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1. Uvod

Bakalarska prace pojednava o nekovech, tj. o skupiné prvkl s nekovovymi vlastnostmi. Mezi
nekovy se radi vodik, kyslik, uhlik, dusik, fosfor, sira, dale pak halogeny (fluor, chlor, brom a jod)
avzacné plyny (helium, neon, argon, krypton, xenon a radon). Cilem prace je teoreticky zpracovat
uvedenou problematiku tykajici se skupiny nekovl. V Uvodu prace jsou popsany typické vlastnosti
nekovl jako celé skupiny prvkl. V dalsi ¢asti se prace vénuje fyzikalnim a chemickym vlastnostem,
zpUsobUm pfipravy a vyroby jednotlivych zastupcl nekov( a jejich vyznamnym slouceninam, zejména
se zamérenim na jejich vyuZiti a vyznam v praxi. Témér polovina nekovl se fadi mezi tzv. biogenni

prvky, které jsou nezbytné pro Zivot (vodik, kyslik, dusik, fosfor a sira).



2. Vlastnosti nekovl

V periodické soustavé prvkl (dale jen PSP) nalezneme nekovy v pravé horni ¢asti (vyjma
vodiku). Pravé sumisténim nekovl vtéto casti PSP souvisi jejich nékteré obecné skupinové
vlastnosti. JelikoZz s rostoucim protonovym cCislem klesa v periodach velikost atomu (atomovy
polomér), maji nekovy malé atomy. Ve skupiné smérem dolG atomovy polomér roste. Nekovy
vykazuji vétsSinou vysoké hodnoty elektronegativity (schopnost atomu pfitahovat vazebné elektrony
v PSP zleva doprava roste, shora doll klesd). Nejvyssi elektronegativitu ma pak ze vsech prvki
periodické tabulky fluor. Prvky s vysokou elektronegativitou snadno tvofi jednoduché anionty, napft.
fluoridy F-, oxidy 0%. Cim vétsi bude rozdil elektronegativit vazanych atom@ v molekule, tim bude
vétsi iontovy prispévek a molekula bude polarnéjsi. Stejnou zavislost jako u elektronegativity (v PSP
zleva doprava roste, shora dolll klesa), vykazuje i ionizacni energie (tj. energie potfebna k odtrZeni
elektronu z atomu) a elektronova afinita (energie uvolnénd ¢i potrebnd pro pfijeti elektronu
k atomu). Nejvyssi ionizacni energii maji vzacné plyny, poté halogeny. Velikost iontd v kazdé skupiné

roste s relativnhi atomovou hmotnosti.

Skupenské stavy nekovovych prvk( jsou rdzné. Zatimco vétsina nekovl (vzacné plyny, vodik,
kyslik, dusik, fluor a chlor) jsou za béinych podminek plyny, uhlik, fosfor, sira a jod se vyskytuji
v pevném stavu. Jediny brom je kapalny. Pokud se vyskytuji v pevném stavu, tvofi atomové
molekulové krystaly. Nekovy jsou Spatnymi vodici tepla a elektrického proudu (vyjimku tvoti uhlik).
Maji nizky bod varu a tani. Vétsina pevnych nekovl je rozpustna v organickych (nepolarnich)

rozpoustédlech a nerozpustnd ve vodé.

Pro nekovy je typickd vazba kovalentni. Pfi vzniku kovalentni vazby se spojujici atomy snazi
dosahnout stabilni elektronové konfigurace nejblizSiho vzacného plynu. Pro atomy prvk( druhé
periody (C, N, O, F) plati oktetové, neboli osmi elektronové pravidlo . To znamena, Ze ke stabilizaci
vznikajicich molekul je potfeba systém ctyf elektronovych dvojic (tzv. ¢tyfvaznost atomd). Ostatni
nekovové prvky definuje dvandcti elektronové pravidlo, podle kterého musi mit stabilni molekula Sest
elektronovych dvojic (tzv. $estivaznost atomu) 1. Stabilni molekuly, nap¥. CF4 nebo SFs, velmi dobfe
odolavaji ucinku chemickych cinidel. Na wvytvoreni kovalentni vazby se podili kazdy z atoml
prispévkem jednoho elektronu. Na zakladé kovalentnich vazeb atomu v dané molekule mizeme
definovat tzv. vaznost atomd ®. Napfiklad atom vodiku je jednovazny, kyslik je v molekule dvojvazny,
dusik trojvazny. Dalsi vlastnosti je disociacni energie kovalentni vazby. Vyjadfuje, jak silné se atomy
v molekule poutaji (¢im vyssi hodnota disociacni energie, tim je vazba pevnéjsi). Nejpevnéjsi bude

tedy vazba jednoducha.



Tabulka 1 Rdd a délka vazby mezi atomy dusiku a atomy uhliku

vazba N-N N=N N=N Cc-C Cc=C c=C
fad vazby 1 2 3 1 2 3
délka vazby (pm) 147 125 110 154 135 121
Tabulka 2 Vlybrané viastnosti uhliku, dusiku, kysliku a fluoru *?

uhlik (C) | dusik (N) | kyslik (O) | fluor (F)
disocia¢ni energie (X—X, kJ/mol) 348 160 146 159
Elektronegativita 2,5 3,04 3,44 3,98
kovalentni polomér (pm) 77 75 66 71
ioniza¢ni energie (kJ/mol) 1086 1402 1314 1681
elektronova afinita (kJ/mol) -122 7 -142 -328

Nekovy se z hlediska redoxnich vlastnosti vétSinou chovaji jako oxidacni ¢inidla (vyjma napf.
vodiku, uhliku). Jejich oxidy jsou kyselinotvorné. Oxidac¢ni stavy ma kazdy prvek rlizné. Nekovy se

mohou vyskytovat ve svych slouceninach i v zapornych oxidacnich cislech.

Tabulka 3 Nejbéznéjsi oxidacni stavy nekovi

vodik kyslik uhlik dusik fosfor sira halogeny
e +11, +I1, -1, +1V,
oxidacni Cislo -1, +l -1l +1, +IV HIV, +V +1, +V oy -, +V

3. Vodik

Vodik (hydrogenium, H) je zafazen na prvni misto v periodické tabulce prvkd. Je ze vsech
prvkl nejlehéi a ma nejjednodussi atomovou strukturu. Jeho atom ma v jadre jedinou elementarni
Castici, proton. Kolem jadra se pohybuje jediny elektron. Elektronovou konfiguraci vodiku lze zapsat
jako 1s!. Vzhledem k tomu, Ze md vodik pouze jeden elektron ve svém orbitalu, ma vlastnosti
podobné prvkim prvni skupiny (alkalické kovy). Vodik vsak mlze mit vlastnosti podobné i prvkim
17. skupiny (halogeny), protoze vodiku i halogenim chybi k dplnému zaplnéni orbitalu pravé jeden
elektron (viz tabulka 4). Podle své elektronové konfigurace mize vodik vykazovat vlastnosti jak

elektropozitivnich, tak elektronegativnich prvk.



Tabulka 4 Elektronové konfigurace a elektronegativity vodiku, lithia a fluoru *

Atom H Li F
Elektronova konfigurace 1s? 2st 2s22p°
Elektronegativita 2,20 0,98 3,98

Elementdrni vodik se vyskytuje na Zemi jen vzdcné. Je obsazen predevsim ve vyssich vrstvach
atmosféry, v exhalacich nékterych sopek a také v plynnych obalech Slunce. Velké mnozstvi vodiku se

nachazi vdzané ve slouceninach, napt. ve vodé, hydridech nebo v organickych slouceninach.

3.1. Fyzikalni a chemické vlastnosti vodiku
V piirodé se vodik vyskytuje jako smés t¥ nuklidd, a to 1H lehky vodik (protium), 2H tezky

vodik (deuterium) a iH super tézky vodik (tritium, radioaktivni).

Vodik je bezbarvy, hoflavy plyn. Pfi teploté -259,2 °C, coZ je teplota tani, tuhne na bilou latku
a pfi teploté varu -252,8 °C se da velmi téZce zkapalnit na bezbarvou kapalinu. Ma velmi nizkou
hustotu. Jeho relativni atomova hmotnost je pouze 1,00784, proto je nejlehc¢im prvkem. lonizacni
energie vodiku je velmi vysokd. Standartni elektrodovy potencial je roven nule. Nékterymi
chemickymi vlastnostmi se nejvice podoba halogentim, i kdyZ je mnohem méné reaktivni a ma mensi
elektronovou afinitu. Jeho elektronegativita je stfedné vysoka (2,2).! VytvéFi nestalé kationty H*

i stabilni hydridové anionty H".

Tvori dvouatomové molekuly, kde je energie kovalentni vazby mezi dvéma vodikovymi atomy
velmi vysokd, a to zhruba 454 kJ/mol.! Tato vazba je velmi silnd. Ve sloudeninach se vodik véie
kovalentni nebo vodikovou vazbou. Polarita kovalentni vazby muiZe dosdhnout zna¢ného stupné.
Vodikova vazba neboli vodikové mastky vznikaji diky nepfitomnosti vnitinich elektron v atomu
vodiku. Silné vodikové mistky tvofi vodik s fluorem, kyslikem a dusikem. Tyto prvky maji vysokou
elektronegativitu a volny elektronovy par, ktery je sdilen s atomem vodiku. Vodik je schopny pfijmout
Cast elektronové hustoty a vytvorit vodikovy mistek. Vodikova vazba je asi 10x slabsi neZ kovalentni
vazba. S elektronové deficitnimi atomy (bor, hlinik, beryllium) se vodik vaze tzv. tfistfedovou-

dvouelektronovou vazbou .

RozliSujeme atomarni a molekulovy vodik. Molekulovy vodik H existuje ve dvou formdach,
ortho a para. Lisi se opacnymi spiny jader. V ortho-vodiku rotuji spiny stejnym smérem, naopak
u para-vodiku rotuji proti sobé. Vlastnosti maji obé formy podobné, kromé tepelné vodivosti, ktera je
u para-vodiku o 50% vyssi. Pri teploté -273,15°C obsahuje molekulovy vodik pouze formu para,

naopak pfi 0°C prevazuje ortho-vodik. Atomarni vodik je ,,vodik ve stavu zrodu“ (nascentni). Atomy



vodiku nejsou spojeny v molekulu. Uvolfuji se napf. v prvotni fazi reakce neuslechtilého kovu

s neoxidujici kyselinou. Nasledné se okamzité slucuje na molekulovou formu.
Zn+2 HCl->ZnCl, +2 H
H+H->H;

Atomarni vodik je vice reaktivni nez molekulovy a ma silné redukéni Ucinky. Napf. se sirou
a fosforem se slucuje i za chladu. Pfi styku s kovem rekombinuje na molekulu H,. Toho se vyuziva pfi

svarovani kovl vodikovym horakem.

Molekulovy vodik je velmi malo reaktivni a svétsinou prvk(l se slucuje az pri vyssich
teplotach. Sfluorem za béiné teploty a schlorem po inicializaci (napt. platinovou cerni) ma
explozivni Gcinky. Explozivné plisobi za vyssi teploty (nad 600 °C) i reakce s kyslikem, se kterym tvofri

tzv. tfaskavy plyn.
H; + F; -> 2 HF
H; + Clp-> 2 HCl
2H,+0,->2H,0

Reakci se sirou (za zvySené teploty) vznika sulfan H,S, s uhlikem (za zvysené teploty) methan
CHa, s kovy vznikaji hydridy. Primyslové vyznamna je také reakce s dusikem, kdy vznika amoniak NHs;
(tzv. Haber-Boschlv proces, t = 450 °C, p = 20,26 MPa, katalyzator FesO4 smichany s KO, SiO,,
AlL,O3)2.

V reakcich vodik pusobi vétsinou jako redukéni cinidlo. Vodikem lze vyredukovat za vyssi

teploty z oxid(, sulfid( ¢i halogenidi pfislusné kovy.
CuO + H; -> Cu + H,0
PbS + H, -> Pb + H,S

2 AgCl+H;->2Ag+ 2 HCl

3.2. Pfiprava a vyroba vodiku
Pfiprava vodiku.
V laboratofi je mozné vodik pfipravit nékolika riznymi zpUsoby.

Reakci neuslechtilého kovu s kyselinou bez oxidacnich GcCinkl (napf. zinek se zifedénou kyselinou

sirovou).



Zn + zf. H,SO4 -> ZnSO4 + H,

Reakci elektropozitivnich kovl s vodou. VyuZivaji se alkalické kovy ¢i kovy alkalickych zemin. Tyto

latky rozkladaji vodu velmi snadno a nékteré s ni reaguji bouflivé i za studena.
2 Na + 2 H,0 -> 2 NaOH + H;
Reakci hydrid( prvkd 1. a 2. skupiny s vodou.
CaHy + 2 H,O -> Ca(OH), + H,
Elektrolyzou vody.
2Hs0*+2e ->2H,0+H;
Vyroba vodiku.
Vodik Ize vyrobit napf. reakci vodni pary s rozzhavenym koksem (konverze vodniho plynu).
C (koks) + H,O -> CO + H,
CO + H,0 -> CO;, + H;
Dale pak termickym Stépenim methanu pfi 1 200 °C.
CHs->C+2H;
Dehydrogenaci nasycenych alicyklickych uhlovodikl (katalyzator Pt).
CH3CH,CH,CH,CH,CH3 -> CeHya + Ha
CeH12-> CeHs + 3 H>
Vodik Ize ziskat také jako vedlejsi produkt elektrolyzou roztoku chloridu sodného (tzv. solanky).

Nejvétsi uplatnéni ma vodik pti vyrobé amoniaku NHs, ktery je dilezitym prdmyslovym
hnojivem. Dale se vodik pouzZivd pro vyrobu kyseliny chlorovodikové, organickych sloucenin
(pfedevsim methanolu) nebo syntetického benzinu. Je pfitomen u mnoha hydrogenacnich reakci

(napt. hydrogenace nenasycenych tukl pro vyrobu rostlinného masla).

3.3.  Slouceniny vodiku
Vodik tvofi sostatnimi prvky (kromé vzacnych plyn() binarni slouceniny zvané hydridy.
Obecné Ize vzorec hydrid(l zapsat jako MHy. Pro orientaci délime tyto slouc¢eniny podle typu vazby na

iontové (solné), kovalentni a kovové. Neznamena to vsak, Ze by slou¢enina méla jen jeden typ vazby.



lontové hydridy tvori vodik spolu s prvky 1. a 2. skupiny (kromé beryllia, které ma spise
kovalentni charakter). Tyto latky jsou tuhé a ve své struktufe obsahuji hydridovy anion H™. Maji

redukcni schopnosti a plsobi jako zasady. Zasadity charakter, ktery je vétsi neZz u hydroxid(,
umoznuje iontovym hydrididm reagovat se slouceninami obsahujici kysely vodikovy atom, jako je

voda ¢i alkoholy.

Kovalentni hydridy Ize rozdélit na molekulové a polymerni. Jsou to slouceniny vodiku
s p-prvky (prvky 4. - 7. skupiny). Kromé téchto prvkd sem patfi i hydridy beryllia, hotéiku a boru.
Molekulové hydridy jsou za obycejné teploty plynné latky, vétSinou tékavé (napf. halogenovodiky,
amoniak, nizsi uhlovodiky). Polymerni hydridy jsou naopak vétSinou kapalné nebo pevné latky (napr.
vyssi uhlovodiky, silany, borany). Hydridy halogend &i chalkogenl ve vodnych roztocich disociuji,
chovaji se jako kyseliny.

Kovové hydridy jsou tuhé roztoky vodiku v pfrechodnych kovech. Jsou charakteristické tim, ze
nemaji stechiometrické sloZeni a v jejich strukture se atomy vodiku dostdvaji do mezer mezi atomy
pfislusného kovu. Toto usporadani nazyvame intersticialni (vmezerené) - je zplsobeno tim, Ze
nékteré kovy maji velmi malou nebo Zadnou afinitu k vodiku (napf. Mn, Fe, Co, Mo, Pd, Pt, Au, Ag, Ir,
Os, atd.). Tyto slouceniny na rozdil od Cistych kovl maji jiné fyzikalni vlastnosti. Kov kiehne, klesa
jeho vodivost a hustota. Lze to nejlépe pozorovat v palladiu a platiné. Nikl a Zelezo se vyuZivaji jako

hydrogenacni katalyzatory.

Zvlastni skupinkou hydrid( jsou hydridové komplexy. Pro né je typickd donor-akceptorova
vazba neboli vazba mezi ddrcem a pfijemcem elektronového paru. Darce je vtomto pfipadé
hydridovy anion H™ a pfijemce pfedstavuje libovolny atom, ktery je schopny pfijmout elektronovy par.
Hydridové komplexy mohou tvofit pfechodné a nepfechodné kovy. Napt. tetrahydridoboritan sodny
Na[BH4], tetrahydridohlinitan litny Li[AIH4]. Hydridokomplexy se vyuZivaji jako velmi dobra redukéni

¢inidla.

4. Kyslik

Kyslik (oxygenium, O) je prvek nezbytny pro Zivot. Zhruba 21 obj. % molekulového kysliku se
vyskytuje v zemské atmosfére, kde je potfebny pro dychani. V zemské klre je kyslik nejrozsifenéjsim
prvkem (zaujima 47-50% ze vSech prvk(). Jako vazany se vyskytuje v rliznych slouceninach, napf.

voda, vapenec, kiemen, bauxit, hematit, atd 2.

4.1. Fyzikalni a chemické vlastnosti kysliku
Kyslik je za béZnych podminek plyn bez barvy a zdpachu. Spatné rozpustny ve vodé&, naopak

dobfe rozpustny v alkalickém roztoku pyrogallolu (1,2,3-benzentriol) 3. Ochlazenim pod teplotu varu,



kterd je -183 °C, prechazi na svétle modrou kapalinu a pfti teploté tani, tj. -218,4 °C, se stdva svétle
modrou pevnou latkou podobnou snéhu. Modra barva je dusledkem elektronového prechodu
z tripletového stavu 303 do singletového stavu 103. Singletovy kyslik se od tripletového li§i tim, ze ma
dva elektrony s opaénymi spiny *°. Kapalny a plynny kyslik je paramagneticky. Paramagnetismus je
zpUsobeny dvéma neparovymi elektrony (v elektronové konfiguraci molekuly kysliku), které po

jednom obsazuji antivazebné orbitaly =« 3.

Pokud jde o postaveni kysliku v periodické tabulce prvk(, patfi do 2. periody a do 16. skupiny.
Svymi vlastnostmi se od ostatnich prvkd této skupiny lisi. OdliSnost je zplUsobena tim, Ze kyslik ma
maly atomovy polomér, a tudiz ma velmi nizkou energii jednoduché vazby O-O a naopak vysokou
ionizaéni energii. Jeho elektronova konfigurace je 1s? 2s? 2p*, z ¢ehoz? vyplyvd, Zze md Sest valenénich
elektroni a dva neparové elektrony v p orbitalu. Tyto elektrony mohou byt vyuZity k tvorbé
kovalentnich vazeb a kyslik tak dosahuje konfiguraci vzacného plynu. Kovalentni vazby kysliku
s atomy jinych prvkd jsou polarni a pomérné pevné. S kationty vysoce elektropozitivnich kovl tvori

kyslik vazby iontového charakteru.

Pro atom kysliku je pfirozené vyuzit oba nepdrové elektrony a vytvorit tak dvé jednoduché
vazby (nap¥. v molekule H,0) 3. Vyjime&né kyslik vystupuje jako jednovazny a to tak, Ze ziska pFebytek
jednoho elektronu a stava se soucasti aniontu (napf. peroxidovy anion O- - O-, hydroxidovy anion
H — 0-). Zvlastnim pfipadem je tvorba tfech jednoduchych vazeb. Kyslik pfi tom vyuzivd donor-
akceptorové interakce a vysledny naboj molekuly je kladny (napf. HsO*). Pfitomnost neparovych
elektronl v p orbitalu umoziiuje kysliku tvofit dvojné vazby, které maji vysokou energii (498 kJ/mol).
Dvojnou vazbu tvofi bud 1 0 a 1 7 vazba (napf. oxid uhelnaty CO) nebo 2 0 vazby a 1  vazba (napfr.

ozon 03). Atom kysliku mGze byt maximalné ctytfvazny.

Oproti prvklm 16. skupiny ma kyslik maly kovalentni polomér (66 pm). Relativni atomova
hmotnost je 15,999 a hustota 1,409 kg.m?. lonizaéni energie je 1 314 kJ/mol. Kyslik je po fluoru prvek
s druhou nejvyssi elektronegativitou (3,44). Chova se jako silné oxidac¢ni ¢inidlo. Je velmi reaktivni,

1. Reakce kysliku je vsak

slucuje se témér se vSemi prvky, kromé halogend a vzacnych plynd
podminéna vysokou teplotou, pfi nizSich teplotach je tento prvek méné reaktivni. Za chladu se
slu€uje napft. s bilym fosforem na oxid fosfority, dale oxiduje hydroxid Zeleznaty na hydroxid Zelezity

a oxid dusnaty na oxid dusicity, atd 4.

Pfi reakcich kysliku s jinymi prvky se uvolfiuje znaéné mnoZstvi tepla (exotermni reakce).
Pokud je latka, se kterou kyslik reaguje, ve formé plynu ¢i jemného prachu, miZe reakce probihat
i explozivné 3. Tyto reakce, pfi kterych je uvolfiovano teplo a svétlo, nazyvdme hofeni (oxidace).

Obecné plati, Ze kyslik hoFeni podporuje. Toho se vyuZiva napf. pro rychlej$i spalovani paliv 3. Kyslik je
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schopny i pomalych reakci, tzv. pomalé horeni. To je napf. koroze Zeleza a dalSich kovd, tleni a hniti

rostlinné hmoty nebo reakce potravy s kyslikem v organismech.

Kyslik ma omezeny sklon k retézeni, tzv. katenaci. Ddvodem je jeho maly polomér a s tim

spojené odpuzovani volnych elektronovych par( v Fetézci, které se nachdazeji pfilis blizko u sebe *.

Kyslik existuje v nékolika formach. Atomarni kyslik a molekulovy kyslik O, (dikyslik) a Os;
(trikyslik - ozon). Molekulovy kyslik O, je nejjednodussi formou kysliku a vSechny jiz zminéné
vlastnosti se vztahuji pravé pro tuto formu kysliku. Molekula kysliku O, je schopna disociovat na dva
samostatné atomy O - atomarni kyslik. Disociace nastane plsobenim vysoké teploty, UV zafeni nebo
elektrického vyboje za snizeného tlaku na kyslik. Atomarni kyslik je reaktivnéjsi nez molekulovy kyslik.

Rozklada organicka barviva a plsobi zhoubné na mikroorganismy.

Ozon O3 je tfiatomova alotropickd modifikace kysliku. Ma lomenou strukturu
s delokalizovanymi vazbami o stejné délce 128 pm. Vznikd plsobenim atomu kysliku na molekulu

kysliku a chemicky jej Ize ptipravit reakci manganistanu draselného s kyselinou sirovou.
2 KMnO4 + H;SO4 -> K3SO4 + 2 MnO; + H,0 + O3

Vyrabi se v tzv. ozonizatoru, kde se na kyslik plsobi tichym elektrickym vybojem nebo ultrafialovym
zarenim. Ozon je modie zbarveny plyn. Mlze kondenzovat na tmavé modrou kapalinu, kterd pak
tuhne na tmaveé fialovou pevnou latku. Kapalina i pevna latka jsou vybusné. Ozon ma charakteristicky
zapach a ve vétsich koncentracich je jedovaty. Je velmi reaktivni a také jednim z nejsilnéjsich

oxidacnich cinidel.
O3+2H'*+2e ->H,0+0,

Ve vodé je ozon 10x rozpustnéjsi nez kyslik. Velmi snadno slucuje organické latky. VyuZiva se napf.

jako bélici prostredek, Ci ke sterilizaci pitnych vod, jelikoz ma baktericidni Gcinky.

4.2. Priprava a vyroba kysliku

Kyslik je mozné pripravit nékolika riznymi metodami. Termicky rozklad oxid( kovi:

2 HgO ->2 Hg + O,
2 Ag,0->4 Ag+ 0,
2 PbO; ->2 PbO + O,

Termicky rozklad kyslikatych soli, napf. dusicnant, manganistand, chlore¢nan.

2 KNO3 -> 2 KNO; + O,
2 KMnO4 -> K;MnOg4 + MnO; + O,
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2 KCIO3-> 2 KClI+3 O,
Rozklad peroxid(, napf. peroxidu vodiku, termicky rozklad peroxidu barnatého *3.

2 H,0; -> 2 H,0 + O, (katalyzator napf. MnO,)
5 H;0; + 2 KMnOg4 + 3 H,SO4 -> K3S04 + 2 MnSO4 + 5 O, + 8 H,0
2 Ba0O; ->2 BaO + 0,(800 °C)

Kyslik se vyrabi frakéni destilaci zkapalnéného vzduchu. PouZiva se k fezani a svareni kovi
(s vodikem nebo acetylenem), pti vyrobé oceli a kyseliny dusi¢né. Uplatnéni ma v lékafstvi pfi

dychacich potizich.

4.3.  Slouceniny kysliku

Voda
Voda je latka nezbytna pro zivot. Na Zemi se vyskytuje ve tfech skupenskych stavech, jako
kapalna (feky, more, vody podpovrchové a destova voda), tuha ve formé krystala (snih, led) a plynna

ve stavu vodni pary.

Voda jako chemicky Cista latka je bez barvy a zdpachu. Taje pti 0 °C a vie pfi 100 °C. Hustotu
méa voda nejvétsi pfi 4 °C, a to 1 g.cm™ (tzv. anomélie vody — v rozmezi od 0 °C do 4 °C se stoupajici
teplotou hustota roste). Ma velkou relativni permitivitu, velkou mérnou tepelnou kapacitu a relativni
dipélovy moment. Je velmi slabym elektrolytem. Chemicky je voda velmi stdld, rozkladd se az pfi

teploté vyssi nez 2 000 °C.

Voda vytvari dlilezité prostredi pro anorganické reakce. Autoprotolyza (autoionizace) vody je

déj, kdy se voda sama ionizuje.
2 H,0 <-> H30" + OH"

Vzhledem k tomu muzZe vystupovat jako Brgnsted-Lowryho kyselina i zasada. Reakci silné kyseliny

s vodou, je voda pfijemcem protonu a bude se chovat jako zdsada.
HCl + H,0 <-> H30* + CI

Naopak se silnéjsi zasadou bude voda vystupovat jako kyselina a je darcem protonu.
NHs + H,0 <-> NHz* + OH"

Kapalnd voda je velmi dobré poldrni rozpoustédlo, a to pro jeji prostorové usporadani
a nesoumérné rozdéleni ¢astecnych nabojd. Caste¢né neboli parcidlni naboje jsou na jednotlivych

atomech opacné, proto ma voda charakter permanentniho dipdlu a je schopna disociovat latky
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iontového charakteru 3. Molekula vody vznikd spojenim dvou atomd vodiku a jednoho atomu kysliku
a ma lomenou strukturu. Uhel mezi atomem vodiku a atomem kysliku je pfiblizné 104,5°. Jednotlivé

molekuly jsou mezi sebou propojené pomoci vodikovych mastk( 4.

el
é;—-«}.,:::u gﬂ'

Obr. 1 Molekuly vody spojené vodikovymi miistky 2

e

u
u

Voda rozpousti radu latek, a proto se v prirodé nikdy nevyskytuje jako chemicky Cistd latka.
Nejvice rozpusténych latek obsahuji vody mofi a ocean(, ve kterych je znacné mnoiZstvi chloridu

sodného. Naopak malo znecisténa voda je voda destova.

U kapalné vody rozliSujeme podle miry rozpusténych latek tzv. tvrdost vody. Ta je zpUsobena
predevsim pritomnosti hydrogenuhli¢itanu a siranu vdpenatého a horfe¢natého. Podle tvrdosti vody
rozliSujeme vodu tvrdou a mékkou. Tvrda voda obsahuje mnohem vice mineralnich latek. Délime ji
na tvrdost prechodnou (docasnou) a trvalou. Pfechodnou tvrdost zplsobuji hydrogenuhli¢itany
vapenaté a horecnaté, trvalou tvrdost zpUsobuje siran vapenaty. Pfechodnou tvrdost Ize odstranit
napf. povarenim (vysrazi se nerozpustny uhlicitan vapenaty), nebo pfidanim hydroxidu vapenatého

(tzv. Clarkova metoda, vznik nerozpustnych uhli¢itana).
Ca(HCOs), -> CaCOs + COz + H,0
Ca(HCOs), + Ca(OH), -> 2 CaCOs + 2 H,0

K odstranéni trvalé tvrdosti vody se vyuzivd i destilace, pfidani uhli¢itanu sodného za vzniku
nerozpustného uhli¢itanu, plsobeni polyfosforecnanu sodného (tzv. Calgon) nebo pouZiti ménice

iontd. Trvalou tvrdost je mozné odstranit pomoci roztoku hydroxidu sodného, &i roztoku sody .

Oxidy
Oxidy jsou jedny z nejdllezitéjSich anorganickych sloucenin. Tvofi je kyslik témér se vsemi
prvky, kromé lehkych vzacnych plynd (He, Ne, Ar, Kr). Oxidy mohou vznikat pfimou reakci prvkd

s kyslikem

S+ 0,;->S0,

13



termickym rozkladem soli

CaC0s -> Ca0 + CO,
dehydrataci

2 HIO3 -> 1,05 + H,0
nebo napf. hydrolyzou

WCl; + 2 H,0 -> WO, + 4 HCl

Oxidy Ize délit podle rliznych hledisek, napf. podle povahy vazby na iontové a kovalentni, nebo podle

acidobazického chovéni, a to na oxidy kyselinotvorné, zasadotvorné, amfoterni a netecné.

lontové oxidy tvofi kyslik s elektropozitivnimi prvky, a jak vyplyvd z ndazvu, atomy téchto
sloucenin jsou vdzadny predevsim iontovou vazbou. Typickymi vlastnostmi jsou vysoké teploty tani
(nap¥f. MgO taje pfi 2 800 °C) a zasadité reakce jejich vodnych roztokd !. S vodou tvofi pfisluiné

hydroxidy (viz rovnice), a proto iontové oxidy oznacujeme také jako bazické neboli zadsadotvorné.

Na;O + H,0 -> 2 NaOH

Ca0 + H,0 -> Ca(OH),

Kovalentni oxidy odvozujeme od nekovovych prvki nebo od prvkd s vysSimi oxidacnimi
stupni. Tyto slouceniny jsou plynné nebo kapalné latky tékavé nebo nizkotajici. Oznacujeme je také

jako kyselinotvorné, jelikoz reakci s vodou tvofi kyseliny.
CO; + H,0 -> H,CO3
SO, + H,0 -> H,S0;

Kovalentni oxidy pak reakci s roztoky hydroxida tvofi prislusné soli.
SO, + 2 OH -> S0s% + H,0

Existuji také amfoterni oxidy, které nemaji vyhranéné acidobazické vlastnosti. Mohou se
chovat jako bazické a akceptovat protony, nebo jako kyselinotvorné a protony naopak uvolfiovat 3.
Tvofi je méné elektropozitivni prvky (napf. Al,Os, Cr,0s, ZnO, BeO). Vci kyselinam tedy vystupuji jako

zasada.

ZnO + 2H* -> Zn* + H,0
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Naopak vici zasadam jako kyselina.
ZnO + 2 OH™ + H,0 -> [Zn(OH)4)*

Posledni skupinou jsou oxidy netecné, které jsou vici vodé a roztoklm kyselin indiferentni.

Do této skupiny patfi oxid dusny N,O a oxid uhelnaty CO.

Peroxidy

Kromé& oxid(, ve kterych ma kyslik oxida&ni &islo =1l a obsahuji oxidovy anion 0%, mohou déle
vznikat peroxidy s anionty (O - 0)*. Nejstalejsi jsou peroxidy s-prvk( (kromé beryllia). Alkalické kovy
(kromé lithia) tvofi hyperoxidy, obsahujici anion (O - O) . Jsou to Zluté aZ oranZové latky a reaguji

s vodou za uvolnéni kysliku.
2 KOz + 2 H,0 -> 2 KOH + H,0, + 0,

Jsou to nestalé latky, které se rozpadaji na kyslik a peroxid.
2 KOz -> K0, + 0,

Peroxid vodiku H»0;
Peroxid vodiku je bezbarva, sirupovita kapalina podobna vodé. Stejné jako voda vytvari
vodikové mustky. Ve vodé je dokonale rozpustny. Neni pftilis termicky stabilni, rozklada se pomalu

jesté pred dosazenim teploty varu (ty= 150 °C). Rozklad peroxidu vodiku Ize urychlit katalyticky.
2 H,0,->2H,0+ 0,
Peroxid vodiku lze pfipravit reakci peroxidu barnatého se zfedénou kyselinou sirovou.
BaO; + H,S0. -> H,0, + BaS0,
Peroxid vodiku ma silné oxida¢ni ucinky.
H20; + H" +2 e ->2 H,0
MuZe vsak plsobit i redukéné.
H,0; + Cl; -> 2 HCl + O,

Peroxid vodiku se vyuziva se napf. v 1ékarstvi jako dezinfekce (3 % roztok), v kosmetice k odbarvovani

vlasl, koncentrovany (30 % roztok) ma vyznam jako okyslicovadlo paliv v raketové technice.
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Obr. 2 Struktura peroxidu vodiku °

5. Uhlik

Uhlik (carboneum, C) byl zndm jako latka v podobé difevéného uhli a sazi jiZ od pravéku °.
V pfirodé se vyskytuje bud vazany ve slouceninach nejéastéji ve formé uhli¢itand (vapenec CaCOs;,
magnezit MgCOs;, dolomit CaC03;.MgCQOs, siderit FeCOs) nebo volny jako elementarni ve dvou
zakladnich alotropickych modifikacich, diamantu a grafitu. Existuji i modifikace vytvofené uméle,

napft. fullereny. V jejich prostorové strukture se stfidaji péti a Sesticlenné cykly.

5.1.  Fyzikalni a chemicke vlastnosti uhliku
Uhlik ve formé diamantu je nejtvrdsi z pfirodnich latek, tudiz je na desatém misté tzv.
Mohsovy stupnice tvrdosti. Chemicky je velmi odolny, za normalini teploty nereaguje. Je prihledny
a krystaluje v krychlové soustavé. Jeho strukturu tvori pravidelné usporadané tetraedry, pevné

spojené kovalentnimi vazbami.

Obr. 3 Krystalovd struktura diamantu ©
Z diamantu se vyrabi Sperky, své uplatnéni najde ale predevsim v priimyslu, kde se pouZiva na rezné

nastroje nebo jako brusny prostredek.

Grafit (tuha) ma tmavé Sedou barvu a kovovy lesk. Na rozdil od diamantu krystaluje

v soustaveé sesterecné.
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Obr. 4 Krystalovd struktura grafitu 7

Grafit je velmi mékky (0,5 — 1 Mohsovy stupnice)* a to diky své struktufe. Atomy uhliku jsou
usporadany do rovinnych Sestidhelnik(l tvofici jednotlivé vrstvy. Kazda vrstva je spojena van der
Waalsovymi silami. Vzdalenost vrstev je 0,34 nm. Proto miZe dochazet ke snadnému posunu téchto

Utvaru. To je dlvod, proc tuha zanechava Sedou stopu. Grafit je dobrym vodi¢em tepla a elektfiny.

Z hlediska chemickych vlastnosti, disponuje grafit redukénimi schopnostmi. Reaguje snadno

s mnoha oxidy za uvolnéni prvku nebo tvorby karbidu °.
PbO + C->Pb + CO;
Ca0O+3C->CaC, +CO
Vyuziva se k vyrobé tuzek, elektrod, Zaruvzdornych kelimkd, atd.

Fullereny jsou molekuly o velkém poctu uhlikovych atomd. Existuje Ceo, C70, C76 @ C7s, Cso
a Cga. Vznikly plsobenim laserového zafeni na grafit pfi teploté nad 9 726 °C. Vazby uhliku C-C tvofi
delokalizovany systém m vazeb. Proto fullereny podléhaji chemickym reakcim (oxidaci, redukci

alkalickymi kovy, a atd.). Vétsina reakci se uplatriuje v organické chemii. Fullereny jsou méné stabilni.

[Lelaly

:\ l “ /,j

\ ir s
Ceo C70

Obr. 5 Struktura fullerenu molekula Ceo a Cro *

Nejvyznamnéjsi vlastnosti uhliku je tzv. katenace tedy fetézeni. Atomy uhliku se mohou
neomezené spojovat do rovnych nebo rozvétvenych retézcd, kruhl ¢i mnohosténnych atvard. Tato

schopnost vyplyvd z energie vazby C-C, na niZz se podileji viechny &tyFi valenéni elektrony 1.
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Jednoducha vazba C-C je mimoradné pevna. Uhlik ma vysokou ionizacni energii (1 086 kJ/mol) a maly
kovalentni polomér (77 pm). Proto tvofi vyhradné kovalentni slouceniny. Atom uhliku existuje jako
dvojvazny (karbeny), ctyfvazny a mimoradné jako trojvazny (karbanionty, karboniové kationty).
Dvojvazny uhlik je méné staly a snaZi se prejit na ¢tyifvazny. Ctyifvazny atom uhliku je schopen velmi
dobfe vytvaret nasobné vazby (dvojnou, trojnou). Vazby mohou vznikat spojovanim atom0 uhlik(
mezi sebou, ale i spojenim s atomy jinych prvkd. Mnoho sloucenin uhliku podléha zméné jednoduché

vazby na nasobnou. Dlvodem je zisk vazebné energie.

5.2.  Slouceniny uhliku

Oxidy

U uhliku jsou zndmé dva oxidy, a to oxid uhlicity a oxid uhelnaty.

Oxid uhlic¢ity CO, se nachazi v atmosfére, kam se dostdva dychanim Zivocichl, hofenim

uhlikatych latek a rozkladem organickych latek. Vznika pfi spalovani uhliku v prebytku kysliku.
C+0;->C0O;

V laboratofi jej Ize pripravit reakci silnéjsich kyselin s uhli¢itany.
MgCOs; + 2 HCI -> MgCl, + H,0 + CO,

Oxid uhlicity je bezbarvy, ve vodé rozpustny plyn. Je zhruba o polovinu tézsi nez vzduch a pro nas
nedychatelny. Ochlazenim (pod teplotu -80 °C) ho Ize prevést na kapalinu nebo tuhou latku. Kapalny
se vyuziva jako napln do snéhovych hasicich pfistroji. Tuhy se prodava jako tzv. suchy led a vyuziva
se ke chlazeni. Oxid uhlicity se uZiva k vyrobé sody a rozpousténim CO, ve vodé za zvySeného tlaku se

pfipravuji Sumivé ndpoje.
Oxid uhelnaty CO je bezbarvy plyn, ktery vznika pfi nedokonalém spalovani uhliku.
2C+0,->2CO

V laboratofi jej Ize pripravit dehydrataci kyseliny mravenci koncentrovanou kyselinou sirovou.
HCOOH -> H,0 + CO

Oxid uhelnaty je jedovaty plyn bez zapachu a ve vodé témér nerozpustny. Velmi ochotné se vaze na
krevni barvivo hemoglobin - vznika karbonylhemoglobin, ktery znemozZnuje navazani kysliku a pfenos
kysliku do tkani. Hofi modrym plamenem. Smés oxidu uhelnatého se vzduchem muze byt vybusna.

Za vyssich teplot pUsobi jako redukéni ¢inidlo.

CuO + CO ->Cu + CO,
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Kyselina uhlicita.
Rozpousténim oxidu uhlicitého ve vodé vznika kyselina uhlicitd H,COs.
CO; + H;0 -> H,CO3

Tato slaba dvojsytna kyselina je velmi nestdld, a proto neexistuje ve volném stavu. Pfi pokusech
oizolaci se okamzité rozkldadd na oxid uhli¢éity a vodu. Stalé jsou ale jeji soli (uhli¢itany
a hydrogenubhlicitany) a derivaty. Hydrogenuhli¢itany obsahujici anion HCOs™ jsou napt. jedld soda
NaHCOs ¢&i hydrogenuhli¢itan vapenaty Ca(HCOs),. Mezi uhli¢itany s aniontem COs?" patii napf. dobfe
rozpustna bezvoda soda Na,COs nebo potas K,COs. Primyslové se vyuZivaji jako zakladni suroviny pro
vyrobu skla, mydla, papiru a pfi prani, ¢isténi a zmékéovani vody. RozSifené jsou nerozpustné
mineraly jako vapenec CaCOs;, magnezit MgCOs; ¢i dolomit CaMg(COs),. Nerozpustné uhlic¢itany se
reakci s vodou, ve které je rozpustén oxid uhliéity, prevadéji na rozpustné hydrogenuhlicitany. Reakci

vznikaji krasové jevy.
CaCOs + CO; + H,0 <-> Ca(HCO3),

Mezi dva nejdllezitéjsi derivaty kyseliny uhli¢ité patfi prvni uméle vyrobend organicka latka

mocovina CO(NH,), a fosgen COCl,, ktery byl zneuzit jako bojovy otravny plyn.

Karbidy

Karbidy jsou binarni slouceniny uhliku s atomy elektropozitivnich kovl, ¢i atomy
elektronegativitou podobnou uhliku. Tyto latky maji rGznou strukturu a odlisné vlastnosti (iontové,
atomové a kovové karbidy). Atomové a kovové karbidy jsou tvrdé tuhé latky (napf. SiC) o vysokém
bodu tani 3. Primyslové vyznamnou slouéeninou je iontovy dikarbid (acetylid) vdpenaty CaC,, ktery

se pfipravuje reakci:
Ca0+3C->CaC,+CO (t=2200"°C)

Z dikarbidu vdpenatého se hydrolyzou vyrabi acetylen.
CaC; + H,0 -> C3H, + Ca(0OH),

Halogenidy
Uhlik tvofi slouéeniny se véemi halogeny ®. Ale pouze s fluorem se sluéuje pfimo. Mezi
nejjednodussi halogenidy patfi tetrahalogenidy s obecnym vzorcem CX,. Pfikladem je jedovata

nehoflava kapalina chlorid uhli¢ity (tetrachlormethan) CCls. Velmi dobte rozpousti organické latky.
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6. Dusik

Dusik (nitrogenium, N) tvofi zhruba 78 obj. % vzduchu 3. V pfirodé se vyskytuje vazany
v amoniaku, dusitanech, dusi¢nanech, bilkovinach a dalSich organickych slou¢enindch. Molekula

dusiku N3 je velmi pevna, jelikoZz ma trojnou vazbu. Je to nejstalejsi forma elementarniho dusiku.

6.1. Fyzikalni a chemické vlastnosti dusiku
Za normalnich podminek je dusik plyn bez barvy, zapachu a chuti. Jako kapalny (-196 °C) je
bezbarvy, tuhy je bily (-210,15 °C). Je nerozpustny ve vodé, nehoflavy a hofeni ani dychani

nepodporuje ®. Dusik ma dva stabilni izotopy *N a °N. >

Z postaveni dusiku v periodické soustavé prvkd lze vyvodit jeho velmi vysokou
elektronegativitu (3,04) a mensi relativni atomovou hmotnost (14,01). Kovalentni polomér je 75 pm

a ionizaéni energie 1 402 kJ/mol.2 Dusik taje p¥i -210,15 °C a v¥e p¥i -196,15 °C.
Dusik tvofi slouceniny s oxidacnimi stavy od —Ill az po +V.

Tabulka 5 Oxidaéni &isla sloucenin dusiku 3

oxidacni Cislo -1 -1l - + +| + +V +V
NHs, N,Os,
. . N-0O, NO,, N-Os,
slou€eniny | NH4*, NoHs | NH,OH ¢ NO HNO,, 2 273
H>N,0, N,04 HNO3;
MgaNz NC|3

Dusik je za normalni teploty témér nereaktivni, reaguje pouze s lithiem za vzniku nitridu LisN.
Az za vysoké teploty a tlaku reaguje s vodikem, kyslikem a s kovy. Reakce s kyslikem vyZaduje teplotu

aZ nékolik tisic stupfid Celsia 1.
N2+ 0O, ->2NO

Ve slouceninach dusik uprednostiuje spojeni svych dvou atom( nasobnou vazbou. A to
proto, Ze takto vznikla sloucenina je nejstabilnéjsi. Pokud bychom méli slouéeninu, ve které jsou vice
neZ dva atomy dusiku a ktera obsahuje ndsobné vazby, bude nestabilni. Takové slouceniny pak musi
byt stabilizovany organickymi substituenty (napf. fenyl). Vytvareni fetézcl s jednoduchou vazbou
N — N je velmi omezené. Hlavnim divodem je snadny preskok vodiku v molekule z jednoho atomu

dusiku na druhy.

6.2. Pfiprava a vyroba dusiku

Dusik se pfipravuje ze vzduchu, nebo rozkladem vhodnych slouéenin. Cisty dusik pfipravime

rozkladem koncentrovaného roztoku dusitanu amonného zahtivanim.
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NH4NO; -> N>+ 2 H,0
Piipadné lze pfipravit dusik oxidaci amoniaku bromem 1.
8 NH3 + 3 Bra -> N2 + 6 NH4Br
Pro primyslové ucely se dusik vyrabi frakéni destilaci zkapalnéného vzduchu.

Své uplatnéni najde dusik predevsim pfi vyrobé amoniaku NHs. Ddle se vyuziva k vytvareni

inertni atmosféry nebo se jim plni Zarovky. Kapalny dusik se uziva jako vyznamné chladici médium.

6.3.  Slouceniny dusiku

Hydridy

Hydridy jsou slouéeniny dusiku s vodikem. Mezi nejzndmé;jsi patfi jiz zminény amoniak NHs.
Tento bezbarvy plyn ma neptijemny pronikavy zapach. Lepta sliznici a je snadno zkapalnitelny. Dobfe
se rozpousti ve vodé a organickych rozpoustédlech. Rozpustény amoniak ve vodé neni ionizovan.

Ve vodé se chova jako slaba zasada.
NHs + H,0 <-> NHs* + OH"

Vyrabi se tzv. Haber — Boschovym procesem (pfip. jen Haber(v proces), kdy se redukuje dusik
vodikem za vysokého tlaku 20,26 MPa a teploty 450 °C (katalyzator FesO, smichany s K,0, SiO,
Al,05)°.

N2 +3 Hz ->2 NHs

Amoniak hofi v kysliku a silnym zahfivanim se rozklada. Ma velkou relativni permitivitu a velky
relativni dipélovy moment (1,48). V ptirodé se uvoliiuje pfi rozkladu organickych latek. Molekula
amoniaku ma tvar trojboké pyramidy s vazebnym uhlem 107°. Zajimavosti je, Ze se mlZe prevracet

dovnit¥ a ven jako destnik (tzv. tunelovy efekt) 3.

Obr. 6 Molekula amoniaku ?
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Vazby mezi N — H jsou silné polarni (energie vazby je 391 kl.mol?) a po pfevedeni amoniaku do
kapalného stavu jsou jednotlivé molekuly spojeny vodikovymi mdastky. Kapalny amoniak dokaze

rozpoustét alkalické kovy a kovy alkalickych zemin za vzniku barevnych a elektricky vodivych roztokd.

Od amoniaku Ize odvodit amonné soli, které vznikaji reakci NH; s kyselinou (vznikne kation NHs").
Amonné soli jsou krystalické latky, ve vodé vétSinou rozpustné. Mohou je tvofit halogeny, napf.
fluorid amonny NHF, jehoz roztok lepta sklo, chlorid amonny NH4Cl neboli salmiak, ktery se pouziva

pfi pajeni, galvanizaci a do baterii a ktery se pfipravi reakci:
NHs + HCI -> NH,Cl

Mezi dalsi pfiklady amonnych soli patfi fosfore¢nan amonny (NH4)3PO4, uhli¢itan amonny (NH,;),COs,

¢i vyznamné hnojivo siran amonny (NH4),SO..

Amidy a imidy jsou slouceniny odvozené od amoniaku. Amidy NH; vznikaji odstépenim
jednoho atomu vodiku z molekuly amoniaku za radikal kyseliny (& naopak). Imidy NH* vzniknou
odstépenim dvou atomU vodiku v amoniaku. Nahradou vSech tfi atomd vodiku amoniaku vzniknou

nitridy N*.

Hydrazin (diazan) N,H, je bezbarva kapalina, ktera se zahfivanim rozklada na plynny amoniak

a dusik.
N,H4 -> NHs3 + N»

Hydrazin se pfipravuje reakci chlornanu sodného s amoniakem ve vodném roztoku. Svymi fyzikalnimi
vlastnostmi je podobny vodé. Hydrazin je na vzduchu samozapalny, ve vodé je rozpustny. Pfedevsim
v zasaditém prostredi pUsobi jako silné redukéni Cinidlo. Redukuje kationty na elementarni kovy

a sdm se oxiduje na elementérni dusik °.
4 Ag"+ NoHs + 4 OH- ->4 Ag + N2 + 4 H,0

Hydrazin se vyuzZivd jako raketové palivo. Vedle hydrazinu existuje dale diazen N;H,, ktery je velmi

nestaly a rozpada se na dusik N; a vodik H..
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Kyselina azidovodikova (azoimid). Tato nestala sloucenina se vzorcem HNs je bezbarva,
tékava a jedovata kapalina s vyraznym zdpachem. Pfi zahtati exploduje.
Nitridy

Binarni slouceniny dusiku s kovy nazyvame nitridy. Tvori je dusik témér se vSemi prvky.
Nitridy Ize délit na iontové (LisN), kovalentni (BN), kovové (VN) a diamantového typu (AIN). Kovové

nitridy jsou velmi tvrdé, chemicky inertni a Zaruvzdorné.

Halogenidy

Dusik je schopny s fluorem a chlorem tvofit tzv. trihalogenidy NXs. Slouceniny s bromem
ajodem jsou také zndmé, ale nelze je presné charakterizovat. Fluorid dusity NFs; je velmi staly
bezbarvy plyn, ktery nereaguje s kyselinami ani se zasadami. Na rozdil od ostatnich trihalogenidd, NF;
nemad donorové vlastnosti. Chlorid dusity NCls je zluta olejovitd kapalina s ostrym zdpachem. Lepta
sliznici a pfi prudkém osvétleni, ¢i zahtati nad 90 °C se rozkladd vybuchem. Po zfedéni vzduchem se

pouziva k béleni mouky 2.

Oxidy
Dusik je schopny tvofit oxidy vSech svych oxidacnich Cisel. Prehled oxidd dusiku a jejich

zakladnich vlastnosti shrnuje ndsledujici tabulka.

Tabulka 6 Oxidy dusiku °

nazev vzorec Vlastnosti
oxid dusny bezbarvy, diamagneticky plyn,
(azoxid) N20" | piijemné viing, ve vodé rozpustny
oxid dusnaty NG bezbarvy, paramagneticky plyn, nerozpustny (nebo jen

malo)

tmavomodra pevna latka nebo kapalina, diamagneticka,
tuhne pfi ti=-101 °C

hnédy, paramagneticky plyn, jedovaty, nepfijemny zdpach,
oxid dusicity NO, |vratné dimerizuje (pfi-11 °C):

2 NOZ <-> N204

bezbarva pevna latka nebo kapalina, t:=-11 °C

oxid dusity N,O3

tetraoxid dusiku N,O4

bezbarva pevna latka, diamagneticky, vznika sublimaci
oxid dusi¢ny N,Os |iontové latky NO?*.NO* pfi 32 °C, pfi zahFivéni se
explozivné rozklada

nestaly paramagneticky radikal, vznika pti rozkladu Os
katalyzovaném N,Os

trioxid dusiku NOs
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Vsechny tyto slouéeniny maji kladné hodnoty standardni slu¢ovaci Gibbsovy energie, coz ma za
nasledek snadného prechazeni jednoho oxidu ve druhy. Oxid dusny se pripravuje opatrnym

tepelnym rozkladem dusi¢cnanu amonného pfi 250 °C.
NH4NOs -> N,O + 2 H,0

Pokud by doslo k prehfati, hrozi vybuch. Tomuto plynu se také fika rajsky plyn a ma mirné
anestetické ucinky. Za normalni teploty témér nereaguje, ale po zahrati se rozklada na dusik a kyslik.
Vznikajici kyslik je velmi reaktivni a podporuje hofeni. Oxid dusny se pouziva jako hnaci plyn pfi
vyrobé Slehacky ve spreji. Oxid dusnaty se da pfipravit nékolika riznymi zplisoby. Napf. spalovanim

amoniaku na platinovém katalyzatoru pti 500 °C.
4 NH3 +5 0,->4 NO + 6 H,0
Nebo pfimym slu¢ovanim dusiku s kyslikem za velmi vysokych teplot.
N, + 02<->2 NO
Laboratorné jej lze pfipravit reakci médi se zfedénou kyselinou dusi¢nou.
3 Cu+ 8 HNO3 -> 3 Cu(NOs); + 2 NO + 4 H,0
PFi styku se vzduchem okamzité reaguje s kyslikem a je oxidovan na oxid dusicity.
2NO +0;->2NO0O;

Tato reakce je dllezitd pfi vyrobé kyseliny dusi¢né. Oxid dusity nema prakticky vyznam. Existuje
ve formé kapaliny Ci pevné latky pouze pfi teploté nizsi nez -25 °C. Pokud by se teplota zvysila,

okamzité se rozklada (disproporcionuje) na NO, a NO.
N,0O3 -> NO + NO»

Oxid dusicity, jak jiz bylo uvedeno (viz tabulka 6), snadno prechazi v tetraoxid dusicity N,Oa. Jedna se

0 rovnovaznou reakci.
N204 <->2 NOz

Rovnovdziny stav je ovlivnén teplotou. Ochlazovanim prechdzi hnédy monomer NO; v bezbarvé
krystaly dimeru N;O4, zahfatim ziskdme zpét hnédy plyn NO,. V laboratofi se pfipravuje zahtivanim

dusi¢nan( tézkych kovd, predevsim dusi¢nanu olovnatého.

2 Pb(NOs); >4 NO; + 2 PbO + O,
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NO; nejlépe zachytime zkapalnénim v trubici ve tvaru U, ponotené do chladici Iazné. Oxid dusicny je

anhydridem kyseliny dusi¢né a ptipravi se dehydrataci HNO3z oxidem fosfore¢nym pfi -10 °C.
2 HNOs3 + P,0s5 -> N,Os + 2 HPO3

Oxokyseliny a jejich soli
Dusik tvori nékolik oxokyselin, z nichZz nejdileZitéjsi je kyselina dusicna HNOsz a kyselina
dusita HNO,. Méné vyznamna je kyselina didusna H,N,0, (kyselina dihydrogendidusna), kterd je

velmi nestala.

Kyselina dusitd HNO; je schopna existovat pouze jako plyn nebo ve zfedéném vodném

roztoku, ve kterém disproporcionuje na kyselinu dusi¢nou, oxid dusnaty a vodu. Je nachylna k oxidaci
(vznikd NOs), ale i k redukci, kde vysledny produkt zavisi na redukénim Cinidle (napt. reakci s I vznika

NO, s Sn?* vznikd N,0).

HO_ .0
N/

Obr. 7 Molekula kyseliny dusité &

Mnohem vyznamnéjsi jsou vsak jeji soli dusitany, které jsou stdlé a ve vodé rozpustné. Jedinym
nerozpustnym je dusitan stfibrny AgNO,. Tyto soli na rozdil od kyseliny nemaji oxidacni Ucinky.
Dusitany lze pfipravit zahfivanim dusi¢nand - samotnych ¢i v pfitomnosti redukcnich cinidel (napft.

Zelezo, uhlik, olovo).
NaNOs + Pb -> NaNO; + PbO
Vznikly dusitan sodny je dileZité ¢inidlo pouZivané pro pfipravu diazoniovych slouéenin 2.

Kyselina dusicnd HNOs je velmi dulezitou prdmyslovou chemikalii. Patfi mezi nejsilnéjsi
anorganické kyseliny se silnymi oxidac¢nimi ucinky. Je to bezbarva kapalina, ktera na svétle a teple

Zloutne a rozklada se na oxid dusicity, vodu a kyslik.
4 HNO3 ->4 NO; + 2 H,0 + O,

Vyroba kyseliny dusi¢né probiha pomoci tzv. Ostwaldova postupu. Nejprve se amoniak katalyticky
(Pt) zoxiduje za vysoké teploty (500 °C) na oxid dusnaty. Nasledné se vznikly oxid dusnaty oxiduje

kyslikem na oxid dusicity, ktery se pohlcuje ve vodé.
4NH;+50,->4NO +6H,0

2NO+0;->2 N0,
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3 NO; + H,0 ->2 HNOs3 + NO

Vodny roztok kyseliny tvofi azoetropickou smés, kterd obsahuje zhruba 68 hm. % HNOs.
Koncentrovanéjsi roztoky maji silné oxidacni uGcinky a reaguji s vétSinou kovl, s vyjimkou zlata
a platinovych kovd. Zelezo a chrom jsou reakci s koncentrovanou HNOs pasivovany. Nekovy jsou té?
reakci s HNO3 oxidovany, a to na svUj nejvyssi oxid, z néhoz reakci s vodou vznika pfislusna kyselina.
Kyselina s vyssi koncentraci (asi 89 hm. % HNOs) se oznacuje jako dymava kyselina dusi¢na, ktera je

diky pritomnosti nadbytku NO, oranzova.

Je rozdil mezi reakci s koncentrovanou a ziedénou kyselinou:
3 Cu + zf. 8 HNO3 -> 3 Cu(NOs); + 2 NO + 4 H,0
Cu + konc. 4 HNOs -> Cu(NOs), + 2 NO; + 2 H,0

Své vyuziti kyselina dusi¢na najde v chemickém primyslu predevsim jako oxidovadlo nebo nitracni
¢inidlo (vyroba anorganickych i organickych nitrat, napf. dusicnan amonny, nitrat celuldzy, atd.,
které maji uplatnéni jako hnojiva ¢i vybusniny). Spolu s kyselinou chlorovodikovou, v poméru 1:3,

tvofi lu¢avku kralovskou, ktera je schopna rozpustit zlato a platinu.

O < N+’O
l
OH

Obr. 8 Molekula kyseliny dusi¢né &

Soli kyseliny dusicné nazyvame dusicnany (nitraty). Pripravuji se rozpusténim kovl, oxid{
¢i hydroxid(i v HNOs. Jsou dobfe rozpustné ve vodé, v pevném stavu maji oxidacni ucinky. Dusi¢nan
amonny NH4NOs a dusi¢nan draselny KNOs jsou dulezitd hnojiva (ledky) a slozkami nékterych

vybusnin. Dusi¢nan sodny (chilsky ledek) NaNOs se pouZziva jako stabilizator a konzervant potravin.

7. Fosfor

Fosfor (phosphorum, P) se v prirodé nevyskytuje velementarni formé, ale vidy ve
slouceninach, a to vétsinou jako fosforecnany (fosfaty). Mezi nejcastéjsi slouceniny patfi apatit
Cas(P0,),.CaX,, fosforit nebo fosfore¢nan vapenaty Cas(PO.),. Fosfor je nezbytny pro vyvoj a rust
rostlin a ZivocCichll (biogenni prvek). Podili se na fotosyntéze rostlin, metabolismu, nervové a svalové
¢innosti, nebo také na tvorbé zubl a kosti. Fosfor se nejcastéji pouziva k vyrobé kyseliny fosforecné

(80 %), dale k vyrobé dalsich sloucenin fosforu, k vyrobé zapalek a v pyrotechnice.
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7.1.  Fyzikalni a chemické vlastnosti fosforu
Fosfor ma na rozdil od dusiku vyrazné odlisné fyzikdlni vlastnosti i typy vazeb. Netvofi zcela
béZné nasobné vazby, ma viak sklon k fetézeni. Za béznych podminek je to pevna latka, vyskytujici se
v rliznych alotropickych modifikacich. Mezi nejbéznéjsi modifikace patfi napf. bily, ¢erny, cerveny,
nebo fialovy také nazyvany jako Hittorfiv fosfor. Jednotlivé modifikace se lisi svymi fyzikalnimi

vlastnostmi.

Bily fosfor je krystalicka prudce jedovata latka, obsahujici molekuly P4. Je velmi reaktivni,
rozpustny v etheru nebo benzenu, nerozpustny ve vodé. Jiz pfi mirné zvysené teploté nebo dotyku je
samo vznétlivy, proto se uchovava pod vodou. Na vlhkém vzduchu svétélkuje. Pokud jsou jeho pary
vdechovany po delsi dobu, zplsobi tzv. fosforovou nekrézu (tzn. odumirani Celistnich a nosnich

kosti).

Zahtivanim bilého fosforu na 250 °C v uzavienych nadobdch vznikd fosfor Cerveny, ktery je
amorfni a vykazuje polymerni fetézovitou strukturu. Na rozdil od bilého neni jedovaty a nema
schopnost svétélkovat. Ve vsech rozpoustédlech je nerozpustny. Je pomérné malo reaktivni.
S halogeny, kovy a sirou reaguje méné bouflivé neZ bily fosfor 2. Pokud éerveny fosfor zahfejeme na
260 °C, shofti jako bily. Cerveny fosfor najdeme na zapalkach jako tieci plochu, naopak bily slouZi jako

zapalna latka.

Tabulka 7 Srovndni chemickych vlastnosti bilého a ¢erveného fosforu 3

Cinidlo bily fosfor cerveny fosfor
Vodik PHs nevznika - je tepelné nestaly
Kyslik vznik !34051n(3bo Pme vzniklP4OIg, nf!bo Piom
vzniceni pri 35 °C vzniceni pri 260 °C
Chlor vznik PCl3 nebo PCls vznik PCl3 nebo PCls
reaguje samovolné reaguje pti zahfivani
Kovy pfi zahtivani tvofi fosfidy
Sira pfi zahtivani tvofi sulfidy
Hydroxidy tvoFi PH3 a H2PO;” nereaguje
konc. HNO3 tvofi H3PO,

Cerny a fialovy fosfor jsou krystalické latky. Cerny je nejstabilnéj$i, ma kovovy lesk a jako
jediny je elektricky i tepelné vodivy. Svymi vlastnostmi je podobny grafitu. Nevzniti se na vzduchu ani

pfi teploté 397 °C. Pfipravi se plsobenim vysokych tlak( z bilého fosforu.
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Fosfor se vyznacduje neochotou tvofit nasobné vazby.

7.2.  Priprava a vyroba fosforu

Elementdarni fosfor se vyrobi zahfivanim apatitu na 1400 °C s antracitem (koksem) a Zulovou

drti nebo piskem v elektrické peci.
2 Ca3(PO4)2 + 6 Si0,+ 10 C-> P4+ 6 CaSiOs + 10 CO

7.3.  Slouceniny fosforu

Fosfor tvofi slouceniny s oxidacnim cislem -lll az +V. VSechny jeho slouceniny jsou shrnuty

v ndsleduijici tabulce.

Tabulka 8 Oxidaéni &isla slouéenin fosforu 3

oxidacni Cislo -1l -1l 0 + + +V +V
P4010
P4,O
PHs H;OG (HPO3)n
Sloucéeniny PH4* PyHa4 Pa H3PO, H POZ HaP206 H3PO4
MgsP, 33 H4P,07
PXs
PXs

Slouceniny s vodikem
Fosfor tvofi s vodikem hydridy. Nejvyznamnéjsim a nejstalejSim hydridem je fosfan PHs.
Tento bezbarvy plyn je velmi jedovaty, reaktivni a pachne po cesneku. Pfipravuje se zahfivanim

bilého fosforu s koncentrovanym roztokem alkalického hydroxidu (napt. hydroxidu sodného).
P4+ 3 NaOH + 3 H,0 -> PHs + 3 NaH,PO;

Pfi této reakci vznikd jesté malé mnozstvi difosfanu P;H4, ktery je na vzduchu samozapalny a je

potieba ho odstranit, napt. vymraZzenim. PHs Ize také pfipravit hydrolyzou fosfid(i kovU.
CasP; + 6 H,0 -> 2 PH3 + 3 Ca(OH):

Tvar molekuly se podoba amoniaku, ale vlastnostmi se velmi lisi. Vazebny uhel v molekule fosfanu je
93,6° a energie vazby P-H 322 kJ.mol™. Pfi niZsi teploté se rozkldda a na vzduchu hofi (pFi teploté nad
150 °C). Ma malou relativni permitivitu a maly relativni dipélovy moment (0,55). Fosfan je ve vodé
témér nerozpustny. Netvofi vodikové vazby a je Spatné ionizujici rozpoustédlo. Soli s kationtem PH4*

a komplexy tvofi vzacné. Fosfany obecné vystupuji jako Lewisova baze.
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Fosfidy
Fosfidy jsou binarni pevné slouéeniny fosforu s kovy. Lze je odvodit nahrazenim atomu

vodiku v molekule fosfanu. Obecné se pfipravuji zahtivanim kova s ¢ervenym fosforem.
XM +y P ->MyPy

Tyto slouceniny jsou velmi rozmanité a jejich klasifikace je slozita. Podle A. Mucka je lze délit na
hydrolyzovatelné (fosfidy kovl 1. a 2. skupiny - reakci s vodou uvolnuji fosfan, napfr. CaszP,, MgsP,)
a nehydrolyzovatelné (fosfidy prechodnych kovl, napf. FesP, Ni,P, MnP). Primyslovy vyznam maji
pouze fosfidy s kovovou strukturou, jez fosfor vytvafi s d-prvky. Tyto fosfidy jsou velmi tvrdé

a elektricky vodivé (obdoba nitrid().

Halogenidy
Slouceniny fosforu s halogeny tvofi trihalogenidy PXs (kde X = F, Cl, Br, 1) a pentahalogenidy
PXs (X = F, Cl, Br).

Trihalogenidy maji tvar trojboké pyramidy a jsou tepelné stalé. Pfipravuji se pfimym
slu¢ovanim halogent s fosforem (vyjma fluoridu fosforitého, ktery se pripravi nepfimou cestou, a to
vyménou halogen). Vystupuji jako Lewisovy kyseliny, coz znamen3, Ze jsou nukleofilné napadany
Lewisovymi bazemi a vznikaji rGzné produkty (jako napf. kyselina fosforitd). Mohou se ale chovat
i jako Lewisovy baze, a to vUci kysliku a sife, jelikoZ jejich atomy maji elektronovou mezeru. Takto
vznikaji halogenidoxidy (chlorid fosforylu POCIs) nebo halogenidosulfidy (chlorid thiofosforylu PSCls).
Prikladem trihalogenidl je chlorid fosfority PCls. Je to bezbarva pachnouci kapalina o bodu varu 76

°C* Na vzduchu dyma 3.

Tvarem molekul pentahalogenidi je obecné trigonalni bipyramida. To ale neplati pro
vsechny pentahalogenidy, protoZe ¢im vétsi a objemnéjsi jsou atomy halogen(, tim budou v prostoru
vice stésnany. Napf. PCls to vyresi odStépenim atomu chloru v podobé aniontu, stejné tak se déje
i uPBrs. Zminéné prostorové naroky atomu jsou pri¢inou méné pevnych vazeb téchto sloucenin.
Na rozdil od halogenidi fosforitych, nejsou tepelné prili§ stalé. Zahfivanim uvoliuji halogen
a prechazeji na PXs. Pfikladem pentahalogenidd je staly, chemicky reaktivni plyn fluorid fosfore¢ny
PFs, dale pak chlorid fosforecny PCls, ktery existuje v pevném i plynném stavu. Jako pevny je to bila
krystalicka latka, ktera sublimaci prechazi na bezbarvy plyn. Halogenidy fosforec¢né slouzi jako silna

halogenacni Cinidla v anorganické, ale i organické chemii.

Halogenidy fosforité i fosforecné pfti reakci s vodou podléhaji hydrolyze, za vzniku pfislusné
oxokyseliny ve stejném oxidacnim dCisle a halogenvodiku. Chlorid fosforecny hydrolyzuje ve dvou

stupnich 3.
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PCls + H,0 -> 2 HCl + POCls
POCl3+ 3 H,0 -> 3 HCI + H3PO4
PF3; + 3 H,0 -> 3 HF + H3PO;

Oxidy
Existuji dva oxidy fosforu. Oxid fosfority P,O¢ je bila, pevna, tékava latka. Ziskava se spalovanim

bilého fosforu za omezeného pfistupu kysliku.
P;+3 0y ->P406

Pti reakci vznika i ¢ast oxidu fosforecného, ktery Ize odfiltrovat. Oxid fosfority je prudce jedovaty,

ve studené vodé prechazi na kyselinu fosforitou.

Obr. 9 Molekulovd struktura oxidu fosforitého 2

Kazdy atom fosforu nese volny elektronovy par, a proto se oxid fosfority chova jako Lewisova

zasada 2.

Oxid fosforecny P,Oi0 vznika jako bezbarva krystalicka latka pfipominajici snih hofenim
bilého fosforu nebo oxidu fosforitého v nadbytku kysliku. Svodou reaguje velmi bouflivé
a postupnym slucovanim vznika smés kyselin. Pro svou velkou afinitu k vodé se pouZivd jako

dehydratacni a susici Cinidlo.

Obr. 10 Molekulovd struktura oxidu fosfore¢ného ?
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Oxokyseliny
Oxokyselin fosforu existuje velké mnozZstvi. Mezi zakladni patfi napf. kyselina fosforna H3PO,,
kyselina fosforitd H3POs a kyselina fosfore¢nd H3PO.. Dalsi oxokyseliny fosforu existuji podle struktury

polyfosforecnych kyselin Hy:2PnO3n+1.

Velky vyznam ma kyselina trihydrogenfosforecnd HiPO,, kterd je v Cistém stavu bezbarva
atuhd. Velmi dobfe se rozpousti ve vodé, tvofi sirupovity roztok. Sirupovitd konzistence je
disledkem pritomnosti husté sité vodikovych vazeb mezi molekulami HsPO,. Je to stfedné silna
trojsytnd kyselina, ze viech oxokyselin fosforu nejstalejsi. Taje jiz pfi 42,3 °C. ° Vyrobi se rznymi

zpUsoby, napft. z fosfatovych hornin, nebo hydrataci P4O1o.
Ca3(P0O4)2 + 3 konc. HSO4 -> 2 H3PO4 + 3 CaS0O,4
P4010+ 6 H;0 -> 4 H3PO,4

Kyselina trihydrogenfosforecna se vyuziva predevsim k vyrobé soli - fosforec¢nan( (fosfaty). Vzhledem
ke své trojsytnosti poskytuje tfi Fady soli: fosforeénany PO.*, hydrogenfosfore¢nany HPO4*

a dihydrogenfosforeénany H,POy". Pfidava se do nealkoholickych napojd, plsobi také proti korozi.

Obr. 11 Molekula kyseliny trihydrogenfosforeéné?

Mezi vyznamné soli kyseliny trihydrogenfosofrecné patfi napf. fosfore¢nan tridraselny KsPQ,,
ze kterého se vyrabi fosfor a dllezitd hnojiva tzv. superfosfaty. Dihydrogenfosforecnan sodny
NaH,PO., jehoZ zahfivanim vznika polymerni fosforecnan, se pouziva ke zmékcéovani vody. Déle pak
trifosfore¢nan sodny, ktery je soucasti pracich prostfedkd a detergentnich smési. Nalezneme ho
i v potravinach, spolu s trifosforecnanem draselnym, jako reguldtory kyselosti. Fosforecnany

vapenaté se uplatiuji v zubnich pastach ¢i prascich na peceni.

Kyselina fosforna Hs;PO; je pevna, hygroskopicka, jednosytna latka (ma jen jednu skupinu O -
H). Je tepelné nestdla, zahtivanim se rozpada na fosfan a kyselinu fosforitou. Pfipravi se zahfivanim
bilého fosforu sroztokem alkalického hydroxidu a naslednym rozkladem vzniklého fosfornanu
kyselinou sirovou. Velmi vyznamnou vlastnosti kyseliny fosforné jsou redukéni ucinky. Je schopna

vyredukovat nékteré kovy z roztoku jejich soli.
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H3PO, + CuSO4 + H,0 -> Cu + H3POs3 + H,S04

\

Obr. 12 Molekula kyseliny fosforné ?

Kyselina trihydrogenfosforita HsPOs vznika hydrolyzou P,Og nebo PCls za chladu.
P40+ 6 H,0 -> 4 H3PO3
PCls + 3 H,O -> H3PO3 + 3 HCI

Je to bezbarva krystalicka latka, na vlhkém vzduchu rozplyvava. Jednotlivé molekuly H3POs jsou
spojeny vodikovymi mustky a vytvari tak trojrozmérnou sit. Ve vodé je velmi snadno rozpustna.
Stejné jako kyselina fosforna, ma i kyselina trihydrogenfosforita silné redukéni Ucinky a je tepelné
nestdla. Zahrivanim se rozklada na fosfan a kyselinu trihydrogenfosforeénou. H3POs je dvojsytna

kyselina a odvozuji se od ni dva druhy soli: hydrogenfosforitany H,PO3™ a fosforitany HPO3?".

P

Obr. 13 Molekula kyseliny fosforité?

8. Sira

Sira (sulphur, S) je dulezity biogenni prvek potrebny pro tvorbu bilkovin. Byla znama jiz

ve starovéku a od 14. stoleti se zacala vyuZivat k vyrobé stfelného prachu. V pfirodé se vyskytuje

.....

chalkopyrit CuFeS,, galenit PbS, sfalerit ZnS, apod.

Vazba S — Sje velmi pruznd a snadno podléhd zménam. Diky tomuto jevu sira existuje

v mnoha molekuldrnich formach (z nich nékteré jsou alotropické modifikace), kde mulze byt
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v pevném, kapalném i plynném stavu. Alotropické modifikace maji rlizné velké kruhy i fetézce. Mezi

znamé alotropy patfi Se, S7, Ss, Se, S10, S11, S12, S18, S20 @ katena-Se.

Q

(a) (b) (c)
(d)

Obr. 14 Viybrané alotropy siry: a) Se, b) S, ¢) Ss, d) katena-Se 2

8.1.  Fyzikalni a chemicke vlastnosti siry
Nejstalejsi modifikaci je orthorhombicka (kosoltverecna) sira a-Ss. Pokud mluvime
o vlastnostech siry, jedna se pravé o tuto modifikaci. Je to pevna Zluta latka, bez chuti a bez zapachu.
Je hotlava a zapalena na vzduchu shofti na oxid sifiity a nepatrné mnoZstvi oxidu sirového. V Cistém

kysliku hofi svétle modrym plamenem.

Sira je stala pfi teploté nizsi nez 95,6 °C. Jeji kiehké krystaly jsou nerozpustné ve vodé, malo
rozpustné v alkoholu a benzenu, naopak dobfe se rozpousti v jodoformu CHIs a sirouhliku CS,.
Pti teploté vyssi nez 95,6 °C prechazi v siru jednoklonnou B-Ss, ktera je ale nestdld a po nékolika
dnech aZ tydnech se opét pfeméni na kosoctverec¢nou. Molekulu siry kosoctverecné i jednoklonné
tvori osm atomu siry, které se lisi tvarem krystal(l. KosoCtverecnd sira ma krystaly oktaedrického
tvaru, kdezto jednoklonna sira je ma dlouhé a tenké. Dale se lisi hustotou a bodem tani. a-sira taje pfi
112,8 °C a B-sira pfi 119 °C.3 Hustota a-siry ma hodnotu 2,07 g.cm3, zatimco hustota modifikace B-

sira je o néco nizéi, ato 1,94 g.cm3.2

Prudkym ochlazenim roztavené (kapalné) siry ve vodé s ledovou tfisti vznika sira plasticka,
jejimz zakladem je modifikace katena-Se. Naopak prudkym ochlazenim sirnych par vznika tzv. sirny
kvét. Pri teploté varu 444,5 °C se zac¢nou uvolfiovat temné oranZové pary, které jsou tvoreny osmi
aZ Sestiatomovymi molekulami. Dal$im zahtivanim se rozpadaji na ¢tyf a dvouatomové molekuly siry.

Samotné atomy siry existuji aZ pfi 2 000 °C.*

Sira, stejné jako kyslik, muiZe tvofit jednu, dvé, popfipadé tfi kovalentni vazby. Ale na rozdil
od kysliku je sira schopna k vazebnym ucelm vyuZivat i d-orbitaly. Ve slouceninach sira vystupuje

v oxidacnim stavu od —II, +IV a +VI. Tvofi kovalentni a iontové slouceniny.
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Sira ma mozZnost tvofit nasobné vazby v orbitalu p, ale neni k tomu pfili§ ochotna. Kdyz uz se
nasobna vazba vytvofi, pak upfednostiuje Ucast orbitalu d. Diky vétSimu atomovému poloméru
nedojde pfi vzniku nasobnych vazeb k efektivnimu prekryvu mezi atomovymi orbitaly. Jak jiz bylo
uvedeno, sira tvofi velké mnoZstvi molekulovych forem, a to pravé diky energiim jednoduchych

vazeb. M3 tedy velmi vysokou schopnost tvofit Fetézce.

Sira patfi mezi stfedné reaktivni prvky. Za obycejné teploty se prfimo slucuje jen s fluorem,
stfibrem, médi a rtuti za vzniku fluoridu ¢i sulfid(i. Slu¢ovani siry s ostatnimi kovy a nekovy je potieba

podpofit zahfivanim. Reakce s kovy mohou probihat i exotermicky.
2 Na +S->Na,S
Fe +S ->FeS
Hy +S->H)S
3F,+S->SFs
PFi zvySené teploté reakci s kyselinou dusi¢nou a koncentrovanou kyselinou sirovou je sira oxidovana.
6 HNO3 + S -> H,SO4 + NO, + H,0

2 H,SO4+S->3 S0, + H,0O

.....

a vysledkem jsou thiosirany a polysulfidy.

8.2. Priprava a vyroba siry
Sira je velkém meéfritku téZzena napf. na Sicilii, v Japonsku, Kanadé, USA nebo Polsku.
V minulych letech se vyuZival predevéim FrashGv zptisob. Slo o vhanéni piehiaté vody (170-180 °C)
do loZiska siry, kde voda siru roztavila a tu pak pod vysokym tlakem dopravil na povrch horky vzduch.
Roztavena sira se pak ochladila a nechala tuhnout. Dnes se tato metoda témér nevyuziva. Nahradilo ji
ziskavani siry pfti rafinaci ropy a zemniho plynu, coz je Setrnéjsi k Zivotnimu prostfedi. V zemnim plynu

je az 30 % siry ve formé sulfanu HsS. Siru lze ziskat i jako vedlejsi produkt pfi vyrobé kyseliny sirové.

VyufZiti siry je predevsim k vyrobé kyseliny sirové H,SO4 (vyznamna pramyslova chemikalie)
a dalsich sloucenin. Ty pak najdou uplatnéni v gumarenském prdmyslu k wvulkanizaci kaucduku,

pfi vyrobé zapalek, barev, fungicidnich sprejl, nebo také v lékarstvi.
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8.3.  Slouceniny siry

Slouceniny s vodikem

Jedinym termicky stalym hydridem (tj. sloucenina s vodikem) je sulfan H.S. Tento bezbarvy
plyn se vyskytuje predevsim v sopecnych plynech, uhelnych dolech nebo sirnych pramenech.
Ma charakteristicky zapach po zkazenych vejcich, ktery Ize identifikovat ¢ichem i pfi zfedéni 1 : 100

000. Je velmi jedovaty, ochromuje Cichové organy.

Sulfan vznika pfimym slu¢ovanim prvkd, ale tato reakce poskytuje jen malé vytézky sulfanu.

Je nevyhodnad i z divodu tepelné nestalosti sulfanu.
S+ H; -> H,S

Laboratorné se sulfan pfipravi reakci sulfidu Zeleznatého s kyselinou chlorovodikovou v Kippové

pristroji.
FeS + 2 HCl -> H,S + FeCl,

Cist&j&i sulfan ziskdme hydrolyzou sulfidu vapenatého.
CaS + 2 H,0 -> H,S + Ca(OH);

Sulfan se rozpousti ve vodé za vzniku kyseliny sulfanové. Jedna se o slabou dvojsytnou

kyselinu, ktera tvori dvé rady soli (sulfidy a hydrogensulfidy).
H2S + H,0 <-> H30* + HS
HS™ + H,0 <-> H30* + §%

Molekula sulfanu je stejné jako molekula vody lomend s tim rozdilem, Ze sulfan netvofi vodikové

muUstky. Sulfan velmi snadno hoti a rozklada se na produkty v zavislosti na mnozstvi kysliku.
3H;S+30,->2S50,+2H0
2H,S+0,->2S+2H,0
Sulfan je silné redukcni Cinidlo:
H>SO4 + H,S -> S0, +S +2 H,0
2HNO3+3H;S->2NO+3S+4H,0

Sulfidy
Sulfidy jsou binarni slouceniny siry s elektropozitivnéjsimi kovy. Jsou to soli kyseliny

sulfanové. V téchto sloudenindch vystupuje sira s oxidaénim &islem —Il v sulfidovém aniontu SZ.
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Sulfidy s-prvkl jsou ve vodé rozpustné, oproti tomu sulfidy tézkych kovl se ve vodé nerozpousti.
Roztoky ve vodé rozpustnych sulfid(l jsou zasadité. Pravé rozdilna rozpustnost jednotlivych sulfida je

zakladem sulfanového postupu v kvalitativni analyze.

Sulfidy Ize pripravit nékolika zpUsoby. Pfimym slu¢ovanim prvkd, redukci siranti uhlikem nebo

srazeni sulfanem z okyselenych vodnych roztokd (tj. roztoky Cu, Ag, Au, Cd, Hg, Sn, Pb, As, Sb, Bi) 2.
Fe +S ->FeS
Na;S0s+4 C->NaxS+4CO
H2S + Pb(CH3COO0); -> PbS + 2 CH3;COOH

Rozpusténim siry v koncentrovaném roztoku sulfidu vznikaji tzv. polysulfidy, které jsou velmi
dobfe rozpustné ve vodé. V pfirodé nalezneme nejznamé;jsi polysulfid - disulfid Zeleznaty neboli pyrit

FeS..

Slouceniny s halogeny
Vyznamné a nejpocetnéjsi z halogenidl jsou predevsim fluoridy a chloridy siry. Fluoridy tvori
sira ve vSech oxidacnich stupnich. Nékteré bromidy jsou analogické s chloridy. DGvodem, proc sira

neochotné tvofi jodidy, je zfejmé neschopnost jodu dostatecné siru oxidovat. Halogenidy jsou ve

skupenstvi kapalném nebo plynném.

Tabulka 9 Pfehled halogenidd siry *

?/IZE:QZ fluoridy chloridy Bromidy
M:X; S:F2 S,Cl, S2Br2
MnX2 SnCl> (n=2-100) - SnBr (n=2-8)
MX; SF, SCl, -

MX4 SFs4 SCls -
MXs SFe - -
M2X10 SaF10 - -

Vétsina halogenid( se pripravuje pfimou syntézou za urcitych podminek. Nejsnadnéji vznikaji

fluoridy, jelikoZ reakce probiha za normalni teploty. Pfiprava chlorid(l vyZaduje teploty vyssi.

Fluorid sificity SF. je vysoce nestabilni a pfipravuje se reakci chloridu sirnatého a fluoridu

sodného.
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SCl; + NaF -> SF4 + S;Cl; + NaCl (katalyzator MeCN, 76,9 °C)

Je to bezbarvy toxicky plyn, ktery se prudkou reakci s vodou hydrolyticky Stépi aZz na oxid sificity.
Obecné plsobi jako velmi silnd kyselina ®. Podle A. Mucka se mGZe SF4 chovat vi¢i mnoha Lewisovym

kyselinam i jako zasada.

Jeho struktura je odvozena od trigondlni bipyramidy.

Obr. 15 Molekula fluoridu sifi¢itého ?

Vyuzivad se jako selektivni fluoracni cinidlo, napf. pro pfipravu fluoridd kovl a nekovid nebo

k fluoracim v organické chemii.

Bezbarvy plyn fluorid sirovy SFs je na rozdil od SF, velmi stalou slouceninou. Tento fluorid je
chemicky netecny, ve vodé jen mdlo rozpustny, neni vodou hydrolyzovan a nerozklada se ani teplem.
Vznikd pfimou reakci, kdy se sira spaluje ve fluoru. Béhem této reakce vznika také malé mnoZstvi
bezbarvého plynu dekafluoridu disirového S;Fio, ktery je extrémné toxicky. Molekula SFs ma tvar

oktaedru.

Obr. 16 Molekula fluoridu sirového ?

Pro jeho vysokou stabilitu je vyznamnym plynnym izolantem (dielektrikum) v transformatorech
a vysokonapétovych generatorech. Je nutné zminit, Ze fluorid sirovy je jednim ze sklenikovych plynd,
proto je jeho unik do ovzdusi nezddouci. Ma pomérné dlouhou Zivostnost a podle Kjotského

protokolu se jeho koncentrace v ovzdusi sleduje.

Chloridy siry jsou ve skupenstvi kapalném. Dichlordisulfan (chlorid sirny) S,Cl; je oranzova,

na vzduchu dymajici kapalina s odpudivym zdpachem, pUsobici toxicky. Pfipravuje se zavadénim
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chloru do roztavené siry (dalsi chloraci by pak vznikl chlorid sirnaty SCl;). Hlavni vyuziti ma pfi

vulkanizaci kaucuku, jelikoz vyborné rozpousti siru.

Cl
108

S S
2()(1pm/ 193 pm

Cl

vnitini diedricky Ghel = 84

&

Obr. 17 Molekula dichlordisulfanu 2

Dichlorsulfan (chlorid sirnaty) SCl, je tmavé cervend kapalina, a jak jiz bylo zminéno, vznika
chloraci chloridu sirného. Za povsimnuti stoji jeho ochota adovat na dvojnou vazbu v alkenech.
Trichloraci ethenu vznika plyn zvany Yperit, ktery byl poprvé pouzit v 1. svétové valce jako chemicka

zbran zpUsobuijici puchyfre.
Chlorid sirny a chlorid sirnaty se pouzivaji pro vyrobu chloridu thionylu SOCl,.
2 S0; + S,Cl +3 Cl, -> 4 SOCl,
SOs; + SCl, -> SOCI; + SO,

Halogenid-oxidy
Mimo jiné sira vytvafri i tzv. oxid-halogenidy. Oxid-tetrafluorid sifi¢ity SOF, vznika tou reakci,

kterou se pfipravi SF4, oviem bez poutziti katalyzatoru. Jeho molekula ma spojitost se strukturou SF,.

F

]
aww F
() prmmmm o) 110°

F

Obr. 18 Molekula oxidu-tetrafluoridu sifi¢itého 2

Mezi dalsi oxid-fluoridy patfi bezbarvé plyny difluorid thionylu SOF, a difluorid sulfurylu
SO;F,.

Oxid chloridy siry jsou bezbarvé, dymajici kapaliny, snadno podléhajici hydrolyze. Jsou

komeréné dostupné a maji praktické wvyuziti. Chlorid thionylu SOCI; se pouZivd pro vyrobu
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acylchloridd a bezvodych chloridl kovl (tj. odstranéni krystalicky vdzané vody) a dichlorid sulfurylu

S0,Cl, jako chloraéni &inidlo 2.

Oxidy a oxokyseliny siry
Nejvyznamnéjsi oxidy jsou oxid sific¢ity SO, a oxid sirovy SOs. Sira tvofi jesté dalsi oxidy, které

ale nejsou stalé. Mezi né patti oxid cyklo-hexasiry S¢O, oxid cyklo-oktasiry SsO nebo oxid sirny S,0.

Oxid sifiCity SO, je bezbarvy plyn Stiplavého zapachu. Je jedovaty, a to predevsim pro nizsi
organismy a rostliny. Jak jiz bylo zminéno, v pfirodé se SO, vyskytuje v sopecnych plynech. Vyrabi se
predevsim spalovdnim siry nebo sulfanu, dale pak redukci koncentrované kyseliny sirové nékterymi

kovy a nekovy.
2 H3S04 + Cu -> CuS0O4 + SO, + 2 H,0
2 HSO4+ C-> CO,+2S0;,+ 2 H,0
Na,S03 + 2 HCl -> SO, + 2 NaCl + H,0
Na,SOs3 + H,SO4 -> Na,SO4 + SO, + H,O

Lze jej lehce zkapalnit, a to i za obycejné teploty a tlaku 300 kPa. Molekula SO; je lomena, s vazebnym

uhlem 119°.

d(S-0) =143 pm
£0-8-0=119.5°

Obr. 19 Molekula oxidu sifi¢itého?

Z hlediska jeho chemickych vlastnosti mize oxid sifi¢ity vystupovat jako Lewisova kyselina i baze.

Vi kysliku se chova jako baze a oxiduje se na oxid sirovy.
2 SOz + Oz ->2 503

Tato reakce je dulezita pro ziskavani oxidu sirového. Pro urychleni reakce se pouziva katalyzator,
napr. V20s nebo Pt na azbestovém nosici. Naopak jako kyselina se bude chovat pfi reakci s hydroxidy,
kdy vznikaji hydrogensificitany. Dale pak vykazuje oxidacni i redukéni schopnosti. Reaguje s fluorem,

v vy

chlorem a fluoridy tézsich alkalickych kova.
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SO; + X3 -> S02X; (X=Cl, F)
SO, + MF -> M*(SO,F) t=15°C (M =K, Rb, Cs)

Pomoci oxidu sifiitého lze bélit hedvabi, vinu nebo slaméné vyrobky. Nejvétsi mnoZstvi se vsak
pouzivd na vyrobu kyseliny sirové. Kapalny se pak pouziva pfi rafinaci benzinu, v papirenském
primyslu na vyrobu hydrogensifi¢itanu vapenatého (tzv. sulfitového louhu) nebo v chladicich

pfistrojich. Komeréné je dostupny v tlakovych lahvich.

Oxid sirovy SOs je bild, tékava kapalina. Pfi ochlazeni pod 17 °C tuhne (polymeruje — polymer
(SO3)n) a tvori bilé lesklé jehlicky. Zahfivanim se vypatuje, ma nizky bod varu 45 °C. Oxid sirovy lze

v laboratofi pfipravit dehydrataci kyseliny sirové nebo zahfivanim siran a hydrogensiran(.
Na,S,07 -> Na,S04 + SO3

Ve velkém méritku se oxid sirovy vyrabi oxidaci oxidu sifi¢itého kyslikem (teplota 400-500 °C,

katalyzator — oxidy platiny nebo vanadu). Reakce je exotermicka.
2 SOz + 02 -=>2 503

Oxid sirovy je kyselinotvorny. Ve vodé se rozpusti za vzniku kyseliny sirové, se zasadami tvofi sirany.
V koncentrované kyseliné sirové se rozpousti a tvofi dymavou kyselinu sirovou (tzv. oleum). Ma

velkou afinitu k vodé a je schopny nékterym organickym latkdm odnimat vodik a kyslik.

Mimoradné silnou kyselinou je kyselina sirova H,SO,4. Za normalnich podminek je kyselina
sirova olejovitou kapalinou s vysokou hustotou (1,84 g.cm?3). V pfirodé se vyskytuje v nékterych
pramenech mineralnich vod. Vyrabi se tzv. kontaktnim nebo komorovym zplsobem - adici vody na

oxid sirovy.
2 S0O; + 0, -> 2 SO5 (kat. V,0s a Na0 na inertnim nosici, 400-500 °C)
503 + Hzo -> HzSO4

Oxidace oxidu sificitého je exotermicka reakce a uz pfi 600 °C dochazi ke znehodnoceni katalyzatoru.
Proto se jesté pred dosaZzenim této teploty musi smés plyn(i ochladit. Koncentrovana kyselina sirova
ma velkou afinitu k vodé a pfi fedéni se uvolfiuje teplo. S vodou se neomezené misi. Je hygroskopicka
(absorbuje vodni paru z vihkého vzduchu), a proto se vyuZziva jako susidlo do exsikator(. Dehydrataci
rozklada nékteré latky, napf. pentahydrat siranu médnatého, kyselinu mravendi, kyselinu $tavelovou,

glukosu, ethanol. Ma silné oxidacni ucinky. Reaguje i s médi, coz je uslechtily kov.

Cu + 2 H,SO4 -> CuSO4 + SO, + 2 H,0
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Zn + 2 H,S04 -> ZnS0O4 + SO, + 2 H,0
H,S + H,SO4-> S + SO, + 2 H,0

Se zfedénou kyselinou sirovou by méd' nereagovala. Zfedéna kyselina sirova nema oxidacni ucinky

a reaguje s neuslechtilymi kovy za vzniku soli pfislusného kovu.
Zn + H,S04 -> ZnSO4 + H;

Kyselina sirova patfi mezi zakladni chemikalie a ma velmi Siroké vyuzZiti. PouzZiva se napf. na
vyrobu fosfore¢nych hnojiv, barev a pigment(, syntetickych vldaken, mydel, siranu amonného, plastd,

kyseliny fluorovodikové a chlorovodikové. Dale se pouzivad k moreni oceli nebo rafinaci ropy.

O
I

HO —S — OH
I
O

Obr. 20 Molekula kyseliny sirové 8
0Od kyseliny sirové se odvozuji soli sirany SO4* a hydrogensirany HSO4". Sirany se pfipravuji
rozpousténim kovl v kyseliné sirové nebo reakci zfedéné kyseliny s oxidy, hydroxidy ¢i uhli¢itany

kova.
HzSO4 + 2 KOH -> KzSO4 +2 Hzo

Hydrogensirany krystalizuji z roztokd sirani. Znamé jsou hydrogensirany alkalickych kovl, napf.
hydrogensiran sodny NaHSO,, ktery se pouziva k Upravé pH vod nebo hydrogensiran draselny KHSO,.
Mezi vyznamné soli patfi siran amonny (NH.),SOs, pouzivany jako hnojivo, sddra CaSO4 . % H.0,
sadrovec CaS0O, . 2 H,0, Glauberova sl Na;SO, . 10 H,0, horka sal MgS0, . 7 H,0 pouzivana jako
projimadlo. Déle pak modra skalice CuSO, . 5 H,0, zelena skalice FeSO, . 7 H,0 a bila skalice ZnSO, . 7
H,0. Kyselina sirova tvofi i podvojné soli, tzv. kamence (napf. bezbarvy siran draselno-hlinity

KAI(S04)2.12 H,0, purpurovy siran draselno-zelezity KFe(SO4),.12 H,0).

Existuji také polykyseliny siry. Napf. kyselina disirova (oleum) H,S,05, ktera vznika adici oxidu

sirového na koncentrovanou kyselinu sirovou.
H,S04 + SO3 -> Hy5,07

Kyselina disirova neexistuje volna. Jsou zndmé jeji soli disirany S,0,%, nap¥. disiran draselny K,S,0-.

Dale pak nestdld kyselina thiosirova H,S,0s, ktera se pfi -30 °C nebo kontaktu s vodou rozkladd na
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sulfan a oxid sirovy. Kyselinu thiosirovou lze pfipravit napf. reakci sulfanu s thiosiranem olovnatym

nebo reakci sulfanu s kyselinou chlorsirovou v bezvodém prostredi
H2S + HSOsCl -> H,S,05 + HCl

Mnohem duleZit&jsi a stalejsi jsou soli kyseliny thiosirové thiosirany S,03%. PFipravuji se rozpusténim

elementarni siry ve vodném roztoku sificitand.
Na,SOs + S -> Na,S,05

Thiosirany snadno podléhaji oxidaci a maji komplexotvorné vlastnosti. Kyselina peroxodisirovd H,S,0s
je silné oxidacni Cinidlo. Zahfatim na 65 °C se rozklada za uvolnéni kysliku. Kyselinu peroxodisirovou
Ize pfipravit reakci peroxidu vodiku s kyselinou chlorsirovou, kde nejprve vznika kyselina

peroxosirova, nasledné peroxodisirova.

H,0; + HSO3Cl -> H,S0s

H>SOs + HSO3Cl -> H,S,05
Jeji soli peroxodisirany (napf. peroxodisiran draselny K;5,0s, peroxodisiran amonny (NH,4),S,0s) jsou
téz silnd oxidaéni a bélici ¢inidla.

Kyselina siric¢ita H,SOs3; se pfipravi zavadénim oxidu sifi¢itého do vody. Kyselina sificita
existuje pravé pouze ve vodném roztoku oxidu sifi¢itého, ve kterém jsou pfitomny ionty: H30*, HSOs',
$,05* a hydraty SO,.n H,0. Izolace kyseliny sifi¢ité neni moznd, protoZe se rozklddad zpét na vodu
a oxid sifi¢ity. Je to dvojsytna kyselina a silné redukéni cinidlo (pouziva se k didkazu oxidacnich
¢inidel).
redukcnimi Cinidly. Sificitany se pFipravi reakci oxidu sificitého s hydroxidy.

SO, + NaOH -> NaHSOs3

NaHSOs+ NaOH -> Na,S0s + H,0

.....

Sificitany alkalickych kovl jsou ve vodé rozpustné, ostatni nikoli. Pfi wvysSich teplotach

disproporcionuiji.
4 K,S0;3 -> 2 K;S04 + K3S (600 °C)

VyuZivaji se ke konzervaci potravin, napf. vina. Vétsina hydrogensificitan( existuje pouze ve vodném

.....

N82C03.
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SO, + Na,COs-> NaHSO3

Ptiprava hydrogensific¢itan v krystalové formé je narocnd, jelikoZ pfi zahfivani ztraceji vodu
a prechazeji na disifi¢itany. Pomoci hydrogensificitanu vdpenatého se odstranuje lignin a uvoliuje
celuldza pfi vyrobé papiru. Hydrogensificitan sodny reaguje s aldehydy a ketony za vzniku adi¢nich

slouéenin 3.

9. Halogeny

Jako halogeny se oznacuje skupina prvk( 17. skupiny. Mezi halogeny patti fluor (fluorum, F),
chlor (chlorum, Cl), brom (bromum, Br) a jod (iodum, I). Vyskytuji se v morské vodé i zemské kire.
Pfirodnim zdrojem fluoru jsou mineraly fluorit CaF,, kryolit Nas[AlIFs] a fluoroapatit CasF(POa)s.
Je obsazen i v kostech a zubech. Zdrojem chloru je napf. halit (sil kamenna NaCl) nebo sylvin KCI.
Brom se vyskytuje v morské vodé a slanych jezerech. Nejmensi zastoupeni v ptirodé ma jod, ktery
nalezneme predevsim v mofské vodé a v chilském ledku (dusicnanu sodném) v podobé jodi¢nan( (5-

8 %).

9.1. Fyzikalni a chemické vlastnosti halogen

Chlor, brom a jod maji velmi podobné vlastnosti (fluor se odliSuje). Fluor a chlor jsou plynné
Iatky, brom je kapalina a jod pevna latka. V pevném stavu tvofi molekulové krystaly s vrstevnatou
strukturou a s van der Walsovou vazbou (slabé intermolekularni vazebné interakce) °. Elektronova
konfigurace halogen( je ns? np°. Jsou to vysoce elektronegativni prvky (F — 4,0, Cl - 3,2, Br— 3,0, | -
2,7) 2. Elektronegativita klesa ve skupiné smérem dol(. Kovalentni polomér naopak ve skupiné roste
(F =71 pm, Cl — 99 pm, Br — 114 pm, | — 133 pm) 2. Po vzacnych plynech maji halogeny nejvy3si
hodnoty ionizacni energie. Elektronova afinita halogeni ma zdpornou hodnotu. Smérem od fluoru

k jodu roste hustota, teplota tani a teplota varu.

Molekuly halogenl jsou dvouatomové X, a jsou spojeny jednoduchou kovalentni vazbou.
Kovalentni vazby uplatiuji i ve sloueninach. Halogeny jsou velmi reaktivni prvky (reaktivita klesa
od fluoru k jodu). Slucuji se témér se viemi prvky (a to i mezi sebou). Snadno pfijimaji elektron a tim
vytvari halogenidové ionty X. NejstalejSim oxidac¢nim Cislem halogent je —I. Kromé fluoru mohou

ostatni halogeny ve slouceninach vystupovat i v dalSich oxidacnich cislech.

Tabulka 10 Oxidacni Cisla halogend

fluor chlor Brom jod
oxidacni Cislo -1 -1, 11, V, VII -1,V -1, 1, V, Vi
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VSechny halogeny jsou silnd oxidacni Cinidla. Nejvétsi oxidacni schopnosti ma fluor, ktery je

schopny napft. oxidovat kyslik v oxidu kfemicitém na volny kyslik.
F, + SiO; -> SiF4 + O,

Reakci halogenli svodikem vznikaji halogenovodiky (HF, HCI, HBr, HI). Fluor reaguje
s vodikem explozivné, chlor svodikem za obycejné teploty nereaguje, ale pfi slunecnim nebo
ultrafialovém svétle reaguje téz explozivné. Pfi rozptyleném svétle nebo pfi prevadéni pres aktivni
uhli je reakce bez exploze. Brom se s vodikem slucuje pfi teploté 200 °C a pfitomnosti platinového

katalyzatoru, jod aZ pfi teploté 400 °C.

S ostatnimi prvky (kovy i nekovy) tvofi tzv. halogenidy s obecnym vzorcem MX,. Halogenidy
tvofi témér s vétsinou kovl. Reakce s fluorem probiha nejbouflivéji, naopak s jodem reakce vyzaduje
vysokou teplotu. Sloucenin halogen( s nekovy je méné. Fluor se neslucuje pouze s heliem, neonem,
argonem a dusikem. Chlor, brom a jod nereaguji s uhlikem, dusikem, kyslikem a vzacnymi plyny.

S ostatnimi nekovy se slucuiji.

Chlor, brom a jod se reakci s vodou polarné Stépi. Voda viéi nim vystupuje jako Lewisova

baze. Reakce je vratna.
X2 + H,0 <-> H-X + H-O-X (X =Cl, Br, I)

Oproti tomu fluor vodu oxiduje a sam prechazi na fluorovodik. Tato reakce vyplyva ze silnych

oxidacénich schopnosti fluoru.
2F,+2H,0->4HF+0,

Halogeny lze vyuZit i v organické chemii k substitu¢nim a adi¢nim reakcim (napt. chlorace,

bromace).

Fluor je svétle zeleny toxicky plyn Stiplavého zdpachu. Je extrémné korozivni. Vazba mezi
atomy fluoru F — F je slaba. Ve slouceninach je vazba mezi fluorem a nekovy silnéjsi nez u ostatnich
halogenl. Je to nejreaktivnéjsi prvek ze vsech prvkli PSP, protoZze na malych atomech fluoru se
odpuzuji volné elektronové pary a snadno dojde k disociaci molekuly, a tudiz mize fluor ihned

reagovat. Fluor na rozdil od chloru, bromu a jodu netvofi Zadné oxokyseliny ani jejich soli.

Chlor je velmi jedovaty Zlutozeleny plyn pronikavého zapachu. Jeho vdechovani poskozuje
dychaci organy. Je 2,5x tézsi nez vzduch a lze jej lehce zkapalnit (ochlazenim pod teplotu varu -34 °C).
Ve vodé se rozpousti za vzniku tzv. chlorové vody, ve které vznikd smés kyseliny chlorné HCIO

a kyselin chlorovodikové HCI. Chlorova voda ma oxidacni ucinky.
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Cl; + H,0 -> HCl + HCIO

Chlor se nejCastéji pouziva k vyrobé chlorového vapna, bromu, chlorovodiku nebo chlore¢nan.

Uplatiuje se pti dezinfekci pitné vody, pfi béleni v papirenském a textilnim primyslu.

Brom je cervenohnéda toxicka kapalina sostrym zdapachem. Pary bromu leptaji sliznici
a pokozku a zpUsobuji hluboké, Spatné se hojici rany. Ve vodé je rozpustny a nasyceny roztok se
nazyva bromova voda. Nejlépe se rozpousti napt. v sirouhliku nebo chloroformu. Z chemického
hlediska je velmi podobny chloru. Slouzi predevsim k bromaci ethylenu na 1,2-dibromethan, ktery se
pfidavd do benzinu. Brom se vyuziva pfi vyrobé barviv, bromidu stfibrného (fotografie) a hasicich

prostredkd.

Jod je za normalni teploty tuha Sedocerna krystalickd latka s kovovym leskem. Je jedovaty,
leptavy a zapacha. Pary jodu maji fialovou barvu a zplsobuji zanéty dychacich cest a oci. Za vysokych
teplot vykazuje kovové vlastnosti a stdva se vodicem elektrického proudu. Jeho kovové vlastnosti
naznaduje i schopnost jodu tvofit kationty jodné I a jodité I**. Ve vodé je malo rozpustny, naopak
dobfe se rozpousti v organickych rozpoustédlech (chloroform, tetrachlormetan, sirouhlik, aceton,
ether, atd.). Jod se pouziva na vyrobu anorganickych jodidl (napf. jodid stfibrny — fotografie, jodid
draselny — kuchyriska stl), organickych sloucenin (jodoform), barev a farmaceutickych pripravkd.
Zfedény roztok jodu v ethanolu se nazyva jodova tinktura, vyuZivand jako antiseptikum. Roztok jodu

v jodidu draselném, tzv. lugollv roztok, se vyuziva napt. k dlkazu skrobu nebo jako dezinfekce.

9.2. Pfiprava a vyroba halogent
Chlor, brom a jod lze pfipravit oxidaci halogenidd volnymi halogeny. Halogen s vyssi
hodnotou elektronegativity je schopny ze slouceniny vytésnit halogen s nizsi elektronegativitou,

naopak nikoli.
NaCl + F; -> NaF + Cl,
NaBr + Cl; -> NaCl + Br;
Kl + Cl; -> KCl + I,
K pfipravé halogenu Ize vyuZit redukci kyslikatych sloué¢enin halogenu.
X035 +5X +6H"->3X,+3H,0 (X=Cl, Br,l)

Chlor se také pripravuje reakci oxidu mangani¢itého nebo manganistanu draselného s kyselinou

chlorovodikovou.

MnO; + 4 HCI -> Cl, + MnCl, + 2 H,0
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2 KMnO4+ 16 HCI -> 2 MnCl; + 2 KCl + 8 H,0s + Cl;
Fluor nelze ziskat oxidaci. Pfipravi se elektrolyzou taveniny fluorid nebo reakci:
Ko[MnFg] + 2 SbFs -> 2 K[SbF¢] + MnF, + F, (t = 146,85 °C)

Fluor a chlor se vyrabi elektrolyticky. Fluor se ziskdva Moissanovou metodou — elektrolyza
taveniny smési fluoridu draselného a bezvodého fluorovodiku pfi teploté 80-100 °C. Vyroba chloru se
provadi elektrolytickou oxidaci solanky (nasyceného roztoku chloridu sodného). Jod lze vyrobit

redukci jodiénanu hydrogensifi¢éitanem na jodid.
2105 +6 HSO3 ->2 |+ 6 SO.% + 6 H*
Ke vzniklému roztoku se pfida plvodni roztok. Tim se vylouci veskery jod.

5I"+103+6H*->31,+3 H,0

9.3. Slouceniny halogent

Halogenovodiky
Halogenovodiky jsou kovalentni slouc¢eniny halogent s vodikem — fluorovodik HF, chlorovodik
HCI, bromovodik HBr a jodovodik HI. Chlorovodik, bromovodik a jodovodik jsou plynné tékavé latky,

fluorovodik je kapalny a méné tékavy.

Mohou vznikat pfimou syntézou prvkl. Syntéza probiha nejsnadnéji u fluorovodiku a chlorovodiku.
Fluor s vodikem reaguje explozivné uz za bézné teploty. Chlor s vodikem za bézné teploty nereaguje,
je potfeba dodat napf. ultrafialové svétlo, nebo reakci prevadét pres aktivni uhli. Brom se s vodikem

sluCuje aZ pfi teploté 200 °C za pouZiti platinového katalyzatoru. Jod s vodikem reaguje aZ pfi 400 °C.
Hy + X5 -> 2 HX

Tepelnd stédlost klesd od HF k HI. Jodovodik se zahfivanim znatelné rozklada. Naopak schopnost
oxidace roste od HF k HI. Jodovodik je oxidovan velmi snadno a je silnym redukénim cinidlem.
Bromovodik je snadno oxidovan napt. kyselinou sirovou. K oxidaci chlorovodiku se pouzivaji silnéjsi
oxidacni cinidla (manganistan, oxid manganicity, dichroman) a fluorovodik lze oxidovat jen

elektrolyticky.
Fluorovodik HF se pfipravi reakci fluoridu vapenatého s kyselinou sirovou.
CaF; + H,SO4 -> 2 HF + CaS04

Jako kapalny existuje vrozmezi -83,1 °C az 19,9 °C, coZ je teplota tani a teplota varu. Mezi

molekulami HF v kapalném stavu jsou velmi silné vodikové vazby, a proto je fluorovodik méné tékavy
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neZ ostatni halogenovodiky. V plynném stavu tvofi cykly a klastry. Jeho pary i vodny roztok jsou velmi
jedovaté a leptaji tkané. Kyselina fluorovodikova poskozuje kfemicité i bézné sklo reakcnich nadob,

jelikoz reaguje s oxidem kfemicitym.
HF + SiO, -> SiF4 + 2 H,0

Vznikd tékavy fluorid kfemicity. Fluorovodik md uplatnéni jako rozpoustédlo, vyuzivd se také

k fluoraci organickych a nékterych dalSich sloucenin.

Chlorovodik HCI Ize laboratorné pfipravit zahfivanim chloridu sodného s kyselinou sirovou.
Vznikd hydrogensiran sodny a chlorovodik. Pokud bychom zahftivali na vyssi teplotu, vznika siran

sodny a dvojnasobné mnoZstvi chlorovodiku.
NaCl + konc. H;SO4 -> NaHSO4 + HCI
2 NaCl + konc. H,S04 -> Na,SO, + 2 HCl

Primyslové se vyrabi spalovanim vodiku v chlorové atmosfére. Chlorovodik je snadno zkapalnitelny,
nehorlavy a tézsi nez vzduch. Je to pomérné silna kyselina, ve vodnych roztocich zcela disociovana na

ionty. Vyskytuje se v zaludedni stavé jako aktivator enzymu pepsinu.

Bromovodik HBr se kromé pfimé reakce vodiku s bromem pfipravi hydrolyzou bromidu

fosforitého.
PBr3; + 3 H,O -> HBr + 3 H3PO3

Je velmi silnou kyselinou.
Jodovodik HI se podobné jako bromovodik pfipravuje hydrolyzou jodidu fosforitého.
Pls + 3 H,O -> HI + 3 H3PO3

Dalsi moZnosti jak pripravit jodovodik je zavadénim sulfanu do vodné suspenze jodu. Jodovodik
drazdi ke kasli a lepta sliznici. Jeho silné redukcni schopnosti se vyuZivaji predevsim v organické

chemii.

Halogenovodiky se ve vodé rozpoustéji za vzniku halogenovodikovych kyselin.
0d fluorovodiku k jodovodiku roste sila ptisluinych halogenovodikovych kyselin. Cim bude rozdil
elektronegativit mezi vodikem a halogenem vétsi, tim poroste polarni charakter vazby. Kyselina
jodovodikova je tedy nejsilnéjsi kyselinou ze vSech halogenovodikovych kyselin. Ve vodé je HCI, HBr

i HI téméf disociovan, v organickych rozpoustédlech jsou nerozpustné.

HX + H,0 -> H_:,O+ + X
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Halogenidy
Halogenidy jsou binarni slouceniny halogen( s ostatnimi prvky (vyjma vodiku, kysliku,

dusiku). Déli se na halogenidy iontové a kovalentni (hranice mezi skupinami neni ostra).

lontové halogenidy tvofi halogeny sprvky 1. a 2. skupiny a nékterymi dalSimi
elektropozitivnimi prvky (napf. KCI, NaCl, CaCl,, TiCls, atd.). Tyto slouceniny se vyznacuji vysokymi
teplotami tani a varu. V polarnich rozpoustédlech se stépi na ionty. Maji kfehké krystaly a jsou
elektricky vodivé taveniny. PrestoZe jsou to halogenidy iontové, vykazuji i znacny kovalentni

charakter vazby. S rostoucim nabojem kationtu a velikosti atomu kovalentni charakter roste.

Kovalentni halogenidy jsou slouceniny halogent s elektronegativnimi prvky a kovy ve vyssich
oxidacnich stupnich (napt. CIFs, SiCls, AICl5, Bils, SFs, atd.). Jsou to vétSinou tékavé slouceniny
s nizkymi teplotami tani a varu. Ve vodném roztoku se nestépi na ionty, ale podléhaji chemickym

zménam.
Halogenidy se ptipravuji:
pfimou syntézou prvki
S+3F,->SFs
Hg + 1, -> Hgl,
reakci neuslechtilych kovi s halogenovodiky
Cd + 2 HCI -> CdCl; + H;
plsobenim halogenovodikovych kyselin na oxidy, hydroxidy ¢i uhliéitany.
KOH + HI -> Kl + H,0
CaCOs + 2 HCI -> CaCl, + H,0 + CO»

Pokud chceme pfipravit bezvody halogenid, abychom se vyvarovali pripadnému stépeni halogenidu,

pouzijeme tzv. redukéni halogenaci. PFi té se za zvySené teploty pfipravuji predevsim chloridy z oxida.
Si0,+2 C+2Cl;->SiCls+2 CO

Fluor reaguje s vétsinou kov( (kromé zlata a platinovych kovl) za vzniku pfislusnych fluoridd.
Fluoridy alkalickych kovl maiji vyuziti v dfevarském (impregnace proti hnilobé) a kvasném pramyslu
(potlaceni nezadoucich druhl kvaseni). Rozpousténim kovl v kyseliné chlorovodikové vznikaji jeji

soli, chloridy. Brom rozpousti kovy za vzniku bromidu. Soli jodovodiku jsou jodidy.
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Oxidy
Halogeny tvofi s kyslikem vétSinou nestalé oxidy (nejstalejsi je oxid jodi¢ny 1,0s). Rozkladaji se
jiz pri teploté 0 °C. Nejvice oxidl tvofi chlor. Slouceniny fluoru s kyslikem se oznacuji jako fluoridy

kysliku, protoze fluor je elektronegativnéjsi.

Tabulka 11 Viybrané slouceniny halogend s kyslikem a jejich vlastnosti 3

nazev vzorec | oxidaéni Cislo vlastnosti
difluorid dikysliku O5F; 1 oranZovo-Cervena pevna latka, nestala
difluorid kysliku OF; iy bezbarvy plyn, jedovaty
oxid chlorny Cl,0 + Zluty plyn, explozivni, zapacha
oxid bromny Br,0 + hnéda kapalina, explozivni
oxid chloricity ClO; +1V oranzovy plyn, explozivni, zapacha
oxid bromicity BrO, +V Zlutd pevna latka, nestala
oxid jodicny 1,05 +V bila krystalicka latka
oxid chlorovy Cl,06 +VI cervend kapalina
oxid bromovy BrOs +VI bild pevna latka
oxid chloristy Cl,0Oy +VII bezbarvy olej, explozivni

Zavadénim fluoru do vody (nebo slabého roztoku hydroxidu sodného) vznika difluorid kysliku

OF..
2 F, +2 NaOH -> 2 NaF + OF; + H,0

Difluorid kysliku ma silné oxida¢ni Gcinky. PGsobenim tichého elektrického vyboje na smés fluoru
a kysliku za nizkého tlaku vznika difluorid dikysliku O,F,. Je to velmi silné oxida¢ni a fluoracni
¢inidlo °. Oxid chlorny Cl,0 a oxid chloriity ClO; jsou silna oxidaéni ¢inidla. Oxid chlori¢ity se pouZiva
k béleni mouky, celuldzy a také k Cisténi a dezinfekci vody. Oxid chlorovy je pomérné staly, pouze pfi
styku s organickymi latkami je prudce vybusny. Oxid chloristy je anhydridem kyseliny chloristé, ze
které se pfipravuje. VSechny tfi oxidy bromu (Br,0, BrO,, BrOs) jsou nestdlé. Jod tvofi celkem tfi oxidy
— 1,04, 1505 a 1,04. Prakticky vyznam ma pouze oxid jodicny I,0s, ktery je anhydridem kyseliny jodi¢né.

Pfipravi se zahfivanim této kyseliny na 200 °C.
2 HIOs -> ;05 + H,0

Oxid jodi¢ny se pouziva jako oxidacni Cinidlo k prevadéni oxidu uhelnatého na oxid uhlicity.

49



5CO +1,05->5C0O2 + I,

Oxokyseliny

Oxokyseliny tvofi pouze chlor, brom a jod. Sila kyselin roste od oxidacniho ¢isla +1 k +VII a od
jodu k chloru. Kyselina chlorista je nejsilnéjsi ze vSech oxokyselin halogen, naopak kyselina jodna je

nejslabsi.

Tabulka 12 Oxokyseliny chloru, bromu a jodu 2

Oxokyseliny chloru Oxokyseliny bromu Oxokyseliny jodu
HCIO | kyselina chlorna HBrO | kyselina bromna HIO | kyselina jodna
HCIO; | kyselina chlorita - - - -
HCIOs | kyselina chlore¢na HBrOs | kyselina bromi¢na HIOs | kyselina jodi¢na
HCIO4 | kyselina chloristd HBrO4 | kyselina bromistd HIO; | kyselina jodista

HslOg | kyselina pentahydrogenjodista

Kyselina chlorna HCIO a jeji soli chlornany jsou silna oxidacni ¢inidla.
HCIO + SO, + H,0 -> H,SO4 + HCI

Kyselina chlornd je zndma jen ve zfedéném roztoku. Roztoky chlornant (napf. chlorové vapno —

chloridochlornan véapenaty) se vyuzivaji se v textilnim a papirenském primyslu jako bélici louhy.

Cl=0H

Obr. 21 Molekula kyseliny chlorné &
Kyselina chlorita HCIO, existuje pouze v roztoku a je nestdala. Soli kyseliny chlorité chloritany jsou

také nestdlé a vyuZivaji se jako bélidla v papirenském primyslu.

Os

T Cl
|
OH

Obr. 22 Molekula kyseliny chlorité &
Kyselinu chlorecnou HCIOs Ize také pfipravit jen v roztoku reakci chlorecnanu barnatého se zfedénou
kyselinou sirovou. Technicky dulezité jsou jeji soli chlorecnany, které jsou stejné jako kyselina

chlore¢na silnymi oxida¢nimi Cinidly. Jsou jedovaté a ve vodé rozpustné.
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Obr. 23 Molekula kyseliny chlore¢né &

Kyselina chlorista HCIO, je bezbarvad dymajici kapalina. Je vybusna a velmi nebezpecn3d, lepta
pokozku a snadno zapaluje papir a dfevo. M4 hygroskopické vlastnosti a silné oxidaéni ucinky.
Pfipravuje se rozkladem chloristanu draselného koncentrovanou kyselinou sirovou. Soli kyseliny
chloristé, chloristany, lze pfipravit tepelnym rozkladem chlorecnant. Nékteré chloristany maiji
vyznam pfi vyrobé traskavin, analyticky dalezZity je chloristan horec¢naty Mg(ClO4),, pouZivany jako
susici prostiedek 4.

@)

i
HO-CI=O

[

O

Obr. 24 Molekula kyseliny chloristé &

Velice slabou a nestalou kyselinou je kyselina bromnda HBrO, kterou lze pfipravit napf. plsobenim

bromu na vodu. Jeji soli bromnany jsou také nestalé a vyuZivaji se jako oxidacni €inidla.
Kyselina bromi¢na HBrO; se pfipravi zavadénim chloru do bromové vody (tj. roztok bromu ve vodé).
Br, + 6 H,O + 5 Cl, -> 2 HBrO5 + 10 HCI

Je zndma pouze vroztoku a ma oxidacni schopnosti. Mezi jeji soli bromicnany patii bromicnan

draselny KBrOs, ktery se pouZziva v analytické chemii.
Kyselinu jodnou HIO Ize ptipravit pouze v roztoku. Je nestdla, stejné jako jeji soli jodnany.

Kyselina jodicnd HIOs je bezbarva krystalicka latka, ve vodé dobfe rozpustnd. Pfipravuje se oxidaci

jodu koncentrovanou kyselinou dusi¢nou.
31;+10HNO;3 ->6 HIO3 + 10 NO + 2 H,0
M3 velmi silné oxida&ni G&inky. Oxiduje napf. kyselinu sifi¢itou na kyselinu sirovou *.

5 H,S0O3 + 2 HIO3 -> 5 H,SO4 + |, + H,O
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Jodicnany (soli kyseliny jodi¢né) se pfipravuji rozpousténim jodu v horkych koncentrovanych
roztocich hydroxid(l. Jodicnany sodny, draselny a amonny jsou ve vodé rozpustné, ostatni jsou

nerozpustné. Zahfivanim se rozkladaji.

Kyselina pentahydrogenjodista HslOs je bezbarva krystalicka latka. Je silné hygroskopicka a ma silné

oxidacni ucinky. Jeji soli jodistany maji téz silné oxidacéni ucinky.

Jedinou zndmou kyselinou fluoru je kyselina fluorna HOF, ktera je ale velmi nestala. Nejsou

znamé zadné jeji soli.

Interhalogenové slouceniny

Interhalogenové slouceniny predstavuji podvojné slouéeniny halogenl s obecnym vzorcem
AXn (X — leh¢i halogen nez A, n — vidy liché). Vznikaji pfimym sluc¢ovanim halogend mezi sebou. Tyto
slouceniny jsou kovalentni, ale vazby jsou znacné polarni, v zavislosti na elektronegativitach atomu
jednotlivych halogen(l. Jsou pomérné reaktivni. Reaguji témér se vSemi prvky za vzniku smési
halogenu. Jsou hydrolyzovatelné a maji halogenacni schopnost. Nejvice interhalogenovych sloucenin
tvofi fluor. Jeho sloucéeniny jsou také nejstalejsi. Fluor zde vystupuje vzdy jako fluoridovy anion

s oxidacnim cislem —I.

Mezi interhalogenové slouceniny patfi napf. fluorid chlorny CIF (bezbarvy plyn), fluorid
chlority CIF; (svétle zeleny plyn, velmi reaktivni, pfi zvySené teploté reaguje i s Pt, Au), fluorid
bromny BrF (Cervenohnéda kapalina), fluorid bromity BrFs; (Zlutd kapalina), fluorid bromicny BrFs
(bezbarva kapalina), fluorid jodi¢ny IFs (bezbarva kapalina), fluorid jodisty IF; (bezbarvy plyn).
Ostatni slouceniny jsou tuhé latky, napf. bromid jodny IBr (Cerny), chlorid jodny ICI (Cerveny) nebo

chlorid jodity ICls (Zluty).

10. Vzacné plyny
Helium (He), neon (Ne), argon (Ar), krypton (Kr), xenon (Xe) a radon (Ra) jsou tzv. vzacné
plyny, které patfi do 18. skupiny. Vzacné plyny, kromé radioaktivniho radonu, jsou soucasti
atmosférického vzduchu (asi 0,94 obj. %, prevlada argon). Helium je druhy nejrozsifenéjsi prvek ve

vesmiru. Jejich elektronové konfigurace je 1s% (He) a ns? np® (ostatni vzacné plyny).

10.1. FyzikdIni a chemické vlastnosti vzacnych plynd
Vzacné plyny jsou bezbarvé, v plynném stavu se vyskytuji vatomarni formé a netvofi
viceatomové molekuly. Velmi se pfiblizuji idedlnimu chovani plyn(. Jsou bez chuti i bez zapachu. Maji
velmi nizké teploty tani a varu. Ve skupiné od helia k radonu rostou teploty tani a varu. Ve stejném

sméru roste i hustota prvkud. Diky zcela zaplnénym orbitaldm maji nejvyssi hodnoty ionizacni energie
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a naopak velmi nizkou afinitu k elektronim. Pokud jsou vzacné plyny zkapalnény, pusobi mezi
jednotlivymi atomy slabé van der Waalsovy sily. Helium Ize do kapalného stavu prevést jen pod
tlakem. Ochlazenim helia pod -270,97 °C vznika tzv. helium II, které ma tepelnou vodivost asi 600x
vétsi nez méd' a témér nulovou viskozitu. Helium Il je supratekuté, vzlind vzhlru po sténach a pres

hranu nadoby. Plynné helium je schopné difundovat vétsinou skel.

Vzacné plyny byly dfive oznacovany jako inertni plyny, jelikoZz nebyly zndmé Zadné jejich

slouceniny.

10.2. Pfiprava a pouziti vzacnych plynd
Helium je po vodiku druhym nejlehéim prvkem. Vznikad v mineralech obsahujici uran nebo
thorium. Jako surovina k jeho vyrobé muze slouZit monazitovy pisek. Ziskava se také ze zemniho
plynu. PouZiva se do osvétlovacich téles, kde vydava svétle Zlutou barvu, do balénl a vzducholodi,
jelikoZ neni horlavé, nebo jako soucast naplné do dychacich pfistroji potapéch. Helium vytvari inertni

atmosféru pfi svarovani kova.

Jedinym zdrojem neonu je vzduch. Ziskdva se jako smés neonu a helia frakéni destilaci
kapalného vzduchu. Ze smési se ziskava adsorpci na aktivni uhli za nizkych teplot. VyuZziva se k plnéni

vybojovych trubic, kde sviti cervenooranzové.

Argon byl prvni vzacny plyn ziskany ze vzduchu . Dnes se ziskava z frakce tekutého dusiku.
Uplatiiuje se pfi vzniku inertni atmosféry (pfi svarovani kovi) a spolu s dusikem se pouziva k plnéni

Zarovek. Vybojové trubice s argonem sviti ¢ervené nebo modre (v zavislosti na tlaku).

Krypton se vyrabi opakovanou frakéni destilaci z technického kapalného argonu. Kryptonem

se plni zarovky a reklamni trubice, které sviti zelené nebo fialové.

Xenon se ziskdva spolu s kryptonem. Xenonem se plni specialni lampy pro kino projektory
a vybojové trubice (modré nebo zelené svétlo). V chemii se pouZiva k pfipravé slou¢enin vzdcnych
plyna.

Radon se vyskytuje v nékterych minerdlnich vodach, kterym doddva lécivy ucinek.

10.3. Slouceniny vzacnych plynt

Doposud nejsou znamé zadné stabilni slouceniny helia, neonu a argonu. Krypton tvori pouze
jednu slouceninu — fluorid kryptonaty KrF,, ktery ma strukturu bezbarvych krystal(. Fluorid
kryptonaty je tékavy a nad 0 °C nestabilni. Patfi mezi nejsilnéjsi oxidacni Cinidla. Pfipravi se pfimym
sloucenim prvkd v elektrickém vyboji.

Kr + F, -> KrF; (t =-196 °C)
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Nejvice sloucenin tvofi xenon. Jeho slouceniny jsou exotermické a Ize je pfipravit pfimym slu¢ovanim
prvk(. Nejstabilnéjsi jsou fluoridy xenonu — fluorid xenonaty XeF,, fluorid xenicity XeF, a fluorid
xenonovy XeFs. Fluoridy maji oxidacni a fluoracni vlastnosti. Maji charakter Lewisovych kyselin,
reaguji s nukleofilnimi Cinidly a podléhaji hydrolyze. Fluorid xenonovy se ptipravi dlouhodobou reakci

xenonu s piebytkem fluoru (Xe : F =1 : 20) v niklové nadobé (300 °C, zvySeny tlak).
Xe +20F,-> XeFg+ 17 F,

Xenon tvofi i dalsi slouceniny jako napf. oxid xenonovy XeOs, oxid xenonicely XeOs nebo oxid-

tetrafluorid xenonovy XeOF..

Klathrdty

Klathraty jsou latky sloZzené z atom( nebo molekul jedné latky, které jsou uzaviené v dutinach
krystalovych miizek druhé latky. Nejznaméjsi klathraty tvori argon, krypton a xenon s hydrochinonem
CeHa(OH); a s vodou H;0. Helium a neon klathraty netvofi, jelikoz jejich molekuly jsou pfilis malé. T¥i
molekuly hydrochinonu vytvareji dutinu, ve které je molekula vzacného plynu. Mezi molekulami
hydrochinonu a vzdcného plynu jsou slabé van der Waalsovy sily. Jsou to pomérné stalé slouceniny.
Klathraty s vodou (hydraty vzacnych plyn() vznikaji krystalizaci roztoku vzacného plynu ve vodé
za velkého tlaku a nizké teploty. Atomy vzacného plynu jsou uzavieny v krystalech ledu. Mezi plynem

a vodou neni chemickd vazba 3.
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11. Zaver

Bakalarska prace teoreticky shrnuje vyznamné vlastnosti nekovl jako skupiny a nasledné
rozebira jednotlivé nekovy. Prace vystihuje dllezité slouceniny jednotlivych prvkd a jejich praktické
vyuziti.

Nekovy jsou prvky umisténé v pravé horni Casti periodické tabulky (vyjma vodiku). Obecné
jsou to latky vysoce elektronegativni, vétSinou plynného charakteru, Spatné vodiée tepla

a elektrického proudu (vyjma uhliku). Pro nekovy je typicka kovalentni vazba.

Vodik je nejlehci ze vsech prvk(l periodické tabulky a ma nejjednodussi atomovou strukturu.
Je to bezbarvy hoflavy plyn. Kromé kovalentni vazby je vodik schopen tvofit ve slouceninach
vodikovou vazbu neboli vodikové mUstky. Vyznamné slouceniny vodiku s kovy i nekovy jsou hydridy.
Dalsi velmi daleZitou slouceninou, kterou tvori vodik spole¢né s kyslikem, je voda. Molekuly vody jsou

mezi sebou propojené pomoci vodikovych mustka.

Nezbytnym prvkem pro Zivot je kyslik. Kyslik je bezbarvy plyn bez zdpachu a predstavuje
jednou z hlavnich slozek vzduchu. Tvofi jedny z nejdilezitéjSich chemickych slouéenin — oxidy. Mohou
vznikat oxidy témér vsech prvk(, kromé vzacnych plynd. Mezi dalsi slouceniny kysliku patfi hydroxidy,

kyslikaté kyseliny a jejich soli.

Uhlik se jako pevny nekov vyskytuje ve dvou alotropickych modifikacich — grafit a diamant.
Diamant je nejtvrdsi pfirodni latka, chemicky velmi odolnd. Grafit je naopak velmi mékky a jako
jediny z nekovl je dobrym vodicem tepla a elektfiny. Mezi nejvyznamnéjsi anorganické slouceniny

patfi oxid uhlicity, karbidy a uhli¢itany — soli kyseliny uhlicité.

Nejvétsi procento zastoupeni ve vzduchu ma dusik. Za normdlnich podminek je to inertni plyn
bez barvy a zdpachu. Vyznamnou binarni slou¢eninou dusiku s vodikem je jedovaty plyn
s nepfijemnym zapachem — amoniak. Znamé jsou amonné soli, napf. vyuZitelné jako hnojivo. Dusik
dale vytvari velmi dlleZitou primyslovou chemikalii - kyselinu dusi¢nou, ktera patfi mezi nejsilnéjsi

anorganické kyseliny. Soli kyseliny dusi¢né - dusi¢nany jsou dileZita hnojiva (ledky) a oxidacni Cinidla.

Fosfor je dllezity makrobiogenni prvek, nezbytny pro rist rostlin a Zivocichl. Za normalnich
podminek je fosfor pevna latka. Vyskytuje se v nékolika modifikacich — bily, ¢erny, Cerveny, fialovy.
Vyznamnou slouceninou je bezbarvy jedovaty plyn - fosfan. Chemicky dulezita je kyselina
trihydrogenfosforecnd, vyuzivana predevsim k pfipravé soli — fosforec¢nant (fosfatl). Ze soli kyseliny
trihydrogenfosforecné se vyrabi napf. hnojiva, latky ke zmékéovani vody, nebo pfisady do kypficich

praskd.
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Dalsim dulezitym biogennim prvkem je sira. Existuje v nékolika modifikacich, z nichz
nejstalejsi je sira orthorhombicka (kosoctverecnd) a-Ss. Sira je pevna, Zluta latka, bez chuti a bez
zapachu. Vyznamnou slouceninou je jedovaty plyn - sulfan. Roztok sulfanu ve vodé — kyselina
sulfanova a jeji soli — sulfidy se vyuZivaji zejména v analytické chemii. Z kyslikatych sloucenin jsou to
oxidy — sificity a sirovy, kyseliny, z nichZ je nejdllezitéjsi kyselina sirova, ktera patfi mezi klicové
chemikalie v chemickém primyslu. Vyznamné jsou jeji soli sirany a hydrogensirany (nékteré jsou
znamé jako tzv. skalice ¢i kamence). Dalsi pouZivané oxokyseliny a jejich soli jsou napf. kyselina

sificitd a sificitany, kyselina thiosirova a thiosirany, peroxokyseliny a polykyseliny siry.

Halogeny (fluor, chlor, brom a jod) jsou jedovaté latky. Maji vysoké hodnoty elektronegativity
(fluor ma nejvyssi hodnotu z celé periodické soustavy prvk(). Halogeny tvofi mnoho sloucenin. Mezi
vyznamné slouceniny patfi halogenovodiky, které se rozpoustéji ve vodé za vzniku
halogenovodikovych kyselin. Jejich soli se nazyvaji halogenidy. Kyslikaté kyseliny halogen( a jejich soli
maji v chemii rliznd uplatnéni. Halogeny dale tvofi tzv. interhalogenové sloudeniny, ve kterych se

spojuji halogeny mezi sebou.

Vzacné plyny jsou soucasti atmosférického vzduchu (vyjma radonu). Nejcastéji se pouzivaji do
osvétlovacich téles a vybojovych trubic (vyjma radonu). U helia, neonu a argonu nejsou znamé zadné
stabilni slouceniny. Argon, krypton a xenon tvofti s vodou a hydrochinonem pomérné stalé slouceniny

tzv. klathraty. Nejvice sloucenin tvori xenon.

Nekovové prvky jsou velmi dlleZitou a nezbytnou soucasti nasich ZivotG. At uZ jsou to pfimo
jednotlivé prvky, napf. biogenni prvky - kyslik, uhlik, fosfor a sira, nebo celd fada jejich sloucenin, bez
kterych bychom se v dnesni dobé neobesli. Za povsimnuti stoji zejména rozmanitost nekov(, velké
mnozstvi sloucenin a jejich velmi Siroké vyuziti (napf. v rlznych odvétvich chemie, v zemédélstvi,

pramyslu, ale také v bézném Zivoté).
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13. Resume

The bachelor thesis is about non-metals, i.e. a group of elements with non-metallic properties.
Non-metals include hydrogen, oxygen, carbon, nitrogen, phosphorus, sulfur, halogens (fluorine,
chlorine, bromine and iodine) and rare gases (helium, neon, argon, krypton, xenon and radon). The
thesis theoretically discuss about the group of non-metals. The introduction of the work describes
the typical properties of non-metals as whole groups of elements. In the next part, the work deals
with individual representatives of non-metals. It describes their physical and chemical properties,
methods of preparation and production, their significant compounds, application and importance in

practice.
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