS s hexagona ni strukturou.

Slougeniny rtutné obsahuji kation Hgs", ktery pasobenim aniontd S, OH™, CN™ nebo
amoniaku disproporcionuje.
Hgs* %® Hg™ + Hg

Proto také nevznika piislusny sulfid, oxid/hydroxid, nebo kyanid rtutny. Béznou soli naopak je
dusi¢nan rtutny Hg,(NOs), - 2H,0. Slouceniny rtutné se ¢asto piipravuji redukci sloucenin rtutnatych
elementérni rtuti.

HQ(NO3); + Hg %® Hgz(NOs),

Proto je logické, Ze se roztoky soli rtutnych stabilizuji kapkou rtuti, kterd je na dné zasobni lahve.
Hojné pouzivanou soli rtutnou je také chlorid Hg,Cl, (kalomel ), ktery je vSak ve vodé jen velmi malo
rozpustny.

Meékky charakter kovi jako Lewisovych kyselin stoupa ve skupiné se stoupajicim protonovym
¢idem. Proto i afinita k dusiku je u rtuti zna¢na a rtut’ vytvaii s amoniakem celou fadu sloucenin.
Reakci chloridu rtutnatého s plynnym amoniakem vznik& chlorid diamminrtutnaty (bily tavitelny
precipitat):

HgCl, + 2NH; 3%® [Hg(NH3),]Cl,

Ve struktute chloridu diamminrtutnatého jsou oddéleny ionty chloridové a komplexni
kationty [Hg(NHs),]**. Reakce chloridu rtutnatého se zredénym vodnym roztokem amoniaku vede
k amidu-chloridu rtutnatému [Hg(NH,)CI] (bily netavitelny precipitat). Struktura uvedené latky
sestava z paralelnich fetézca (—Hg—NH,—),, které jsou oddéleny chloridovymi ionty. Pisobenim
vodného roztoku amoniaku na Zluty HgO se piipravuje tzv. Millonova baze [Hg,N(OH)(H,0)].
Nahradou skupiny OH vznikaji soli. Chlorid Millonovy baze [Hg,NCI(H,0O)] maZeme také piipravit
zahtivanim [Hg(NH5;),] Cl,. Struktura Millonové baze a jgjich soli predstavuje sit’ jednotek HgoN™,
které jsou spojeny tak, ze kazdy atom dusiku je tetraedricky obklopen ¢tyfmi atomy rtuti, tak jak
je znézornénu na obrazku 37.2-1.
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Obr. 37.2-1 Usporadani sité Hg,N* v krystalové struktuie Millonovy baze.

Skupiny OH™ nebo jiné anionty jsou ve struktuie vazany iontové a molekuly vody vodikovymi
vazbami nebo disperznimi silami.

U rtuti miZeme pozorovat znaénou tendenci k tvorbé komplexnich slou¢enin a vzhledem
ke zminénému mékkému charakteru pirevladaji komplexy, které obsahuji dusik, siru, fosfor nebo jod
jako donorové atomy. Koordinagni ¢islo 6 je v komplexech Hg(11) velice ridké. Prevladaji koordi-
nacni ¢isla4 a 2. Koordinacni ¢islo 4 atetraedrické okoli je typické pro ha ogenidové nebo kyanidové
komplexy, jako je napt. tetrajodorut’natan draselny K,[Hgl,4], znamy také jako Nesslerovo cinidlo
apouzivany k dikazu a stanoveni amoniaku. P¥i této reakci vznika jodid Millonovy baze [Hg:NI(H,0)]
podlerovnice:

NH; + 2[Hgl)]? + H,0 %® [HgNI(H0)] + 3H + 71

Velmi bézné jsou také tetraedrické komplexy se smiSenou koordinacni sférou, které jsou
pro zinek a kadmium znazornény na obr. 37.1-1.

Vedle jiz zminéného chloridu diamminrtutnatého [Hg(NHs),]Cl, se koordinagni ¢islo 2
vyskytuje v fadé doucenin, které obsahuji pfimou vazbu rtut' —kov a strukturni jednotku M—Hg—M.
Reakci Co,(CO)g se rtuti se ziska HgCo,(CO)g, ve kterém se rtut’ vmezesi do vazby Co—Co v pavod-
nim oktakarbonylu dikobaltu.
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Vybrané kapitoly z anorganické chemie

38. Uvod

Anorganicka chemie sejako kazdy chemicky obor stéle rozviji amezi jednotlivymi chemickymi
i nechemickymi obory vzniké cela fada dalSich obora ¢i zaméteni. Rozvoj jaderné fyziky vedl k syntéze
novych prvki a ke studiu jejich chemickych vlastnosti. Mezi chemii anorganickou a organickou vznikl
novy obor organometalicka chemie. Aplikace poznatki chemie koordinaéni na biologické systémy vedla
k oboru, ktery se nazyva bioanorganicka chemie. Poznatky koordina¢ni chemie doznaly rozsahlého
vyuZiti v pramyslu v oblasti chemické katalyzy. Potieba novych materidt podnitila vznik oboru chemie
pevné faze, jehoz poznatky se vyuzivaji pii vyrobach riznych ¢idel, laserti a v technologiich, které
jsou spojeny s vyrobou pocitaci a dalSich materidla pro elektroniku. Priklady uvedenych obori jsou
uvedeny v nésledujicich kapitolach.

39. Supertézke prvky (SHE — SuperHeavy Elements)

Jédra prvku za bismutem jsou nestdld a rozpadaji se riznou rychlosti na jadra stabilni.
Pouze uran a thorium se rozpadaji pomalu, jsou v piirodé pomérné hojné (viz kapitolu 28) ak jgich
objevu také doSlo relativné brzy (U 1789, Th 1829). Po pielomové udaosti konce 19. stoleti — objevu
radioaktivity — byla do periodické tabulky v krétké dob¢ doplnéna cela fada radioaktivnich prvki,
které vyplnily vétsinu volnych mist mezi bismutem a uranem.

Bourlivy rozvoj fyziky i chemie v prvnich desetiletich 20. stoleti umoznil realizaci odvékého
alchymistického snu — transmutace. Prvnim umélym prvkem se stalo technecium, jimz byla zaplnéna
mezera mezi molybdenem a rutheniem; ambice jadernych fyzikt a chemikt vSak mitily da —
k pripraveé prvka tézSich nez uran, tzv. transurani. Ve védecké komunité panoval nézor, Ze néktera
jé&dra s vétSim poctem protonu a neutronii, nez je bézné u prvki nachézejicich se v prirodé, mohou byt
stabilni. To vedlo k teoretické predpovédi existence tzv. ostrova stability, coz je hypoteticka skupina
jader s poctem protoni okolo 114 a poctem neutronit okolo 184. Tyto predpovédi byly provedeny
na zakladé korekce klasického — kapkového — modelu jadra kvantové-mechanickymi piedstavami
0 jaderné struktuie. Protony a neutrony jsou, steiné jako elektrony, fermiony se spinem + 1/2. Jadro tedy |ze,
podaobné jako elektronovy obal, popsat hladinovym modelem; zapinéni prislusnych poddupek neutrony
aprotony pak vede ke zvySené jaderné stability (stejné jako zaplnéni elektronové valen¢ni vrstvy vede
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ke zvySeni chemické inertnosti v piipadé vzécnych plynil). Pocty neutroni n° a protoni p* odpo-
vidgjici zaplnénym jadernym hladinam se oznatuji jako magicka cisla; jadra s pocty obou nukleont
odpovidajici magickym cislum se pak oznatuji jako dvojmagicka. Takovéto , dvojmagické” nuklidy
jsou mimoréadng stélé a patii mezi né napt. 3He, '3C, 30 &i %BPb. Vysledky raznych vypocetnich
modelt davaji pro oblasti supertézkych prvkua riznd magicka ¢isla; vétdina vypoéta viak relativné

stabilni nuklidy predpoklada u neutronove bohatych jader prvka se Z = 114 az 120.

Béhem Sedesdtych, sedmdesétych a osmdesatych let viak doSlo ke znaénému vystiizlivéni;
spekulace o chemickych vlastnostech prvki do Z = 188 a zaplnovéani exotickych orbitalt 5g ¢i 8s byly
vystiidany naméhavym hledanim ieSeni technickych obtiZi spojenych s pripravou mnohem leh¢ich
(stéle vSak supertézkych) jader. Zavaznou komplikaci je napriklad vybeér a priprava vhodnych reakénich
partnert, nebot’ vyslednajadra musgi mit velky pomér poétu neutroni ku poctu protonii, coZ vynucuje
pouZziti vzacnych neutronové bohatych ter¢a i projektilt. Rovnéz vytézky cilovych jader prudce klesaji
az k obtizné predstavitelnym hodnotam (neziidka jeden detekovany atom za tyden). K tomu musime
piipocist je&té nalezeni vhodné techniky vyzkumu vlastnosti pripravenych jader.

Mezi lety 1982 a 1984 byly srostoucimi obtizemi pripraveny prvky Bh, Mt a Hs (reakci jader
Pb a Bi se stiedné tézkymi projektily) a v letech 1994—-1996 prvky Ds, Rg (posledni zatim uznany
komisi IUPAC a pojmenovany) a 112. Nyni Usili o pripravu nejtéZzsich prvkia o Z > 111 pokraduje,
ohlaSeny jsou t.¢. objevy vSech prvka 113-118 (ekarradon) vyjma prvku 117, vysledky stéle ¢ekaji
na kritické zhodnoceni.

Pro transaktinoidy se pouziva jako nazev bud’ jméno doporucené komisi IUPAC nebo nazev
systematicky, utvoreny pomoci univerzalni sady ¢islovkovych kofent a pripony -ium (un-tri-sept-ium
napi. odpovida prvku Z = 137). Jako symbol prvku pak slouzi bud’ znacka podle doporu¢eného nazvu,
znatka odvozena z nazvu systematického, nebo jen jeho protonové ¢islo (napk. izotop rutherfordia 261
| ze zapsat jako *°'Rf, 2'Unq ¢i °1104). Prehled nézvi je uveden v tab. 39-1.

Podle periodického zékona | ze piredpoklédat u homologickych prvki podobnost chemického chovéni.
V piipadé tézkych jader viak jiz do Gvahy musime zahrnout tzv. relativistické efekty zptisobené
vysokymi rychlostmi pohybu elektroni kolem velmi tézkych jader. (V kvantové-mechanickych
modelech misto klasické Schrédingerovy rovnice musime pouzit relativistickou rovnici Diracovu.)
mocninou protonového ¢isla Z. Projevem relativistickych efekti je stabilizace orbitalti s atéz destabili-
zace a Stépeni orbitat p, d af. Z toho je ztgimé, Ze takovy jev ma znagny vliv na chemickéi fyzikani
vlastnosti atomu, jako jsou ionizacni energie, elektronova afinita a potaZmo elektronegativita, stabilita
oxidagnich ¢isal ¢i spektroskopické a termochemické veliciny, av mnoha pripadech by jgich zanedbani
vedlo k predpovédi opagného trendu ve dedovanych viastnostech.

Pro vyzkum chemie prvki s kratkymi polocasy rozpadu (fadové jednotky az desitky sekund)
a nizkymi vytézky pripravy (maximané stovky az tisice atomt béhem dlouhych ¢asovych intervalt)
byly vyvinuty specidni metody préce.

202



Tab. 39-1 Néazvy supertézkych prvki

Nazev a symbol

Z z
systematické nové Poznamka
104 unnilquadium Unq Rutherfordium Rf diive Kur¢atovium Ku
105  unnilpentium Unp Dubnium Db téZ Hahnium Ha

106  unnilhexium Unh  Seaborgium  Sg  jediny prvek pojmenovany po tehdy Zijici osobg
107  unnilseptium Uns Bohrium Bh

108  unniloctium  Uno Hassium Hs nejtéZsi dosud chemicky studovany prvek
109 unnilnennium Une  Meitnerium Mt

110  ununnilium Uun Darmstadtium Ds

111 unununium  Uuu  Roentgenium Rg

112 ununbium Uub — —

113 ununtrium Uut
- - - — —  Objevy ohlaSeny (kromé 117), nepotvrzeny.
118 ununoctium  Uuo

Po syntéze jadra je nutno jg co negrychlgi dopravit mimo vlastni reakéni prostor, provést
rychlou chemickou reakci a separaci a piipravit vzorek vhodny k méieni rozpadovych charakteristik.
Pri piipravé samotného prvku za i¢elem jeho identifikace se vyuzivaji mj. separétory zaloZzené na principu
hmotnostniho spektrometru, které jsou schopny rozdélit ¢astice podle poméru hmotnost/néboj, a poté
specidni detektory umoziujici sedovat radioaktivni rozpad zachyceného atomu. Cely proces pritom musi
byt rychly, selektivni, opakovatelny, automatizovatelny a vyhodnotitelny. Témto naroénym pozZadavkim
vyhovuji iontoméni¢ova separace, extrakce, plynova a kapalinova chromatografie, termochroma-
tografie a nékteré dal§i metody, kterymi se mexi termodynamickeé charakteristiky vhodnych slouc¢enin.
Pro srovnani je stejny experiment paralelné nebo sériové provadén sleh¢imi homology ¢i jinymi
prvky a vysledky jsou vyhodnoceny. V Gvahu prichézeji zejmeéna studie halogenidua, hal ogenid-oxid,
oxida avyzkum koordina¢nich slou¢enin v roztoku.

Chemické studie byly zatim provedeny na prvcich az po j10gHS, pii jejich vyhodnoceni
jsme vSak odkazani jen na podobnosti a predikce na zékladg ziskanych termodynamickych udaja.
Zda se, e 104Rf a10sDb se chovaji podobng jako Zr, Hf a Th, resp. Nb, Taa Pa. Seaborgium jevi spiSe
podobnost s chovanim Mo a W nez s U. Bylo provedeno také studium tékavosti chloridi-oxidi 10;Bh
ve srovnéni s analogickymi slou¢eninami Tc a Re. Srovnavacim experimentem bylo déle ukézano,
Ze 10gHs tvoii tékavy oxid (pravdépodobné HsO,) podobné jako Os a Ze tento oxid reaguje s NaOH
pravdépodobné za vzniku hassi¢elanu Na,[HsO4(OH),]. Pfimé dikazy o totoznosti jednotlivych
sloucenin (spektroskopie) k dispozici nejsou, piesto maji takové experimenty ve spojeni s teoretickymi
piedpoveédmi velky vyznam.
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Jako priklad si uvedeme prvni studii tékavosti chloridu 14Rf zal 0Zené na diametralné odlisném
chovani AnCl; (netékavé) a oc¢ekavanych homologa Ti, Zr a Hf (tékavé MCl,). Produkty reakce
2Py (#Ne; 4n)*°Rf byly béhem zlomku sekundy nachlorovany plynnym NbCls & ZrCl, a poté
chromatograficky oddéleny ve ¢tyfmetrové kiemenné trubici pii 250—300 °C, ktera Ustila do detektoru
spontanniho &&peni (druh jaderného rozpadu). Je nutno poznamenat, Ze reakci *Pu s ?Ne nevznika
Zadny prvek o Z > 104 a zaroven zadny prvek o Z < 104 podliéhgjici spontdnnimu Stépeni netvori
tekavy chlorid. V piipadé nahrazeni ¢asti kiemenné trubice kapildrou z KCI nebyly pozorovany Zadné
rozpady priraditelné Rf. Lze z toho usoudit, Ze Rf tvoii tékavy chlorid (pravdépodobné Rf Cl,), ktery
reaguje s KCl zavzniku netékavé slouceniny (pravdépodobné K,Rf Cle).

40. Organometalicka chemie

Organickéa chemie se zabyva piedevdim slouc¢eninami uhliku, vodiku a kysliku, které mohou
déle obsahovat dalSi elektronegativni prvky, napi. halogeny, dusik, siru atp. Vedle uvedenych orga-
nickych sloucenin existuje velké mnozstvi latek, ve kterych je uhlik vazan na kov nebo polokov.
Uvedené latky a jgjich reakce se zarazuji do chemie organometalické, nékdy nazyvané také organo-
prvkova, aby se zvysil duraz na prvky s nekovovym charakterem, jako jsou kiemik nebo fosfor.

Organometalické (organoprvkoveé) slou¢eniny se rozdéluji do dvou skupin. Prvou skupinu tvori
prvky hlavnich skupin a skupina zinku, druhou pak ostatni prechodné kovy, u kterych se (na rozdil
od prvki hlavnich skupin) vyznamnym zpisobem uplatiiuje koordinace p elektroni a zpétna donace
d elektront z orbitalti kovu do protivazebnych p* orbitald ligandu.

40.1 Prvky hlavnich skupin

Organometalické slouc¢eniny prvkia hlavnich skupin se v mnohém podobaji odpovidajicim
hydridim. Je to dano blizkosti hodnot elektronegativit mezi uhlikem a vodikem. Podobné jako v hydridech
alkalickych kovu, prevazuje iontovy charakter vazby také v obdobnych jegich akyl ¢i aryl douceninach.
Uvedené douceniny jsou nestélé a velmi reaktivni. Se stoupgjici elektronegativitou prvka se meéni
iontovy charakter vazby v kovalentni a stoupa stdlost sloucenin. Kovalentni charakter vazby muzeme
najit u doucenin 4. a5. hlavni skupiny. Uvedeny trend je patrny u nasledujici reakce:

M-R + E-X %® MX + R-E

kde M =Li, Mg, Al, Zn; E=Si, B, As, P a X = Cl, Br. Uvedenareakce také slouzi pii piipravé celé
fady organoprvkovych slou¢enin. Prikladem muZe byt ptiprava trifenylfosfinu.
3Ph-Li + PCl; %® PPh; + 3LiCl
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NejstalejSimi organometalickymi slouéeninami alkalickych kovi jsou slouéeniny lithné.
Slouc¢eniny ostatnich akalickych kovii jsou, podobné jako hydridy, na vzduchu nestélé a samozapal né.
NebéZngjsi zpasob jeich pripravy vychézi z reakce alkalického kovu s alkylhal ogenidem.

2Li + Ph—I 3%%® Lil + Ph—Li
Alkyl aaryl slou¢eniny alkalickych kovt prudce reaguji s vodou.
C4Hg|_i + Hzo 3/4® L|OH + C4H10

Jgjich hlavni pouziti je v organické syntéze. Nejbéznéjsi slouceninou je butyllithium nebo fenyllithium.

Organokovové slouceniny kovii 2. hlavni skupiny jsou zndmé piedevSim u beryllia a hoi¢iku.
Oba prvky tvori polymerni methyl derivét, svou strukturou analogicky obéma hydridam. Polymerni
struktura uvedenych latek je dana vznikem tristtedové vazby. Nejznamgjsi fadou sloucenin této skupiny
prvku jsou tzv. Grignardova ¢inidla. Jedné se o alkylmagnesiumhalogenidy, které vznikaji reakci
alkylhalogenidu s horéikem v etheru.

Mg + R-Br %® R-MgBr

Alkylmagnesiumhalogenidy se pouzivaji v organické chemii jako alkylaéni ¢inidla. Organokovové
douceniny vapniku, stroncia a barya jsou velmi nestdlé vzhledem k silng elektropozitivnimu charakteru
uvedenych prvk.

Prvky skupiny zinku maji zcela zaplnénou slupku d, kterd se nepodili na vazbé s organickymi
slouceninami. Proto se organokovoveé slouceniny zinku, kadmia a rtuti zafazuji ke koviam s konfi-
guraci valeneni sféry s?. Obecnym rysem uvedenych tiech kovi je tvorba linedrnich molekul, jako
jsou dimethylzinek Zn(CH3),, dimethylkadmium Cd(CH3), a dimethylrtut’ Hg(CH3),. Uvedené Iatky
nejsou asociovany v pevné fazi a ani v roztoku a tedy nedochazi k tvorbé alkylovych muastkt jako
v pripadé vySe uvedeného dialkylberyllia nebo dialkylmagnesia. Dimethylrtut’ je bezbarva, velmi
toxicka kapalina s bodem varu blizkym bodu varu vody. S vodou se také misi. Vznika také v hydro-
sfére pasobenim raznych mikroorganizmu z nerozpustnych sulfida ¢i oxida rtutnatych, které jsou
produkty rozpadu organortut’natych fungicidi. Reakce mezi dimethylrtuti a halogenidy kovu je dilezita
v koncepci mekkych atvrdych kyselin a bazi.

Hg(CH3), + MX,, == HgX; + M(CHa),
Uvedend reakce probihg, jestlize kov M tvoii suhlikem silngjSi kovalentni vazbu nez rtut’. Z tohoto
pohledu meékké kyseliny jako Pt(i1) vytésni rtut’ z dimethylrtuti atvrdé nikoliv.

Hg(CH3)2 + PtCIz % ® HgCIZ + Pt(CHg)n

Z prvka 3. hlavni skupiny tvoii bor rozsdhlou skupinu slou¢enin s vodikem, tj. borani.
Podle analogie mezi hydridy prvka hlavnich skupin a jejich organokovovymi slouceninami je pii-
rozené, ze velmi bohatou chemii organokovovych (prvkovych) slouc¢enin nalezneme pravé u boru.
Vedle rozsahlé skupiny karborant, ktera byla uvedena v kapitole 19.3, bor poskytuje znaéné mnozstvi
raznych slou¢enin odvozenych od jednoduchych hydrida. Jsou to latky na vzduchu nestd é a vétSinou
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samozapalné. Nejjednodussi typ BR; se pripravuje reakci Grignardova cinidla s etherdtem fluoridu
boritého.
Et,O-BF; + 3RMgX %® RsB + 3MgXF + Et,0

Alkylem nebo arylem mohou byt pomysing nahrazeny i atomy vodiku v tetrahydridoboritanovém aniontu.
Takovéto douceniny jsou obecné stdlgiSi nez jednoduché trialkyl (aryl)borany, naptiklad tetrafenyl-
boritan sodny NaBPh, srézi z vodnych roztoku ionty draselné. Podobné jako od BH; miizeme odvodit
fadu slou¢enin také od diboranu.

Bor také tvori nenasycené heterocyklické rovinné slouceniny, borol (boracyklopentadien),
borinin (boracyklohexadien) a borepin (boracykloheptatrien). V analogii ke karboxylovym kyselindm
existuji alkyl- ¢i arylboronové kyseliny obecného vzorce R—B(OH),. Uvedené kyseliny se pripravuji
napr. reakci estert kyseliny borité B(OR); s Grignardovym cinidlem RMgX.

Také od ostatnich prvka 3. hlavni skupiny miZeme pripravit celou fadu trialkyl ¢i arylderivéti.
Podobng jako u hydridi je trialkyla uminium polymerni a obdobné slou¢eniny ostatnich prvki ve sku-
piné monomerni.

Prvky 4. hlavni skupiny kiemik, germanium, cin a olovo jsou ve skupiné s uhlikem a jgich
schopnost tvorit rizné organometalické slouceniny je znaéna. Kiemik se uhliku z uvedenych prvka
podoba nejvice a chemie jeho organoprvkovych slouéenin je nejrozsahlejsi — vétsinou je uvadéna
samostatné jako organosilikonova chemie. Uvedené prvky vystupuji obvykle v oxidaénim ¢ide +I1V
a jgich organoprvkové slouceniny maji obecny vzorec R,_nEX, (0 £ n £ 3), ve kterém R je akyl
nebo aryl a X je jednovazna skupina, jako je vodik, halogen ¢i pseudohalogen, alkoxy, dialkylamino,
alkylthio nebo také prechodny kov vazany v karbonylu, napi. —Mn(CO)s. Vazba Si—C je slabsi
(250—335 kJ - mol ™) nez vazba C—C vzhledem k j&ji slabé polarité Si*—C, kterd umoziuje snadnjsi
nukleofilni atak na kiemiku a el ektrofilni atak na uhliku. Vy&Si reaktivitu organosilikonovych sloucenin
také zpiisobuje zapojeni d orbitali kiemiku do reakéniho mechanizmu (kap. 16.3). Nejsnaze se ziskavaji
methylderivéty typu (CH3),SiCl,4_n, které vznikaji reakci chlormethanu s kifemikem pri teploté 300 °C
a za katalyzy meédi (kap. 16.5). Jgich hydrolyzou se vyrébi siloxany, slouzi viak také pro pripravu
derivéti jako je napt. hexamethyldisilan.

2(CH3):SICl + 2Li 3%® (CH3)3S—Si(CH3); + 2LiCl

Zmeénou reakénich podminek miizeme pripravit celou fadu dalSich obdobnych silani. Slouceniny
organogermanicité jsou anal ogické slou¢enindm organokiemicgitym. U cinu, jehoz kovalentni polomér
je vétsSi nez u zminénych prvki, miZeme ve slouceninach pozorovat vySSi koordinacni ¢isla nez 4.
Dimethyl-difluorstannan (CHsz),SnF, mé polymerni strukturu a koordinatni ¢ido je 6. Ostatni halogenidy
jsou VEtSi a poskytuji pouze monomerni (CHs),SnX . Uvedené dia kyldihal ogenstannany reaguji s vodou
za vzniku oktaedrického kationtu R,Sn(H,0)5". Podobné |ze ziskat slougeniny, ve kterych je na cin
koordinovan anion, napi. karboxylét nebo dialkylfosfindt. Tyto slou¢eniny maji oligomerni strukturu.
Chemii kiremiku miZe také pripominat fada slou¢enin s vazbou Sn—Sn. Olovo jiZ takové mnozstvi
organokovovych sloucenin netvoii. Negjznamgjsi je tetraethylolovo, které snadno odstépuje volné
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ethylové radikdly. Tato viastnost souvisi s jeho pouzitim jako antidetonacni piisady do benzinu, kde
ZlepSuj e spal ovéani a sniZuje klepavost motorul.

Reakci halogenida typu EX 3 nebo oxohalogenidi EX30 (E = P, As, Sb aBi) s Grignardovym
¢inidlem ziskame Sirokou pal etu organoprvkovych sloucenin prvki 5. hlavni skupiny.

EX; + 3RMgX %® R:E + 3MgX,
O=PCl; + 6RMgX %® 2Rs;P=0 + 3MgX, + 3MgCl,

NegbéznéjSi slouceniny uvedeného typu jsou trialkylfosfiny RsP. Trimethylfosfin je na vzduchu
nestdly, samozapalny. Se stoupajicim objemem alkylu nebo arylu stoupé stdlost fosfint. Trifenylfosfin
je stadlé latka, ktera se vyrabi praimyslové. Je vyznamnym ligandem v komplexech platinovych kovi,
které se vyuzivaji v homogenni katalyze. Oxidaci trifenylfosfinu peroxidem vodiku ziskame trifenyl-
fosfinoxid, podobné jako vySe uvedenou reakci oxidu-chloridu fosfore¢ného s Grignardovym ¢inidlem.
Dulezitym rysem trialkylderivatt uvedenych prvki je tvorba kvarternich kationta, které jsou anaogické

kationtu fosfonia PH}.
Ph:P + Me-Br 3%® [PhsPMe]"Br~

Fosfor také tvoii s uhlikem slou¢eniny s nasobnou vazbou, tzv. alkylidenfosforany R;P=CR5.
Od difosfanu odvozujeme douceniny typu R,P—PR,. Uvedeny typ je zndm i u ostatnich prvki ve skuping.

NiZsi oxokyseliny fosforu, tj. kyselina fosforna a kyselina fosforitd, obsahuji vazby P—H.
Néhradou atomu vodiku alkylem ziskame kyseliny fosfinové nebo fosfonové (obr. 40-1).

T‘) T‘)
P P P
g \\OH 7 \\OH Rl/ \\OH
OH H 2

0]
H

R
(@) (b) (©

Obr. 40-1 Kyseliny alkylfosfonova (a), alkylfosfinovéa (b) a dialkylfosfinova (c).

Paklize bude v dkylu R vazana aminova skupina, ziskame aminoakylfosfonové nebo fosfinové kysdiny.
Neékteré jgjich derivaty byly pozorovany v Zivych organizmech.

40.2 Prechodné kovy

Do skupiny organometalickych slouéenin prechodnych kovi jsou zafazovany slouceniny
ses nebo p vazbou mezi atomem uhliku a piechodnym kovem. Do této skupiny vSak nejsou zahrnuty
slouc¢eniny s koordinujicim se kyanidem nebo jeho derivatem. Na druhé strang, spiSe nez do koordina¢ni
chemie, jsou do ni fazeny jiZz v kap. 25.14 a 25.15 uvedené karbonyly, sandwichové komplexy a ana-
logické slouceniny. Tak jako i mezi jinymi obory zde neni definovanych hranic a oblasti koordinagni
chemie a organometalické chemie se do znagné miry piekryvaji.
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Zpasob koordinace atomi uhliku na pirechodny kov byl na prikladech karbonylt a ethenu
vyloZen v kap. 25.14. V této kapitole bylo také vyloZeno 18-ti elektronové pravidlo vysvétlujici stechio-
metrii vétSiny sloucenin s vazbou kov —uhlik. Uvedené pravidlo nemuZe platit pro ¢tvercové planérni
komplexy kationta s konfiguraci d® Rh(1), Ir(1), Pd(11), Pt(i1) a Au(i11). N&kdy se pro uvedené kovy
nahrazuje tzv. 16-ti elektronovym pravidlem. Vysvétleni stability komplext s konfiguraci d®
vychézi z diagramu, ktery je uveden na obrazku 34.3-1 pro ion nikelnaty Ni?*. Energeticky rozdil
mezi orbitaly dy_y» & d,> je u zminénych prvki s konfiguraci 4d® a 5d° jedt& vétsi nez u iontu Ni**,
aproto orbital dye_,2 zistava vakantni.

Pri koordinaci slou¢enin prostiednictvim p vazeb nevystupuje uhlik jako donorovy atom.
Proto se u organometalickych slou¢enin zavadi pojem hapticita h (z feckého haptein — vazati se),
coz je pocet atomu uhliku jednoho ligandu ve vazebné vzddenosti k centrdnimu atomu. Methyl se vaze
monohapto (h ), ethen v Zeisseho soli dihapto (h ?) a cyklopentadienyl ve ferrocenu pentahapto (h °).

Ochota tvotit organometalické slou¢eniny je u piechodnych kovt razna a souvisi s jgich
rozdélenim na meékké atvrdé Lewisovy kyseliny. Mékké kyseliny tvoii vazbu s pievaZzné kovalentnim
charakterem, a proto organometalické slouc¢eniny snadno vznikaji ajsou stalgjSi nez u tvrdych kyselin

S pievazujicim iontovym charakterem vazby.

Prvky skandium, yttrium a lanthan tvoii ionty M** patiici do skupiny tvrdych kyselin.
Jgjich douceniny MR jsou na vzduchu krajné nestdl €, snadno se oxiduji i hydrolyzuji. Urgitou vyjimku
tvori cyklopentadienyly [M(CsHs)s], které jsou stélé. | u téchto sloucenin pievliada iontovy charakter
vazby mezi centrdnim atomem a anionty CsHs.

Organometalické stouceniny titanu, zirkonia
a hafnia pfipomingji slou¢eniny skupiny skandia. Cl
Tetraakylderivaty MR, jsou velmi nestdé a Ti(CHs), }-I/

stale souceniny s koordinovanym cyklopentadienylem.
Reakci MCl, s NaCsHs ziskdme sloucéeniny jejichz

se rozklada jiz nad teplotou —20 °C. Naproti tomu jsou % \
Cl

Obr. 40-2 Molekulova struktura

struktura v pevném stavu je znazornéna naobr. 40-2. [Ti(h 5-CaHe),Clal.

Jak je z obr. 40-2 patrné, dva cyklopentadienylové kruhy jsou koordinovany vazbami p aatomy chloru
vazbami s . Nahrazenim atoma chloru jinymi skupinami, napi. karbonylem, aminem atp., ziskame fadu
dalSich stdlych derivati. Organometalické slouceniny titanu maji velky vyznam v katalyze (kap. 41).
Také v organometalické chemii vanadu, niobu a tantalu jsou dalezité slou¢eniny s cyklo-
pentadienylem a dale karbonyly zminéné jiZ v kapitole 30. Od niobu a tantalu jsou zndmé slouceniny
typu [M (h ®>-CsHs),Cl,], které jsou zcela anal ogické sloucening s titanem znézornéné na obrézku 40-2.
Vanad tvori déle slouceniny [V (h°>-CsHs),Cl] a[V(h>-CsHs),]. Posledni uvedena |étka , vanadocen®
je narozdil od analogického ferrocenu krajné nestala (lichy pocet elektronti). Niob atantal jednoduché
slouc¢eniny bis(cyklopentadienylového) typu netvoii. Paklize uvedenou stechiometrii najdeme, jedna
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se o dimerni struktury, ve kterych se jeden cyklopentadienylovy kruh véze k jednomu centralnimu
atomu p (pentahapticky) a ke drunému s (monohapticky).

Karbonyly chromu, molybdenu awolframu M (CO)e jsou stalé krystalické latky. Pripravuji se
reakci oxidu uhelnatého s bezvodymi halogenidy uvedenych kovi. Vedle uvedenych sloucenin existuji
vicegjaderné karbonyly nebo slouceniny typu [M(CO)sxLx], kde L = NO, NH3, CN™, bipy, butadien
atp. Slou¢eniny se s vazbou M—C jsou v této skupiné dostupnéjsi nez ve skupinach predchazejicich.
Tmaveé cerveny krystalicky W(CH3)g se piipravuje reakci chloridu wolframového s methyllithiem.

WClg + 6LICH; %® W(CHs)s + 6 LiCl

Alei tato latka je na vzduchu nestdla a vybuchuje. Stalgsi nez alkyl derivaty jsou metaloceny, i kdyz
jednoduchy [M(CsHs).] je znam pouze u chromu. Vznikéa reakci hexakarbonylu chromu s ferrocenem.
Chromocen mak dispozici pouze 16 valencnich elektroni a je tudiz reaktivnéjSi améne stdly nez ferrocen.
Hexakarbonyly molybdenu a wolframu poskytuji pii reakci s ferrocenem pouze slouéeniny typu
[M (h >-CsHs)(CO)4] ., Ve kterych ma kov oxidacni ¢islo +1 a dosahuje 18-ti elektronové konfigurace
prostiednictvim vazby kov—kov (obr. 40-3). StalgjSi nez metaloceny jsou sendwichové slouceniny
uvedenych kovi s areny, napt. s benzenem [M (h ®-CgHo)] .

&)

Mo
oc— ‘ ~~cCo

C
@)
Obr. 40-3 Struktura[Mo(h ®-CgHs)(CO)s].

Podobné jako v predchazejich skupinach, i ve skupiné manganu, technecia a rhenia,
zaujimaji vyznamné misto karbonyly a cyklopentadienyly. Karbonyly jiz byly uvedeny v kapitole 32.
Z jednoduchych metalocent je zndm pouze manganocen [Mn(CsHs),], ktery je na vzduchu nestdly,
vyznatuje se v3ak antiferomagnetickymi vlastnostmi. Uvedené prvky selisi v ochoté tvorit s vazbu M—C
ave stabilit¢ slouc¢enin. Mangan tvori vazbu Mn—C velmi neochotné a pripadné slouceniny jsou krajné
nestalé, podobng jako v piipadé chromu, vanadu atitanu. Na druhé strané rhenium tvoii velice pocethou
arozmanitou fadu doucenin s vazbou Re—C. Negjjednodussi slouceninou je Re(CHs)e. Stabilitu doucenin
zvy&Ujf atomy kysliku vazané na rhenium. Napiiklad Re''O(CH,). sné&si zahtivani aZ do teploty 200 °C.
Radu organometalickych slougenin rhenia miizeme odvodit od Re;Clo, jehoZ struktura je znézornéné
na obr. 32.2-1. Postupnou ndhradou atomi chloru mazeme ziskat klastrové slouc¢eniny typu Re;ClsR;
nebo az Re;Rg.
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Kovy prvni triddy Zelezo, kabalt a nikl tvoii s vazby s uhlikem velmi neochotné a doposud
nebyly piipraveny jednoduché slouceniny, které by obsahovaly pouze s vazby kov—akyl. Na druhé
strané existuje velké mnoZstvi karbonylta a slou¢enin s p koordinovanymi donorovymi slouceninami.
Karbonyly uvedenych prvki jsou mimoradné stdlé a jsou uvedeny v kap. 34. Nejznamgjsi piiklad
sougeniny s koordinovanym systémem p vazeb je ferrocen; popis vazebnych poméri spolu se strukturou
molekuly je uveden najiném misté (kap. 25.15). Ferrocen je stdlalatka, jak navzduchu, tak i v roztoku.
Je Spatné rozpustny ve vodé, dobie v ethanolu. Vézané cyklopentadienylové kruhy ve ferrocenu
se vyznaiuji aromatickym charakterem. Ferrocen odolava katalytické hydrogenaci a nepodléha reakcim
typickym pro konjugované dieny. Podobné jako benzen podléha Friedelové-Craftsové acylaci a alky-
la¢nim reakcim. Je moZné j& oxidovat naferriciniovy kation [Fe(h >-CsHs),] .

Ny

AlCI ]
CH,COCI + Fe(h®-CgHg), ¥a%® Fe

oy

\
CH;,

Prima nitrace nebo halogenace v3ak mozna neni, vzhledem ke zminéné oxidaci na ferriciniovy kation.
Krom¢ samotného ferrocenu byla piipravena fada slouc¢enin obsahujicich cyklopentadienylové kruhy
i karbonyly soucasné. Napi. reakci Fe(CO)s s dicyklopentadienylem v autoklavu pri teploté 135 °C se ziska
dimerni [Fe(h >-CsHs)(CO).] » s vazbou Fe—Fe. Kobaltocen [Co(h >-CsHs),] mé o jeden elektron vice
neZ ferrocen a je paramagneticky, na vzduchu se snadno oxiduje na kation kobalticenia[Co(h °-CsHs),]
ktery je stdy a odolny i vici pasobeni koncentrované HNO;. Reaktivitou cyklopentadienylovych kruha
piipominé ferrocen. Analogicky nikelocen [Ni(h >-CsHs),] svymi vlastnostmi a reaktivitou piipomina
ferrocen a kobaltocen.

| kdyZ hodnoty elektronegativit platinovych kovi jsou priblizné stejné (tab. 35-1), jednotlivé
kovy selisi ve stdlosti a typech vytvéarenych organokovovych doucenin. Ruthenium a osmium netvoii
jednoduché slouceniny se s vazbou. K jegich stabilizaci je zapotiebi koordinace ligandi s p vazbami
nebo karbonyly. Jako priklad |1ze uvést RUR(CO),(CsHs). Oba prvky se vyznaguji schopnosti tvorit
vazby kov—kov anésledné klastrové slouceniny. To se projevuje v Srokeé paleté raznych karbonylu, které
oba prvky tvori vedle zakladni stechiometrie M (CO)s. Jako priklad |ze uvést Os3(CO)1,, jehoz struktura
vychazi ze tfi atomi osmiatvoricich rovnostranny trojuhelnik a kazdy atom dale vaze ¢tyii karbonyly.

Organometalické slouceniny rhodia airidia v mnohém pripominaji slou¢eniny ruthenia a osmia.
Vzhledem k lichému poctu elektront ve valencni sféfe netvori jednoduché karbonyly, ae tvori velké
mnozstvi karbonyla s vazbou kov —kov, jako je napi. Mg(CO)6. Predchazejici dvojici se podobaji
také v tom, Ze u nich nengjdeme jednoduché slouceniny se s vazbou kov—uhlik. Rhodium ma
velkou afinitu k vodiku, takZe existuje fada rhodiovych klastri obsahujici vazbu Rh—H, jako je
napi. [RhysH3(CO),4]*. Uvedené slougeniny maji velky vyznam pro homogenni katalyzu.
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Palladium a platina netvoii jednoduchy tetrakarbonyl jako nikl; vazba M —CO musi byt
v komplexu stabilizovéna dal&imi ligandy, napi. halogeny v [Pt'"Cl,(CO),]. Redukci [PtClg]*
alkalickym kovem v atmosfére CO vznikaji také vicejaderné klastrové karbonyly, napt. [Pts(CO)e] .
Oba kovy koordinuiji alkeny (h?). Typickym ptikladem je Zeisseho sil uvedena v kapitole 25.15.
Platina jako jediny z platinovych kovi vytvaii fadu organometalickych slouéenin se s vazbou Pt—C.
Priklady jsou uvedeny v kapitole 35.

Chemie organometalickych slouc¢enin médi, st¥ibra a zlata neni tak bohatd, jak by se mohlo
ocekavat. To je zvlast zardzejici u zlata, které ma nejveétsi elektronegativitu z prechodnych kowvi.
Zadny z prvka netvoii jednoduché karbonyly. Méd’ i zlato poskytuji hal ogeno-karbonyly [M CI(CO)],
které vznikaji reakci chloridu s oxidem uhelnatym. Na rozdil od [AuCIl(CO)] je [CuCI(CO)] staly
a vznikéa kvantitativné pti probublévani CO roztokem CuCl v konc. HCI. Slouceniny Cu(1) a Ag(l)
s koordinovanymi alkeny a s vazbou vazanymi akyly jsou vétSinou nestdé a obdobné slouceniny
Zlata nebyly pripraveny. Zlato vSak poskytuje fadu sloucenin v oxidacnim ¢ide +111. Relativne stdé
jsou dialkylhalogenidy AuR.X, zvlaste kdyZz X = Br. Slou¢eniny jsou planarni a vytvéari dimerni
az polymerni struktury, jak je uvedeno na obr. 40-4.

Et\ /Br@\5pm /Et
Au e Au
/S NES N
Et Br Et

Obr. 40-4 Struktura dimeru Au(Et),Br.

41. Katalyza

Katalyza je chemicky proces, pii kterém néjaka latka, tzv. katalyzator, zvySuje rychlost
chemickeé reakce. Uzavieny sled pochodii, které vyjadiuji chemické reakce mezi substrdtem a kataly-
zétorem vedouci ke kyZenym reakénim produktam a k chemicky zménénému katalyzatoru, a nésledné
pochody pii kterych se katalyzator regeneruje a opét piijima substraty k chemické reakci, se nazyva
katalyticky cyklus. Pri vysvétlovani a popisu mechanizmu katalytického cyklu se vyuziva znal osti
Z koordinagni a organokovové chemie. Z termodynamického pohledu katalyzétor snizuje aktivacni
energii reakce. Uvedené sniZeni energie dokumentuje graf na obr. 41-1, ve kterém je na ose y vynesena
zména Gibbsovy energie; osa x je reakéni koordinata.

Katalyzator areakéni dozky mohou byt bud’ ve stejné fézi, pak mluvime o homogenni katalyze,
nebo naopak v odlisné fazi, a pak mluvime o katalyze heterogenni. V daldim textu jsou uvedeny
piiklady n¢kolika katal ytickych proces.
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Y|
T (a) nekatalyzovana reakce
DGa
Q p
| (b) katalyzovana reakce
reaktanty

DG®

produkty

reakéni koordinata X

Obr. 41-1 Z&vislost DG na priibéhu reakce. DG odpovida snizeni Gibbsovy energie reakce p¥i pouZiti katalyzator u.

41.1 Homogenni katalyza

Homogenni katalyza probiha vétSinou v kapalné fézi. Reakéni slozky i katalyzétor jsou
rozpustény v inertnim rozpoustédl e nebo jedna z reakénich dlozek je sama rozpoustédiem. Nevyhodou
homogenni katalyzy je obtizné oddélovani katalyzétoru z reakeéni smési a tedy moznéa kontaminace
produktu. Vyhodou je jegi G¢innost a ¢asto i vysoka selektivita. Z velkého mnozstvi pouZivanych
katalytickych procesi bylo vybrano nékolik priklada, které piedstavuiji dilezité technol ogické postupy:
hydrogenace, hydroformylace, oxidace a polymerace.

Hydrogenace a hydrofor mylace — Wilkinsonav katalyzator

Jako Wilkinson:iv katalyzator se oznacuje komplex [RhCI(PPhs)s]. Pii hydrogenaci se vyuziva
schopnosti Rh(1) vytvéiet s elementérnim vodikem hydrido-komplexy a také koordinovat alkeny
prostiednictvim p vazby. Katalyticky cyklus schematicky znézornény na obr. 41-2 pro hydrogenaci
cykloalkenu je jednim z nejvice prostudovanych.

Konfigurace valencni sféry Rh(1) je 4d® a komplex [RhCI(PPhs)s] m4, podobné jako analogické
komplexy niklu(1), plandrni strukturu, coz odpovida hybridizaci sp®d. Jeden orbital p je vakantni
a umoziuje piistup dalSi ¢astice a piipadnou substituci ligandu, nebo stejné jako u niklu, prechod
na oktaedrické okoli. Substituce jednoho trifenylfosfinového ligandu rozpoustédiem je Gvodni reakci
pied vlastnim katal ytickym cyklem. Prvni krok je doprovéazen vznikem hydrido-komplexu za oxidace
Rh(1) naRh(111) azménou na koordina¢niho ¢isaze 4 na6. V uvedeném komplexu ma vodik oxidagni
¢ido —I. Ve druhém kroku dochazi k substituci koordinovaného rozpou&tédla, nej¢astéji benzenu,

212



cykloalkenem. Déle probihaji piesmyky v rdmci koordina¢ni sféry a oba hydridové atomy se vazi
na alken, coz je doprovazeno prechodem od p vazby nas vazbu po piesmyku jednoho atomu vodiku
anas ednym uvolnénim alkanu po piesmyku druhého atomu vodiku.

L

L Rh/ L
C!(
@) +L, +Sol,
—C—C— -Sol -L
/ \
H H Sol
L—Rh—1L
cl H,
@
HO D H
[ Se-d g
L —(Rh —L H L—Rh—L
a | a” |
Sol (d) SO' (b)
H
L Rh/ L S
CI/ .
\ /
(c) c=C
N

Obr. 41-2 Katalyticky cyklus hydrogenace cykloalkenu s pouZzitim Wilkinsonova katalyzator u.

Obdobny komplex [ Rh(CO)(PPhs)s] se pouziva pti hydroformylaci,
R-CH=CH, + CO + H, %%® R-CH,—CH,-CHO

piicemz katalyticky cyklus je obdobny jako u hydrogenatniho procesu. Analogickym komplexem je
také Vaskiiv komplex [1rCl(CO)(PPhs),] katalyzujici oxidacni procesy.

Oxidace alkenti — Wackeriv proces
Wackeruv proces byl ptivodné pouZivan pro vyrobu aceta dehydu oxidaci ethenu.
CH, + 20, 3%® CH3;CHO

| kdyZ se uvedend reakce v soucasne dobé pramyslové vyuziva pouze okrajove, je dobrym ilustracnim
piikladem. Jednu ¢ast katalytického cyklu miizeme popsat rovnici:
CH; + PdCl, + H,O %® CH;CHO + "Pd(0)" + 2HCI

Oxidace ethenu je doprovézena redukci katalyzéatoru PdCl, na komplexni slou¢eninu, ve které ma
palladium oxidacni ¢ido 0. O charakteru tohoto komplexu neni mnoho znamo. Zpétna oxidace na chlorid
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palladnaty kyslikem je katalyzovana pridavkem chloridu méd’natého, ktery v nadbytku chloridi tvori
komplex [CuCl,]*". Regeneraci katalyzatoru mazeme vyjédkit rovnicemi:
"Pd(0)" + 2[CuCl]* %® Pd*" + 2[CuCl,]” + 4ClI~
2[CuCly]” + /20, + 2H" + 4ClI" %® 2[CuCl]* + H,0

Cely katalyticky cyklus je zndzornén na obr. 41-3.

1,0, + 2H*

| - H,C=CH
@Cu" 2 2

2002+ Pd(1l)
Pd(Il)
H,C — CH,
Pd(0) (@)
H,CCHO H0
+H*
(d) PA(IN "
Pd(Il) (b) ,
H (': _OH H,C — CH,OH
| H
CH, \ | ©
P (Il
H,C =| CHOH

Obr. 41-3 M echanizmus oxidace ethenu na acetaldehyd p¥i Wackerové procesu.

Z obrézku 41-3 je patrné, Ze v prvnim kroku dochazi ke koordinaci ethenu na Pd(i1) prostiednictvim
p-vazby (a). Hydrolyzou tohoto komplexu vznika alkohol a p-vazba se piesmykuje na s -vazbu (b).
V nédednych krocich (c) a (d) dochazi k prenosu atomu vodiku pies hydrido-komplex. VVznikly acetal -
dehyd se uvolnuje kyselinou (d) a komplex Pd(0) se oxiduje Cu(l1) podle vySe uvedenych reakci.

Polymerace alkenti — Ziegleriv - Nattiav katalyzator

Polymerace ethenu probiha za vysoké teploty atlaku. Ziegler a Natta zjistili, Ze za piitomnosti
smési TiCl, a AlEt; uvedena reakce probihdjiz za normanich podminek. Modifikaci uvedenych kataly-
z&tori | ze ziskat stereoregulované polymery témer od vSech alkeni typu CH,=CH—-R. Princip polymerace
vysvétluji pochody na obr. 41-4.

Jak je z obrazku 41-4 patrné, reakci TiCl, a AlEt; vznika nerozpustny TiCls;Et, na ktery se
prostiednictvim p-vazby koordinuje alken. Uvedena p-vazba je nestdld, dochézi k presmyku a k inzerci
alkenu mezi atom titanu a jiz vazany alkyl. Uvedeny déj se stdle opakuje. Vzhledem k tomu, Ze
vznikly TiClsEt je nerozpustny v daném prostiedi, nejedna se ve skutecnosti 0 homogenni katalyzu.
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cl |
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Obr. 41-4 Mechanizmus polymerizace ethenu s pouZitim Zieglerova- Nattova katalyzatoru.
(Hvézdicka* oznatuje neohsazena koordinatni mista.)

41.2 Heterogenni katalyza

Pri heterogenni katalyze je katalyzator vétSinou ve fazi pevné (kov, oxidy kovu, zeolity atp.)
areakéni sloZky jsou ve fazi plynné nebo kapalné. Ke zvySeni Gginnosti je katalyzator jemné rozptylen
na n¢jakém nosici, aby se docililo velkého povrchu. Typickym prikladem uvedeného typu je kata-
lyzéator pouzivany v automobilech. Jedna se ponejvice o jemné rozptylenou platinu a dalSi slozky,
které katalyzuji oxidaci CO na CO,, nezreagovanych uhlovodika na CO, a H,O aredukci oxida dusiku
na elementéarni dusik. Jako typické piiklady heterogenni katalyzy jsou déle uvedeny hydrogenace
a syntéza amoniaku.

H,C=CH, D% D
i L2
Hydrogenace m
Hydrogenace olefinti elementarnim vodikem l
na povrchu niklu je zndma jiZ od pogétku minulého K T P
stoleti. Princip je zndzornén na obr. 41-5. 5 Sl 6
Pro lepSi nazornost je ve schématu jako hydro- ﬂ
genatni ¢inidlo pouzito deuterium. V prvnim kroku _CH,D

dochazi k sorpci ethenu i deuteria na povrchu kovu.
Vazba v molekule vodiku nebo deuteria je relati-
vn¢ slabd a sorpce je spojena s disociaci molekuly H,CD % CDH, l
na atomy. Sorbované ¢astice mohou po povrchu

migrovat a v pripadg, Ze se atom deuteria dostane m

do blizkosti sorbované molekuly ethenu, dochazi
k reakci Obr. 41-5 Znazornéni pochodi probihajicich

na povrchu kovu p¥i hydrogenaci ethenu deuteriem.
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Syntéza amoniaku

Velkdinertnost dusiku, ktera je dana vysokou energii vazby N°© N, zptasobuje Ze reakce
N, + 3H, 3%4® 2NH;

bez pouZiti katalyzatoru neprobihd. Katalyzatorem je kovové Zelezo, které je na povrchu pokryto vrstvou
oxidu dopovaného oxidem hlinitym adraselnymi solemi. V prvnim kroku dochazi k disociativni sorpci.

N.(g) ® N, ® 2N H.(g) ® 2H
Podtrzené symboly vyjadiuji sorpci prvku na povrchu katalyzétoru. V dalSich krocich dochazi
k postupnym reakcim jednotlivych atomi na povrchu za vzniku amoniaku.
N+H ® NH; NH +H ® NHy; NH, + H ® NHs

Poslednim krokem je uvolnéni molekuly amoniaku z povrchu katalyzatoru.

42. Bioanorganickachemie

Zivé piiroda je sloZena z celé tady dloZitych organickych molekul, jako jsou bilkoviny, poly-
sacharidy, lipidy atd., které vytvaii dalsi dozitgjsi struktury. Proto také uhlik, vodik, kyslik a dusik
tvori vétsinu hmoty Zivych organizmu. U ¢lovekajeto asi 87 hmotnostnich %. Vedle uvedenych prvka
se v organizmech nachézi dal§i prvky, jako jsou vapnik, fosfor, sodik, draslik, horéik a chlor a prvky
tzv. stopové, jejichz obsah je velmi maly. V tabulce 42-1 je uveden ptiblizny obsah jednotlivych
prvku v lidském téle.

Tab. 42-1 P¥iblizny obsah prvki v lidském téle o hmotnosti 70 kg

Obsah hlavnich prvki Obsah stopovych prvki
kyslik 44,0 kg zelezo 50
uhlik 12,6 kg kiemik 39
vodik 6,6 kg zinek 1,75¢g
dusik 1,8kg rubidium 360 mg
vapnik 1,7kg med’ 280 mg
fosfor 680 g stroncium 280 mg
draslik 250 g brom 140 mg
chlor 115¢g cin 140 mg
sira 100 g mangan 70 mg
sodik 7049 jod 70 mg
hot¢ik 429 hlinik 35mg
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Vedle uvedenych prvki lidské télo obsahuje dalsi prvky, jako jsou molybden, bor, kobalt, chrom, nikl,
selen, lithium a vanad jegjichz obsah se pohybuje od 10 do 2 mg na vySe uvedenou hmotnost 70 kg.
U vétSiny téchto prvki je znama jejich tlohav organizmu ajejich zastoupeni v téle je nezbytné.

Vysoky obsah vapniku a fosforu je zpisobem vysokym zastoupenim fosforecnanu vapenatého
v kostech. Kyselina fosfore¢na také spojuje jednotlivé nukleotidy v nukleovych kyselinach a zmény
koncentrace vdpniku vn¢ a uvnitt buiky fidi svalovy pohyb. Koncentrace neprechodnych kovii v orga-
nizmu je pomérné vysokd a jgjich funkce je rozmanita. lonty sodné, draselné a chloridové vytvari
iontovy charakter télnich tekutin ajgich koncentragni gradient ovliviiuje transportni déje pies bunééné
membrany.

| kdyZ zastoupeni piechodnych kovi v organizmu je pomérné nizké, maji duleZitou ulohu.
Okolo 30 % objevenych enzymu (katalyzatorta biologickych pochodi) obsahuje kov; tyto enzymy
se nazyvaji metaloenzymy. Jsou dilezité pri oxidacné-redukénich procesech (oxidazy a oxygenazy),
pri hydrolytickych Stépenich (hydrolazy) a pii procesech spojenych s preskupenim vazeb uhlik —uhlik
(syntetdzy a izomerazy). Zelezo (u vétdiny Zivogichi) a méd (u ¢lenovei a mekkysh), které jsou
vézény v bilkovinéch, maji nezastupitelnou funkci jako prenasece kysliku.

| kdyZ studium struktury a katalytického pasobeni metal oenzymi spada do oblasti biochemie,
je tloha kovu a zmeén koordinacni sféry také v zdmu chemie anorganické. | velmi stru¢ny prehled nej-
dulezitéjSich metal oproteini a metaloenzymu by piresahoval ramec této kapitoly a také by od étenare
vyZadoval znalost biochemie. Z tohoto divodu jsou v nésledujicich prikladech uvedeny jen nékteré
pochody spojené s Ulohou Zeleza v organizmu.

42.1 Metabolizmus zeleza

Jak jiZ bylo uvedeno v kap. 34.1, oxidacni ¢ido +11 je u Zeleza v neutrdnim prostiedi pomérné
malo staé a ionty Zeleznaté se samovolné oxiduji vzdusnym kyslikem na Zelezité. Soli Zelezité
hydroxid Zelezity. Z tohoto divodu je Zelezo metabolizovano piedevsim ve formé Fe** a k potlaseni
hydrolyzy je nezbytné tyto ionty véazat ve formé komplext. Metabolizmus Zeleza miZzeme rozdélit
do t¥i pochodii:

— zachyceni Zzelezaajeho transport do krve
— transport zeleza v organizmu

— uchovani zasobniho Zeleza v organizmu.

Zelezo se do organizmu dostava v rizné podobé v potravé nebo ve vodé. Aby se zabréanilo
uvedené hydrolyze, je potieba ionty Zelezité, které se pti metabolizmu uvoliuji, vazat v komplexech.
Jako ligandy vystupuji razné, ¢asto cyklické, polydentatni latky s kyslikovymi donorovymi atomy.
Tyto latky se nazyvaji sider ofory z feckého siderophore — nosi¢ Zeleza. Tyto siderofory se vyskytuji
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piedevSim u nizSich organizmi. Priklad jednoho sideroforu na bazi cyklického peptidu je zobrazen

na obréazku 42-1.

O tom, Ze uvedeny komplex je velmi pevny svédci

H\ T //O jeho pomeérné vysoka konstanta stability (logb » 30).
O\C/N/ N i Jak je z obrézku 42-1 patrné, k Fe*" jsou koordinovany tii
RZ\C< (CHa)s C-R (CHZ);C/ A anionty hydroxamovych kyselin. Uvedené skupiny maji
H—p " N\o'\ (‘3 o-N \c4° k Zelezu velkou afinitu. Komplexni anion je obalen orga-
;tc R éozF.e_S{O_(!: J,\H nickou latkou, takZe je néboj iontu rozprostien na velkou
© /\C/HC\E’_(CHZF;3 o molekulu, coz snizuje jeho hydrofilni charakter a zvysuje
R \N\ i /C< H jeho charakter hydrofobni. Hydrofobni charakter je dde
W //C\?“’N\ o zvyden piftomnosti vazeb C—H a také piitomnosti

°© n M akyli R, R;, R,. Hydrofobni charakter komplexni

Obr. 42-1 Ferrichrom.

membranu.

Po zachyceni iont Fe** siderofory prechézi
vzniklé komplexy pres stievni membrany do krve.
Zde jsou zachyceny proteinem, ktery se nazyva
transferrin. Jedna se o stiedné velky glykoprotein
s M, okolo 80 000. Obdobné glykoproteiny byly naleze-
ny v mléce (laktoferrin) nebo ve vecich (ovotranserrin).
Rentgenovou strukturni analyzou byly zjistény
struktury laktoferrinu a kréli¢iho serotransferrinu.
Koordinaéni okoli zeleza je zndzornéno na obr. 42-2.

lon Fe** je Lewisovatvrda kysdlinaatak pri ko-
ordinaci prevazuji kyslikoveé atomy donorovych skupin
tyrosinu, asparaginu a vody. Pouze jedno koordinagni
misto je obsazeno dusikovym atomem histidinu.
Uhlic¢itanovy anion ve struktuie transferrinu zahrnuty

dastice umoziuje pienos iontu pres lipofilni bunéénou

(Tyr)

Obr. 42-2 Koordinaéni okali Zeleza v transferrinu.
Zkratkami jsou oznaceny termindlni aminokyseliny
tyrosin, histidin, asparagin a arginin.

v obr. 42-2 nemusi byt na Zelezo primo vazan, ale jeho pritomnost vyrazné zvySuje pevnost vazeb
mezi kovem a ligandem a mé& vyznamnou roli pii uvolnéni Zeleza v bunce. Podobné pevnost vazeb

ovliviiuje termindni arginin.

Pouze ¢ast Zeleza, které je v organizmu obsazeno, se piimo podili na biochemickych pochodech.
VétSina je ho uloZzena v bunéénych seskupenich v jatrech, sleziné a v kostnim morku. Bilkovina,
ve které se Zelezo uklada, se nazyva ferritin. Podrobné byl studovan ferritin izolovany ze deziny kong.
Tento ferritin je sloZen ze 24 bilkovinovych jednotek tak, Ze tvoii dutinu o praméru 6000 az 8000 pm,
vhodnou pro depozici Zeleza. Na obr. 42-3 je zndzornén praiez ferritinem.
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. Jak je z obrazku 42-3 patrné, pristup zeleza do dutiny umoznuji
kanadlky. Tyto kandky maji diky terminanim molekuldm leucinu
hydrofobni povrch a jsou zde zakotvena bézna biologicka re-
dukeni ¢inidla, napt. NADH (NikotinamidAdeninDinuklectid).
Redukeni &inidlo nejprve zredukuje ionty Fe** na Fe** atim snizi
pevnost vazeb, kterymi je Zelezo vazano, a tak Zelezo uvolni
(napft. z transferrinu).

Uvnitt ferritinu je Zelezo ukladano v podobé drobnych krystal-
ki slouceniny priblizného vzorce [{ Fe(O)OH} g Fe(H,PO,)s}].
Obr. 42-3 Priiez ferritinem. Oxidacni &islo Zeleza je +I11 a vznik uvedeného krystalického

hydroxo-hydrogenfosfore¢nanu Zelezitého je spojen s oxidaci.

AFe” + O, + 4H" %® 4Fe” + 2H,0
4Fe” + 8H,0 %® 4Fe(O)OH + 12H"

K uvolnéni Zeleza z ferritinu je nutna redukce Fe** ® Fe®* a nadedujici pochody jsou v opaéném
poradi neZ depozice.

42.2 Transport kysliku

Prenos kysliku v organizmech je zprostiedkovan metaloproteiny. U vysSich Zivocichu jsou
to hemoglobin a myoglobin. Oxida¢ni stav Zeleza je +11 a jeho koordinag¢ni okoli je zndzornéno
naobr. 42-4.

Obr. 42-4 Koordinaéni okoli zeleza v hemoglobinu.

Z obrazku 42-4 je zigjmé, Ze je Zelezo ekvatoridné koordinované étyimi atomy dusiku porfyrinu.
V jedné axiani poloze je koordinovan atom dusiku histidinu a druh& axidlni poloha je volna pro koor-
dinaci molekuly kysliku. Atom Zeleza neleZi ptimo v roviné porfyrinu a vzddenost od téo roviny
se meni v dasledku zminéné koordinace molekuly kysliku, jak je nazna¢eno na obr. 42-5.
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Obr. 42-5 Zmény v koor dinaénim okoli a ve Stépeni d-orbitala Zeleza vlivem koor dinace molekuly kysliku.

V didedku koordinace molekuly kysliku se koordinatni okoli Zzeleza meéni z tetragonalné pyramiddniho
na oktaedrické (deformované). Tomu odpovidai zména ve Stépeni d-orbitalt, ktera je také zndzornéna
na obrézku 42-5. Z obsazeni d-orbitali elektrony je ziggmé, Ze koordinaci kysliku dochézi k prechodu
vysokospinového komplexu na nizkospinovy a oxidacni ¢ido +11 zistava zachovano. Na druhé strang
je znamo, Ze kyslik v neutrdnim prostredi snadno oxiduje ionty Fe**. JestliZe by byla oxidace kysl ikem
provedena u samotného komplexu Fe** s porfyrinem (P) a histidinem ve vodném roztoku, do3o by
k oxidaci naFe** podle rovnice:
2P—Fe(ll) + O, %® P-Fe(111)-O-O-Fe(111)-P
P—Fe(111)-O-O-Fe(il1)-P + 2P—-Fe(ll) %® 2P -Fe(i11)-O—Fe(i11)-P

Vznikly dvojjaderny komplex je ae mimoiadné stdly a porfyrinovy komplex by proto neplnil funkci
transportu kysliku. V hemoglobinu i v myoglobinu je vSak uvedené koordinatni centrum zabudovano
do velké bilkoviny. Struktura hemoglobinu je schematicky naznac¢ena na obr. 42-6.

Obr. 42-6 Struktura hemoglobinu s vyznacenymi polohami atomi Fe a porfyrind a s ozna¢enymi jednotkami a ab .
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Porfyrinovy komplex je umistén v hydrofobni duting, a proto nemize dojit ke spojeni dvou skupin
vazbou —O-0- tak, jak je naznageno ve vySe uvedenych rovnicich. Hydrofobni dutiny jsou také
nepiistupné molekulam vody, které by mohly oxidaci také katalyzovat.

Komplexy zeleza s rizné modifikovanymi porfyriny jsou vazany v celé fadé dalSich proteing,
které maji dalSi uplatnéni v organizmech, predevsim pii prenosu elektront v dychacim retézci.

42.3 Hydrolazy

Aquaionty prechodnych kovii maji schopnost odstépovat H* ion a prechézet na hydroxo-
komplex. Pro hydrolyzu ionta Fe**

[Fe(H,0)e]* %:® [Fe(H,0)s(OH)]*" + H*
je hodnota pK » 2,2. lon Zelezity se tedy ve vodném roztoku se chova jako kyselina a miaze katalyzovat

hydrolytické reakce. Prikladem hydrolyzy miZe byt hydrolyza esteru kyseliny fosforecné, kterd je kata-
lyzovanatzv. kyselou fosfatazou. Navrzeny mechanizmus katal ytického cyklu je zndzornén na obr. 42-7.

(@) OH
H
(0]
Yo Fe?” \Tez*
O
o H”(0s,-~°
£ 37 \F 2+ /P\,\’
e -—
I I / (0) B /@
O\P/O %\
Z O\~

Obr. 42-7 Névrh mechanizmu hydrolyzy esteru kyseliny fosfor eéné enzymem kysela fosfataza.

Jak je z obr. 42-7 patrné, mistkovy hydroxo-komplex obsahujici ionty Fe** a Fe?* reaguje s monoesterem
kyseliny fosforecné za od3tépeni H*. V nasledném kroku dochézi k reakci Lewisovy béze (napi. sku-
piny —OH) véazané na proteinu s vakantnim d-orbitalem fosforu. Nasledné dochazi k odstépeni baze
avzniku Sesti¢lenného cyklu, ktery se snadno hydrolyzuje vodou na pivodni hydroxo-komplex a hydro-
genfosfore¢nanovy anion.
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42.4 Kovy v mediciné

Rada komplexnich slou¢enin prechodnych kovi se pouzivéa jako Iésiva v medicing. Komplexy
zZlata se pouzivaly k 1éceni revmatickych chorob jiz v Ciné pred 2500 lety. NejznamejSim prikladem je
v3ak pouziti komplext platiny pri 1&bé nekterych nédorovych onemocnéni. Schopnost nékterych
komplext platiny potlagovat mnozZeni rakovinnych bunék bylo pozorovéno v roce 1969 Rosenbergem
a od této doby bylo testovano velké mnozstvi sloucenin, z nichz komeréniho vyuziti doznaly pouze
nékteré. NejdilezitejSim Siroce pouzivanym Iécivem je tzv. cisplatina, coz je komplex cis-diammin-
dichloroplatnaty [Pt(NH3),Cl,], zobrazeny na obrézku 25.5-1. Funkce cisplatiny jako |éiva vyplyva
z chemickych vlastnosti komplexu. Chloridoveé ionty jsou k platiné vazany pomérné slabé a na rozdil
od molekul amoniaku v neutrdnim prostredi disociuji ajsou nahrazeny molekulami vody, poptipadé
skupinami OH™. Voda i skupiny OH™ mohou byt substituovany dalSimi atomy dusiku. K této reakci
dochézi predevsim u molekul guaninu v nukleovych kyselinach. Spojeni dvou guaninovych jednotek
prostrednictvim komplexu je znédzornéno na obr. 42-8. Uvedena vazba je velmi pevna a brani tak
rozpojeni anadedné replikaci DNA.

Obr. 42-8 Hlavni produkt reakce cis-[Pt(NH3),Cl,] se dvéma jednotkami guaninu v DNA.
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43. Chemie pevnych latek

Vyroba a vyuziti materidlu prochézely v historii neustdlym rozvojem, staly se predmétem
specid nich dovednosti (odlévani kovu, sklarstvi apod.) a pozdéji vyrazné prispély i k rozvoji véd.
Ve druhé poloviné minulého stoleti se problematika materiadl ového vyzkumu stéle vice orientuje na kom-
plexni studium slozeni, struktury, fyzikalné chemickych vlastnosti a technologickych aplikaci ¢im dé
SirSiho okruhu piedevsim pevnych latek. Vyraznou Ulohu zde hrgji i douceniny anorganického charakteru,
Z nichz |ze zeména uvést:

— krystaly pro kvantové generédtory svétla (lasery), napi. rubin, CaF, dopovany atomy Sm

— polovodice (GaAs, GaP, GaN ...)

— pevné eektrolyty (iontové vodice) asupravadice —ato jak nabazi kovovych tak i keramickych
materidu

— magnetické materidly k vyrobé pamétovych prvka nabazi kovia a oxidu Zeleza (ferity)

— anorganicka dielektrika vykazujici piezoelektrické a feroel ektrické vliastnosti: latky s perovski-
tovou strukturou, SIO,, KH,PO,4, (HOOCCH,NH,)5 - H,SO, (tzv. triglycinsulfat) apod.

— svétlovody a optické vinovody: specidni ¢ista skla na bazi SiO,, ktera vykazuji minimalni
optické ztraty

Z uvedeného vyctu je zigimé, Ze anorganické materidly maji rozhodujici vyznam v fadé
technickych odvétvi, predeviim v elektrotechnice a optice. BliZSi charakterizace jednotlivych typa
anorganickych materida by pochopitelné piekrocila moznosti skript. Proto bude pozornost zaméiena
pouze na vybrané oblasti, t.j. na porcelanovou keramiku, coZ je oblast, ktera méa v Cechéch tradici,
anavelmi perspektivni latky typu pevnych elektrolyta (iontovych vodi¢i), supravodice, dielektrika
s vyznamnymi fyzikanimi vliastnostmi av posledni dobé¢ velice studované nanocastice.

43.1 Porcdanova keramika

Hlavni surovinou pro vyrobu porcelanu je kaolin. Nazev dostal podle lokality Kao-Ling v regionu
Tiang-Si v Cing. Patii do skupiny jila ajeho hlavni slozkou je kaolinit o sloZeni Al,Si;Os(OH),.
V znik& zvétravanim nebo hydrotermdni preménou nerostt bohatych na hlinik. Kaolinit mé vrstevnatou
strukturu, ve které se sttidgji vrstvy tetraedrii Si,Os a oktaedri Al,(OH),4. Vypaovanim vzniké porcelén
— smeés mulitu AlgSi,O13 (neboli 3AI,0; - 2Si0,) a kiremene SiO,. Tento proces |ze popsat nasledu-
jict sumarni rovnici:

3A1,S,050H)A (9 %IA® AleSi;0p + 450, + 6H,0
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Proces | ze popsat sledem sledem reakci, které probihaji pii zvySené teploté:
Kaolin %99 ® bezvody kaolinit ¥%2%%® 2Al,0; - 3SI0; (spinelovafaze) + SO, %%®

#%%%  2A1,0,-250, (mulitovafaze) + SO, #HY%B®  3A1L,0, - 250, (mulit) + SO,

Se vzrustgici teplotou vypalu dochézi k postupnému vylucovani oxidu kiemicitého (kiemene) z krysta-
lické struktury aluminosilikétu. Mulit se jako samostatny mineral nachézi i ve volné prirodé aje znam
svou vlé&knitou strukturou. Tato vlidknita struktura dodava porcelanu pevnost, zatimco oxid kiemicity
dodava vyslednému produktu tvrdost. Porcelan je tedy kompozitnim (slozenym) materialem, ktery
ma vice nez tisiciletou tradici.

43.2 Pevné elektrolyty

Pevné elektrolyty jsou krystalické latky s vysokou el ektrickou vodivosti zaloZzenou na rychlém
pohybu iontd, které jsou nosi¢éem naboje. Narozdil od elektronové vodivosti v kovech vzrista vodivost
v pevnych eektrolytech s rostouci teplotou a dosahuje vodivosti roztavenych soli. ZvySeni elektrické
vodivosti pevnych elektrolytt miaze byt postupné, ¢astéji vSak nastava skokem v disledku struk-
turniho fézového pirechodu. Struktura pevného e ektrolytu musi pritom obsahovat vice uzlovych mist,
nez je k dispozici iontt daného druhu pro jejich zaplnéni. Tim vznikaji ve struktuie souvislé cesticky
z vakantnich mist, po kterych seionty transportuji pireskoky.

Léatky disponujici témito vlastnostmi se mohou uplatnit nejraznégjsim zptasobem, napiiklad
pro monitorovani trovné kysliku, dusiku, chloru, fluoru a sodiku v kapalinach a plynech, déde jako
specifické délici membrany pro elektrolytickou separaci, pii konstrukci nekonvencénich chemickych
zdroju elektrické energie, spalovacich ¢lanku, baterii a akumulétor.

o O e O
(0]

Zr Ca vakance

Obr. 43-1 Struktura ZrO, satomy Zr &asteéné nahrazenymi atomy Ca (vznik vakanci).
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Prikladem pevného elektrolytu, ve kterém elektrickou vodivost zprostiedkovava transport
aniontd O*, jsou skelné materidly na bézi oxidu zirkonigitého. Tato |atka vykazuje pii zahiivani
fézové piechody, pii kterych vznikaji nové vysokotepl otni modifikace:

jednoklonné modifikace %¥9%®  ctveretnamodifikace %%iIY®  krychlova modifikace

Pridavkem CaO nebo MgO se krychlova modifikace oxidu zirkonicitého stabilizujei pii béznych
teplotach. Krychlova modifikace ZrO, ma usporadani strukturniho typu fluoritu, pii¢emz ndhrada ¢asti
atomi zirkonia atomy vapniku je v disledku zachovani elektroneutrality spojena se vznikem vakanci
na mistech aniontéi O%™ (viz obr. 43-1).

V praxi se nej¢asteji vyuziva latka o sloZeni (ZrO,)ogs - (Ca0O)o1s, v dalSim textu oznacovana
jako CSZ (Calcia Stabilized Zirconia). Dnes je jgim nejrozsirengjSim a nejpopul arngjSim vyuzitim
regulace spalovaciho poméru v automobilovych motorech. U¢innost katalyzatorti automobil,
které snizuji obsah Skodlivych latek ve vyfukovych plynech, je maximalni, pokud motor pracuje
v Uzké regulacni oblasti sméSovaciho poméru palivo : vzduch = 1:15. Regulaci pritom umoziuje
tzv. A-sonda (obr. 43-2).

porézni
keramika

Pt elektroda
EMS

Obr. 43-2 Konstrukce A-sondy pro automobilové vyfuky.

Ta je vytvoiena z CSZ vodige aniontia O”, ktery pracuje pii teploté 300 °C. Vngj& plocha sondy je
umisténa ve vyfukovych plynech, zatimco vnitini ¢ast je v normanim ovzdusi. V disledku rozdilu
koncentrace ionti O®” vzniké za vyuziti vhodng upravenych platinovych elektrod v sondg signdl, ktery
je méritkem podilu kysliku ve vyfukovych plynech. Na zakladé tohoto signalu fidici jednotka motoru
piesné reguluje spalovaci pomery tak, aby odpovidaly optimani hodnoté.

V soucasné dob¢ vyvolava velky zgjem dalSi perspektivni moznost vyuZiti CSZ jako soucati
palivovych ¢lanku. V téchto zatizenich je plynné palivo (napi. H,) plynule privadéno do soustavy, kde
je oxidovano auvolnénaenergie je piimo prevadénav energii elektrickou (viz obr. 43-3).
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Obr. 43-3 Palivovy ¢lanek pro spalovani vodiku.

Vyhodou palivovych ¢lankt na bézi CSZ je skute¢nost, Ze nevyZaduji drahé materidly
(napiiklad Pt elektrody) a jejich provoz nevede ke vzniku Skodlivych latek. Selektivitu CSZ |1ze
na druhé stran¢ s vyhodou vyuzit k ziskavani vodiku jako zdroje ¢isté energie. K tomu napiiklad
firma General Electric Co. vyuZiva zarizeni zalozené na procesu reverznim k palivovému ¢lanku.

Jinou skupinu pevnych elektrolyti zajimavou predevdim z teoretického hlediska tvoii proto-
nové vodice. Prenos protoni, ktery ma velmi vyznamnou Ulohu napiiklad v biologickych procesech,
je v téchto latkach vétsinou spojen s pritomnosti vodikovych vazeb, jejichZ po¢et musi byt vétsi
nez pocet vhodnych protoni. Vlastni mechanizmus prenosu protoni v3ak dosud neni zcela objasnén.
Posledni vysledky vSak nasvédiuji tomu, Ze v protonovych vodicich, napiiklad typu hydrogensoli,
dochazi pii pienosu protonu k vyraznym dynamickym zménam v uspoiadani stavebnich ¢astic.
V jgich dadedku se vibracnimi a rota¢nimi pohyby anionti vytvéieji mezi nimi na prechodnou dobu
velmi krétké vodikové vazby (~ 245 pm), které pienos protonu umozni. Z moznosti praktického
vyuZziti |ze u protonovych vodic¢a uvést elektrolyzu vodni pary k ziskavani vodiku nebo uplatnéni
jako vodikové senzory.

43.3 Vysokoteplotni supravodice

Supravodice jsou latky, u kterych dochazi pod kritickou teplotou T, k ndhlému poklesu elektri-
ckého odporu na nulovou hodnotu. Zakladni predstava nizkoteplotni supravodivosti je pritom zaloZzena
na existenci dvojice elektront s opacnymi spiny, tzv. Cooperova paru, ktery daleko snéze zprostied-
kovava pienos ndboje pevnymi |atkami nez samotné elektrony (viz I. dil, kap. 3.5.5).

Objev supravodivosti je spojen se zkapanenim helia, které se poprvé podatilo uskutecnit v roce 1908.
Tim byla oteviena cesta k velmi nizkym teplotam a jiz v roce 1911 byl pozorovan pokles odporu rtuti
pri teploté 4,2 K na neméfitelné malou hodnotu. Vyznam tohoto objevu si védci na celém svéte rychle
uveédomili, a proto je na piipravu a vyzkum materidt se supravodivymi vliastnostmi vynakladano dodnes
velké Usili. Jako dobré supravodice byly nalezeny nékteré kovy, které jsou nemagnetické a v normalnim
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stavu jsou Spatné vodice, naptiklad Pb a Nb (viz tab. 43-1), zatimco dobré vodi¢e Ag, Au, Pt a Cu
supravodivé nejsou. Nejvyssi kritické teploty u kovovych materidt bylo dosazeno u intermetalické
slouceniny NbsGe, kterd piechazi do supravodivého stavu pri teploté 23,2 K. Supravodivost byla
postupné nalezena u celé fady dlitin, intermetalickych sloucenin, polovodict a polymeri. Vyrazny rozvoj
nastal po nalezeni supravodivosti u polymerni anorganické slouéeniny polythiazylu (SN), ktera
neobsahuje Zadny kovovy prvek. Od roku 1986, kdy byla u slouceniny Las_x)Bay CusOss_y) (X mize
byt 1 nebo 0,75; y > 0) popséna supravodivost pii teploté 30 K , se zacind mluvit o vysokotepl otni
supravodivosti. V kréatké dobé se pak podatilo dosahnout dalSi vyznamné mety ve fyzice nizkych
teplot — supravodivosti pri teploté kapalného dusiku. U systému obsahujiciho smiSené oxidy Y —Ba—Cu
byl pozorovan supravodivy prechod jiz nad 90 K. Jako supravodiva faze byla v tomto systému
identifikovana slou¢enina Y Ba,Cus;0O-, téZ oznatovana podle poméru atomi ve slouc¢ening , 123",
Tato latka ma strukturu odvozenou od perovskitu (viz obr. 4.6-1). Létka je sloZena z periodicky se
opakujicich vrstev obsahujicich atomy O a Ba, atomy O a 'Y, a atomy O a Cu. Té&o piedstavé plné
obsazené struktury odpovida sozeni Y Ba,CusO,. Ve skutecnosti je ve sloucening deficit atomi kysliku
a skutecnému slozeni nejblize odpovida vzorec Y Ba,CusO; a pramérné oxidacni ¢iso medi je +2,33.
L &ka tedy obsahuje kationty Cu®* a Cu®*.

Dnes studované skupiny supravodict na bazi oxidia médi déle obsahuji napiiklad bismut,
thallium nebo rtut’. NejvysSi teplota piechodu do supravodivého stavu byla zatim dosaZzena u latek
na bézi rtuti (HgogTlo.Ba,Ca,Cuz0g33 — 138 K), pii vysokych tlacich byl pozorovan piechod do-
konce pri teploté 165 K. Prace hovorici o supravodivych piechodech pii jesté vySSich teplotach,
dokonce pii teplotach pokojovych, se dosud nepodaiilo reprodukovat a pokles odporu pii téchto
vysokych teplotach je pricitan pritomnosti nestabilnich fazi nebo nepatrnému mnozstvi faze s vysokou
teplotou prechodu do stavu supravodivého. Teploty prechodu do supravodivého stavu nékterych

supravodi¢u jsou uvedeny v tabulce 43-1.

VétsSimu praktickému vyuZiti klasickych kovovych supravodi¢i brani nutnost jejich chlazeni
kapalnym heliem. To vyZaduje nakladné a slozité kryotechnické zaiizeni. Novym keramickym oxi-
dovym supravodi¢am, kterym k chlazeni postacuje levny kapalny dusik, se predpovida Siroké vyuziti
v nejraznéjsich oblastech. Mezi nejperspektivngjsi patii elektronika a vypocetni technika, efektivni
vyroba a uchovavani energie a jgi bezztrétovy pienos, zdokonaleni piistrojoveé techniky pro fyzikani
a lékarskeé ucely, zvySeni vykonu elektromotort, transformétori, magnetickych separétorti a v nepo-
dedni fadé i zdokonaleni vojenské techniky. Zatim vSak k masovému rozSiteni keramickych supravodica
nedodlo, protozZe tyto materidy trpi nedostatky vSech keramickych materiali jako je nedostatecna
mechanickd odolnost (kiehkost) a porosita materidlu, ktera sniZzuje kritickou proudovou hustotu
(maximalni proudova hustota, pri které je jesté materid v supravodivém stavu). DalSim vyraznym nedo-
statkem, ktery zabranuje masovému rozsiieni, je, ze materid obsahuje bud’ vzacnou zeminu (napt. Y),
j€gjiz cena natrhu je piilis vysoka, nebo obsahuje toxicky teézky kov (napi. Tl, Hg), jehoz SirSimu
pouZiti dnes brani mezinarodni legislativa. Z tohoto davodu v komerénim vyuzivani stéle pireviada
pouzivani supravodivych kovovych slou¢enin na bazi niobu.
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Tab. 43-1 Priklady supravodivych materiali s uvedenim teploty pitechodu do supravodivého stavu T,

Prvek T./K Slouéenina T./K
Zn 0,88 Nbs;Ge 23,2
Cd 0,56 Nbs;Sn 18,0
Hg 42 LiTiO, 13
Pb 7,19 Ko4BaosBiO3 29,8
Nb 9,50 Y Ba,Cu;04 95
Tl,Sr,Ca,Cuz049 128

Ur¢ita nadgje pro nahradu stavagjicich supravodivych
ditin niobu se objevila v roce 2001, kdy byla objevena supra-
vodivost u boridu horé¢iku MgB. s kritickou teplotu 39 K.
Je tvoren lehkymi, netoxickymi, v pfirodé hojné obsaze-
nymi prvky Mg a B. Struktura tohoto boridu je uvedena
na obr. 43-4. Je tvoiena stridajicimi se vrstvami horéiku
a boru, které maji Sesterecnou symetrii a piipomingji
strukturu grafitu.

Obr. 43-4 Struktura MgB,.

43.4 Anorganicka dielektrika

Dielektrika lze charakterizovat jako latky, které nevedou elektricky proud. Jsou tedy
izolatory a z hlediska pasové teorie pevnych latek (viz I. dil, kap. 3.5.1) jde o latky, jez maji ngjvysSi
valenéni energeticky pés zcela zaplnén elektrony. Sitka péasu zakézanych energii nedovoluje preskok
elektront do pasu vodivostniho. Elektrické pole E, mechanické pasobeni nebou zména teploty jsou
v&ak u téchto latek schopny vyvolat zménu polohy elektrickych naboju (elektrond, ionti), ¢i zpisobit
natoceni elektrickych dipolt u polarnich dielektrik. V dasledku toho pak pozorujeme vznik makrosko-
pického dipdlového momentu v disledku polarizace namolekularni Grovni.

Z polarnich dielektrik maji vyznam tii skupiny latek, liSici se charakteristickymi vlastnostmi:

Piezoelektrika jsou vSechny dielektrické krystaly, které do polarizovaného stavu piechazeji
vlivem mechanického piisobeni nebo naopak pii ptisobeni vngjsiho elektrického pole dochazi k jegich
deformaci. Predpokladeime, Ze krystal piezoelektrika mé dipolovy moment, ktery je v nezatizeném stavu
sloZen ze tii stejnych vektora, vzgjemné svirgjicich thel 120°. Celkovy dipdlovy moment krystalu bude
v tomto pripadu roven nule (obr. 43-5a). Pti zatiZeni krystalu tahem nebo tlakem silou F (obr. 43-5b,¢)
ve sméru rovnobézném vici jedné ze tii sloZzek vektoru vznikne dipolovy moment, |étka se polarizuje
a mezi polarizovanymi naboji opacnych stran krystalu vzniké elektrické pole. Piezoelektricky efekt
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nemohou vykazovat krystaly, které piisusi grupam se stftedem symetrie. Tento efekt je tedy mozny
pouze u 20 z celkového poctu 230 prostorovych grup, které charakterizuji vnitini symetrii krystala.
NejstarSim znamym a v mnoha smérech dosud neprekonanym materialem s piezoel ektrickymi vlast-
nostmi je kiemen. Jeho trigonalni a modifikace je tvoiena ze vzgemné¢ propojenych tetraedrit SiO,,
které jsou usparddany ve Sroubovicich. Takoveé Gtvary nemaji stied symetrie a proto vykazuji piezoefekt.
Pro vyuZiti piezoelektrického jevu se v soucasné dobe vyuzivajii mimo kiemene i dal§i slouceniny,
napiiklad LiNbO;3, LiTaO3, Bi12GeOx, Bi12SiO40, minerd berlinit AIPO, a celafada dalSich feroelek-
trickych a antiferoel ektrickych latek.

(a) (b) (c)
Obr. 43-5 Vznik dipdlového momentu Pv piezoelektrickych krystalech:
a) krystal v nezatizeném stavu (Ié aP = 0) b) ptsobeni tahové silyFI (|5 10), c) pasobeni tlakové silyl£ ( p1 0).

Piezoelektricke latky se pouzivaji predevsim jako elektromechanické ménice pro razné ucely,
napr. jako generatory ultrazvuku pro navigaci pod vodou, v ultrazvukové defektoskopii, pro ultra-
zvukové vrtacky a zatizeni pro ¢i&téni povrchi. Snad ngjzndméjsi uplatnéni téchto latek vSak mizZzeme
nalézt v mikrofonech a gramofonovych pienoskéch a zapalovacich. Dalsi aplikace je ve zpozd'ovacich
linkéch, které piezoelektricky transformuji elektricky signd na signd akusticky. Ten prochézi rychlosti
zvuku kolem piezoel ektrické ty¢ky a na opacném konci se méni na (zpozdeny) signdl elektricky.

Pyroelektrika jsou vSechny latky s trvalou polarizaci, kter4 se mgni se zménou teploty.
Jsou proto s vyhodou vyuZivany k prevodu zmény teploty na elektricky signdl. Aby krystal byl trvale
polarizovan, musi vykazovat alespon jeden smér bez sttedu soumérnosti, t.j. neméng jednu polarni osu.
Tim je pyrodektricky jev omezen pouze na 10 bodovych grup, které se nazyvaji polarni bodové grupy.
Vyznamny pyroelektricky efekt byl pozorovan piedevsim u turmalinu, slouéenin na bazi PbZrO;
a také u siranu triglycinia, tzv. triglycinsulfatu. Pyroelektrika se vyuZivaji predevSim pro konstrukci
detektori zareni v tepel nych zobrazovacich kamerach nebo spektrometrii.

Feroelektrika jsou zvlastni skupinou pyroelektrik, u nichz lze trvale ménit smér polarizace
vnéjSim elektrickym polem. Polarizace téchto latek vSak pii piekroceni tzv. Curieovy teploty
vétSinou mizi. Feroelektrické krystaly délime do dvou skupin:

1) krystaly, u kterych dochazi k polarizaci v disledku vzgiemného posunuti iontt vaéi sobg,
jak jetomu u struktur perovskitového typu, napi. u BaTiO;, KNbO; aKTaOs;
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2) krystaly, u kterych dochézi k polarizaci zménou usporadani ¢astic, napriklad protont ve vodi-
kovych vazbach slou¢enin typu hydrogensoli. Pri vySSich teplotach jsou v téchto latkach protony
v tzv. neuspoiédanych polohach (neobsazuji pevné polohy v blizkosti jednoho atomu kysliku vodikové
vazby, ale v diasledku kvantové mechanického efektu tzv. tunelového prechodu se s uréitou pravde-
podobnosti vyskytuji pobliZ obou krajnich atomt vodikové vazby. Objevuji se tedy na mistech, ktera
odpovidgji dvéma nejniZzsim bodim na dvouminimové kiivce potencidni energie vodikové vazby —
viz |. dil, kap. 3.8.2). Po ochlazeni obsazuji ve vodikové vazbé uspoiadané polohy. Tim dochézi
ke zméndm struktury a krystaly ziskévaji symetrii, ktera umoznuje feroel ektrické vlastnosti. Jako priklad
feroel ektrickych latek s vodikovymi vazbami 1ze uvést KH,PO,, (NH4)H,PO,4, AgaH31O19, (NH4)2SO,,
NaH3(Se0s), a Rochellskou sil, KNaC4H 4Os.

Feroelektrika maji mnoho praktickych aplikaci. Mohou slouzit jako miniaturni keramické
kondenzatory a jejich elektrooptické vlastnosti umoziuji modulovat a odklanét laserové paprsky.
Navic vechny feroel ektrické a parael ektrické krystaly vykazuji i piezoelektricky efekt.

43.5 Nanokrystalické materialy

V piedes é kapitole se materialy rozdélovaly podle jgich funkcionality na elektronické, magne-
tické a optické, iontové a supravodivé, keramické atd. PakliZe zmenSujeme ¢astice, ménime vlastnosti
slou¢enin nebo z nich vytvorenych materiali. Predpona nano- se bézné pouZziva ke klasifikaci |atek
na zakladé velikosti ¢astic ajako horni hranice velikosti nano¢astic se obecné piijima hodnota 100 nm.
Nanocastice vytvari predevSim kovy, jegjich oxidy a sulfidy a také nekteré nekovy, pitkladem mohou
byt také nanotuby uhliku. Tvorba nano¢éastic z atomi zahrnuje zejména dva procesy: tvorba zarodki
o razneé velikosti ainterakce mezi vytvorenymi ¢asticemi za vzniku nanostruktur. Prakticky vSechny
metody nanosyntézy produkuji nanocéstice v nerovnovazném metastabilnim stavu. Najednu stranu
tato skute¢nost komplikuje jgich studium a moznost aplikaci v nanotechnologiich za G¢celem vyvoje
stabilnich pristrojti, ale na druhou stranu nerovnovézny stav umoziuje provadét nové neobvyklé
chemické reakce, které |ze dopiedu stéZi predpovédét. Podle velikosti 1ze dale nanocastice délit
nasl edujicim zpasobem:

Tab. 43-2 Klasifikace ¢astic podlejgich velikosti

Oblast | Oblast Il Oblast I 11 Oblast 1V
Typ ¢astice molekularni klastry ¢asticovéklastry ~ mikrokrystaly ggjstei':;\/e (bulk)
Pocet atomia N~10 10°<N < 10° 10°<N < 10* N >10°
Pomér Ly
. nelze rozlisit ~1 <1 <1
povrch/objem
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Nanocastice o velikosti mensi nez 10 nm piedstavuji systém s prebytkem energie a s vysokou
chemickou reaktivitou. Céstice o velikosti kolem 1 nm nepotiebuji prakticky zadnou aktivacni energii
k tomu, aby agregovaly ve vétsSi celky (nanocéastice) nebo aby reagovaly s ostatnimi chemickymi
slouc¢eninami, ¢imz vznikgji latky s novymi vlastnostmi. Reaktivita téchto ¢astic mé svuj pavod
ve vazebng nevysycenych povrchovych atomech a atomech leZicich tésné pod povrchem. Reaktivita
a chemickd aktivita logicky klesa sjgjich velikosti od molekularnich klastrid k mikrokrystalim
avyznamné se lisi od odpovidajicich makrogastic. Pro pochopeni a hrubou analyzu vliastnosti zavislych
na velikosti ¢astic se musi provést porovnani reaktivity objemovych vzorki, nanoééstic a klastria
dané latky. Pomysina délici ¢ara velikosti se lisi prvek od prvku a musi se proto ur¢ovat zvlast
pro kazdy specificky piipad.

Zmingnd odliSna energie systému ma také termodynamické disledky, napiiklad se projevuje
snizenim teploty tani nanocastic. Velikost, ktera uréuje reaktivitu ¢astic, je rovnéz zdrojem takovych
jevi, jako je posun teploty fazovych premén, zvySeni rozpustnosti a posun chemické rovnovéhy.
Také reakeni kinetika v systémech s nanocéasticemi, které maji omezené geometrické rozmery, se lisi
od klasické kinetiky, protoZe taignoruje koncentragni fluktuace reagujicich ¢astic.

Chemické a fyzikani vlastnosti nano¢astic tvorenych z jednotlivych atomi vykazuji periodickou
zménu v zavidosti na poctu atomi v ¢agtici na jgim tvaru a typu usporadani atomi. Byly uginény pokusy
sestavit podle e ektronovych a geometrickych viastnosti kovovych klastri a nano¢astic tabulku anal ogickou
s periodickou tabulkou prvku. Bylo dokézano na piikladu sodikovych atomd, Ze ¢astice Nap, Nag a Nayg
vykazuji ngmensi reaktivitu podobng jako prvky s uzavienou valenéni dupkou jako jsou He, Ne, Kr atd.
Céastice Nag, Nay a Nay, maji viastnosti jako atomy Na a na druhé strang, astice jako Na; a Nay;
vykazuji reaktivitu podobnou radikatim halogenti. Vysvétleni téchto rozdilnych vlastnosti a reaktivity
v zavislosti na poctu atoma v ¢astici je v relaci z celkovym poctem elektroni ve valenénich slupkach
a s obecnym trendem v elektronoveé vystavbé atomi. Tato zavislost na elektronové strukture, ktera
byla prokézana u malych klastri, umoznuje ocekévat nové chemické jevy pii reakcich téchto |atek.

Pro pripravu nano¢éstic se pouZivaji dva zakladni postupy — mleti krystalickych materidlu
a vylucovani nanocéstic z roztoku. Jako priklad kovovych nanocéstic mize slouZit priprava zlata a stribra.
Tyto nanocéstice se obvykle pripravuji reakcemi roztoki zlatitych a stribrnych soli s mirné redukujicimi
¢inidly (napi. s tetrahydridoboritany, kyselinou fosfornou nebo s formaldehydem). Vyloucené nano-
Castice zastavai v roztoku a tvoii tzv. koloidni r oztok.

Koloidni soustavy patii mezi systémy, kde je latka o submikronové velikosti ¢astic dispergo-
vanav jinélatce, zpravidlav kapalné fazi. Systému pevné latky v kapaling se fika sol. Na povrchu ¢astic
koloidu vznika elektricka dvojvrstva, kterd rozhoduje, zda zistane latka dispergovana a bude tvorit
stabilni sol nebo se vysrazi (koaguluje) z roztoku. Stabilita solt se zvySuje pomoci amfifilnich | atek,
zvanych také surfaktanty nebo detergenty. Z nazvu amfifilni vyplyva jegjich afinita jak k polarnimu,
tak k nepolarnimu prostiedi. Jejich struktura se obvykle vyznacuje dlouhym alifatickym fetézcem,

na kterém je piipojena hydrofilni skupina. Tyto skupiny mohou byt aniontové, napi. COO™, SO3, apod.
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nebo kationtové, napt. kvarterni amoniové soli R—N(CHaz)z nebo také elektroneutrdni jako jsou
alkoholy nebo ethery. Podle ndboje na povrchu nanocastice je zvolen i druh surfaktantu, ktery tak
Céstice obali av roztoku vytvéri tzv. micely (z feckého ,,mica“ — maly drobek, Spetka). Takto vznikly
obal nadedné brani pifimému kontaktu nanoc¢astic a jgjich agregaci.
VyuZziti nanomateridlt je rozséhlé a stéle roste. Jako jeden z mnoha prikladi jejich chemického
vyuZiti je uveden nanokrystalicky oxid zine¢naty. Vyrédbi se podle nésledujicich rovnic:
Zn(CH2CH3)2 + 2 (CH3)3COH Y® Zn[OC(CH3)3]2 + 2CH3;—CH;
Zn[OC(CHgz)3], + 2H,0O 3® Zn(OH), + 2 (CH3);COH
Zn(OH), %® ZnO + H,0
Vydedny oxid zinetnaty obsahuje krystalické nanocastice o velikosti 3—5 nm se specifickym povrchem
okolo 120 m? - g™. Tento nanooxid zinetnaty se pouZiva pro likvidaci tetrachlormethanu podle néasle-

dujici reakce:
2ZnO + CCl, %® CO, + 2ZnCl,

Reakce probiha pii 250 °C. Pro srovnani — pii pouZziti makrokrystalického ZnO, reakce za téchto
podminek prakticky neprobiha.
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