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1. Úvod�po  \l 11 ". Úvod"�



1.1. Chemie jako součást přírodních věd�po  \l 21 ".1. Chemie jako součást přírodních věd"�



� VLOŽIT Word.Picture.6  ���

Chemie spolu s fyzikou, biolo�gií, geologií a řadou dalších vědních obo�rů patří mezi přírodní vědy.

Jádrem chemie je anorganická a organická syntéza, hraniční oblastí mezi nimi je chemie organokovových sloučenin. Ostatní chemické discipliny navazují.

Úkolem chemie je hledat pří�rod�ní zákonitosti, popisovat je a vy�svět�lovat s cílem jejich praktického vy�užití. Základními pracovními pro�střed�ky jsou pozorování a  experi�ment. Zís�ka�né poznatky se myšlenkově zpra�covávají a výsledkem je formulace  hy�po��téz, teorií a  přírodních zákonů. Vě�dec�ko�výzkumné práce se podle své�ho zamě�ření dě�lí na základní (bada�tel�ské) a aplikované.

Obsahem chemie je studium vzájemných vztahů mezi atomy, ionty, radikály a molekulami a zákonitostí jejich interakcí a transformací, které nejsou provázeny změnami atomových jader. 

Postup chemického studia:

�

provedení syntézy a studium podmínek, za nichž probíhá

analýza složení a zjištění fyzikálně�chemických vlastností (ověření identity)

studium povahy chemických vazeb a stereochemie

studium reaktivity včetně postižení energetických poměrů

využití získaných poznatků k vysvětlení zjištěných vlastností, vazebných poměrů a      

    stereochemických dat

ověření možností praktického využití a příp. vývoj technologie průmyslové výroby



1.2. Původ prvků�po  \l 21 ".2. Původ prvků"�

               

        Z existujících hypotéz (teorie horkého nebo studeného třesku, polyneutronová, kontinuální vznik a zánik hmoty) o vzniku vesmíru je dnes obecně přijímána teorie "vel�ké�ho hor�ké�ho třesku" ("hot big bang"). Přitažlivost této teorie spočívá pře�devším v tom, že nenásilně vysvětluje přítomnost všude se vyskytujícího izo�tropního te�pelného záření čer�ného tělesa při teplotě 2.7 K objeve�ného v roce 1965 ("reliktní záření", A.A.Penzias, R.W.Wil�son, Bellovy laboratoře, USA). Podle ní před 1,8.1010 let explodovalo "prajád�ro" s hustotou 1096 g.cm�3 a teplotou 1032 K a hmota v něm soustředěná začal ex�pan�do�vat do pros�toru (stáří vesmíru je vypočteno za předpokladu, že rychlost rozpínání je kon�stantní a činí cca 18 km/s). Za 1 sekundu se teplota snížila na 1010 K a začala tvorba zá�klad�ních elemen�tárních částic � protonů, neutronů (v přibližně shodném počtu) a elek�tro�nů. Podmínky (T,p) byly příznivé pro vznik jader helia a deuteria. V 10 � 500 sekundě existen�ce vesmíru konvertovala jaderná fuze 25 % hmoty na 4He a 10�3 % na 2H. Dvě hodiny po vzniku tvořilo ves�mír 89 at. % H a 11 at. % He. Z chlad�nou�cího vodíku a he�lia se samogravitačním smršťováním spojeným s opětovným růs�tem teploty začaly tvořit hvězdy a v nich po dosažení potřebné teploty začíná nukleo�genese, t.j. po�stup�ný vznik těžších prv�ků z leh�čích jader a částic. V součas�ném vesmíru je 88,6 at. % H a 11,3 at.% He, t.j. vo�dík a he�lium představují více než 99,9 % atomů a »99 % hmo�ty.





1.3. Jaderná syntéza prvků�po  \l 21 ".3. Jaderná syntéza prvků"�



Energie se uvolňuje při fuzi lehčích jader na prvky až po Fe (nazývanými proto "po�pel nukleární syntézy"). Lehké prvky vznikají při vodíkovém, heliovém  a uhlíkovém hoření, které lze sumárně vystih�nout rovnicemi



4 1H     ---------->     4He  +  2 e+  +  2 n         (n � neutrino)



                                                     4He                4He

4He + 4He ----------> 8Be ----------> 12C + g  ---------->  ...





12C  + 12C  ---------->  24Mg  resp.  23Na + 1H  resp.  ...



Po vzniku těžších prvků, zejména C a N může z vodíku vznikat helium soustavou ně�kolika následných reakcí. Při tomto procesu má 12C roli katalyzátoru, protože se v jeho posledním stupni opět uvolňuje. Li, Be, a B, které nejsou stabilními produkty těchto pro�cesů, mají nízkou čet�nost vý�skytu a pravděpodobně jsou produkty kolizí těž�ších ja�der (C, N, O, ...) s fotony o vysoké energii. Těžší prvky se tvoří záchytem neutronů, protonů nebo (�částic v jádrech lehčích prvků



98Mo + n ----------> 99Mo + g ----------> 99Tc + b + n



 23Ne + a ----------> 26Mg + n





1.4. Distribuce prvků ve vesmíru a na Zemi�po  \l 21 ".4. Distribuce prvků ve vesmíru a na Zemi"�



Pro distribuci prvků v součas�ném vesmíru platí



četnost výskytu exponenciálně klesá s rostoucí atomovou hmotností

mezi prvními 20 prvky jsou četnější ty, v nichž je počet nukleonů násobkem čtyř

D, Li, Be a B jsou méně četné, než sousední H, He, C a N

atomy se sudým počtem nukleonů jsou četnější než s lichým 

atomy těžších prvků obsahují více neutronů než protonů

lokální maxima četnosti výskytu jsou při N = 51 � 59, 80�90, 130�138 a 196�208



�





Po vytvoření planet sluneční soustavy dochází postupně k jejich chladnutí a pů�vodně plynné objekty se mění v kapalné magma. Jednotlivé kondenzační procesy za�čínají při dosažení určité teploty. Při cca 1500 K  dochází k liqua�ci, t.j. odměšo�vání Fe s »12.5 % Ni ve formě sulfidů tvořících těžší kapalnou fázi (zemské jádro, 31.5 % hmot�nosti Země, přibližné složení Fe25Ni2Co0.1S3). Plášť jádra (68.1 %) je tvo�řen oxidy těžších kovů a některými silikáty (olivín (Mg,Fe)2SiO4). Povrchové vrstvy mag�ma�tu předsta�vující lehčí ka�palnou fázi chladnou rychleji a postupně se z nich vytváří pev�ná zem�ská kůra (0.4 %). Krystalizace postupovala ve třech hlavních krocích a dist�ri�buci prvků ovlivnila tě�kavost jejich sloučenin (těkavé C, X, Hg, Cd, Ga, Ge, Pb, Bi, Zn; netěka�vé Fe, Co, Ni, Si, Be, Ca; distribuce geochemicky netěkavých prvků je analogická ve vesmíru i na Zemi).

V první fázi krystalují oxidy kovů, některé křemičitany a diamanty, ve druhé etapě tuh�ne spon�tán�ně pře�vážná většina magmatu a vznikají oxid křemi�čitý, křemiči�ta�ny, sírany a fluo�ridy. Ve třetí (pegmatitové) fázi zbytek magma�tu vy�tváří žilné ne�ros�ty (často dnešní ru�dy). Pneuma�to�lytické procesy probíhají po úplném ztuhnutí mag�matu za situace, kdy vo�da a těka�vé slou�čeniny (halogenidy kovů) existují ještě v plyn�né fázi a mohou re�ago�vat s již utvo�řenými minerály (převážně se jedná o hydro�lytické děje). Hydro�ter�mál�ními proce�sy (krystalizace z vodných roztoků) začí�na�jící�mi při poklesu tep�loty pod 374 oC (kri�tická tep�lota vody) vznikají poly�metalická ložiska (především sul�fi�dů). Další pře�měny (zvětrávání) označu�jeme jako sekundár�ní. Za běžných teplot�ních a tlakových podmí�nek tak probí�há přeměna nestabilních minerálů ve stabilnější. Při katastrofických situa�cích (vrás�nění, sopečné výbuchy) do�chá�zí ke kontaktu žhavého magmatu s již exis�tujícími pri�márními i sekundárními mine�rá�ly a vzniku nových hornin.

Nejrozšířenější čtyři prvky (O, Si, Al, Fe) tvoří »90 % hmotnosti zemské kůry, s dalšími čtyřmi kovy (Ca, Mg, Na a K) je to již »99 %. Zonální dis�tri�bucí rozumíme za�stoupení jednotlivých prvků v atmosféře, hydrosféře, kůře, obalu a jádru. Podle způso�bu výskytu klasifikuje�me prvky jako litofily (Na, K, Ca), atmofily (O, N, Ar), si�de�ro�fily (Ni, Co, Pd, Pt, Rh, Ir) a chalkofily (Cu, Zn, As a pře�chodné kovy).



1.5. Přehled historického vývoje chemie�po  \l 21 ".5. Přehled historického vývoje chemie"�



�

První zkušenosti pralidí s ohněm lze považovat za počátek získávání "chemic�kých" poznatků. Uplynuly ovšem tisíce let, než oheň člověk použil k vypalování hlině�ných nádob a další stovky let, než se naučil vytavovat kovy z rud. Počátek soustavné�ho rozvoje chemie připadá na období přechodu mezi prvo�byt�ně�pospolnou a otro�kář�skou společností. Původní názory na svět vycházely z představy, že vznikl z jediné "pra�látky". Thales z Milétu (7. až 6.stol. př.n.l.) soudil, že látky jsou tvořeny "vlastnost�mi". Za základní vlastnosti pokládal antago�nistické dvojice teplo/chlad a sucho/vlhko, jejichž kombinacemi pak vznikaly čtyři živly � vzduch, oheň, voda a Země. Jeho pří�stup byl rozvinut Empedoklem (5.stol. př.n.l.) a Aris�totelem (4.stol. př.n.l.), který přidal pátý ži�vel � všepronikající ether. Již sto let před Aris�totelem byl vysloven z dneš�ního hle�dis�ka realitě mnohem bližší názor, že látky se sklá�dají z malých, dále nedělitelných částic � atomů (Demokri�tos, 450 let př.n.l.). Různé vlastnosti látek pak byly přisuzová�ny jejich různému tvaru (Fe hranaté, voda kulaté atomy). Prosa�zení tohoto přístupu na mnoho staletí zabránila Ari�stotelova autorita.

� VLOŽIT Word.Picture.6  ���

V 1.stol. se chemické studium soustřeďovalo do Egypta (v té době vznikl název "chýmia"), v 7.stol. převzaly štafetu arab�é (Geber, Avicena) pod změněným náz�vem alchymie. Zájem se v té době soustřeďoval na transmutaci kovů (výrobu zlata z ne�ušlech�tilých kovů) a největší překážkou rozvoje chemie byl mysticismus spojený s uta�jováním získaných poznatků. Do tohoto ob�dobí spadá vznik "sulfo�merkuriové" teo�rie, v níž síra byla repre�zentantem nekovo�vých a rtuť kovových vlastností. Ve 14.stol. se do popředí zájmu alchy�mistů dostala vý�ro�ba "elixíru života", což znamenalo po�kra�čo�vá�ní cesty chemického poznání sle�pou uličkou. Obrat správným smě�rem ve vý�voji che�mie na�stal v 16. stol. Je spo�jen především se jmény Paracelsus (švý�carský lékař, zavedl název "iatro�che�mie" a defi�no�val její úkol jako službu lidem s důrazem na příprava léků jako pomoci trpícím) a Agri�co�la (metalurgické postupy).

V 17. stol. se začínají intenzivně rozvíjet technologie výrob anorganických slou�če�nin (Glauber) a hlavní důraz se při chemickém studiu začíná klást na experi�ment (R. Boyle � "nullis in verba"). Vzni�ká flogistonová teorie (Becher, flogiston � "flui�dum hořlavosti" �� byl komplikovaně spojován s vodíkem), která na jedno století ovládla che�mii. Její vyvrácení je spojeno především se jmény Lavoisiera a Lomonoso�va (zákon za�chování hmoty, důraz na kvantitativní údaje, seznam chemických prvků, názvosloví). Následující obdo�bí je cha�rakteristické podstat�ným zrychle�ním shromažďo�vání chemic�kých poznat�ků (diferenciaci chemie na jednotlivé discipliny) a vybu�dováním teoretic�kých zákla�dů chemie. To umožnilo Men�dělejevovi formulo�vat perio�dický zákon před�sta�vující dnes ústřední princip chemie. Histo�rické mezníky poznání periodického záko�na jsou uvedeny v následujícím přehledu



Döbereiner (1817�1829)			pojem triády

Gmelin (1843)			uvádí 16 triád

Dumas (1857)			tabulka 32 prvků v 8 sloupcích

Chancourtois (1864)			šroubovice podle atomových hmotností

Odling (1864)			tabulka 57 prvků v 17 sloupcích

Mayer (1864,1868)			tabulka mocenství 49 prvků, křivka at. 

                                                                                     objemů

Mendělejev (1869�1871)			periodický zákon, předpověď 10 prvků

Rayleigh, Ramsay (1894�1898)		objev vzácných plynů

Thompson (1896)			objev elektronu

Bohr (1913)				zdůvodnění počtu lanthanoidů (14)

Moseley (1913)			pojem atomového čísla 

McMillan (1940)			první transuran (93Np)

Seaborg (1944)			aktinoidová hypotéza (14, ekvivalent Ln)



1.6. Periodicita a periodická soustava prvků�po  \l 21 ".6. Periodicita a periodická soustava prvků"�



�

�

Periodicita je v anorganické chemii ústředním principem. Týká se chemických (vazebné schopnosti, oxidační stavy) i fyzikálních (atomové objemy, ioni�zační energie, hustoty) vlastností. Současný vý�klad periodického zákona je u�mož�něn detailní znalostí struk�tu�ry elektronového obalu atomů. His�toricky byly dříve sledovány periodické změ�ny che�mických vlast�ností (od kon�ce 18. stol.), pe�riodicita fy�zikálních vlastností se stala stře�dem pozornosti až ve dru�hé polovině 19. stol. Ty�pic�kým příkla�dem je závislost mo�lárních ob�je�mů prvků na protono�vém čís�le. V ma�ximech křivky jsou alkalické kovy s jediným elek�tro�nem zajiš�ťu�jícím vazbu k sousedním ato�mům, v sedlech se nacházejí prvky ze středu period, kte�ré mají pro tento účel k dispozici maxi�mální počet elek�tro�nů. Anomalie u He,Eu a Yb jsou dů�sledkem specifiky výstavby elek�tronových obalů. Obracený dia�gram zís�ká�me pro hus�toty prvků v pevném stavu. Velmi instruktivní je zá�vislost prvních ionizač�ních ener�gií na atomovém čísle, na níž lze dobře sledovat obsa�zování jed�not�li�vých ener�getic�kých hl�a�din a pod�hla�din cha�rak�te�ri�zo�vaných kon�kretní kom�bi�nací kvan�tových čísel. Perio�dický cha�rak�ter ma�jí i  zá�vis�losti dalších fyzi�kál�ních kon�stant prvků (b.t., b.v., tepla tání a vypařování, atomizační energie, ato�mo�vé polo�mě�ry, elek�tro�ne�gativity) a perio�dické tren�dy se pro�je�vují i ve vlastnostech (b.t., b.v., slučovací tep�la) jednodu�chých bi�nár�ních sloučenin (hyd�ridy, halogenidy, chal�ko-�

�

�

ge�ni�dy). Je�jich vy�uži�tí k před�po�vědi vlast�ností ne�zná�mých slou�čenin nebo hod�not expe�ri�mentálně obtíž�ně do�stup�ných kon�stant může však být někdy zavádě�jí�cí (pro diso�ci�ač�ní energii molekuly F2  extra�po�lo�vá�no 256 kJ/mol, expe�rimen�tálně stanoveno 154 kJ/mol).

Existuje více než 700 navr�že�ných forem periodické tabulky, ale žád�nou nelze pova�žovat za uni�verzální. Dnes je nejběžnější tzv. "dlou�há" for�ma. Hori�zontální řádky se na�zývají periodami, svislé sloupce grupami (skupinami, pod�skupi�nami). Tabulka se dělí na čtyři bloky � s,p,d a f. Prvky s� a p�bloků se nazý�vají prvky hlavních grup. Podle vlastností se prvky dělí na kovy, polokovy a neko�vy. Současná teorie vysvětluje i pe�rio�dické trendy, které se dříve zdály být anomaliemi



      vlastnosti prvků 2. periody

      chování prvků následujících za přechodnými kovy (Ga až Br)

      lanthanoidovou (a aktinoidovou) kontrakci

      diagonální vztahy Li/Mg, Be/Al, B/Si

      preferovaný krok změny oxidačních stavů prvků p�bloku

      variabilitu oxidačních stavů přechodných prvků

      trendy v bazicitě, elektronegativitě, typu vazby, preferenci oxidačních stavů                        

                                         a stabilitě sloučenin



Prvky první krátké periody Li až F se od ostatních prvků svých skupin vý�znam�ně liší. Příčiny lze shrnout do tří zá�klad�ních kategorií. Jejich atomy jsou ma�lé, valenční elektrony jsou poutány v těs�né blízkosti jádra a obtížně se proto ioni�zují a tyto prvky ne�mají vazebně využitel�né (t.j. s dostatečně nízkou energií) d�or�bi�taly. Cho�vání prvků ná�sle�du�jících za pře�chodnými kovy ovlivňuje zaplnění d�or�bitalů v předpos�led�ní vrstvě. Lantha�no�idov�á (a aktinoidová) kontrakce souvi�sí s neúplným odstíněním náboje jádra elektrony postupně doplňovanými do f�orbitalů ve vrstvě s hlavním kvan�to�vým číslem o dvě nižším, než má valenční sfé�ra. Diagonální vztahy v prvních čtyřech hlavních pod�skupinách jsou spojeny s podobnými hodnotami iontových poloměrů pří�sluš�ných prv�ků. Preferovaný sudý krok změny oxidačních stavů prvků hlavních podskupin je dán obec�nou nestabilitou ra�dikálů obsahujících nepárový elektron ve valenční sféře. U pře�chodných prvků s ne�pá�rovými elektrony v d�orbi�talech tato nestabilita neexistuje a variabilita oxidačních sta�vů je proto mnohem větší.



1.7. Obecná charakteristika kovů a polokovů�po  \l 21 ".7. Obecná charakteristika kovů a polokovů"�



Převážná většina prvků (5/6) jsou kovy. Typickými vlastnostmi kovů je ne�prů�hled�nost, kovový lesk (způsobený jejich schopností odrážet viditelné světlo), kuj�nost, taž��nost, dobrá elektrická (s rostoucí teplotou klesající) a tepelná vodivost. V pa�rách se kovy neodlišují od ostatních prvků. Všechny jsou za laboratorní teploty pev�nými lát�kami o výjimkou rtuti (Ga, Cs a Fr jsou kapalné nad 30 oC). V perio�dickém systému  jsou kovy a ne�kovy odděle�ny úhlopříčkou B,Si,As,Te,At. Kovy jsou v dol�ním trojúhel�ní�ku, nekovy v horním. Podél uhlopříčky jsou umístěny polo�kovy, které jsou křehké a mají malou, s teplotou rostoucí  elek�trickou vodivost. Některé prvky se vyskytují v ko�vo�vé i nekovo�vé modifikaci (P, Sn). Charakte�ristické vlastnosti kovů podmiňuje cha�rakter vazby a krystalová struktura.

Podle klasic�ké představy o kovové vazbě jsou v uzlech prostorové mřížky v nejtěsnějším uspořá�dáním kationty ko�vů a celým krystalem prostupuje v rámci krystalu volně pohyblivý "elektronový oblak" zajišťující jeho integritu. Moderní teorie ji považuje za extrémní případ delokali�zované vazby, jejíž podstatou je překrývání vnějších (valenčních) orbita�lů atomu kovu s jeho nejbližšími sousedy za tvorby soustavy poly�cen�terních va�zeb. Při takové interakci vznikají soustavy blízko sebe ležících energe�tických hladin tvoří�cích energetický pás. Podle elektrické vodivosti určené zaplněním a vzájemnou polohou těchto pásů dělíme lát�ky na  izolátory, vodiče a polovodiče. S charakte�rem vazby úzce souvisí tvárnost kovů, pro�tože vrst�vy mohou po sobě klou�zat, aniž by se porušila jejich soudržnost zajišťo�vaná "volnými" elek�tro�ny.

V krystalech kovů obsazují kovové ionty uzly prostorové mřížky a v prostoru mezi nimi se pohybují elektrony. Ionty lze považovat za kulovité útvary a úvahy o možných typech mřížek lze převést na posou�zení možností uspořádání souboru stejně velkých koulí v prostoru.  V jedné vrstvě je možné jediné nejtěs�nější uspořádání s k.č. 6. Při dvou na sobě nejtěsněji uložených vrstvách lze rozlišit dva typy "inter�sticiál�ních" poloh � okta�edrické a tetraedrické. Při třech vrstvách jsou možná dvě svou úsporností ekvivalentní uspo�řádání, v nichž koule zaplňují 74 % prostoru a k.č. je 12. Prvním je nejtěsnější hexa�gonální uspořádání (HCP) s uspořádáním vrstev ABABAB, druhým nejtěsnější kubické uspořádání (CCP) s uspořádáním ABCABC. V kubické tělesně centrované (BCP) mřížce zaujímají atomy »68 % prostoru při k.č. 8 (dalších 6 atomů obklopuje oktaed�ricky každý atom ve vzdálenosti jen o »15 % větší). Jsou známa i kombinova�ná uspořádání ABCABABCAB (CCP/HCP). Preferenci uvedených možností jednotlivými kovy nelze jed�no�duše korelovat s jejich postavením v periodic�kém systému.

Tavením směsí kovů vznikají často homogenní kapaliny, které snížením teploty tuhnou. Poměry při tuhnutí se charakterizují tzv. diagramy tuhnutí a základním pro�středkem k jejich sestavení je analýza křivek chladnutí. Při neomezené mí�sitelnosti v kapalném stavu mohou nastat tři případy



 v pevné fázi se obě složky nemísí a krystalují v čistém stavu (Cd, Bi)

 složky tvoří v pevné fázi stechiometrickou(é) sloučeninu(y) (Au, Te)

 složky jsou neomezeně mísitelné i v pevné fázi a tvoří směsné krystaly (Ag, Au)



Směsné krystaly mohou být substituční nebo intersticiální. Substituční směsné krystaly tvoří kovy, které se rozměrem liší méně než o 15 %. Jejich vznik je spojen se snížením vodivosti a tažnosti produktu. Intersticiální směsné krystaly ("tuhé roztoky") se nej�častěji tvoří vstupem malých atomů (H, B, C, N) do mezer v kovové struktuře. Při vhod�ném poměru složek je možnost tvorby hyperstruk�tury. Častý je výskyt různých typů po�ruch, které mo�hou být příčinou významných rozdílů ve stechiometrii slitin v závis�los�ti na způsobu jejich pří�pravy. Podobná situace je i u řady sloučenin (chalkogenidy ko�vů včetně oxidů) a pro ta�ko�vé látky se užívá označení berthollidy (C.L.Bertholle�t), za�tímco slouče�niny vy�hovu�jí�cí zákonu stálých poměrů slu�čovacích (J.Dalton) nazýváme daltonidy.

Nestechiometrické vzájemné sloučeniny kovů se označují jako intersticiální. Jsou typickými berthollidy. Příbuzným typem slouče�nin jsou substituční směsné krys�taly, kte�ré se liší jen spojitým vztahem ke struktuře alespoň jedné čisté složky. Jsou křeh�čí než původní kovy a mají menší elektrickou vodi�vost. Při dostatečném rozdílu elektronegativit mohou mít "valenční" složení. Jsou většinou vysoce stabilní.

Pro slože�ní a strukturu intermetalických sloučenin je podle Home � Rotheryho pravidla rozhodu�jící poměr počtu valenčních elektronů (bez (n�1)d�elektronů) k počtu atomů (u kovů 8., 9. a 10. skupiny se počet valen�čních elektronů považuje za nulový). Při slévání dvou kovů s různým počtem valenčních elektronů se získá obvykle tentýž počet fází označova�ných a, b, g, d, ď a h. Lavesovy fáze se složitou strukturou vznikají při po�měru počtu atomů 1:2 a poměru atomových poloměrů 1.2 až 1.3. Zintlovy fáze vznikají u kovů s pod�statně rozdílnou elekt�ronegativitou při poměru počtu atomů 1:1 (v NaTl se prostupují dvě mřížky dia�mantového typu).



1.7.1. Přechodné kovy�po  \l 2 "1.7.1. Přechodné kovy"�



Původně se předpokládalo, že prvky ze středu periodického systému mezi kovy alkalických zemin a poskupinou gallia mají přechodné vlastnosti mezi kovy a ne�kovy a byly proto nazvány přechodnými. V současné době se takto označují prv�ky, je�jichž atomy ve volném nebo sloučeném stavu mají jen částečně zaplněné d�or�bi�ta�ly. Tyto (n�1)d�orbitaly spolu s ns�orbitaly jsou valenčními orbitaly těchto prvků. Po�čet a způsob rozmístění elektronů ve valenčních orbitalech, jejich energie a tvar jsou příči�nou rozma�nitosti vlastností této skupiny prvků a jejich sloučenin. Poprvé jsou 3d�or�bitaly obsazeny jedním elektronem u skandia (Z = 21) a postupně se zaplňují u dalších de�ví�ti prvků (Ti až Zn) tvořících první řadu přechodných prvků. Pravidelnost výstavby je po�rušena u chromu (Z = 24) a mědi (Z = 29), u nichž zcela nebo z polo�vi�ny zaplněný sou�bor d�orbitalů a zpola zaplněný 4s�orbital (všechny kulově sy�met�ric�ké) představují energeticky výhodnější konfi�gu�ra�ci. Přes zaplněné 3d�orbitaly je měď třeba považovat za přechodný prvek vzhle�dem k d9�konfiguraci iontu Cu2+. Prvky podskupiny zinku jsou z tohoto hlediska ne�pře�chodné. Druhá a třetí přechodná řada začínají Y a La.

Všechny přechodné kovy jsou tvrdé, kujné, tvárné a leštitelné světlešedé pevné látky. Dobře vedou teplo a elektřinu, mají vysoké b.t., b.v., hustoty a atomizační tepla. Atomy v nich jsou vzájemně poutány velmi pevnými kovo�vými vazbami, které se ucho�vávají i v roztaveném stavu. Vazby jsou tím pevnější, čím je větší počet nespáro�vaných d�elektronů, které je zprostředkovávají. Atomy s prázd�nými nebo zcela zaplně�nými d�or�bitaly mají nízké b.t. i b.v. V tomto smyslu je situace nejvýhodnější uprostřed řad, kde se vyskytují prvky s nejvyššími b.t., b.v., hustotami a atomizačními teply. Mírný po�sun nejvyšších hustot vpravo způsobuje vzrůst atomové hmotnosti. Kovo�vé (ion�to�vé) poloměry přechodných prvků jsou obec�ně menší než od�povídající hodnoty u ne�pře�chodných prvků téže periody. Způsobuje to (podobně jako v případě lantha�noido�vé kontrakce) vstup elektronů do (n�1) d�or�bitalů, nej�menších hod�not je dosaženo při�bliž�ně uprostřed přechod�ných řad. Iontové poloměry jsou vždy menší než atomo�vé v důsledku působení stej�ného náboje jádra na menší počet elek�tronů v orbitalech. První ionizační energie pro ns�elektrony jsou si velmi blízké. Druhé ionizační energie mají extrémní hodnoty pro Cr a Cu vzhle�dem k "nepravidelnostem" ve výstavbě elek�tro�nového obalu.

Se zvyšujícím se oxidačním stupněm roste kovalentní charakter vazeb M�L, a slou�čeniny pře�chod�né�ho kovu se často podobají sloučeninám nekovu z téže grupy (chroma�ny/síra�ny, manga�nista�ny/chlo�ris�ta�ny). V extrémních oxidačních sta�vech se ob�vykle vyskytují prvky ze středu přechodných řad, které mohou být jak ak�ceptory, tak i donory elektronů (ty�pic�ké (�akceptorové ligandy jsou CO, CN�, PR3). Ke stabi�lizaci vysokých oxi�dačních stup�ňů (nejvyššího možného oxidačního čísla +VIII dosa�hu�jí z kovů pouze ruthenium a osmium) jsou nutné ligandy s nejvyšší elektro�negativi�tou (O, F). Vzhledem k roz�ma�nitosti možných oxidačních stavů a schop�nosti tvořit kom�plexy s nejrůznějšími ligandy, je chemie pře�chod�ných kovů velmi pestrá.

Odlišnosti chemie jednotlivých přechodných kovů je nutno posuzovat ze dvou hledisek � termodynamického a kinetického. Reaktivita přechodných kovů závisí na veli�kosti standardních redoxních po�tenciálů, stabilitě vznikajících sloučenin v porovnání s vý�chozími látkami a rychlosti reakcí. Přechodné kovy s nejvyššími kladnými hodno�ta�mi standardních elektrochemických po�ten�ciálů (ušlechtilé kovy) jsou sou�středěny v pravé části pře�chod�ných řad (Cu, Ag, Au a plati�nové kovy). Někdy je příčinou malé reaktivity vysoká aktivační energie reakcí (man�gan, který je silným re�dukč�ním činidlem reaguje s kyselinami pomalu a za labo�ratorní teploty se neoxiduje vzdušným kyslí�kem). Na kinetiku reakcí kovů má vliv jeho mechanické zpra�cování (stupeň vy�leš�tě�ní, kompaktnost; Ni a Cr s vyleště�ným povr�chem jsou vysoce inertní, jemný Ni prášek připravený redukcí NiO je pyrofo�rický). Vý�značnou vlast�ností pře�chod�ných kovů je tvor�ba intersticiálních sloučenin s nekovy (C, N, B, H). Často jde o ma�teriá�ly s velmi žá�da�nými vlast�nost�mi (tvrdost, pevnost, žáru�vzdornost). Typic�kým pří�kla�dem je ocel, jejíž vlastnosti jsou dá�ny tvorbou karbidu Fe3C. Sloučeniny s pro�měn�ným složením mohou vznikat i v dů�sled�ku defektů ve výstavbě krystalové mří�že (FeO přes�něji Fe0.94�0.84O, podobně i FeS, TiO, CeO2).





1.7.2. Obecné metody přípravy kovů�po  \l 2 "1.7.2. Obecné metody přípravy kovů"�



Příprava kovových prvků z jejich sloučenin je vždy redukční pochod

     redukovadlo

Mn+  ---------->  M0



Nejběžnější je redukce kovových oxidů při vyšších teplotách vodíkem, uhlíkem nevzni�kají�li karbidy, hliní�kem (aluminotermie) nebo hořčíkem. Často se používá ter�mic�ký roz�klad uhličitanů nebo pražení sulfidů s následující redukcí vzniklých oxidů uhlí�kem



ZnCO3  ---------->  ZnO  +  CO2



2 ZnS  +  3 O2  ---------->  2 ZnO  +  2 SO2



ZnO + C  ---------->  Zn + CO



Lze užít také zahřívání sulfidů s práškovým železem



HgS  +  Fe  ---------->  FeS +  Hg



nebo redukce halogenidů kovů Ca, Na, K nebo vodíkem. Van Arkel de Boerova me�to�da termického roz�kladu halogenidů (jodidů) na elektricky žhaveném wolframo�vém vlákně slouží k přípravě velmi čistých kovů



ZrI4  ----------> Zr + 2 I2



Běžně se také využívá elektrolýzy tavenin halogenidů, oxidů nebo hydroxidů neušlech�tilých kovů i elek�trolýzy roztoků solí ušlechtilých kovů (i k rafinaci a pokovo�vá�ní). 





1.8. Obecná charakteristika nekovů�po  \l 21 ".8. Obecná charakteristika nekovů"�



V periodickém systému se nekovy nacházejí nad hlavní diagonálou, nekovový charakter roste podél vedlejší diagonály. S výjimkou vodíku a helia patří k p�prvkům s konfi�gurací va�lenční sféry ns2npx. Tendence k dosažení konfigurace ns2np6 vede k snadné tvorbě aniontů. Ionizační energie jsou relativně vysoké, tvorba kationtů je nety�pická (nikoliv nemožná), vazebné interakce jsou převážně kovalentní. Nejelektro�nega�tivnější nekovy (F, O, N) mají tendenci tvořit vodíkové můstky. Rozsah možných oxi�dač�ních stavů je značný (halogeny �I až +VII, xenon 0 až +VIII). Některé z nekovů mají výrazné oxidační vlastnosti (halogeny), jiné (H, C, P) jsou silnými oxofily a tedy redu�kovadly. Oxidy nekovů jsou větši�nou kyselinotvor�né (anhydri�dy oxokyselin). Typic�kými látkovými vlastnostmi jsou ab�sence kovo�vého lesku a malá tepelná i elektrická vodivost (výjimku předsta�vuje gra�fit). V plynném skupenství se za laboratorní teploty vyskytují monoatomické vzác�né ply�ny, biatomické molekuly H2, O2, N2, F2, Cl2 a tri�ato�mická molekula ozonu O3. Kapalný je Br2. V pevném skupenství tvoří diskretní částice P4, S8, I2, B12, řetěz�ce Splastická, Sešedý, vrstvy Cgrafit, Pčerný a prostorové sítě Cdiamant, Si a Ge.



2. Vodík

 

                       Postupné poznávání vodíku jako prvku v průběhu 16. a 17. století je těsně spja�to s přeměnou středověké alchymie v moderní chemii jako exaktní vědu. Až do konce 18. století byl tento prvek komplikovaně spojován s pojmem flogistonu. Vznik hořlavé�ho plynu při reakci kyseliny sírové se železem pozoroval už R.Boyle (1671). Plynný vo�dík identifikoval jako první H.Cavendish (1766), který současně do�kázal, že voda je sloučenina vodíku s kyslíkem (počátkem roku 1784 sdělil svůj objev anglické Krá�lov�ské chemické společnosti slovy: "Je rozumné se domnívat, že deflogistonovaný vzduch je pouze voda zbavená svého flo�gistonu" a "voda se skládá z deflogistono�va�ného vzduchu spojeného s flogistonem"). V letech 1810��1815 zjistil H.Davy, že vodík je nezbytnou součásti kyselin. Napravil tak omyl Lavoi�sie�ra, který za takový prvek po�kládal kyslík (omyl dal kyslíku dodnes užívané jméno znamenající "kyselinu tvořící"). Vo�dík se stal významným činitelem v řadě dalších mezníků vývoje che�mie � vzniku elektrolytické disociační teorie (Arrhenius, Ostwald, 80.léta 19. století), za�ve�de�ní pojmu pH (Sören�sen, 1909), zjištění významu vazby vodíkovými můstky (1920), při formulaci Brön�ste�dovy teorie kyselin a zásad (1923) a objevu 1H�NMR (1946).

	Vodík je nejrozšířenějším prvkem ve vesmíru (89 %) a třetím (po O a Si) nej�roz�ší�řenějším prvkem na Zemi (15.4 % atomů). Uvažuje�li se hmotnostní zastoupení je s 0.88 % na 9. místě v pořadí, v povrchových horninách je jeho obsah 0.15 % (10. mís�to). Vol�ný je jen v nepatrném množství. Tvoří více slou�čenin, než kterýkoliv jiný pr�vek včetně uhlí�ku. Je významným biogenním prvkem.

	Atom vodíku 1H je nejjednodušším atomem perio�dického systému tvořený jed�ním proto�nem a jedním elektronem. Je prvkem s�bloku, kde spolu s heliem představu�je jediné dva nekovové prvky. Má dva další izotopy - deute�rium 2H resp. D a tritium 3H resp. T. V přírodním vodí�ku  je obsaženo 156 ppm D  a 10�12 ppm T. Všechny izo�to�py tvoří za běžných podmí�nek stabilní biatomické moleku�ly. Je popsáno více než čtyřicet fo�rem (částic) existen�ce vodíku.

�

Obr.   2.1.Rovnováha mezi ortho� a para� izomery H2, D2 a T2





	Divodík H2 je nejlehčím existujícím plynem bez barvy, chuti a zápachu, neroz�pustný ve vodě. Má b.v. �252.8 oC a b.t. �259.2 oC. Molekuly H2 jsou termicky vysoce stabilní (diso�ciační energie 434.1 kJ/mol, při 2000 K je disociováno 0.08 %, při 3000 K 7.85 % a až při 5000 K 95.5 % molekul) a jsou schopny difundovat pevnými poréz�ní�mi materiá�ly. V dů�sledku existence jaderného spinu (1/2) je divodík znám ve dvou for�mách (objeveny 1924) jako ortho� (paralelní spin jader) a para�vodík (opačný spin ja�der). Rov��no�váž�ný poměr obou forem je za normálních podmínek 3:1. Ochlazením lze při�pra�vit prak�ticky čistý para�vodík (99.7 %, proces katalyticky urych�luje aktiv�ní uhlí), nej�vyšší dosažitelný obsah ortho �vodíku je pouze 75 %. Přemě�na ortho� na para�formu je exo�ter�mická a zkapalněný vodík je nutno chladit, aby nedocházelo ke ztrátám od�pa�rem. Pro 99 % para��vodík již chlazení není nutné.

	Dideuterium D2 má o několik stupňů vyšší b.t. i b.v. než lehký divodík, jader�ný spin má hodnotu 1, existuje rovněž v ortho� a para�formě. Za laboratorní teploty je po�měr obou forem 2:1 a v blízkosti 0 K existuje výlučně v ortho�formě. Vy�sky�tuje se ve formě D2O v H2O, z níž se získává frakční destilací nebo elek�tro�lý�zou (1932; H2O se rozkládá snáze než D2O, obohacování charakterizuje sepa�rační faktor s=(H/D)(g)/(H/D)(l) závisející na alkalitě prostředí a materiálu elek�trod; při s 5 vyža�du�je 10% obohacení těžkou vodou snížení objemu kapalné fáze elektrolý�zou  2400x, 99% obohacení 130000x, při s 10 vyžaduje 99% obohacení snížení objemu 22000x).

	Ditritium T2 bylo připraveno (1934) jadernou reakcí 2H(d,p)3H. Je radio�ak�tivní ((�,  T1/2=12.4 roku), vysky�tuje se v horních vrstvách atmosféry, kde vzniká reak�cí 14N(n,3H)12C. Po zahájení pokusných jaderných výbuchů v atmosféře (1954) vzrostla jeho koncentrace v ovzduší 100x, po zákazu takových experimentů se přirozeným roz�padem vrátila na původní úroveň. T2 má stejně jako obě výše uvedené formy vodí�ku ne�nulový  jaderný spin (1/2) a chová se v tomto směru analogicky jako H2. Přípra�vuje se v reaktorech reakcí 6Li(n,()3H, uchovávat je ho možno jako UT3, z něhož se snadno získá zpět termickým rozkladem. Práce s ním je poměrně bezpeč�ná, pro�to�že při rozpadu neemituje záření (((� zastaví 6 mm vzduchu nebo 6 µm vo�dy). Čis�tou T2O nelze použít pro vysokou aktivitu způsobující radiolýzu rozpuště�ných částic (běžně se užívá 1 % T2O v H2O). Používá se jako "tracer" při studiu reakčních mecha�niz�mů. Sub�sti�tuce H/T je snazší než H/D pro výrazně rychlejší usta�vení rovno�váhy. Lze použít pří�mý styk látky s T2 (g) nebo (cca 1000x účinněji) reakce v roztocích s využitím platiny nebo palladia jako přenašečů vodíku. 

	Vodík není za laboratorní teploty příliš reaktivní v důsledku vysoké energie va�zeb H�H. K urychlení reakcí je možno využít heterogenní (Ni, Pt, Pd) i homogenní ka�ta�lý�zu (sloučeniny Co nebo [RhCl(PPh3)] k redukci nenasyce�ných organických slou�če�nin za laboratorní teploty a tlaku v organických rozpouštědlech). Obecně má vodík re�dukční vlastnosti, už za laboratorní teploty re�du�kuje z roztoku PdCl2 palladium (důkaz přítomnosti vodí�ku)



PdCl2 (aq) + H2 (g)  ---------> Pd (s) + 2 HCl (aq)



Hoří, ale hoření nepodporuje. S fluorem reaguje explo�zivně i při �200 oC, s chlorem  za laboratorní teploty při osvětlení, s bro�mem a jodem málo ochotně za tvorby ha�lo�ge�novodíků



H2 + X2      ---------> 2 HX



S kyslíkem tvoří výbušnou směs  zvanou "třaskavý plyn". Iniciace této řetězové reakce, jejímž produktem je voda, je možná zahřátím nebo jiskrou



2 H2 + O2  ---------> H2O



Typické jsou hydrogenační reakce (hydroformylace) poskytující organické sloučeniny



2 H2 + CO  ---------> CH3OH



Atomární vodík (T1/2=0.3 s) je re�aktiv�něj�ší než mole�kulární, v roztocích vzniká ("in statu nascendi") při rozpouštění ne�ušlech�tilých kovů.

	Nejčastější vazebnou interakcí, kterou vodík uplatňuje  je kovalentní dvouelek�tro��nová ( -vazba. Jedno- a  tříelektronové kovalentní vazby jsou známy  v části�cích H2+ a H2- (v obou je vazebný řád 1/2). Iontovou vazbu uplatňuje v solných hydri�dech nej�elek�tro�pozi�tivnějších kovů. Aniont H� je značně objemný, protože na dva elek�trony pů�so�bí jen jeden kladný náboj protonu (vypočtený poloměr 208 pm, nalezeno 126 pm v LiH, 154 pm v CsH; nižší nalezené hodnoty jsou důsledkem kompresibility jeho di�fuzního elek�tro�nového obalu a podílu kova�lent�ní vazeb�né interakce). Je mimořádně sil�nou bazí (sil�nější než OH� ve vodě nebo NH2- v kapalném amoniaku). Vel�mi malý ion H+ (1,5.10�3 pm, běžné roz�mě�ry ato�mů 50 � 220 pm) ne�exis�tu�je nikdy samostat�ně, vždy je asociován s jinými části�cemi (přenos H+ je základem aci�do�ba�zic�kých jevů ve vodném prostře�dí). Vo�díko�vé můstky (lineární útvary X�H...Y, energie 10�60 kJ/mol) jsou interakcí dru�hého řá�du, ale pro vlastnosti sloučenin, v nichž se uplat�ňují, mají neobyčejný význam. Ilustrativní je vliv existence vodíkových můstků na řa�du fyzi�kál�ně�chemických vlastností molekulo�vých hydridů (jsou příčinou anomálně vysokých hodnot b.t., b.v. a výpar�ných tepel NH3, H2O a HF vzhledem k jejich těžším homo�lo�gům). Ovlivňují elektrické vlastnosti, rozpust�nost, viskozitu a cit�li�vost chromato�gra�fické�ho dělení mnoha sloučenin. Význam�nou roli hrají ve  struk�tu�ře bíl�kovin a při přenosu dě�dičné informace.

	Vodík se laboratorně přípravuje rozpouštěním málo ušlechtilých kovů v kyseli�nách (nejčastěji v Kippově přístroji)



   M  +  2 HA  --------->  MA2   +  H2       M = Zn, Mg; A = Cl�, HSO4-



nebo alkalických hydroxidech



M  + 2 NaOH + 2 H2O --------->Na2[M(OH)4] +  H2          M = Zn, Al



Vzniká také reakcí silně elektropozitivních kovů s vodou 



M  +  H2O ---------> MOH  +  1/2 H2



elektrolýzou vody (pro výrobu ekonomicky nevýhodné s výjimkou přípravy těžké vody)



2 H3O+ + 2 e� ---------> 2 H2O + H2     (katoda)



4 OH�  ---------> 2 H2O + O2 + 4 e�     (anoda)  



reakcí iontových hydridů s vodou



CaH2 + 2 H2O ---------> Ca(OH)2 +  H2



nebo termickým rozkladem hydridů některých přechodných kovů



                                                                  300 oC

2 UH3 ------------>  2 U + 3 H2



Průmyslově se vyrábí konverzí vodního plynu



                                                   1 000 oC     

         příprava:           C + H2O  ------------>  CO + H2   (30�40 % H2)





                                                       500 oC

         konverze:        CO + H2O ----------------->  CO2  +  H2

                                                   Fe2O3 /Cr2O3





oxidací uhlovodíků vodní parou

                                                                       900 oC

CH4 + H2O   -------------> CO  + 3 H2

                                                                      Ni / Al2O3



termickým štěpením methanu

                                                                  1200 oC

CH4   ------------>  C + 2 H2



"krakováním" methanu (část methanu se přitom spaluje pro dosažení potřebné teploty)



                                                                  1 500 oC

2 CH4 ---------> C2H2 + 3 H2



rozkladem sodíkového amalgamu vodou



2 Na(Hg)x + 2 H2O ---------> 2 NaOH  + H2 + 2x Hg



frakčním zkapalněním produktů suché destilace uhlí nebo termickým rozkladem amo�nia�ku (běžná je ovšem obrácená reakce)



                                                                  950 oC / Pt

2 NH3  -----------------> N2  + 3 H2



	Vodík se využívá jako redukční činidlo při výrobě kovů a spolu s kys�líkem slou�ží i k jejich sva�řování a řezání (dosažitelná teplota pla�me�ne hořáku až 4000 K umožňuje tavit i kovy s nejvyššími b.t. jako jsou Ta a W; vodík chrání součas�ně povrch kovu před oxidací) V chemickém průmyslu je významnou surovinou pro syntézu mnoha organických (methanol) i anorganických (amoniak, chlorovodík, kyanovodík) sloučenin, v po�tra�vinářství se používá ke ztužování tuků. Slouží i jako rake�to�vé palivo a v blízké budoucnosti by se jeho spalování mohlo stát jedním ze zá�klad�ních zdrojů energie.



2.1. Sloučeniny vodíku �po "2.1. Sloučeniny vodíku " \l 2�



	Binární sloučeniny vodíku s jinými prvky se nazývají hydridy. Podle uplatňova�ného typu vazebné interakce se dělí do čtyř skupin. Obvykle se však paralelně uplat�ňu�je více typů vazby a začlenění konkretních sloučenin do jednotlivých skupin nemusí být zcela jednoznačné (totéž platí i o dalších binárních sloučeninách � oxidech, sulfidech, halogeni�dech). Při pře�cho�du od kovové k iontové vazbě se zvyšuje lokalizace elektronů, mezi�člá�nek mezi ion�to�vou a kovalentní interakcí představuje polární kovalentní vazba. Hydri�dy neochot�ně tvo�ří některé prvky ze středních části přechodných řad a proto se této oblasti pe�rio�dické tabulky říká "vodíková mezera". Obecně stabilita hydridů přechodných kovů kle�sá v řadách zleva doprava a ve skupinách shora dolů.

	Iontové hydridy tvoří nejelektropozitivnější kovy. Existence iontu H� v nich byla pro�ká�zána elektrolýzou LiH (Moers, 1920). Jsou to chemicky reaktivní, ter�mic�ky málo stabil�ní, bezbarvé krystalické látky. Hydridy alkalických kovů mají strukturu NaCl, MgH2 je analog rutilu a CaH2, SrH2 a BaH2 jsou orthorhombické (typ PbCl2). RbH, CsH a BaH2 jsou i na suchém vzduchu samozápalné. CaH2 a LiH mohou sloužit jako pře�nos�ný zdroj vodíku (1 l H2 z 1 g CaH2). Snadné reakce iontových hydridů s vodou pro�bíhající v důsledku extrém�ní bazicity hydridového aniontu rychle a kvantitativně lze využít k absolutizaci orga�nic�kých rozpouště�del (nejčastěji pomocí CaH2)



H�  + H2O --------->  OH�  + H2



Do této skupiny patří i hydridy Sc, Y, La, Ac, lanthanoidů a aktinoidů o složení MH2.

	Kovové hydridy tvoří prvky podskupiny chromu, triady železa a Pd (v jednom objemu palládia se roz�pustí až 900 objemů vodíku, což odpovídá složení PdH0.7). Jsou to křeh�ké pevné látky kovového vzhledu s vodivými nebo polovodivými vlast�nost�mi a do�sud nedostatečně charakteri�zovanou strukturou.

	Hydridy přechodného typu tvoří prvky podskupiny skandia, lan�tha�noi�dy a aktinoidy se stechiometrií MH3 a rovněž prvky podskupin titanu a vanadu. Vazba v nich představuje přechod mezi ion�to�vou a kovovou. Obvykle mají charakter berthollidů (TiH1.75, VH0.71).

	Kovalentní hydridy se dělí na dvě skupiny. Molekulové hydridy tvoří ne�ko�vy a po�lo�kovy 4. až 7. skupiny periodického systému. Jsou typickými daltonidy, snad�no tě�kají a jejich termická stabilita klesá ve skupinách periodického systému s ros�tou�cím ato�movým číslem prvku. Patří sem i dvě běžné binární sloučeniny vodíku s kyslí�kem (H2O a H2O2). Polymerní hydridy s elektronově deficitními vazbami tvoří prvky 2., 12. a 13. sku�piny periodického systému (Be, Mg, Zn, Cd, B, Al, Ga, In a Tl). Bora�ny jsou snadno těkavé plyny nebo kapaliny, ostatní jsou většinou netěkavé pevné lát�ky. Vazeb�né poměry v nich jsou složité a jejich studium mělo podstatný význam pro rozvoj teo�rie chemické vazby.

	Komplexní hydridy již nepředstavují binární sloučeniny, ale v chemii vodíku hrají vý�znamnou roli. Jsou známy ve dvou základních typech, které mohou reprezen�tovat LiAlH4 (homogenní koordinační sféra) a [FeH2(CO)4] (heterogenní koordinační sféra; komplex byl připraven ve 30.letech 20.stol. jako první sloučeni�na tohoto typu, dnes je jich znám obrovský počet). Známy jsou i anionické částice, v nichž se uplat�ňují vysoká koordinační čísla ([ReH9]2�) umožněná malým rozměrem atomu vodíku.



3. Kyslík�po "3. Kyslík"�



	Kyslík byl objeven Scheelem (1773, příprava termickým rozkla�dem dusična�nů nebo Ag2O) a Priestleym (rozklad HgO). Je pravdě�podobné, že byl izolován již dříve, ale nebyl identifikován. Název prvku pocházející od La�voisiera byl navržen na základě mylné do�mněn�ky, že kyslík je determinujícím prvkem ky�selin.

	Kyslík je nejhojnějším biogenním prvkem na Zemi a tvoří obrovské množství slou�čenin. Vyskytuje se vol�ný i vázaný. Jeho cel�kový obsah v hydro��sféře, litosféře a at�mo�sféře je 45.5 %, ob�sah v atmosféře 21 obj. % (23 % hmotnostních, všechen orga�nického původu) a v hy�dro�sféře 85 %. Je obsažen přede�vším ve vodě (i rozpuštěný), hor�ni�nách a ži�vých or�ga�niz�mech. Nejhojnějším prvkem je i na povrchu měsíce (44.6 %). Přírodní kyslík je směsí tří izotopů 16O (99.76 %), 17O (0.04 %) a 18O (0.2 %). Obohacení méně zastou�penými izotopy je možné fyzikálními i chemickými metodami. Komerčně do�stupné jsou pre�pa�ráty obohacené 17O (využítí pro NMR spektroskopii) i 18O (význam pro vib�rač�ní spek�troskopii). Radioaktivní izotopy existují, ale vesměs mají krátké poločasy roz�padu (pro nejstá�lej�ší 15O je  T1/2 = 122 s). Má dvě allo�tropní formy � dikyslík O2 a ozon O3. V pří�ro�dě vzniká při fotosyntéze, kterou lze v hrubě zjednodušené (pro�bí�ha přes mnoho meziproduktů, jde o silně endotermický proces s  (H=469 kJ/mol, energii dodává sluneční záření; většinu energie člověk dodnes získává spalo�váním fosilních paliv, které jsou "akumulátorem" slu�neč�ní energie) formě popsat rovnicí

                                                                  

                                                             chlorofyl

H2O + CO2 + h(  ------------> O2 + CH2O       (sacharidy)

                                                              enzymy



Před 3 miliardami let zemská atmosféra žádný kyslík neobsahovala. Fotosyntéza zača�la před 2.5 miliardami let a před 2 miliardami let bylo v atmosféře již význam�né množ�ství kys�lí�ku (před 500 miliony let 5 %). Posledních 50 milionů let je ob�sah kys�líku v atmo�sfé�ře prakticky konstantní. Recyklace O2 v at�mosféře proběh�ne 1x za 2000 let (CO2 v ovzduší za 300 let, 1,5.109 km3 voda v oceánech za 2 miliony let).

	Dikyslík O2 je nesnadno zkapalnitelný plyn bez barvy, chuti a zápachu s b.t. �218.8 oC a b.v. �182.97 oC. Kapalný a tuhý je světlemodrý (modrá barva oblohy je způ�sobena Ray�leighovým rozptylem světla nikoliv zbarvením silné vrstvy plynného kys�líku), jsou zná�my tři jeho  krystalové modifikace. Mole�kuly O2 jsou paramagnetické, přes�tože obsahují sudý počet elektronů. Omezeně se rozpouští ve vodě (v 1 l vody 49 cm3 při 0 oC, 31 cm3 při 20 oC), v organických rozpouštědlech až 10x lépe (výz�nam�né je proto odplynění roz�pouštědel pro reakce, které mohou být volným kyslí�kem ovlivněny).

	Elektrostaticky vázaný oxidový anion O2� může vzhledem k vysoké hodnotě dru�hé elektroafinity existovat pouze v oxidech nejelektropozitivnějších kovů. Ve formě ka�tiontu dioxygenylového O existuje ve spojení s některými fluoroanionty (BF4-, PtF62-, PF6-, AsF6-, SbF6-). Kovalentní vazby uplatňuje ve slouče�ni�nách s nekovy i kovy. Jako elektropozitivní složka vystupuje pouze ve sloučeninách s fluo�rem. Může tvořit  (� (až čtyři) i  (�vazby (jednovazný je v OH�, O22�, (CH3)3NO, dvojvazný ve vo�dě (2 (-vazby), SOCl2 a H2CO, troj�vazný v [Zn(H2O)4]2+  a H3O+ a čtyř�vazný v BeO, ZnO, Al2O3 a v některých komple�xech). Koordi�nač�ní čísla se mo�hou pohy�bo�vat v intervalu 0 až 8 (M2O s antifluoritovou struk�tu�rou) s vý�jim�kou 5 a 7. Může existovat i jako ligand v kom�ple�xech. Značný význam pro mo�de�lování přenosu kys�lí�ku v organizmech i při homogenní a heterogen�ní kata�lý�ze mají komplexy, v nichž je vázán reverzibilně (L.Vas�ka, 1963)





[IrICl(CO)(PPh3)2]  + O2 ---------> [IrIIICl(CO)(O2)(PPh3)2]

                                        planární                                            oktaedrický



Podle typu  (�vazebné interakce rozlišujeme hyperoxo�, peroxo� (po�měr M:O=1:2) a můstkové komplexy (M:O=1:1). Základní tripletový stav mole�kuly O2 (dva nepá�ro�vé elek�trony) se energeticky liší poměrně málo od singletových sta�vů (1(g, 1(g+ ) bez ne�pá�ro�vých elektronů. Kyslík v takové velmi reaktivní formě ("singletový kyslík", vy�užívá se v orga�nic�ké syn�téze, důležitou roli hraje při fotode�gra�daci polymerů) lze při�pra�vit fo�to�che�mic�ky (Kaut�sky 30.léta, znovu "obje�veno" 1964, B je organické barvivo)

                                                                            h( 

3O2 + 1B  ---------> 1O2 + 3B



Fotochemickými procesy vzniká ve vyšších vrstvách atmosféry a tvoří se i při ně�kte�rých chemických reakcích



H2O2 + ClO� ---------> Cl� + H2O + 1O2



	Kyslík je vysoce reaktivní prvek se silnými oxidačními vlastnosti. Reaguje přímo se všemi prvky s výjimkou halogenů, vzácných plynů a některých ušlechtilých kovů většinou exotermickými reakcemi (s organickými sloučeninami reaguje bez výjimky). Jsou�li spontánní oxidační reakce provázeny vznikem světla, nazývají se hoření.

	Kyslík se přípravuje elektrolýzou vody, termickým rozkladem oxidů, peroxidů a někte�rých solí (rozkladu NaClO3 se využívá v "kyslíkových svíčkách" sloužících jako nou�zový zdroj kyslíku k dýchání)



2 HgO (Ag2O, ...) --------->  2 Hg + O2



 2 H2O2  ---------> 2 H2O + O2



                                                                      MnO2

2 NaClO3 ---------> 2 NaCl + 3 O2



nebo reakcí některých vyšších oxidů s kyselinou sírovou



2 MnO2 + 2 H2SO4 ---------> 2 MnSO4 + 2 H2O + O2



4 CrO3  + 6 H2SO4   --------->  2 Cr2(SO4)3  + 6 H2O + 3 O2



Velmi čistý kyslík lze připravit termickým rozkladem manganistanů



                                                            220 oC

KMnO4 --------->  K2MnO4 + MnO2 + O2



Průmyslově se vyrábí v obrovských množstvích (v roce 1979 v USA třetí nejrozšíře�něj�ší che�mic�ký produkt po kyselině sírové a vápnu s 16.7 mil. tun) frakční destilací kapal�ného vzduchu (dusík s b.v. �196 oC je těkavější než kyslík s �183 oC). Používá se při oxidač��ních pro�ce�sech a spa�lo�vá�ní (syntézní plyn pro organickou syntézu, vý�ro�ba TiO2 chlori�dovou metodou), v meta��lurgii k inten�zi�fikace procesů (besseme�race), při řezání a svařování kovů, v lékařství, k pohonu ra�ket (první stupeň Saturnu V ob�sa�ho�val 1450 t O2, který za 2.5 minuty zoxidoval 550 t kerozinu, ve 2.stupni bylo 315 m3 a ve 3. stupni 76.3 m3 O2, jako palivo sloužil kapalný vodík) a k čistění odpadních vod.

	Ozon O3 je jedovatý, bezbarvý, v silnějších vrstvách modrý plyn s b.t. �193 oC a b.v. �112 oC nazvaný podle svého charakteristického zápachu (ozein=páchnouti; či�chem je rozpoznatelný v koncentraci 0.01 ppm, nejvyšší přípustná koncentrace pro člověka je 0.1 ppm). Kapalný je tmavě modrý, pevný černofialový. Dob�ře se rozpouští ve vodě (494 cm3 v 1 l). Připravuje se účinkem tichého elektrického výboje na vzduš�ný kyslík v Siemensově ozonizátoru konver�tujícím  10% dikyslíku na ozon. Re�akce je silně endotermická (142 kJ/mol), zpětný rozklad je však bez pří�tomnosti kata�lyzá�to�rů pomalý. Čistý ozon lze získat zkapalně�ním směsi (oba allotropy se v kapal�ném sta�vu ne�mí�sí) a odpařením dikyslíku. Vzniká také při elektrochemické oxida�ci ky�seliny sírové (vedle kyseliny peroxodisírové, pracu�je-li se za nízkých teplot a s velkými prou�do�vými hustotami) a při termickém rozkladu HIO4 (130 oC). Je velmi reaktivní (při kon�cen�traci nad 70% explozivní), snad�no uvolňuje kyslík a má proto silné oxidační účinky v plyn�ném stavu i v roztoku. Ozon se stanovuje jodomet�ricky zavá�děním do roztoku KI v bo�ri�tano�vém pufru a titrací vylou�če�né�ho jodu thiosí�ranem sod�ným s použitím škrobu jako indi�kátoru

2 Na2S2O3  + I2  --------->  Na2S4O6  + 2 NaI



V kyselých roztocích je ozon výrazně stabilněj�ší než v alkalických. Délka vazeb v neli�neár�ních mo�le�ku�lách O3 je dO�O=127.8 pm (vazeb�ný řád 1.5; srovnej s jedno�duchou vaz�bou 149  a dvoj�nou 121 pm) a  OOO=116.8o. Poměrně malá vzdále�nost mezi terminálními kys�lí�ko�vý�mi atomy (218 pm, součet polo�měrů dvou atomů O je 280 pm) naznačuje, že i mezi nimi existuje va�zeb�ná interakce. K tvorbě  (�vazeb jsou na všech atomech kys�lí�ku využity hybridy sp2, de�lo�kalizo�vaný  (�sys�tém je obvykle popisován rezonančními strukturami. S alkalickými hy�dro�xi�dy rea�guje za tvorby nestabilních ozonidů MO3. Krystalovou strukturou jsou ozo�ni�dy pří�buz�né azidům (to původně vedlo k nesprávnému závě�ru, že aniont O3- i mo�le�kula ozonu jsou lineární podobně jako N3-; pro aniont O3- se uvádí dO�O=119 pm při vazebném řádu 1.25, což je kratší vzdá�le�nost než v molekule O2 s vazebným řádem 2.0 !). 

	Ozon se pou�žívá na sterilizaci vody (pro tyto účely se v malých koncen�tracích vy�rá�bí foto�che�micky použitím UV záření), čistění vzduchu, bělení olejů a škrobu. V hor�ních vrst�vách atmos�féry je filtrem UV záření. Jeho trvalý úbytek v této dislokaci způ�so�buje v po�sledních deseti�letích masivní používání freo�nů jako hnacího media ve spre�jích. Na�opak v pří�zemních vrstvách atmo�sféry, kde je ozon ne�žádoucí, se jeho koncentrace zvyšuje v důsledku intenzivní techno�logické činnosti lidstva (automobilové motory).

	Atomární kyslík O je extremně reaktivní a podobně jako atomární vodík ho ne�lze izo�lovat. V základním stavu (3P) se dvěma nepárovými elektrony vzniká foto�lý�zou O2, NO2 nebo N2O v přítomnosti rtuti. Reaktivnější diamagnetickou singletovou formu (1D) lze připravit rovněž fotolyticky z O3, CO2 nebo N2O bez přítomnosti Hg. Jeho re�akce ma�jí často explozivní charakter nebo jsou provázeny chemiluminiscencí. Jako účin�né oxi�dovadlo se uplatňuje i ve vyšších vrstvách atmosféry.









3.1. Sloučeniny kyslíku �po "3.1. Sloučeniny kyslíku " \l 2�



	Oxidy jsou sloučeniny prvků s kyslíkem, který je v nich elektronegativnější slož�kou. Jsou známy oxidy všech prvků s výjimkou lehčích vzácných plynů. Struk�tur�ně jsou značně variabilní, často jsou berthollidy. Maximální oxidační stupeň prvku v oxi�du obvykle od�povídá číslu skupiny periodického systému, do níž prvek patří (cha�rak�teris�tic�ký oxidační stupeň). Oxidy prvků krátkých period jsou bezbarvé, barevné jsou oxidy přechodných kovů a některých prvků dlouhých period. Přípravují se re�ak�ce�mi prvků s kyslíkem při zvýšené teplotě, termickým rozkladem hydroxi�dů ne�bo  kys�lí�katých solí



Cu(OH)2  ---------> CuO + H2O



CaCO3 ---------> CaO + CO2



2 Pb(NO3)2  ---------> 2 PbO + 4 NO2 + O2



Fe2(SO4)3 ---------> Fe2O3 + 3 SO3



reakcí prvků s vodní parou při vysoké teplotě



C + H2O ---------> CO + H2



3 Fe + 4 H2O ---------> Fe3O4 + 4 H2



oxidací některých prvků kyselinou dusičnou (SO2, SO3, GeO2, SnO2), termickým roz�kla�dem nebo redukcí vyšších oxidů vodíkem nebo CO (MnO, FeO, MoO2, V2O3). Pod�le typu vazby dělíme oxidy do tří skupin.

	Iontové oxidy jsou pevné látky, jejichž mřížky tvoří anionty O2� a kationty kovu. Mají vysoké body tání, které se zvyšují s nábojem a snižováním objemu kationtu (b.t. je dán velikosté mřížkové energie, orientační odhad je možný posouze�ním rozsa�hu po�la�rizace aniontu kationtem). Tvoří je alkalické kovy, kovy alka�lických zemin, lan�tha�noi�dy, aktinoidy a některé přechod�né kovy v nižších oxidačních stavech. Na vaz�bách je vždy významný podíl kovalence (v MgO mají vazby jen 50 % ionto�vé�ho cha�rak�teru, v Al2O3, TiO2 a MnO2 je již převaha kovalence a patří proto do ná�sle�du�jící�ho typu). Reagují�li s vodou, tvo�ří hydroxidy a nazývají se pro�to zásado�tvor�nými oxidy

O2� + H2O ---------> 2 OH�



Ostatní reagují se zředěnými kyselinami



MgO + 2 H3O+ --------->  Mg2+ + 3 H2O



	Podskupinou tohoto typu jsou podvojné oxidy obsahující dva druhy atomů ko�vu kombinované s atomy kyslíku do trojrozměrné struktury. Exitují tři základní typy po�dvoj�ných oxidů. Struktura perowskitu ABO3 vzniká při kombinaci velkého atomu A a malého atomu B (CaTiO3, SrTiO3, BaCeO3, LaCrO3, KNbO3). Struktura ilmeni�tu  ABO3 se tvoří, jsou�li atomy A i B malé. Je ana�logická struktuře korundu  (�Al2O3 (ato�my Al obsazují dvě třetiny oktaedrických mezer), v níž jsou atomy Al na�hra�zeny stří�davě atomy A a B (FeTiO3, MnTiO3, CoTiO3, NiTiO3). Struktura spinelu AB2O4 před�sta�vuje kubickou plošně centrovanou mřížku atomů kyslíku, v jejichž tetraedrických duti�nách jsou atomy A a v oktaedrických dutinách atomy B (MgAl2O4, MnAl2O4, FeAl2O4, CoAl2O4). V obrácených spine�lech B(AB)O4 za�ují�má polovina atomů B tetra�edrické po�lohy, atomy A a druhá polovi�na atomů B oktaedrické pozice (FeIII(FeIIFeIII)O4).

	V polymerních oxidech jsou atomy kyslíku a kovu spojeny polárními kova�lentní�mi vazbami do trojrozměrných, rovinných nebo řetězovitých útvarů. Tvoří je kovy se střed�ní a vyšší elektronegativitou (od  1.5) ve vyšších oxidačních stup�ních, ně�kte�ré po�lo�kovy i nekovy. Vysoké body tání se pozorují především u troj�roz�měrných mří�žek. Re�agují�li s vodou (B2O3, SeO2) nazý�vají se kyseli�no�tvor�nými oxidy



B2O3 + 3 H2O ---------> 2 H3BO3



Některé oxidy této skupiny jsou zásadotvorné a reagují s kyselinami za tvorby solí



CuO + 2 H2SO4  ---------> CuSO4 + H2O



Zbývající mají amfoterní charakter a reagují se silnými kyselinami i zásadami



ZnO + 2 H3O+  --------->  Zn2+ + 3 H2O



ZnO + 2 OH�  + H2O ---------> [Zn(OH)4]2�



	Molekulové oxidy tvoří většina nekovů (H, C, N, P, S) a některé kovy v nej�vyš�ších oxidačních stupních (MnVII, OsVIII). Jsou typickými daltonidy, snadno těkavé a s vo�dou reaguje většina z nich za tvorby kyselin, se zásadotvornými oxidy tvoří soli



SO3 +  H2O ---------> H2SO4



SO3 +  CaO ---------> CaSO4



Některé z oxidů tohoto typu jsou vůči vodě indiferentní (CO, N2O) a nejsou proto pre�kur�zory kyselin ani zásad.

	Voda je značně rozšířená sloučenina. Je to bezbarvá kapalina bez zápachu s mnoha výji�mečnými fyzikálně chemickými vlastnostmi. Anomální jsou změny hustoty kapalné vody v závislosti na teplotě, velmi vysoký bod tání i varu v poměru k malé mo�lekulové hmotnosti, vysoké hodnoty skupenských tepel tání a vypařování i měrné tepelné ka�pacity, velké povrchové napětí i prudký pokles viskozity s růstem teploty. Ter�mic�ky je mimořádně stabilní, její b.t. a b.v. jsou teplotními standardy. Led existuje v devíti polymorfních modifikacích, běžná forma (Ih) má hexagonál�ní uspořádání s po�měr�ně "prázdnou" mřížkou (umožňující vznik klathrátů). To způso�buje, že led má při 0 oC niž�ší hustotu než stejně teplá voda. Led existující při níz�kém tla�ku a teplotě �80 až �140 oC je ku�bic�ký, amorfní led se tvoří kondenzací při te�plotě pod �100 oC. I v kapalné vodě je zachována urči�tá strukturní pravidelnost (uspořádanost klesá s rostoucí teplotou) obvykle popisována  "oktaed�rickým" modelem.

	Voda umožňuje životní procesy, má vliv na řadu geologických dějů. Je nej�po�uží�vanějším rozpouštědlem, elektro�lyticky ji lze rozložit na H2 a O2. Přírodní voda není nikdy zcela čistá (případ "polyvody" ukázal, že to může zá�sad�ním způsobem ovlivnit řadu jejich vlast�ností), vždy obsahuje rozpuštěné soli. Způsob čistění (destilace, io�ne�xy, chemicky) závisí na učelu použití. Uplat�ňuje se jako součást struktury hydrátů (dislokace ve vnější koor�di�nační sféře) a aquakom�plexů (součást vnitř�ní ko�ordi�nační sféry).

	Součástí přírodní vody je těžká voda D2O, jejíž fyzikální vlastnosti (b.t. 3.82, b.v. 101.42 oC,  (=1.1053 g/cm3 při 20 oC) i chemická reaktivita se poněkud liší od H2O. Ion�tový součin D2O je  7x menší než u H2O a D2O je hůře ionizujícím rozpouš�těd�lem. Těžká voda se používá jako moderátor rychlých neutro�nů v jaderných re�ak�torech a v che�mickém výzkumu.

	Peroxid vodíku H2O2 (Thenard, 1818) je bezbarvá až svět�le modrá siru�po�vi�tá ka�pa�lina hustší než voda (1.44 g.cm�3) s b.t. � 0.89 oC. Je ter�modynamicky ne�stá�lý, před dosažením bodu varu se explozivně rozkládá (152 oC, za labo�ratorní tep�loty je roz�klad velmi pomalý). Rozklad probíhá radikálovým mecha�niz�mem a urychlují ho jem�ně rozptýlené kovy a prach, naopak jako stabilizátor pů�sobí některé anorganické ky�seliny a acetanilid. Je výborným polárním ionizujícím rozpou�štědlem, v němž se vo�dí�kové můstky uplatňují ve větší míře než ve vodě, s níž se neomezeně mísí. Má cha�rakter slabé kyseliny (106x slabší baze než voda) a vytváří dvě řady solí. Struktura mo�le�kuly je HOOH s diedrickým úhlem 111o a úhlem OOH 95o. Je silným oxi�do�vadlem v kyselém i zása�di�tém prostředí



2 I� + H2O2 + 2 H3O+ --------->  I2 + 4 H2O



Mn2+ + H2O2 + 2 OH� ---------> MnO2 + 2 H2O



Vůči silným oxidovadlům může působit i redukčně, uvolňovaný kyslík pochází výlučně z H2O2 (oxidační činidlo pouze odejme elektrony z O22�)



Ag2O + H2O2  ---------> 2 Ag + H2O + O2



2 MnO + 5 H2O2 + 6 H3O+ ---------> 2 Mn2+ + 5 O2 + 14 H2O



30 � 35 % H2O2 se získává hydrolýzou H2S2O8 připravené elektrolýzou  40 % H2SO4



H2S2O8 + 2 H2O ---------> H2O2 + 2 H2SO4



nebo reakcí BaO2 se zředěnou kyselinou sírovou



H2SO4 + BaO2 ---------> BaSO4 + H2O2



99 % H2O2 lze připravit frakční destilací nebo krystalizací. Průmyslově se  30% H2O2 vyrábí oxidací 2�ethylantrachinolu kyslíkem, vznikající chinon se kata�ly�ticky (Ni nebo Pd) reduku�je vodíkem opět na výchozí sloučeninu (viz. schema na následující straně). Peroxid vodíku se používá jako des�in�fekč�ní pro�stře�dek.

	Peroxidy alkalických kovů a kovů alkalických zemin mají iontovou strukturu. Při�pra�vují se spalováním s právě potřebným množstvím kyslíku. Peroxid barnatý vzni�ká při zahřívání BaO v atmosféře kyslíku na 500 oC. Pe�roxidový anion je extrém�ně sil�nou bazí



O22� + 2 H2O  --------->  H2O2 + 2 OH�



	Hydroperoxidy jsou známy u některých alkalických kovů



Na2O2 + C2H5OH ---------> NaHO2 + C2H5ONa

�



Lze je izolovat jen ve formě peroxohydrátů (NaHO2.1/2H2O2). Organické peroxidy ob�sa�hující skupinu �OOH nebo můstek �O�O� mohou být příčinou explozí při destilaci organic�kých rozpouštědel.



4. Prvky 1. skupiny Li, Na, K, Rb, Cs a Fr�po  \l 14 ". Prvky 1. skupiny Li, Na, K, Rb, Cs a Fr"�



Lithium,  sodík, draslík, rubidium, cesium a francium tvoří poměrně homogenní skupinu vysoce reaktivních prvků náležejících do s�bloku a označovanou jako alka�lic�ké kovy. Sloučeniny sodíku a draslíku jsou známy již od starověku, kovy připravil až H.Davy (1807) elektrolýzou tave�nin hy�dro�xidů (předchozí neúspěchy byly dány sna�hou o pří�pravu ve vod�ných roztocích). Lithium bylo připraveno o deset let později (1817, Arf�ved�son v Berze�liově la�boratoři; litos=kámen v kontrastu k rostlinnému půvo�du Na a K) elek�tro�lýzou tave�ni�ny Li2O. Cs (1860) a Rb (1861) byly objeveny spek�tro�sko�picky (spek�tro�skop 1859) v mi�ne�rál�ních vodách Bunsenem a Kirchhoffem a pojme�no�vány podle barev cha�rakteris�tic�kých spekrálních čar (rubidus=tmavočerve�ný, cae�sius=nebesky mod�rý). Francium iden�tifikovala M.Pe�rey�ová (1939) a pojmeno�vala ho podle své vlasti.

Na a Cs jsou monoizoto�pické a i ostatní alklické kovy mají malý počet stabil�ních izotopů (typické pro prvky z lichých skupin). Li je tvořeno dvěma izotopy, 6Li (7.3 %, oboha�cení je možné pomocí ione�xu nebo přes amalgam, má význam pro přípravu tritia reakcí 36Li(10n, 24()  13H) a 7Li. K a Rb obsahují po jed�nom přirozeně radioaktivním izotopu s dlou�hým polo�ča�sem rozpadu (40K, 0.01 %, (�, t1/2=1,27.109 let; 87Rb, 27.2 %, (�, t1/2= 5,7.1010 let), je�jich aktivita je nízká a dlouhé rozpa�dové polo�ča�sy způsobují, že nemají významnější vliv na přesnost sta�novení ato�mo�vých hmotností těchto prvků. Všech 21 zná�mých izo�to�pů Fr je radio�aktivních, nej�stálejší je 223Fr ((�, t1/2=21.8 min.).

V přírodě se alkalické kovy vyskytují jen ve sloučeninách. Nejrozšířenější jsou sodík (2.27 %, sedmý prvek, pátý kov po Al, Fe, Ca, Mg) a draslík (1.84 %). Ostat�ní jsou zastoupeny podstatně méně � Li (18 ppm, podobně jako Ga a N), Rb (78 ppm), Cs (2.6 ppm) a  Fr (2.10�18 ppm; 15 g Fr na zemském povrchu do hloubky 1 km jako pro�dukt roz�pa�du 227Ac). Nacházejí se ve velmi rozmanitých mi�nerálech a pro značné roz�dí�ly v ato�mo�vých rozměrech nikoliv společně. V přírodních roztocích (moř�ská voda) je dostup�ný zejmé�na chlorid sodný (»3 %, Mrtvé moře 20 %; obsah Ca2+, Mg2+ a SO42� způso�buje vlhnutí produktů získaných z tohoto zdroje), draselné soli se zde vy�sky�tují v podstatně men�ších koncentracích (0.06% KCl, Mrtvé moře 1.5%; nižší obsah je dán menší rozpust�nos�tí draselných solí a pevnějším poutáním K+ v kře-mičitanech tvo�ří�cích zemskou ků�ru). Technic�ky významné minerály lithia jsou lepidolit K2Li3Al4Si7O21(OH,F)3 a spodu�men LiAlSi2O6, pro Na kamen�ná sůl (halit) NaCl (ložisko v Cheshire, GB o rozměrech 60 x 24 x 0.4 km obsahuje 1011 t NaCl), kryolit Na3AlF6, Glaube�rova sůl Na2SO4.10H2O, glauberit Na2SO4.CaSO4, trona Na2CO3.NaHCO3.2H2O a chilský le�dek NaNO3, pro K karnalit KCl.MgCl2.6H2O, kai�nit KCl.MgSO4.3H2O a sylvin KCl. Mi�nerál obsahující rubidium není znám (Rb se získává ze zbytků po zpracování lepidoli�tu), Cs se vyskytuje jako pollucit Cs4Al4Si9O26.H2O (naleziště u jezera Bernic v Manito�bě). Tři nejlehčí prvky této sku�pi�ny patří mezi biogenní (Na a K v makromnož�stvích, Li ve stopách).

Alkalické kovy jsou stříbrobílé neušlechtilé kovy s malou hustotou (Li má nej�men�ší hustotu ze všech pevných látek 0.534 g/cm3). B.t. jsou v rozmezí 28.6 až 180.5 oC, b.v. 688 (Rb) až 1347 oC (Li). Všechny jsou velmi měkké (dají se ře�zat nožem, nej�měkčí je ce�sium), dobře vedou elek�tři�nu i teplo (elektrická vodivost sodíku je při laboratorní tep�lo�tě »3x nižší než stříbra), elektrone�ga�ti�vita se pohybuje v intervalu 1.0 � 0.7. Krys�ta�lují v kubických pros�torově cen�trovaných mřížkách.

Většina vlastností alkalických kovů se pravi�del�ně mění v závislosti na atomovém čísle prvku (elektrone�ga�tivita, ioni�zač�ní energie, ato�mo�vé a iontové poloměry). Pozoru�hod�nou výjimkou jsou redoxní po�ten�ciály (Li �3.03, Na �2.713, K �2.925, Rb �2.93 a Cs �2.92 V), podle nichž by se nej�elek�tropozitiv�něj�ším kovem jevilo lithium. Jev souvisí s malým roz��mě��rem a velkou hydra�tační energií kationtu Li+. Cha�rak�te�ris�tic�kým způsobem barví plamen (Li  karmí�nově červeně, Na  žlutě a K, Rb a Cs fialově; nejde vždy o analogické přechody � Na 3s1 -> 3p1, Li krát�ko�dobá částice LiOH). Vlastnost se využívá k jejich důkazu i kvanti�tativnímu sta�novení. Všech�ny sloučeniny jsou bezbarvé, nezpů�so�buje�li zbarvení aniont nebo poruchy krys�talových mřížek. Vět�ši�na jich je dobře rozpustná v polárních rozpouštěd�lech jako silné elektrolyty s vý�jim�kou ně�kte�rých lith�ných solí (fluorid, uhli�čitan, fosforeč�nan; naopak extrémně rozpustný je chlo�rečnan 313.5 g/100g H2O; síran má obráce�nou tep�lotní závislost rozpustnosti 35.5g/100g H2O při 0 oC, 29.5g při 100 oC). Z dra�sel�ných solí jsou málo rozpustné KClO4, K2[SiF6], K2[PtCl6], KHC4H4O6 a K3[Co(NO2)6]. Solím alkalic�kých kovů se podobají soli kationtů NH4+ a Tl+.

Elektronová konfigurace alkalických kovů je ns1, oxidační stupeň prakticky vý�luč�ně +I. Přítomnost jediného valenčního elektronu je příčinou slabé vazebné inter�ak�ce v kovu (důsledkem jsou nízké hodnoty b.t., b.v. a disociačních, výparných a subli�mač�ních enthalpií). Všechny prvky této skupiny mají relativně vel�ké atomové a iontové poloměry. Nízké hodnoty elektronegativit a prvních ionizačních ener�gií způsobují, že ve sloučeninách alkalických kovů se uplatňuje převáž�ně iontová vazba. Podíl kova�len�ce činí několik procent (NaCl) až »1/3 (LiI). Slouče�niny lithné jsou vět�šinou rozpust�né v nepolár�ních orga�nických rozpouštědlech v důsledku vý�raz�něj�šího uplatně�ní kova�lent�ní interakce. Čistě kovalentní nepolární vazbu lze před�po�klá�dat v mole�kulách M2 exis�tu�jících v plynné fázi (jejich stabilita se sni�žuje od Li k Cs). Pros�to�ro�vé uspořádání ionto�vých sloučenin určuje veli�kost iontů a charakter elektro�statických přitažli�vých sil.

Alkalické kovy jsou vysoce reaktivní, mají silné redukční schopnosti, které se zvy�šují od lithia k cesiu. Jsou schopny redukovat kovy a polokovy z jejich sloučenin



SiF4  +  4 K   ---------->    Si  +  4 KF



Na vzduchu se snadno oxidují a pokrývají nekompaktní vrstvou oxidačních produktů. Inter�akci se vzdušným kyslíkem významně ovlivňuje přítomnost vlhkosti. Uskladňují se proto pod inertním rozpouštědlem (petrolejem). Z vody redukují různou rychlostí vo�dík (cesium se už v přítomnosti stop vlhkosti zapaluje)



2 M  +  2 H2O   ---------->   2 MOH  +   H2



Snadno redukují i řadu dalších nekovů, někdy má reakce explozivní charakter (K, Rb a Cs s bromem nebo sírou). Schopnost tvořit hydráty klesá od Li k Cs, s alkoholy se tvoří alko�holáty RO�M+. Roztoky alkalických kovů v kapalném amoniaku a některých alifatic�kých ami�nech (méně stabilní roztoky než v amoniaku, rozkládají se na amid a vodík) mají extrémně silné re�dukč�ní schopnosti. Zelený paramagnetický roztok adiční sloučeniny tvořící se reakcí sodíku s naftalenem v tetrahydrofuranu (použitelné jsou i jiné ethery) lze za pří�tom�nosti Me2PCH2CH2PMe2 využít k redukci bezvo�dých halogenidů některých kovů (V, Cr, Mo, W, Fe, Co) vedoucí k přípravě komplexů, v nichž má kov oxidační číslo 0. Ně�kte�ré kovy (Zn, Cd, Hg, Tl, Sn, Pb) tvoří v amonia�ku s alkalickými kovy intermetalické slou�čeniny (NaZn, NaHg8, NaHg18, KPb2). Rb+ a Cs+ (také NR4+) mají schopnost sta�bilizovat velké (m.j. polyha�logeni�do�vé) anionty. Chemicky se lithium více než ostatním alkalic�kým kovům po�dobá hořčíku (hoře�ním obou prvků vzni�kají oxidy, hy�droxidy, fluoridy, uhličitany a fosforečnany jsou málo rozpustné, chlo�ristany jsou na�opak roz�pustné velmi dobře, uhličitany a hydrogensulfidy se termicky rozkládají před bodem tání,  hydrogen�uhličitany nejsou známy, karbidy a nitri�dy snad�no vzni�kají pří�mou reakcí prvků, sírany netvoří ka�mence, chloridy a alkyl�slou�če�niny jsou roz�pustné v organických rozpouštěd�lech, ionty mají sklon k hydrataci, malá ve�li�kost iontů nedovoluje stabilizaci větších aniontů), protože rozměry jejich kationtů jsou si velmi blíz�ké (rLi+=76 pm, rMg2+=72 pm, srovnej s rNa+=102 pm). Li se od ostat�ních alka�lických kovů liší také termickou stabilitou hydridu (taví se bez rozkla�du), roz�kla�dem LiOH na Li2O a nikoliv na nestálý peroxid nebo hyperoxid, stabilitou hydrátu LiOH.H2O a tvorbou imidu lithného LiNH (jediný imid alka�lických kovů).

Sodík se vyrábí elektrolýzou taveniny 40% NaCl a 60% CaCl2 při 580 oC (Down�sovy cely, b.t. NaCl je 808 oC). Použí�vá se grafitová anoda a železná katoda, katodický prostor musí být oddělen od ano�dic�kého diafragmou. Pro výrobu draslíku není metoda vhodná a v průmyslovém měřít�ku se využívá redukce roztaveného KCl sodíkem při 850 oC (vzniklá slitina Na a K se dělí destilací). Je možno, stejně jako u rubidia a cesia, použít i che�mic�kých metod



                                                        500 oC, vakuum

Cs2Cr2O7 + 2 Zr   ------------------------>     2 Cs + 2 ZrO2 + Cr2O3



Rubidium a cesium se připravují také zahřívání svých hy�dro�xi�dů nebo oxi�dů s hoř�čí�kem v proudu vodíku nebo redukcí chloridů vápníkem ve vakuu.

Největší praktický význam má sodík. 60 % jeho produkce se ve formě slitiny Na/Pb pou�žívá k výrobě PbEt4 jako antidetonátoru do paliv pro výbušné motory, dal�ších 20 % jako redukovadlo při výrobě kovů (Ti, Zr). Je také surovinou pro výrobu peroxi�du, amidu, hydridu a kyanidu sod�né�ho, uplatňuje se v sodíkových výbojkách, jako složka některých slitin a spolu s draslí�kem jako chladící prostředek v některých typech jaderných reaktorů. Slitina 12 % Na, 47 % K a 41 % Cs má nejnižší b.t. (�78 oC) ze všech kovů. Laboratorně slouží k sušení rozpouštědel (diethylether, benzen). NaCl slouží v laboratoři pro přípravu chladících směsí.

95 % produkce dra�sel�ných sloučenin jsou hnojiva (převážně KCl nebo K2SO4, KNO3 je velmi dobré, ale drahé hno�ji�vo). KCl je surovinou při výrobě KOH a K2CO3, KBr (také LiF a CsI) se používají ke zhotovování optických prvků a kyvetových okének v infračervené spektroskopii. Lit�hi�um zvyšuje tvrdost a odolnost slitin Al, Zn, Mg a Pb (pro konstrukci kosmických lodí použí�vaná velmi pevná slitina LA 141 s (=1.35 g.cm�3 obsahuje 14% Li, 1% Al a 85% Mg) a používá se rovněž v metalurgii mědi. V posledních desetiletích nabývá na významu řada lithných slou�če�nin (34 látek se vyrábí ve velkých množstvích, stearát k zahuš�ťo�vání ole�jů na mazací tuky, uhličitan pro výrobu porcelánu a použití v lékařství, hyd�ro�xid pro adsorpci CO2 v kosmických lodích, 6LiD má použití v termojaderných zbra�ních, LiAlH4 v organické syntéze, ferroelektrický LiTaO3 k modulaci laserových pa�prs�ků, LiCl jako pájecí pasta na hliníkové součástky, LiF jako termolumino�for v rtg. do�zi�met�rii). Vý�hle�dově se uvažuje o použití Li v akumulátorech pro elekt�romobily (Li/FeSx, elek�trolyt LiCl/KCl, pracovní teplota 400 oC). Cesium snadno uvol�ňuje elektrony půso�be�ním světla a používá se k výrobě foto�článků. 137Cs slouží jako zdroj (�zá�ře�ní (t1/2 = 30 let).



4.1. Sloučeniny alkalických kovů�po  \l 24 ".1. Sloučeniny alkalických kovů"�



Hydridy vznikají reakcí příslušného kovu s vodíkem (LiH při 600 oC, NaH při 300 oC)



2 M  +  H2   ---------->    2 M+H�



Jsou to krystalické pevné látky, jejichž termická stabilita klesá a chemická reaktivita na�opak vzrůstá od Li k Cs. LiH se termicky rozkládá až nad b.t. (692 oC, částečný rozklad už při nižší teplotě � rovnovážný disociační tlak vodíku 1.33 kPa při 550 oC), RbH a CsH jsou samozápalné i na suchém vzduchu. NaH se používá k syntéze diboranu a hydrobora�tu sodného

                                                          

                                                               Et2O, 120 oC

4 NaH + BF3     --------------->      NaBH4 + 3 NaF 



LiH je možno využít v přenosných zdro�jích vodíku a je výchozí látkou pro přípravu hydridohlinitanu lithného LiAlH4



4 LiH  + AlCl3   ---------->    LiAlH4 + 3 LiCl



Acetylidy M2C2 vznikají reakcí kovu s acetylenem, pouze lithium poskytuje Li2C2 re�akcí s uhlíkem při zvýšené teplotě. Jsou známy rovněž hydrogenacetylidy MHC2. Všechny jsou vy�so�ce reaktivní, vodou se prudce rozkládají. Hydrogenacetylid lithný LiC2H je suro�vi�nou při výrobě vita�minu A.

Přímou reakcí lithia s dusíkem vzniká už za labo�ra�tor�ní teploty nitrid lithný Li3N. Nitridy ostatních alkalických kovů se připra�vují rozkladem azidů ne�bo účinkem elektrického výboje na směs par příslušných prv�ků. Za určitých podmí�nek lze z nitridu lithného a vodíku připravit hydrid a opačně z hyd�ri�du a dusíku nitrid (jako meziprodukty zde vystupují amid a imid lithný). Amidy MNH2 lze připravit rozpouštěním kovů v kapalném amoniaku a pozvol�ným rozkla�dem vzniklých roztoků



M + NH3    ---------->    MNH2 + 1/2 H2



Imid M2NH je znám pouze u Li. 

Fosfidy nemají iontový charakter. Se sodíkem tvoří fosfor jak "stechio�met�ric�ký" Na3P, tak i "fosforem bohatý" Na3P11 (nízký b.t. i termická stabilita). Nemají vý�znam�něj�ší praktické použití.

Oxidy M2O, peroxidy M2O2, hyperoxidy MO2 a ozonidy MO3 jsou známy u všech alkalických kovů. Při hoření lithia vzniká oxid, sodíku peroxid a u K, Rb a Cs hypero�xidy. To odpovídá zvyšující se intenzitě elektrostatického pole v řadě od Cs k Li umož�ňující maximálně stabilizovat aniont O2- kationty K+, Rb+ a Cs+, O22� kationtem Na+ a O2� kationtem Li+.

Oxidy M2O u Na, K, Rb a Cs je možno připravit re�duk�cí du�sič�nanů nebo dusitanů za zvýšené teploty nebo redukcí peroxidu přísluš�ným alkalic�kým kovem



2 NaNO3  +  10 Na   ---------->    6 Na2O  +  N2



Na2O2  +  2 Na   ---------->   2 Na2O



Peroxidy M2O2 lze považovat za soli pero�xidu vo�díku (reakce Na2O2 s vodou je možno využít k jeho přípravě)



Na2O2  +  2 H2O   ---------->   2 NaOH  +   H2O2



V technické praxi se reakcí směsi peroxidu sodného a chlornanu vápenatého s vodou uvolňuje kyslík. Peroxid sodný Na2O2 se používá jako bělící prostředek.

Hyper�oxi�dy MO2 mají ana�logickou strukturu jako CaC2, jsou barevné (KO2 žlu�tý, RbO2 tmavo�hně�dý a CsO2 žlu�to�oranžový) a paramagnetické. Jejich opatrným termickým rozkladem lze připravit tma�vě zbarvené paramagnetické "seskvioxidy" M2O3, které jsou považovány za peroxid�hy�pe�roxidy [(M+)4(O22�)(O2-)2]. LiO2 byl izolován v matrici při 15 K, rozkládá se již při �33 oC. Vodou se hype�ro�xi�dy rozkládají za vzniku pero�xidu vodíku, pří�sluš�ného hydroxidu a uvolňování kys�lí�ku. Kys�lík vzniká i reakcemi pe�roxidů nebo smě�sí peroxidu a hypero�xidu s oxidem uhli�či�tým (KO2 se používá do dý�cha�cích pří�strojů)



Na2O2  +  CO2   ---------->  Na2CO3  +  1/2 O2



Na2O2  +  2 KO2  +  2 CO2   ---------->   Na2CO3  +  K2CO3  +  2 O2



Červené ozonidy MO3 lze extrahovat kapalným amoniakem z produktů reakce ozonu s bezvodými hydroxidy za nízké tep�loty. Pouze u Li vzniká tímto způso�bem amoniakát [Li(NH3)4]O3 (ozonid tetraamminlithný). Stáním se ozonidy rozkládají na hyper�oxi�dy a kyslík, hydro�lý�za poskytuje vedle dikyslíku příslušné hydroxidy



MO3   ---------->    MO2 + 1/2 O2



4 MO3 + 2 H2O   ---------->   4 MOH + 5 O2



Kromě oxidů, v nichž je oxidační číslo alkalického kovu +I, jsou u Rb a Cs známy suboxidy s nižším formálním oxidačním číslem. Parciální oxi�dací Rb za nízké teploty lze získat Rb6O, který se při �7.3 oC rozkládá na mědě�ně zbar�vené krystaly Rb9O2 tvořené dvěma oktaedry ORb6 sdílejícími společ�nou plo�chu (přebytek 5 elektronů nad normální stechiometrii způsobuje, že Rb9O2 má cha�rak�ter kovu). Nejširší paletu oxidů poskytuje cesium (celkem 9 o složení mezi Cs7O a CsO3). Cs7O lze na základě rtg. strukturní analýzy formulovat jako [(Cs11O3)Cs10]. Jed�not�ka Cs11O3 představuje tři oktaedry OCs6 spojené vzájemně plochami. Zbývající atomy Cs tvoří řetězce uložené mezi trigonálními útvary Cs11O3.

Sulfidy M2S lze připravit přímou syntézou. Jsou dobře rozpustné ve vodě, roz�toky v důsledku hydrolýzy reagují alkalicky. Vzdušným kyslíkem se snadno oxidují na thiosírany. Nejběžnější z nich jsou Na2S a z hydrogensulfidů KHS. Varem roztoků sulfidů se sírou se tvoří polysulfidy M2Sn (n=2 pro Li, n=5 pro Na a n=6 pro K, Rb a Cs).

Halogenidy jsou bezbarvé krystalické látky o složení MX. S výjimkou LiX mají vý�razně iontový charakter a tomu odpovídající vysoké body tání a varu. Páry se sklá�da�jí z iontových párů M+X�. Halo�genidy lithné s výjimkou fluoridu jsou na vzduchu roz�plývavé látky rozpustné ve vodě i v organických rozpouštědlech. LiCl tvoří dihydrát, monohydrát NaCl je stálý pouze pod 0.15 oC (rozpustnost NaCl ve vodě je velmi málo závislá na teplotě � 35.6 g NaCl při 0 oC a 39.1 g při 100 oC ve 100 g vody) a KCl hydráty netvoří. Všechny krystalují v mřížce typu NaCl, pouze struktura haloge�nidů cesných je analogická CsCl. Zvlášt�ním typem halogenidů alkalických kovů jsou polyhalogenidy typu MXn (KI3 krys�ta�luje jako monohydrát a vzniká roz�pouštěním jodu v roztoku jodidu draselného). Chlo�ri�du sodného se spot�ře�bují desítky milionů tun ročně v mnoha odvětvích těžkého anor�ganického průmyslu.

Termody�namicky možná a dokonce exotermická by byla reakce



Cs (s) + F2 (g)    ---------->    CsF2 (s)        (H0sl = �125 kJ/mol



Ovšem vzhledem k výrazné energetické výhodnosti tvorby CsF



Cs (s) + 1/2 f2 (g)    ---------->    CsF (s)        (H0sl = �530 kJ/mol



by se potenciálně vznikající fluorid cesnatý ihned rozkládal



CsF2 (s)    ---------->    CsF (s) + 1/2 F2        (H0sl = �405 kJ/mol



Hydroxidy jsou bezbarvé, silně hygroskopické, leptavé, snadno tavitelné (b.t. klesají od 471 oC pro LiOH na 272 oC u CsOH), ve vodě i v ethanolu dobře rozpustné látky. Jsou to nejsilnější známé baze, agresivní, silně korozivní sloučeniny, které leptají i sklo (zábrusy) a por�ce�lán, v přítomnosti kyslíku v žáru poškozují i plati�nu. Taví se v železných, niklo�vých, stří�brných nebo zlatých nádobách. Jejich roz�toky se chovají jako silné zásady. Výjim�kou je LiOH, který je ve vodě i v etanolu slabě roz�pustný, z vodného roztoku krystalu�je jako monohydrát s poměrně zajímavou struktu�rou (vzájemně propojené tetraedrické útvary s Li ve středu a dvěma skupinami OH� a dvěma molekulami vody ve vrcho�lech). Mimořádný praktický význam mají hydroxid sodný (zpracování bauxitu, výroba NaClO; s vodou tvoří řadu hydrátů s 1 až 7 molekulami vody) a draselný. Vyrá�bějí se buď elek�trolýzou roz�toků chloridů nebo reakcí uhličitanů s hyd�ro�xidem vápenatým (kaus�ti�fikace). Při elek�trolýze se nej�častěji používá rtuťová ka�to�da, na níž se v důsledku přepětí vodíku vy�lu�čuje sodík a vzniká amalgám. Půso�be�ním vody lze pak získat velmi čistý roztok hydroxidu



2 Na  +  H2O   ---------->   2 Na+  +  2 OH�  +  H2



Kaustifikaci (v současnosti technicky nepříliš významná s výjimkou výroby LiOH) vystihuje rovnice

Na2CO3  +  Ca(OH)2   ---------->   CaCO3(  +  2 NaOH



Ze solí oxokyselin jsou nejvýznamnější uhličitany, dusičnany a sírany. Jsou zná�my všechny uhličitany a hydrogenuhličitany alkalických kovů kromě LiHCO3. Mimo Li2CO3 a NaHCO3 jsou dobře rozpustné ve vodě a lze je bez rozkla�du tavit. V pevném stavu je možno získat bezvodé soli i hydráty (Na2CO3.10H2O).

Uhliči�tan sod�ný Na2CO3 se v prů�myslovém mě�řítku připravuje dvěma me�to�dami. Leblancův způsob je zalo�žen na redukci síranu sod�ného uhlíkem a následné konverzi sulfidu sodného vápen�cem (dnes se již nepoužívá, hlavní nevýhodou je odpadní CaS)



Na2SO4  +  2 C   ---------->   Na2S  +  2 CO2



Na2S  +  CaCO3   ---------->   Na2CO3  +  CaS



Při Solvayově metodě se roztok NaCl (solanka) sytí amoniakem a oxidem uhličitým, čímž vzniká hydrogenuhličitan amonný a z roztoku se v důsledku menší rozpustnosti vylučuje hydrogenuhličitan sodný ("jedlá soda")



NH3  +  H2O  +  CO2   ---------->   NH4HCO3



NaCl  +  NH4HCO3   ---------->   NaHCO3  +  NH4Cl



Po odfiltrování se NaHCO3 termicky rozkládá (kalcinuje) na bezvodý uhličitan sodný (odpadním produktem je v tomto případě CaCl2 vznikající při regeneraci amo�niaku z chloridu amonného). Pře�devším v USA je stále významnější těžba přírodní tro�ny.

Uhličitan draselný K2CO3 (potaš) se připravuje Engelovou metodou, při níž se oxid uhli�či�tý zavádí do suspenze tri�hyd�rá�tu uhličitanu hořečnatého v roztoku KCl, z roz�toku se vylučuje podvojná sůl MgCO3.KHCO3.4H2O, která se při 60 oC ve vodě roz�kládá



2 MgCO3.KHCO3.4H2O   ---------->   K2CO3 + 2 MgCO3.3H2O + CO2 + H2O



Dusičnany MNO3 jsou charakteristické snadnou tavitelností a dobrou roz�pust�ností ve vodě. Připravují se převážně neutralizací kyseliny dusičné alkalickým hyd�ro�xidem, možná je i podvojná záměna



NaNO3 + KCl    ---------->    KNO3 + NaCl



Při vyšších teplotách se rozklá�dají na dusitany a kyslík (termická stabilita roste s ros��tou�cí ato�mo�vou hmotností kationtu)

                                                                 500 oC          

2 NaNO3     ---------->     2 NaNO2  +  O2



                                                              800 oC                             

2 NaNO3     --------------------------->   Na2O  +  N2  + 5/2 O2



NaNO3 i KNO3 se používají jako průmyslová hnojiva, oxidovadla, solné láz�ně a me�dia přenášející teplo. LiNO3 se uplatňuje v pyrotechnice.

Dusitany MNO2 jsou bílé krys�talické hygroskopické látky velmi dobře roz�pust�né ve vodě. Vznikají redukcí dusič�na�nů (olovem nebo uhlíkem)



NaNO3 + Pb    ---------->    NaNO2 + PbO



Průmyslově se připravují zaváděním oxidů dusíku do roz�toku sody



Na2CO3 + NO + NO2    ---------->    2 NaNO2 + CO2



Využívají se k výrobě azobarviv, jako inhibitory koroze a ke konzervování masa.

 	Sí�ra�ny M2SO4 i hydrogensírany MHSO4 jsou dobře rozpustné ve vodě (Na2SO4.10H2O je znám jako Glau�be�rova sůl), nepatrně v organických rozpouštědlech. Hydro�gen�sírany termicky kondenzují za vzniku disíranů M2S2O7, které při za�hří�vání od�ště�pu�jí oxid sí�rový a v tavenině mají proto schopnost rozkládat ně�které těžce roz�pustné ko�vo�vé oxi�dy. Síran sodný Na2SO4 se používá k rozpouštění ligninu v pa�pírenském průmys�lu (»70 % pro�duk�ce), ve sklářství a k výrobě detergen�tů.

Organokovové sloučeniny byly častěji studovány u lehčích alkalických kovů � lithia, sodíku a dras�lí�ku. Iontový charakter vazeb a tím i jejich reaktivita rostou se zvyšujícím se atomovým číslem. Jsou ne�stá�lé na vzduchu, nepříliš rozpust�né v or�ga�nických rozpouštědlech a snadno se hy�dro�lyzují. Známy jsou alkyl� i aryl�sloučeniny. Oligomerní alkyllithné sloučeniny, které mají největší význam, lze snadno připravit re�akcí Li s alkylchloridy v inert�ním roz�pou�štědle (petrolether, benzen, diethylether) za vyloučení kyslíku a vlhkosti



2 Li + RX    ---------->    LiR  +  LiX



Tetramerní methyllithium (LiMe)4 obsahu�je klastr Li4C4 tvo�ře�ný tetraedrem Li4, nad jehož plochami jsou umístěny jako h3�můst�ky atomy uh�lí�ku. Ethyllithium je v pevném stavu tetramerní, v uhlovodících se rozpouští na hexa�mer. LiMe a LiBun se pro použití v organické syntéze vyrábějí v �tuno�vých množ�stvích. Aryl�slou�če�ni�ny lze výhodně připravit reakcí



LiBun + ArI    ---------->    LiAr + BunI



Výměnou kovů se získávají deriváty nenasycených organických skupin (vinyl, allyl)



4 LiPh + Sn(CH=CH2)4    ---------->    4 LiCH=CH2 + SnPh4



Velmi často jsou kationty alkalických kovů elektropozitivní složkou komplex�ních so�lí. Ionty alkalických kovů mají v důsledku malého náboje a velkého rozměru po�měr�ně slabé ko�ordinační schopnosti, které klesají v řadě Li>Na>K>Rb>Cs. Soli alkalic�kých kovů tvoří četné hydráty, sklon k tvorbě ammin�kom�plexů je s výjimkou Li malý. Chelá�ty alka�lických kovů s (�diketony a sali�cylaldehydem (1925, Sidgwick) nejsou pří�liš stabilní, stálejší jsou komplexy s mak�ro�cyklic�kými po�ly�ethery (1967, C.J.Padersen). Zájem o tyto látky pramení především z mož�nosti mode�lování funk�ce pří�rodních  mak�ro�cyklických antibiotik (valinomy�cin, mono�aktin, ennea�tin) a částečné�ho vysvětlení pozoru�hod�né selektivity využití Na a K v biologic�kých sys�té�mech. Zají�mavé jsou i strukturní as�pek�ty těchto sloučenin, v nichž se uplat�ňují neob�vyklá koordi�nační uspo�řá�dá�ní (pen�ta�gonální pyramida, nesymet�ric�ká us�po�řádání s k.č. 7 a 8). Dobré che�latační schop�nosti vůči kationtům alkalických ko�vů mají i "chobotnico�vé" ligan�dy (ben�ze�no�vé deriváty se dvěma až šes�ti merkaptopoly�et�he�ro�vý�mi sku�pi�na�mi C6H6�nRn (R = �SC2H4OC2H4OMe). Ještě účinnějšími ligandy jsou makrobi�cyk�lické kryp�táty. V [Rb(krypt)]CNS.H2O (N{(CH2CH2O)2CH2CH2}3N=krypt) je ka�tion Rb+ uzav�řen li�gandem a šest 

dono�ro�vých atomů O vytváří kolem Rb tri�go�nál�ní hranol. �

Slou�čeniny tohoto typu se uplatňují při extrakcích a při stabilizaci ne�ob�vyk�lých oxidač�ních stavů. Sodík re�agu�je s kryptátem v přítomnosti ethylaminu za tvor�by sodi�dové so�li (obecně jsou slou�če�niny tohoto typu nazývány alkalidy, rtg. struk�tur�ní analýza po��tvrdila, že Na� před�sta�vuje ve struktuře separovanou částici)

                                                                                                                                                                                                                                                                                 



                   EtNH2

2 Na + N{(CH2CH2O)2CH2CH2}3N    ---------->    [Na(krypt)]+Na�



Kryptáty tvoří i anorganické ligandy (u heteropoly�wol�fra�ma�nu (NH4)17Na[NaW21Sb9O86].14H2O byla zjištěna antivirová aktivita).



5. Prvky 2. skupiny Be, Mg, Ca, Sr, Ba, Ra�po  \l 15 ". Prvky 2. skupiny Be, Mg, Ca, Sr, Ba, Ra"�



Ve 2. skupině jsou odchylky v chování dvou nejlehčích prvků beryllia a hořčíku od těžších členů sku�piny výraznější než v 1. skupině, v níž se za "výjimečné" deklaruje obvykle pou�ze lithi�um v souvislosti s jeho diagonální podobností s hořčíkem. Po�dob�ná diago�nální podobnost ve vlastnostech existuje i mezi berylliem ve 2. skupině a hliní�kem v 13. skupině. Z uvedených důvodů se skupinovým názvem "kovy alkalic�kých ze�min" �označují pouze čtyři těžší (Ca, Sr, Ba a Ra) prvky 2. skupiny.
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Beryllium bylo objeveno v roce 1798, kov získal F.Wöhler (1828, v témže roce pro�vedl i slavnou syntézu močoviny z NH4CNO). Technická příprava byla usku�tečněna až o více než 100 let později (A.Stock, H.Goldschmidt). Je poměrně vzácným prvkem (2 ppm po�dob�ně jako Sn, Eu, As), průmyslový význam má jen jediný minerál be�ryl o slo�že�ní Be3Al2Si6O18 se strukturou ostrůvkovitého křemičitanu. Tvoří povrchová ložiska v pegmatito�vých horninách (byly nale�zeny krystaly o hmotnosti až 60 t), takže beryl�li�um je po�měr�ně snadno dostupné. Ceně�na je jeho chromem (2%) zeleně zbar�vená od�rů�da sma�ragd.

Beryllium (b.t. 1287 oC, nejvíce ve 2. skupině) je tvrdý a křehký kov s malou měr�nou hmotností (( = 1.85 g.cm�3). Krystaluje v nejtěsnějším hexago�nál�ním us�po�řá�dá�ní.

Elektronová konfigurace valenční sféry beryllia je 2s2, běžně uplatňuje jediné oxidační číslo +II. Ionty Be2+ se netvoří ani v roztocích ani v pevném stavu v dů�sledku po�měrně vysokých ionizačních energií, střední hodnoty elektrone�gativity a vel�mi ma�lé�ho polomě�ru hypotetického iontu Be2+. Jeho redoxní potenciál je mnohem mé�ně zá�por�ný (-1.82 V), než u ostatních prvků této skupiny (Mg -2.37 V, ostatní zápor�nější). Jednoznačně byla proká�zána existence komplexních iontů [Be(H2O)4]2+. Maxi�mál�ní vaznost je 4, běžný hybri�dizační stav sp3. Podobně jako bor má sklon k tvor�bě elek�tro�nově deficitních polycenterních vazeb ((BeH2)n, (Be(CH3)2)n).

Na vzduchu je Be (podobně jako Al) stálé, protože se rychle pokrývá  vrstvou oxidu, která další reakci s kyslíkem nebo vzdušnou vlhkostí zabra�ňu�je. Pasivuje se účinkem stu�de�né koncentrované kyseliny dusičné. S vodní parou ne�reaguje kom�pakt�ní kov ani za červeného žáru (jemně práškové nebo amalgo�vané beryllium reaguje), s halogeny až při 600 oC a s chalkogeny při ještě vyšších teplo�tách. S amoniakem poskytuje při 1200 oC nitrid Be3N2  a s uhlíkem při 1700 oC karbid Be2C. Ne�re�a�gu�je s divodíkem, hydrid beryllnatý se připravuje ne�přímo. Rozpouští se ve zředěných sil�ných kyse�li�nách, al�ka�lických hy�dro�xi�dech a vodném roztoku NH4HF2 (technologic�ky vý�znam�ná re�akce pro přípravu BeF2 termickým rozkladem (NH4)2BeF4 při 280 oC a ná�sled�ně čis�té�ho beryllia)



2 NH4HF2 (aq)  +  Be (s)  ---------->   (NH4)2BeF4  +  H2 (g)



Sloučeniny Be jsou jedovaté, velmi nebezpečné jsou ve formě prachu ne�bo dýmů.

Beryl se zpracovává pražením s Na2SiF6, následným vyloužením rozpustného BeF2 a srážením Be(OH)2 při pH»12. Kov lze získat elektrolýzou taveniny BeCl2 ne�bo redukcí BeF2 hořčíkem.

Beryllium se používá prakticky pouze ve slitinách, do roztavených kovů se při�dá�vá jako antioxidační přísada. Berylliové bronzy jsou slitiny s mědí. Jsou tvrdé a elas�tic�ké jako oceli (ale nemagnetické) při zachování chemické odolnosti bronzů. Vý�znam�ná je zvláště jejich odolnost proti otěru a neelastickému chování (hystereze, tlu�me�ní). Kovové beryllium se používá v jaderných reaktorech (moderátor nebo reflektor neut�ro�nů) a k výrobě oké�nek pro rtg. lampy pro minimální absorpci rtg. záření při dosta�tečné odol�nosti vůči vnějším vlivům.
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Hydrid beryllnatý BeH2 je bílá, netěkavá látka s polymerní řetězovou struk�turou pravděpodobně analogickou analogickou (Be(CH3)2)n. Připravuje se reakcí BeCl2 resp. Be(CH3)2 s tetrahydridohlinitanem lithným v diethyl�et�he�ru případně účinkem atomárního vodíku na kov. 

Acetylid beryllnatý BeC2 se tvoří pů�so�bením acetylenu na beryllium. Je pevnou látkou s atomovou struk�tu�rou krystalů.

Karbid beryllnatý Be2C vzniká přímou reakcí prvků. Vodou nebo roz�toky alkalických hydroxidů se hydrolyzuje za tvorby methanu (analogicky Al4C3).

Oxid beryllnatý BeO je bílá látka s vysokým b.t. (2 570 oC) i tvrdostí (9). Má struk�turu wurtzitu (na rozdíl od oxidů všech kovů alkalických zemin) signalizující pře�váž�ně ko�va�lentní charakter vazeb. Vlastnosti BeO závisí na způsobu jeho přípravy.  Mik�rokrys�talický, připravený termickým rozkladem uhličitanu nebo hydroxidu beryllna�tého, se rozpouští ve zředě�ných kyselinách, po vyžíhání nad 1800 oC nebo přetavení je roz�pustný pouze v kyselině fluorovodíkové. Rozpouští se v taveninách alkalických hyd�ro�xidů (nikoliv v jejich roz�tocích). Používá se na výrobu keramických nádob. Per�oxid beryllnatý BeO2 není znám.

�

Jsou známy všechny čtyři halogenidy beryllnaté BeX2  v pevné fázi i v parách. Ve vodě jsou rozpustné za současné hydrolýzy. Z vodného roztoku krystaluje pouze chlorid beryllnatý jako tetrahydrát [Be(H2O)4]Cl2, který nelze termicky de�hyd�ra�tovat. Bezvodé halogenidy se proto připra�vují účinkem bezvodých halogenovodíků na beryllium. Fluorid beryllnatý je mož�no při�pra�vit i termickým rozkladem fluoro�beryll�na�tanu amonného (NH4)2[BeF4]. Zís�ká se ob�vyk�le jako hygroskopická sklovitá látka vzhledem podobná tavenému křemeni. V krys�ta�lickém stavu má fluorid beryll�na�tý BeF2 struk�turu cristobalitu (SiO2) s tetraedrickou koordina�cí ato�mů beryllia. De�formovaná tetra�edrická struktura se uplat�ňuje i v chloridu beryll�na�tém BeCl2, v němž však existují ře�těz�ce po�dob�ně jako v chloridu hlinitém. Fluo�ro�kom�ple�xy M2IBeF4, M3IBe2F7 a MIBeF3 se strukturou podobají křemiči�tanům a ve vodě se jen málo hydro�lyzují. Chloroberyllnatany jsou nestálé, byly proká�zá�ny jen nepřímo.

Hydroxid beryllnatý Be(OH)2 se sráží z roztoků beryllnatých solí hydro�xi�dy alka�lic�kých kovů. Srážení začíná až při překročení molárního poměru 1:1 a v rozto�ku te�dy zřejmě existují polymerní ionty [Be(OH)]nn+. Vzniká rovněž hydrolýzou tavenin be��ryl�lna�tanů jako mikrokrystalická nebo rosolovitá amorfní látka s amfoterními vlast�nost�mi. Roz�pouštěním Be(OH)2 v koncentrovaných roztocích hydroxidů alkalic�kých kovů se zís�kají roztoky hydroxoberyllnatanů.

�

V beryllnatých solích neexistují jednoduché ionty Be2+, nýbrž pouze kom�plex�ní částice jedno� ([Be(H2O)4]2+) i vícejaderné. Mezi hydráty a bezvodými be�ryllna�tými so�le�mi bývají proto velké rozdíly ve struktuře. Uhličitan beryllnatý BeCO3 je znám pouze jako tetrahydrát. Je jediným hydrátem uhličitanu ve 2. grupě stálým pou�ze v at�mos�féře oxi�du uhličitého. Jsou známy i hydroxidouhličitany proměnlivého slo�že�ní vznikající re�akcí uhli�čitanů alkalických kovů s roztoky beryllnatých solí. Bez�vo�dý síran beryll�na�tý BeSO4 má ře�tězovou polymerní strukturu a je ve vodě neroz�pust�ný, zatímco tetra�hydrát je dob�ře rozpustný. Octan beryllnatý Be(CH3COO)2 před�stavuje che�lá�to�vý komplex. V pro�stře�dí benze�nu tvoří hydroxid be�ryllna�tý s karboxylovými ky�se�li�na�mi kom�ple�xy o složení Be4O(RCOO)6. Jde o mimo�řád�ně sta�bilní látky ta�jící a čas�to i destilující bez roz�kladu, roz�pustné v nepolárních i některých po�lár�ních roz�pou�štěd�lech, v roztocích neionizující ani ne�po�ly�me�ru�jí�cí. Oxid�du�sič�nan čtyřberyllnatý Be4O(NO3)6 vzni�ka�jící ter�mic�kým roz�kla�dem dusič�nanu beryllna�tého (za uvolnění N2O4) je strukrurně analogický.

Organoberyllnaté sloučeniny obsahující vazbu Be�C jsou vzhledem ke schop�nosti Be tvořit kovalentní vazby dobře známé. Dialkylsloučeniny BeR2 lze získat reakcí LiR nebo Grignardových činidel s BeCl2 v diethyletheru. Často je pro přípravu čistých slou�čenin vý�hodnější použít reakce kovového beryllia s HgR2 (obtíže s od�straňováním diethylethe�ru). Dimethylberyllium (BeMe2)n je řetězovitý polymer, v němž uplatňují dvou�elek�tro�no�vé třístředové vazby BeCBe. Větší organické skupiny (But) poskytují mo�no�mer�ní pro�dukty. Reakce (BeMe2)n s alkoholy vede k polymerním alk�oxi�dům (Be(OR)2)n. Bis(cyklopentadienyl)beryllnatý komplex [Be(C5H5)2] je jen formální obdobou ferro�cenu (cyklopenta�die�ny�lo�vé kruhy jsou neko�pla�nární, strukturu lépe vystihuje vzorec ([Be((1�C5H5) ((5�C5H5)], diedrický úhel v plynné fázi 117o).





5.2. Hořčík�po  \l 25 ".2. Hořčík"�



Sloučeniny hořčíku jsou, stejně jako sloučeniny sousedního sodíku, používány již od starověku, ovšem bez znalosti jejich chemické podstaty. Elementární hořčík se značně odlišuje jak od beryllia tak i od prv�ků poskupiny vápníku, nejvíce analogií exis�tu�je se sloučeninami Li a Zn. Kov připravil H.Davy (počátek 19. stol.) elektro�ly�tic�ky. V příro�dě se vyskytuje jen ve sloučeninách. Patří k nej�rozšíře�něj�ším prvkům (2.76 %, šestý nejroz�šířenější pr�vek, obsah v moř�ské vodě »0.13%), svě�tové zásoby jsou prak�tic�ky neomezené (při roční výro�bě 100 milionů tun Mg z MgCl2 získaného z mořské vody klesne obsah v mořích na 0.12 % za milion let). Na�chá�zí se především v podobě silikátů (olivín, granáty, diop�sid, chryzotil, mastek, flogo�pit) a různých spinelů. Ve větších množstvích se dále nacházejí magnezit MgCO3, dolo�mit CaCO3.MgCO3, epsomit MgSO4.7H2O, brucit Mg(OH)2, kar�na�lit KCl.MgCl2.6H2O, kai�nit KCl.MgSO4.3H2O a periklas MgO. Je bio�gen�ním prvkem, v zele�ných ro�st�li�nách je součástí chlo�rofylu, v biochemických sys�té�mech živočichů je nutný k aktivaci enzymů přenášejících fosforečnany, pro nervové impulzní převody, kontrakci svalů a metabolizmus cukrů.

Hořčík je stříbrolesklý měkký tažný a kujný kov s nízkou měrnou hmot�nos�tí (1.74 g/cm3, 2/3 hustoty Al) krystalující v nejtěsněj�ším hexagonálním uspo�řádání. Je elektropozitivnější než amfoterní Be, má vysoký záporný stan�dardní re�doxní poten�ciál.

Elektronová konfigurace valenční sféry hořčíku je 3s2, preferuje oxidační stav +II. Kationty hořečnaté jsou na rozdíl od Be2+ schopny existence, existuje ale mnoho sloučenin, v nichž je Mg vázán kovalentními vazbami. Důvody pro nestabilitu slouče�nin MgI jsou analogické, jako v případě CsII. Uplatňuje častěji k.č. 6 než 4, známy jsou i vyšší hodnoty. Hořečnaté soli často tvoří hydráty.

Na vzduchu se hořčík pokrývá vrstvičkou oxidu zabraňující další korozi. Ochot�ně se roz�pouští ve zředěných kyselinách (ve vodě jen za varu) za vývoje vodíku. Při zvý�šené teplotě je to vysoce reaktivní prvek. Reaguje přímo se všemi neko�vy s výjim�kou uhlíku (acetylid i karbid se připravují reakcí hořčíku s uhlovodíky) za tvorby pří�sluš�ných binárních sloučenin. Neočekávaně snadná je tvorba nitri�du hořečnatého Mg3N2. S alkyl� a arylhalogenidy poskytuje Mg Grignardova či�nid�la RMgX.

Kovový hořčík se připravuje elektrolýzou taveniny bezvodého chloridu hořečna�té�ho ne�bo se pálený dolomit redukuje ferrosiliciem při sníženém tlaku a vysoké tep�lo�tě, při níž hoř�čík vydestiluje a z oxidu vápenatého se vytvoří křemičitan vápenatý. Využívá se rovněž faktu, že rovnováha rekce



MgO  +  C   ---------->     Mg  +  CO



je při vysoké teplotě posunuta vpravo a rychlým ochlazením je možno ji "zmrazit" a získat tak čistý hořčík.

Hořčík se používá jako součást lehkých slitin v leteckém a automobilovém prů�myslu, ja�ko redukční činidlo při výrobě některých jiných kovů (Be, Ti, Zr, Hf, U). Dříve se vyu�ží�val jako zdroj intenzivního světla ve fotografii.



5.2.1 Sloučeniny hořčíku�po  \l 3 "5.2.1. Sloučeniny hořčíku"�



Hydrid hořečnatý MgH2 je světlešedá pevná látka vznikající za vyšších tlaků pří�mou reakcí prvků. Krystaluje v rutilové mřížce (Mg s k.č. 6, H s k.č. 3). Předpo�kládá se v něm přechodný typ vazeb mezi elektronově deficitními a iontovými.

Acetylid hořečnatý MgC2 se připravuje působením acetylenu na hořčík při 500 oC. Vodou se rozkládá na acetylen a hydroxid hořečnatý. Karbid hořečnatý Mg2C3 vzniká při vyšších teplotách působením acetylenu ne�bo methanu na kov. Hy�dro�lýzou posky�tu�je propin (allylen).        

Borid MgB2 a nitrid Mg3N2 (také sulfid ho�řeč�natý MgS) vzni�kají přímou reakcí prv�ků při vyšších teplo�tách. Všechny jsou pev�ný�mi látkami, kte�ré se vodou rozkládají.

Oxid hořečnatý MgO je pevná bílá látka s b.t. »2 800 oC (nejvyšší ve skupi�ně) a strukturou NaCl. Efektivní náboje na iontech jsou pouze +1 a �1 a jeho strukturu nelze vysvětlit ani v rámci teorie polárních kovalentních vazeb, protože hořčík má k dis�pozici pouze 4 orbitaly s vhodnou energií a nemůže proto vystupovat jako šesti�vaz�ný. Vazebné poměry se vysvětlují obvykle v rámci teorie polarizace iontů. MgO při�pra�vený rozkladem jiných sloučenin při nízkých teplotách (300�600 oC) je jemný prá�šek pomalu reagující s vodou za tvorby hydroxidu hořečnatého. Krystalický oxid ho�řeč�natý s vodou nereaguje. S řadou oxidů kovů v oxidačním stupni +III tvoří podvojné oxidy  MgM2IIIO4 (spinely). Používá se jako žáruvzdorný vyzdívkový materiál do me�ta�lur�gic�kých pecí (výborný vodič tepla a současně dobrý elektrický izolátor). Peroxid ho�řeč�natý MgO2 se strukturou pyritu lze připravit v kapalném amonia�ku, ve vodném pro�středí vznikají jeho peroxohydráty.

Halogenidy hořečnaté existují v bezvodé formě i jako hydráty. Po�do�bají se halogenidům prvků alkalických zemin. Fluorid hořečnatý MgF2 má struk�turu ru�ti�lu a je ve vodě prakticky neroz�pust�ný. Ostatní halogenidy mají vrstevna�tou struk�tu�ru CdCl2 (CdI2). Jsou dobře roz�pust�né ve vodě, krystalují z ní jako hydráty (chlo�rid jako 12, 8, 6 a 4 hydrát, bromid 9, 6 a 4 hydrát a jodid 10, 8 a 6 hydrát). Sklon k tvor�bě fluorokomplexů je menší než u beryllia, v pevném stavu je znám K2MgF4 se struk�tu�rou perowskitu (v roztoku nejsou anionty [MgF4]2� schopny existence a jde tedy o po�dvoj�ný halogenid a nikoliv o sůl komplexního aniontu). Podvojné soli typů M2IMgX4 a MIMgX3 jsou známy i u ostatních halogenidů. Účinkem vodní páry na chlo�rid hořeč�natý vzniká Mg(OH)Cl s vrstevnatou strukturou (analogickou MgCl2). Mg2(OH)3Cl.4H2O je složkou Sorelovy maltovi�ny, která se připravuje smísením práš�kového MgO s roztokem chloridu hořečnatého. Tuhne na tvrdou, hlad�kou leštitel�nou látku, která se s náplní dřevěných pilin používá jako xylolit.

Hydroxid hořečnatý Mg(OH)2 je bílá, ve vodě nerozpustná látka s vrs�tev�na�tou strukturou CdI2 (k.č. Mg je 6), která se v přírodě nachází jako minerál brucit. Při�pra�vuje se srážením roztoků hořeč�na�tých so�lí alkalickými hydroxidy. Není amfoterní, rozpouští se jen v kyselinách. Je slab�ší bazí než hydro�xidy kovů alkalických zemin. 

Uhličitan hořečnatý MgCO3 je znám bezvodý (magnezit) i jako tri� a pen�ta�hyd�rát (existují i hydroxidouhličitany hořečnaté). Hydrogenuhličitan hořečnatý Mg(HCO3)2 existuje jen ve vodném roztoku v přítomnosti nad�bytku oxidu uhličitého (podobně jako hy�dro�gen�uhličitan vápenatý).

Dusičnan hořečnatý Mg(NO3)2 je ve vodě rozpustný, na vz�du�chu rozplý�va�vý. Krystaluje se dvěma nebo devíti molekulami vody.

Z řady fosfo�reč�na�nů hořeč�na�tých má analytický význam fosfo�reč�nan ho�řeč�na�to�amon�ný NH4MgPO4.6H2O, kte�rý lze termicky převést na difos�fo�reč�nan ho�řečnatý Mg2P2O7.

Sí�ran ho�řeč�natý MgSO4 je dobře rozpustný ve vodě a tvoří řadu hydrátů (12, 7, 6, 5, 4, 2 nebo monohydrát). Běžnou formou je hepta�hyd�rát ("hořká sůl"), podle jejíž chuti dostal prvek svůj český název.

Chloristan ho�řeč�natý Mg(ClO4)2 krystaluje jako hexa�, tetra� nebo di�hyd�rát. Bezvo�dá sůl, kterou lze připra�vit termic�kou dehydratací hydrátů za sníženého tla�ku, je stejně účin�ný sušící prostře�dek jako oxid fosforečný (navíc je regene�rovatelný, obchodně se na�zý�vá anhydron). 

Hořčík tvoří analogické (i strukturně) dialkylderiváty jako beryllium. Prů�mys�lově se získávají reakcí alkenů s Mg za přítomnosti vodíku nebo s MgH2 



                                                                           100 oC, tlak

2 C2H4 + H2 + Mg   -------------->  MgEt2



Nejvýznamnějšími organokovovými sloučeninami hořčíku jsou Grignardova či�nid�la RMgX tvo�řící se působením alkyl� nebo aryl�halogenidů na aktivovaný (in�duk�ce jodem roz�rušuje ochranou vrst�vičku oxidu na povrchu kovu) kovový hoř�čík v prostředí bezvo�dé�ho diethyletheru. V pevných Grignardových slou�če�ni�nách je hoř�čík koordi�no�ván tetraedricky (dvě koordinační místa v tetraedru zau�jí�mají molekuly di�ethyl�etheru). V roztoku se předpo�kládá exis�tence rovnováh typu



2 RMgX  ----->  (RMgX)2  ------>   RMg+ +  RMgX2-  ----->   R2Mg  +  MgX2



Grignardova činidla se používají v organické syntéze k přípravě sloučenin s novými vaz�bami C�C



H3C�Mg�I  +  H2C=O  ---------->   C2H5O�Mg�I



C2H5O�Mg�I  +  H2O  ---------->    C2H5OH  +  Mg(OH)I



Analogicky lze připravit i sekundární a terciární alkoholy. Významná je rovněž možnost přípravy karboxylových kyselin z oxidu uhličitého

                                                                                     H2O

RMgI  +  CO2  ---------->  RCOO�Mg�I   ---------->    RCOOH  +  Mg(OH)I



Z komplexů hořčíku s makrocyklickými ligandy mají prvořadý význam komplexy s ligandy por�fyrinového typu  nazývané chlorofyly, které jsou v zelených rostlinách ne�zbyt�né pro fotosyntézu. Reakcí Mg s cyklopentadienem při 500 oC lze získat re�aktivní bis�(cyk�lopentadienyl)hořečnatý komplex [Mg((5�C5H5)2] strukturně analogický ferrocenu.



5.3.  Kovy alkalických zemin�po  \l 25 ".3. Kovy alkalických zemin"� 



Vápník, stroncium, baryum a radium se označují skupinovým názvem kovy al�ka�lických zemin. Název pochází z vlastností oxidů a hydroxidů, které jsou po�měrně blízké vlastnostem týchž sloučenin alkalických kovů (menší rozpustnost hydro�xi�dů podobná LiOH). Sloučeniny vápníku jsou používány už od starověku (vápno, sádra), minerály Sr a Ba byly prostudovány koncem 18. století (C.W.Scheele a J.G. Gahn, ba�ryt 1774, A.Crawford, stroncianit 1787). Elementární Ca, Sr a Ba připravil elektrolyticky H.Davy (1808). Stopové množství radia izolovali v roce 1898 manželé Cu�rieovi zná�mým zpra�cováním tunového množství uranové rudy smolince (z 10 t rudy lze získat 1 mg Ra, základem pro jeho pojmenování je latinské radius=pa�prsek).

V přírodě se kovy alkalických zemin vyskytují jen ve sloučeninách. Pátým nej�roz�šířenějším prvkem  je vápník (4.66 %), Sr a Ba jsou zastoupeny řádově méně (0.39 %), Ra nepatrně (10�6 ppm). Vápník je častou součástí křemičitanových minerálů a nachá�zí se i v podobě uhličita�nu, síranu, fosforečnanu a fluoridu. Čistý makrokrysta�lic�ký uhli�či�tan vápenatý CaCO3 je island�ský vápenec, znečistěný je znám jako mra�mor, křída a tra�ver�tin. Síran vá�pena�tý CaSO4 tvoří minerály sádrovec a anhydrit, fluorid vápenatý CaF2 ka�zivec (fluo�rit). Stroncium a baryum se na�chá�zejí v podobě síranů ce�les�tinu SrSO4 a barytu BaSO4 a uhličitanů stroncianitu SrCO3 a witheritu BaCO3. Ra�dium se vy�sky�tu�je vždy v uranových rudách, všechny je�ho izotopy jsou radioaktivní bez prak�tic�kého chemického použití. Vápník je důležitým biogenním prvkem.

Kovy alkalických zemin jsou stříbrobílé s tvrdostí podobnou olovu a b.t. menší�mi než 1000 oC. Vápník krystaluje do 450 oC v kubické plošně centrované struktuře, při vyšších teplo�tách má hexago�nální mřížku. Stroncium má plošně centrovanou, ba�ryum tělesně centrovanou kubic�kou mřížku. Všechny jsou neušlechtilé s poměrně velkým záporným standard�ním potenciá�lem. Charakteristické�ho barvení plamene (vápník cihlově červeně, stroncium karmí�no�vě červeně, baryum ze�le�ně a radium karmínově červeně) se vy�uží�vá k jejich kvalitativ�nímu důka�zu i kvanti�ta�tivnímu stanovení.

Elektronová konfigurace kovů alkalických zemin je ns2, oxidační stupeň výlučně +II. Nízké hodnoty elektronegativity a první i druhé ionizační energie způsobují, že ve slou�če�ninách alkalických kovů se uplatňuje převážně iontová vazba (vý�znam�ný rozdíl pro�ti sloučeninám Be a Mg). Atomové i iontové poloměry jsou poměr�ně velké, kova�lentní interakce je vzácným jevem. Schopnost tvořit komplexy je velmi ma�lá, do�norem jsou téměř výlučně atomy kyslíku.

Kovy alkalických zemin jsou méně reak�tivní než alkalické kovy. Na vzduchu se pokrývají vrstvičkou oxidu s přímě�sí peroxidu a nitridu. S vodou reagují stejným způ�so�bem jako alkalické kovy, ale poma�leji. Vápe�naté soli tvoří mno�hem méně hydrátů, než soli hořečnaté. U strontnatých a barnatých solí je tvorba hyd�rátů vzácná. Roz�pustné soli stroncia a především barya jsou jedovaté. Těžší kovy al�ka�lických zemin ma�jí tendenci vedle oxidů tvořit stabilnější peroxidy. Roz�pustnost řady so�lí (fluoridy, uhli�čitany, sírany) je podstatně menší, než rozpustnost analo�gic�kých slou�čenin alka�lic�kých kovů. Chování vůči kapalnému amoniaku je u obou sku�pin po�dob�né. Odpa�ře�ním modročer�ných roztoků lze získat ammin�kom�plexy [M(NH3)6], které se stáním postup�ně rozklá�dají na amidy



[M(NH3)6]  ---------->  M(NH2)2 + 4 NH3 + H2



Vápník, stroncium a baryum se vyrábějí v mnohem menších množstvích než hořčík. K přípravě Ca se nejčastěji používá elektrolýzy roztaveného chloridu, je mož�né použít i redukce  so�díkem. Používá do speciálních slitin a jako redukční činidlo při pří�pra�vě jiných kovů (Cr, Zr, Th, U). Použití vápenatých sloučenin je velmi široké a růz�no�ro�dé (ve staveb�nic�tví vápno, sádra, cihly a cementy, v keramickém průmyslu por�celán a kamenina). Ba a Sr se obvykle připravují redukcí jejich oxidů hliníkem za vysoké tep�loty, lze rov�něž použít elektrolýzy roztavených chloridů. Kovy nemají významnější prak�tické využití.  Stront�naté soli jsou používány v pyrotechnice, BaSO4 se uplatňuje jako kon�trastní látka v medicině a k záchytu rtg. paprsků.



5.3.1. Sloučeniny kovů alkalických zemin�po  \l 35 ".3.1. Sloučeniny kovů alkalických zemin"�



Hydridy MIIH2 jsou bílé netěkavé pevné látky solného typu s poměrně kompli�ko�vanou krystalovou struk�turou. Vznikají přímou reakcí prvků při mírném zahřátí, v at�mos�féře vodíku jsou stálé do 1000 oC. V kyslíku při zahřátí hoří na oxid kovu a vodní páru, s vodou bouř�livě reagují za vývoje vodíku. Hydrid vápenatý CaH2 se používá jako silné reduko�vad�lo a sušící prostře�dek pro organická rozpouštědla. Zahříváním CaH2 s CaX2 (X = halogen) ve vo�dí�kové atmosféře se tvoří pevné, slídě podobné lát�ky o složení CaHX.

Acetylidy MC2 vznikají přímou syntézou při vysokých teplotách, při styku s vo�dou poskytují příslušný hydroxid a acetylen. CaC2 ("karbid vápenatý") se vyrábí v ma�kro�množstvích v elektrických pecích ze směsi oxidu vápena�tého a uhlíku. Při vyš�ších teplotách reaguje s dusíkem za tvorby kyanamidu vápenatého CaCN2



CaC2  +  N2  ---------->   CaCN2  +  C



CaCN2 se používá v zemědělství pod názvem dusíkaté vápno jako hnojivo 



CaCN2  +  3 H2O  ---------->  CaCO3  +  2 NH3



Nitridy o složení M3N2 lze připravit reakcí kovů s dusíkem při zvýšené tep�lo�tě. Jsou to tvrdé, těžce tavitelné látky s atomovou strukturou. S vodou snadno re�agu�jí za vývoje amoniaku (použití při přípravě ND3 hydrolýzou D2O).

Oxidy MO jsou bílé látky s krystalovou strukturou NaCl a převážně iontovými vazbami. Mají vysoké b.t. (CaO 2613, SrO 2430 a BaO 1923 oC), s vodou reagují za vzni�ku hydroxidů. Reaktivita závisí podstatným způsobem na velikosti částic. Oxid vápenatý CaO ("pá�lené vápno") se připravuje termickým rozkladem uhliči�tanu vápe�na�tého a v celo�svě�to�vém měřítku objem jeho výroby převyšuje jen kyselina sírová. Pou�žívá se ve staveb�nictví k pří�pra�vě hydroxidu vápenatého Ca(OH)2 (hašené vápno), jako struskotvorná látka k odstranění P, S a Si v me�ta�lurgii, při úpravě pitné a užitkové vody, v dřevařském průmyslu jako kau�sti�fikační či�nid�lo, při výrobě skla, karbidu vápe�na�tého CaC2 a chlor�nanu vápenatého Ca(ClO)2. Je součástí zubních past (slou�ží jako brusivo), žvýkaček a plnivem pro některé kosmetické výrobky. Velká množ�ství vápna spotřebuje i mlékárenství a cukrovarnictví (na výrobu 1 t cukru z cu�kro�vé řepy se spot�ře�buje 250 kg vápna). Nejdůležitější z peroxidů je BaO2 vznikající při za�hří�vá�ní BaO v kyslíkové at�mo�sféře. Stabilita peroxidů roste od Ca k Ba. Pero�xi�dy ko�vů alkalických zemin lze při�pravit účinkem H2O2 na příslušný hydroxid. Byly po�psány i ozonidy vápníku a ba�rya.

Sulfidy MS jsou ve vodě málo rozpustné látky, které hydrolyzují za tvorby hydro�xi�dů a rozpustných hydrogensulfidů. Připravují se redukcí síranů uhlíkem. Působením síry na sulfidy nebo vodné roztoky hydroxidů vznikají polysulfidy MSx.

Fluoridy jsou ve vodě nerozpustné, chemicky stálé látky, ostatní halogeni�dy jsou ve vodě dobře rozpustné. CaX2 a SrX2 (X = Cl, Br, I) krystalují většinou jako hexahydráty, BaX2 ja�ko di�hyd�ráty. Chlo�rid a bromid vápenatý mají strukturu rutilu, CaI2 vrstevnatou struk�tu�ru CdI2, což svědčí o větším uplatnění kovalentní interakce než v halogenidech alka�lic�kých kovů. Haloge�nidy barnaté mimo BaF2 mají strukturu PbI2 s k.č. barya 9 (stejné k.č. se uplatňuje v SrCl2.6H2O, v němž molekuly vody mají funk�ci můstků). Dihyd�ráty SrCl2.2H2O a BaCl2.2H2O mají vrstevnatou strukturu s k.č. 8.

Hydroxidy M(OH)2 vápenatý a strontnatý (krystalují jako oktahydráty) jsou středně silnými zásadami, Ba(OH)2 se svou bazicitou blíží hydroxidům alkalických kovů. Ve vodě jsou jen ome�ze�ně roz�pustné (rozpustnost Ca(OH)2 klesá s teplotou, u Sr(OH)2 a Ba(OH)2 roste). Ca(OH)2 získaný hydratací CaO je amorf�ní prášek resp. koloidní sraženina (exis�tu�je i v krysta�lické formě se struk�turou CdI2). V Sr(OH)2 se uplatňuje k.č. 7, struk�tura Ba(OH)2 není dosud spolehlivě určena. Všech�ny hydroxidy kovů alkalic�kých zemin dobře pohlcují oxid uhličitý a reagují s kyselinami za vzniku solí. Termicky jsou poměr�ně stálé (Ca(OH)2 se rozkládá při 450 oC, Sr(OH)2 nad 700 oC a Ba(OH)2 taje bez rozkladu při 408 oC).

Soli oxokyselin jsou podobně jako soli alkalických kovů bezbarvé, nezpů�sobu�je�li zbarvení aniont. Mnohem větší počet solí než u alkalických kovů je ve vodě málo nebo nepatrně rozpustných (uhličitany MIICO3). Na rozdíl od Be a Mg ne�jsou zná�my hydroxidouhličitany kovů alkalických zemin. Reakcí s oxidem uhličitým vzni�kají rozpustné hydro�gen�uhličitany existující pouze ve vodném roztoku obsahujícím nad�by�tek oxidu uhličitého.

Uhli�či�tan vá�pe�na�tý CaCO3 (vápenec) se v přírodě nachází jako kalcit a aragonit (umě�le byl při�pra�ven vaterit). Kalcit má základní buňku analogickou NaCl, koordi�nač�ním poly�ed�rem je deformovaný oktaedr. Aragonit tvoří trojboké hranoly, v nichž je koordi�nační číslo kationtu i aniontu 6. Termický rozklad vede k tvorbě oxidu vápe�na�té�ho 



M2+CO32�  ---------->   M2+O2�  +  CO2



Hydrogenuhličitan vápenatý Ca(HCO3)2 je příčinou přechodné tvrdosti vody. Za�hřá�tím roztoku se rozkládá

Ca(HCO3)2  ---------->    CaCO3  +  H2O  +  CO2



Rozpouštění vápence ve vodě obsahující oxid uhličitý a jeho opětovné vylučování   při poklesu obsahu CO2 v roztoku je podstatou krasových jevů.

Dusičnany M(NO3)2 jsou známy jako bezvodé soli i jako hydráty (Ca(NO3)2 a Sr(NO3)2 tvoří tetra�hydráty, Ba(NO3)2 dihydrát). Při zahřívání nejprve dehydratují a pak se roz�klá�dají za uvolňování kyslíku a vzniku dusitanů. Konečným produktem jejich ter�mic�ké�ho rozkladu jsou oxi�dy.

Fos�fo�rečnany M3(PO4)2 jsou ve vodě nerozpustné, významné jsou pouze vápe�na�té soli. Hy�drogenfosforečnan vápenatý je rozpustný v kyselých roztocích, v nichž pře�chází na rozpustný dihydrogenfosforečnan vápenatý (oba se používají jako prů�mys�lová hno�ji�va).

Sírany MIISO4 jsou ve vodě velmi málo rozpustné (CaSO4 202 mg ve 100 g vo�dy). Síran vápenatý CaSO4 je příčinou trvalé tvrdosti vody, kterou nelze varem od�stra�nit. Krys�ta�luje jako dihydrát CaSO4.2H2O (sádrovec), zahřátím nad 100 oC přechází na he�mi�hyd�rát CaSO4.1/2H2O (sádru). Sádra se při smísení s vodou hydratuje a přitom tuh�ne. Bezvodý CaSO4 tuto vlastnost již nemá, protože se hydratuje pomalu a ne�vzni�ká přitom spleť je�hličkovitých krystalů podmiňující mechanické vlastnosti sádry.

Z organokovových sloučenin jsou známy alkylderiváty typu M(CH3)2, na vzdu�chu samozápalné tuhé látky. Na vazebné interakci se významně podílí iontová vaz�ba. U všech tří kovů jsou známy cyklopentadienylové komplexy, ale s podstatně kom�pliko�va�nější strukturou, než má ferrocen (3 typy různě vázaných cyklopenta�die�ny�lových kruhů).

Komplexních sloučenin není velký výběr. Vznik nestálých amminkom�ple�xů byl pozorován pouze u vápníku. V roztocích tvoří vápník chelátové komplexy s poly�funk�ční�mi ligandy typu kyseliny ethylendiamin��tetraoctové (HOOC.CH2)2�N.CH2.CH2.N��(CH2.COOH)2 (EDTA) nebo crown�etherů. Známy jsou i kryptáty s posloupností stability Ca<Sr<Ba.



6. Prvky 13. skupiny B, Al, Ga, In, Tl



Bor je ve 13. skupině jedinečným prvkem, který je již dlouhou dobu výzvou i pod-nětem jak pro preparativní a teoretické chemiky, tak i pro technology. Je jediným nekovovým prvkem skupiny (žáruvzdorný izolant s vysokou tvrdostí) a proto se analogie v jeho chemii obvykle vztahují spíše k uhlíku a diagonálně umístěnému křemíku ve 14. skupině a nikoliv k ostatním prvkům 13. skupiny (nízkotající, měkké kovy s výbornou elektrickou vodivostí). Rozdíly mezi chemií boru na straně jedné a uhlíkem a křemíkem na straně druhé jsou způsobeny rozdílným počtem valenčních elektronů ("elektronová deficience" boru). Všechny prvky 13. skupiny mají lichá atomová čísla a tomu odpovídá malý počet stabilních izotopů (hliník je monoizotopický, ostatní mají po dvou izotopech). Elektronová konfigurace valenční sféry těchto prvků je ns2np1. Kontinuální pokles elektronegativity s rostoucím atomovým číslem pozorovaný v prvních skupinách periodického systému nemá ve 13. skupině analogii (Pauligovy elektronegativity B 2.0; Al 1.5; Ga 1.6; In 1.7; Tl 1.8).



6.1. Bor



Borax byl znám již ve starověku (výroba emailů a tvrdých skel). Prvek v nečisté formě izolovali H.Davy, J.L.Gay-Lussac a L.J.Thénard (1808). Mezinárodní název byl navržen tak, aby vyjadřoval jak zdroj prvku tak i jeho podobnost s uhlíkem  bor(ax+ carb)on. Velmi čistý bor je produktem až našeho století. Je vzácným prvkem jak ve vesmíru, tak i v zemské kůře (9 ppm, srovnej Pb 13 ppm, Pr 9.1 ppm, Th 8.1 ppm). Má dva stabilní izotopy 10B a 11B, jejichž poměr se v přírodním materiálu sice málo, ale přece jen liší podle naleziště, což znemožňuje uvádět relativní atomovou hmotnost boru přesněji než na dvě desetinná místa (10.81). Oba izotopy mají jaderný spin a mohou tedy být využity v NMR spektroskopii. Mají značně rozdílný účinný průřez pro absorpci neutronů, což umožnilo vypracovat metody jejich separace v průmyslovém měřítku.

V přírodě se bor vyskytuje jen v podobě kyslíkatých slou-čenin v poměrně vzác-ných ložiscích. Nejdůležitějšími minerály jsou boracit 6MgO.8B2O3.MgCl2, borax (tinkal) Na2[B4O5(OH)4].8H2O, colemanit 2CaO.3B2O3, kernit Na2O.2B2O3.4H2O (pro výrobu sloučenin boru je nejvýznamnější) a sassolin H3BO3. Jejich strukturní složitost překonávají jen minerály silikátové.

 

 

Bor existuje v amorfní (hnědé až černé) a několika krystalických (v procházejícím světle tmavočervených) modifikacích s mimořádně složitou strukturou. Krystalický bor je inertní, proti žáru mimořádně stálý prvek, jehož elektrická vodivost je velmi malá a se zvyšováním teploty se snižuje. Amorfní bor s přibližně stejnou hustotou jako krystalické modifikace je při vyšších teplotách reaktivnější než krystalický bor. Základním strukturním motivem krystalických modifikací je ikosaedrický skelet B12, v němž je každý atom vázán s pěti sousedními atomy polycenterními elektronově deficitními vazbami. Jednotlivé modifikace se liší způsobem uspořádání ikosaedrů, mezi nimiž se uplatňují slabší vazebné interakce, než v rámci ikosaedru B12. Nejstálejší je bromboedrická (trigonální) modifikace boru, černá, kovově lesklá, mimořádně tvrdá (>9) látka s b.t. 2180 oC (druhá nejvyšší hodnota pro nekov po uhlíku), b.v. 3650 oC a hustotou ( = 2.35 g.cm-3. Nejjednoduší krystalovou strukturu má (-romboedrická modifikace (( = 2.45 g.cm-3), v jejíž elementární buňce je umístěn jediný ikosaedr B12. (-romboedrická modifikace obsahuje v elementární buňce 105 ato-mů boru (84+10+10+1). Ostatní modifikace mají struktury ještě složitější ((-tetragonální bor má v elementární buňce 192 atomů). První připravená krystalická modifikace boru ("(-tetragonální", 1943), v jejíž elementární buňce je 50 atomů B (4x12+2), se ukázala být podle podmínek přípravy buď B50C2 nebo B50N2.

 

Vzhledem k malým rozměrům atomu a vysokým hodnotám prvních tří ionizačních energií (jsou podstatně vyšší než u ostatních prvků této skupiny) se v pevných sloučeninách ani v roztocích kationty B3+ nevyskytují. Elektronegativita boru (2.0) je blízká Si a Ge (oba 1.8), ale nižší než C (2.5) a H (2.1). Polarita vazeb B-H resp. C-H je proto obrácená. Ve sloučeninách je bor vázán výhradně kovalentními vazbami, nejčastěji uplatňuje oxidační stupeň +III, velmi zřídka +II (B2Cl4, H4B2O4) a +I (B4Cl4, B8Cl8). Téměř nepolární jsou vazby B-H a některé vazby s halogeny. Typická je hybridizace sp2 s volným 2pz-orbitalem, který může být využit k tvorbě delokalizovaných (-vazeb, jejichž existence se předpokládá i v BX3. V borazolu B3N3H6, aniontu B3O - a nitridu boritém BN se uplatňují delokalizované (-vazby benzenového nebo grafitového typu. V některých sloučeni-nách se atomy boru mohou vyskytovat v různých hybridních stavech (sp2 a sp3 v aniontech [B5O6(OH)4]- a [B4O5(OH)4]2-). V molekulách BX3 nejsou atomy boru koordinačně vysycené a existuje proto řada DA-komplexů s donorovými molekulami typu BX3.D a aniontů BX . Charakteristickou vlastností chemie boru je existence polycentrických elektronově deficitních vazeb, které hrají významnou roli v chemii elementárního boru, boranů a jejich derivátů. Úsilí o vysvětlení vazebných poměrů v těchto sloučeninách vedlo k rozpracování popisu polycenterních elektronově deficitních vazeb metodami teorie molekulových orbitalů.

Za laboratorní teploty reaguje bor pouze s fluorem a na povrchu i s kyslíkem. Za vysokých teplot se slučuje přímo se všemi nekovy s výjimkou H, Ge, Te a vzácných plynů, v žáru reaguje i s většinou kovů (mimo některé těžší prvky vedlejších podskupin). S kovy dává boridy, spálením na vzduchu poskytuje oxid (B2O3) a nitrid (BN)s halogeny trihalogenidy a se sírou sulfid (B2S3). Neoxidující kyseliny na něj nepůsobí, odolává roztaveným alkalickým hydroxidům (do 500 oC). Kyselina dusičná a sírová ho za horka oxidují, rozpouští se v tavenině směsi alkalic-kého hydroxidu a uhličitanu (900 oC). Chemie sloučenin boru je pestřejší a složitější, než u kteréhokoliv jiného prvku s výjimkou uhlíku. Velmi početnou skupinu sloučenin tvoří oxoslou-čeniny boru, z nichž nejvýznamnější jsou oxid boritý, kyselina trihydrogenboritá a boritany.

Čistý krystalický bor lze připravit redukcí BBr3 vodíkem na elektricky vyhřívaném tantalovém vlákně (pod 1000 oC amorfní, mezi 1000 a 1200 oC (- a (-romboedrický a nad touto teplotou tetragonální). Amorfní (poněkud znečistěný) bor vzniká redukcí oxidu boritého hořčíkem, sodíkem nebo vápníkem. Použitelná je i elektrolýza tavenin boritanů nebo fluoroboritanů a tepelný rozklad boranů nebo halogenidů BX3.

Kovový bor se ve formě vláken s wolframovým jádrem používá v letecké a raketové technice. Průmyslově se vyrábějí oxid boritý, kyselina boritá a její estery, boritany, boridy (žáruvzdorné materiály), halogenidy borité, borany, karborany a organoborany. Sloučenin se využívá při výrobě detergentů, pracích prášků (bělící účinky peroxoboritanu sodného při teplotě vyšší než 90 oC), kosmetiky, tvrdých skel (Pyrex), porcelánových polev a smaltů.



1.1. Sloučeniny boru



Boridy představují skupinu více než 200  sloučenin boru s kovy. Zpravidla mají ne-stechiometrické složení (od M5B až po MB66, známy jsou i fáze obsahující více než jeden druh kovu) a v jejich struktuře se významně uplatňují polycentrické vazby. Atomy boru jsou v jejich strukturách buď izolované nebo vzájemně spojené do řetězců a tvoří šestiúhelníkové vrstvy nebo trojrozměrná uskupení. V MB6 se v rozích krychlí nacházejí oktaedry B6 vzájemně propojené přes vrcholy, ve středu krychlí jsou atomy kovu koordinovány 24 atomy B. V boridech MB12 nemají jednotky B12 strukturu ikosaedru, ale kubooktaedru. Boridy bohaté na kov jsou velmi tvrdé, žáruvzdorné, chemicky inertní a mají  vysoké body tání. Některé se vyznačují velmi dobrou elektrickou a tepelnou vodivostí, často lepší, než mají matečné kovy. Zpracovávají se technikami práškové metalurgie. K jejich přípravě je k dispozici několik metod, z nichž nejdůležitější je přímé slučování prvků, elektrolytické vylučování z roztavených solí (zejména MB6) a redukce oxidů kovů B4C. Existují pestré možnosti jejich využití (vnitřní plochy raketových trysek, nádoby pro zpracování roztavených kovů, elektrody a kontrolní tyče v jaderných reaktorech).

Borany jsou binární sloučeniny boru s vodíkem, jejichž chemii dali základ práce A.Stocka. V posledních třech desetiletích byla chemie boranů a karboranů jednou z nejrychleji se rozvíjejících oblastí chemie nekovů. Jsou to bezbarvé diamagnetické molekulární sloučeniny s malou až střední tepelnou stabilitou. Nižší homology jsou za laboratorní teploty plynné, s rostoucí molekulovou hmotností přecházejí na těkavé kapaliny až pevné látky. Všechny jsou endotermickými sloučeninami, především v důsledku mimořádné pevnosti vazeb v elementárním boru a vodíku (nikoliv slabosti vazby B-H). Jsou proto mimořádně reaktivní, s rostoucí molekulovou hmotností reaktivita klesá. Dosud bylo charakterizováno více než 25 elektroneutrálních molekul BnHm a ještě větší počet anionických částic BnHm -.

První borany (B2H6, B4H10, B5H9, B5H11 a B10H14) izoloval Stock (1914 - 1920) z plynných produktů reakce MgB2 se zředěnou HCl. Tohoto významného úspěchu dosáhl vyvinutím techniky vakuových linek pro práci s těkavými a k vlhkosti či kyslíku citlivými látkami. Pro preparativní účely se dnes již této reakce neužívá a výchozí látkou je obvykle diboran. Pro jeho přípravu je k dispozici několik vhodných reakcí (diglym = MeOCH2CH2OCH2CH2OMe)

                                                   

                                                     diglym

	     2 NaBH4  + I2    ---------->     B2H6 + 2 NaI + H2



2 NaBH4 (s)  + 2 H3PO4 (l, bezvodá)   ---------->    B2H6 (g) + 2 NaH2PO4 (s) + 2 H2 (g)



                                                  diglym

3 NaBH4  +  4 BF3.(C2H5)2O    ---------->    2 B2H6  +  3 NaBF4  +  4 (C2H5)2O



Průmyslově se připravuje redukcí fluoridu boritého alkalickým hydridem při 180 oC 



6 NaH (s)  +  2 BF3 (g)  ---------->  2 B2H6 (g)  +  6 NaF (s)



Termickým rozkladem diboranu za vhodných podmínek lze připravit vyšší borany (B5H11), vodou se rozkládá za uvolnění vodíku, s halogenovodíky se tvoří halogenoderiváty a reakce s halogeny vede k halogenidům boritým



B2H6  +  6 H2O  ---------->  2 H3BO3  +  6 H2



B2H6  +  HCl  ---------->  B2H5Cl  +  H2



B2H6  +  6 Cl2  ---------->  2 BCl3  +  6 HCl



S donory typu CO, PF3 nebo trimethylaminu se snadno tvoří DA-komplexy. Reakce s amoniakem dává komplex [H2B(NH3)2]+[BH4]-, který zahřátím přechází na cyklický borazol B3N3H6.

Nejjednodušší nabitou částicí odvozenou od boranů je anion tetrahydroboratový BH  existující v kombinaci s mnoha kovovými kationty. Alkalické tetrahydroboraty lze připravit řadou reakcí

                                                              (C2H5)2O

2 LiH  +  B2H6    -------------->   2 LiBH4



4 NaH  +  B(OCH3)3  ---------->  NaBH4  +  3 CH3ONa



Roztoky tetrahydroboratů se používají jako silná  redukovadla a zdroj hydridových aniontů. V hydroboratu beryllnatém Be(BH4)2 a hlinitém Al(BH4)3 jsou skupiny BH4 spojeny s atomy kovu třícenterními vazbami. 

Počátkem strukturní chemie boranů bylo rtg. stanovení struktury B10H14 (1948). Uspokojivý popis vazebných poměrů byl umožněn až zavedením představy třístředových dvouelektronových vazeb B-H-B (C.Longuet-Higgins, 1949). Následoval důkaz přítomnosti dvou vodíkových můstků v B2H6 a struktury B5H9 (1951). Představy o struktuře této skupiny sloučenin pak významně rozvinul W.N.Lipscomb (Harvard, Nobelova cena 1976). V současné době se soudí, že se v chemii boranů uplatňuje vedle třístředových vazeb B-H-B pouze uzavřená třícenterní vazba B-B-B. Otevřené vazby B-B-B jsou užitečné pro popis vazby v karboranech a heteroatomových klastrech. Vazebné poměry v boranech se charakterizují čtyřmístným číslem nazývaným parametr styx, v němž s je počet vazeb B-H-B, t počet třístředových vazeb B-B-B, y počet dvoustředových vazeb B-B a x počet skupin BH2. Podle struktury lze borany rozdělit do pěti skupin. Pro některé z nich dosud nejsou známy matečné elektroneutrální a nesubstituované molekuly. 

closo-borany (closo z "clovo" = klec) BnHn+2mají uzavřené klastry z n atomů boru. Nenabité molekuly nejsou známy, pouze anionty BnHn2- (n = 6 až 12). Anionty closoboratové jsou mimořádně stabilní a jejich chemické chování vedlo k představě o "trojrozměrné aromaticitě".

nido-borany (nidus = hnízdo) BnHn+4 mají neuzavřené struktury, v nichž klastr Bn obsazuje n vrcholů (n+1)-vrcholového mnohostěnu (B2H6, B5H9, B6H10, B10H14; formálně i B8H12 se zřetelně otevřenější strukturou). Odstraněním můstkových atomů vodíku vznikají jednou BnHn+3- (B5H8- , B10H13-) i dvakrát BnHn+22- (B10H122- , B11H132-) nabité anionty, u nichž v některých případech (B4H7-, B9H12-) jsou matečné elektroneutrální molekuly natolik nestabilní, že se je nepodařilo připravit. Formálně sem lze zařadit i aniont BH4- , který je možno považovat za produkt adice H- na BH3.

 

arachno-borany (arachne = pavučina) BnHn+6 mají otevřenější struktury, v nichž klastr Bn obsazuje n vzájemně sousedících vrcholů (n+2)-vrcholového mnohostěnu (B4H10, B5H11, B6H12, B9H15; B10H16 patří ke conjunctoboranům). Jsou známy anionty BnHn+5- (B2H7- , B3H8- , B5H10-, B10H15-) i BnHn+ 42- (B10H142-). Arachnoborany jsou reaktivější než nidoborany.

hyphoborany (hyphe = síť)  BnHn+8 mají nejotevřenější struktury, v nichž klastr Bn obsazuje n sousedících vrcholů (n+3)-vrcholového mnohostěnu (pravděpodobně sem patří B8H16 a B10H18, je známo několik aduktů s touto strukturou).

conjuncto-borany (conjuncto = spojuji) BnHm vznikají spojením dvou nebo více předchozích typů klastrů. Dosud je známo 5 typů takových spojení (sdílení jednoho až čtyř atomů B nebo vytvoření dvoustředové (-vazby B-B mezi dvěma klastry).

 

Princip názvosloví boranů je jednoduchý. Počet atomů B se uvede latinskou čís-lovkou jako předpona, počet vodíkových atomů arabskou číslicí v závorce za názvem. Strukturní informace (název skupiny podle výše uvedeného přehledu) lze doplnit jako kurzivou psaný deskriptor (předponu oddělenou pomlčkou). Složitější je názvosloví derivátů boranů vyžadující pečlivé dodržování pravidel pro číslování skeletů. Pro označování aniontů se používá podle doporučení IUPAC názvu "boraty", vodíkovým atomům je vyhrazena předpona "hydro" (tetra-hydroborat lithný LiBH4), přestože to není konsistentní s platným českým názvoslovím anor-ganických sloučenin.

closo-boranové anionty BnHn2- (n=6 až 12) lze připravit pyrolyzou za přesně de-finovaných podmínek (vyšší teplota a katalýza ethery vedou k větším aniontům, mechanizmy re-akcí nejsou dosud detailně známy)

                                                      Et3N/180 oC

5 B2H6 + 2 NaBH4     ----------------->    Na2B12H12 + 13 H2



                                                 »160 oC

5 B2H6 + 2 LiBH4     --------------->    Li2B10H10  (+ Li2B12H12 ...)



Zvláště stálé jsou soli aniontů B10H102-   a B12H122-  (nerozkládají se zahřátím na 600 oC, odolávají nukleofilním atakům a jsou jen mírně citlivé k elektrofilnímu napadení). U je-jich derivátů se uplatňuje izomerie (B10H9X2- má dva, B10H8X22- sedm a B10H7X32- šestnáct izo-merů). Oxidací B10H102-   roztoky solí železitých nebo ceričitých lze připravit tři izomery conjuncto-B20H182-.nido-pentaboran(9) B5H9 je termicky poměrně stálá, reaktivní, na vzduchu samozápalná kapalina s b.v. 60oC. Atomy boru vytváří tetragonální pyramidu, každý z nich nese jeden terminální atom H a hrany čtvercové základny představují můstkové vazby B-H-B. S Lewisovými bazemi tvoří adukty, z nichž některé byly identifikovány jako členy hyphoboranové řady BnHn+8 ([B5H9(PMe3)2] lze považovat za formální analog B5H112-  a tedy i B5H13). Současně s tvorbou DA-vazby dochází i k reorganizaci atomů H, která je někdy nečekaně rozsáhlá (v [B5H9(Me2NCH2CH2NMe2)] koordinuje ligand jediný atom boru, který se zbytkem skeletu zůstává spojen jedinou vazbou B-B). B5H9  lze považovat za slabou Brönstedovu kyselinu (kyselost obecně roste s velikostí boranového klastru a arachnoborany jsou kyselejší než nido-borany), protože působením silných bazí (LiMe, MH) za nízké teploty ztrácí jeden z můstkových vodíků



	B5H9 + MH   ---------->  M+B5H8- + H2



Reakcí M+B5H8-  s chloroderiváty P, Si, Ge nebo B lze získat v můstku substituo-vané deriváty nido-B5H9.

nido-dekaboran(14) B10H14 je nejlépe prostudovaným vyšším boranem, který se v 50.letech v USA vyráběl v tunových množstvích jako potenciální vysokoenergetické palivo. Je to bezbarvá těkavá krystalická látka nerozpustná ve vodě, ale dobře rozpustná v organických rozpouštědlech. Laboratorně se připravuje opatrnou pyrolýzou diboranu (100-200 oC,  Me2O jako katalyzátor). Ve vodně-alkoholických roztocích ho lze titrovat jako jednosytnou kyselinu (pKk = 2.70)



B10H14 + OH-     ---------->     B10H13- + H2O



Anionty odvozené od nido-B10H14 lze připravit jeho reakcí a alkalickými kovy v etherech nebo kapalném amoniaku (současně dochází ke změně strukturního typu skeletu z nido- na arachno-)



B10H14 + 2 Na     ---------->     Na2B10H14

                                   nido-                                      arachno-



Významnou skupinou derivatů boranů jsou sloučeniny, v nichž je alespoň jedna skupina BH nahrazen uhlíkem. Nazývají se karborany a jejich studium se začalo intenzivně rozvíjet od druhé poloviny 60.let našeho století. Podstatným důvodem byl fakt, že studium těchto sloučenin překrývá a současně spojuje několik významných oblastí chemie - polyedrické (klast-rové) borany, komplexy přechodných kovů a organokové sloučeniny. Nejpočetnější skupinu sloučenin tohoto typu tvoří closo-karborany. Jsou to těkavé kapaliny nebo pevné látky, které se připravují pyrolyzou (500 - 600 oC, používá se i elektrický výboj) směsi vhodného alkinu a bo-ranu. Za mírnějších podmínek (200 oC) vznikají nido-karborany, které, podobně jako arachno-karborany, poskytují dalším tepelným zpracování closoderiváty. Svou snadnou přípravou (reakcí acetylenu s dekaboranem(14) v přítomnosti diethylsulfidu) i velkou stabilitou jsou pozoruhodné izomery 1,2-, 1,7- a 1,12-C2B10H12. Složitý mechanizmus jejich vzájemné transformace je dosud předmětem studií. Působením silných bazí v protických rozpouštědlech na tyto sloučeniny lze získat karboranové anionty s jedním i se dvěma zápornými náboji. Rozpoznání strukturní a elektronové podobnosti otevřené pětiúhelníkové plochy v nidokarboranech s cyklopentadienylovým aniontem vedlo k objevu metallakarboranů. Reakce nido-C2B9H112- s chloridem železnatým v tetrahydrofuranu poskytuje růžový diamagnetický komplex FeII, který je strukturně příbuzný ferrocenu a lze ho reverzibilně oxidovat na červený komplex FeIII. V pří-tomnosti NaC5H5 vzniká komplex [FeIII(C5H5)(C2B9H11)]. Podařilo se připravit i "dvou-poschoďové" sendvičové komplexy kobaltu s centrálním kruhem C2B3H54- formálně izoelektro-novým s cyklopentadienylovým aniontem a další komplexy s několika ionty kovu. V "elektrono-vě bohatých" komplexech NiII, PdII, CuIII a AuIII byly detekovány "posunuté" sendvičové struk-tury, v nichž atom kovu je výrazně blíže k atomům boru než k atomům uhlíku.

Karbid čtyřboru B4C je černá, velmi tvrdá, obtížně tavitelná a chemicky inertní lát-ka. Vzniká žíháním boru nebo oxidu boritého s uhlím v elektrické peci. V jeho struktuře se vyskytují řetězce C3 a ikosaedry B12. Používá se jako brusný materiál a k výrobě ochranných štítů letadel a neprůstřelných vest. Lze ho získat i ve formě vláken.

Nitrid boritý BN je bílý, elektricky nevodivý, termicky stálý a málo reaktivní. Jeho syntéza je provázena mimořádnými technickými obtížemi. Laboratorně se ve vyhovující čistotě připravuje tavením boraxu s chloridem amonným, technická příprava spočívá v tavení kyseliny borité s močovinou v atmosféře vodíku při 500- 950 oC. Tvoří se také reakcí boru s dusíkem nebo amoniakem v žáru nebo termickou deamonací amidu boritého. Vodní parou se v červeném žáru rozkládá na oxid boritý a amoniak. Hexagonální modifikace má vrstevnatou strukturu podobnou grafitu. Atomy B v jedné vrstvě se nacházejí nad atomy N druhé vrstvy ve vzdálenosti 333 pm (velmi blízké hodnotě v grafitu). Vazebné vzdálenosti uvnitř vrstev ukazují na významný příspě-vek (-vazeb. Při vysoké teplotě a tlaku ho lze převést na kubickou formu s mřížkou wurtzitovou (nižší teplota) nebo sfaleritovou (1800 oC, 8500 GPa, katalýza alkalickým kovem). Fluor převádí BN kvantitativně na BF3 a N2, fluorovodík na NH4BF4.

Oxid bornatý BO vzniká dehydratací kyseliny dibornaté H4B2O4 při 250 oC a nízkém tlaku jako plynný (BO)2, pevný má zřejmě polymerní charakter (BO)n.

Oxid boritý B2O3 je bezbarvá sklovitá látka, která obtížně krystaluje (do roku 1937 byl znám jen ve sklovitém stavu). Připravuje se opatrnou dehydratací kyseliny orthoborité, s vo-dou ji za silného vývoje tepla opět poskytuje. V amorfním stavu sestává ze síťoví částečně uspořádaných jednotek BO3, mezi nimiž převládají šestičlenné kruhy (BO)3. V běžné krystalické formě (nízkotlaká forma, ( = 2.56 g.cm-3) je tvořen trojrozměrnou sítí trigonálních skupin BO3 vzájemně spojených přes kyslíkové atomy. Vysokotlaká forma (3.5 GPa, 525 oC, (=3.11g.cm-3) je složena z deformovaných, vzájemně propojených tetraedrů BO4.

 

Sulfid boritý B2S3 je bezbarvá  až slabě nažloutlá krystalická látka s tendencí k tvorbě skelné fáze. Vzniká přímou reakcí prvků za zvýšené teploty, vodou se rozkládá na kyselinu orthoboritou a sulfán. Má zajímavou vrstevnatou strukturu (zcela odlišnou od B2O3, poněkud připomínající BN) sestávající ze šesti- a čtyřčlenných kruhů (B3S3 resp. B2S2). Nedávno byl připraven zahříváním B2S3 a síry na 300 oC sulfid o stechiometrickém složení BS2, jehož analýza ukázala, že jde o B8S16 se strukturou připomínající porfyrin.

Halogenoderiváty boru jsou početnou skupinou sloučenin. BX3 a B2X4 (X = F, Cl, Br, I) lze považovat za první dva členy homologické řady BnXn+2, jejíž vyšší členy jsou známy pouze s X = F (B3F5, B4F6.L, B8F12). Jsou známy také elektroneutrální closopolyedrické sloučeniny BnXn (pro Cl n = 4, 8 - 12, pro Br n = 7 - 10 a pro I n = 9). Prokázány (nikoliv izolovány) byly i smíšené halogenidy BX3-nYn.

Trihalogenidy borité BX3 jsou těkavé reaktivní sloučeniny s trigonálně planární strukturou (významně se v ní uplatňuje delokalizovaná (-vazba) nejevící tendenci k dimerizaci. Dosud se nepodařilo kvantitativně postihnout závislost míry přenosu náboje z halogenu k boru na atomovém čísle halogenu pro komplikace způsobené paralelním účinkem několika faktorů (rozdílný rozsah překryvu a tedy i energie (-vazeb). Chovají se jako Lewisovy kyseliny, jejichž síla klesá v řadě BI3>BBr3>BCl3>BF3.

Fluorid boritý BF3 je bezbarvý plyn (b.t. -131 oC, b.v. -101 oC), který se při-pravuje zahříváním směsi oxidu boritého nebo boritanů, fluoridu vápenatého a koncentrované kyseliny sírové

                                                         H2SO4

B2O3  +  6 HF    ---------->     2 BF3  +  3 H2O



 

Vazba B-F v BF3 je nejsilnější známá "jednoduchá" vazba (646 kJ/mol). S amoniakem tvoří stabilní adukt BF3.NH3, s vodou vytváří dva komplexy BF3.H2O a BF3.2H2O. V nadbytku vody poskytuje kyselinu tetrafluoroboritou HBF4



4 BF3  +  6 H2O   ---------->     3 H3O+  +  3 BF   +  H3BO3



HBF4 lze také připravit rozpouštěním kyseliny borité v kyselině fluorovodíkové. Je silnou kyselinou schopnou existence pouze v roztoku (podobně jako kyselina fluorokřemičitá). Fluoroboritany se připravují její neutralizací nebo reakcemi fluoridu boritého s fluoridy kovů. Anion BF  má tetraedrickou strukturu, délka vazby B-F se připojením F- k BF3 významně prodlouží (ze 130 na 145 pm). S výjimkou KBF4 jsou všechny fluoroboritany ve vodě dobře rozpustné za částečného rozkladu



BF   +  H2O    ---------->     [B(OH)F3]-  +  HF



Ostatní tetrahalogenoboraty jsou méně stálé a existují jen s velkými kationty (Rb+, Cs+, NR , PyH+). Pro své akceptorické schopnosti se BF3 používá jako katalyzátor v organické syntéze (mimořádný technický význam má krakování uhlovodíků za spolupůsobení HF).

Chlorid boritý BCl3 je bezbarvý, na vlhkém vzduchu dýmající plyn s b.t. -107 oC a b.v. 12.5 oC. Připravuje se žíháním oxidu boritého a uhlí v proudu chloru



                                        500 oC

B2O3  +  3 C  +  3 Cl2   ---------->   2 BCl3  +  3 CO



Vodou se, stejně jako bromid a jodid, rozkládá na H3BO3 a halogenovodík



BCl3  +  3 H2O  ---------->  H3BO3  +  3 HCl



Bromid boritý BBr3 je bezbarvá kapalina s b.t. -46 oC a b.v. 91 oC, která se připra-vuje vedením par bromu přes zahřátý bor. Fotolyticky nebo termicky se rozkládá (stejně i BI3) za uvolnění halogenu.

Jodid boritý BI3 je bezbarvá pevná látka s b.t. 43 oC a b.v. 210 oC. Připravuje se účinkem HI na BCl3 při teplotě červeného žáru, ve styku s vodou vybuchuje.

Všechny nižší halogenidy B2X4 mají v kondenzovaných fázích planární strukturu (X2B-BX2 s dlouhou vazbou B-B, připomínají šťavelanový aniont a N2O4, s nimiž je B2F4 izoelektronový), v plynné fázi počínajíc chloridem preferují neplanární konformaci. Jsou vysoce reaktivní, na vzduchu samozápalné a celkově mnohem méně stálé než trihalogenidy. B2Cl4 je bezbarvá kapalina s b.t. -92.6 oC a b.v. 65.5 oC, která se připravuje účinkem elektrického výboje mezi rtuťovou a měděnou elektrodou na páry chloridu boritého. S vodou poskytuje kyselinu dibornatou H4B2O4



B2Cl4  +  4 H2O  ---------->  H4B2O4  +  4 HCl



Termicky se B2Cl4 a B2Br4 už při mírných teplotách rozkládají na řadu closo-halogenoboranů BnXn. B4Cl4 je světležlutá snadno těkavá látka s pravidelnou closo-tetraed-rickou strukturou, purpurové krystaly B8Cl8 obsahují dodekaedrické klastry closo-B8. Poměrně stálé jsou B9X9 (X = Cl, Br, I) mající strukturu trojnásobně zastřešeného trigonálního prizmatu.

Kyselina orthoboritá H3BO3 tvoří perleťově bílé šupinkovité krystaly, jejichž roz-pustnost ve vodě silně vzrůstá s teplotou. Připravuje se působením kyseliny chlorovodíkové nebo sírové na roztok tetraboritanu sodného. V krystalech jsou planární molekuly H3BO3 uspořádány do vrstev (se šestiúhelníkovou výstavbou) vzájemně poutaných vodíkovými můstky. Krystaly jsou velmi měkké a podél vrstev snadno štípatelné. Je velmi slabou pouze jednosytnou kyselinou (pKk = 9.25 při 25 oC) působící výhradně jako akceptor aniontu OH-



H3BO3  +    H2O   ---------->   H3O+  +  H2BO3-



Kyselost roztoků kyseliny borité se podstatně zvyšuje přídavkem organických slou-čenin s větším počtem skupin OH (glycerin, mannit). Jako silné kyseliny se chovají vznikající cheláty. Tato vlastnost umožňuje praktické titrační stanovení kyseliny orthoborité. Rovněž v bezvodé kyselině sírové se chová jako silná kyselina



H3BO3 +  6 H2SO4   ---------->  3 H3O+ + 2 HSO4-  + [B(OSO3H)4]-



Zahřátím nad 100 oC se kyselina trihydrogenboritá dehydratuje na kyselinu meta-boritou (HBO2)n známou ve třech krystalových modifikacích (orthorhombické, monoklinické a kubické) lišících se svými stavebními jednotkami, hustotou i k.č. atomů boru (3, 3 i 4, 4). Dalším zahříváním přechází (HBO2)n na oxid boritý. Působením methanolu v přítomnosti koncentrované kyseliny sírové na kyselinu orthoboritou se tvoří její těkavý trimethylester B(OCH3)3

                                                            

                                                            H2SO4

H3BO3  +  3 CH3OH    ---------->  B(OCH3)3  +  3 H2O



Jeho hoření provázené zeleným zbarvením plamene se užívá k důkazu boru.

 

Základními stavebními jednotkami  boritanů jsou planárně trigonální skupiny BO3 a tetraedrické jednotky BO4, které se prostřednictvím kyslíkových atomů spojují v polymerní řetězce nebo cykly (struktura a zákonitosti jejich výstavby jsou podobné jako u silikátů). Orthoboritany s izolovanými anionty BO - nejsou příliš časté (LnIIIBO3, Mg3(BO3)2, CaSnIV(BO3)2), diboritanový anion B2O54- je součástí Co2IIB2O5, Mg2B2O5 a Fe2IIB2O5. Cyklo-triboritany (trimetaboritany) alkalických kovů M3IB3O6 jsou tvořeny šestiúhelníkovými anionty s delokalizovanými (-vazbami strukturně analogickými borazolu. Meta-boritany kovů alkalických zemin MII(BO2)2 obsahují nekonečné řetězce BO2. Tetraedrické jednotky BO4 lze nalézt v TaVBO4, příbuzné ionty [B(OH)4]- v Na2[B(OH)4]Cl. Hydratované polyboritany (pentaboritan draselný K[B5O6(OH)4].2H2O nebo čtyřboritan disodný Na2[B4O5(OH)4].8H2O) jsou tvořeny skupinami BO3 i BO4. Připravují se reakcemi roztoku kyseliny orthoborité s hydroxidy alkalic-kých kovů nebo tavením H3BO3 s oxidy nebo hydroxidy kovů (často vznikají ve sklovitém stavu). Vzdálenosti B-O v těchto rozmanitých strukturách se mění ve značném rozmezí a obecně rostou se zvyšujícím se k.č. B (B=O 120 pm, B-O v BO3 128 - 143 pm a v BO4 143 - 155 pm). Ve vodě jsou rozpustné jen boritany alkalických kovů. Jejich roztoky reagují v důsledku hydrolýzy silně alkalicky, krystalují obvykle jako hydráty. Pro praxi významný borax (často nesprávně for-mulovaný jako dekahydrát) tvoří bezbarvé krystaly, které na vzduchu zvětrávají a zahříváním na 350 - 400 oC zcela dehydratují. Sklovitá tavenina boraxu rozpouští mnoho kovových oxidů, přičemž vznikají charakteristicky zbarvené  "boraxové perličky" využívané v kvalitativní analýze. Používá se při výrobě smaltovaných nádob, úpravě glazur na keramiku, výrobě optických skel a pájení kovů.

Peroxoboritan sodný NaBO3.4 H2O vzniká účinkem peroxidu vodíku na boritan sodný nebo peroxidu sodného na kyselinu orthoboritou. Obsahuje dvě můstkové skupiny -O-O-, takže jde o skutečný peroxoboritan Na2[B2(O2)2(OH)4].6H2O a nikoliv peroxohydrát boritanu, který je rovněž znám. Ten ve vodném roztoku snadno uvolňuje peroxid vodíku a používá se proto jako bělicí složka pracích prostředků.

Borazol B3N3H6 je bezbarvá kapalina aromatického zápachu s b.t. -58 oC a b.v. 55 oC. Byl získan ze směsi produktů reakce diboranu s amoniakem (A.Stock, E.Pohland 1926) a nyní se výhodněji připravuje účinkem chloridu boritého na chlorid amonný v chlorbenzenové suspenzi a následnou reakcí vzniklého trichlorborazolu s hydroboratem lithným



3 BCl3  +  3 NH4Cl  ---------->  B3N3H3Cl3  +  9 HCl



2 B3N3H3Cl3  +  6 LiBH4  ---------->  2 B3N3H6  +  6 LiCl  +  3 B2H6



Fyzikálními vlastnostmi i strukturou je příbuzný izoelektronovému benzenu ("anorganický benzen"). V důsledku nesymetrického rozložení (-elektronové hustoty podél kru-hu je borazol náchylnější k adičním reakcím než benzen. Ochotně reaguje s vodou, methanolem a halogenoodíky za tvorby aduktů 1:3, které zahřátím odštěpují vodík



B3N3H6 + 3 H2O  ---------->  [BH(OH)NH2]3     ---------->  [B(OH)NH]3 + 3 H2



 

Všechny známé reakce zahajuje nukleofilní atak na atom boru. Za podmínek ob-vyklých pro elektrofilní substituce se borazinový kruh ničí buď oxidací nebo solvolýzou. N- i B-substituované boraziny se dají připravit vhodnou volbou výchozího aminu a halogenidu boru. Termolyza monocyklických borazinů vede k polyborazinovým analogům naftalenu nebo difeny-lu.

Zajímavou sloučeninou je (BNMe2)6 připravený (1980) ve formě oranžověčerve-ných krystalů termolýzou B2(NMe2)2. Kruh B6 má židličkovou konformaci, okolí všech atomů boru i dusíku je trigonálně planární a exocyklické skupiny NMe2 jsou pootočeny vzhledem k rovině tří přilehlých atomů B o cca 65o. Struktura je blízká uhlíkatým "radialenům" (izoelektronovému C6(=CHMe)6 se shodnou konformací cyklu C6).



6.2. Hliník



Název aluminum navržený H.Davym pochází z latinského alumen ("hořká sůl", označuje kamenec hlinitodraselný používaný už ve starém Řecku a Římě v lékařství jako adstrin-gentní, t.j. stahující, prostředek) byl později modifikován na aluminium (jen v USA se od roku 1925 užívá názvu aluminum). Nepříliš čistý kov získal H.C.Oersted (1827) redukcí chloridu hlinitého draslíkovým amalgamem. Průmyslový postup využívající redukce sodíkem navrhl H.Sainte-Claire Deville (1854, cena hliníku byla tehdy tak vysoká, že na pařížské výstavě v roce 1855 byl vystavován vedle korunovačních klenotů a Napoleon III používal při recepcích hliníkové příbory). V současné době používaná elektrolytická metody přípravy byla zavedena v roce 1886 P.L.T.Hčroultem ve Francii a nezávisle i C.M. Hallem v USA (oběma tehdy bylo 22 let).

V přírodě je hliník s 8.3 % třetím nejrozšířenějším prvkem. Nejčastěji se vyskytuje ve formě hlinitokřemičitanů jako jsou živce, slídy a zeolity. Produktem větrání živců jsou jíly, za speciálních podmínek kaoliny, jejichž hlavní složkou je kaolinit. Jíly s příměsí písku, oxidu železitého a dalších látek se nazývají hlíny. Významnými minerály jsou bauxit tvořený hydráty oxidu hlinitého (především böhmitem (-AlO(OH)), kryolit Na3[AlF6] a korund (-Al2O3, jehož zbarvenými odrůdami jsou drahokamy safír, rubín a orientální smaragd.

Hliník je stříbrobílý, silně elektropozitivní kov, dobře kujný a tažný s velmi dobrou tepelnou i elektrickou (60 % vodivosti mědi) vodivostí. Má typické vlastnosti kovů, ve sloučeninách však jeví sklon k tvorbě kovalentních vazeb. Krystaluje v kubické plošně centrované mřížce (CCP, 12 sousedů ve vzdálenosti 286 pm).

Hliník přednostně uplatňuje oxidační číslo +III. Je známo jen několik sloučenin, v nichž má oxidační stupeň +I (AlF, AlCl, AlBr, Al2O, Al2S) nebo +II (AlO) a jejich existence je omezena na plynný stav a vysoké teploty. Ionizační energie jsou menší než u boru a vznik kationtu Al3+ je proto pravděpodobnější. Přesto se v binárních sloučeninách ani v bezvodých solích kationty Al3+ nevykytují s výjimkou fluoridu, fluorosíranu a chloristanu hlinitého. Ve vodných roztocích jsou na rozdíl od boru běžné hydratované kationty [Al(H2O)6]3+, které jsou také součástí krystalové struktury hydratovaných solí hlinitých. Hliník má malou elektronega-tivitu (1.5) a jím vytvářené kovalentní vazby jsou proto silně polární (na hranici konvenčního rozmezí mezi iontovostí a kovalencí). Tendence k uplatnění hybridizace sp2 je oproti boru nízká a souvisí s neschopností hliníku vytvářet (-vazby s využitím pz-orbitalu. Halogenidy hlinité jsou 

polymery, pouze AlF3 má v pevném stavu iontový charakter. Řada dalších látek se stechiometrií AlX3 tvoří dimery, v nichž se uplatňují buď koordinační (Al2X6) nebo polycenterní elektronově deficitní vazby (Al2(CH3)6). Snadno se tvoří tetraedrické komplexy typu AlCl3.B (B = pyridin, trimethylamin) a anionty [AlCl4]-. Přítomnost energeticky dostupných 3d-orbitalů umožňuje vznik šesti (-vazeb v řadě oktaedrických komplexů, korundu (-Al2O3 a hydrargylitu Al(OH)3.

Vůči vzduchu a vodě je hliník mimořádně stálý, protože se snadno pokrývá ochran-nou vrstvou oxidu resp. hydroxidu, která ho před dalším působením vzduchu nebo vody chrání (amalgamováním se ochrana ztrácí). Za vývoje vodíku se rozpouští ve zředěných silných kyselinách na soli hlinité



Al  +  3 H2O + 3 H3O+   ---------->   [Al(H2O)6]3+  + 3/2 H2



a v alkalických hydroxidech na hlinitany



Al  +  OH-  +  3 H2O  ---------->    [Al(OH)4]-  + 3/2 H2



Hlinité soli slabých kyselin podléhají snadno hydrolýze až na hydratovaný hydroxid hlinitý [Al(OH)3(H2O)3]. Hydrolýza halogenidů, dusičnanu a síranu není kvantitativní. Vodné roztoky obsahující kation [Al(H2O)6]3+ reagují kysele v důsledku jeho schopnosti působit jako protonový donor

               

                

              

                    - H+		        - H+

[Al(H2O)6]3+   ---------->     [Al(OH)(H2O)5]2+   ---------->     [Al(OH)2(H2O)4]+



Hydrolýza hlinitých solí je velmi důležitá při čistění vody, protože hydroxid hlinitý vzniká na rozptýlených jemných pevných částicích, které lze pak snadno odstranit. Snadný průběh hydrolýzy znemožňuje také přípravu bezvodých hlinitých solí termickou dehydratací odpovídajících hydrátů (síla interakce Al-O zabraňuje tvorbě vazeb Al-Cl)

                                 

                               teplo  

2 [Al(H2O)6]Cl3   ---------->   Al2O3 + 6 HCl + 9 H2O



Koncentrovanou HNO3 se hliník pasivuje (ztrácí schopnost reagovat se zředěnými kyselinami a roztoky solí elektropozitivnějších kovů). Při zahřívání na vzduchu hoří intenzivním svítivým plamenem na  Al2O3 (práškový Al s tekutým kyslíkem exploduje)



2 Al (s)  +  3/2 O2 (g)  ---------->  Al2O3 (s)      (H0sl = -1 674 kJ



Na velké afinitě hliníku ke kyslíku je založena jedna z významných metod přípravy kovů nazývaná aluminothermie, která byla známá už v minulém století. Směs oxidu kovu a hliní-kové krupice se v žáruvzdorné nádobě zapálí (pomocí zápalné směsi z peroxidu barnatého a práškového hliníku) a hliník se energickou reakcí oxiduje na oxid hlinitý a redukuje se příslušný kov (na stejném principu se používá směs hliníku a oxidu železitého zvaná termit ke svařování kolejnic)



CrO3  +  2 Al  ---------->  Al2O3  + 2 Cr



Pozoruhodná je neexistence těkavých hydridů a klastrových sloučenin analogických boranům a karboranům. Všechny halogenidy hlinité lze připravit přímou reakcí prvků. Všechny sloučeniny typu AlIIIBV mají potenciální technologické použití jako polovodiče (jsou izoelektronové s Si a Ge). Hliník tvoří sloučeniny i s kovy všech skupin periodického systému.

Prakticky jedinou surovinou pro výrobu hliníku je bauxit. Z něho se žíháním s uhli-čitanem sodným nebo zahříváním pod tlakem s koncentrovaným roztokem NaOH (Bayerova metoda) a následným loužením vodou připraví roztok hlinitanu (nerozpustné nečistoty nazývané červený kal se přitom odstraní). Zaváděním oxidu uhličitého se vyloučí hydroxid hlinitý, který se kalcinací při 1200 oC převede na oxid hlinitý. Ten se rozpustí v roztaveném kryolitu při teplotě cca 950 oC a podrobí se elektrolýze v železných vanách vyložených uhlíkem, který slouží jako katoda. Anodou jsou uhlíkové bloky zavěšené v tavenině. Hliník se vylučuje na katodě a jako těžší složka se hromadí na dně van, na anodě se vyvíjí kyslík, který s uhlíkem anod reaguje částečně na CO a CO2 (vzniká i malé množství CF4). Rozsah výroby hliníku (1973, 13.6 mil. tun) převyšuje jen výroba železa a oceli.

Hliník má vedle aluminotermie řadu dalších možností praktické použití. Slouží jako materiál na výrobu cisteren, konví, sudů i kuchyňského nádobí. Povrch hliníku lze pro tento účel upravit anodickou oxidací (eloxováním), aby se zvýšila jeho odolnost proti korozi. Ve slitinách je konstrukčním materiálem s malou měrnou hmotností (zvlášť důležité je legování mědí), nahrazuje dražší měď v rozvodech elektřiny, ve formě folií (alobal) slouží jako obalový materiál a používá se k úpravě povrchu zrcadel pro dalekohledy.



6.2.1. Sloučeniny hliníku



Alan AlH3 je bezbarvá netěkavá pevná látka termicky stálá do 150 oC. Je silným redukčním činidlem bouřlivě reagujícím s vodou. Bylo popsáno několik krystalických i amorfní modifikace. Rentgenograficky byla v (-AlH3 zjištěna oktaedrická koordinace Al šesti atomy H (rAl-H=172 pm) svědčící o uplatnění třícenterních dvouelektronových vazeb podobně jako v boranech. AlH3 se nejlépe připraví působením chloridu hlinitého na hydridohlinitan lithný v pro-středí diethyletheru



                                                    Et2O

3 LiAlH4  +  AlCl3   ---------->    4 [AlH3(Et2O)n]  +  3 LiCl



Po vzniku je v roztoku monomerní, krystaluje z něho jako etherát proměnlivého složení. Delším stáním se z roztoku vylučuje pevný bílý polymerní produkt (AlH3)x. Podobně jako diboran jeví i AlH3 tendenci k tvorbě DA-komplexů s donory (H3Al.TMA, H3Al.2TMA je první zjištěná sloučenina Al s trigonálně bipyramidální strukturou a k.č. Al pět). Koordinace hydridového aniontu k AlH3 vede k hydridohlinitanům



AlCl3  +  4 LiH  ---------->   Li[AlH4]  +  3 LiCl



Li[AlH4] je bílá krystalická látka rozpustná v diethyletheru a  stálá do 120 oC. S vodou energicky reaguje za vývoje vodíku



[AlH4]-  +  4 H2O  ---------->   [Al(OH)4]-  +  4 H2



Je všestranně použitelným redukčním činidlem (komerčně dostupným od roku 1948). Velký významný má v organické syntéze (v 70.letech bylo známo přes 60 funkčních skupin, s nimiž reaguje), i když v posledních letech je nahrazován selektivnějšími hydroboraty nebo organokovovými hydridy. Znám je i Li3[AlH6] a Al[BH4]3 poskytující při termickém rozkladu dvojjaderný komplex [Al2B4H18]. Zajímavou čtvercově pyramidální strukturu má [Al(BH4)2Me] vznikající reakcí Al[BH4]3 s Al2Me6.

Boridy hlinité o složení AlB2 mají vrstevnatou strukturou a AlB12 obsahují kubo-oktaedrické klastry B12, které se v kubické plošně centrované mřížce střídají s atomy Al (podobně je tomu u Sc, Y, Zr, lanthanoidů a aktinoidů).

Karbid hlinitý Al4C3 se tvoří se přímým sloučením prvků za vysoké teploty. Je to světle žlutá, tvrdá a těžkotavitelná látka se složitou strukturou obsahující izolované atomy uhlíku. Vodou se rozkládá za vzniku methanu.

Nitrid hlinitý AlN se tvoří se zahřátím hliníku v atmosféře dusíku nebo žíháním směsi oxidu hlinitého s uhlíkem v přítomnosti dusíku v elektrické peci



Al2O3  +  3 C  +  N2   ---------->    2 AlN  +  3 CO



Je to termicky vysoce stabilní sloučenina s wurtzitovou strukturou. Vodou se rozkládá na hydroxid hlinitý a amoniak.

Fosfid hlinitý AlP se získává zahřátím hliníku s červeným fosforem. Je termicky stabilní, těžko tavitelný a má stejně jako AlN wurtzitovou strukturu. Vodou se rozkládá za vzniku fosfanu.

Oxid hlinitý se v přírodě se vyskytuje jako korund ((-Al2O3, (=4.0 g/cm3). Lze jej připravit spálením hliníku, silným žíháním (1200 oC) hydroxidu nebo oxidhydroxidu hlinitého. Je velmi tvrdý (9), málo těkavý a těžko tavitelný (b.t. 2045 oC). Jeho zrnitá forma se nazývá smirek. Nerozpouští se ve vodě, kyselinách ani hydroxidech, do roztoku ho lze převést jen tavením s hydrogensírany nebo hydroxidy alkalických kovů. Používá se jako brusný materiál (i do zubních past) a součást žáruvzdorných hmot a keramiky. Termickou dehydratací gibbsitu ((-Al(OH)3) i böhmitu ((-AlO(OH)) se tvoří méně kompaktní ((=3.4 g/cm3) kubický (-Al2O3, který má defektní strukturu spinelu. Je rozpustný v kyselinách i louzích a na (-Al2O3 přechází silným žíháním. Vyznačuje se velkým aktivním povrchem ("aktivovaný oxid hlinitý") a používá se jako katalyzátor, měnič iontů, nosič katalyzátorů nebo chromatografické medium. Jiný strukturní typ vykazuje ochranná vrstvička Al2O3 na kovovém Al (defektní struktura NaCl s atomy Al obsazu-jícími 2/3 oktaedrických mezer v kubické plošně centrované oxidové mřížce). Z technologického hlediska je velmi významná výroba vláken z Al2O3, která byla vyvinuta v polovině sedmdesátých let. Tento vysoce inertní materiál našel využití v chemickém průmyslu (filtrační plachetky, nosiče katalyzátorů) i v metalurgii (zpevnění slitin Al a Mg užívaných v letectví a automobilovém průmyslu).

 V některých sloučeninách existujících pouze v pevné fázi se Al kombinuje s jed-ním nebo více kovovými kationty a anionty oxidovými za vzniku smíšených oxidových fází. Vedle nejvýznamnějších spinelů MIIAl2O4 sem patří i Na-(-alumina NaAl11O17. Spinely (spinel MgAl2O4, hercynit FeAl2O4, gahnit ZnAl2O4, Thenardova modř CoAl2O4) popisuje obecný vzorec AB2X4 a jejich elementární buňka obsahuje osm vzorcových jednotek v téměř precizním nejtěsnějším kubickém uspořádání. Celou buňku popisuje vzorec A8B16O32, osm atomů A je v normální spinelové struktuře umístěno v tetraedrických mezerách, 16 atomů B v oktaedrických mezerách. U oxidů AB2O4 lze obecně dosáhnout vyrovnání nábojů třemi kombinacemi nábojů kationtů (AIIB IIO4, AIVB IO4 a AVIB O4, aniontem může být kterýkoliv chalkogen od kyslíku po tellur). Celkový formální náboj a rozměr kationtu určují, které kombinace prvků mohou spinelové struktury tvořit (AII - Mg, Cr, Mn, Fe, Co, Ni, Cu, Zn, Cd, Sn; BIII - Al, Ga, In, Ti, V, Cr, Mn, Fe, Co, Ni). V některých strukturách je v tetraedrických polohách umístěno osm atomů B a v oktaedrických mezerách osm atomů A a osm atomů B. Nazývají se inverzními spinely a strukturní poměry se popisují vzorcem (B)t[AB]oO4 (obsazení oktaedrických poloh může být jak uspořádané, tak i náhodné). O tvorbě normální nebo inverzní struktury rozhoduje kombinace řady faktorů. V NiAl2O4 je rozdíl ve stabilitě tak malý, že dochází k náhodnému (statistickému) uspořádání všech kationtů na tetraedrických i oktaedrických místech ((Al0.75Ni0.25)t [Ni0.75Al1.25]o O4). Inverzní a neuspořádané spinely mají vždy defektní struktury, protože krystalograficky identické polohy v mřížce nejsou obsazovány stejným kationtem. Příbuzný typ struktury je charakteristický i pro "valenčně neuspořádané" spinely, v nichž dvojice kationtů AII mohou být nahrazeny kombinací AI a AIII (při náhradě osmi kationtů MgII ve spinelu Mg8Al16O32 čtyřmi kationty LiI a čtyřmi kationty AlIII dostaneme sloučeninu sumárního vzorce LiAl5O8                        (AlII)t[LiIAlIII]oO8). Podrobné studium těchto látek bylo motivováno jejich využitím v elektrotechnice založeném na citlivé závislosti jejich elektrických a magnetických vlastností na složení, teplotě a uspořádání kationtů (ferrity včetně magnetitu Fe3O4 s inverzní spinelovou strukturou). Za sloučeninu s defektní spinelovou strukturou, v níž nejsou všechna místa obsazena, se považuje i (-Al2O3, který se spinelem tvoří tuhé roztoky.

 

Na-(-alumina NaAl11O17 (Na2O.11Al2O3) se dostala do popředí zájmu, když byla objevena (1967) její vysoká elektrická vodivost a ukázala se možnost využít jí jako tuhý elektrolyt. Původně (1916) byla považována za modifikaci oxidu hlinitého a nutnost přítomnosti sodíku v její struktuře unikla pozornosti. Je blízce  příbuzná spinelu (z 58 atomů v elementární buňce je 50 umístěno analogicky jako ve spinelu). Lze ji připravit zahříváním uhličitanu (i hydroxidu nebo dusičnanu) sodného s libovolnou modifikací oxidu hlinitého na 1500 oC v uzavřené (zamezení ztrát Na2O těkáním) platinové nádobě. Možnost nahrazení sodíku jinými kovovými kationty MI a hliníku jiným MIII je příčinou prakticky neomezených možností modifikace této struktury. Na-(-alumina se v praxi využívá k výrobě semipermeabilních blan pro Na/S-články.

Sulfid hlinitý Al2S3 vzniká reakcí prvků za zvýšené teploty (1000 oC) nebo žíháním Al v proudu sulfánu. Je to bílá krystalická látka s tetraedrickou koordinací Al, která se vodou rychle a úplně hydrolyzuje na Al(OH)3 a H2S. Šedý selenid Al2Se3 a tmavošedý tellurid Al2Te3 jsou stabilní sloučeniny s podobnými vlastnostmi.

Monohalogenidy hlinité AlX jsou známy v plynné fázi se všemi halogeny. Mají krátké poločasy rozpadu způsobené nikoliv malou pevností vazeb Al-X, nýbrž snadnou dispro-porcionací na sloučeniny hlinité a hliník ((Hdisp= -105 až -59 kJ/mol)



	AlX (s)  ---------->  2/3 Al (s) + 1/3 AlX3 (s)



Dihalogenidy AlX2 jsou ještě méně stálé ((Hdisp= -230 až -200 kJ/mol) 



	AlX2 (s)  ---------->  1/3 Al (s) + 2/3 AlX3 (s)



Trihalogenidy AlX3 jsou nejstabilnější a pro praxi nejvýznamnější sloučeniny halo-genů s hliníkem. Všechny dychtivě přijímají vodu, kterou se hydrolyzují a na vlhkém vzduchu proto dýmají. Jejich vodné roztoky se nejsnáze připravují reakcí hydroxidu hlinitého s příslušnou halogenovodíkovou kyselinou. Z roztoku krystalují jako hexahydráty (mimo nerozpustného AlF3), které nelze termicky dehydratovat (probíhá hydrolýza za tvorby halogenovodíku, vodní páry a oxidu hlinitého). S organickými i anorganickými donory tvoří tetraedrické DA-komplexy. Tato schopnost podmiňuje využití chloridu hlinitého jako katalyzátoru při organických syntézách (Friedel-Craftsovy reakce). Z anorganických donorů jsou typické halogenidové anionty, s nimiž se tvoří komplexní tetrahalogenohlinitanové anionty.

 

Fluorid hlinitý AlF3 je bílá látka sublimující při 1290 oC, která se připravuje žíhá-ním hliníku nebo oxidu hlinitého v proudu HF. Od ostatních halogenidů se liší svou netěkavostí, nerozpustností ve vodě, malou reaktivitou a vysokou hodnotou slučovací enthalpie. Rozdíly jsou způsobeny rozdílnými koordinačními čísly (6 v AlF3 a AlCl3 (s) resp. 4 v AlCl3 (g) a ostatních; srovnej rozdíly ve dvojici CO2/SiO2 s k.č. 2/4) a změnami v charakteru vazby. Mřížka AlF3 je "otevřená" a může do ní vstupovat voda. Je známa řada nestechiometrických a několik stechio-metrických hydrátů (AlF3.xH2O, x=1,3,9; není znám hexahydrát analogický [Al(H2O)6]Cl3). S fluoridy kovů poskytuje fluorohlinitany MAlF4, M2AlF5 a M3AlF6 (známy jsou i složitější struktury jako Na5Al3F14). Ve všech je však hliník koordinován oktaedricky (sdílení dvou protilehlých vrcholů v AlF - resp. všech čtyř ekvatoriálních poloh v AlF ; sdílení hran nebo ploch v komplexních fluoridech Al nebylo pozorováno). Na3AlF6 se vyskytuje v přírodě jako minerál kryolit. Je možno ho připravit reakcí



Al2O3  +  3 Na2CO3  +  12 HF  ---------->  2 Na3(AlF6) +  3 CO2  +  6 H2O



Struktura kryolitu je příbuzná perowskitu ABO3 (1/3 Na a Al obsazují oktaedrické polohy, zbývající 2/3 Na mají k.č. 12). Používá se při výrobě Al, mléčného skla a smaltů. 		Chlorid hlinitý AlCl3 (b.t. 192 oC, b.s. 180 oC) se tvoří při zahřívání směsi Al2O3 a uhlíku v proudu chloru



Al2O3  +  3 C  +  3 Cl2  ---------->   2 AlCl3  +  3 CO



Je to bezbarvá krystalická snadno sublimující látka s vrstevnatou strukturu  (k.č. Al 6). V parách nad bodem sublimace a v organických rozpouštědlech existuje ve formě dimeru Al2Cl6 (k.č. Al 4). Změna se projevuje vzrůstem objemu o 85 % a poklesem elektrické vodivosti téměř na nulu. Dochází rovněž k významné změně charakteru vazeb. Trigonálně planární molekuly AlCl3 (izostrukturní s BX3) existují v parách při teplotách nad 2000 oC. Je výchozí látkou pro syntézu mnoha sloučenin hliníku a používá se často k převodu fluoridů kovů na odpovídající chloridy.

Bromid AlBr3 a jodid hlinitý AlI3 jsou dimery i v pevném stavu (b.t. 97.5 resp. 91 oC bez významnější změny vlastností).

Hydráty oxidu hlinitého mohou být hydrogely s proměnlivým obsahem vody nebo definované sloučeniny. Oxid-hydroxid hlinitý AlO(OH)je znám ve dvou formách jako diaspor (-AlO(OH) a böhmit (-AlO(OH), hydroxid hlinitý Al(OH)3 existuje jako bayerit (-Al(OH)3 a hy-drargillit (gibbsit) (-Al(OH)3 (uměle byl připraven nordstrandit). Gel s proměnlivým obsahem vody se získá působením vodného roztoku amoniaku na roztok hlinité soli. Stárnutím přechází hydrogel na (-AlO(OH), který vzniká i srážením hlinitých solí amoniakem za varu. Diaspor je stabilní v teplotním intervalu 280 - 450 oC a lze jej získat hydrotermickým zpracováním böhmitu 0.4% NaOH při 380 oC a tlaku 50.66 MPa. Rychlým zaváděním CO2 do roztoků hydroxohlini-tanů se tvoří krystalický bayerit (-Al(OH)3



2 [Al(OH)4]-  +  CO2  ---------->   2 (-Al(OH)3  +  CO32-  +  H2O



Stálejší formou je hydrargyllit (-Al(OH)3, který se získá pomalým srážením teplých alkalických roztoků, stárnutím böhmitu pod zředěným roztokem alkalického hydroxidu nebo působením ultračisté vody na amalgamovaný hliník. Obě formy mají vrstevnatou strukturou vznikající sdílením hran oktaedrů Al(OH)6 a vzájemně se odlišují způsobem uložení vrstev (HCP v bayeritu, OH skupiny v sousedních vrstvách proti sobě v hydrargillitu) a jejich propojení vodíkovými můstky. Hydroxid hlinitý je amfoterní, jeho kyselou i zásaditou funkci vůči vodě vyjadřují rovnice



Al(OH)3 (s)  +  2 H2O   ---------->    [Al(OH)4]- + H3O+



Al(OH)3 (s)  +  6 H2O    ---------->    [Al(H2O)6]3+  +  3 OH-



Obě rovnováhy jsou posunuty prakticky zcela vlevo a kyselá nebo zásaditá funkce Al(OH)3 se projevuje jen vůči silnějším kyselinám či zásadám než je voda. Hydroxohlinitany [Al(OH)4]- resp. [Al(OH)4(H2O)2]- jsou proto stálé jen v silně zásaditém prostředí (v  pevných hydroxohlinitanech byla prokázána i přítomnost iontů [Al(OH)6]3-).

Všechny hlinité soli odvozené od silných kyselin jsou dobře rozpustné ve vodě. Vodné roztoky obsahují kationty [Al(H2O)6]3+ se zřetelně kyselým charakterem. Vstupují do složitých protolytických reakcí vedoucích ke vzniku hydroxoaquahlinitých komplexů v důsledku jejichž tvorby reagují roztoky kysele. Hlinité soli slabých kyselin jsou k hydrolýze ještě náchylnější, většinou je nelze ani připravit (uhličitan, dusitan, siřičitan). Dusičnan Al(NO3)3 a chloristan hlinitý Al(ClO4)3 krystalují jako nonahydráty, síran hlinitý Al2(SO4)3 běžně krystaluje s 18 (také se 6, 10 a 27) molekulami vody. Zahříváním na 340 oC lze získat bezvodou sůl, která se dalším zahříváním rozkládá na oxid hlinitý a oxid sírový. Síran hlinitý má poměrně rozsáhlé použití v papírenském a textilním průmyslu. Se sírany kovů v oxidačním stupni +I tvoří Al kamence o složení MIMIII(SO4)2.12H2O. Kation hlinitý může být nahrazen jinými kovy v oxidačním stupni +III (Cr3+,Fe3+,Ga3+, In3+,Ti3+,V3+). Kamence krystalujítv kubické soustavě a jsou vzájemně izomorfní (jsou známy i kamence selenanové a směsné kamence sírano-selenanové). Dodekahydrát síranu hlinitodraselného KAl(SO4)2.12H2O je běžně označován pouze jako "kamenec".

 Dihlinitan trivápenatý Ca3Al2O6 je významnou složkou portlandského cementu. Jeho základní stavební jednotkou je dvanáctičlenný kruh  [Al6O18]18-ze spojených tetraedrů {AlO4} (struktura 1975). Elementární buňku tvoří osm takových kruhů, které v ní vytváří dutinu o průměru 147 pm. Ta spolu s určitým napětím v mřížce napomáhá rychlé reakci s vodou. Složení produktů hydratace závisí na teplotě (nad 21 oC se tvoří Ca3Al2O6. .6H2O, při nižší teplotě hydratované hlinitany 2CaO.Al2O3.5-9H2O a  4CaO.Al2O3.12-14H2O). Předčasnému tuhnutí způsobenému vznikem těchto sloučenin se zabraňuje přídavkem sádry (2 - 5 %), která v přítomnosti hydroxidu vápenatého s rozpustnými hlinitany reaguje za tvorby mnohem méně roz-pustného 3CaO. Al2O3.3CaSO4.31H2O (ten se přednostně sráží a rychlost tuhnutí zpomalí na potřebnou úroveň). Druhým významným systémem s hlinitanem vápenatým je cement s vysokým obsahem Al2O3, který se vyrábí tavením bauxitu a vápence s příměsí SiO2 a TiO2 při 1425 - 1500 oC. Tuhnutí tohoto cementu je způsobeno tvorbou gelu hlinitanů vápenatých CaO.Al2O3. .10H2O, 2CaO.Al2O3.8H2O, 3CaO.Al2O3.6H2O a 4CaO.Al2O3.13H2O. V krátké době (24 hod.) je velice pevný, odolává korozi slanou mořskou vodou a slabými minerálními kyselinami a používá se i jako žáruvzdorný (do 1500 oC) cement. Narušován je dlouhodobým současným působením tepla a vlhka.

Alkyl(aryl)alany jsou bezbarvé kapaliny s nízkým bodem varu, na vzduchu sa-mozápalné. S vodou energicky reagují na Al(OH)3 a příslušný uhlovodík. Mají strukturu analo-gickou dimerním halogenidům hlinitým (menší sklon k dimerizaci mají deriváty s rozvětvenějšími alkyly). Lze je připravit reakcí Al s alkylrtuťnatými sloučeninami při zvýšené teplotě nebo účinkem Grignardova činidla na chlorid hlinitý



2 Al  +  3 Hg(CH3)2  ---------->  Al2(CH3)6  +  3 Hg



6 Mg(CH3)Cl  +  2 AlCl3  ---------->  Al2(CH3)6  +  6 MgCl2



Preparativně výhodná je reakce mezi slitinou hořčíku s hliníkem a alkylhalogenidem



Mg3Al2  +  6 C2H5Cl  ---------->  Al2(C2H5)6  +  3 MgCl2



Hlavní použití těchto sloučenin je v oblasti katalýzy (Zieglerův katalyzátor) při syn-téze alkoholů a alkenů se středně dlouhými nerozvětvenými řetězci a při nízkotlaké stereoregu-lární (Ziegler-Natta katalyzátor s účastí TiIII) polymeraci olefinů. Jsou známy i alkyl-hlinité sloučeniny částečně substituované halogeny typu Al2R4X2 a Al2R2X4



4 Mg(CH3)Cl  +  2 AlCl3  ---------->  Al2(CH3)4Cl2  +  4 MgCl2

 

4 Al  +  6 C2H5Cl  ---------->  Al2(C2H5)2Cl4  +  Al2(C2H5)4Cl2



Oproti sloučeninám alkylhlinitým nejsou samozápalné. Mimo zmíněné komplexní sloučeniny hliníku jsou významné především cheláty s vícefunkčními ligandy, v nichž hliník vykazuje k.č. 6 (komplex tris(8-hydroxychinolin)hlinitý se využívá ke gravimetrickému stanovení hliníku).



6.3. Podskupina gallia



Existenci gallia předpověděl Mendělejev (1870, eka-aluminium) a spektrálně ho objevil a izoloval (1g kovu během měsíce z několika set kg sfaleritové rudy; pojmenován na počest Francie) P.E.Lecoq de Boisbaudran (1875). Indium (1863) a thallium (1861) byly rovněž objeveny spektroskopicky a pojmenovány podle charakteristických spektrálních čar (indigově modrá čára india resp. světle zelená linie thallia v plamenném spektru; thalos = zelená ratolest).

Gallium, indium a thallium se vyskytují rozptýleně a poměrně vzácně. Gallium je častou příměsí hliníkových a zinkových rud (bauxit, sfalerit), indium a thallium se vyskytují jako příměsi v sulfidových rudách (In doprovází Zn, Tl olovo v galenitu PbS a vzhledem k podobnému poloměru s Rb+ se s ním vyskytuje ve vyvřelinách jako jsou živce a slídy). Indium je slabě radioaktivní (115In, e-, t1/2 = 6.1014 let).

Všechny tři prvky jsou stříbrobílé měkké kovy s velmi nízkými body tání (Ga je kapalné v rozmezí 2 200 oC). Nízké body tání mají i některé slitiny (eutektikum Ga/In/ /Sn/Zn má b.t. 3 oC, Ga/In/Sn 10.8 oC). Ionizační energie jsou podobné jako u hliníku, ale vzhledem k většímu poloměru (menší polarizační účinky a tedy i hydratační tepla) jsou standardní potenciály pozitivnější. Jsou ušlechtilejšími kovy než hliník.

Elektronová konfigurace valenční sféry Ga, In a Tl je analogická jako u boru a hli-níku (ns2np1). Na rozdíl od nich však následuje po zaplněných (n-1)d-orbitalech a u thallia navíc po obsazení orbitalu 4f. Tyto rozdíly mají významný vliv na chemické chování a odrážejí se i v ionizačních potenciálech těchto prvků (pokles pozorovaný při přechodu od boru k hliníku dále nepokračuje, příčinou je neúplné odstínění zvyšujícího se náboje jádra d- resp f-elektrony). Vzhledem k malé první ionizační energii je častý oxidační stupeň +I, v němž prvkům zůstává elektronový pár v ns-orbitalu ("inertní pár"). Tendence k uchování inertního páru vzrůstá od hliníku k thalliu jako výsledek vlivu řady obtížně kvantifikovatelných faktorů. Pro gallium jsou proto typické sloučeniny gallité podobající se sloučeninám hlinitým. Sloučeniny indné jsou nestálé a neschopné existence ve vodných roztocích. Naproti tomu sloučeniny thallné jsou stabilní, kdežto thallité mají oxidační vlastnosti. Kation thallný má podobné rozměry jako K+ a Rb+ a analogickou elektronovou strukturu jako kationt olovnatý. Odpovídající si soli mají proto podobné vlastnosti (příbuznost existuje i se sloučeninami stříbrnými). Ga, In a Tl jsou typickým příkladem obecně platného pravidla, že prvek je elektropozitivnější v nižším oxidačním stavu, než ve stavu vyšším (v nižším oxidačním stavu jsou oxidy a hydroxidy zásaditější než ve vyšším). Kovalentní sloučeniny v oxidačním stupni +III mají převážně tetraedrickou koordinaci, možná je i oktaedrická vzhledem k volným nd-orbitalům. Podobně jako u boru a hliníku existují sloučeniny s elektronově deficitními polycenterními vazbami. Halogenidy MX3 jsou schopny vytvářet kom-plexní anionty MX  a MX -.

Gallium je za laboratorní teploty na vzduchu stálé, thallium se už na vlhkém vzdu-chu oxiduje na hydroxid thallný. Gallium se rozpouští ve zředěných kyselinách na soli gallité a v alkalických hydroxidech na gallitany. Hydroxidy jsou méně zásadité než u prvků podskupiny skandia, pouze hydroxid gallitý je amfoterní. Nejsilnější z nich je dobře rozpustný TlOH. Thallium (v periodickém systému se nachází mezi dvěma dalšími jedovatými těžkými kovy Pb a Hg) i jeho sloučeniny jsou velmi nebezpečné jedy (styk s pokožkou, požití, vdechnutí; otrava spojena s depilací). Těkavé sloučeniny všech tří prvků barví charakteristicky plamen podobně jako alkalické kovy a kovy alkalických zemin.

Gallium se získává jako vedlejší produkt při výrobě hliníku (využívá se jen 1% po-tenciálně získatelného množství, cena je na úrovni Au). Od hliníku se odděluje rozpuštěním bau-xitu v roztoku uhličitanu sodného



Ga2O3  +  Na2CO3  +  8 H2O  ---------->  2 Na[Ga(OH)4(H2O)2]  +  CO2



Al2O3  +  Na2CO3  +  8 H2O  ---------->  2 Na[Al(OH)4(H2O)2]  +  CO2



Zaváděním oxidu uhličitého do získaného roztoku se vyloučí hydroxid hlinitý a rozpuštěn zůstane gallitan sodný. Z roztoku lze gallium vyloučit elektrolýzou nebo redukcí zinkem, použitelná je i redukce oxidu gallitého vodíkem při 900 oC. Indium a thallium se  průmyslově vyrábějí z popílku emitovaného při pražení sulfidických rud zinku a olova (In 50 t/rok, cena 50 - 150 $/kg, v roce 1925 byl celosvětově k dispozici 1 g prvku; Tl 5t/rok, cena 20 - 120 $/kg).

Ultračisté gallium se používá v polovodičových technologiích (laserové diody vy-užívající GaAs k převodu elektřiny na koherentní světlo, elektroluminiscenční světloemitující diody LED), jako náplň do křemenných teploměrů s rozsahem do 1200 oC a vysokoteplotní kapalinový uzávěr. Indium dříve sloužilo na ochranu ložisek proti opotřebení a korozi, nyní se používá pro výrobu nízkotajících slitin (tavné pojistky, pájky pro spojení kovů s nekovy ve vakuo-vých aparaturách). V některých typech jaderných reaktorů se pro vysoký účinný průřez pro záchyt elektronů užívá jako složka moderátorových tyčí. InAs a InSb se užívají v nízkoteplotních tranzistorech, termistorech a odporových fotonkách. Sloučeniny thallia mají použití v infračervených technologiích (fotocitlivé diody, infračervené detektory, okénka kyvet pro měření infračervených spekter ze směsných monokrystalů TlBr a TlI). Nasycený roztok malonanu thall-ného (Clericiho roztok, ( = 4.324 g.cm-3 při 20 oC) má význam při stanovování hustoty minerálů. Síran thallný se používá jako deratizační prostředek.



6.3.1. Sloučeniny Ga, In a Tl



Hydridy Ga, In a Tl nejsou za laboratorní teploty schopny existence. GaH3 je při b.t. (-15 oC) viskozní kapalina, která se při zahřátí na laboratorní teplotu kvantitativně rozkládá na své komponenty. InH3 a TlH3 exitují jen v etherických roztocích při nízkých teplotách. Obdobný pokles stability od Ga k Tl lze pozorovat i u tetrahydridokomplexů, stabilnější jsou DA-komplexy s dusíkatými donory typu TMA nebo pyridinu.

Oxid Ga2O3, oxidhydroxid GaO(OH) a hydroxid gallitý Ga(OH)3 tvoří analogický systém jako u hliníku, řady (- a (- mají i stejnou strukturu. Nejstabilnější modifikací je (-Ga2O3 se zvláštní krystalovou strukturou, v níž ionty kyslíku tvoří kubickou mřížku (CCP) a GaIII se nacházejí v deformované síti tetraedrických a oktaedrických mezer. Analogická situace s menším počtem známých modifikací je u india. U thallia je situace zcela odlišná. Černé destičkovité krystaly oxidu thallného Tl2O vznikají termickým rozkladem uhličitanu při 700 oC v atmosféře dusíku. Jsou hygroskopické a s vodou poskytují TlOH. Červenohnědý oxid thallitý Tl2O3 se připravuje oxidací vodného roztoku TlNO3 chlorem nebo bromem, vysrážením hydratovaného oxidu Tl2O3.3/2H2O a jeho dehydratací. Je znám i fialový peroxid thallný Tl2O2 vznikající při elektrolýze roztoku síranu thallného a kyseliny šťavelové s Pt elektrodami.

Trihalogenidy gallia a india se podobají halogenidům hlinitým (k.č. kovu se mění v závislosti na skupenství a atomu halogenu, trifluoridy jsou netěkavé a mají mnohem vyšší body tání než ostatní halogenidy, s halogenidovými anionty tvoří komplexní anionty analogických typů). Poměrně značná pozornost byla věnována studiu DA-komplexů MX3L, MX3L2 a MX3L3 v souvislosti se sledováním vlivu elektronové konfigurace d10 na jejich strukturu a stabilitu. Halogenidy thallité jsou méně stálé než analogické sloučeniny gallia a india a odlišují se od nich i chemickým chováním.

Z nižších halogenidů jsou GaF a InF nestálé podobně jako AlX. Ostatní jsou sta-bilnější (stabilita roste s velikostí aniontu) a lze je získat jako reaktivní sublimáty reakcí



	GaX3 + 2 Ga   ---------->    3 GaX



Halogenidy thallné svými vlastnostmi připomínají halogenidy stříbrné (rozpustnost fluoridu, nerozpustnost a citlivost k osvětlení u chloridu, bromidu a jodidu). Zajímavou sloučeninou je TlI3 vznikající v podobě červených krystalů odpařením roztoku TlI a I2 v ekvimolárním poměru v koncentrované kyslině jodovodíkové. Nejde o jodid thallitý, nýbrž o trijodid thallný. Působením vysokého tlaku (16 GPa) na metastabilní červenou (krychlovou) modifikaci TlI se z izolátoru stává kovový vodič.

Velmi stálé jsou i dihalogenidy GaX2, které je třeba formulovat jako tetrahaloge-nogallitany gallné GaI[GaIIIX4]. Analogická je i situace u poměrně početné skupiny nižších halogenidů india (InX2, In2Cl3, In4X7, In5X7 a In7Br9) a thallia (TlX2, Tl2X3). Známy jsou i smíšené halogenidy typu TlI[InIIICl4].

Organokovové sloučenina Ga, In a Tl byly studovány mnohem méně, než analo-gické sloučeniny hliníku. Trialkylderiváty nemají sklon k dimerizaci a jejich termická stabilita se snižuje s rostoucí atomovou hmotností kovu. Ve stejném směru klesá reaktivita vazby M-C, což je zvláště nápadné u sloučenin typu R2MX. Na vzduchu stabilní TlR X- má iontový charakter, kation TlR  je lineární podobně jako ve vodném roztoku stabilní částice HgMe2. GaR3 jsou nízkotající pohyblivé hořlavé kapaliny, analogické sloučeniny In a Tl jsou méně těkavé. U In i Tl jsou známy cyklopentadienylové komplexy [M((5-C5H5)], stabilnější je derivát thallia. 
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