7. Prvky 14. skupiny C, Si, Ge, Sn a Pb�PO \l1 "7. Prvky 14. skupiny C, Si, Ge, Sn a Pb�



Ve 14. skupině se výrazně mění charakter prvků v závislosti na atomo�vým čís�le. Uhlík je typický nekov tvořící kova�lentní sloučeniny s jasnou preferencí oxi�dačního stup�ně +IV, zatímco olovo má výrazně kovové vlastnosti a upřednostňuje spí�še ion�to�vou vazebnou interakci a oxidační stupeň +II. Reaktivita prvků vzrůs�tá se zvy�šu�jící se atomovou hmotností (u Pb je výrazně ovlivněna velikostí čás�tic, ochranná vrst�va oxidačních pro�duktů na kompakt�ním kovu reaktivitu podstatně sni�žuje). Diago�nál�ní podobnost s prvky 15. sku�pi�ny zcela chybí. Sklon k řetězení, který je příčinou obrovského rozsahu che�mie uhlíku, se u těž�ších prvků prud�ce snižuje.
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Uhlík je znám už velmi dlouho (dřevěné uhlí, použití sazí na výrobu inkoustu bylo známo už ve starém Egyptě), ale jako prvek byl rozpoz�nán až v 18.stol. Historii poznání uhlíku a jeho sloučenin může dokumentovat několik dat



     1273		v Londýně zákaz používání uhlí jako zdraví škodlivého

     1564		grafit použit v tužkách

     1752		charakterizován CO2 jako první plyn jiný než vzduch

     1779		objev fotosyntézy

     1789		zaveden název "carbon" (carbo=dřevěné uhlí)

     1796		diamant rozpoznán jako modifikace uhlíku

     1807		rozdělení sloučeni na anorganické a organické

     1955		zavedena výroba průmyslových diamantů

     1985		objev fullerenů



Přírodní uhlík se skládá z 98.89 % 126C, 1.11 % 136C a stop radioaktivního 146C, kte�rý vzniká v horních vrsvách atmosféry reakcí 147N(10n,11p)146C a rozpadá se s poloča�sem 5570 let za emise elektronů. Poskytuje možnost určení stáří reliktů rostlin nebo živo�či�chů (do 50 000 let). Spolu s vodíkem je zá�kladní složkou živých organismů. V pří�ro�dě existují cykly v koloběhu uhlíku v mořích a na pevnině a spojení mezi nimi je za�jiš�těno atmo�sferou. Četností výskytu v zemské kůře je až 17. prvkem (180 ppm). V posledních de�se�tiletích exponciálně stoupající produkce oxidu uh�li�čitého může mít za následek po�ru�šení rovnovážného stavu v těchto systémech (skle�níkový efekt spojený se zvyšováním prů�měr�né teploty na Zemi o 0.1 oC koncem sto�letí, změna pH moří spojená se zvýšenou rozpustností vápen�ce).

Uhlík je obsažen v litosféře, hydrosféře i atmosféře. Je popsáno nejméně šest (bez započtení fullerenů) dob�ře definovaných allotro�pic�kých modifikacích, z nichž nej�vý�znamnější jsou dia�mant a gra�fit. Oba se vedle velkého množství anor�ganických i organických slou�čenin nachá�zejí v přírodě (největší přírodní diamant byl nalezen v roce 1905, dostal název Cullinan a vážil 3106 karátů, názvy má řada dalších kamenů o hmotnosti 100 � 800 karátů). Anorganické zdroje jsou převážně soli kyseliny uhličité (vá�penec CaCO3, magnezit MgCO3, dolomit CaCO3.MgCO3 a trona Na2CO3.NaHCO3.2H2O). V atmosféře a v mi�ne�rál�ních vodách se nachází jako oxid uhličitý. Orga�nického původu jsou uhlí, ropa a as�falt. Rozkladem různých organických sloučenin uhlíku bez přístupu vzduchu vzni�ka�jí koks, dřevěné uhlí, kostní uhlí, živočišné uhlí, saze a retortové uhlí. Dříve byly po�va�žo�vá�ny za amorfní formy uhlíku, nyní je známo, že mají grafitickou struktu�ru.

�

     Grafit má vrstevnatou strukturu, která způ�so�bu�je výraznou anizotropii jeho fy�zi�kál�ních vlastností. Měkké (0.5�1) černošedé šupinko�vi�té krystaly jsou podél vrs�tev snad�no štípa�tel�né a mají hustotou (2.22 g.cm�3) pod�stat�ně men�ší než dia�man�t. Je dobrým vo�dičem elektřiny i tep�la. Existuje jako hexa�go�nální (�gra�fit (ABAB...; o 0.6 kJ/mol stabil�něj�ší než (�for�ma), romboed�rický (�grafit (ABCABC...) a je známa i for�ma s náhodným uspořádá�ním vrstev. Meziatomové vzdá�le�nos�ti v rámci vrstvy jsou 141.5 pm, me�zi vrst�vami 335.4 pm. Pře�mě�na (�formy na (�formu grafitu je mož�ná me�cha�nickým mle�tím, opačný po�chod zahřá�tím nad 1025 oC.

Diamant je nejtvrdší přírodní látkou s b.t. »4 000 oC, vysokým indexem lomu, nízkou reaktivitou, elek�tricky nevodivou, ale s nejlepší známou tepelnou vodivostí. Krys�ta�luje v kubické soustavě (kaž�dý atom C ob�klopen tetraedricky čtyřmi sousedy ve vzdá�le�nosti 154.45 pm) nejčastěji ja�ko průhledné, někdy příměsemi zbarvené okta�edry o hustotě 3.51 g.cm�3. Je metasta�bilní modifikací, přeměnu na grafit lze usku�teč�nit zahřátím na 1800 až 2000 oC bez pří�stupu vzduchu. Přestože jde o exotermickou re�akci, za labo�ra�tor�ní teploty probíhá neměři�tel�ně ma�lou rych�los�tí

C diamant ---------> C grafit     (H = � 2.9 kJ



Technické diamanty do 0.1 karátu (1 karát = 0.2 g) se vyrábějí (1955) za vyso�kých teplot a tlaků s pou�ži�tím ma�lých množství přechodných kovů ja�ko ka�ta�lyzá�torů (Cr, Mn, Fe, Co, Ni, pla�ti�nové kovy; pravděpodobně rozpouštějí grafitický uhlík a umožňují jeho krystali�za�ci jako diamant).

Ostatní modifikace jsou vzácné. Hexagonální lonsdaleit (1967, meteoritický kráter v Arizoně) lze připravit z monokrystalů (�grafitu za vysokého tlaku a teploty 1000 oC. Bí�lý chaoit (1968, kráter Ries v Bavorsku) a uhlík(VI) (1972, připraven uměle z grafitic�kého uhlíku při 2300 oC a nižším než atmosferickém tlaku) jsou také hexagonálními mo�difi�ka�ce�mi s dosud detailně neurčenou krystalovou struktu�rou. Základním strukturním motivem jsou v nich pravděpodobně řetězce -C(C-C(C- ("karbinový" typ).

Objev uhlíkových klastrů známých dnes pod názvem fullereny je spojen se jmény R.Smalleyho a H.Krota (1985), kteří pomocí hmotnostní spektroskopie prokázali  v parách po laserovém odpaření grafitu existenci pozoruhodně stabilních útvarů C60 a C70. Vyslovili současně hypotézu, že se jedná o kulovité nebo kouli blízké útvary, jejichž povrch je tvořen pěti� a šestičlennými cykly. Tu se podařilo potvrdit až po ob�je�vu postupu vedoucího k izolaci makromnožství těchto látek (Krätschmer, Huffman, 1990). Generátorem byl elektrický grafitový oblouk v nádobě s vodou chlazenými stěnami naplněné heliem o tlaku 100 torr. Extrakcí materiálu vzhledem připomínajícího saze benzenem vedla k vínově červe�né�mu roztoku obsahujícímu C60 a C70, které bylo možno separovat chromatograficky. Dnes jsou obě látky komerčně dostupné a byly publikovány postupy vedoucí k dalším fullerenům C76, C84. Reálně lze očekávat i syntézu jednotek s několika sty atomů uhlíku, "fullerenových trubic" a soustředných fullerenových "slupek". V C60 byly zjištěny (rg. strukturní analýzou jeho komplexu s oxidem osmičelým) dvě různé vzdá�le�nosti C�C, systém (�vazeb je na celém povrchu koule konjugován. Předpokládá se, že v organické syntéze mohou tyto principiálně nové skelety sehrát podobně vý�znam�nou úlohu, jako svého času benzenové jádro. 

Uhlík vystupuje v naprosté většině sloučenin jako čtyřvazný, výjimečně troj� ne�bo dvojvazný. Nejčastější oxidační stav je +IV a � IV, méně se uplatňuje +II. Podle typu hybridi�zace (sp3, sp2, sp) tvoří 4, 3 nebo 2 (�vazby a 0, 1 nebo 2 (�vazby. Má vysoké hodnoty ionizačních energií a netvoří proto jednoduché kladně nabité ionty, do�minujícím typem vazebné interakce je kovalence. Jeho elektronegativita (2,5) je po�měr�ně nízká, není scho�pen tvořit vodí�kové můstky. Charakteristickou vlastností uhlíku je schopnost řetě�zení pod�míněná mimo�řádnou pevností jednoduché i násobných vazeb (C�C 154.2 pm, 356.0 kJ/mol; C=C 132.6 pm, 611.7 kJ/mol; C(C 120.4 pm, 804.3 kJ/mol). Vysoká je i energie vazeb C�H (414.4 kJ/mol) a C�O (336.0 kJ/mol). Typická je schopnost ato�mů uhlíku tvořit delokalizované systémy (�vazeb (černošedé zbarvení, ne�prů�svit�nost a kovový lesk grafitu je důsledkem právě přítomnosti de�lo�ka�li�zovaného systém (�elek�tro�nů). Vazebné schop�nosti uhlíku jsou pří�činou velké rozma�ni�tosti a vysoké stá�los�ti jeho sloučenin. 

�



V atmosféře kyslíku shoří diamant při teplotě vyšší než 800 oC bezplamenným žárem na oxid uhličitý, pro grafit je postačující teplota 690 oC. Vrstevnatá struktura určuje i chemické cho�vá�ní gra�fitu a umožňuje vznik interkaláto�vých sloučenin. Re�akcí grafitu s roz�ta�ve�ný�mi alka�lickými ko�vy vznikají slou�če�ni�ny o složení MC8, jejich zahřátím na vyš�ší tep�lo�tu MC16. Nasyce�ním tuhy pa�ra�mi bromu se tvoří C8Br (analogická slou�čenina jodu ne�ní známa). V obou pří�padech dochází ke zvýšení elektrické vodivosti na úroveň vo�di�vosti kovů. Účin�kem fluoru při 450 oC se tvoří elek�tric�ky nevodivý "fluorid gra�fi�tu" o slo�žení CxFy, v němž poměr x:y může blížit jed�né (s rostoucím obsa�hem fluoru klesá in�ten�zita zbar�vení, roz�klá�dá se na per�fluo�rované uhlovodíky). Půso�be�ním sil�ných oxi�dač�ních čini�del (KClO3, KMnO4) vzni�ká žlutý až tmavohnědý elek�tric�ky ne�vodivý oxid gra��fi�tu ("kyselina grafitová") o složení CxOy, v němž se poměr x:y blí�ží li�mit�ní hod�notě 2:1. Slou�čenina ob�sa�huje i vo�dík a původní vrstevnatá struk�tura v ní zů�stává zachová�na. Mezi�vrstvové vzdá�le�nosti se absorpcí vody mohou zvětšit z 0.6 až na 1.1 nm. Jsou zná�my i "soli grafitu" s hranič�ním složením C24X (X = HSO�ROVNICE \O(-;4)�-, NO3-). Inerkaláty tvoří i chlo�ridy MClx (x = 2 - 6), některé oxidy (SO3, N2O5; nikoliv SO2, NO a NO2) a sulfidy (V2S3, PdS, Sb2S5). Při vyso�kých teplotách poskytuje tuha s vodíkem acetylen, s chlo�rem he�xa�chlor�ethan a hexachlor�benzen, s dusíkem dikyan, se sírou sirouhlík a s kovy kar�bi�dy. Razantní oxidací vzni�ká kyselina mellitová C6(COOH)6.

Grafit má rozsáhlé praktické použití a průmyslově se při nedostatku přírodních zdrojů vyrábí zahříváním koksu a křemene v elektrické peci (Ache�so�nova metoda, 2500 oC, 24 hod.). Používá se na výrobu elektrod, žáruvzdorných materiálů, tužek, ma�za�del a pigmentů, nátěrů chránících železo před korozí a moderátorů pro jaderné re��ak�tory. Bez�bar�vé diamanty se brousí jako dra�ho�kamy. Prů�mys�lové diaman�ty (karbo�ná�do) se použí�vají k broušení a řezání tvr�dých materiálů. Některé formy uhlíku s mi�mo�řádně nepravidelnou strukturou se používají k ab��sorpci plynů a par (karborafín).
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Uhlovodíky (binární sloučeniny uhlíku s vodíkem) studuje organická chemie. Nemají ani výrazně kyselé ani zásadité vlastnosti, vůči kyselinám i hydroxidům jsou vysoce odolné. Podle počtu uhlíkových atomů v molekule jsou plynné, kapalné i pev�né. Hlavním zdrojem nasycených uhlovodíků je ropa a zemní plyn, nenasycených ka�meno�uhelný dehet. Plynné uhlovodíky mají význam jako paliva, kapalné jako pohonná směs do výbušných motorů.

Karbidy jsou binárními sloučeninami uhlíku s elektropozitivnějšími prvky (ko�vy). Připravují se reakcí uhlíku s kovy nebo jejich oxidy (2000 oC), interakcí zahřá�té�ho kovu s uhlovodíky nebo reakcí alkalických kovů s acetylenem v kapalném amo�nia�ku. Podle struk�tury je lze rozdělit do čtyř skupin.

Iontové karbidy obsahují ace�ty�lidové anionty C22� a lze je proto považovat za soli acetylenu. Připravují se reakcemi ko�vů nebo jejich oxi�dů s uhlíkem nebo acetyle�nem, reakcí s vodou poskytují acetylen. Jsou známy karbidy kovů v oxidačních sta�vech +I až +III � M2C2, MC2 a M2(C2)3. Strukturně k tomuto typu patří i Mg2C3, při jehož rozkla�du vodou vzniká methyl�ace�ty�len (allylen). Formálně sem nále�žejí i M2C2 (M = Cu, Ag, Au) a MC2 (M = Zn, Cd, Hg), kte�ré se však vodou nerozkládají a vazebné interakce v nich mají převážně kovalentní cha�rak�ter. U alkalic�kých ko�vů jsou známy i hydrogenacetylidy MHC2. Karbid vápenatý CaC2 lze využít jako zdroj acetylenu

                                                   2200 oC

CaO + 3 C     --------->   CaC2 + CO           (H = 466 kJ/mol



CaC2 + 2 H2O  --------->  C2H2 + Ca(OH)2      (H = �120kJ/mol



V průmyslu slouží k výrobě kyanamidu vápenatého CaCN2 využívaného jako hnojivo, které se v půdě vhodnou rychlostí hydrolyzuje na kyanamid NH2CN a močovinu CO(NH2)2

	

CaC2 + N2   --------->  CaCN2 + C         (H = -296 kJ/mol



V in�ter�sti�ciál�ních karbidech (TiC, ZrC, VC, NbC, TaC, V2C, MoC, Mo2C, WC, W2C) jsou atomy uhlíku umís�těny v oktaedrických mezerách nejtěsněj�šího uspo�řá�dá�ní ato�mů ko�vu (poloměr kovového atomu nesmí být menší než 135 pm). Vznikají zahří�vá�ním práš�ko�vého kovu s uhlíkem na vysokou teplotu. Zachovávají si kovové vlastnos�ti, některé jsou velmi tvrdé (TaC a WC se používají k výrobě rychlořezného nářadí) a ma�jí vysoké body tání (roz�klad na�stá�vává při 3000�4000 oC).

Karbidy prvků skupiny železa (Cr3C2, Mn3C, Fe3C, Co3C, Ni3C) před�sta�vují pře�chod me�zi iontovými a intersticiál�ními karbidy. Po�lo�měry kovových atomů jsou příliš malé pro vznik intersticiálních karbidů, struktura je silně deformována a pro�stoupena řetěz�ci uhlíkových atomů. Vodou a zře�dě�nými kyse�li�nami se rozkládají za tvor�by směsi uhlovodíků a vodíku.

Kovalentní kar�bidy (Be2C,  B4C, Al4C3, SiC) tvoří trojrozměrné atomové mříž�ky. Připravují se re�akcemi příslušných prvků nebo jejich oxi�dů s uhlíkem. Karbidy Be2C a Al4C3 se vodou roz�kládají za tvorby metha�nu ("methanidy"), SiC a B4C s vyso�ký�mi b.t. jsou chemicky inertní a mimořádně tvrdé.

�

 	Suboxid uhlíku C3O2 je bezbarvý páchnoucí plyn tvořený lineárními mole�ku�lami O=C=C=C=O s de�lo�ka�li�zovanými (�vazbami. Při�pravuje se (vratnou) de�hy�dratací ky�seliny malonové CH2(COOH)2 oxidem fos�fo�rečným a lze ho proto po�va�žo�vat za an�hydrid této ky�se�liny. Jeho směs s kyslíkem je výbušná. Slouče�ni�nou téhož ty�pu je anhydrid kyseliny mel�li�to�vé C12O9 (bílá látka vznika�jící de�hydratací ky�se�li�ny melli�to�vé).

Oxid uhelnatý CO je bezbarvý plyn bez zá�pa�chu s b.t. �204 oC a b.v. �191.5 oC. Je velmi málo roz�pust�ný ve vodě, obtížně se zkapalňuje a má vel�mi malý dipolový moment (0.1 D). Vzniká hořením uhlí�ku při ne�dos�tatku kyslíku



                                          Boudouardova rovnováha

CO2 (g) + C (s) <--------------------------------->  2 CO (g)      (H = 172.6 kJ/mol



Boudouardova rovnováha je vzhledem k endotermickému charakteru reakce posunuta při 400 oC zcela vlevo, při 1000 oC zcela vpravo. CO je poměrně reaktivní, při 700 oC hoří na oxid uhli�čitý. Je významnou složkou dvou technických plynů. Generátorový plyn (25 % CO, 70 % N2, 4 % CO2) se tvoří v šachtových pecích, v nichž se přes sil�nou vrstvu koksu pro�hání vzduch, vodní plyn (44 % CO, 45 % H2, 5 % CO2, 6 % N2) vzniká v generá�to�rech při střídavém vhánění vzduchu a vodní páry. Jako syn�téz�ní plyn se pou�žívá v or�ga�nické syntéze. Laboratorně se CO připravuje rozkladem kyseliny mravenčí HCOOH nebo šťavelové (COOH)2 kon�centrovanou kyselinou sí�ro�vou

                                                                    H2SO4

HCOOH   --------->   CO + H2O



                                                                H2SO4

(COOH)2  --------->  CO + CO2 + H2O



CO není anhydridem žádné kyseliny, s hydroxidy alkalických kovů poskytuje při zvý�šené teplotě mravenčany. Za vyšších teplot redukuje oxidy železa, manganu a jiných kovů. Palladium redukuje už za laboratorní teploty z vodných roztoků jeho solí. Má schop�nost vázat se jako ligand na ionty přechodných kovů za vzniku karbonylo�vých komp�lexů. Komplexy tvoří i s některými solemi (CuCl.CO.2H2O). Je jedním z nej�ne�bez�pečnějších jedů pro organismy, které mají v krvi hemoglobin (0.1 % obj. ve vzdu�chu je už životu nebezpečné).

Oxid uhličitý CO2 je bezbarvý plyn slabě ky�se�lého zá�pa�chu i chuti. Je ob�sa�žen v konstantním množství 0.03 % v atmosféře. Při �78.5 oC sub�li�muje, snadno ka�pal�ní (tk = 31 oC, pk = 68.7 atm). Je rozpustný ve vodě (1.71 l CO2 v 1 l vody při 0 oC), va�rem ho lze zcela vypudit. Ve všech sku�pen�stvích tvoří lineární nepolární mole�kuly s rCO=115 pm v plynné a 105 pm v pevné fázi. Je nejstá�lejším oxidem uhlíku, stupeň termické disociace při 1200 oC je pouze 0.03 %. Připravuje se spa�lováním uhlí�ku nebo termickým rozkladem některých uhli�čitanů



C (s) + O2 (g)  --------->  CO2 (g)



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



Dusíku je možno ho zbavit zaváděním do roztoku uhličitanu draselného a následným rozkladem vzniklého hydrogenuhličitanu varem. Laboratorně se připravuje rozkladem uhličitanu vápenatého kyselinami



CaCO3 + 2 HCl  --------->   CaCl2 + CO2 + H2O



Je slabým oxidačním činidlem, redukují ho jen velmi silná redukovadla (H, C, Mg, Na) při zvýšené teplotě na CO nebo C. Je anhydridem kyseliny uhli�čité.

Sirouhlík CS2 je bezbarvá kapalina aromatické vůně silně lámající světlo. Žluté zbarvení a nepříjemný zápach způsobují nečistoty v obchodních preparátech. Má b.t. �111.6 oC a b.v. 46.2 oC. Připravuje se vedením par síry přes rozžhavené uhlí 



2 S (g) + C (s) ---------> CS2 (g)      (H = 104.2 kJ/mol



S vodou se nemísí, s alkoholy, diethyletherem a benzenem ano. Struk�tur�ně je analo�gic�ký oxidu uhličitému (rCS=154 pm). Vodní parou se nad 150 oC roz�klá��dá za tvorby CO2 a H2S, na vzduchu hoří na oxid uhličitý a oxid siřičitý. Dobře roz�pouští sí�ru, fos�for, kaučuk a tuky. Nejčastěji se proto používá jako rozpou�štědlo a extrak�ční či�nidlo.

Sulfid uhelnatý CS je už při �196 oC nestabilní. Sulfid karbonylu COS je bezbarvý plyn bez zápachu vznikající reakcí CO se sirnými parami. Strukturně je ana�lo�gický CO2, ve vodě se poměrně dobře rozpouští za pozvolného rozkladu



COS + H2O  --------->  CO2 + H2S



Z velkého množství halogenderivátů uhlíku jsou v posledních letech nejsle�dovanější fluorochloroderiváty uhlovodíků nazývané freony. Nejsou jedovaté, nepů�sobí korozivně a mají vysoká skupens�ká vypařovací tepla. Používaly se proto ve vel�kých množstvích jako náplň chladících strojů a hnací plyn ve sprejích. Poznání, že ničí ozonovou vrst�vu atmosféry, ved�lo k celosvětové snaze o omezení jejich produkce.

Chemicky inert�ní fluo�rid uhličitý CF4 je 3x těžší než vzduch a připravuje se pů�sobením fluo�ru na SiC.

Chlorid uhličitý CCl4 je kapalina s naslád�lým zápachem a kar�ci�no�genními účinky vznikající chlorací sirouhlíku



CS2 + 3 Cl2  --------->   CCl4 + S2Cl2



Jako rozpouštědla se uplatňují i částečně substituo�va�né ha�logenoderiváty uhlovodíků (chloroform, CHCl3). Směs fluorochloridů uhličitých vzniká re�akcí

                                                                

                                                                      SbF5

CCl4  + x HF    --------->    CFCl3, ... , CF3Cl



Tetrafluorethen C2F4 lze polymerovat na chemicky vysoce inertní materiál teflon vyzna�ču�jící se i velmi malým koeficientem tření

                                        

                                          HF                           D

CHCl3   --------->  CF2ClH  --------->  C2F4  --------->  1/n (C2F4)n

 

Bromid uhličitý CBr4 je světležlutá a jodid uhličitý CI4 tmavočervená pev�ná látka.

Kyselina uhličitá H2CO3 je v malém množství přítomna v roztoku oxidu uhličité�ho ve vodě v rovnováze s volně hydratovanou formou CO2



                                                    �(x�1) H2O

CO2 + x H2O  <----------->   CO2.xH2O  <---------->   H2CO3

                                                    +(x�1) H2O



Nelze ji izolovat, při zahřívání i vymrazování se úplně rozkládá na své komponenty (roz�kladem uhličitanu sodného kyselinou chlorovodíkovou v prostředí dimethyletheru lze izolovat krystalický etherát H2CO3.(CH3)2O). Stanovení podílu kyseliny a hydrátu je možné neutralizační titrací, protože rovnováha mezi nimi se obnovuje pomalu. Ioni�zuje jako středně silná kyselina s pKk´= 3.58. Uvažuje�li se celková koncentrace [H2CO3 + CO2.xH2O], dostaneme pro pKk´ hodnotu 6.37. Poskytuje dvě řady solí (uh�li�čitany a hydrogenuhličitany), anion hydrogenuhličitanový je slabou kyselinou (pKk´´= 10.3). Jsou známy hydrogenuhliči�ta�ny alkalických kovů, kovů alkalických zemin a některých dal�ších kovů v oxidačním stupni +II. Ve vodě jsou velmi dobře rozpustné, méně rozpust�né jsou NaHCO3 a Ca(HCO3)2 (nepříliš velká rozpustnost Ca(HCO3)2 umož�ňuje vznik kra�so�vých jevů). Uhličitany tvoří většina kovů v oxidačních stup�ních +I a +II. Ve vodě jsou dobře rozpustné jen uhličitany alkalických kovů s vý�jim�kou Li. Roz�toky uhličitanů rea�gují v důsledku hydrolýzy silně zásaditě, roztoky hy�dro�gen�uhliči�ta�nů sla�bě zásaditě



CO42� + H2O  <---------->  HCO4- + OH�



HCO3- + H2O  <---------->  H2CO3 + OH�



Termickým rozkladem pevných hydrogenuhličitanů nebo zahříváním jejich roztoků se za uvol�nění oxidu uhličitého a vody tvoří uhličitany



2 NaHCO3  --------->  Na2CO3 + H2O + CO2



Uhličitany alkalických kovů se taví bez rozkladu, ostatní se rozkládají za vzniku oxidů

 

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



Termická stabilita je podmíněna velikostí polarizačního účinku kationtu. Uhličitanový aniont má strukturu planárního trojúhelníku  (rCO = 123 pm). Uh�li��čitany i hydrogen�uh�li�či�tany se rozkládají působením silnějších kyselin za tvorby solí těchto ky�selin.

Nejvýznamnějšími deri�váty kyseliny uhličité jsou diamid CO(NH2)2 a dihalo�ge�nidy karbonylu COX2.

Diamid karbonylu CO(NH2)2 (močovina) se tvoří reakcí oxidu uhličitého s amo�niakem, jako meziprodukt vzniká amonná sůl kyseliny amidouhličité NH4CO2NH2

                                                                                            � H2O

CO2 + 2 NH3  --------->  NH4CO2NH2    --------->    CO(NH2)2



 	Dichlorid karbonylu COCl2 (fosgen) je velmi jedo�vatý, bezbarvý plyn dusivého zápachu, který se získává přímou katalytickou reakcí CO s chlorem. Ve vodě je málo rozpustný a pomalu s ní reaguje



COCl2 + H2O  --------->  HCl + H2CO3



Používá se v organické syntéze (dříve i jako bojová chemická látka). Termickým rozkla�dem CCl4 v přítomnosti O2 vzniká při hašení tetra�chlorovými hasícími přístro�ji a proto se již pro tento účel chlorid uhličitý nepoužívá.

Chlorid thiokarbonylu CSCl2 (thiofosgen) je čer�vená kapalina nepříjem�né�ho zá�pachu s b.v. 76 oC. Vzniká reakcí



CS2 + PCl5  --------->   CSCl2 + PSCl3



Vodou se pomalu rozkládá na CO2, H2S a HCl.

Peroxodiuhličitany Me2C2O6 se tvoří elektrolýzou koncentrovaných roztoků alka�lických uhličitanů při nízké teplotě. Uhlíkové atomy jsou v nich spojeny můstkem �O�O�. Peroxouhličitany Me2CO4 vznikají reakcí peroxidu vodíku s uhličitany alkalic�kých kovů. Není dosud známo, zda jde o pravé soli kyseliny peroxouhličité nebo o peroxo�hyd�ráty uhličitanů.

Kyselina trithiouhličitá H2CS3 se uvolňuje působením HCl nebo H2SO4 na tri�thio�uhli�čitany jako nestálá olejovitá kapalina pomalu se rozkládající na CS2 a H2S. Poměr�ně stálé alkalické trithiouhličitany lze připravit reakcí sirouhlíku s přísluš�nými sulfidy.

Kyanovodík HCN (b.t. �13.4 oC, b.v. 25.6 oC) je bezbarvá, snadno pohyblivá kapalina s permitivitou větší než voda (107 při 25 oC). Je proto výborným rozpouštěd�lem elektro�lytů. Velmi dobře se rozpouští ve vodě, roztok se chová jako velmi slabá kyse�lina (pKk = 9.14 při 25 oC). Je velmi prudkým jedem zapřičiňujícím ochrnutí dýchací�ho centra nervové soustavy.Tvoří lineární molekuly H�C(N, bez přítomnosti stabilizá�to�ru polymeruje (m.j. na tetramer (H2N)(NC)C=C(CN)(NH2)). Připravuje se reakcí methanu s amo�niakem (proces Degussa, 1200 � 1300 oC, Pt katalyzátor, výtěžek až 90 %)



CH4 + NH3   --------->   HCN + 3 H2



Většina se ho spotřebuje na výrobu methylmetakrylátu, acetonitrilu CH3CN a kyanidu sodného NaCN. Kyani�dy MCN se (stejně jako kyanatany, thiokyanatany a azi�dy) po�dobají v mnoha ohledech chlo�ri�dům a označují se proto jako pseudohaloge�nidy. Alka�lické kyanidy jsou ve vodě roz�pust�né, ostatní nikoliv (výjimkou je Hg(CN)2). Anion CN� je velmi slabou zá�sa�dou a kyanidy jsou v roztoku silně hydrolyzo�vány. Va�rem okyseleného roztoku z něj lze kya�no�vodík zcela vypudit. V nadbytku kyanido�vých iontů vznikají rozpustné kyano�kom�ple�xy. CN� v nich může vy�stupovat jako jedno� i dvojvazný ligand (podle výsledků neut�ro�nové difrakce je donorem vždy C). Vazby bý�va�jí velmi pevné vzhle�dem k mož�nos�ti (�vazebné interakce. Za mírných oxidačních pod�mínek tvoří kyanidový aniont snadno komplexy se stříbrem a zlatem a využívá se proto k extrakci těchto prv�ků z rud s níz�kým obsahem kovu



8 NaCN + 4 M + 2 H2O + O2   --------->  Na[M(CN)2] + 4 NaOH      (M = Ag, Au)



Technicky důleži�té soli sodná a draselná se nyní získávají ne�utralizací HCN. Dříve se NaCN připravoval Castnerovým procesem

                                                                       750 oC

2 Na  + C + 2 NH3    --------->    2 NaCN + 3 H2



Dikyan (CN)2 je bezbarvý jedovatý plyn (b.t. �27.9 oC, b.v. � 21.2 oC) se štiplavým zápachem. Dobře se rozpouští ve vodě, alkoholech i diethyletheru. Tvoří lineární mole�kuly s delokalizovaným (�systémem. Vzniká termickým rozkladem kyani�dů některých těžkých kovů, termicky je vysoce stabilní (až nad 1000 oC diso�ciuje na radikály CN). Účin�kem alkalic�kých hydroxidů přechází na kyanid a kya�natan



(CN)2 + 2 OH�  --------->   CN� + OCN� + H2O



Nečistý dikyan při 400 � 500 oC polymeruje na parakyan (CN)x. Pro přípravu (CN)2 je vhodná reakce měďnaté soli s kyani�dem alkalického kovu, při níž se tvoří kyanid měď�natý, který se ve vodném prostředí (60 oC) samovolně rozkládá



2 Cu2+ + 4 CN�  --------->   2 Cu(CN)2    --------->   (CN)2 + 2 CuCN



Všechny halogenkyany XCN jsou bezbarvé prchavé látky se slzotvornými účin�ky a sklonem k trime�rizaci za vzniku cyklických halogenidů kyseliny kyanurové (XCN)3. Fluor�kyan FCN byl připraven až v 60. letech pyrolyzou (FCN)3, chlorkyan ClCN a brom�kyan BrCN vznikají re�akcí roztoku kyanidu alka�lického kovu s příslušným halogenem. Jodkyan ICN se tvoří reakcí kyanidu rtuťnatého s jodem.

Kyselina isokyanatá HNCO je kapalina s b.t. �86.8 oC a b.v. 23.5 oC. Vzniká jako produkt deamonace močoviny, rychle trimerizuje na kyselinu kyanurovou. Mimo ion�to�vých solí tvoří i kovalentní sloučeniny typu Si(NCO)4. Uspořádání atomů v molekule kyseliny isokyanaté je H�N=C=O, anion je lineární se strukturou analogic�kou CO2 (často vystupuje jako li�gand v komplexech). Jsou známy dva její strukturní izomery � kyselina kyanatá H�O�C(N (v čistém stavu ji nelze připravit, cca 3% jsou v rovnováze s HNCO při okyselení roztoku alkalických kyanatanů) a ky�selina fulminová H�O�N=C (její soli jsou silně explozivní). HNCO se rozpouští se vodě, ionizuje jako středně silná kyselina (pKk = 3.92). Její soli lze připravit mírnou oxidací kyanidů

KCN + PbO  --------->   KNCO + Pb



Kyanatany se vodou hydrolyzují a rozkládají se na amonné soli a močovinu. Kyana�tanový analog dikyanu (NCO)2 se dosud nepodařilo izolovat (snad pro malou ochotu kyslíku k řetězení).

Kyselina thiokyanatá HNCS  je plyn s b.t. �110 oC a strukturou ana�lo�gic�kou HNCO. Tvoří se účinkem KHSO4 na thiokyanatan draselný. Je stálá jen při níz�kých tep�lotách nebo ve zředěném roztoku. Ve vodném roztoku se chová jako silná ky�se�li�na. Anion SCN� je lineární, často vystupuje jako ligand v komplexech. Může se vázat přes N, S nebo oba tyto atomy jako můstkový ligand. Thiokyanatany se při�pra�vují ta�ve�ním kyanidů se sírou. Ve vodě rozpustné jsou pouze thiokyanatany alka�lic�kých kovů a kovů alkalických zemin. S železitými kationty poskytuje thiokyana�ta�no�vý anion inten�ziv�ně červený komplex používaný v kvalitativní analýze. Je znám i thio�kyan (SCN)2 vzni�ka�jící jako bílá krystalická látka opatrnou oxidací AgSCN v diethyl�etheru nebo v ka�palném oxidu siřičitém bro�mem nebo jodem. Při teplotě nad bodem tání (�7 oC) rychle poly�meruje na cihlově čer�vený parathiokyan (SCN)x. Existuje i obdobně se cho�va�jí�cí žlutý selenokyan (SeCN)2 polyme�rací přecházející na červe�nou pevnou látku.



7.2. Křemík�PO \l2 "7.2. Křemík�



Křemen SiO2 a křemičitany jsou spjaty s vývojem člověka od prehistorických dob (mezinárodní název je odvozen z latinského silex = pazourek). Chemické vlast�nos�ti kře�míku a jeho sloučenin jsou velmi pestré a setkáváme se s nimi proto v celé řa�dě moderních technologií. Izolaci volného prvku dlouho bránila jeho velká afinita ke kyslí�ku (J.J.Ber�ze�lius, 1823, redukce K2SiF6 draslíkem). Produktem našeho století je rafino�vaná tech�no�logie výroby ultračistého křemíku pro elektroniku, která je současně ukáz�kou plod�né spolupráce chemie s fyzikou pevných látek.

Křemík je po kyslíku nejrozšířenějším prvkem v zemské kůře (27.2 %, ve vesmí�ru až 7.prvek), obsahuje ho třetina všech známých ne�rostů. Směrem od středu k povr�chu zeměkoule jeho ob�sah roste. Nachází se téměř výluč�ně ve formě kyslíka�tých slou�čenin � oxidu křemi�čitého (křemen, tridymit, cristo�balit), chalcedonu, pa�zour�ku a achá�tu, kře�mi�či�ta�nů a hlini�tokřemi�čitanů (přibližně 97 % zemské kůry do hloubky 16 km tvoří kys�lí�katé slou�čeniny křemíku). Má tři stabilní izotopy, z nichž 29Si je vhodný pro použití v NMR� spektroskopii (4.67 %, I=1/2).

Elementární křemík je modro�šedá, lesklá, dosti tvrdá (7) a křehká krystalická látka s b.t. 1420 oC, b.v. »3280 oC (těkavější než uhlík) a husto�tou 2.33 g.cm�3. Elektric�ký odpor v souladu s polovodivým charakterem prvku s teplotou klesá. Krys�ta�luje v ku�bic�ké soustavě se strukturou podobnou diamantu a s meziato�movými vzdálenost�mi rSi�Si = 235 pm. Za vysokých tlaků lze připravit druhou, rovněž kubic�kou, modifikaci kře�mí�ku s deformo�vaným tetraedrickđm uspořádáním ato�oů Si mající vyšší hustotu (2.55 g.cm�3) a mezi�atomové vzdálenosti 230 a 239 pm.

Přes stejný počet elektronů ve valenční sféře křemíku a uhlíku se oba prvky vý�razně liší způsobem vazby a tedy i strukturou svých sloučenin. Křemík vystupuje v na�prosté většině sloučenin jako čtyřvazný, řídce troj� nebo dvojvazný. Nejčastější oxidač�ní stav je +IV a � IV, velmi málo se uplatňuje +II. Přes poměrně malou elektronegativi�tu (1.8) mají jeho vazby převážně kovalentní charakter, netvoří vodíkové můstky. Ne�po�lární kovalentní vazby Si�Si existují v elementárním křemíku a některých silanech a halogen�silanech, všechny ostatní vazby jsou silně polární (Si�O v oxidu křemičitém je z »50 % iontová). Křemík po�strá�dá pro uhlík charakte�ristickou schopnost řetězení vzhle�dem k přibližně poloviční energii vazby Si�Si oproti C�C. Rovněž vazby Si�H jsou pod�stat�ně slabší než C�H. Silany jsou proto na rozdíl od alkanů nestálé a reaktivní. Vaz�by s kyslíkem a lehčími halogeny jsou naopak silnější u křemíku než u uhlíku. Sta�bi�lita vazeb Si�O se odráží v existenci rozsáhlé skupiny křemičitanů, které nemají ob�do�bu v chemii uhlíku. Křemík je schopen tvořit více než čtyři (�vazby, k tvorbě (�va�zeb využívá d�orbitalů (vazby p(�d( hrají vý�znamnou úlohu ve struktuře SiO44�, konden�zo�vaných křemičitanů i (� a (�křemene). Struktura některých analogických sloučenin uhlíku a křemíku (SiO2/CO2, SiS2/CS2) je proto napros�to odlišná, chemie křemíku ne�zná obdo�bu karboxylových kyselin.

Křemík není příliš reaktivní prvek. Za vysokých teplot se slučuje s kyslíkem na SiO2, s halogeny na SiX4, se sírou na disulfid SiS2, s dusíkem na nitrid Si3N4, s uhlí�kem na karbid SiC a s většinou kovů na silicidy. Je rezistentní vůči všem kyselinám s výjimkou kyseliny fluorovodíkové. V roztocích alkalických hydroxidů se rozpouští za uvolňování vodíku



Si + 2 OH� + H2O ---------> SiO42� + 2 H2



S vodou reaguje až při teplotě červeného žáru



Si + 2 H2O ---------> SiO2 + 2 H2



Křemík se připravuje redukcí SiO2 karbidem vápenatým nebo uhlí�kem v elek�trických pecích

SiO2 + CaC2 --------->  Si + Ca + 2 CO

SiO2 + 2 C --------->  Si + 2 CO



V praxi se druhá reakce uskutečňuje v přítomnosti železa (šrot) a tvoří se tak slitina křemíku se železem zvaná  ferrosilicium, která se v hutnictví používá jako "tech�nic�ký křemík". Za vhodných podmínek může vznikat i karbid křemičitý SiC. Vysoce čistý křemík se získá�vá redukcí Na2SiF6 (odpad v průmyslu fosforečných hnojiv) sodíkem. Zonální tavbou lze zís�kat kov s obsahem nečistot 10�9�10�10 %, který se pou�ží�vá k výrobě tranzistorů.



7.2.1. Sloučeniny křemíku�PO \l3 "7.2.1. Sloučeniny křemíku�



Silany tvoří stejně jako alkany řadu obecného vzorce SinH2n+2 (n=1�8). Mono� a disilan jsou plyny, vyšší homology kapaliny. Působením HCl na silicid ho�řeč�na�tý Mg2Si vzniká směs silanů, v níž obsah jednotlivých homologů je nepřímo úměrný je��jich mo�lekulovým hmot�nostem. Směs lze dělit frakční vakuovou destilací. Příprava si�lanů je možná i reakcí halogenidů křemičitých s LiAlH4 v diethyletheru



SiCl4 + LiAlH4   --------->   SiH4 + LiCl + AlCl3



Termicky jsou silany mnohem méně stabilní než alkany (stabilita klesá s rostou�cí mo�le�ku�lovou hmotností), jsou samozápalné a velmi reaktivní. S vodou rea�gují za vý�voje vo�díku



Si2H6 + 4 H2O   --------->   2 SiO2 + 7 H2



Reakce s halogeny je za laboratorní teploty explozivní. S halogenovodíky s výjimkou HF poskytují za přítomnosti odpovídajících halogenidů hlinitých halogenoderiváty



                                                                     AlCl3

SiH4 + HCl   --------->   SiH3Cl + H2



Silicidy jsou sloučeniny křemíku s kovy. Většina z nich má charakter inter�me�ta�lických sloučenin se stechiometrií M6Si až MSi6 (Li3Si, Mg2Si, CaSi2, BaSi3, FeSi, Mn2Si). Vazebná interakce se mění od kovové k iontové až kovalentní. Struk�turně jsou bližší boridům než karbidům. Vznikají buď tavením obou složek nebo redukcí oxidu kře�mičitého nad�bytkem příslušného kovu. Nejreaktivnější jsou silicidy prvků s�bloku, při jejichž hydrolýze se tvoří vodík nebo silany.

Karbid křemičitý SiC (karborundum) je v čistém stavu bezbarvá krystalická lát�ka, chemicky vysoce inertní. Do teploty 2200 oC se nerozkládá, koncentrované ky�se�li�ny na ni nepůsobí. Pro mimořádnou tvrdost (tvrdší než korund) se používá ja�ko brus�ný materiál. Připravuje se v elektric�kých pecích reakcí 



SiO2 (s)  +  3 C (s)  --------->  SiC (s)  +  2 CO (g)        (H = 539 kJ



Nitrid křemičitý Si3N4 je chemicky inertní látka získávaná z prvků při 1300 oC.

Oxid křemnatý SiO vzniká ve formě par zahříváním oxidu křemičitého nebo kře�mi�čitanů s křemíkem na vysokou teplotu ve vakuu. Kondenzací par vzniká amorfní hnědý, na vzduchu samozápalný, pevný produkt se silnými redukčními vlastnostmi. Dlouhodo�bým zahříváním ve vakuu disproporcionuje SiO na křemík a W�modifika�ci oxidu křemičitého, která rychle reaguje s vodou za tvorby kyseliny křemičité a struk�tur�ně je blízce příbuzná sulfidu křemičitému.

Oxid křemičitý SiO2 je pevná, obtížně tavitel�ná látka s pros�torovou struktu�rou. Každý atom kyslíku je vázán ke dvěma ato�mům křemíku a každý atom křemíku ke čtyřem tetraedricky uspořá�da�ným atomům kyslíku. Existuje v několi�ka poly�morfních modifikacích lišícími se způsobem spojení tetraedrů SiO4. Základ�ní�mi �modifikace�mi, z nichž každá existuje ve dvou formách (� a (� nále�že�jících do různých krystalogra�fic�kých soustav, jsou kře�men (tri�gonální/hexa�gonální), tridymit (orthorhombic�ký/he�xa�go�nál�ní) a cristobalit (čtverečný/krychlový). Roz�dí�ly mezi strukturou tridymitu a cristobalitu jsou podobné jako rozdíly mezi wurtzitem a sfale�ritem. Jsou známy ještě další modifikace oxidu křemičité�ho vznikající při extrém�ních teplotních a tlakových pod�mínkách. Coesit se nachází v meteoritických kráterech a nereaguje s HF, stišovit má stejný původ a keatit se strukturou rutilu a k.č. křemíku 6 vzniká v pří�tomnosti vod�ní páry. Přeměny jed�né mo�difikace v druhou probíhají ob�tíž�ně, prakticky pouze přes krys�ta�lizaci z tave�ni�ny za specifických podmínek (ke krys�ta�lizaci tridymi�tu a cris�tobalitu jsou po�třeb�ná stopová množství mineralizátorů). Přemě�ny (� a (�forem jsou snazší a vratné. Ve struktuře (� i (�křemene existují dvě vzájemně sklou�bené šrou�bo�vi�ce tetraedrů SiO4, které mo�hou být buď pravotočité nebo levoto�či�vé. Křemen je pro�to opticky aktivní látkou (jev op�tic�ké aktivity byl právě u křemene ob�je�ven, dokonale vy�vinuté krystaly obou op�tic�ky aktivních modifikacích lze rozlišit i podle vnějšího vzhle�du). Krystaly kře�me�ne vyka�zu�jí piezoelektrické vlast�nosti (vznik elektric�kého náboje v důsledku půso�bení ta�hu ne�bo tlaku a naopak), které jsou vy�uží�vá�ny v měřící technice, elektroakustice a radio�tech�ni�ce. Ze všech modifikací vzniká totožná taveni�na, jejímž rychlým ochlazením se získá amorf�ní křemenné sklo (ob�tížně se zpracovává, ale má řadu významných vlastností umožňujících jeho využití v che�mic�kých laboratořích). V přírodě se oxid křemičitý na�chá�zí nej�častěji jako drobně krys�ta�lický znečistěný kře�men (písek) a je součásti některých hornin (pískovec, granit). Čiré velké krystaly (křiš�ťál) se použí�vají na výrobu optic�kých přístrojů, zbarvené odrů�dy (záhněda, ametyst, citrín) slou�ží při výrobě šper�ků ja�ko po�lo�drahokamy. Částečně vy�krystalovaný ko�loidní hydra�to�va�ný oxid křemičitý se nachází v přírodě jako opál, jeho stárnutím vzniká méně vody obsahující chalcedon a řada jeho variací (achát, jas�pis, onyx). Chemické vlast�nosti všech nízkotlakých forem oxidu křemiči�té�ho jsou shod�né, typická je malá re�ak�ti�vita. Je odol�ný vůči všem ky�seli�nám s výjimkou kyseliny fluorovodíkové , které se vy�uží�vá k leptání skla. Roz�toky hydroxidů působí pomalu až při vysokých tep�lo�tách.

Sulfid křemičitý SiS2 je bezbarvá krystalická látka, která  se připravuje přímou re�akcí prvků při 600 oC. Tvoří nekonečné řetězce hranou spojených tetraedrů SiS4. Vo�dou se snadno rozkládá

SiS2  +  2 H2O  --------->  SiO2  +  2 H2S



Halogenoderiváty křemičité lze považovat za substituované deriváty sila�nů obec�ného vzorce SinX2n+2. Nejvyššími známými homology jsou Si14F30, Si6Cl14, Si2Br6 a Si2I6. Na rozdíl od halogenalkanů reagují energicky s vodou (v důsledku pří�tomnosti energeticky dostupných d�orbita�lů ve valenční sféře křemíku)



SiX4 + 2 H2O ---------> SiO2 + 4 HX



Všechny lze připravit přímou reakcí křemíku s halogenem. Jsou známy i neúplně sub�stituované deriváty silanů (silikochloroform SiHCl3) a alkylhalogensilany (dimethyldi�chlor�silan SiCl2(CH3)2).

Fluorid křemičitý je bezbarvý plyn s b.v. � 95.5 oC. Připravuje se zahří�vá�ním směsi fluoridu vápenatého a oxidu křemičitého s koncen�tro�va�nou kyseli�nou síro�vou, která současně váže vodu vznikající při reakci



CaF2 + H2SO4 ---------> CaSO4 ( + 2 HF



SiO2 + 4 HF --------->  SiF4 + 2 H2O



S vodou nebo kyselinou fluorovodíkovou ochotně reaguje za vzniku aniontů kyseliny he�xa�fluorokře�mi�čité [SiF6]2�



3 SiF4 + 6 H2O --------->  2 SiF62� + 4 H3O+ + SiO2



SiF4 + 2 HF + 2 H2O --------->  SiF62� + 2 H3O+



Aniont SiF62� je pravidelným oktaedrem. Volná kyselina hexafluorokřemičitá není schop�na existence, protože by musela obsahovat dvojvazné atomy fluoru s formálním klad�ným nábojem. Je proto buď zcela ionizována nebo se rozkládá na své složky. Lze ji izolovat jako krystalický dihydrát o složení (H3O+)2[SiF6]2� s b.t. 19 oC. Soli kyseliny he��xa��fluorokřemičité vznikají působením jejího roztoku na hydroxidy (uhli�čitany) nebo re�akcí SiF4 s fluoridy kovů. Jsou většinou dobře rozpustné ve vodě s vý�jimkou dra�sel�né a barnaté soli. Zahříváním se rozkládají



Na2SiF6 ---------> SiF4 + 2 NaF



Chlorid křemičitý SiCl4 je bezbarvá kapalina s b.t. �68 oC a b.v. 57 oC. Při�pra�vu�je se pů�sobením chloru na zahřátou směs oxidu křemičitého a uhlí



SiO2 + 2 C + 2 Cl2 --------->  SiCl4 + 2 CO



Bromid křemičitý SiBr4 je bezbarvá kapalina s b.t. 5.2 oC a b.v. 152.8 oC, jodid křemi�či�tý SiI4 tvoří bezbarvé krystaly s b.t. 120.5 oC.

Kyseliny křemičité vznikají hydrolýzou halogenidů křemičitých nebo oky�se�lením vodných roztoků alkalických křemi�či�tanů. Ve vodných roztocích se předpoklá�dá exis�tence nestálé, ve vodě rozpustné kyseliny orthokřemičité H4SiO4, která má sklon ke kon�denzačním reakcím vedoucím ke koloidním roztokům (solům) poly�mer�ních pro�duk�tů. Delším stáním, zahřátím nebo přídavkem elektrolytu dochází k vy�lu�čo�vá�ní roso�lovitých gelů obsahujících velké množství vody (H2O : SiO2 » 330 : 1). Vysu�še�ním se zís�ká amorf�ní tvrdý gel (silikagel), který má v důsledku neuspo�řáda�nos�ti své struk�tury vel�mi dobré adsorpční vlastnosti. Některé jiné formy kyseliny křemi�či�té s defino�vanou mole�kulo�vou hmot�ností je možno připravit v nevodném prostředí.

Při tavení křemene s hydroxidy nebo uhli�čitany alkalických kovů vzni�kají ve vo�dě roz�pust�né křemičitany



SiO2  +  2 NaOH (Na2CO3)  --------->   Na2SiO3  +  H2O (CO2)



Ve vodě rozpustná tavenina oxidu křemičitého a oxidu alka�lic�ké�ho ko�vu v molárním poměru 3 � 5 : 1 se nazývá vodní sklo. Používá se na impregnaci různých ma�te�riá�lů, konzer�vo�vá�ní vajec a jako lepidlo na skleněné a porce�lánové předměty. Běžná skla  (skla jsou amorfní ztuhnuté tave�niny, které nemají ostrý bod tání, ale postupně měknou a plynule přechází do ka�palného skupenství; dlouhé za�hří�vání na teplotu měknutí způsobuje ro�zesklení vznikem krystalických zárodečných cen�ter) nejsou roz�pust�ná ve vodě a získávají se tavením oxidu křemičitého s uhličitany alka�lic�kých kovů a kovů alkalických zemin v po�mě�ru »6:1:1



Na2CO3  +  CaCO3  +  6 SiO2  ---------> Na2O.CaO.6SiO2  +  2 CO2



Jako přísady se používají oxidy hlinitý, boritý a fosforečný, složení určuje fyzikálně�che�mické vlastnosti skla. Index lomu se může korigovat přídavkem oxidu olovnatého, koe�ficient tepelné roztažnosti se snižuje pří�dav�kem oxidu hlinitého, oxid fosforečný a oxid boritý  zvyšují odolnost vůči kyselinám. K barvení skel se pou�ží�vá oxid kobaltnatý (modrá), oxid železitý (hnědá) a oxid železnatý (zelená).

Křemičitany vyskytující se v přírodě lze jen zřídka  považovat za soli kyselin křemičitých. Jejich základní stavební jednotkou jsou tetraed�ry SiO4 spojené do větších celků můstkovými atomy kys�líku (vazbami Si�O�Si). Vlast�nos�ti těchto látek významně závisí nejen na slože�ní, ale pře�devším na geometric�ké stav�bě křemičitanové kostry. Che�mic�ká elementár�ní analýza není pro�to spolehlivým prostředkem pro zařa�ze�ní stu�do�va�ných vzorků do určité strukturní skupiny (k tomu jsou třeba krystalogra�fic�ké úda�je). Část atomů kře�mí�ku může být nahrazena hliníkem (také Be, B a P) za vzniku hli�ni�tokře�mičitanů. Tet�ra�edr SiO4 může být spo�jen s ostatními prostřed�nictvím jed�no�ho až čtyř kyslíkových ato�mů, dva tetraedry jsou vzájemně vázány vždy jen jed�ním můst�ko�vým atomem kyslíku. Všech�ny kře�mičitany a hlinitokřemičitany si svoji indi�vi�dua�litu za�cho�vá�vají pouze v pevném sta�vu. Z tavenin mi�ne�rá�lů mohou krystalizací vzni�kat podle podmínek a pou�žitých kata�ly�zá�to�rů jiné minerály. Jejich běžně uváděné vzor�ce jsou idea�lizo�va�né, v přírodě je často část některých atomů nahrazena jinými a uvá�děné skupiny udávají pouze stechiometrické slo�žení neko�neč�ných křemičita�no�vých řetězců. Některé z křemičitanů se rozkládají kyselinami (HCl) za vzni�ku kyselin kře�mi�čitých, jiné niko�liv. Všechny se roz�klá�da�jí působením kyseliny fluoro�vo�díkové za vzniku fluoridu kře�miči�tého nebo anion�tů hexa�fluorokře�mi�či�ta�no�vých. Jsou rozrušo�vá�ny roztoky alka�lic�kých hydro�xidů a bez výjimek se roz�klá�dají alkalickým tave�ním s hydroxidy nebo uhličitany alka�lických kovů. Prakticky jsou široce využívány pře�devším ve sklářském, keramic�kém a cemen�tář�ském průmyslu. Podle stupně pospo�jo�vá�ní tet�ra�edrů SiO4 se dělí na čtyři skupiny.

�

      Křemičitany s ostrův�kovou struk�tu�rou obsahují izolované anionty SiO42�, Si2O76�, cyklo�Si3O98- nebo cyklo�Si6O1812� (po�va�žujeme�li interakce mezi kationty kovů a kře�mi��či�tanovými anionty za iontovou, což mnohdy není opráv�ně�né). K ost�rův�kovým křemičita�nům patří granáty M3IIM2III (SiO4)3, (MII = CaII, MgII, FeII a MIII = AlIII, CrIII, FeIII), oli�vín (Mg,Fe)2SiO4, be�ni�toit BaTiSi3O9, (�Ca2SiO4 (slož�ka ce�men�tu), beryl Be3Al2Si6O18, hemi�mor�fit Zn4 (OH)2Si2O7.H2O a turma�lín (Na,Ca) (Li,Al)3Al6(OH)4(BO3)3 Si6O18. Forsterit Mg2SiO4 má vlast�nos�ti po�dvoj�né�ho oxidu.

�

Křemičitany s řetězovou struk�tu�rou se dělí se na pyroxeny, v nichž jsou tet�ra�edry SiO4 spo�jeny do jednoduchých řetězců (diopsid CaMg(SiO3)2 a spodu�men LiAl(SiO3)2) a amfi�bo�ly s dvojitými řetězci (tre�molit Ca2Mg5(OH)2 (Si4O11)2). Všechny mají vlák�ni�tou strukturu a ozna�čují se jako azbesty.

�

Křemičitany a hlinitokřemičitany s vrstevna�tou strukturou jsou základem struk��tury řady mine�rá�lů (slíd, jílů, serpen�tinů). V kaž�dém tet�ra�ed�ru jsou tři atomy kyslíku vy�užity k tvorbě můstků, v rám�ci vrstvy se ste�chiometrickým složením Si2O52� mohou existovat mimo šestičlenné i čtyř� a osmičlenné cykly. Při spojení dvou takových vrstev přes "můstkově ne�vy�užité" kyslíko�vé ato�my by vznikla dvojitá vrst�va bez ná�boje o su�márním složení SiO2 (do�sud ne�známá mo�di�fika�ce oxidu křemi�či�tého). Pokud se v takovém útvaru nahra�dí část atomů Si hli�ní�kem, je náboj vrstev kom�penzo�ván v pří�ro�dě se nachá�ze�jících hlini�to�křemičita�nech kovo�vými ka�tionty ulo�že�nými me�zi vrst�vami. Čas�to se na vrst�vu o ste�chio�metrickém složení {Si2O5} vá�že vrst�va se slo�že�ním hydrar�gilitu Al(OH)3 nebo bru�citu Mg(OH)2, je�jichž základ�ním struktur�ním motivem je okta�edric�ká koordi�nace kovu šesti sku�pinami OH�. Příkla�dy jsou kaoli�nit Al2(OH)4(Si2O5) a chry�zotil Mg3(OH)4 (Si2O5) (tech�nic�ký az�best). Vrstvy jsou bez nábo�je a vzá�jem�ně na sebe působí pouze dis�perz�ními sila�mi. To je příčinou měkkosti kaoli�nitu a vlák�nité�ho vzhle�du chryzotilu, v němž jsou vrst�vy sto�čeny do spi�rál. Obklopují�li vrst�vy {Si2O5} hyd�rar�gi�li�to�vou ne�bo bruci�tovou vrst�vu z obou stran, vzni�kají měkké mi�nerály pyrofi�lit Al2(OH)2(Si4O10) a mas�tek Mg3(OH)2(Si4O10). Za�mě�ní�li se hliníkem část ato�mů kře�mí�ku v křemiči�tanové vrstě Si2O5, dosta�ne vrstva zá�por�ný náboj, kte�rý je v mine�rá�lech zva�ných slídy kom�pen�zo�ván kationty ulo�že�nými mezi vrstvami. S růs�tem po�lo�měru a sni�žo�váním náboje ka�tiontu roste štípatel�nost mine�rá�lů (flogopit KMg3(OH)2 (Si3AlO10), muskovit KAl2(OH)2 (Si3AlO10), mar�garit CaAl2(OH)2(Si2Al2O10)).

Hli�nitokřemičitany s prostorovou struk�tu�rou obsahují trojrozměr�nou síť tetraedrů SiO2 pospojovaných přes všechny čtyři kyslíkové atomy, přičemž část atomů křemíku je nahrazena hliníkem. Stechiometrické složení je vždy (Si,Al) : O = 1:2, hliniku může být nejvý�še 50 %. Do skupiny patří živ�ce, zeolity a ultrama�rí�ny.

Živce (orto�klas KAlSi3O8, albit NaAlSi3O8, anort�hit CaAl2Si2O8) mají kompaktní strukturu s hustotou 2.6 � 2.7 g.cm�3 pří�buznou tridymitu či cris�to�balitu. Oproti vrstev�na�tým strukturám, v nichž můstkově ne�vy�užité atomy kyslí�ku smě�řují na jednu stranu vrstvy, jsou tyto kyslíkové atomy smě�ro�vány na obě strany, což umožňuje prostorové zesíťování. Kationty jsou uloženy uvnitř hlinitokřemi�či�ta�nové kostry a tím izolovány pro�ti vnějším vlivům. Živce se těžko se rozkládají a ve struktuře nikdy neobsahují vodu. Tvo�ří dvě třetiny vulkanických hornin v zemské kůře.

Zeo�li�ty (analcin NaAlSi2O6.H2O, chabazit (Ca,Na2)Al2Si4O12.6H2O, r = 2.2 g.cm�3) na rozdíl od živců obsahují vodu, kterou lze rever�zi�bilně od�stra�nit. Z rtg. údajů plyne, že základem jejich hlinitokřemičitanové kostry jsou kulovité útvary (složené z 24 tet�ra�ed�rů SiO4) vzájemně spojené prostřed�nictvím pouze některých tetraedrů SiO4. V jejich krystalové struk�tuře tak vznikají dutiny vájemně spojené do kanálků, v nichž jsou ulo�že�ny kationty a voda. Mohou fungovat jako katexy a používají se proto při změk�čování vo�dy. Synte�tické zeo�li�ty s definovanou velikostí dutin se nazývají mole�ku�lo�vá síta a používají se k sušení orga�nických rozpou�štědel a k selektivní adsorp�ci při roz�dě�lování smě�sí kapalin nebo plynů.

Ultramaríny (ultra�ma�rín (lazurit) Na8(Al6Si6O24)S2, so�da�lit Na8(Al6Si6O24)Cl2, nozean Na8(Al6Si6O24)SO4) mají podobné složení jako zeolity. V dutinách obsahují kromě kationtů i anionty (S22�,Cl�,SO42�), ale nikoliv vodu. Čas�to jsou výrazně zbarvené.

Během posledních třiceti let bylo připraveno obrovské množství organokřemi�čitých sloučenin, z nichž některé vynikají vysokou stabilitou (SiPh4 je stabilní při b.v. 428 oC) a chemickou inertností. Omezujícím faktorem oproti chemii uhlíku je neochota křemíku k řetězení a jeho malý sklon k tvorbě násobných vazeb. K přípravě sloučenin obsa�hu�jí�cích vazbu Si�C jsou využívány reakce halogensilanů s Grig�nar�do�vý�mi činidly nebo organolithnými (organohlinitými) sloučeninami. Průmyslově nej�vý�znamnější jsou si�lo�xany (silikony) vznikající kondenzačními reakcemi silanolů, silan�diolů a silan�triolů. Ty se tvoří rozkladem alkylhalogensilanů vo�dou a snadno podléhají kon�denzač�ním reakcím. Nej�jednoduš�ším z nich je disiloxan R3Si�O�SiR3. Oligo�mer�ní silo�xany tvoří li�neár�ní i cyklické molekuly z jednotek �R2SiO�, přičemž vyšší po�čet jed�no�tek ve�de spí�še k tvor�bě řetě�zovitých polymerů. Podle délky řetězců mohou být si�li�kony ole�jovité kapaliny, živičné hmoty až kaučukovité látky. Pro praxi jsou vý�znamné pouze met�hyl� a fenylderiváty, které se používají jako hy�draulické kapaliny, mazadla a teplu�odolné materiály v elektrotechnice a stro�jírenství (si�likonový kaučuk).
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Existenci germania předpověděl už Newlands (1864), jeho vlastnosti jako "eka�si�licia" specifikoval Mendělejev (1871) a objevil ho 1886 Winkler v argyroditu Ag8GeS6. Cín a olovo patří naproti tomu k nejdéle známým kovům (zmínky o nich jsou již ve Starém zá�ko�nu). Olovo bylo využíváno pro rozvod vody, cín k výrobě bronzových ná�stro�jů (ná�le�zy v sumerském městě Ur). Olovo patří k toxickým těžkým kovům (inhibuje řadu enzy�mů, ot�rava je spojena s nefritidou ledvin a poruchami centrálního nervo�vé�ho systé�mu).

V zemské kůře je nejhojněji zastoupeno olovo (13 ppm), cín (2.1 ppm) a ger�ma�nium (1.5 ppm) jsou vzácnější. Germanium je příměsí v jiných nerostech a v  ně�kte�rých druzích uhlí. Nejvýznam�nější rudou cínu je kassiterit SnO2, olova galenit PbS. Zvětráváním galenitu vznikají se�kundární rudy anglesit PbSO4 a cerusit PbCO3 (je známo »25 minerálů Pb). Olo�vo je nejrozšířenějším těžkým kovem (3 ze 4 jeho sta�bil�ních izotopů jsou produkty přiroze�ných rozpadových řad). Všechny minerály cínu obsahují SnIV na rozdíl od olova, které se vyskytuje výlučně jako PbII.

Germanium je šedobílá, lesklá, velmi křehká látka krystalizující v kubické sou�sta�vě (analog diamantu). Většina vlastností germania je na přechodu mezi vlast�nostmi Si a Sn. Chová se jako polovodič, elektrický odpor s teplotou klesá. Příměs prvků v oxi�dačním stupni +III (Ga) vede ke vzniku polovodiče typu p, prvky s oxidač�ním čís�lem +V (Sb) umožní vznik polovodiče typu n.

Cín je stříbrobílý měkký kov exis�tující ve třech modifikacích

                        

                              13.2 oC                       161 oC

(�Sn (šedý)  <---------->  (�Sn (bílý) <---------->  (�Sn (křehký)



Nejstabilnější je tetragonální (�modifikace, kubická (�modifikace má strukturu diaman�tu a existuje jen ve formě prášku ("cínový mor" předmětů v muzeích skladovaných při teplotě nižší než 13 oC). Má deset (nejvíce ze všech prv�ků) v přírodě se vyskytujících izotopů.

Olovo je měkký a dobře kujný šedý kov s modrým nádechem a ma�lou pev�nos�tí (nejměkčí a nejtěžší z běžných kovů). Není dobrým vodičem tepla ani elek�třiny.

Elektronová konfigurace valenčních orbitalů Ge, Sn i Pb je ns2np2. Běžná hybri�di�zace sp3 vede k tetraedrickým sloučeninám MX4, je možná i oktaedrická ko�ordina�ce (v SnO2 a PbO2 se strukturou rutilu a aniontech MX62�). Ionty M4+ se pro vyso�kou hod�no�tu ionizač�ní energie netvoří. Pevnost (�vazeb MX v halo�ge�nidech MX4 klesá od ger�ma�nia k olovu. Tendence k tvorbě sloučenin MII roste od Ge k Pb, elektronový pár v s�orbitalu je stereochemicky aktivní. GeII tvoří jen málo nestá�lých a snadno dispro�por�cionujících sloučenin. Sloučeniny cínaté jsou silnými reduko�vadly, olovičité silnými oxido�vadly. Tendence k tvorbě vazeb M�M je u germa�nia nižší než u křemíku, u olova nejsou známy vůbec. Oproti křemíku je snížená i ten�dence k tvor�bě vazeb p(�d(.

Germanium není příliš reaktivní (ale reaktivnější než křemík), odo�lává účinkům vzdušného kyslíku i vlhkosti, zředěným kyselinám i hydroxidům. Pomalu se rozpouští v horkých koncentrovaných kyselinách sírové a dusičné. V červe�ném žáru na vzduchu shoří na GeO2. Tavením s alkalickými hydroxidy poskytuje germaničitany. Bílá mo�difi�kace cínu odolává účinkům vzduchu, vody i zředěných rozto�ků kyselin a hydroxidů, zahřátím na vzduchu na 250 oC se oxiduje na oxid cíničitý. Je reaktivnější než ger�ma�nium, ve vodných roztocích vykazuje výrazné amfoterní vlastnosti. Reaktivita olova je snížena snadnou tvorbou ochranné vrstvičky jeho nerozpustných sloučenin (oxidu nebo uhli�čitanu), která ho chrání před další korozí. V přítomnosti kyslíku reagu�je s vo�dou a některými kyse�linami za tvorby zásaditých solí, v kyselině sírové ho chrání po�vlak síranu olovnatého. Vůči kyselinám se chová jako ušlechtilý kov v dů�sledku velké�ho přepětí vodí�ku. Sloučeniny olovičité jsou v kyselém prostředí podstat�ně silnějšími oxidovadly než sloučeniny cíničité. Bazicita oxidů roste od germania k olovu, redukční vlastnosti oxidů MO ve stejném směru kle�sa�jí, oxidační schopnosti MO2 naopak ros�tou. Halogenidy MX4 jsou Lewisovými kyselinami schopnými tvo�řit DA�komplexy typu MX4L2 (akcep�torické schopnosti SnX4 klesají v řadě SnCl4»SnBr4>SnI4). Vratnou hydrolýzou halo�genidů MX4 vznikají roz�pustné hydroxo�chlo�ro�kom�plexy typu [M(OH)nCl6�n]2�. Sklon hyd�ridů k hydro�lýze klesá v řadě SiH4>SnH4>GeH4.

Germanium se vyrábí z popílku po spalování uhlí (20�70 g Ge/1 t uhlí) nebo po výrobě zinku. Popílek se louží kyselinou sírovou a výluh se sráží roztokem NaOH. Z koncentrátu obsahujícího 2 � 10 % germania se působením směsi HCl/Cl2 získá těkavý GeCl4, který se čistí destilací, hydrolyzuje na GeO2 a redukuje vodíkem. Nejčistší Ge se získává zonální tavbou. Cín se připravuje redukcí SnO2 uhlí�kem



SnO2  +  2 C  --------->  Sn  +  2 CO



Z vodných roztoků je možno olovo získat elektrolýzou. Při výrobě olova z galenitu se nejprve flotací získává koncentrát, který se za omezeného přístupu vzduchu praží na PbO a ten se po přídavku koksu a tavidla redukuje v šachtové peci



2 PbS  +  3 O2  --------->  2 PbO  +  2 SO2



PbO  +  C (CO)  --------->  Pb  +  CO (CO2)



Redukci uhlíkem lze nahradit redukcí pražené rudy dalším galenitem



PbS  +  2 PbO  --------->  3 Pb  +  SO2



"Srážecí" metoda využívá redukce galenitu při vysoké teplotě železem



PbS  +  Fe  --------->  Pb  +  FeS



Cenné příměsi v olovu (Cu, Ag, Au, Zn, Sn, As, Sb) se získávají při procesu čistění.

Germanium nachází použití především v polovodičové technice. Cín se ve for�mě tenkých folií používá jako staniol v obalové technice a má význam i pro po�vr�cho�vou ochranu kovů proti korozi (cínování plechů). Cín a olovo jsou součástí růz�ných sli�tin (bronzy, pájka, liteřina, ložiskový kov) a používá se i řada jejich sloučenin (SnCl4 k metalizováni skel a v bižuterii, SnO2 do glazur a smaltů, Pb3O4 jako pigment do zá�klad�ních nátěrů na železo). Olovo se používá k ochraně kabelů, odpado�vých rour a ná�dob proti korozi a jako ochrana proti pronikavému záření. Spolu s PbO2 je su�ro�vi�nou pro výrobu olověných akumulátorů (elektrolytem je »20 % H2SO4, napětí článku 2.04 V). Procesy probíhající na elektrodách vystihují rov�nice

                                                                               vybíjení

PbO2  +  4 H+  +  SO42�  +  2e�   <---------->   PbSO4  +  2 H2O

                                                                               nabíjení

                                                              

                                                                    vybíjení

Pb  +  SO42�    <---------->    PbSO4  +  2e�

                                                                     nabíjení



Celkově:	            Pb  +  PbO2  +  2 H2SO4   <---------->  2 PbSO4  + 2 H2O



7.3.1. Sloučeniny germania, cínu a olova�PO \l3 "7.3.1. Sloučeniny germania, cínu a olova�



Germanium tvoří hydridy o složení GenH2n+2 (n = 1 až 5). German GeH4 je plyn, kte�rý lze připravit redukcí oxidu germaničitého tetrahydroboratem sod�ným v kyse�lém prostředí



          GeO2  +  BH�ROVNICE \O(-;4)�  +  3 H2O  --------->  GeH4  +  BO�ROVNICE \O(3;3)�3-  +  2 H3O+ 



Vyšší germany, které jsou překvapivě jsou mé��ně reaktivní než odpovídající silany, se získávají účinkem elektrického výboje na GeH4, halogenogermany vznikají půso�be�ním HX na GeH4. Cín tvoří stannan SnH4 a distannan Sn2H6, olovo jen velmi nestálý plumban PbH4.

Žlutý oxid germanatý GeO vzniká zahříváním oxidu germaničitého s ger�ma�niem na 1000 oC. Oxid cínatý SnO se připravuje termic�kým rozkladem šťavelanu cínatého



SnC2O4  --------->  SnO  +  CO2  +  CO 



Červená tetragonální modifikace oxidu olovnatého PbO  (klejt, nejužíva�nější anor�ga�nic�ká sloučenina olova se strukturou ekvivalentní SnO) vzniká oxidací roztaveného olova vzdušným kyslí�kem. Žlutá orthorombická forma PbO (masikot) je stabilní nad 488 oC a při�pra�vuje se tepel�ným rozkladem uhličitanu nebo dusičnanu olovnatého.

Oxid germani�či�tý GeO2 se strukturou i vlastnostmi podobá oxidu křemi�či�té�mu a známa jsou germa�nio�vá analoga všech hlavních typů křemičitanů. Oxid cí�ni�čitý SnO2 je ve formě kassite�ritu s rutilovou strukturou hlav�ní cínovou rudou. Lze ho připravit pražením oxidu cína�té�ho na vzduchu, zatímco pražením oxidu olovnatého vzni�ká oxid olovnatoolovičitý Pb3O4 (minium, suřík), který reaguje s HNO3 za tvorby oxidu olovičitého a dusičnanu olovnatého



Pb3O4  +  4 HNO3  --------->  PbO2  +  2 Pb(NO3)2  +  2 H2O



V jeho struktuře jsou hra�na�mi spojené řetězce oktaedrů PbIVO6, mezi nimiž jsou tri�go�nální pyramidy PbIIO3. Používá se jako součást podkladových nátěrů. Oxid olovi�či�tý PbO2 se při�pravuje oxidací olovnatanů chlornany



[Pb(OH)3]�  +  OCl�  --------->  PbO2  +  Cl�  +  OH�  +  H2O



nebo ano�dickou oxidací Pb. Má rutilovou strukturu a je účinným oxidačním činidlem



PbO2  +  4 HCl  --------->   PbCl2  +  Cl2  +  2 H2O



2 Cr(OH)3  +  3 PbO2  +  7 KOH  --------->  2 K2CrO4  +  3 K[Pb(OH)3]  +  2 H2O



2 MnSO4 + 5 PbO2 + 6 HNO3 --------->  2 HMnO4 + 2 PbSO4 + 3 Pb(NO3)2 + 2 H2O



Germanium a cín tvoří sulfidy MS a MS2, olovo pouze PbS. Připravují se srá�že�ním roztoků příslušných solí sulfanem nebo přímou reakcí prvků za zvýšené teploty. Sulfid cíničitý se rozpouští v roztocích sulfidů alkalických kovů za tvorby trithio�cíni�či�ta�nů



SnS2  +  S2�  --------->  SnS32�



Z SnS lze získat stejný produkt reakcí s alkalickým polysulfidem



SnS  +  S2�ROVNICE \O(2;2)��  --------->  SnS32�



Smíšený halogenosulfid Ge4S6Br4 má adamantoidní strukturu.

Halogenidy MX2 jsou málo těkavé látky s převažujícím iontovým charakterem va�zeb, jejichž stabilita roste od Ge k Pb.

Fluorid GeF2 a chlorid germanatý GeCl2 se připravují za zvýšené teploty z GeX4 a Ge. Fluorid cínatý SnF2 tvoří cyklické tetramery (používá se v zubních pastách), chlorid cínatý SnCl2 má vrs�tev�natou strukturu (v pa�rách je monomerní), je Lewisovým amfolytem a v roz�toku se rych�le hydrolyzuje



4 SnCl2  +  12 H2O --------->  [Sn3(OH)4]2+  +  [Sn(OH)2Cl2]2�  +  6 H3O+  +  6 Cl�



Trifluorocínatany SnF3- existují v roztoku, při krystalizaci dochází ke kondenzaci na Sn2F5- V prostředí HCl vznikají z SnCl2 trichlorocínatany SnCl3- s redukčními vlastnostmi



SnCl3- +  Cl�  +  2 FeIII --------->  SnCl4  +  2 FeII



Dihalogenidy olovnaté PbX2 jsou málo rozpustné krystalické látky, v chloridu a bro�mi�du uplat�ňuje olovo k.č. 9 ve složité struktuře.

Chlorid germaničitý GeCl4 a cíničitý SnCl4 se tvoří přímou reakcí prvků jako snadno se hydrolýzující kapaliny. Chlorid olovičitý PbCl4 vzniká re�akcí oxi�du oloviči�tého s koncentrovanou kyselinou chlorovodíkovou, snadno se rozklá�dá na PbCl2 a chlor. Stabilita se zvyšuje další koordinací (M2I [PbCl6] jsou stabilní žluté pevné látky). Bromid PbBr4 a jodid olovičitý PbI4 jsou vzhledem k oxidačním schop�nos�tem PbIV značně labilní (existence PbI4 je pochybná).

Nestálý žlutý hydroxid germanatý Ge(OH)2 lze připravit hydrolýzou haloge�ni�dů GeX2. Hy�droxidy cínatý Sn(OH)2 a olovnatý Pb(OH)2 vznikají srážením roztoků příslušných solí alka�lickými hydro�xidy. Jsou amfoterní, mají proměnlivé složení a je proto lépe je považo�vat za hydra�to�va�né oxidy MO.xH2O. V kyselinách se roz�pou�ště�jí na soli cínaté a olovnaté, s alka�lickými hy�dro�xidy tvoří komplexní hydroxo�anion�ty.

Oxidy MO2 lze tavením s hydroxidy alkalických kovů převést na rozpustné ger�ma�ničitany, cíničitany a olovičitany. Jsou známy meta� a ortho�ger�ma�ničitany (GeO32� a GeO44�, v obou má germanium k.č. 4). V cíničitanech a olovičitanech existují anionty [M(OH)6]2� s k.č. 6. Přídavkem kyseliny do roztoku cíničitanů se sráží hydra�tovaný oxid cíničitý SnO2.xH2O ("kyselina (�cíničitá", která stáním v horkém roz�to�ku přechází na méně re�ak�tivní "kyselinu (�cíničitou"). Reakcí SnO2.xH2O s HCl vzni�ka�jí hexachloro�cíničitany [SnCl6]2�



SnO2.xH2O  +  4 H3O+  +  6 Cl�   --------->    [SnCl6]2�  +  (x+6) H2O



Působením hydroxidů se tvoří hexahydroxocíničitany [Sn(OH)6]2�



SnO2.xH2O  +  2 OH�   --------->   [Sn(OH)6]2�  +  (x�2) H2O



Chroman PbCrO4 a hydroxidouhličitan olovnatý Pb(OH)2.2PbCO3 se vy�užívaly jako pigmenty (chromová žluť a olověná běloba).

Octan olovnatý  je ve vodě  rozpust�ný, ale málo ionizovaný. Jeho přídav�kem lze málo rozpustné olov�na�té so�li pře�vést do roztoku, v němž pak existují roz�pust�né komplexy [Pb(CH3COO)3]� a [Pb(CH3COO)4]2�. Octan olovičitý (s k.č. Pb 8) je silné oxidační činidlo používa�né v organické syn�téze a v analytické chemii.

Redukcí Ge, Sn a Pb sodíkem v kapalném amoniaku vznikají polyatomické ani�onty ([M4]2�, [M5]2�, [M9]2� a [M9]4�) stabilizovatelné velkými ka�tion�ty ([Na(crypt)]+).

Až na výjimky se chemie organokovových sloučenin týká pouze prvků v oxi�dač�ním stavu +IV. Tepelná stálost těchto sloučenin i energie vazeb M�C klesá s ros�tou�cím atomovým číslem. Organogermaniové sloučeniny jsou poněkud méně stabilní než organo�křemičité především v důsledku nižší energie vazeb Ge�Ge. Roli hraje i men�ší sklon k tvorbě násobných vazeb s C, N a O. Orga�no�ko�vové sloučeniny cínu typu RnSnIVX4�n se uplatňují ja�ko stabilizátory plastů z PVC, vytvrzo�vací činidla při vulkani�za�ci silikonů a v země�děl�ství jako biocidy (ničí houby, plísně, rozto�če, hmyz) s mini�mál�ní toxicitou pro vyšší ži�vo�čichy. Z více než 2000 známých organo�olovnatých slou�če�nin má dosud nejrozsáh�lej�ší použití tetra�ethylplumban PbEt4 jako antideto�nační pří�sa�da do ben�zinu. Jednou z má�la kom�plexních sloučenin PbII je [Pb((5�C5H5)2] s ne�pa�ralelními kruhy svírajícími úhel 135o a s neobvyklou řetězovitou strukturou (na jejím vzniku se podílí interakce volné�ho elek�tronového páru Pb se sousedním cyklo�pen�tadienylovým kruhem).



8. Prvky 15. skupiny N, P, As, Sb a Bi�po  \l 18 ". Prvky 15. skupiny N, P, As, Sb a Bi"�



První dva prvky 15. skupiny dusík a fosfor mají nekovový charakter a v jejich sloučeninách pře��vlá��dá kovalentní vazebná interakce. Počínaje arsenem se začíná vý�raz�něji uplatňo�vat ionto�vá vazba se všemi z toho plynoucími fyzikálními i chemickými důsledky. Po�stup��nou změ�nu chemických vlastností lze dobře pozorovat na acido�ba�zic�kém a redox�ním chování prv�ků a jejich oxi�dů i na průběhu reakcí řady jejich slou�če�nin s vodou.



8.1. Dusík�po  \l 28 ".1. Dusík"�



Dusík je nejrozšířenějším prvkem dostupným v elementární formě. Objev je při�piso�ván D.Ruthefordovi (1772, elementární povaha dusíku byla zpochybňována ještě v roce 1840). Dávno předtím byly známy a využívány některé sloučeniny dusíku (chlo�rid ammoný, kyselina dusičná). N2O, NO a NO2 patřily k prv�ním izo�lo�va�ným a identifikovaným plynným sloučeninám a sehrály významnou roli při ověřování Dal�tonova zákona ná�sob�ných poměrů slučovacích (1804). Dusík je biogenním prv�kem, před�sta�vuje ne�zbyt�nou složkou bílko�vin, které ho obsahují »15 %. Bio�sféra je ku�mu�látorem dusíku, do půdy je doplňo�ván ve for�mě přírodních nebo průmyslo�vých hnojiv. Převáž�ná část dusíku se nachází v atmosfé�ře (»75.5 %) v elementární formě, jako NaNO3 je obsažen v chilském ledku. Jiné lát�ky s významným obsahem dusíku jsou v zemské kůře řídké.

Dusík (b.t. �210 oC, b.v. �195,8 oC) má dva stabilní izotopy 14N (99.63 %) a 15N (0.37 %) oba s jaderným spinem (15N se spinem 1/2 vhodný pro NMR). Ve vodě je méně rozpustný než kyslík (23 cm3 N2 v 1 l vody při 0 oC).

 	Ve všech skupenstvích tvoří dusík biatomické molekuly N2. Je třetím nejelektro�negativnějším prvkem po F a O (přibližně shodnou elektro�negativitu má Cl), jeho elek�tronová konfigurace je 2s22p3, oxidační stupně se mohou pohybovat v intervalu +V až �III (kladné hodnoty jen vůči F a O). Energie trojné vazby |N(N| v molekule N2 je 946.2 kJ/mol, energie jednoduché vazby N�N jen 159.1 kJ/mol (trojná vazba je tedy u dusíku 6x pevnější než jednoduchá, zatímco u uhlíku jen 2.5x). Ion N3� ve slouče�ni�nách neexistuje (v Mg3N2 je efektivní náboj na dusíku jen �0.9). S výjim�kou ně�kte�rých amidů a imidů mají jeho vazby převahu kovalence. Volný elek�tro�no�vý pár na |NIII se uplatňuje při tvorbě koordi�nač�ních vazeb v DA-kom�ple�xech s py�ri�di�nem (py), trimethylaminem (TMA) a dalšími organickými dusíkatými bazemi. Po�měr�ně vysoká elek�tronega�tivita umožňuje dusíku vytvářet vodíkové můstky. Maximální vaz�nost prvku je čtyři (v NX4+, X = H, F, alkyl), mů�že vystupovat jako troj�, dvoj� a jed�no�vazný (NH3, NH2-, NH2�). Vazebný řád může být nejvýše 3, (�vazby jsou nejčastěji de�lo�kalizova�né. K.č. se mohou pohybovat v rozsahu od 0 do 8. Některé sloučeniny dusíku mají cha�rak�ter radikálů (NO, NO2).

Dusík tvoří sloučeniny se všemi prvky s výjimkou lehčích vzácných plynů. Reakce didusíku vyžadují obvykle vysokou teplotu (do 3000 oC je disociace molekul N2 zanedbatelná), tlak a pří�tom�nost katalyzátoru. Výjimkou jsou reakce s Li, Mg a Ca probíhající za mírných pod�mí�nek. Mechanizmus, jakým některé bakterie vážou vzduš�ný dusík za normální teploty a tlaku, patří k několika provokujícím dosud nevyřešeným problémům chemie tohoto prv�ku. Ato�már�ní dusík vzniká v elektrickém výboji a je vysoce reaktivní. Jeho tvorba je spoje�na s emisí žlutého záření, jehož dosvit přetrvává až několik minut po přerušení výboje. Pro pokrok v chemii komplexů obsahujících didusík jako ligand, bylo výrazným impulsem zjištění, že je lze připravit i ve vodných roztocích (z RuCl3 a N2H4.H2O vzniká [Ru(NH3)5(N2)]2+). Molekula N2 se v nich může vázat nejméně čtyřmi různý�mi způsoby (mono� a biden�tát�ní (� nebo (�ligand).

Dusík se laboratorně připravuje termickým rozkladem dusitanů nebo azidů



NH4NO2 ----------> N2 + 2 H2O



2 NaN3 ----------> 2 Na + 3 N2



Průmyslově se vyrábí frakční destilací kapalného vzduchu. Čistění obvykle znamená odstraňování kyslíku propíráním technického plynu v roztoku dithioničitanu nebo vede�ním přes zahřátou měď (Ar většinou není třeba odstraňovat). Používá se při výrobě amo�nia�ku, kyseliny dusičné, dusíkatých hnojiv a jako ochranný plyn. Pět jeho slouče�nin patří mezi prvních patnáct chemických produktů průmyslově vyráběných v nej�vět�ších objemech.
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Existují tři molekulové sloučeniny (dvě baze amoniak NH3 a hydrazin N2H4 a kyselina azoimid HN3) a dvě ion�tové soli (azid amonný NH4N3 a azid hydra�zi�nia N2H5N3), které lze považovat za binární slou�čeniny dusíku s vo�dí�kem. Není znám hydrid amonný NH4H, nestabilní jsou diimid (diazen) N2H2 (�180 oC) a tetra�zen H2N�N=N�NH2 (�30 oC).

Amoniak NH3 je bezbarvý, snadno zkapalnitelný plyn charakteristického zápa�chu s b.t. � 77.7 oC a b.v. � 33.4 oC (relativně vysoké hodnoty těchto konstant jsou dá�ny existencí vodíkových  můstků). Je mimořádně rozpustný ve vodě (v 1 l vody 1200 l amoniaku při 0 oC a 700 l při 20 oC) s níž tvoří dva hydráty 2NH3.H2O a NH3.H2O (b.t. » �79 oC). Má vysokou permitivitu (2 při b.v.) a dipolový moment (1.46 D). Je proto vý�bor�ným rozpouštědlem iontových sloučenin. Je dosti slabou bazí (pKb=4.76 při 18 oC)



NH3 + H2O <----------> NH3.H2O  <---------->  NH4+ + OH�



Má redukční schopnosti



3 CuO + 2 NH3  ---------->  3 Cu + 3 H2O + N2



3 Cl2 + 2 NH3  ---------->  6 HCl + N2



V kyslíku hoří žlutým plamenem, směs s 16�27 % NH3 je výbušná



4 NH3 + 3 O2 ------------->6 H2O + 2 N2



Často vystupuje jako ligand v komplexech, řada z nich má význam v analytické chemii i v průmyslu. Z některých komplexů nelze amoniak uvolnit ani silnými hydroxidy. Při�pravuje se hydrolýzou nitridů (výhodné pro přípravu ND3)

Mg3N2 + 6 D2O ------------->3 Mg(OD)2 + 2 ND3



nebo vytěsněním z amonných solí silnými hydroxidy



NH4Cl + NaOH  ------------->NH3 + NaCl + H2O



Průmyslově se vyrábí Haber�Boschovou syntézou z prvků (výtěžky 20�60 %)



                                                            500 oC / Fe,Al2O3 

1/2 N2 (g) + 3/2 H2 (g)    <-------------------------->    NH3 (g)     (H = � 46.9 kJ

                                                            200 � 1000 atm



Používá se i izolace z čpavkových vod v plynárnách a koksovnách, var roztoků amon�ných solí s vápenným mlékem a rozklad CaCN2 přehřátou vodní parou



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



V přírodě amoniak vzniká při rozkladu organic�kých dusíkatých sloučenin. Využívá se k výrobě kyseliny dusičné, průmyslových hnojiv, sody Sol�vay�ovou metodou, jako chla�dí�cí medium a reagencie v analytické chemii.

Amonné soli jsou pevné, krystalické, ve vodě dobře rozpustné látky obsa�hu�jí�cí kation NH4+. Podobají se solím draselným a rubidným (r=143 resp. 133 resp. 148 pm). Málo rozpustné soli tvoří s anionty PtCl62� a [Co(NO2)6]3�. Fluorid amonný NH4F je struk�turně analo�gický wurtzitu, ostatní halogenidy amonné mají struktury NaCl nebo CsCl. Při�pra�vu�jí se za�vá�děním NH3 do roztoků kyselin, zvýšením teploty se roz�klá�dají



NH4Cl   <---------->   NH3 + HCl



(NH4)2SO4  ---------->  NH3 + NH4HSO4



NH4NO3  ---------->  N2O + 2 H2O



Chlorid amonný NH4Cl  (salmiak) se používá při pájení kovů, jako elektrolyt v Le�clan�cheo�vých článcích a v lékařství, (NH4)2SO4 je průmyslovým hnojivem. Uhličitan amonný (NH4)2CO3 je ne�stá�lý (již při 60 oC nastává úplný rozklad). Důležité analytické činidlo sulfid amonný (NH4)2S se při�pra�vu�je z NH3 a H2S. 

Po vodě a oxidu siřičitém je kapalný amoniak nejdůležitějším anorganickým roz�pouštěd�lem. Rozpustnost iontových solí je obvykle nižší než ve vodě, nevznikají�li roz�pustné kom�plexy (ve 100 cm3 kapalného NH3 se rozpustí 207 g ve vodě ne�roz�pust�né�ho AgI). Auto�protolytická kon�stanta při �33 oC (b.v.) je 10�30 M2 (10�33 M2 při �50 oC)



2 NH3  <---------->  NH4+ + NH2-



srovnej s autoprotolýzou vody

2 H2O  <---------->  H3O+ + OH�



Stupnice pH má proto v kapalném amoniaku rozsah 0 až 30  (0 pro 1M NH4Cl, 30 pro 1M KNH2). Anal�o�gii s vodným systémem vystihuje následující srovnání slou�čenin s formálně ekvivaletním významem



H3O+Cl�	KOH	CaO	HONO2	SO2(OH)2		CH3COOH 



NH4+Cl�	KNH2	CaNH	NH2NO2	SO2(NH2)2	CH3CONH2 



Neušlechtilé kovy se rozpouštějí v roztocích amonných solí v kapalném amoniaku za vývoje vodíku (výjimkou je reakce sodíku s dusičnanem amonným)



M  +  n NH4+ ------------->Mn+ +  n/2 H2  +  n NH3



3 Na  +  NH4NO3 ------------->Na2NO2  +  NaOH  +  NH3



Kovy s�bloku se v kapalném amoniaku rozpouštějí primárně na modré roztoky s vyso�kou elektrickou vodivostí, které obsahují solvatované ionty kovu a elektrony. Postup�ným rozkladem v nich vznikají amidy těchto kovů. Amoniak je zásaditější než voda a proto i ve vodě slabé kyseliny (do pKk»5) jsou v něm zcela disociovány (nive�li�zační efekt) a naopak ve vodě silné zásady jsou v něm slabé. Amonolýzou, která je analogií hydrolýzy, vznikají amidy, imidy nebo nitridy



 HgCl2 + 2 NH3 ----------> HgNH2Cl + NH4Cl



PCl3 + 6 NH3 ----------> P(NH2)3 + 3 NH4Cl



GeI4 + 6 NH3 ----------> Ge(NH)2 + 4 NH4I



SbCl3 + 4 NH3 ----------> SbN + 3 NH4Cl



Kapalný amoniak je vhodným prostředím pro přípravu sloučenin prvků v neobvykle nízkém oxidačním stavu (K4[Ni0(CN)4]) a acetylidů alkalických kovů M2C2 a MC2H.

Fluoroderiváty amoniaku NHnF3�n se tvoří elektrolýzou taveniny NH4HF2 (vzniká i plyn�ný di�fluor�diazen N2F2 známý ve formě cis� a trans�izome�ru). Fluorid dusitý NF3 je bez�bar�vý chemicky inertní plyn (b.t. �206.8 oC, b.v. �129 oC), který snadno reaguje s vodíkem



2 NF3 + 3 H2  ---------->  N2 + 6 HF



Chloroderiváty NHnCl3�n vznikají zaváděním chloru do roztoku chloridu amon�ného při vhodném pH (NH2Cl při pH>8.5, NHCl2 při pH»5 a NCl3 při pH<4.5). Všech�ny jsou endotermními výbušnými sloučeninami, které se vodou rozkládají



NH3-nCln + n H2O  <---------->   NH3 + n HClO



S amoniakem reagují za vzniku dusíku



NCl3 + 4 NH3  ---------->  N2 + 3 NH4Cl



Chloramin NH2Cl existuje za laboratorní teploty pouze v roztoku. Chlorid du�sitý NCl3 je žlutá olejovitá kapalina (b.t. �27 oC, b.v. 71 oC). Známy jsou i smíše�né fluoro�chlo�ro�deriváty. Z bromoderivátů NHnBr3�n lze připravit mono� a dibrom�de�ri�vát re�akcí bromu s amoniakem v etherickém roztoku, z něhož je nelze izolovat. Pů�so�bením bromu na ka�pal�ný amoniak a odpa�ře�ním roztoku vzniká červenofialový amo�nia�kát bromidu dusitého NBr3.6NH3, který se za la�boratorní teploty explo�ziv�ně roz�klá�dá. Jododeriváty vznikají působením jodu na vodný roztok amoniaku. Tvoří se tak sra�ženina amoniakátu jodidu dusitého NI3.NH3 ("jododusík"), která je extrém�ně ex�plo�zivní. V nad�byt�ku amo�nia�ku se rozpouští za tvorby jodaminu NH2I.

Amidy jsou bezbarvé krystalické látky s redukčními účinky, některé jsou explo�zivní. Tvoří se rozpouštěním alkalických kovů v kapalném amoniaku za katalýzy chlori�du žele�zitého nabo srážením roztoků některých solí kovů alkalických zemin, Ag, Zn, Cd, Mn a Ni v kapalném amoniaku alkalickými amidy. Aniont NH2- je silnější zása�dou než voda a dokonce i než anion OH�

NH2- + H2O   <---------->   NH3 + OH�



NH2- + OH�   <---------->   NH3 + O2�



Imidy jsou známy jen u Li, Ca, Ge, Sn a Pb. Tvoří se termickým rozkladem ami�dů, u některých kationtů srážením alka�lickým amidem



2 LiNH2  ---------->  Li2NH + NH3



PbI2 + 2 KNH2  ---------->  PbNH( + 2 KI + NH3



Nitridy se tvoří reakcí dusíku s kovy, rozkladem amidů nebo imidů a zahří�vá�ním některých kovů příp. jejich oxidů nebo chloridů v proudu amoniaku



3 Ba(NH2)2  ------------->Ba3N2 + 4 NH3



3 CaNH  ------------->Ca3N2 + NH3



CrCl3 + NH3 ------------->CrN + 3 HCl



Výjimečně jsou použitelné i srážecí reakce



BiI3 + 3 KNH2 ------------->BiN( + 3 KI + 2 NH3



Podle typu vazby se nitridy se dělí do tří skupin.

Iontové nitridy (Li, Mg, Be, Ca) jsou bez�barvé krysta�lické lát�ky (některé jsou explozivní) vodou se rozkládající



Mg3N2 + 6 D2O ---------->2 ND3 + 3 Mg(OD)2



Intersticiální (kovové) nitridy tvoří pře�chod�né kovy. Často jde o bertholli�dy, které mají vysoké b.t., tvrdost (8�10), dobrou elektric�kou vodivost a značnou che�mic�kou odolnost. Nejčastěší složení je XN (X = Ti, Zr, Hf, V, Nb, Ta, U) a X2N (X = Mo, W), možné je i jiné (Mn5N2, Mn3N2, U2N3).

Z kovalent�ních ni�tridů, které tvoří prvky p�bloku, jsou nejznámnější nitridy hliníku a boru (AlN, BN v gra��fitové a diaman�tové formě) a ni�tri�dy síry, z nichž tetra�nit�rid tet�ra�síry S4N4 je výchozí látkou pro přípravu thia�zylových slou�če�nin. 

Hydrazin N2H4 je dýmavá bezbarvá kapalina s b.t. 1.4 oC a b.v. 113.5 oC. S vo�dou se neomezeně mísí. Je znám molekulární adukt N2H4.H2O, který se připravuje re�akcí amoniaku s roztokem alkalického chlor�nanu v přítom�nosti klihu nebo želatiny (Ra�schig, 1907), při níž se jako meziprodukt tvoří chloramin



NH3 + NaClO ----------> NaOH + NH2Cl



NH2Cl + NH3 + NaOH ----------> N2H4 + NaCl + H2O

    

2 NH3 + NaClO  ------------->N2H4 + NaCl + H2O



Přídavek želatiny potlačuje nežádoucí reakci vznikajícího hydrazinu s přítomným chlor�aminem maskováním iontů těžkých kovů, které tuto reakci katalyzují



N2H4 + 2 NH2Cl    ---------->  2 NH4Cl + N2



V zásaditém pro�středí je hydrazin silným redukčním činid�lem.  Zapálením na vzdu�chu rychle a kvantita�tivně shoří



N2H4 + O2 ------------->N2 + 2 H2O



a energicky reaguje i s halogeny



N2H4 + X2 ------------->N2 + 4 HX



Je dvojsytnou bazí, slab�ší než amoniak (pKz´ = 6.07, pKz´´ » 15) tvořící dvě řady solí. Kationt N2H5+ je ve vodném roz�toku stá�lý, N2H62+ podlé�há hydrolýze



N2H62+ + H2O   <---------->   N2H5+ + H3O+



S kyselinou sírovou tvoří tři soli � síran hydrazinia(1+) (N2H5)2SO4,  hydrogen�sí�ran hydrazinia(1+) N2H5HSO4 (používaný jako redukční či�nid�lo v analytické chemii) a bis(hydrogensíran) hydrazinia(2+) N2H6(HSO4)2. Zahříváním NF3 s mědí vzniká plynný tetrafluorohydrazin N2F4 (b.v. �73 oC), kte�rý snadno disociuje na radikály F2N..

Hydroxylamin je bezbarvá, ve vodě dobře rozpustná, nepříliš stálá, krys�ta�lic�ká látka (b.t. 32 oC) s vysokou permitivitou. Připravuje se katodickou redukcí kyseliny du�sič�né v 50 % kyselině sírové nebo redukcí alkalických dusitanů ve slabě kyselém pro�stře�dí alkalickým hydro�gensiřičitanem. Má oxidační i redukční vlastnosti, je slabou zá�sadou (pKb=8.18). Tvoří soli hydroxylamonné, významná je i jeho schopnost tvořit oxi�my s aldehydy a ketony (slouží k přípravě kaprolaktamu, který je meziproduktem při výrobě poly�ami�do�vých vláken).

Azoimid HN3 je bezbarvá, pohyblivá, extrémně jedovatá, explozivní kapalina pronikavého zápachu s b.t. �80 oC a b.v. 35.7 oC. Ve vodném roztoku je poměrně stá�lý. Uspořádání tří atomů N v molekule je lineární, popis vazebných poměrů je po�měr�ně složitý, pro�tože se uplatňuje jedna lokalizovaná (�vazba i delokalizovaný (�sys�tém. Přípravuje se oxidací vodného roztoku hydrazinu kyselinou dusitou (Curtis, 1890)



N2H4 + HNO2------------->HN3 + 2 H2O



Má oxidační i redukční vlastnosti



Zn + 3 HN3  ---------->  Zn(N3)2 + NH3 + N2



2 HN3 + I2  ---------->  3 N2 + 2 HI

Je přibližně stejně slabou kyselinou jako kyselina octová (pKk » 4.75), azidy se po�do�ba�jí chlori�dům a lze je připravit z amidu sodného reakcí s NaNO3 nebo N2O



N2O + NaNH2------------->NaN3 + H2O

Aniont N3- má analogickou elektronovou strukturu jako CO2, průměrné oxidační číslo dusíku je 1/3. Iontové azidy jsou poměrně stálé, kovalentní azidy (Pb, Ag, Hg) jsou ex�trém�ně explo�zivní a používají se do rozbušek.

Halogenazidy XN3 (FN3 a ClN3 jsou ply�ny, BrN3 kapalina a IN3 pevná látka) se připravují z HN3 nebo azidů ko�vů



4 HN3 + 2 F2 ------------->3 FN3 + N2 + NH4F



 HN3 + HClO ------------->ClN3 + H2O



AgN3 + I2 ------------->IN3 + AgI



Oxid dusný N2O je bezbarvý netoxický plyn s nasládlou chuti, málo rozpustný ve vodě. Má b.t. �102.4 oC a b.v. �88.5 oC. V lineární molekule NNO jsou vazebné vzdá�lenosti 113 a 119 pm. Připravuje se termickým rozkladem látek sumárního slo�že�ní N2O.nH2O, nej�čas�těji dusičnanu amonného při 250 oC (je možno použít i re�ak�ce azo�imidu s ky�selinou dusitou)



NH4NO3   -------------> N2O  + 2 H2O



Za laboratorní teploty je málo reaktivní, podporuje hoření, protože se při vyš�ších te�plo�tách rozklá�dá na dusík a kyslík. Ke kyselině didusné H2N2O2 má stejný vztah ja�ko oxid uhel�natý ke kyseli�ně mravenčí. Reakce s roztaveným amidem sodným je prů�mys�lo�vě využívána k výrobě azidu sodného, z něhož se vyrábějí všechny ostat�ní azi�dy. Dříve se používal v lékařství jako anestetikum ("rajský plyn"), je hnacím plynem v bom�bič�kách pro přípravu šlehačky.

Oxid dusnatý NO je bezbarvý plyn s b.t. �163.6 oC a b.v. �151.8 oC. Má lichý po�čet elektronů (je paramegnetický), přesto tendence k dimerizaci je malá a projevuje se jen v kondenzova�ných stavech. Vazebný řád v NO je 2.5, v kationtu nitrosylovém NO+ činí 3. Vyrábí se katalytickou (Pt) oxidací amoniaku vzdušným kyslíkem při teplo�tě »500 oC nebo přímou syntézou z prvků v elektrickém oblouku

                                        

                                                                       Pt

4 NH3 + 5 O2  ---------->  4 NO + 6 H2O



N2 (g) + O2 (g)  ---------->  2 NO (g)        (H = 176.3 kJ



Laboratorně se připravuje reakcí zředěné kyseliny dusičné s mědí



8 HNO3 + 3 Cu ------------->3 Cu(NO3)2 + 4 H2O + 2 NO



Za vysokého tlaku a teploty nad 50 oC disproporcionuje



3 NO  ------------->N2O  +  NO2



Molekulární kyslík ho rychle (nebvyklou reakci 3. řádu s negativním teplotním koefi�ci�en�tem) oxi�du�je na hnědý oxid dusičitý. Reakcí s oxidem sodným vzniká dus�na���tan, který dis�pro�porcio�nu�je na dusitan a didusnan



4 Na2O + 4 NO   ---------->  4 Na2NO2   ---------->  2 Na2O + 2 NaNO2 + Na2N2O2



Oxid dusnatý reaguje s řadou sloučenin přechodných kovů za vzniku nit�ro�sylo�vých kom�plexů. Jako ligand vystupuje NO jako tříelektronový donor a mů�že se ko�or�di�novat lineárně, "lomeně" nebo jako dvojitý či trojitý můstek. Formálně lze před�po�klá�dat, že NO poskytne lichý elektron centrálnímu iontu kovu a koordi��nuje se jako NO+ (v [Fe(NO)(H2O)5]2+, jeho vznik ve formě hnědého proužku se vy�uží�vá při kvali�ta�tiv�ním testu na dusičnany) nebo při opačném přechodu elek�tronu jako NO� ([Co(NO)(NH3)5]2+). 

Oxid dusitý N2O3 je při teplotách pod b. t. (� 102 oC) světlemodrá pevná lát�ka, která je chemickým individuem. Struktura jeho molekuly je nesymetric�ká ON�NO2 s poměrně dlouhou vazbou N�N (dNN = 186 pm). Kapalná ekvi�molární směs NO a NO2 se chová stejně jako N2O3, protože se nad bodem tání ustavuje rovno�vá�ha



N2O3   <---------->   NO + NO2



která komplikuje studium chemické reaktivity oxidu dusitého. S vodou reaguje N2O3 za tvorby kyseliny dusité a lze ho proto považovat za její anhydrid. S koncentrovanými kyselinami poskytuje nitrosylové soli (hydrogensíran nitrozylu NOHSO4 vzniká při ko�mo�rové výrobě H2SO4).

Oxid dusičitý NO2 resp. N2O4 existuje v pevném stavu jako bezbarvý dimer (b.t. �9.3 oC), v kapalné a plynné fázi je v rovnováze s červenohně�dým monomerem



N2O4  <---------->   2 NO2       (H = 57.2 kJ



Při b.v. (21.2 oC)  je obsah NO2 cca 0.1 %, při 100 oC 90 % a disociace je úplná nad 140 oC. Při teplotách blízkých 0 K byla prokázána i existence molekul ON�O�NO2.Tato struk�turní forma může hrát určitou roli při autoionizaci oxidu dusičitého 



N2O4  <---------->  NO+ + NO3-

Dimer má planární strukturu příbuznou aniontu šťavelanovému C2O42� s dNN =175 pm, dNO =121 pm a aONO =135o. S malým ionizačním potenciálem (9.91 eV) souvisí mož�nost existence nit�ry�lových solí s kationtem NO2+. NO2 se vyrábí oxidací NO dikyslíkem



2 NO + O2  ------------->2 NO2



Labora�torně se připravu�je termickým rozkladem dusičnanů těžkých kovů



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



S vodou reaguje NO2 i N2O4 za tvorby kyseliny dusičné



3 NO2 + H2O   ---------->2 HNO3 + NO



Lze ho využít jako nevodné rozpouštědlo při přípravě bezvodých dusičnanů kovů a nitrátokomplexů.

Oxid dusičný N2O5 je bezbarvá krystalická látka (b.t. 30 oC) tvořená v pevném sta�vu ionty NO2+ a NO3-. V roztocích a plynné fázi má povahu molekulární slou�če�niny se symetrickou strukturou O2NONO2 se středovým úhlem NON blízkým 180o. Krys�talickou molekulovou formu lze získat prudkým ochlazením par na �180 oC. Snad�no se rozklá�dá na oxid dusičitý a kyslík, někdy za výbuchu. S vodou poskytuje ky�se�li�nu dusičnou, s peroxidem vodíku ekvimolární směs ky�seliny dusičné a peroxo�du�sičné. Nelze ho připravit přímou syn�tézou z prv�ků, ale jen dehydratací kyseliny du�sič�né oxi�dem fosforečným za níz�kých teplot



2 HNO3  + 1/2 P4O10 ------------->2 HPO3 + N2O5

V silných bezvodých kyselinách se ionizuje za tvorby kationtu nitrylo�vého NO2+, což umožňuje snadnou přípravu solí tohoto kationtu



N2O5 + HClO4  ------------->NO2+ + ClO4- + HNO3



Kyselina didusná H2N2O2 je bílá krystalická látka v suchém stavu explo�ziv�ní. Při�pravuje se reakcí kyseliny dusité s hydroxylaminem



HONH2 + ONOH  ---------->  HON=NOH + H2O



Je slabou dvojsytnou kyselinou (pKk´=7, pKk´´=11). Alkalické didusnany vznikají reduk�cí vodných roztoků dusitanů nebo dusičnanů sodíkovým amalgamem. Z vodných roz�to�ků lze volnou kyselinu izolovat vysrážením stříbrné soli a jejím rozkladem kyselinou chlo�rovo�díkovou. V didusnanech má aniont trans�konfiguraci (existence cis�izo�meru se předpokládá v Na2N2O2 připraveném působením oxidu dusnatého na roztok Na v NH3), v komplexech vystupuje jako můstkový nebo chelátový ligand.

Kyselina dusitá HNO2 se v plynné fázi získává reakcí N2O3 s vodní parou



NO(g) + NO2 (g) + H2O(g)  <---------->  2 HNO2 (g)



Vodný roztok se získá reakcí dusitanů s neoxidujícími kyselinami. Je středně silnou ky��se�linou (pKk=3.35 při 20 oC). Má oxidační i redukční vlastnosti, oxiduje se na kyse�linu dusičnou, redukuje na NO, N2O, N2, NH2OH nebo NH3. Dusitany se připravují ter�mickým rozkladem dusičnanů nebo jejich redukcí kovy



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



KNO3 + Pb ------------->KNO2 + PbO



Jsou dobře rozpustné ve vodě s výjimkou žlutého AgNO2. Alkalické dusitany se taví bez rozkladu, ostatní se rozkládají. Aniont NO2- má lomenou strukturu s dNO =113 až 124 pm a aONO =116 až 132o, vazebné poměry jsou ana�lo�gické jako v ozonu. NaNO2 je mírně toxický (přípustná dávka pro člo�věka 8 g/den), užívá se při konzervaci masa. V průmyslu se NH4NO2 používá při výrobě hydroxylaminu a k di�azotaci primárních aromatických aminů (aryldiazoniumchloridy slouží k výrobě azobarviv a léčiv)

                                                                  HCl, aq

ArNH2 + HNO2   -------------> (ArNN)Cl + 2 H2O



Halogenidy nitrosylu lze je považovat za halogenderiváty kyseliny dusité. Jsou známy NOX (X = F, Cl, Br; bezbarvý, oranžově žlutý a červený plyn). Molekuly ma�jí lo�me�ný tvar. Připravují se přímou syntézou z oxidu dusnatého a halogenu. Jejich sta�bi�lita klesá od fluoridu k bromidu. Mají silné oxidační schopnosti, jsou vysoce reak�tivní. Vodou se rozkládají na kyselinu dusitou a halogenovodíkovou. NOCl vzniká i ve smě�si HNO3 a HCl v poměru 1:3, která se jako lučavka královská používá k roz�pou�štění zlata a platiny, které je spojeno se vznikem ve vodě rozpustných kom�plex�ních ky�selin H[AuCl4] resp. H2[PtCl6].

Kyselina dusičná HNO3 je bezbarvá kapalina s b.t. � 41.6 oC a b.v. 82.6 oC (s čás�tečným rozkladem). S vodou se neomezeně mísí, zředěné roztoky jsou stabilní. Vy�tvá�ří azeotrop s obsahem 68.4 % HNO3  ("koncentrovaná" kyselina dusičná) a dva hyd�ráty o složení HNO3.H2O a HNO3.3H2O. Světlem se částečně rozkládá za uvol�ňo�vá�ní NO2. Je silným oxidovadlem, které oxiduje síru na SO2 nebo na SO3, fosfor na H3PO4 a FeII na FeIII. Rozpouští neušlech�tilé i ušlechtilé kovy s výjimkou Au, Pt, Rh, Ir, Nb a Ta. Některé kovy (Fe, Cr, Al) se v koncentrované kyselině dusičné pasivují. Bezvodou kyselinu lze získat vakuovou destilací směsi kyseliny dusičné a sírové (nebo oxidu fos�fo�rečného). Molekula HNO3 má v plynném stavu planární strukturu s absencí možnosti volné rotace kolem vazby N�O(H). V čisté HNO3 se ustavují autoprotolytické rovnováhy



2 HNO3   <---------->   H2NO3+ + NO3-



H2NO3+ + HNO3   <---------->    NO2+ + H3O+ + NO3-



Je silnou kyselinou, která je v 1M roztoku ionizována z 93 %. V koncentrované kyse�li�ně sírové (nitrační směs) ionizuje jako zásada



2 H2SO4 + HNO3  <---------->   NO2+ + 2 HSO4- + H3O+



Do minulého století se kyselina dusičná vyráběla výhradně reakcí kon�centrované ky�se�liny sírové s MNO3. Současný postup je založen na katalytické (Pt) oxidaci amo�nia�ku na NO, jeho oxidací vzdušným kyslíkem na NO2, který pak s vodou v přítomnosti kyslíku poskytne kyse�li�nu dusičnou



N2O4 + H2O + 1/2 O2  -------------> 2 HNO3



HNO3 je jednou ze tří nejdůležitějších anorganic�kých oxokyselin. Pou�žívá se na výro�bu hnojiv (80 % produkce na výrobu NH4NO3), umělých hmot, výbuš�nin a léčiv. Du�sič�na�ny lze připravit rozpouštěním kovů, oxidů ne�bo uhliči�tanů v HNO3 ne�bo neutralizací vodných roztoků hydroxidů. Jsou velmi dob�ře roz�pustné ve vodě, při vyš�ších tep�lo�tách mají oxidační účinky. Termicky se roz�kládají na dusitany nebo až na oxi�dy kovů. Anion NO3- je planární (dN�O =122 pm, N =1.33), v komplexech vystu�pu�je ja�ko jedno� až trojfunkční ligand s něko�lika variacemi můstkového uplatnění.

Halogenidy nitrylu lze považovat za halogenderiváty kyseliny dusičné. Mají pla�nární strukturu. Jsou známy NO2X (X = F, Cl)  jako bezbarvé plyny, které se při�pravují reakcemi

                                                                

                                                                       300 oC

N2O4 + 2 CoF3  ------------->2 NO2F + 2CoF2



                                                                       0 oC

HNO3 + HSO3Cl  -------------> NO2Cl + H2SO4



Vodou se rozkládají na kyselinu dusičnou a halogenovodíkovou.



Kyselina orthodusičná H3NO4 není známa, ale podařilo se připravit její alka�lic�ké soli 

                                                      300 oC

NaNO3 + Na2O  ------------->Na3NO4



Je známa řada organických a komplexních sloučenin se sku�pinou NO2, které pod�le způsobu vazby rozdělujeme na nitrosloučeni�ny M�NO2 (obvykle stabilnější) a ni�tri�toslouče�niny M�ONO. V komplexech se dusitano�vý aniont může uplatnit i jako che�látový a můstkový (dvě varianty) ligand. 
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Chemie fosforu je rozsáhlá a pestrá nejen pro jeho schopnost tvořit obrovské množství organofosforečných sloučenin. Poprvé ho izoloval Brandt (1669) rozkladem, zahuštěním a vysokoteplotní destilací moči jako voskovitou látku, která na vzduchu ve tmě světélkuje. Odtud pochází jeho název (phos=světlo, phoros=nesoucí).

Fosfor je na Zemi 11. nejrozšířenější, pro rostliny i živočichy (kosti, mozek, ner�vy, svaly) důležitý biogenní prvek. Koloběh fosforu v přírodě je ovliv�něn tím, že netvoří žádné těkavé sloučeniny, které by cirkulovaly prostřednictvím at�mos�féry. Přírodní fos�for je monoizotopický 3115P s jaderným spinem 1/2. Uměle při�pra�vený radioaktivní izo�top 3215P ((�, t1/2=14.28 dne) se používá jako "tracer" a pro vnitro�tělové ozařování. V pří�ro�dě se fosfor nachází výlučně v podobě orthofosforečnanů. Technicky využí�vanými mine�rá�ly jsou hydroxyl�apa�tit Ca5(OH)(PO4)3 a fluoro�apatit Ca5F(PO4)3 (amorfní fosforit má podobné složení).

Elementární fosfor existuje nejméně v pěti krystalických a několika sklovi�tých (amor�fních) allotropických modifikacích. Všechny tají na stejnou kapalinu obsa�hující tet�raedrické molekuly P4, které jsou při teplotách nad 800 oC a nízkých tlacích v rov�no�váze s biatomickými molekulami |P(P|.

Bílý fosfor (b.t. 44.1 oC, b.v. 280.5oC) je bílá voskovitá samozápalná látka charakteristického zápachu zná�má v (� (kubická) a (�modifikaci (hexagonální) s bodem přeměny �76.9 oC. Krysta�lové struk�tury jsou složité (v základní buňce (�formy je 56 molekul P4) a jejich staveb�ní�mi kameny jsou tetraedrické molekuly P4. Ter�mo�dy�na�mic�ky je bílý fosfor nejméně stá�lý ze všech allotropů tohoto prvku, přesto nej�čas�těji vzni�ká při kon�denzaci z plyn�né�ho nebo kapalného skupenství. Je jedovatý (letální dáv�ka pro člověka 0.05 g, působí i kon�tak�tem s po�kožkou), roz�pust�ný v některých ko�va�lent�ních ha�lo�genidech (CS2, S2Cl2, PCl3), kapalném oxidu siřiči�tém, amoniaku a ben�zenu. Pro sa�mo�zápalnost se ucho�vává pod vodou, v níž je ne�pa�trně rozpustný. Je vy�so�ce re�ak�tiv�ní, snadno se slučuje s kyslíkem, halogeny, sí�rou a některými kovy. Svě�tél�ko�vá�ní par (chemiluminiscence) fosforu se využívá pro je�ho kvalitativní důkaz (Mit�scher��lichova zkouška).

 	Červený fosfor vzniká zahříváním bílého fosforu v inertní atmosféře. Přeměna je katalyzována jodem, sírou nebo UV zářením, zbarvení preparátů je variabilní podle způsobu přípravy. Početné modifikace červeného fosforu jsou tvořeny prostorovou  sí�tí vznikající propojením jednotek P4 po přerušení jedné z vazeb P�P. Je podstatně mé�ně reaktivní než bílý fosfor, nejedovatý a v běžných rozpou�štěd�lech nerozpustný. Za�pa�luje se až při 400 oC.

Černý fosfor je termodynamicky nejstabilnější, nejméně reaktivní modifikací s vyšším stupněm polymerace, než červený fosfor. Je polovodič, jeho elektrické vlast�nosti významně ovlivňují nečistoty. Je znám ve třech krystalických formách i v amorfní podobě (zvlně�né hexagonál�ní vrstvy atomů fosforu). Při�pra�vuje se zahří�váním červe�né�ho fosforu pod tla�kem (1.2 GPa) nebo pod�statně poma�leji za normál�ního tlaku při 370 oC v přítomnosti Hg.

Výstavba valenční sféry a preferované oxidační stavy jsou u fosforu analogické jako u du�síku. Tvorba iontů P3� je energeticky nevýhodná, ve sloučeninách neexistují. Oxidační čísla se pohybují v rozmezí �III až +V, možnosti geometrického uspořádání jsou velmi pestré. Nejčastější jsou k.č. 3�6 (pro řidší k.č. 9 je známo 14 variant prosto�rového us�po�řádání). Důsled�kem poměrně nízké elektronegativity (2.1) je převaha kova�lence ve vaz�bách a neschopnost podílet se na tvorbě vodíko�vých můstků. Vazby P�H jsou slab�ší než N�H. Není schopen tvořit analogicky jako dusík p(�p( vaz�by, nýbrž pou�ze p(�d(. To je často příčinou rozdílného chování analogických slou�čenin obou prv�ků. Na rozdíl od dusíku má fosfor k dispozici energeticky vhodné d�orbi�taly a může proto tvořit více než 4 (�vazby. V oxidačním stavu +III má volný elektronový pár a mů�že se uplatnit jako donorový ligand (|PPh3) v komplexech.

Fosfor tvoří binární sloučeniny téměř se všemi prvky (mimo Sb, Bi a vzácných plynů). S kyslíkem a halogeny reaguje již za laboratorní teploty, s ostatními po zahřátí. Oxokyseliny a oxoanionty fosforu jsou četnější, než u kteréhokoliv jiného prvku s vý�jim�kou křemíku. Pro všechny tyto sloučeniny je charakteristická tetraedrická koor�di�na�ce fosforu a pro kyseliny a kyselé soli přítomnost ionizovatelné skupiny �OH. Vo�dík mů�že být vázán i přímo na atom fosforu, pak ale není ionizovatelný. Řetězení je mož�né můstky P�O�P i přímými vazbami P�P. Peroxosloučeniny mohou obsahovat jak sku�pi�ny POOH tak i můstky POOP. Je známa i početná skupina heteropolykyselin fos�foru. Oxidační stav +V v nich fosfor dosahuje  jen tehdy, je�li vázán ke čtyřem kyslí�ko�vým ato�mům. Svými vlastnostmi i strukturou se oxokyseliny fosforu významně liší od analogických sloučenin dusíku.

Fosfor se vyrábí z fosforečnanu vápenatého v elektrických pecích redukcí uhlí�kem s pou�žitím písku jako struskotvorné přísady

                                                                        1400 oC

2 Ca3(PO4)2 + 6 SiO2 + 10 C  ------------->P4 + 6 CaSiO3 + 10 CO



Většina elementárního fosforu (80�90 % produkce) se spaluje na oxid fosfo�rečný, který je výchozí suro�vinou pro výrobu kyseliny fosforečné a fosforečnanů (průmyslová hno�jiva). Značný význam má mnoho sloučenin fosforu (pře�devším organo�fos�forečné deri�vá�ty) při výro�bě detergentů, insekticidů a herbicidů.
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 	S vodíkem tvoří fosfor několik homologických řad fosfanů, z nichž nejstabil�něj�ší jsou první tři členy řady s lineárními strukturami PnHn+2 s n=1�6 (v nestabilních řa�dách PnHn s n=2�9, PnHn�2 s n=4�7 a PnHn�4 s n=6�8 převládá tendence k tvorbě cyk�li�kých a konden�zo�va�ných fosfanů).

Fosfan PH3 je bezbarvý, jedovatý, po česneku páchnoucí plyn s b.t. �133.5 oC a  b.v. �87.7 oC. Nelze ho připravit přímou syntézou z prvků, pou�ži�telný je rozkladem fosfidů vodou ne�bo zře�děnými kyselinami



Ca3P2 + 3 H2O ------------->3 Ca(OH)2 + 2 PH3



2 AlP + 3 H2SO4 ------------->Al2(SO4)3 +  2 PH3



Vzniká i disproporcionací sloučenin s P0, PI nebo PIII a reakcí bílého fosforu s NaOH v atmosféře vodíku. Má silné redukční vlastnosti, v kyslíku hoří na kyselinu fos�fo�reč�nou. S elementárním chlorem ochotně poskytuje PCl5



PH3 + 4 Cl2 ------------->PCl5 + 3 HCl



Z roztoků solí stříbrných nebo měďnatých vylučuje fosfid spolu s kovem



PH3 + 6 AgNO3 ------------->Ag3P.3AgNO3 + 3 HNO3



Ag3P.3AgNO3 + 3 H2O ------------->6 Ag + 3 HNO3 + H3PO3



Vodík v PH3 lze substituovat alkalickým kovem



PH3 + (C6H5)3CNa ------------->NaPH2 + (C6H5)3CH

Je slabší baze než amoniak, se silnými kyselinami tvoří fosfoniové soli PH4X, které jsou v plynném stavu zcela disociovány na své složky. V alkalické prostředí se rozklá�dají za vzniku fosfanu

PH4I + KOH  ------------->2 PH3 + KI + H2O



Difosfan P2H4 je bezbarvá, nestálá kapalina ( b.t. �99 oC a extrapolovaný b.v. 63.5 oC), jejíž páry jsou samozápalné. Připravuje se průchodem fosfanu elek�tric�kým výbo�jem. Strukturně je analogem hydrazinu, nemá však jeho bazické vlast�nosti. Svět�lem a teplem se rozkládá na žluté polymerní amorfní produkty o průměr�ném slo�že�ní (P2H)x, jejichž struktura není známa.

Fosfidy jsou sloučeniny fosforu s elektropozitivnějšími prvky. Připravují se zahří�váním kovu s červeným fosforem v inertní atmosféře nebo elektrolýzou tavenin směsí fosfo�reč�nanů s kovovými oxidy nebo halogenidy. Podo�bají se boridům, karbi�dům a nitri�dům. Složení se pohybuje od M4P přes MP až po MP15 a podle něho dě�lí�me fosfidy na bo�ha�té na kov (tvrdé, křehké, málo reaktivní a termic�ky vysoce sta�bil�ní), mono�fos�fi�dy a fosfidy bohaté na fos�for (vodou se rozklá�dající termicky nestálé po�lo�vo�diče).

Existuje nejméně šest dobře definovaných oxidů fosforu. Oxid fosforitý P4O6 (b.t. 23.8 oC, b.v. 175.4 oC) vzniká spalováním fosforu za regulova�ných pod�mí�nek. Ve všech skupenstvích je tvořen molekulami P4O6. Základem struktury je tet�ra�ed�rický ske�let P4, jehož hrany tvoří kyslíkové můstky ("adamantoidní struktura"). Je an�hyd�ridem kyseliny fosforité, v hor�ké vodě podléhá hlubší destrukci na fosfan, červený fosfor a kyselinu ortho�fos�fo�reč�nou. Re�ak�cí s plynným chlorovodíkem tvoří PCl3 a H3PO3



P4O6 + 6 HCl ------------->2 H2[HPO3] + 2 PCl3



Oxid fosforečný P4O10 má strukturu odvozenou od P4O6 přidáním termi�nál�ních atomů kys�líku ke každému atomu P. Existuje v několika polymorfních modifi�ka�cích. He�xa�go�nál�ní H�forma složená z molekul P4O10 sublimuje při 360 oC a je zákla�dem obchodních preparátů. Orthorhombické (O� (meta�stabilní) a O'� (stabilní)) formy jsou tvořeny vrst�va�mi s analogickou koordinací atomů P jako v H�formě. Tavenina H�formy obsahuje mo�lekuly P4O10, které rychle polymerují za současného poklesu tenze par a zvýšení vis�ko�zity. Prudkým ochlazením taveniny vzniká amorfní sklovitá modifikace. Oxid fos�fo�rečný má mimořádnou dehydratační schopnost, odnímá vodu i ky�se�lině sí�ro�vé a du�sič�né za vzniku příslušných anhydridů. V laboratoři se pro�to často používá k sušení plynů. S vodou se energicky slučuje, soustava má kompli�kova�né složení. S halo�geno�vo�díky tvoří POX3 a HPO3



P4O10 + 3 HCl  ---------->  POCl3 + 3 HPO3



Oxidy o složení P4O7, P4O8 a P4O9 se připravují parciální oxidací P4O6 a jsou přecho�dem mezi P4O6 a P4O10. Dříve deklarovaný (PO2)x je jejich směsí. Dále jsou známy sub�oxid PO a peroxid P2O6 (strukturní údaje o nich dosud chybí).

�

Byla připravena řada sulfidů fosfo�ru o složení P4S3 (nejstabilnější), (� a (�P4S4, P4S5, P4S6, P4S7, P4S9 a P4S10. Připravují se přímou syntézou z prvků v pří�sluš�ném molárním poměru při zvýšené teplotě.  Pou�ze P4S9 a P4S10 jsou struk�turně analogické oxidům stejné stechiometrie, P4O6 nemá mezi sul�fi�dy strukturní analog, i když sulfid to�hoto složení exis�tu�je. Vesměs jde o žluté pev�né krys�ta�lické lát�ky rozkládající se v kyse�lém i zá�sa�di�tém pros�tře�dí



P4S10 + 16 H2O ------------->4 H3PO4 + 10 H2S



�

Zahříváním (400 oC) P4S10 s P4O10 v poměru 2:3 lze získat oxidsulfid P4O6S4. Re�akce P4S3 s KClO3 se využívá při výrobě zá�pa�lek vzně�cu�jí�cích se na ja�ké�koliv drsné plo�šce (bez�pečnostní zá�pal�ky ma�jí hla�vičky z KClO3, třecí ploška obsahuje netoxický čer�ve�ný fosfor, Sb2O3, Fe2O3 a arab�skou gumu) a P4S10 je primárním zdrojem pro výrobu ce�lé řady organických slou�če�nin fosforu používaných dále při vý�robě aditiv do maza�cích ole�jů, antioxidantů, inhibitorů ko�ro�ze, deter�gen�tů a pesticidů.

Jsou známy tři typy binárních sloučenin fosforu s halogeny (PX3, P2X4 a PX5) a také smí�še�né halogenidy (PX2Y, PX3Y2). Trihalogenidy PX3 se připravují pří�mou syntézou z prv�ků ve vhod�ném ste�chio�met�rickém poměru, pouze fluorid fosforitý PF3 (bez�bar�vý plyn bez zápa�chu, nebez�peč�ný tvor�bou kom�plexu s he�mo�glo�bi�nem) reakcí

PCl3  +  AsF3  -------------> PF3  +  AsCl3



Molekuly mají tvar trigonální pyramidy s volným elektronovým párem. V komplexech vystupují jako donorové ligandy, jsou však schopny i elektrony přijímat, přičemž volný elektronový pár zůstává inertní. Jsou stabilnější než halogenidy dusíku, vodou se  roz�kládají za tvorby kyseliny fosforité a halogenovodíkové.

Pro laboratorní i technologic�kou praxi je nejvý�znamnější chlorid fosforitý PCl3 snadno podléhající mnoha typům sub�stitučních a oxi�dačních reakcí.

Tetrahalogenidy P2X4 mají symetrickou strukturu X2P�PX2. Tetrachlor�di�fosfan P2Cl4 se tvoří účin�kem elektrického výboje na směs par PCl3 s vo�dí�kem, nej�sta�bilnější  tetrajod�di�fosfan P2I4 vzni�ká reakcí jodu s bílým fosforem v CS2. Za�hří�vá�ním dispropor�cio�nují na haloge�ni�dy fosfori�té a fosfor. Průběh hydrolýzy je slo�ži�tý a posky�tuje směs fosfanů a oxoky�se�lin fosforu.

Pentahalogenidy PX5 se při�pra�vu�jí re�ak�ce�mi PX3 s pří�sluš�ným halo�ge�nem, pouze PF5 nepřímo fluorací PCl5 fluo�ridem arseni�tým. V plynném stavu existují všech�ny pentahalogenidy v molekulové for�mě, v krysta�lic�kém stavu a v roz�toku v ion�tové for�mě (PCl4+PCl6-, PBr4+Br�). Mole�ku�lo�vou formu PCl5 lze připravit i v pev��ném stavu prud�kým ochlazení par na co nejnižší teplotu. Sta�bi�lita těchto látek kle�sá s ros�toucí ve�li�kostí a klesající elektronegativitou haloge�nu (už chlo�rid fosforečný je v parách diso�cio�ván na PCl3 a chlor). Parciální hydrolýzou vzni�kají vedle halogenovo�dí�ků halo�ge�nidy fosforylu, úplná hydrolýza poskytuje kyselinu trihydrogen�fos�fo�reč�nou. Reakcí PF5 s fluorovodíkem se tvoří kyselina hexafluorofos�fo�rečná H[PF6]. Je silnou kyseli�nou, je�jíž soli vznikají reakcemi PCl5 s fluoridy kovů.

 	Halogenidy fosforylu POX3 (X = Cl, Br) vznikají parciální hydrolýzou PX5 nebo jejich reakcí s oxidem fosfo�reč�ným nebo kyselinou šťavelovou



6 PCl5 + P4O10 ------------->10 POCl3



PCl5 + (COOH)2 ------------->POCl3 + CO + CO2 + 2 HCl



Fluorid fosforylu POF3 a jodid fosforylu POI3 lze získat halogenací chlo�ridu fosforylu POCl3. Fluorid je plynný, chlorid kapalný a bromid a jodid jsou pevné látky. Jsou známy i fluoro�chloridy a fluoro�bromidy fosforylu i halo�ge�nidy thiofosforylu PSX3. Ve všech případech jde o reaktivní látky, které se vodou rozkládají a podléhající řadě substitučních reakcí.

Kyselina fosforná (dihydridohydrogenfosforečná) H[PH2O2] je bílá krysta�lic�ká látka (b.t. 26.5 oC) vznikající reakcí



PH3 + 2 I2 + 2 H2O ------------->H3PO2 + 4 HI



Je jednosytnou kyselinou (pKk = 1.1). Její soli vznikají působením alkalických hydroxi�dů na bílý fosfor, přičemž vzniká směs fosfornanů a fosforitanů (fosforitan lze odstranit jako nerozpustnou vápenatou sůl)



P4 + 4 OH� + 4 H2O ------------->4 H2PO2- + 2 H2



P4 + 4 OH� + 2 H2O ------------->2 HPO32� + 2 PH3



Volná kyselina i její soli jsou dob�ře rozpustné ve vodě a mají silné redukční vlastnosti. Nad 130 oC se H3PO2 termicky roz�kládá za vzniku PH3, P, H3PO3 a H2. Monohydrát fosfornanu sodného se využívá jako redukční činidlo při bezproudovém niklování kovů (kyselé roztoky) i nevodivých mate�riá�lů (silněji redukující alkalické roztoky).

Kyselina fosforitá (hydridodihydrogenfosforečná) H2[PHO3] je bezbarvá krystalická látka s b.t. 70.1 oC, ve vodě dobře roz�pust�ná. Je dvojsytnou kyselinou (pKk’=1.3, pKk’’=6.7) tvořící dvě řa�dy solí. Připravuje se hy�dro�lýzou PCl3 v nevodném roztoku (CCl4). Z roztoků solí uš�lech�tilých kovů re�du�ku�je kovy



2 AgNO3 + H3PO3 + H2O ---------->  2 Ag + H3PO4 + 2 HNO3



Termicky bez přítomnosti vody disproporcionuje na PH3 a H3PO4, v přítomnosti vody se uvolňuje vodík

4 H3PO3 ------------->PH3 + 3 H3PO4



H3PO3 + H2O ------------->H3PO4 + H2



Fosforitany kovů alkalických zemin a těžkých kovů jsou málo rozpustné. Jsou slab�šími redukčními činidly než kyselina fosforná a fosforna�ny. Dehydratace kyselých fosfo�ri�ta�nů vede k difosforitanům, estery mohou mít strukturu P(OR)3 i OPR(OR)2.

Kyselina tet�ra�hydrogendifosforičitá H4P2O6 je obsažena ve směsi kyselin tvoří�cích se pomalou oxi�dací bílého fosforu vzdušným kyslíkem. Je to poměrně stálá čtyř�syt�ná kyseli�na,  zná�má i jako dihydrát, tvořící jen dvě řady solí. Její mole�ku�ly ma�jí sy�met�ric�kou strukturu (HO)2OP�PO(OH)2. Termicky a v kyselých roztocích se roz�klá�dá na ky�seli�nu fosforitou a orthofosforečnou

H4P2O6 + H2O ------------->H3PO3 + H3PO4



Disodnou sůl lze připravit oxidací červeného fos�foru chloritanem sodným. Je známa i izomerní kyselina isodifosforičitá obsahující jeden vodík přímo vázaný na fosfor a můs�tek POP.

Kyselina trihydrogenfosforečná (orthofosforečná) H3PO4 je bezbarvá krystalická látka s b.t. 42 oC.  Má vrstevnatou strukturu, v níž je každá molekula spojena se šesti sou�se�dy vo�díko�vý�mi vazbami. Tvoří hemihydrát H3PO4.1/2H2O (b.t. 29.3 oC). Charak�te�ris�tický je její sklon ke kon�den�zač�ním reakcím (i tavenina ob�sahuje kyselinu difos�fo�reč�nou), ve vod�ných roz�to�cích je jedinou stabil�ní formou kyselin fos�fo�rečných. Velmi dob�ře se roz�pouš�tí ve vo�dě, do prodeje přichází její 85 � 90 % roz�tok. Za laboratorní tep�lo�ty je to ne�příliš reak�tiv�ní lát�ka, kte�rá při zvýšené teplotě snad�no reaguje s vět�ši�nou ko�vů a je�jich oxidů. Prů�myslově se v megatunových množstvích vyrábí rozkladem fos�forečnanů (apatitů) kyselinou sírovou nebo hydratací oxi�du fosfo�rečného získané�ho spa�lováním bílého fos�foru. Je silnou troj�sytnou kyselinou (pKk' = 2.12, pKk’’ = 7.21, pKk’’’= 12.3) tvořící tři řady solí. Všechny dihydrogenfosforečnany jsou roz�pustné ve vodě, hydro�genfosfo�reč�nany a fosfo�rečnany jen u alkalických kovů. Směs alkalického hydrogen� a dihydro�gen�fosfo�reč�nanu má vlastnosti tlumivého roz�toku (pufru). Aniont fosforeč�na�no�vý a hydrogen�fosforečnanový podléhají ve vodném roztoku hydrolýze



PO43� + H2O   <---------->   HPO42- + OH�



HPO42� + H2O  <---------->    H2PO4- + OH�



Kyselina trihydrogenfosforečná slouží k povrchové antikorozní úpravě kovů (fosfáto�vá�ní), výrobě rozpustných fosforečnanů a fosforečných hnojiv a v potravinářství k oky�se�lení nápojů (Coca Cola). Při vý�robě hnojiva "superfosfátu" se fluoroapatit převádí ky�se�li�nou sírovou na rozpustnou sůl dihydrogenvápenatou

2 Ca5(PO4)3F + 7 H2SO4  + H2O  ---------->  3 Ca(H2PO4)2.H2O + 7 CaSO4 + 2 HF



Použije�li se místo kyseliny sírové kyselina fosforečná, není produkt "zředěn" síranem vá�penatým. Rozmanité je využití orthofosforečnanů v potravinářském průmyslu a při vý��robě detergentů.

Kyselina tetrahydrogendifosforečná H4P2O7 je bezbarvá krystalická látka s b.t. 61 oC. Vzniká dehydratací kyseliny trihydrogenfosforečné při 220 oC, v ta�ve�nině je smě�sí oligofosforečných kyselin a produktů jejich autoprotolýzy. Snadno se roz�pouští ve vodě, v níž přechází na H3PO4. Je silnou (kondenzované ky�se�liny jsou obec�ně sil�něj�ší, než výchozí monomery) čtyřsytnou kyselinou (pKk´ =1.0, pKk´´ =2.0, pKk´´´=6.6, pKk´´´´=9.6). Vzhledem k blízkým hodnotám pKk´a pKk´´resp. pKk´´a pKk´´´tvo�ří jen dihydrogendifosforečnany a difosforečnany vznikající termickou kon�den�zací hy�dro�gen�fosforečnanů



2 NaH2PO4 ------------->Na2H2P2O7 + H2O



2 Na2HPO4 ------------->Na4P2O7 + H2O



Dihydrogendifosforečnany jsou většinou rozpustné, z difosforečnanů jen alkalické soli.

Praktické uplatnění nacházejí sodné soli v potravinářství, z vyšších oligomerů je tri�fos�forečnan sodný významnou součástí (až 45 %) syntetických detergentů (nevýho�dou je jeho eutrofikační působení ve vodách). Estery oligofosforečných kyselin hrají klíčo�vou úlohu (spojenou se vznikem a štěpením vazeb POP) v život�ních pro�cesech.

Kyse�li�na hydrogenfosforečná (metafosforečná) (HPO3)x je sklovitá pevná látka, snadno rozpust�ná ve vodě, v níž přechází na H3PO4. Je konečným produktem dehydratace kyseliny tri�hydrogen�fos�forečné. Její struktura není dosud dostatečně prozkoumána. Li�neární me�tafosfo�reč�na�ny (MPO3)x obsahují polymerní anionty po�dobné pyroxe�nům tvořené sře�tězenými tetraedry PO4. Vznikají  zahří�váním dihydro�gen�fosforečnanů nebo dihydro�gen�difosfo�reč�nanů alkalických kovů



x KH2PO4  ------------->(KPO3)x + x H2O



x/2 K2H2P2O7  ---------->  (KPO3)x + x/2 H2O



�



Tavením NaH2PO4 lze připravit skla o složení (NaPO3)x s x = 20 až 500, která se roz�pou�štějí ve vodě na koloidní roztoky schopné iontové výměny (Na za Ca při změkčo�vání vody). Sklovitá forma sodné soli je známa jak Grahamova sůl, z níž lze tepelným zpracováním získat krystalické látky (Kurrolova a Maddrelova sůl). Všechny dlouho�do�bým zahříváním přecházejí na dobře prozkoumané soli cyklických kyselin polyme�ta�fos�forečných  (HPO3)n (n=3�8, z kyselin jsou významné pouze tri� a tetra�meta�fos�fo�reč�ná), které vznikají i reakcemi difosforečnanů s někte�rými solemi

3 Na4P2O7 + 6 NH4Cl ------------->2 (NaPO3)3 + 6 NaCl + 6 NH3 + 6 H2O



Nejvýznamnějšími dusíkofosforečnými sloučeninami jsou fosfazeny obsa�hu�jí�cí uskupení  (P=N�. Monofosfazeny s organickými substituenty lze získat Kirsanovo�vou reakcí

	

Ph3PCl2 + PhNH2   ---------->  Ph3P=NPh + 2 HCl



Difosfazeny je možno připravit reakcí PCl5 s NH4Cl v chlorovaných uhlovodících



3 PCl5 + NH4Cl  -------------> [Cl3P=N�PCl3]+PCl6- + 4 HCl

   

Jde o rozsáhlou skupinu sloučenin tvořících několik homologických řad, z nichž  ně�kte�ré se mohou (podobně jako PCl5) vyskytovat v kovaletní i iontové formě.

Nejroz�sáh�lejší skupinu polyfosfazenů představují nitridodihalogenidy fos�foreč�né (PNX2)n (X = F, Cl, Br). Reakcí NH3 s PCl5 byly chlorofosfazeny připra�ve�ny už Lie�bi�gem (1834), je�jich stechiometrie a struktura byly ovšem vysvětleny mno�hem později. Směs oligomer�ních cyklických chlorofosfazenů se získává zahřívá�ním chlo�ridu fosfo�reč�ného s chlori�dem amonným na 120 až 150 oC v symetrickém tetra�chlor�etanu (v reakčním mechanizmu zůstává stále řada neobjasněných nebo sporných detailů)



n PCl5 + n NH4Cl ------------->(PNCl2)n + 4n HCl



Jsou známy cyklické oligomery s n = 3 až 8 a lineární polymer (n = (). Nejlépe pro�stu�do�vá�ny jsou rovinný cyklický hexachloro�cyklo�trifosfazen (PNCl2)3 a ne�ro�vin�ný "va�nič�ko�vý" cyk�lický oktachloro�cyklo�tetrafosfazen (PNCl2)4. Jejich hyd�ro�lý�zou vzni�ka�jí cyklické ky�se�li�ny nitrido�fos�forečné (PN(OH)2)n. Zahříváním směsi cyklic�kých oligomerních chloridů na 250�350 oC vzniká řetězovitý polymer (PNX2)( na�zý�vaný podle svých vlastností anor�ga�nic�ký kau�čuk. Fluorací chlo�ri�dů se při�pra�vu�jí fluo�ridy



(PNCl2)4 + 8 KSO2F  ---------->  (PNF2)4 + 8 KCl + 8 SO2



Oktafluoro�cyklo�tetrafosfazen (PNF2)4 představuje na rozdíl od (PNCl2)4 rovinný cykl. Atom dusíku v cyklofosfa�ze�nech se chová jako slabá baze schopná protoni�za�ce. Jsou známy i DA�kom�ple�xy s po�lyfosfazeny jako N�donorovými ligandy. Va�zeb�né po�mě�ry v cyklo�fosfazenech jsou dosud před�mě�tem diskuzí. Počet zná�mých orga�nic�kých i anorganických deri�vátů poly�fos�fa�zenů je obrov�ský. Byla navr�žena řada jejich možných aplikací (plasty pro extrémní te�pelné podmínky, nehořlavá úprava tkanin a dřevotřískových desek, pesticidy, hno�ji�va), ale praktické využití ome�zuje jejich vysoká cena a snadná hydrolýza nejlev�něj�ších chlo�ro�derivátů (stabilnější jsou fluoro�, amino� a alkoxyderiváty).

Mnoho sloučenin obsahující vazby P�N lze považovat za deriváty kyselin fosfo�reč�ných (kyselina diamidofosforečná HPO2(NH2)2, triamid fosforylu PO(NH2)3, cyklo�di�fos�fazány (X3PNR)2, kyseliny cyklo�imidofosforečné). Řád vazby P�N je v řadě z nich >1, což se vedle zkrácení vazby projeví i ome�zenou mož�ností rotace ko�lem ní.

Za organofosforečné sloučeniny považujeme látky obsahující alespoň jednu vaz�bu P�C. Je znám fosforový analog pyridinu (fosfabenzen C5H5P, 1971), deri�váty (yli�dy) s dvojnou vazbou P=C (Ph3P=CH2) a plně substituovaný fosforan PPh5. Mno�ho organických sloučenin fosforu je vysoce toxických a na jejich bazi byly pro�to vyví�je�ny nejen herbicidy a pesticidy, ale i nervově paralytické jedy (způsobují u člově�ka dezori�en�taci, stavy úzkosti, ochrnutí a nakonec smrt).



8.3. Podskupina arsenu�po  \l 28 ".3. Podskupina arsenu"�



Arsen, antimon a bismut patří mezi nejdéle známé prvky (jedovatost sloučenin As byla známa již v 5. stol.př.n.l., černý Sb2S3 byl dávným kosmetickým prostředkem pro zvýraznění obočí, Bi je od roku 1450 používán k výrobě liteřiny). V přírodě jsou má�lo rozšířeny, ryzí se vyskytují výjimečně. Jsou chalkofilní a v ma�lých množ�stvích se na�cházejí jako sulfi�dy nebo jako arsenidy a antimonidy kovů. Mi�nerály arsenu jsou ar�se�no�pyrit FeAsS, auri�pigment As2S3, real�gar As4S4 a nikelin NiAs, antimonu antimo�nit Sb2S3 a py�rargyrit Ag3SbS3 a bismutu bis�mutin Bi2S3 a bismutový okr Bi2O3.

Arsen a bismut mají jen jeden stabilní izotop, antimon dva téměř ekvivalentně za�stoupené. 209Bi je nejtěžším stabilním nuklidem vůbec. Lehčí dva prvky mají poloko�vo�vé vlast�nos�ti, nejsou kujné, mají velký měrný elektrický odpor. Bismut je typický kov (nej�dia�mag�netičtější) podobný cínu nebo olovu. 

Arsen existuje v několika allotropických modifikacích. Nejstálejší je ocelově še�dá, křehká, romboedrická (�forma s vrstevnatou strukturou. Taví se pod tla�kem (3.91 MPa) při 816 oC, za normální�ho tlaku sublimuje při 615 oC. Žluté páry jsou tvořeny mo�lekulami As4, které nad 800 oC přecházejí v As2 stálé až do 1700 oC. Rych�lým och�la�zením par vzniká metastabilní žlutá kubická modifikace tvořená moleku�lami As4, kte�rá se zahřá�tím nebo ozářením přeměňuje na kovovou formu.

Antimon je znám v šesti allotropic�kých mo�difikacích. (�forma s b.t. 631 oC a b.v. 1587 oC je struk�turně ana�lo�gic�ká šedému arsenu. Žlutý metastabilní allotrop anti�mo�nu je ještě mé�ně stá�lý (do �90 oC) než u arsenu.

Bismut je křehký bílý kov s náde�chem do červena. (�for�ma s b.t. 271 oC a b.v. 1564 oC je rovněž struk�turním analogem šedé�ho arsenu. Při tá�ní ano�mál�ně ros�te (2x) elek�tric�ká vodi�vost, zřej�mě v souvislosti se změ�nou cha�rak�te�ru vazeb�né interakce z kova�len�tní na kovovou. Molekuly Bi2 jsou stálé až do 2000 oC.

V předposlední vrstvě mají všechny tři prvky 18 elektronů, struktura valenční vrstvy je analogická jako u dusíku a fosforu. Tvorba aniontů M3� je ener�geticky nevý�hod�ná. Po�měr�ně vysoké ionizační energie (9.8 až 8.0 eV) nedávají před�poklad ani pro vznik jed�no�duchých kationtů. V důsledku nízké elektronegativity mají vazby převážně kovalent�ní charakter. Maximální kladné oxidační číslo +V uplatňují pou�ze vůči kyslíku, fluoru a chloru. K.č. se pohybují v intervalu 1 až 6, známa jsou i 10 a 12 (v klastrech s rho�diem). Vazby obecně nejsou příliš polární s výjimkou va�zeb s fluorem a kyslíkem. S růstem atomové hmot�nosti kle�sá tendence k tvorbě (�va�zeb. Žádný z této trojice prv�ků nemá schopnost po�dí�let se na tvorbě vodí�kových můstků.

Arsen má amfoter�ní vlastnosti a jeho chemické chování je na rozhraní mezi ko�vy a nekovy. Zřetelná je jeho neochota oxidovat se do stavu +V. Arseničné sloučeni�ny jsou proto v kyselém prostředí silná oxidační činidla, v neutrál�ních a zásaditých rozto�cích jsou soli arsenité a antimonité dobrými redukovadly, v kyselém prostředí je oxidují jen velmi silná oxidovadla



AsO33� + I2 + H2O ------------->AsO43� + 2 HI



6 KSbO2 + 10 HNO3 ------------->3 Sb2O5 + 4 NO + 6 KNO3 + 5 H2O



Arsen se dikyslíkem pomalu oxiduje už za laboratorní tep�loty, antimon a bismut jsou za těchto podmínek stálé. Spalováním na vzduchu hoří všech�ny tři prvky na oxi�dy v oxi�dačním stupni +III, v případě arsenu a antimonu i As2O5, Sb2O4 a Sb2O5. Mají vyšší stan�dardní oxidač�ně�re�dukční potenciály než vodík a ve vodě ani zředěných kyse�li�nách se nerozpou�štějí (rozpustit je lze v oxidujících kyselinách). Přímo se slučují s halo�ge�ny, chal�kogeny a některými málo elektronegativními ko�vy. Oxid bismutitý je již zře�tel�ně zásaditý. Zajímavá je podobnost chemie bismutu a lanthanu (krystalová struktura chlo�rid�oxidů, izomorfie síranů a podvojných dusičnanů) vzhledem ke shod�nos�ti jejich ion�to�vých poloměrů. Ar�se�nidy, antimonidy a bismu�tidy kovů mají cha�rakter inter�me�ta�lických sloučenin (jsou mezi nimi důležité polovodiče s MIII, M = Al, Ga, In, Tl). Soli arse�nité a anti�monité jsou ve vodě silně hydrolýzovány. S ně�kte�rými anionty oxokyse�lin lze z vodného rozto�ku připravit oxido�soli ((SbO)2SO4). Schopnost tvořit sta�bilní soli oxokyselin roste v řadě As« Sb<Bi. Malá bazicita AsIII způsobuje, že o exis�tenci tako�vých sloučenin lze uvažovat pouze v superacidních pro�středích (oleu). Soli antimo�ni�té a bismutité lze izolovat z roztoků v koncen�trova�ných kyselinách, zře�dě�ní roztoku ve�de k tvorbě zásaditých solí. Stabilita organoprv�kových sloučenin klesá v řadě As>Sb>Bi., k.č. se pohybují v rozmezí 2�6. 

Arsen se vyrábí pražením arsenopyritu bez přístupu vzduchu



FeAsS  ---------->  FeS +  As



Antimon se získává tavením antimonitu se železem nebo jeho pra�žením na vzduchu a redukcí vzniklého oxidu uhlíkem



Sb2S3 + 3 Fe  ---------->  3 FeS +  2 Sb



Sb2S3 + 5 O2  ---------->  3 SO2 + Sb2O4



Sb2O4 + 4 C ------------->2 Sb + 4 CO



Analogicky se vyrábí i bismut z bismutinu.

Arsen se používá jako přísada do olova při výrobě střeliva, antimon ve slitinách s cínem a olovem (ložiskový kov, liteřina, desky olověných akumulátorů) a bismut je součástí lehkotavitelných slitin (Woodův kov, Bi/Pb/Sn/Cd»4/2/1/1, b.t. 70oC) použí�vaných v protipožárních zaříze�ních a signálních přístrojích. Oxid bismutitý je součástí optických skel s vysokým indexem lomu. Některé sloučeniny bismutu jsou součástí kos�metických a lékařských přípravků (zásyp na rány "Dermatol").



8.3.1. Sloučeniny arsenu, antimonu a bismutu�po  \l 3 "8.3.1. Sloučeniny arsenu, antimonu a bismutu"�



Sloučeniny arsenu s vodíkem jsou bezbarvé, jedovaté, plynné látky podobné fos�fanu. Arsan AsH3 lze připravit rozkladem arsenidů neušlechtilých kovů vodou nebo zře�dě�ný�mi ky�se�linami. Použitelná je i redukce sloučenin arsenu v kladných oxidačních stup�ních vodíkem ve stavu zrodu

Na3As + 3 H2O ------------->AsH3 + 3 NaOH



As2O3 + 6 Zn + 12 H3O+ ------------->2 AsH3 + 6 Zn2+ + 15 H2O



Při zahřívání se snadno rozkládá na As a H2, čehož se využívá při Marshově zkouš�ce ke kvalitatitnímu důkazu arsenu. Na vzduchu hoří šedomodrým plamenem



4 AsH3 + 6 O2 ------------->As4O6 + 6 H2O



Je silným redukovadlem, z roztoku dusičnanu stříbrného redukuje Ag 



AsH3 + 6 AgNO3 + 3 H2O ------------->As(OH)3 + 6 Ag + 6 HNO3



Tepelně nestálý diarsan As2H4 (b.v. »100 oC) se získá vedle arsanu při re�duk�ci ar�se�ni�ta�nů alkalickým tetrahydroboratem



2 H2AsO3- + BH4- + 3 H+   ------------->As2H4 + H3BO3 + H2O + H2



Už při laboratorní teplotě se rozkládá na arsan a polymerní hydridy přibližného slo�že�ní (As2H)n. Arsoniové soli nejsou známy pro zanedbatelnou bazicitu arsanu. Je sou�čas�ně velmi sla��bou kyselinou, takže arsenidy ve vodě zcela hydrolyzují.

Sti�ban SbH3 a bis�mu�tan BiH3 mají analogické vlastnosti, existuje i disti�ban Sb2H4. Stabi�li�ta těchto slou�čenin klesá od ar�se�nu k bismutu. 

Oxid arsenitý As4O6 a antimonitý Sb4O6 vznikají hořením prvků na vzdu�chu ne�bo hydrolýzou trichloridů. Mají analogickou molekulovou stavbu jako P4O6, při vyšších teplotách přecházejí na As2O3 (nad 800 oC se v parách ustavuje rovnováha mezi obě�ma formami) resp. Sb2O3 (před b.t. při 600 oC). Těkavý oxid arsenitý se při�pra�vuje pražením arsenových rud



4 FeAsS + 10 O2 ------------->As4O6 + 2 Fe2O3 + 4 SO2



Oxid antimonitý lze připravit reakcí



Sb4O5Cl2 + Na2CO3  ------------->Sb4O6 + 2 NaCl + CO2



Oxid arsenitý se ve vodě rozpouští málo, oxid antimonitý zanedbatelně. Oba se roz�pou�štějí v silných kyselinách i hydroxidech za vzniku solí arsenitých (antimonitých) resp. arsenitanů (antimonitanů)

Sb4O6 + 6 H2SO4  (konc) ------------->Sb2(SO4)3 + 6 H2O



As4O6 + 4 NaOH ------------->4 NaAsO2 + 2 H2O



Oxid bismutitý Bi2O3 lze připravit přímou syntézou z prvků nebo termickým roz�kla�dem dusič�nanu nebo oxidouhličitanu bismutitého. Nemá již kyselé vlastnosti, dob�ře se roz�pouští v roztocích silných kyselin za tvorby solí nebo oxidosolí. Alkalické hyd�ro�xi�dy srážejí z bismutitých solí nerozpustný hydroxid bismutitý, který při 100 oC pře�chá�zí na oxidhydroxid a při vyšších teplotách až na oxid bismutitý.

Oxid arseničný As2O5 se ve vodě rozpouští na H3AsO4, oxid antimo�nič�ný Sb2O5 je ve vodě málo rozpustný. Vzni�ka�jí termickou dehydratací jejich hydra�to�vaných forem, které lze při�pravit oxidací prvků nebo oxidů M2O3 kyselinou dusičnou



3 As + 5 HNO3 + 2 H2O ------------->3 H3AsO4 + 5 NO



U antimonu je znám diamagnetický oxid antimonitoantimoničný Sb2O4 (minerál cer�van�tit) obsahující SbIII a SbV. Oxid bismutičný Bi2O5 (v čisté formě ne�byl dosud při�praven) a bismutičnany MBiO3 (vznikají tavením oxidu bismutitého s oxidem alka�lického kovu a v kyselém prostředí jsou extrémně silnými oxidačními činidly) jsou nejhůře defi�no�vanými látkami této skupiny.

Sulfid arsenitý As2S3 (b.t. 310 oC, b.v. 707 oC, minerál auripigment) je citronově žlutá krystalická látka v plynném skupenství tvořená molekulami As4S6 strukturně ana�logickými P4O6. Jsou známy i sulfidy o složení As4S3, As4S4 (2 izomery, minerál real�gar) a As4S5.  Výjimečným, ale dob�ře prozkoumaným, sulfidem arsenu je As4S4 (červená sklovitá látka, b.t. 320 oC, b.v. 565 oC, strukturně analogický tetra�nit�ri�du tetrasíry S4N4). Na vzduchu hoří modrým plame�nem za tvorby oxidu arse�ni�tého. Sulfid antimonitý Sb2S3 je šedočerná krystalická nebo oranžová amorfní látka tvo�řená řetězovými polymerními molekulami. Tvorba tmavohnědého sulfidu bis�mu�ti�tého Bi2S3 se využívá k dů�ka�zu i sta�novení bis�mutu. Všechny lze připravit pří�mou syn�tézou z prvků nebo sráže�ním oky�se�lených roztoků příslušných solí sulfanem



2 AsO2- + 3 H2S ------------->As2S3 + 2 H2O + 2 OH�



V nadbytku sulfidů alkalických kovů se As2S3 i Sb2S3 roz�pouštějí na thiosoli M3IYS3 (Y = As, Sb). Thiobismutitany MBiS2 vznikají tavením příslušných sulfidů



Bi2S3 + Na2S ------------->2 NaBiS2



Sulfid arseničný As2S5 a antimoničný Sb2S5 vznikají zaváděním sulfanu do vy�chla�zeného roz�to�ku pří�slušného arseničnanu (antimoničnanu). Thioarseničnany M3AsS4 vzni�kají působením po�ly�sul�fi�dů alkalických kovů na sulfid arsenitý.

Trihalogenidy o složení MX3 (M = As, Sb, Bi) mají trigonálně�pyramidální struk�tu�ru. Lze je připravit přímou syntézou z prvků, k přípravě fluoridů je vhodnější re�akce fluo�ro�vodíku s příslušným oxidem M2O3 (s elementárním fluorem vznikají penta�fluo�ri�dy). Ha�lo�genidy bismutité BiX3, které nepodléhají tak snadno hydrolýze jako tri�ha�logenidy obou lehčích prvků, lze získat i z vodných roztoků. Stereochemická aktivita volného elek�tro�nového páru je nejvýraznější u BiI3.

Chlorid arsenitý AsCl3 se připravuje re�akcí



                                                                   200 oC

As4O6 + 12 HCl  -------------> 4 AsCl3 + 6 H2O



Snadno se hydrolyzuje, ale v nadbytku HCl se tvo�ří opět chlorid arsenitý (na rozdíl od PCl3 jde o vratnou reakci) 

AsCl3 + 3 H2O  <---------->   H3AsO3 + 3 HCl



Chlorid antimonitý SbCl3 vzniká rozpouštěním Sb2S3 v horké HCl



Sb2S3 + 6 HCl ------------->2 SbCl3 + 3 H2S



Hydrolyzuje se ve dvou stupních na nerozpustné oxidchloridy



SbCl3 + H2O ------------->SbOCl + 2 HCl



4 SbOCl + H2O ------------->Sb4O5Cl2 + 2 HCl



Chlorid arsenitý a antimonitý mají význam jako nevodná rozpouštědla s téměř za�ned�ba�telnou auto�ioni�zací. Jsou slabými donory elektronového páru, akceptorické schop�nosti jsou vý�raz�nější (Lewisovy amfolyty) a je proto známa řada komplexních halo�ge�no�aniontů typu Na[BiCl4], Na2[BiBr5] a K3[SbCl6]. S alkoholy poskytují estery kyseliny arsenité (anti�mo�nité), se sekundárními aminy vznikají dialkylaminoderiváty.

Fluorid bismutitý BiF3, krystalující ve struktuře CaF2, je ve vodě neroz�pust�ný. Ostatní trihalogenidy bis�mutu se vodou hydrolyzují za tvorby oxidhaloge�ni�dů bismutitých BiOX s vrs�tev�natou struk�turou, v níž má Bi koor�di�nační číslo 9. Tvorba smíšených halogenidů a ha�lo�genidoxidů je oproti analogickým slou�če�ninám fos�foru preferována podstatně mé�ně.

Pentahalogenidy MX5 mají trigo�nál�ně�bi�py�ra�midální stavbu analogickou PF5. Jsou zná�my pou�ze pentachlori�dy As a Sb a pen�tafluoridy As, Sb a Bi, které se při�pra�vu�jí pří�mou synté�zou v nadbytku halogenu. Jsou to silná oxidovadla vodou se snadno hydrolyzující.

Chlorid arseničný AsCl5 se podařilo syntetizovat nedávno (1976) oza�řo�vá�ním chloridu arsenitého v kapalném chloru při �105 oC UV�zářením jako ter�mic�ky málo stabilní látku (rozklad nad �50 oC). Chlorid an�ti�moničný SbCl5 je pod�statně ter�mic�ky stabilnější. Nejreaktivnější lát�kou této skupiny je fluorid bis�mu�tičný BiF5, kte�rý s vodou reaguje explozivně (při reakci vzniká ozon a OF2) a za mír�ných pod�mí�nek fluoruje řadu typů sloučenin. 

Kyselina arsenitá H3AsO3, existující pouze ve vodných roztocích, je velmi slabou kyselinou (srovnatelná s kyse�li�nou  bo�ri�tou). V alkalickém prostředí postupně de�pro�to�ni�zuje na AsO(OH)22 �, AsO2(OH)2� a AsO33�. Arsenitany al�ka�lických kovů jsou ve vodě rozpustné. Mnohé alkalické soli mají složení metaarse�ni�ta�nů (NaAsO2), pří�kla�dem ortho�arsenitanu může být žlutý, málo �rozpustný arsenitan tri�stříbrný Ag3AsO3, je�hož tvor�ba se využívá k důkazu arsenitanů. Kyselina anti�monitá a její soli nejsou tak dob�ře de�finovány jako výše uvedené sloučeniny arse�nité, jsou však známy některé metaanti�mo�nitany (NaSbO2) a polyantimonitany (Na2Sb4O7). U  Bi(OH)3 již převládají bazické vlastnosti. V kyselinách se rozpouští za vzni�ku bismuti�tých solí, zvýšením pH dochází ke srážení oxidosolí.

Kyselina arseničná H3AsO4 poskytuje tři řady solí (MH2AsO4, M2HAsO4 a M3AsO4), které se podobají fosforečnanům a jsou s nimi obvykle izo�morf�ní. Tavením oxidu antimoničného s alkalickými hydroxidy vznikají hexahydroxoanti�mo�ničnany Me[Sb(OH)6] (bílý nerozpustný Na[Sb(OH)6] je možno použít k důkazu Na+). Hydrát oxidu antimoničné�ho Sb2O5.xH2O se vylučuje z kyselých roztoků. MISbO3, MIIISbO4 a M2IISb2O7 je vhod�něj�ší považovat za podvoj�né oxidy (jsou známy rutilové, ilmenitové i defektní spinelové struk�tury) a nikoliv antimoničnany. Bismutič�na�ny MIBiO3 jsou sil�nými oxidovadly a ve vod�ných roztocích se dají připravit pouze v zása�di�tém pro�stře�dí oxidací chlorem nebo manganistanem drasel�ným. Častěji se připravují na suché ces�tě zahříváním oxidu bis�mu�ti�tého s peroxidy alkalických kovů.

Je známa řada slou�čenin arsenu a antimonu v nichž jsou na tyto prvky přímo vá��zá�ny alkylové skupiny (As(CH3)3, Sb(C2H5)3). Připravují se reakcemi chloridů arsenu a antimonu s alkylsloučeninami zinku. Jsou to jedovaté, nepříjemně páchnoucí kapa�liny, často se uplat�ňu�jící jako ligandy v koordi�načních sloučeninách. S alkylhalogenidy tvoří alkyl�ar�so�niové a alkylstiboniové soli. Tetramethyl�de�ri�vá�tem diar�sanu je mimo�řád�ně jedovatá a odporně páchnou�cí sloučenina s triviálním náz�vem kakodyl. Hydroxid tetramethylarsonia [As(CH3)4]OH se podařilo připravit reakcí jodidu tetrame�thylarsonia s vlhkým oxidem stříbrným. Reakcí alkyldihalogenidů arsenitých se so�dí�kem v diethyl�etheru lze při�pra�vit cyklo�polyarsany (RAs)n (n = 3�6), které se, podob�ně jako substi�tuo�va�né ar�sa�ny, uplatňují jako ligandy v komplexech. Z orga�no�prv�kových slou�čenin AsV je zná�ma úpl�ná řada sloučenin obecného vzorce R5�nAsXn a SbPh5 je prvním známým pří�pa�dem, kdy sloučenina prvku hlavní podskupiny s deseti valenčními elektrony má strukturu tetragonální pyramidy a ne trigonální bipyramidy (znám je i nestálý BiPh5). Všechny tři prvky tvoří řadu sloučenin, v nichž byly deteko�vá�ny hetero� i homoato�mic�ké klastry. Vazby v některých takových slou�čeninách bis�mutu mají elektronově deficit�ní charakter.
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Kyslík, síra, selen, tellur a polonium jsou označovány skupinovým názvem chal�ko�geny (mající v oblibě měď, rudotvorné). Síra byla zná�ma už v nejstarších do�bách (zmín�ky o ní jsou už v Bibli a u Homéra) a byla použita jako sou�část střelného pra�chu (R.Ba�con, 1245), jehož objev znamenal revoluční změnu vojen�ské techniky. Je rovněž nezbytnou součástí mnoha rostlinných i živočišných bílkovin (cystin, cys�tein, methio�nin). Tellur (tellus = země) byl objeven (1782) ve zlatonosných rudách a se�len (1817) v ka�lech olověných komor na výrobu kyseliny sírové. Objev polonia je spojen se jmé�nem M. Curie��Sklo�dowské, která ho spolu s radiem zís�kala zpracováním obrovského množ�ství ura�no�vé ru�dy smo�lin�ce a identifikovala jej na základě jeho radioaktivních vlast�nos�tí. Ve sku�pině podle očeká�vání se zvyšujícím se atomovým číslem prvku klesají hod�no�ty ioni�zační ener�gie a elek�tronegativity a zvyšuje se kovový charakter (O a S jsou ne�ko�vo�vé izolanty, Se a Te polovo�diče a Po kov) a bazicita. Polonium se více podobá hori�zon�tál�ním sou�se�dům v pe�riodickém systému (Bi, Pb, Tl), než ostatním chal�ko�genům.

Obsah síry v zem�ské kůře je 340 ppm, zastoupení těžších chalkogenů je řádo�vě menší. Síra má čtyři stabilní izotopy (3216S, 3316S, 3416S, 3616S v zastoupení 95.06, 0.74, 4.18 a 0.014 %), selen i tellur jich mají větší počet (77Se, 123Te a 125Te mají ja�derný spin 1/2 a jsou vhodné k použití v NMR spektroskopii, 33S s I=3/2 je pou�ži�telný jen omezeně pro nízkou citlivost a malé zastoupení izotopu). Zná�ma je i řada uměle při�pra�vených radioizotopů S, Se i Te. Radioaktivní izotop 20984Po je obsa�žen ve smo�linci, uměle je připravován ozařováním 20983Bi neutrony.

V přírodě se síra nachází v elemen�tární formě, jako sulfidy kovů nebo sírany al�ka�lických kovů a ko�vů alkalických zemin. Nejdůležitějšími minerály jsou Glauberova sůl Na2SO4.10H2O, baryt BaSO4, sá�dro�vec CaSO4.2H2O, pyrit FeS2, sfalerit ZnS, ru�měl�ka HgS, galenit PbS a chalkopyrit CuFeS2. Potenciálním zdrojem síry je uhlí (v ročně spotřebovávaném množství 3.109 t uhlí je obsaženo 5.107 t síry, ale získává se jí pouze 5.105 t). Selen a tellur v nepatrných množ�stvích pro�vá�zí síru v sulfidech (létavý prach při praže�ní sulfidických rud, kaly v olo�věných komo�rách po výrobě kyseliny sírové) a jsou pří�mě�sí i v ele�men�tár�ní síře. Nej�znám�nějšími mi�ne�rály sele�nu jsou claus�thalit PbSe, ber�ze�lianit Cu2Se a naumannit Ag2Se a telluru nagy�agit Au2Sb2Pb10Te6S15, altait PbTe a hes�sit Ag2Te. Žádný z těchto minerálů nemá větší význam pro průmysl.

�

Síra je žlutá pevná látka nerozpustná ve vodě, rozpustná v nepolárních rozpou�štědlech (sirouhlík). Je špatným vodičem tepla i elektřiny. Tvorba po�měrně velkého množství allo�tropických modifikací je důsledkem existence mnoha mo�lekulárních forem umož�ně�né schopností síry řetězit se. Nejvýznam�nější je ortho�rhombická (�sí�ra a mo�no�klinické modifikace (� a (�síra. Všechny obsahují mole�kuly cyklo�S8. Homocyk�lické mo�difikace jsou tvořeny kruhy Sx (x = 6 � 20, mezi izolovanými in�di�vi�dui převládají částice se sudým x). Mole�ku�ly katena�polysíry S( (spirálové řetězce ne�roz�pustné v sirouhlíku) jsou hlav�ní složkou (vedle kratších řetězců katena�Sx a cyklo�S8) ně�kolika amorf�ních allo�tropic�kých forem síry (plastické, vláknité, bílé).

Reverzibilní přechod (� na (� modifikaci probíhá při teplotě 96 oC. (�S8 taje při 119 oC na žlutou kapali�nu, která nad 160 oC hnědne, její viskozita roste (104x v důsledku tvorby řetězců obsa�hu�jících až 200 000 atomů S) a nad 190 oC se opět snižuje (počet atomů S v řetězcích klesá na tisíce až sta). Vře při 444.6 oC, páry obsa�hují mole�kuly Sn (2(n(10). Se zvy�šu�jící se tep�lo�tou roste počet menších částic a při 900 oC již exis�tují jen paramag�ne�tic�ké molekuly S2, při vyšší teplotě i volné atomy.

Tři nestabilní monoklinické modifikace červeného selenu ((�, (� a (�) obsahují cyklické molekuly Se8 a zahříváním přecházejí na stabilní hexagonální šedý selen (b.t. 217 oC, b.v. 685 oC), který je tvořen spirálovými ře�těz�ci Se(. Amorfní (sklovitý) selen vzni�kající prudkým ochlazením taveniny má neobyčejně složitou strukturu obsahující kruhy až s 1000 atomy Se. Cyklické molekuly Se8 jsou roz�pustné v sirouhlíku. Tave�ním ekvimo�lárních množství síry a selenu vzniká červená sloučenina Se4S4 a jsou známy i Se2S6, SeS7 a TeS7. Všechny mají cyklickou molekulární strukturu odvozenou od cyklo�S8. Jediná známá krystalická modifikace telluru (b.t. 450 oC, b.v. 1390 oC) je strukturně analogická še�dé�mu selenu. U polonia jsou známy dvě allotropické formy (kubická a trigonální), které mohou za labo�ra�torní teploty koexistovat.

Mezi chemií kyslíku a ostatních chalkogenů existují velké rozdíly dané postupně klesající elektronegativitou a zvětšujícími se rozměry atomů, vazebnou využitelností d�or�bitalů a schopností řetězit se. Elektro�nová konfigurace chalkogenů je (ns)2(np)4. Těžší chal�kogeny mají na rozdíl od síry v předposlední vrstvě 18 elektronů. Oxidační stup�ně se pohybují v intervalu �II až +VI (polonium nejvýše +IV). Stabilita oxidačního sta��vu +IV je u Se a Te vyšší než stabilita stavu +VI, zatímco u síry je tomu naopak. Tvorba aniontů Y2� je energeticky málo výhodná a exis�tují proto, podobně jako YH�, jen ve spojení s alkalickými kovy a kovy alkalických ze�min. K tvorbě (�vazeb jsou obvykle využívány d�orbitaly (p(�d( vazby). Schopnost tvo�řit vodíkové můstky  je u síry a  těž�ších chalkogenů nepatrná pro jejich malou elektronegativitu.

Síra je za zvýšené teploty značně reaktivní. Reaguje přímo s většinou ostat�ních prv�ků (mi�mo vzácných plynů, N, Te, I, Ir, Pt a Au), s kovy většinou silně exotermicky. Mimo�řád�ně snadná je reakce s Ag, Cu a  Hg (likvi�da�ce rozlité rtuti). Extrémně reaktivní je ato�már�ní síra vznikající fotolyticky. Podobně jako dusík a fosfor tvoří i síra celou řadu oxokyselin, z nichž pouze ně�které mohly být izolovány jako chemická individua. Jsou však známy v roztocích nebo ve formě svých solí či derivátů. Formálně lze jejich vzor�ce odvodit postupnou adicí oxidu siřičitého nebo sírového na vodu, sulfan nebo po�ly�sulfany. Selen a tellur se rozpouštějí v oxidujících kyselinách a alkalických hydro�xi�dech, s neoxidujícími kyseli�nami nereagují. Na vzduchu shoří, po�dobně jako síra, na dioxidy. Se sírou tvoří tuhé roztoky a směsné krystaly. Často vy�stupují jako donoro�vé atomy v anorga�nic�kých i organických ligandech. Selen a tellur i jejich slouče�niny je třeba považovat za poten�ciál�ně nebezpečné jedy. Selen však současně patří i me�zi stopové biogenní prv�ky (1957), neboť je nezbytný pro tvor�bu enzymu, který se v ži�vo�čišných organis�mech po�dílí na metabolismu tuků.

Síra se prů�mys�lo�vě těží roztavením elementární síry v ložisku přehřátou vodní parou a jejím vytlačením na povrch stlačeným vzduchem (Frashova metoda). Sulfan získaný ze zemního ply�nu nebo z odpadního CaS 



CaS + CO2 + H2O ------------> CaCO3 + H2S



lze na síru převést jeho řízeným částečným spalováním v O2 s možností až 99 % konverze (Clausův proces)



H2S + 3/2 O2 ------------>H2O  + SO2



2 H2S  + SO2 ------------>3/8 S8  + 2 H2O



Oxid siřičitý získaný spalováním síry nebo pražením sulfidických rud se používá přímo k výrobě kyseliny sírové. Síra se obvykle čistí destilací, do pro�de�je přichází ve formě roubíků nebo sirného květu. Průmyslové zpra�cování mi�ne�rálů se�lenu a telluru není ekonomicky výhodné. Hlavním zdrojem těchto prv�ků jsou ano�do�vé kaly zbývající po elektrolytické rafinaci mědi. Lze je získat i z polé�tavého pra�chu vzni�kajícího při zpracování sulfi�dic�kých minerálů pražením se sodou. Loužením vodou se získá roztok obsahující sele�ni�čitany a telluriči�tany, z něhož se po okyselení kyselinou síro�vou vyloučí oxid telluričitý, zatímco kyseli�na seleni�čitá zůstane v roztoku. V ele��mentární formě se selen získá redukcí oxidem siřičitým



H2SeO3 + 2 SO2 + H2O ------------>Se + 2 H2SO4



Se�len se čistí nejčastěji sublimací, tellur chemickými metodami. 

Síra se používá k výrobě kyseliny sírové, insekticidů a zápalek, ve výbušninář�ství a při vulkanizaci kaučuku (potenciálně i v Na/S článcích pro elektromobily, radioaktivní 35S byla využita k zesíle�ní obrazu sil�ně podexponovaných fotografíí). Selen slouží k výrobě fo�točlánků (osvět�le�ním se vo�di�vost zvýší 200x), usměrňo�vačů, používá se v xerografii (využívá se foto�vo�divých vlast�ností vakuově napařené vrstvy amorfního sele�nu) a k barvení skla. Tellur je využí�ván především v metalurgii železných i neželez�ných (zvýšení odol�nos�ti olo�va proti ko�ro�zi) kovů a jejich slitin. Polonium bylo využito v kom�pakt�ních zdro�jích ter�mo�elek�tric�kého napětí pro kosmické lodi.
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Sulfan H2S je bezbarvý plyn nepříjemného zápachu (čichem detekovatelný již od 0.02 ppm), prudce jedovatý, s b.t. �85.6 oC a b.v. �60.8 oC, čas�to se vyskytující v pří�rodě. Vazby SH jsou slabě polární, dipo�lový moment molekuly je malý, netvoří vodí�kové můst�ky. Vykazuje pouze redukční vlastnosti, oxiduje se haloge�ny, kyslíkem, pe�ro�xi�dem vodíku nebo kyselinou dusičnou na elementární síru



2 FeCl3 + H2S ------------> 2 FeCl2 + S + 2 HCl



2 HNO3 + 3 H2S ------------> 2 NO + 3 S + 4 H2O



H2SO4 (konc) + H2S ------------> SO2 + S + 2 H2O



Přípravuje se přímo z prvků slabě exotermickou reakcí, laboratorně pak nejčastěji v Kippově pří�stroji působením kyselin na sulfid železnatý. Rozpuštěním ve vodě (2.6 l v 1 l vody při 20 oC) po�skytuje slabou kyselinu sirovodíkovou ("sirovodíková voda", pKk´ = 7.24, pKk´´ =14.9 při 25 oC) tvořící dvě řady solí Me2IS a MeIHS. V silně kyselých prostředích (HF/SbF5) se cho�vá jako baze a tvoří soli sulfonia H3S+.

Z polysulfánů H2Sx, které obsahující neroz�vět�vené řetězce Sx, byly v čisté formě zatím izolovány niž�ší oli�gomery (x = 2 � 8), vyšší exis�tují ve smě�sích. Disulfán je bez�barvý, u vyšších homo�logů se žlutá barva pro�hlu�bu�je s růstem řetězce. Připravu�jí se rozkladem polysulfidů kyselinou chlo�rovo�dí�kovou nebo reakcí



SnCl2 + 2 H2Sm ------------>H2Sn+2m  + 2 HCl



Ve vodě jsou roz�pust�né všechny ionto�vé sulfidy a hydrogensulfidy alkalických ko�vů. MIIS mají strukturu typu  sfaleritu nebo wurtzitu, MIVS2 mají většinou vrstevnaté, M2IIIS3 řetězové struktury. Často mají charak�ter berthollidů. Přípravují se přímou re�akcí sulfa�nu s kovy



2 Ag + H2S  ------------> Ag2S + H2



Nasycením roztoků alkalických hydroxidů sulfanem vznikají hydrogensulfidy MeHS, při přebytku hydro�xidu pak sulfidy Me2S. Dalšími možnostmi jsou srážení ne�rozpust

ných sulfidů z roz�toků roz�pust�ných solí nebo redukce síranů 



BaSO4 + 4 C  ------------> BaS + 4 CO

Pražením sulfidů se tvoří oxidy nebo volné kovy, za vhodných podmínek sírany.

Poly�sulfidy obsahující řetězovité anionty Sn2� se tvoří tavením nebo zahřívá�ním roz�toků sulfi�dů se sírou. Pyrit FeS2 je důležitou surovinou pro výrobu kyseliny sí�ro�vé. Vo�dou se hydrolyzují obtížněji než sulfidy, neoxidující kyseliny je rozkládají



 Na2S4 + 2 HCl  ------------> 2 NaCl + H2S + (n�1) S



Některé polysulfány lze získat jako olejovité kapaliny reakcí M�EQ \O(I,2)�Sx s HCl za chla�du.

Se�lan H2Se a tellan H2Te (b.t. �60.4 resp. �51 oC, b.v. �41.5 resp. �1.8 oC) jsou bezbarvé jedovaté plyny charakteristického zá�pa�chu, struk�turně analogické sul�fa�nu. Jsou to nestálé, endotermní sloučeniny snad�no se oxi�du�jící na dioxidy. Pří�mou syn�tézou lze připravit pouze H2Se. Obecně použitelný je rozklad chalkogenidů kyseli�na�mi. Vodné roztoky jsou silnějšími kyselinami než H2S (pKk´=  4 resp. 3). Na vzduchu jsou pro snadnou oxidaci nestabilní. Známy jsou soli Me2IY (Y = Se, Te) a MeHSe, ve vodě roz�pust�né jsou pouze alkalické soli. Stabilita polychalkogenidů se s rostoucí atomovou hmotností chalkogenu snižuje.

�

Oxid sirný S2O se tvoří působením elektrického výboje na směs oxidu siři�či�tého a síry (dlouho byl mylně považován za oxid sirnatý SO). Za laboratorní teploty je ne�stálý, disproporci�onuje na síru a oxid siřičitý. Spektros�ko�pické studie ukázaly, že je v plynné fázi tvo�řen lomenými molekulami SSO. Při teplotě kapalného vzdu�chu tuhne na oranžovou pev�nou látku zřejmě poly�merního cha�rak�teru. Opatrnou oxidací cyklic�kých oligomerů cyklo�Sx byly za nízkých teplot při�pra�veny oxidy o složení SxOy jako ter�micky ne�stá�lé látky, v nichž cyklická struktura zůstává za�cho�vána.

Oxid siřičitý SO2 (b.t. �72.5 oC, b.v. �10 oC) je bez�barvý, snadno zkapal�ni�telný jedovatý plyn dráždivého zá�pachu. Kapalný je špatným vo�di�čem elektřiny, up�lat�ňuje se jako výborné rozpouštědlo především kovalentních slou�če�nin. Dobře se roz�pouští ve vodě (40 l v 1 l H2O při 20 oC). Lomená molekula je polární s aOSO=119.5o a rSO=143 pm. Nehoří, ani hoření nepod�po�ruje. Vyrábí se spalováním síry nebo pra�že�ním pyritu



S(s) + O2 (g)  ------------> SO2 (g)     (H = � 296.8 kJ/mol



4 FeS2 + 11 O2 ------------> 2 Fe2O3 + 8 SO2



aboratorně se získává rozkladem roztoků siřičitanů kyselinami



Na2SO3 + H2SO4  ------------> SO2 + Na2SO4 + H2O



nebo redukcí kyseliny sí�rové



H2SO4 + Cu  ------------> SO2 + CuO + H2O



2 H2SO4 + S  ------------> 3 SO2 + 2 H2O



Beze změny oxidačního čísla tvoří oxid siřičitý DA�komplexy (TMA.SO2), nejty�pič�tější jsou však pro něj redukční reakce



HNO3 + 3 SO2 + 2 H2O  ------------> 2 NO + 3 H2SO4



NaOCl + SO2 + H2O  ------------> NaCl + H2SO4



Jako oxidační činidlo se uplatňuje méně často



SO2 + 2 H2  ------------> S + 2 H2O



SO2 + 4 HI  ------------> S + 2 I2 + 2 H2O



Může vystupovat jako jedno� i dvojfunkční ligand v komplexech s pestrou škálou koor�dinač�ních možností. Používá se především při výrobě kyseliny sírové, ale také k od�barvování a konzervování.

Oxid seleničitý SeO2 je sublimovatelný (315 oC) ře�tě�zo�vitý polymer, který lze roztavit pou�ze pod tlakem. Je dobře rozpustný ve vodě, s níž po�sky�tuje kyselinu sele�niči�tou H2SeO3. Laboratorně ho lze snadno získat rozpuštěním selenu v koncen�tro�vané ky�selině dusičné s následnou termickou dehydratací primárně vznikající kyseliny seleničité. Používá se jako mírné oxidační činidlo v orga�nic�ké syntéze.

Oxid telluričitý TeO2 je výrazně méně těkavý (b.t. 733 oC) než oxid sele�ni�či�tý. Exis�tuje ve dvou krystalografických modifikacích analogic�kých rutilu a brookitu. Ve vo�dě je prakticky nerozpustný, rozpouští se v hydroxidech za vzniku telluriči�tanů i v sil�ných kyselinách za tvorby sloučenin typu Te2O3SO4. Připravit ho lze přímou re�akcí prvků nebo dehydratací kyseliny telluričité.

Oxid sírový (�SO3 je pevná lát�ka podobná ledu (b.t. 16.9 oC, b.v. 44.6 oC). Je tvořena cyklickými mo�le�ku�la�mi (SO3)3, které stopami vody snadno polymerují (polymeraci lze zabránit pří�dav�kem ma�lých množ�ství některých sloučenin boru nebo SiO2) a přecházejí na li�neár�ní polymerní řetězce (� a (�SO3, které je třeba považovat za kyseliny polysírové s vysokým stupněm polymerace. (-SO3 tvoří bílé plsťovité jehlice s vyšším b.t. než (�SO3 a (�SO3 má ještě vyšší b.t. než (�SO3. Běžný komerčně dodávaný oxid sírový představuje směs (�SO3 a (�SO3. V kapalné a plyn�né fázi i v roz�tocích se ustavuje rovnováha mezi monomer�ními a cyklickými trimerními mole�ku�lami. Oxid sírový je sil�ně hy�gro�sko�pický, odnímáním vody zuhelňuje organické slouče�niny. S vo�dou po�sky�tuje kyse�li�nu sírovou, s halogenovodíky kyseliny halogeno�sí�rové HSO3X. Je Lewi�sovou kyse�li�nou poskytující s bazemi adukty (TMA.SO3), vůči silným akcepto�rům elek�tro�no�vé�ho pá�ru však může vystupovat i jako donorový ligand. S oxi�dy někte�rých kovů snad�no vzni�kají sírany a této reakce se průmyslové využívá k od�straňování SO3 z kou�řo��vých plynů. Vy�rábí se katalytickou oxidací oxidu siřičitého. V součas�nos�ti nej�pou�ží�va�nější je kontaktní způ�sob přípravy s oxidem vanadičným jako  katalyzátorem umožňujícím oxidaci SO2 vzduš�ným kyslíkem. Komoro�vá metoda vy�uží�va�jící oxidy dusíku jako přenašeče kyslíku je již spí�še historic�kou zále�žitostí. La�bo�ratorně se jeho příprava obvykle rea�li�zu�je vy�des�tilová�ním z olea (25 � 65 % rozto�k oxidu sírového v kyselině sírové) nebo ter��mic�kým rozkla�dem někte�rých síra�nů



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



Oxid selenový (SeO3)n je silně hygroskopická bílá krystalická látka známá ve dvou po�ly�morfních modifikacích, z nichž stabilní je tvořena cyklickými tetramerními molekulami (SeO3)4 a nestabilní je strukturním analogem (�SO3, t.j. tvoří ji molekuly (SeO3)3. Stej�né čás�ti�ce existují i v kapalném a plynném stavu, zatímco v  nevodných roztocích jsou přítomny molekuly (SeO3)4. Ten�den�ce k di�so�cia�ci na monomerní jednotky SeO3 je proti oxidu sírovému zanedbatelná. Oxid sele�no�vý je termodyna�mic�ky méně stabilní než oxid seleničitý a proto se jeho pří�pravu v čis�tém stavu nedařilo dlouho realizovat (Dostál, 1951). Nejvýhodněji ho lze zís�kat dehyd�ra�tací bezvodé H2SeO4 oxidem fosforečným a vakuovým vysublimováním z reakční smě�si.

Oxid tellurový TeO3 je oranžová pevná látka s trojrozměrnou mřížkou slo�že�nou z ok�tae�drů TeO6 spojených navzájem s využitím všech šesti vrcholů. Je znám ve dvou po�ly�morfních modifikacích, s vodou nereaguje, při vyšších tep�lotách se vůči mno�ha ko�vům i nekovům chová jako silné oxidační činidlo. Při�pra��vuje se dehydratací kyseliny hexahydrogentellurové H6TeO6.

Síra tvoří několik typů halogenidů se stechiometrií S2X2 (X = F, Cl, Br), SnX2 (X = Cl, Br, I), SX2, SX4 (X = F, Cl), SF6 a S2F10. Připravují se převážně přímou syn�té�zou z prvků. Většinou jde o reaktivní látky vodou se rozkládající. Selen a tellur tvoří ha�lo�genidy analogického složení i struktury jako síra. Většinou jsou stálejší než analo�gic�ké sloučeniny síry, přípravují se obvykle přímou syntézou z prvků. Plynné YF6 (Y = Se, Te) se tvoří v nadbytku fluoru, pevné YCl4 v nadbytku chloru (TeI4 vzniká i ve vod�ném roz�to�ku). YX4 (X = F, Cl, Br) tvoří s nadbytkem halogenidu anionty YX62�.

Di�fluor�sul�fan SF2 se získává fluorací SCl2 fluorosiřičitanem draselným. Snad�no dimerizuje na F3SSF. Difluordisulfán S2F2 se připravuje reakcí síry s AgF při 125 oC. Existuje ve for�mě dvou izomerů, z nichž jeden je strukturně analo�gic�ký H2O2 a druhý je tvořen ne�symet�rickými molekulami SSF2 (difluorid thiothionylu). Fluorid siřičitý SF4 se tvoří re�akcí SCl2 s fluoridem sodným v prostředí aceto�nitrilu. Je Lewisovým amfo�ly�tem, který s donory tvoří adukty a s alkalickými fluoridy penta�fluoro�si�řiči�tany. Kataly�tickou oxidací po�skytuje tetrafluorid thionylu SOF4. Využívá se jako se�lektivní fluorační činidlo. Fluorid sírový SF6 vzniká reakcí prvků již za labora�tor�ní teploty. Je to che�mic�ky inertní, ne�to�xic�ký, do 500 oC termicky stabilní  plyn, který ne�reaguje s vodou, chloro�vodíkem, kys�lí�kem ani roztaveným alkalickým hydroxidem. Dekafluorid disírový S2F10 je extrémně je�dovatý a chemicky jen mírně reaktiv�něj�ší než SF6. Vzniká jako vedlejší pro�dukt při pří�pra�vě SF6, vhodněji se získá reakcí

                                                                    

                                                                       h(

2 SF5Cl + H2   ------------>  S2F10 + 2 HCl



Nižší fluoridy FSeSeF, Se=SeF2 a SeF2 jsou známy pouze u selenu, ale nikoliv u tellu�ru. Oba prvky tvoří stálé, ale velmi reaktivní, tetra� a hexafluoridy. Od tetrafluori�dů se odvozují poměrně stálé pentafluoroseleničitany a pentafluorotelluričitany. Tet�ra�fluo�rid seleninylu SeOF4 má dimerní strukturu s oktaedrickou koordinací ko�lem atomů Se. De�kafluo�ridy Se2F10 a Te2F10 nejsou známy (produkt původně deklaro�va�ný jako Te2F10 se ukázal být O(TeF5)2, znám je i jeho selenový analog O(SeF5)2.)

Dichlordisulfán S2Cl2, který je strukturně analogický FSSF, se připravuje chlora�cí síry. Toxická žlutá kapalina na vlhkém vzduchu dýmá



2 S2Cl2 + 2 H2O  ------------> 4 HCl + 3 S + SO2



Dichlorsulfan SCl2 se tvoří další chlorací S2Cl2 jako červená kapalina. Strukturně je ana�logický H2O, už za laboratorní teploty je nestálý a rozkládá se



2 SCl2  ------------> S2Cl2 + Cl2



Obě sloučeniny se značným průmyslovým významem (výroba chlorhydrínů z S2Cl2 a yperitu S(CH2CH2Cl)2 z ethylenu a SCl2) lze považovat za první dva členy homolo�gické řa�dy di�chlor�polysulfánů SnCl2, jejíž vyšší členy vznikají rozpouštěním síry v S2Cl2 (až 100 atomů síry v řetězcích). Chlorid siřičitý SCl4 se tvoří pů�sobením kapalného chloru na S2Cl2. Je stálý jen za níz�kých teplot, v pevném stavu má charak�ter soli SCl3+Cl� (kation SCl3+ je lépe stabili�zo�ván většími anionty typu AlCl4-). Vyšší chlo�ridy nejsou zná�my (ani u selenu a telluru).

Niž�ší chloridy selenu jsou struk�tur�ními ana�logy slou�čenin síry, tellur tvoří struk�tur�ně i ste�chiometricky neobvyklý chlo�rid Te3Cl2 s řetězovitou polymerní struktu�rou. Chlo�rid seleničitý SeCl4 a telluričitý TeCl4 se při�pravují pří�mou syn�té�zou z prv�ků a podobně jako SCl4 tvoří s některými haloge�ni�dy so�li ka�tiontů SeCl3+ a TeCl3+ Z bromidů je nejlépe charakterizován di�bromdisulfan S2Br2, který je iso�struktur�ní s S2F2 (a Se2Br2) a známy jsou i vyšší homo�logy SnBr2 (n = 3�8). Bromid seleničitý SeBr4 je isostruk�turní s SeCl4 a je rovněž schopen tvořit soli kationtu SeBr3+. U telluru nejsou ty�to deri�vá�ty známy, stejně jako jododeriváty síry i selenu. Existuje však několik binár�ních sloučenin jodu s tellurem (Te2I, Te4I4, Te4I16). 

Kyselina siřičitá H2SO3 je v nepatrné koncentraci (experimentální dů�kaz dosud chybí) přítomna ve vodném roz�to�ku oxidu siřičitého obsahu�jícím převážně hydra�to�va�nou formu SO2.xH2O, která v malé míře diso�ciuje 



 SO2.xH2O   <---------->   H3O+ + HSO3- + (x�1) H2O



Tvoří dvě řady solí (pKk´ = 1.89, pKk´´ = 7.00 při 25 oC). Alkalické siřičitany a hydro�gen�siřičitany jsou dobře rozpustné ve vodě, ostatní málo. Hydrogensiřičitany vznikají sy�cením vodných roztoků (suspenzí) hydroxidů nebo uhličitanů oxidem siřičitým (v pev�ném stavu byly připraveny pouze hydrogensiřičitany velkých kationtů), siřičita�ny reakcí hydrogen�siři�či�tanů s hydroxidy. Siřičitany i hydrogensiřičitany jsou středně silná re�duk�ční činidla, v roztoku se snadno oxidují na sírany



2 Na2SO3 + O2 ------------> 2 Na2SO4



Vůči silným redukovadlům mohou vykazovat i oxidační schopnosti (redukce sodíko�vým amalgamem poskytuje dithioničitany, mravenčany se oxidují na šťavelany a vzni�ka�jí thiosírany). Termicky se některé siřičitany rozkládají na oxidy, jiné dis�proporcionují  (»600oC, ana�logicky jako chlorečnany)

MgSO3  ------------> MgO + SO2



4 K2SO3  ------------> 2 K2SO4 + K2S



Termickou dehydratací hydrogensiřičitanů vznikají disiřičitany



2 KHSO3   ------------> K2S2O5 + H2O



Lze je získat i krystalizací z koncentrovaných roztoků hydrogensiřičitanů. Jsou to rov�něž reduk�ční činidla s nesymetrickými anionty (O2S�SO3)2� obsahující síru ve dvou oxi�dač�ních stupních (SIII a SV). V roztoku se chovají jako směs siřičitanů a hydrogensi�řičitanů a jejich mateřskou kyselinu není možno v krysta�lické formě získat.

Redukcí vod�ných roztoků hydro�gen�siřičitanů vznikají soli kyseliny dithio�ni�čité H2S2O4 (volná ky�se�lina není známa ani v roztoku)



2 NaHSO3 + Zn + SO2 ------------> Na2S2O4 + ZnSO3 + H2O



Aniont dithioničitanový S2O42� se zákrytovou konfigurací skupin �SO2 obsahuje ne�ob�vyk�le dlouhou vaz�bu S�S (239 pm). Kyselou hydrolýzou vzniká thiosíran a hydrogen�si�řičitan, v alkalic�kém prostředí jsou hydrolytickými produkty siřičitan a sulfid. Dithio�ni�čitan sodný Na2S2O4.2H2O se prů�mys�lově využívá jako redukční činidlo (redukuje ve vodě rozpuštěný kyslík, peroxid vo�díku a ionty těžkých kovů na příslušný kov a pro�to se uplatňuje při čistění vody).

  	Kyselina se�le�ni�čitá H2SeO3 je bezbarvá krystalická látka, která se při�pravuje oxi�dací se�lenu kyselinou dusičnou. Lze ji snadno dehydratovat na oxid sele�ni�čitý. Její vodný roztok působí na rozdíl od H2SO3 čas�tě�ji oxi�dačně než redukčně



H2SeO3  +  4 HI  ------------> Se  +  2 I2  +  3 H2O



H2SeO3  +  2 SO2  +  H2O  ------------> Se  +  2 H2SO4



Jsou známy i diseleničitany, které na roz�díl od disiřičitanů mají symetrické anionty O2SeOSeO�EQ \O(2,2)��.

Kyselina telluričitá H2TeO3 je známa jen v roztoku, při jeho zahušťo�vá�ní po�stup�ně polymeruje a vylučuje se oxid telluričitý. Nej�čas�těji se připravuje hydro�lý�zou TeCl4.

 	Halogenidy oxokyselin chalkogenů formálně vznikají nahrazením jedné nebo několika sku�pin �OH atomem halogenu a lze je tedy považovat za deriváty těchto ky�selin. Nejznámnějšími sloučeninami tohoto typu odvozenými od kyseliny siřičité jsou dihalogenidy thionylu SOX2.

Fluorid thionylu SOF2 a chlorid thionylu SOCl2 jsou bezbar�vé tě�ka�vé kapaliny, bromid thionylu SOBr2 je oranžový a méně těkavý. Nejvýznamnějším z nich je chlo�rid, který se připravuje reakcí oxidu siřiči�tého s chloridem fosfo�rečným



PCl5 + SO2  ------------> SOCl2 + POCl3



průmyslově se vyrábí reakcí SO3 s dichlorsulfánem nebo dichlordisulfánem



SO3 + SCl2 ------------> SOCl2 + SO2



Má vlastnosti Lewisova amfolytu a pro svou afinitu k vodě se používá při přípra�vě bez�vo�dých halogenidů kovů z jejich hydrátů. Často se využívá jako chlorační a oxi�dač�ní či�nidlo v organické syntéze, protože se nad teplotou varu rozkládá na S2Cl2, SO2 a Cl2. Podobně jako kapalný oxid siřičitý nachází uplatnění jako nevodné ioni�zu�jí�cí roz�pouštědlo. Difluorid SOF2 a chloridfluorid thionylu SOClF se získávají fluo�ra�cí SOCl2 fluori�dem sodným v acetonitrilu.

Difluorid seleninylu SeOF2 je agresivní lát�ka napada�jí�cí sklo, dichlo�rid seleninylu SeOCl2 se využívá jako roz�pouštědlo s vysokou per�miti�vi�tou.

Kyselina sírová H2SO4 je bezbarvá olejovitá kapalina s b.t. 10.36 oC. Azeo�tropická směs s vodou o koncentraci 98.3 % vře při 338 oC. Má vysokou permitivitu i elek�tric�kou vodivost, která je spojena s autoprotolytic�kou rovnováhou



2 H2SO4   <--------->   H3SO4+ + HSO4-



Připravuje se reakcí oxidu sírového s vodou, technologická realizace této jednodu�ché reakce je komplikována snadnou tvorbou aerosolu, který z absorbéru může snad�no unikat do ovzduší. V praxi se proto oxid sírový rozpouští v kyse�li�ně síro�vé na ole�um a kyselina požadované koncentrace se získá ředěním. S vodou se kyselina sírová ne�ome�zeně mísí za objemové kon�trakce a silného vývinu tepla a tvoří s ní krys�ta�lic�ké hyd�rá�ty s jednou až čtyřmi mole�kulami vody. V bezvodé kyselině sírové vedle au�to�pro�tolýzy dochází i ke kondenzaci



2 H2SO4   <---------->   H2S2O7 + H2O



a v kapalné fázi je v dynamické rovnováze nejméně sedm dobře definovaných částic. Kyselina sírová má silné oxidační schopnosti a vysokou afinitu k vodě (zuhelňuje orga�nické látky). Za horka oxiduje i některé ušlechtilé ko�vy. Zředěná roz�pouští pouze kovy se záporným standardním potenciálem. Některé ko�vy (Fe) jsou kon�centrovanou kyse�linou sírovou pasivovány. Je silnou dvoj�sytnou kyselinou, ve zředěných vodných roz�to�cích plně ioni�zova�nou, tvořící dvě řady solí. Sírany se připravují neutralizací, působe�ním kyseliny sírové na kovy, jejich oxidy nebo uhličitany, oxidací sulfidů nebo siřiči�tanů. Většinou jsou dob�ře rozpustné, málo rozpustné jsou sírany ko�vů alkalických ze�min. Anion hy�drogen�síranový HSO4- se chová jako středně silná kyse�lina (pKk<2 při 18 oC). Hydro�gensírany v pevném stavu jsou známy pouze u alkalic�kých kovů a při�pravují se reakcí kyseliny sírové s hydroxidy, sírany nebo chloridy alka�lických kovů. Jejich ter�mickou kondenzací vznikají disírany M2IS2O7



2 NaHSO4  ------------> Na2S2O7 + H2O



Disíranový aniont obsahuje kyslíkový můstek O3SOSO32�, draselná sůl se používá k roz�kla�du těžce rozpustných oxidů, které se tavením s ní převedou na rozpustné síra�ny. Izolovat lze i trisírany M2IS3O10. Kyselina sírová je vyráběna v absolutně nej�vět�ším objemu ze všech chemikálií a používá se především při výrobě průmys�lových hno�jiv, v petro�che�mii, papírenském a textilním průmyslu. V laboratoři slouží i jako vy�sou��šedlo.

Ky�se�lina selenová H2SeO4 je pevná krystalická látka s b.t. 57 oC. Má vý�raz�ný sklon k tvorbě podchlazené taveniny. Připravuje se reakcí selenanu barnatého s kyse�linou sírovou nebo ze selenanu hořečnatého na ionexech. Má silnější oxidační účin�ky než kyselina sírová (halogenidy, s výjimkou fluoridů, oxiduje na volné ha�lo�ge�ny). Kro�mě stříbra roz�pouští i zlato a palladium a v přítomnosti iontů Cl� i platinu. Je sil�nou kyselinu tvo�řící dvě řa�dy solí.

Dvě hlavní formy kyseliny tellurové mají odlišný cha�rakter. Kyse�lina hexa�hyd�ro�gen�tellurová (orthotellurová) H6TeO6 je krystalická látka s b.t. 136 oC, která se připra�vuje oxidací telluru roztokem kyseliny chlorečné



Te + HClO3 + 3 H2O  ------------> H6TeO6 + HCl



Je známa i ve formě tetrahydrátu. Molekuly mají (i v roztoku) tvar pravidelných oktaed�rů Te(OH)6 a v tomto směru se tellur více podobá svým horizontálním sousedům (Sn, Sb a I) než síře a selenu. Je poměrně silným oxidačním činidlem a velmi slabou kyse�linou reagující s alkalickými hydroxidy za tvor�by tetrahydrogen�telluranů Me2IH4TeO6, které lze termicky převést na tetraoxotellurany Me2ITeO4. Soli Me6ITeO6 lze připravit tavením Me2TeO4 s Me2O. Kyselinu me�ta�tellu�ro�vou H2TeO4 (s dosud neznámou strukturou) lze získat parciální dehy�dratací H6TeO6 při 160 oC.

Halogenoderiváty kyseliny sírové jsou kyseliny halogenosírové HSO3X a haloge�ni�dy sulfurylu SO2X2. Větší význam mají pouze fluoro� a chloro�deriváty. 	Kyselina fluoro�sírová HSO3F a chlorosírová HSO3Cl se připravují reakcí oxidu sírového s pří�sluš�ným halogenovodíkem. S vodou reaguje HSO3Cl až exploziv�ně, zatímco HSO3F jen zvolna. Směs HSO3F s SbF5 a SO3 patří mezi nejsilnější zná�mé kyseliny ("super�acid�ní prostře�dí"). HSO3Cl se využívá se jako chlorační činidlo při orga�nických synté�zách a jako dý�mo�tvorná látka. Chlorid sulfurylu SO2Cl2 se při�pra�vuje z SO2 a Cl2 za katalýzy aktivním uhlím nebo termickým rozkladem HSO3Cl

2 HSO3Cl  ------------> SO2Cl2 + H2SO4



Jeho fluorací nebo přímou reakcí fluoru s oxidem siřičitým lze získat nepříliš reaktivní fluorid sulfurylu SO2F2. Vodou je SO2Cl2 na rozdíl od SO2F2 snadno hydro�ly�zo�ván, na vlhkém vzdu�chu dýmá. Používá se jako průmyslové chlorační činidlo. Zná�my jsou i di�ha�logenidy oli�gosírových kyselin.

Kyselina thiosírová H2S2O3 je stálá jen za velmi nízkých teplot (je znám i addukt H2S.SO3, který je jejím izomerem). Při�pra��vuje se reakcí 



HSO3Cl + H2S  ------------> H2S2O3 + HCl



Tvoří poměrně stálé soli Me2IS2O3, které se získávají oxidací polysulfidů vzduš�ným kys�líkem, zavá��děním sulfanu a oxidu siřičitého ve vhodném poměru do rozto�ku alka�lic�kých hydroxidů nebo zahříváním suspenze síry v roztoku siřičitanu



2 Na2S5 + 3 O2  ------------> 2 Na2S2O3 + 6/8 S8



2 HS� + 4 HSO3-  ------------> 3 S2O32� + 3 H2O



SO32� + S ------------> S2O32�



Působením kyselin se thiosírany rozkládají za uvolnění elementární síry



S2O32� + 2 H3O+ ------------> SO2 + S + 3 H2O



Silná oxidační činidla je převádějí na sírany, slabší na tetrathionany



Na2S2O3 + 4 Cl2 + 5 H2O ------------> 2 NaHSO4 + 8 HCl



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



První z těchto reakcí přisoudila thiosíranu sodnému název "antichlor", druhá je zákla�dem jodometrie, důležité metody odměrné analýzy. Na2S2O3 se používá ve fotografii jako ustalovač, protože vymývá nezreagovaný AgBr z fotografické emulze



2 Na2S2O3 + AgBr  ------------> Na3[Ag(S2O3)2] + NaBr



Kyseliny polythionové mají obecný vzorec H2SnO6. Manganatá nebo že�lez�natá sůl kyseliny di�thio��nové se získá zaváděním oxidu siřičitého do suspenze oxidu manga�ni�čitého nebo železitého, ostatní soli lze získat podvojnými záměnami. Di�thio�nany jsou dobře rozpustné ve vodě, odolávají oxidaci i redukci. Kyseliny tri� až hexa�thio�no�vá jsou součástí Wackenroderova roztoku vznikajícího zaváděním sul�fánu do roz�toku oxi�du siřičitého. Při zahušťování roztoku dochází k jejich rozkladu na SO2, H2SO4 a S. Soli jsou podstatně stálejší a lze je přípravit oxidací thiosíranů za vhodně zvo�lených podmínek (peroxidem vodíku lze za chlazení oxidovat thiosíran sodný na trithionan, oxidací jodem vzniká tetrathionan, pentathionan se obvykle získá�vá z Wac�kenroderova roztoku přidáním octanu a působením KNO2 na thiosíran dra�selný v silně ochlazené koncentrované HCl se tvoří hexathionan).

Kyselina peroxodisírová H2S2O8 je hygroskopická látka s b.t. 65 oC (za rozkladu). Obsa�huje peroxidický můstek mezi oběma atomy síry, je sil�ným oxido�vad�lem převádějícím soli manganaté až na manganistany



5 K2S2O8 + 2 MnSO4 + 8 H2O  ------------> 2 HMnO4 + 10 KHSO4 + 2 H2SO4



Technicky používaná reakce pro přípravu H2O2 využívá její hydrolýzu



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



Připravuje se elektrolýzou koncentrované kyseliny sírové za chladu nebo reakcí kyse�liny chlorosírové a peroxosírové



2 HSO4-  ------------>  H2S2O8 + 2 e�



H2SO5 + HSO3Cl  ------------> H2S2O8 + HCl



Je silnou dvojsytnou kyselinou poskytující soli Me2IS2O8. Volná kyselina i peroxodisíra�ny (připravují se anodickou oxidací síranů) jsou velmi dobře rozpustné ve vodě. Soli se používají jako oxidační a bělící činidla.

Kyselina peroxosírová H2SO5 (kyse�li�na Ca�roova, 1898) je pevná krysta�lic�ká lát�ka s b.t. 45 oC. Je silnou jednosytnou kyselinou působící i jako razantní oxidační činidlo. Její soli nejsou příliš stálé. Přípravuje se parciál�ní hydro�lýzou kyseliny peroxo�di�sírové nebo reakcí peroxidu vodíku s kyselinou sírovou nebo chlorsírovou



HSO3Cl + H2O2 ------------> H2SO5 + HCl



Cyklické polykationty síry vznikají při rozpouštění elementární síry v oleu a jejich tvorba se projeví žlutým, modrým nebo červeným zbarvením roztoku. Podařilo se při�pravit jejich soli s rozměrnějšími anionty ve formě monokrystalů a rentgenogra�fic�ky sta�novit jejich strukturu. Žlutý kation S42+ je čtvercově planární, tmavě modrý S82+ tvoří zvlněný kruh. V červených roztocích byl původně předpokládán kation S162+ a teprve strukturní analýza soli s aniontem [AsF6]� překvapivě ukázala, že se jedná o S192+, v němž jsou dva sedmičlené kruhy spojeny pětičlenným řetězem atomů S. Podobné částice  jsou známy i u selenu a telluru.

�

Vazba S�N je velmi pevná a existuje proto mnoho rozmanitých dusíko�sí�ro�vých sloučenin, které ji obsahují. K dobře charakterizovaným slou�če��ni�nám tohoto ty�pu patří tetra�nit�rid tet�ra�sí�ry S4N4 s ne�ob�vyk�lou klecovitou strukturou s atomy dusíku uspo�řádanými do čtverce a bisfe�noi�dem čtyř ato�mů síry. Ve struktuře se uplatňuje va�zeb�ná inter�akce me�zi dvěma dvojicemi ato�mů síry. Tvoří oranžové, nára�zem nebo zahřátím explo�du�jící krys�taly, kte�ré jsou ve vodě nerozpustné, v řadě organických roz�pou�štědel na�opak dobře roz�pustné. Roztoky alka�lic�kých hydroxidů se rozklá�dá za tvorby amo�nia�ku a oxoky�se�lin síry. Připravuje se zaváděním amoniaku do ethe�ric�ké�ho roztoku S2Cl2



6 S2Cl2 + 16 NH3  ------------>S4N4 + 12 NH4Cl + S8



Je znám i extrémně exploziv�ní tetranitrid tetraselenu Se4N4 stejné moleku�lo�vé struktury jako S4N4. Rovněž explozivní nitrid telluru s dosud neznámou struktu�rou má složení spíše Te3N4 než Te4N4. Jsou známy i další nitridy síry o složení S4N2, S2N2, (SN)(, S5N6 a S11N2, v je�jichž molekulách se uplatňují zcela rozdílné strukturní motivy. Největší pozornost byla věnována studiu lineárního polymeru (SN)(, který se při teplotě kapalného helia cho�vá jako kov a při 0.26 K vykazuje supravodivost. Exis�tu�je i řada nabitých částic (ka�tiontů i aniontů) obsahující pouze síru a dusík (za nejsta�bil�nější lze považovat cyklický kation S4N3+). Thioana�loga dusitanů a dusičnanů zná�ma ne�jsou.

Ná�hradou ato�mu síry v cyklo�S8 skupi�nou NH vznikají imidy síry Sn(NH)8�n (při�pra�vují se z S2Cl2 a amoniaku v polárních organických rozpouštědlech). Mezi důle�žité SN�slou�čeniny obsahující halogen patří halogenidy thiazylu SNX (X = Cl, F) známé i ve formě cyklických oligomerů (NSX)n (n=3,4 pro F, n=3 pro Cl), jejichž oxidací lze dospět k halogenooxoderivátům (sulfanurhalogenidům) (NSXO)3. Troj�nou vazbu S(N obsahuje NSF3. Mezi smíše�nými oxi�dy síry a dusíku jsou mo�le�kuly li�neár�ní (S3N2O2) i cyklické (S3N2O5, S4N4O2).

Do skupiny dusíkosírových sloučenin patří také amido�, imido� a nitridoderiváty kyseliny sírové a od ní odvozených isopolykyselin. Jsou také známy deriváty hydra�zi�nu a hy�droxylaminu obsahující skupinu �SO3H. Většinou jsou to bezbarvé krystalické látky se zřetelně kyselými vlastnostmi. Připravují se působením SO3 (olea), SO2Cl2, H2SO4 nebo HSO3Cl na amoniak nebo močovinu. Vodou se rozkládají na NH4+ a HSO4-

Ky�selina amidosírová HSO3NH2 (v pevném stavu přesněji vystihuje její struk�turu vzo�rec H3N.SO3) je průmyslově vyrá�běna z močoviny v tisícitunových množstvích 



CO(NH2)2 + 2 H2SO4 ------------>CO2 + HSO3NH2 + NH4HSO4



Volná kyselina i její soli mají různorodé praktické využití (detergenty, herbi�ci�dy, sta�bi�li�zá�tor "chlorové vody"). Kyse�lina imido�bis�(síro�vá) HN(SO3H)2 je zná�ma jen v roz�toku a její amonnou sůl lze připravit z močoviny a kyseliny sírové



4 CO(NH2)2 + 5 H2SO4 ------------>4 CO2 + 2 HN(SO3NH4)2 + (NH4)2SO4



Soli nepříliš stálé kyseliny nitrido�tris(síro�vé) N(SO3H)3 jsou stabilní v al�ka�lic�kém pro�stře�dí, zatímco v ky�selinách se rozkládají postupně až na kyselinu amido�sí�ro�vou. Při�pra�vují se reakcí dusitanů s hydrogen�siři�čitany



KNO2 + 3 KHSO3  ------------> N(SO3K)3 + KOH + H2O



V komplexech se atom síry může uplatnit jako koncový i jako můstkový ligand. Mnohem častěji se ve funkci ligandu s velmi pestrými možnostmi koordinace setkává��me s aniontem S22�, polysulfidy často tvoří chelátové kruhy. [Pt(S5)3]2- s třemi pě�tičlen�ný�mi chelátovými kruhy (připraven 1903, struktura 1969) je vzácným příkladem "čistě" anor�ga�nické opticky aktivní molekuly. Sulfan se od vody schopností tvořit kom�plexy vý�znamně liší a jednoduché adukty ekvivalentní aquakomplexům jsou málo po�čet�né (v důsledku snadné oxidace a deprotonizace sulfanu). Síra je donorovým ato�mem v řadě ligandů obsahujících kromě ní i jiné prvky s donorickými vlastnostmi (SO, SO2, SCN�, thioethery, di�thio�karbonáty OCS22�, thiokarbamáty R2NCS22-, xantháty ROCS2-). V  kom�ple�xech obsa�hu�jících selen jsou klíčovými ligandy selenidy a diselenidy. Analogic�ké sloučeniny tel�lu�ru jsou obecně reaktivnější a tedy méně stálé, než odpovídající slou�čeniny selenu.
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Fluor, chlor, brom, jod a astat se označují skupinovým názvem halogeny. Pů�vod�ně použil tento název Schweigger (1881) k označení chloru  ("solitvorný"), později byl rozšířen na celou skupinu. Sloučeniny halogenů jsou využívány již od nejstarších dob, vý�znam NaCl v lidské výživě byl znám již ve starověku. Jako první byl v ele�men�tár�ní for�mě připraven chlor (Scheele, 1779), jako poslední fluor (Moissan, 1886). Astat ne�má stabilní izotopy (nejstabilnější je 210At, t1/2=8.3 hod.) a všechny informace o tomto prvku a jeho sloučeninách byly získány radiochemickými metodami na mikro�množ�stvích (cmax = 10�8 mol/l) vzorků.

V přírodě se halogeny vyskytují jen ve sloučeninách. Obsah fluoru v zemské ků�ře je 544 ppm, chloru 126 ppm, bromu 2.8 ppm a jodu 0.46 ppm. Nejdůležitějšími zdroji fluoru a chloru jsou fluoroapatit Ca5(PO4)3F, kryolit Na3AlF6, kazivec (fluo�rit) CaF2, halit (kamenná sůl) NaCl a jiné chlo�ridy a podvojné soli. Bromidy doprovázejí v ma�lých množ�stvích chloridy, jejich hlavním zdrojem jsou slané bažiny (až 0.5 %) a moř�ská voda (65 ppm). Jod je v moř�ské vodě vázán v organických slou�čeninách (ob�sa�žených v moř�ských řasách) a ve formě jo�dič�nanu se na�chází v chil�ském ledku. Zís�ká�vá ze slaných jezer a bažin (USA a Japonsko, obsah až 100 ppm). Izotopy astatu, kte�ré jsou sou�částí přirozených ra�dio�aktivních řad, mají po�ločasy rozpadu kratší než jed�na minuta a v přírodě se mohou vyskytovat jen ve sto�pových množstvích,

Halogeny tvoří biato�mic�ké molekuly X2 ve všech skupenských stavech,  všech�ny absorbují elektromagne�tické záření ve viditelné oblasti, intenzita zbarvení se prohlu�buje od fluoru k jodu. Všechny mají lichá atomová čísla, fluor a jod jsou monoizo�to�pické, chlor a brom mají po dvou izotopech. Pozoruhodná je malá disociační energie mo�lekul F2 (o 1/3 nižší než u Cl2). Všechny izotopy mají nenulový jaderný spin (pouze fluor má I=1/2, u ostatních je situace komplikována kvadrupolovým momentem). Roz�pou�štějí se dobře v nepolárních, hůře v polár�ních rozpou�štědlech (v 1 l vody se roz�pus�tí 2.3 l chloru za vzniku chlorové vody). I2 se ve vodě rozpouští ne�pa�trně, mno�hem lépe v roztoku KI za tvorby KI3. V ně�kterých orga�nických rozpouštěd�lech se tvoří mod�ré roztoky obsahující molekuly I2, v jiných (i ve vodě) hnědé roztoky obsahující sol�va�to�vané molekuly jodu.

Elektronová konfigurace je ns2np5, oxidační stupně se s výjimkou fluoru (pouze �I) pohy�bují v intervalu �I až +VII. Kladné oxidační stupně se uplatňují především vůči O a F. Nejsnadnější stabilizace je možná tvorbou aniontů X� nebo jedné kovalentní (�vaz�by. Největší tendenci k tvorbě iontových vazeb má nejelektronegativnější fluor. V HF je vazba z 60 % iontová, v HCl z 20 %, v HI je již téměř nepolární. Kovalentně vá�zaný fluor je jen výjimečně dvojvazný (H2F+). Chlor a brom tvoří maximálně pět, jod až sedm (�va�zeb. (�vazby jsou ob�vykle delokalizované. Všechny halogeny se mo�hou po�dílet na tvorbě vodíkových můstků.

Fluor je nejreaktivnějším prvkem, s vodíkem exploduje i při �250 oC, s řadou prv�ků (Br, I, S, P, Si a některými kovy) se slučuje za vzniku plamene. Některé kovy (Cu, Ni) jsou vůči působení fluoru pasivovány vrstvičkou fluoridu. S kyslíkem reaguje v elek�tric�kém výboji, s dusíkem se přímo neslučuje. Oxiduje elektronegativní složky vět�šiny slou�čenin, zpravidla do nejvyšších možných oxidačních stavů (IF7, BiF5)



2 H2O + 2 F2 -----------> 4 HF + O2



SiO2 + 2 F2 -----------> SiF4 + O2



Příčinou je snadná disociace vazeb v molekulách F2 a poměrně velká pevnost nově vy�tvořených vazeb fluoru s ostatními prvky. Tendence k tvorbě aniontů X� je u fluoru podstatně větší než u ostatních halogenů. Přítomnost nevazebných elektronových pá�ru umožňuje fluoru i ostatním halogenům chovat se jako Lewisova baze a v kom�ple�xech vystupovat jako dvojvazný můstkový ligand ((HF)n). V mnoha ionto�vých struk�tu�rách připomíná fluoridový anion spíše anion oxidový, než anionty ostat�ních halo�ge�nů (iontový poloměr F� je 133 pm, O2� 140 pm, ale Cl� 184 pm) a může dosahovat k.č. 3, 4 i 6. Chlor se slu�čuje přímo s většinou ostat�ních prvků mimo kyslí�ku a dusíku, řa�da prvků se v chloru spaluje. Reaktivita bromu a jodu je poněkud nižší než u chloru. Vy�so�ce reaktivní atomární ha�logeny se připravují v elektrickém výboji. Chlor i brom tvoří s vodou krystalické klat�hráty. 

Fluor se připravuje výhradně elektrolýzou taveniny. Elektrolytem je KF.xHF (x=1 až 3) a pracuje se v ocelových reaktorech vyložených Monelovým kovem (68 % Ni, 32 % Cu, stopy Mn a Fe). Katodou je nádoba reaktoru, anoda je grafitová, katodický a anodický prostor jsou odděleny pře�hradou z Mo�ne�lova kovu nebo diafragmou. Chlor je možno při�pra�vit elektrolyticky ve vodném roztoku, možná je i oxidace chloro�vo�dí�ku silnými oxidovadly v kyselém pro�středí



K2Cr2O7 + 14 HCl  ----------->   3 Cl2 + 2 CrCl3 + 2 KCl + 7 H2O



2 KMnO4 + 16 HCl   ----------->   5 Cl2 + 2 MnCl2 + 2 KCl + 8 H2O



MnO2 + 4 HCl   ----------->   Cl2 + MnCl2 + 2 H2O



oxidace HCl vzdušným kyslíkem v přítomnosti CuCl2 jako katalyzátoru (Deaconův pro�ces) nebo rozklad chlorového vápna kyselinou chlorovodíkovou



Ca(OCl)2 + 2 HCl   ----------->   CaCl2 + 2 HClO



HClO + HCl   <----------> Cl2 + H2O



Brom a jod lze získat oxidací bromidů resp. jodidů chlorem nebo oxidem manganiči�tým v kyselém prostředí 

Cl2 + 2 Br � ----------->   Br2 + 2 Cl�



MnO2 + 2 I� + 4 H3O+   ----------->   I2 + Mn2+ + H2O



K přípravě jodu se využívala i redukce jodičnanů hydrogen�siři�čita�nem



2 IO3- + 5 HSO3-  ----------->  I2 + 3 HSO4- + 2 SO42� + H2O



V průmyslu slouží elementární fluor k přípravě UF4 (me�ziprodukt při výrobě ura�nu) a UF6 (separace izotopů uranu). Nejvíce chloru, bromu a jodu se spotřebuje k syn�téze anorganických i organických sloučenin, chlor navíc k bělení a k úpravě vody, sloučeniny bromu slouží jako retardéry hoření, jod k dezinfekci a jako katalyzátor.
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Halogenovodíky HX jsou bezbarvé, ostře páchnoucí, snadno zkapalnitelné ply�ny. Polarita a pev�nost vazby se od HF k HI výrazně snižuje. Vzhledem k moleku�lové hmotnosti relativně vysoký b.v. HF (19.5 oC) je důsled�kem tvorby vel�mi pevných vodí�kových můstků. Fluo�rovo�dík je asociován ve všech sku�penstvích (v parách existuje rov�no�váha mezi mo�no�merem HF, řetě�zo�vitým (HF)2 a cyklic�kým he�xa�me�rem (HF)6,  vodíkové vazby v kapal�ném HF nemají charakter pros�to�ro�vé sí�tě jako ve vodě nebo ky�selině fos�fo�reč�né). U ostatních halogenovodíků v plyn�né a kapal�né fázi k aso�ciaci ne�dochází, v je�jich krystalových struk�tu�rách se uplatňují nepříliš pevně vá�zané ře�tězovité polymery. Kapalný fluo�rovodík je výborným rozpouš�těd�lem mnoha fluo�ridů, rozpouštění ji�ných látek je zpravidla spojeno s je�jich solvolýzou a předsta�vuje často používanou metodu přípravy bezvodých fluoridů kovů. Ostatní halogeno�vo�díky se pro takové účely pou�ží�vají zřídka (nízké b.v, úzká oblast existence kapalné fáze). Haloge�no�vodíky se při�pravují přímou syntézou z prvků, reakcí silných netě�ka�vých ky�selin s ně�kterými halogenidy kovů za zvýšené teploty

CaF2 + H2SO4   ----------->   2 HF  + CaSO4



NaCl + H2SO4   ----------->   2 HCl + NaHSO4



hydrolýzou halogenidů fosforitých



PX3 + 3 H2O   ----------->   3 HX + H3PO3



nebo reakcí sulfanu s vodnou suspenzí jodu (v plynné fázi reakce probíhá obrá�ceně)



                                                                        roztok

I2 + H2S   <---------->   HI + S

                                                                          (g)



 Vodné roztoky halogenovodíků se označují jako kyseliny halogenovodí�ko�vé (do prodeje při�cházejí roztoky o kon�centraci 40, 36, 48 a 57 %). Všechny s vo�dou tvo�ří azeotropické směsi (o koncen�tracích 38, 20, 48 a 57 %). Fluorovodík se za la�bo�ra�torní teploty s vodou prakticky neomezeně mísí. Tvoří s ní tři krystalické slou�če�ni�ny nHF.H2O s n=1, 2 a 4 (jde o soli hydroxonia). Hydráty jsou známy i u ostatních halo�genovodíků, ale se stechiometrií HX.nH2O (n(6). Kyse�lina fluorovodíková je sla�bou kyselinou v důsledku existence iontových párů [(H3O)+F�] snižujících akti�vitu hy�dro�xo�nio�vých kationtů v roztoku. Ostatní halogenovo�díkové kyse�liny jsou silné a jejich síla se zvyšuje od HCl k HI. HBr a HI jsou ve styku se vzdu�chem nestálé a uvolňují ele�men�tární halogen.

�

Halogenidy jsou sloučeniny halogenů s elektropozitivnějšími prvky. Fluoridy se od ostatních halogenidů většinou liší jak strukturou tak i typem vazby. Jsou známy fluo�ridy všech prvků mimo He, Ne a Ar. Některé fluoridy nekovů jsou vysoce inertní (CF4, NF3, SF6), jiné naopak extrém�ně reaktivní (ClF3). Halogenidy (především ion�to�vé) jsou většinou roz�pustné ve vodě (malé rozpust�nosti halogenidů CuI, AgI, TlI, HgI a PbII se využívá k ana�lytickým účelům) a z rozto��ku krystalují obvykle ve formě hy�drá�tů, kte�ré se často barvou liší od bezvodých solí. Některé z nich nelze termicky dehy�dra�tovat, proto�že při�tom podléhají hydrolýze (lze využít zahřívání hydrátů s thionylchlo�ri�dem). Také některé halogenidy nekovů se snadno hy�dro�ly�zují (BCl3, SiCl4), jiné jsou na�opak vůči působení vody inertní (CCl4, SF6). Anion�ty X� se často uplatňují jako ter�mi�nální ne�bo můstkové ligandy v komplexech. Soli ně�kte�rých polyatomických anion�tů (tzv. pseu�do�ha�logenidy CN�, OCN�, SCN�, N3-) se haloge�nidům blízce podo�bají. Podle struk�tury se halogenidy dělí do tří skupin. 

Iontové halogenidy tvoří většina fluoridů kovů, ostatních halogenidů alka�lic�kých kovů, hořčíku, kovů alkalických zemin a některých přechodných kovů (ScCl3, LaBr3). Ma�jí vysoké body tání a varu, se stoupající hodnotou poměru náboje k ionto�vé�mu po�lo�měru kovu se zvyšuje podíl kovalence ve vazbě (KCl<CaCl2<ScCl3; TiCl4 je již typic�ky kovalentní sloučenina). Halogenidy alkalických kovů mají strukturu NaCl nebo CsCl, fluoridy vět�ších kationtů MeII krystalují v mřížce CaF2, u menších MeII se uplat�ňu�je struk�tura rutilu.

V polymerních halogenidech jsou atomy halogenů a ko�vu spojeny kova�lent�ní�mi vazbami do řetězců (CuCl2, CuBr2, PdCl2) nebo vrstev (Zn2+, Cd2+, Mn2+, Fe2+, Co2+, Ni2+). Tvoří je chloridy, bromidy a jodidy kovů (MeII a MeIII) se střední a vyšší elektro�nega�tivitou (1,5 až 2,2). Mají relativně nízké body tání a varu, jsou špat�ný�mi vodiči elektřiny. V plynné fázi obvykle tvoří definované molekuly (CdCl2, Al2Cl6).

Molekulové halogenidy tvoří některé kovy ve vyšších oxidačních stupních (Ti, Sn, Pb, V, Nb, Mo, W, Os), nekovy a polokovy (B, C, Si, N, P, As, Sb, S, Se, Te). Atomy ha�loge�nů a kovu jsou spojeny kovalentními vazbami do malých de�fi�novaných molekul. Snad�no těkají, jsou špatnými vodiči elektřiny.

K přípravě halogenidů se využívá reakcí prvků s elementárním haloge�nem



S + 3 F2 -----------> SF6



2 Fe + 3 Cl2 -----------> 2 FeCl3



Hg + I2 -----------> HgI2



rozpouštění neušlechtilých kovů v halogenovodíkových kyselinách



Zn + 2 HCl -----------> ZnCl2 + H2



reakcí oxidů a hydroxidů kovů nebo solí slabých kyselin s halogenovodíky



2 HF + Ag2O -----------> 2 AgF + H2O



KOH + HCl -----------> KCl + H2O



CaCO3 + 2 HBr -----------> CaBr2 + CO2 + H2O



působení halogenovodíkových kyselin na roztoky solí kovů, jejichž halogenidy jsou má�lo rozpustné

HCl + AgNO3 -----------> AgCl ( + HNO3



Pb(NO3)2 + 2 KI -----------> PbI2 ( + 2 KNO3



zahřívání oxidů s uhlíkem v prostředí Cl2 nebo CCl4



SiO2 + 2 C + 2 Cl2 -----------> SiCl4 + 2 CO



CCl4 + 2 BeO -----------> 2 BeCl2 + CO2



nebo zahřívání oxidů nebo síranů se směsí S2Cl2 a Cl2



4 Ln2O3 + 3 S2Cl2 + 9 Cl2  ----------->   8 LnCl3 + 6 SO2    (Ln = lanthanoid)



Fluoridy lze často připravit elektrolyticky nebo působením HF na chloridy



CrCl3 + 3 HF  ----------->   CrF3 + 3 HCl



TiCl4 + 4 HF  ----------->  TiF4 + 4 HCl



Difluorid kyslíku OF2 vznikající rychlým zaváděním fluoru do »2 % NaOH



2 F2 + 2 NaOH ----------->  OF2 + 2 NaF + H2O



je to světle žlutý jedovatý neexplozivní plyn s b.v. �145 oC. Má vel�mi silné oxidační vlast�nosti, s vodou reaguje pomalu. Hydrolýzou roztoky alkalických hydro�xidů uvol�ňu�je kyslík. Molekula má lomený tvar, vazby jsou kovalentní, málo po�lární, aFOF=103.2o. Difluorid dikyslíku O2F2 byl připraven účinkem vysokonapěťového elektrického výboje na směs kyslíku a fluoru za nízkého tlaku a teploty. Strukturně je analogický pero�xidu vodíku. Je nestabilní, rozkládá se již při �50 oC (t1/2=3 hod.), fotolýzou snad�no tvoří radikály OF.. S řadou látek exploduje, v přítomnosti akceptoru F� tvoří soli ka�tiontu dioxygenylového O2+



O2F2 + BF3 ----------->  O2+BF�ROVNICE \O(-;4)� + 1/2 F2



Difluorid tetrakyslíku O4F2 připravený analogickým způsobem je velmi ne�sta�bil�ní a roz�kládá se už při �183 oC.

Všechny oxidy chloru jsou nestálé, endotermické, často explozivní látky, které nelze připravit přímou syntézou z prvků. Některé z nich mají charakter krátce existu�jí�cích radikálů (ClO), jiné nejsou zatím dostatečně charakterizovány (oxid chloritý Cl2O3, peroxid ClO4).

Oxid chlorný Cl2O je žlutohnědý plyn s b.v. 2 oC, který se nad b.v. (ra�di�ká�lo�vým mechanizmem) explozivně rozkládá. Má silné oxi�dační vlastnosti, velmi dobře se roz�pouští ve vodě (anhydrid kyseliny chlorné). Mole�kula je lomená s dClO=171 pm (jed�no�duchá vazba) a aClOCl=111o. Připravuje se re�akcí chlo�ru s oxidem rtuťna�tým



2 Cl2 + 2 HgO   ----------->    Cl2O + HgCl2.HgO



Oxid chloričitý ClO2 je žlutozelený plyn kondenzující na hnědočervenou explo�zivní kapalinu s b.v. 11oC. Ve vodě se rozpouští na tmavozelený roztok, z něhož  krys�talují hydráty ClO2.nH2O (n=6 až 10). Je sil�ným oxidovadlem, v alkalických vod�ných roz�tocích rychle hydrolyzuje na chloritan a chlorečnan. Neutrální roztoky se foto�che�mic�ky rozkládají na směs kyseliny chlorovodíkové a chlorečné. Molekula je lomená s rCl�O=147 pm a aOClO=118o. Má charakter radi�kálu, ale snahu tvořit dimer nejeví (de�lo�ka�lizace ne�párového elektronu v molekule). ClO2 se při�pra�vuje re�akcí chloreč�na�nu dra�selného s kyseli�nou šťavelovou nebo chlorečnanu stří�brného s chlorem



2 KClO3 + 2 (COOH)2   ----------->   2 ClO2 + 2 CO2 + (COOK)2 + 2H2O



2 AgClO3 + Cl2   ----------->    2 ClO2 + 2 AgCl + O2



Za izomer ClO2 lze považovat rovněž vel�mi nestálý a dosud nedostatečně charak�teri�zovaný chlorečnan chlorosylu ClOClO3.

Oxid chlorový Cl2O6 je tmavo�čer��ve�ná kapalina s b.t. 4 oC, méně explozivní než Cl2O. V plynné fázi existuje v rovnováze s mono�me�rem, hydrolyzou poskytuje směs kyseliny chlorečné a chloristé. Struktura v žádném skupenském stavu není zatím přes�ně určena, v pevné fázi se předpokládá existence iontů ClO2+ a ClO4- (chloristan chlo�rylu). Vzniká  působením ozonu na oxid chloričitý

2 ClO2 + 2 O3   ----------->   Cl2O6 + 2 O2



Oxid chloristý Cl2O7 je bezbarvá olejovitá kapalina s b.v. 83 oC. Je nej�stá�lej�ším z oxidů chlo�ru, přesto při zahřátí nebo nárazu vybuchuje. Molekula je symet�ric�ká s můst�kem Cl�O�Cl. Je anhydridem kyseliny chloristé, jejíž dehydratací oxidem fos�fo�reč�ným při nízké teplotě vzniká. 

Jsou známy dva oxidy bromu � oxid bromný Br2O (hnědý) a oxid bromi�či�tý BrO2 (žlutý). Oba jsou stá�lé jen při nízkých teplotách. Alkalickou hydrolýzou pos�kytuje Br2O bromnan, BrO2 bromid a bromičnan (na rozdíl od oxidu chloričitého, který dává chloritan a chloreč�nan). Br2O vzniká působením par bromu na HgO, BrO2 se připra�vu�je reakcí 

                                                                  

                                                                   195 K

Br2 + 4 O3   ----------->   2 BrO2 + 4 O2

                                                                   CF3Cl



Ze tří dobře definovaných binárních sloučenin jodu s kyslíkem je nejlépe pro�zkou�mán oxid jodičný I2O5. I2O4 bývá formulován jako IOIO3 (jodičnan jodosylu) a I4O9 jako I(IO3)3 (jodičnan joditý). Struktura obou těchto pevných látek není dosud známa.

Krystalický oxid jodič�ný I2O5 je znám již velmi dlouho (Davy, 1813), struk�tu�ra molekuly O2I�O�IO2 byla určena poměrně nedávno (1970). Je to jediný oxid halo�ge�nů vznikají exotermic�kou reakcí. Termicky se při teplotách nad 300 oC rozkládá na jod a kyslík, s koncen�tro�vanými kyselinami poskytuje soli jodosylu IO+. Připravuje se dehydratací HIO3, kte�rou reakcí s vodou opět poskytuje. Má silné oxidační účinky, lze ho použít pro kvan�ti�tativní stanovení CO



I2O5 + 5 CO  ----------->   I2 + 5 CO2



Jedinou známou oxokyselinou fluoru je kyselina fluorná HOF. Těžší halogeny tvoří větší počet sloučenin tohoto typu, řada z nich je však známa pouze v roztoku a ve for�mě so�lí. V čisté formě byly izolovány pouze HClO4, HIO3, HIO4 a H5IO6. Síla jedno�sytných oxokyselin halogenů významně vzrůstá se zvyšujícím se oxidačním číslem ha�logenu. V závislosti na halogenu se síla oxokyselin zvyšuje v pořadí I<Br<Cl.

Kyselina fluorná HOF byla ve važitelném množství připravena fluorací ledu (Stu�dier a Appelman, 1971). Molekula je lomená (rHO=96 pm, rOF=144 pm a aHOF= 97 o), těkavostí se podobná fluorovodíku, který často obsahu�je ja�ko příměs. Je velmi nestá�lá, za laboratorní teploty se rozkládá na HF a O2 (t1/2=30 min.). S vo�dou re�agu�je na H2O2, HF a O2.

Kyselina chlorná HClO vzniká spolu s HCl reakcí chloru s vodou



Cl2 + 2 H2O  <---------->   HClO + H3O+ + Cl�



Reakce je vratná a pro posun vpravo je třeba vázat Cl� pomocí Ag2O nebo HgO



2 Cl2 + 2 HgO + H2O ----------->  2 HClO + HgO.HgCl2



Z roztoku ji nelze izolovat, je silným oxidačním činidlem oxidujícím chlorovodík na chlor, sirouhlík na oxid uhličitý a sírový, sulfidy na sírany a soli chromité na chromany. Rozkládá se zahřátím nebo osvět�lením na kyslík, chlor a kyselinu chlorečnou. Je velmi slabou kyselinou (pKk=7.47 při 25 oC). Chlornany vznikají zaváděním chloru do vod�ných roztoků hydroxidů nebo elektrolýzou roztoků chloridů alkalických kovů (nejstá�lejší jsou chlornany Li+, Ca2+, Sr2+ a Ba2+). Patří mezi nejsilnější známá oxido�vadla, při zvý�šené teplotě disproporcionují na chloridy a chloreč�nany. Používají se ja�ko bělící a des�infekční prostředky.

Kyselina chloritá HClO2 je nejméně stálou oxokyseli�nou chloru, existuje jen ve zředěných roztocích (kyselina bromitá a joditá, pokud vů�bec existují, pak jen krátce ve zředěných vodných roztocích). Vzniká rozkladem chlo�ri�tanu barna�té�ho kyse�li�nou síro�vou. Má silnější oxidační vlastnosti než HClO a je i sil�něj�ší kyselinou (pKk=2). Chlo�ritany se tvoří spolu s chlorečnany re�akcí ClO2 s roztoky hy�droxidů. Ani�on ClO�ROVNICE \O(-;2)� je lo�mený s rClO=156 pm a aOClO=111o. Alkalické chloritany se připravují re�duk�cí alka�lic�ké�ho roztoku ClO2 peroxidem vodíku

2 ClO2 + O22�  ----------->   2 ClO2- + O2



Zahříváním v roztocích chloritany disproporcionují na chlorečnany a chloridy, při niž�ších hodnotách pH (»4) také na chloristany a chloridy



3 ClO2-   ----------->   2 ClO3- + Cl�



2 ClO2-   ----------->   ClO4- + Cl�



Chloritany těžkých kovů jsou explozivní (bromitany jsou velmi nestálé a existence jodi�tanů je sporná).

Kyselina chlorečná HClO3 vzniká rozkladem chlorečnanu bar�na�té�ho kyseli�nou sírovou. Její  koncentrace v roztoku může dosáhnout nejvýše 40 %, je sil�ným oxi�dač�ním činidlem i silnou kyselinou. Anion ClO3- má tvar trigonální pyra�mi�dy s rClO = 148 pm a aOClO = 106o. Chlorečnany se připravují disproporcionací chlorna�nů za tep�la (zaváděním chloru do horkých roztoků hydroxidů) nebo elektrolýzou horké so�lan�ky v elektrolyzérech bez diafragmy. Jsou slabšími oxidovadly než chlornany a chlo�ri�tany, zahří�váním dispropor�cionují na chlo�ridy a chloristany a současně se rozklá�dají na chlo�ridy a kyslík



4 KClO3   ----------->   3 KClO4 + KCl



2 KClO3   ----------->   2 KCl + 3 O2



S hořlavými látkami tvoří výbušné směsi.

Kyselina chloristá HClO4 je bezbarvá olejovi�tá kapalina s b.t. �112 oC, která se připravuje působením kyseliny sírové na chloristan draselný. Vakuovou des�ti�lací ji lze získat bezvodou (nejstálejší oxokyselina chloru) a v tomto stavu s orga�nic�ký�mi látkami prudce exploduje. Monohydrát H3O+ ClO4- je za laboratorní teploty krys�ta�lická látka. Jde o silné, ale ve vodném roztoku ne�pří�liš ra�zant�ní (vysoká kinetická ak�ti�vační barie�ra) oxidovadlo a současně o jednu z nej�silnějších anor�ganických kyselin (pKk = �11). Chloristany vznikají termickým roz�kladem chlorečna�nů, k jejich přípravě se však vý�lučně využívá elektrolýza chloreč�na�nů. Většina chloris�ta�nů je dobře rozpust�ná ve vo�dě, poměrně málo se roz�pouštějí chlo�ristany alkalických kovů a NH4+. Žíhá�ním se roz�klá�dají na chlo�ridy a kyslík. Jsou ne�pří�liš reaktivní, aniont chloristanový se zříd�ka uplat�ňuje jako ligand v kom�plexech.

Kyselina bromná HBrO vzniká spolu s kyselinou bromovodíkovou reakcí bro�mu s vodou. Rovnováha je posunuta více vlevo než při reakci chloru. Je slabší ky�se�linou než kyselina chlorná (pKk = 8.69 při 25 oC). Bromnany vznikají zaváděním bro�mu do vodných roztoků hydroxidů nebo elektrolýzou roztoků alkalických bromidů. Z roztoku krystalují hydratované soli stálé pouze do teploty 0 oC. Jsou silný�mi oxi�do�vad�ly, při zvý�šené teplotě snadno disproporcionují na bromidy a bromičnany.

Kyse�li�na bromičná HBrO3 vzniká oxidací bromu ve vodném roztoku kyseli�nou chlornou nebo rozkladem bromičnanu vápenatého kyselinou sírovou



5 HClO + Br2 + H2O  ----------->   2 HBrO3 + 5 HCl



Ba(BrO3)2 + H2SO4   ----------->   2 HBrO3 + BaSO4



Podobá se kyselině chlorečné, její roztok lze zahustit na »50 % koncentraci (při vyš�ších koncentracích nastává rozklad na brom a kyslík). Bro�mič�nany jsou svým vznikem, strukturou i vlastnost�mi analogic�ké chlorečnanům, průběh jejich ter�mic�kého rozkladu je ovlivněn ka�tion�tem (vzniká volný halogen a buď kyslík nebo oxid pří�sluš�né�ho kovu), disproporcionace na bromidy a bromistany je termodynamic�ky nevý�hod�ná.

Kyselina bromistá HBrO4 byla připravena z bromistanu sodného pomocí ione�xu. V roztoku je stálá do koncentrace 55 %. Ve zředěném vodném roztoku je ne�pří�liš účin�ným oxido�vad�lem a silnou ky�selinou. Bromistany lze připravit elektrolýzou bro�mič�nanů (1969) ne�bo účinkem XeF2 či F2 na roztok bromičnanu (předchozí neú�spě�chy po�kusů o jejich pří�pravu byly dány faktem, že ozon a peroxosírany zřejmě z kine�tických dů�vo�dů ne�jsou schopny bromičnany na bromistany oxidovat, přestože podle hodnot redoxních po�tenciálů by tyto reakce měly probíhat). Alkalické bromis�tany jsou méně stá�lé než bro�mičnany, zatímco chlo�ris�ta�ny jsou naopak stálejší než chlo�rečnany.

Kyselina jodná HIO se tvoří analogicky jako HClO a HBrO a je v této trojici nej�slabší kyseli�nou (pKk=10.64 při 25 oC). Působí oxidačně, je nestálá a snadno dis�pro�porcionuje na ky�selinu jodičnou a jod (analogicky se chovají i jodnany). Kyselina jodná je schop�ná ioniza�ce i jako slabá zásada (pKz = 9.49 při 25 oC).



HIO + H2O  ----------->  I(H2O)+ + OH�



Kyselina jodičná HIO3 je nejstálejší z oxokyselin jodu, lze ji připravit v krys�ta�lickém stavu. Připravuje se oxidací jodu ve vodném prostředí



3 I2 + 10 HNO3  ----------->   6 HIO3 + 10 NO + 2 H2O



I2 + 5 Cl2 + 6 H2O  ----------->   2 HIO3 + 10 HCl



Dobře se rozpouští ve vodě, má slabší oxidační účinky než kyselina bromičná. Je sil�nou kyselinou (pKk = 0.77 při 25 oC), ale slabší než kyseliny chlorečná a bromičná. Jo�dičnany lze připravit analogicky jako bromičnany, jejich krystalizací z roztoků s nadbytkem HIO3 mohou vznikat i hydrogenjodičnany MIH(IO3)2 a MIH2(IO3)3. Dispro�por�cionace na jodidy a jo�distany je termodynamicky nevýhodná a proto neprobíhá. Vysoká stálost jodičnanů umož�ňuje vytěsnění lehčích halogenů z aniontů XO3- jodem



I2 + 2 XO3-  ----------->  X2 + 2 IO3-       (X = Cl, Br)



U některých redoxních reakcí jodičnanů (s nadbytkem siřičitanu nebo peroxidu vo�dí�ku) byl po�zo�rován periodický (oscilující) průběh (střídavé zbarvování a odbar�vo�vá�ní škro�bu indikující perio�dic�ké změny v přítomnosti volného jodu).

�

Jsou známy čtyři řady jodistanů, které ve vodném prostředí tvoří rozsáhlý sys�tém rovnovážných reakcí zahr�nu�jících deprotonizaci, dehydrataci a agregaci. Kyseli�na pentahydrogen�jo�dis�tá (ortho�jodistá) H5IO6 se připravuje ano�dic�kou oxi�dací kyseliny jo�dičné nebo pů�so�bením kon�cen�trované kyseliny dusičné na Ba5(IO6)2. Tvoří bez�bar�vé krystaly dobře roz�pustné ve vodě, které se termicky roz�klá�da�jí na I2O5, kyslík a vo�du. Je silným oxi�dač�ním činidlem a nepříliš silnou kyselinou (pKk=3.29), což je  pod�mí�ně�no vyso�kým počtem OH�skupin v její molekule. Normální soli se tvoří termickým roz�kla�dem jo�dičnanů



5 Ba(IO3)2   ----------->  Ba5(IO6)2 + 4 I2 + 9 O2



Průmyslově se používá anodické oxidace jodičnanu sodného, při níž vzniká dihyd�ro�gen�jodistan trisodný Na3H2IO6 (známy jsou i tetrahydrogensoli, NaH4IO6.H2O). Možná je i oxidace jodidů, jodu ne�bo jodič�nanů v alkalickém roztoku chlorem



IO3- + 6 OH� + Cl2   ----------->   IO65� + 2 Cl� + 3 H2O



�

Anion IO65� je pravidelným oktaedrem, který je scho�pen stabilizovat neobvykle vysoké oxidační sta�vy kovových kationtů (CuIII, AgIII, NiIV) v kom�ple�xech s charakterem chelá�tů.

Kyselina heptahydrogen�trijo�dis�tá H7I3O14 vzniká dehydratací H5IO6 (120 oC).

Ky�se�linu hydrogenjodistou (meta�jo�dis�tou) HIO4 lze připravit opatrnou va�kuovou dehy�dra�tací kyseliny pentahydrogenjodisté při 100 oC (další dehydratací nevzniká I2O7, ale uvol�ňuje se kyslík a tvoří se oxid jodičný). V roz�toku váže vodu a pře�chází na H4IO6-. Její so�li vznikají oxidací alka�lic�kých jodičnanů v zása�di�tém pro�stře�dí chlornanem



NaIO3 + NaClO  ----------->   NaIO4 + NaCl



Kyselina trihydrogenjodistá H3IO5 není ve volném stavu známa. Připraveny byly pouze její soli (Ag3IO5).

Jsou známy čtyři typy interhalogenových sloučenin obecného vzorce XYn (X je těžší halogen než Y a n = 1, 3, 5, 7). Všechny jsou diamagnetické a tvoří je vždy su�dý po�čet atomů halogenů. Fyzikální a chemické vlastnosti těchto látek jsou často "prů�mě�rem" vlast�ností komponent, které je tvoří. Přípravují se přímou synté�zou z prv�ků, o slo�že�ní produktu rozhoduje poměr komponent v reakční směsi. Všech�ny jsou vy�soce reaktivní a práce s nimi vyžaduje nejen speciální preparativní postupy, ale i nádoby ze speciálních materiálů (nikl, Monelův kov, teflon). Reakti�vita fluoridů halo�ge�nů se snižuje v pořadí ClF3>BrF5>IF7>ClF>BrF3>IF5>BrF>IF3>IF. Při stej�ném ste�chio�met�ric�kém složení se reaktivita snižuje v pořadí Cl>Br>I a pro daný halo�gen re�ak�tivita klesá v řadě XF5>XF3>XF.

Interhalogeny XY jsou reaktivní slou�čeniny, jejichž termická stabilita klesá v řa�dě ClF>ICl»IBr>BrCl>BrF»IF (v chemické syntéze nachází proto uplatnění nejčastěji fluorid chlorný ClF). Vodou a vod�nými roztoky hy�droxidů alkalických kovů se rozkládají



XY + 2 H2O  ----------->   H3O+ + Y� + HXO



S X� reagují jako Lewisovy kyseliny za tvorby polyhaloge�ni�do�vých aniontů



ClF + F�  ----------->   ClF2-



s některými fluoridy jako Lewisovy baze a tvorby kationtů X2Y+



BF3 + 2 ClF  ----------->  (Cl2F)+(BF4)�



V tavenině vedou elektrický proud v důsledku ionizace



3 IX   ----------->   I2X+ + IX2-       (X = Cl, Br)



Jsou známy čtyři interhalogeny XY3. Fluorid chloritý ClF3 (jedna z nejre�ak�tiv�nějších látek vůbec) a fluorid bromitý BrF3 jsou dobře charakterizované mo�le�ku�lové sloučeniny, fluorid joditý IF3 je extrémně nestabilní a dimerní chlorid joditý I2Cl6 je žlutá pevná látka snadno disociující na ICl a Cl2. Podobně jako inter�ha�lo�ge�ny XY jsou i XY3 Lewisovými amfo�lyty, disociace je podle vodivostních měření u ClF3  ne�pa�tr�ná, u BrF3 zřetelná. Obě tyto látky se vyrábí průmyslově (ClF3 byl expe�ri�mentálně tes�to�ván jako součást raketových paliv a použit jako náplň zápalných bomb). Lze je využít i jako rozpouštědla, obvykle při reakcích, jichž se účastní.

Z vyšších inter�halo�ge�nů jsou zná�my pouze čtyři fluoridy (ClF5, BrF5, IF5 a IF7). Molekuly prvních tři mají tvar tet�ra�go�nální pyramidy, molekula fluoridu jodistého IF7 je pentagonální bipyrami�dou. Acidobazické vlastnosti jsou ana�logické nižším ho�mo�logům (tvorba iontů IF6+ a IF8- při re�akcích IF7). Všechny se uplat�ňu�jí jako fluorační činidla, s IF5 lze pracovat i ve skle�ně�ných apa�raturách.

Opatrnou hydrolyzou interhalogenových sloučenin, jejich reakcí se solemi oxo�kyselin nebo oxidy halogenů vznikají fluorid�oxidy halogenů. Bylo tak připraveno pět fluorid�oxidů chloru (od nestálého FClO až po téměř inertní FClO3), dva bromu a pět jodu. Většinou jde o velmi reaktivní látky s charakterem Lewisových amfolytů, kte�ré se strukturou i chemickým chováním blízce podobají fluoridům halogenů.

�

�

Z polyhalogenido�vých aniontů je nejstálejší I3-, větší částice existují v krysta�lic�kých solích s vel�ký�mi ka�ti�on�ty ([(CH3)4N]I5, RbIFCl3, RbI9). Nejlepší kate�nač�ní schop�nosti má jod. Aniont I82� má tvar pís�mene Z, největším známým poly�jodi�dovým ani�on�tem je pla�nár�ní vysoce sy�met�ric�ký I164-. Termická stabilita těch�to částic klesá v pořa�dí I3->IBr2->ICl2-> >I2Br� >Br3->BrCl2->Br2Cl� (čím je rozměrnější cen�trál�ní atom a vyšší symetrie čás�ti�ce, tím je ter�mic�ky sta�bil�nější). Po�ly�ha�lo�ge�ni�do�vé ani�on�ty se obvykle připra�vují adicí ha�lo�genidu k inter�halogenu. Aniont ob�sa�hující tři růz�né haloge�ny lze připravit reakcí



CsBr + ICl ----------->  CsClBrI



Kationty XY2n+ vzni�kají adič�ními reakcemi me�zi interha�lo�genem a ak�cep�torem ha�lo�genidu. Je�jich zbarvení se prohlubuje se zvyšující se atomovou hmot�ností haloge�nů. Tříatomové částice jsou lomené, pětiatomové mají tvar písmene T a pro sedmiato�mové je obvyklé oktaedrické uspořádání. Existují rovněž kationty X2+, v případě jodu známé (1966) v jeho modrých roztocích v oleu (dimerizace I2+ na I42+ v HSO3F se proje�ví změ�nou barvy z modré na červenou). Podařilo se připravit i soli tříatomo�vých a pě�ti�atomových čás�tic X3+ (X = Cl, Br, I) a X5+ (X = Br, I). Přítomnost atomů halogenů v oxidač�ním sta�vu +I a +III je charakteristická pro deriváty silných oxokyse�lin (chlo�risté, fluo�ro�sírové, dusičné), v nichž je formálně atom vodíku nahrazen haloge�nem (XOClO3, XOSO2F, XONO2, Br(ONO2)3, I(OSO2F)3).



11. Prvky 18. skupiny He, Ne, Ar, Kr, Xe a Rn�PO \l1 "11. Prvky 18. skupiny He, Ne, Ar, Kr, Xe a Rn�



Prvky neon až xenon, nazývané spolu s heliem a radonem vzácnými plyny, ob�je�vil Ram�say� (1895, první informace o jejich existenci měl už Cavendish, 1785). Byl in�spi�rován fyzikem Rayleighem, který zjistil vý�znamnou di�ferenci mezi hus�tot�ou dusíku získaného ze vzduchu a připraveného termickým roz�kladem du�sitanu amon�né�ho (v prv�ním případě byla hustota o 0.5 % větší). Do roku 1898 všechny čtyři prvky izo�loval a charak�te�rizoval a periodický systém doplnil o novou skupinu. V roce 1904 dostali Rayleigh i Ramsay za své práce Nobelovy ceny za fyziku a che�mii. Helium bylo obje�ve�no nej�pr�ve mimo Zemi ve slunečním spektru (1868, pod�le slunce dostalo jméno) a teprve poz�ději (1881) ve vulkanických plynech Vesuvu. Ra�dio��aktivní radon poprve studovali Ru�the�ford a Soddy (1902, byl nazýván i "ra�diová ema�na�ce", niton, aktinon a thoron podle toho, z jaké rozpa�do�vé řady pocházel).

Helium je po vodíku nejrozšířenějším prvkem ve vesmíru (23 %). Je však příliš leh�ké a gravitační pole Země ho není schopno udržet. Na Zemi jsou vzácné plyny v ma�lém množství složkou atmosféry (1%), helium se nachází i ve zřídlech pří�rodních ply�nů (v USA a Polsku až 8 obj.%) a je okludováno v některých neros�tech. V součas�nosti na Zemi existující He, Ar (vznik záchytem elektronů izotopem 40K) a 86Rn jsou vý�lučně produkty radio�aktiv�ního rozpadu.

Atomy vzácných plynů jsou vzájemně přitahovány jen slabými van der Waal�so�vými silami a mají velmi nízké b.t. a b.v. Vlastnostmi se nejlehčí z nich blíží ide�ál�ním ply�nům. V přírodním He a Ar výrazně převládá jediný izotop (4He a 40Ar). Helium jako první člen skupiny má řadu unikátních vlastností (difunduje nejen pryží, ale i sklem). Kapal�né helium existuje ve dvou formách, z nichž první má při b.v. (4.17 K) vlast�nosti normální kapaliny, druhá při 2.18 K jeví supratekutost, jejíž příčiny nebyly dosud us�po�kojivě vy�světleny. Vlastnost je typická pro 4He a dává možnost jeho dělení od lehčího izotopu 3He.

Elektronová konfigurace vzácných plynů je vysoce stabilní (oktet resp. dublet u He) a netvoří proto víceatomové molekuly. Mají vysoké ionizační energie, ka�tionty jsou nestabilní, energeticky nejnižší neobsazené orbitaly (LUMO) jsou značně vzdále�ny od zaplněných orbitalů. Možnost tvorby koodinačních vazeb je tím výrazně potlače�na. Nízká reakti�vita jejich atomů byla podkladem pro formulaci oktetového pravidla.

Do roku 1962 byly vzácné plyny považovány za neschopné tvorby sloučenin s výjimkou klathrátů. Pauling (1930) vyslovil předpoklad, že by mělo být možné při�pra�vit XeF6 a KrF6, ale první pokusy o experimentální důkaz nebyly úspěšné. Teprve syn�té�za O�ROVNICE \O(+;2)�PtF�ROVNICE \O(-;6)� reakcí kyslíku (kyslík a xenon mají přibližně shodné první ioni�zační poten�ci�ály) s PtF6 Bartlettem byla impulzem k úspěšnému pokusu o přípravu sloučenin těž�ších vzác�ných plynů. Již za laboratorní teploty poskytla reakce xenonu s PtF6 pro�dukt formulovaný nejprve jako XePtF6, pozdější studie ukázaly, že jde o směs [XeF]+ [PtF6]� s XeF+[Pt2F11]�

                              

                                          25 oC                                            60 oC

Xe + 2 PtF6   ----------->   [XeF]+[PtF6]� + PtF5   ----------->   [XeF]+[Pt2F11]�



Postupně pak byla připravena řada sloučenin těžších vzácných plynů s elektro�ne�ga�tiv�ní�mi prvky (F, O, Cl a N), jejichž strukturu dobře postihuje model VSEPR. Je zná�ma řada sloučenin xenonu a několik kryptonu a radonu. Xenon vy�stu�pu�je ve slou�če�ninách v sudých oxidačních stupních +II až +VIII. Syntéza sloučenin vzác�ných ply�nů je spojena se značnými experimentálními problémy (reaktory z Ni ne�bo Mo�ne�lo�va kovu, nebezpečí explozí).

Neon, argon, krypton a xenon se získávají jako vedlejší produkt frakční destilací kapalného vzduchu. Získávání helia ze vzduchu, přestože jeho koncentrace je tam 5x větší než kryptonu, ne�ní ekonomické a jeho obvyklým zdrojem je zemní plyn.

Helium se používá jako chladící medium (ve vysokoteplotních jaderných re�akto�rech a přede�vším při trans�portu kapalného kyslíku a vodíku jako raketových paliv), nos�ný plyn v ply�nové chromatografii, nehořlavá náplň meteorologických balonů a jako náhrada dusíku v dýchací směsí pro potápěče (ochrana před kesonovou nemocí). Ne�on, argon, krypton a xenon slouží ja�ko ná�plň do výbo�jek, argon i jako ochranná at�mosféra při svařování a práci s lát�ka�mi citlivými na vzdušný kyslík. Radon se zřídka vy�užívá jako (�zářič pro lékař�ské účely (t1/2=3.825 dne).



11.1. Sloučeniny vzácných plynů�PO \l2 "11.1. Sloučeniny vzácných plynů�



Některé malé molekuly (O2, N2, CO, SO2) tvoří s vodou a některými organic�ký�mi sloučeninami krystalické látky pro�měnli�vého složení nazývané klath�ráty. V krys�talové struktuře hostitele jsou dutiny, do nichž se mohou umístit mo�lekuly "hosta" pou�ze urči�té velikosti a tvaru. "Hostitelskou" a "hostující" molekulu poutají pouze sla�bé van der Waalsovy síly, po úniku "hosta" se struktura zbortí. Ze vzácných plynů tvoří tyto slou�če�niny pouze Ar, Kr a Xe (He a Ne jsou příliš malé a málo polarizovatelné). Jsou zná�my klathráty s limitním složením 8Y.46H2O, Y.3R a 2Y.R'.17H2O (Y = Ar, Kr, Xe; R=hy�dro�chinon, fenol, p�kresol; R'=ace�ton, chloroform, chlorid uhličitý). Lze je využít pro skladování vzácných plynů (k tomu lze použít i zeolitů) a při práci s radioaktivními izo�to�py Kr a Xe vznikajícími v jaderných reaktorech. Radioaktivní izotop 85Kr ((�zářič, t1/2=10.3 roku) snadno difunduje do růz�ných tuhých látek za tvorby fází s pro�měn�li�vým složením. Při reakcích (oxidaci) těchto "kryptonátů" se rozruší jejich povrch a uvol�ní se úměr�né množství radioaktivního Kr (možnost sledování rychlosti koroze).

Všechny tři známé fluoridy xenonu XeFn (n = 2, 4, 6) vznikají přímou reakcí prv�ků ve vhod�ném stechiometrickém poměru a přesně definovaných podmínek (T,p).

Fluo�rid xeno�natý XeF2 lze při�pra�vit ozařováním směsi fluoru s xenonem sluneč�ním svět�lem. Ve všech skupenstvích tvoří lineární molekuly. Ve vodě se roz�pou�ští na 0.15 M roztok, hy�dro�lýza probíhá v kyselém prostředí pomalu (t1/2=7 hod. při 0 oC), v alka�lic�kém rychle. Je silným oxidačním činidlem (převádí bromičnany na bro�mis�tany) a jemným fluorační činidlem používaným v orga�nické synté

                                                XeF2

C6H6  ----------->  C6H5F



Fluorid xenoničitý XeF4 vzniká z xenonu a fluoru v niklovém reaktoru při 400 oC, tlaku 0.6 MPa a objemovém poměru komponent 1:5. Je silnějším fluoračním či�nid�lem než XeF2, spe�ci�ficky fluoruje aromatický kruh (toluen). Vodou se okamžitě hy�drolyzuje a me�zi pro�duk�ty je i explozivní oxid xenonový XeO3.

�

Tlak 5 až 6 MPa, tep�lo�tu 300oC  a obje�mo�vý poměr kom�po�nent 1:20 vy�ža�duje pří�prava fluo�ridu xeno�no�vé�ho XeF6. Mo�le�kula ne�má podle oče�ká�vání přesně okta�ed�rickou sy�met�rii. V O(SF5)2 se roz�pouští na žlu�tý roz�tok obsahující monomerní mole�ku�ly. Struk�tura pev�né fáze (jsou zná�my nej�mé�ně čtyři polymorfní mo�di�fi�kace) je neoče�ká�vaně složitá a ob�sa�huje tet�ra�mer�ní a hexamerní jed�notky. Účin�kem vody se XeF6 prudce hyd�ro�lyzuje



XeF6 + H2O  ----------->  2 HF + XeOF4



XeOF4 + 2 H2O ----------->  4 HF + XeO3



Nelze s ním pracovat ve skleněných aparaturách, protože reakce produkující analo�gic�ké sloučeniny Xe probíhají i s oxidem křemičitým. Fluoridy xenonu tvoří s pen�ta�fluo�ridy P, As, Sb, I a některých kovů soli o složení XeF+MF6-, XeF+M2F11- a [Xe2F3]+MF6-. Analogickým způsobem jako s PtF6 reaguje xenon také s RuF6, RhF6 a PuF6, ale ni�ko�liv se sta�bil�ní�mi fluoridy jako UF6 ne�bo IrF6. Známy jsou i anionty XeF7- a XeF82� sta�bi�li�zo�va�tel�né kationty těžších alkalických kovů. Podvojnou záměnou mezi XeF2 a bezvodými oxokyse�li�nami vznikají oxofluoroslouče�niny (FXe(OSO2F), Xe(OSO2F)2, FXeOClO3).Tak byly ta�ké připravena slouče�nina FXeN(SO2F)2 obsahující vazbu Xe�N. Xe(CF3)2 s vaz�ba�mi Xe�C vzniká reakcí radikálů CF3. s XeF2. Mimo XeOF4 je znám i XeO2F2.

Oxid xenonový XeO3, který se získává úplnou hydrolýzou XeF6, je v suchém sta�vu extrémně explozivní. Má silné oxi�dační účinky, v roztoku nevede elek�trický proud a není tedy anhydridem kyseliny xeno�no�vé. Její soli vznikají reakcí oxidu xeno�no�vého s roztoky silných zásad

XeO3 + OH� ----------->  HXeO4-



Další reakcí s hydroxidem snadno dochází k disproporcionaci na xenon a xenoničelan



2 HXeO4- + 2 OH� ----------->  XeO64� + Xe + O2 + 2 H2O



Z xenoničelanu barnatého lze účinkem studené koncentrované kyseliny sírové při�pra�vit oxid xenoničelý XeO4 jako explozivní plyn



Ba2XeO6 + 2 H2SO4  ----------->   XeO4 + 2BaSO4 + 2 H2O



Chlorid xenonatý XeCl2 byl připraven v inertní matrici při 20 K, o existenci XeBr2 a XeCl4 (produkty (�rozpadu analogických sloučenin 129I) byl získán důkaz Möss�baue�ro�vou spektroskopií, ale izolovat se je ne�podařilo. 

Fluorid kryptonatý KrF2 je krajně nestálý, podobně jako XeF2 je schopen tvořit kationty KrF+ a [Kr2F3]+. Je nejsilnějším známým oxidačním činidlem.
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Skandium, yttrium a lanthan se spolu s lanthanoidy nazývají vzácnými ze�mina�mi. Jako první bylo izolováno yttrium (Wöhler, 1828) z gadolinitu, o něco později lan�than (Mosander, 1839) z příměsí v dusičnanu ceričitém a poslední skandium (Niel�sen, 1879) ze švédských rud. Prvky svým rozšířením nejsou příliš vzácné (25�35 ppm), ale vyskytují se rozptý�leně a obtížná je izolace je�jich sloučenin ze směsí obsahujících i os�tat�ní prvky vzác�ných zemin. V přírodě se nacházejí ve formě oxosloučenin často spolu s lanthanoidy (skan�dium ve vzácném thortveititu Sc2Si2O7, yttrium spolu s ytter�biem, terbiem a er�biem v gadolinitu Ln2Fe3Si2O10 a lanthan je příměsí v bastnaesitu LnCO3F a monazitu LnPO4, Ln=lanthanoid). Aktinium v přírodě vzniká rozpadem 235U a nachá�zí se proto v urano�vých rudách. Bylo objeveno (1899) v odpa�dech po jejich zpracová�ní, v po�době čisté sloučeni�ny bylo izolováno (1950) s využitím iontoměničů a ex�trak�čních metod.

Prvky jsou měkké kovy krystalující v nejtěsnějším hexagonálním uspořádání.  Mají podstaně větší elektrický odpor než hliník. Elektro�nová konfigurace jejich valenční sféry je (n�1)d1ns2 a jsou tedy prvními členy jednotlivých přechodných řad. Snadno tvo�ří kationty M3+, které mají ana�logickou elektro�novou konfigu�raci jako kationty prvků alka�lických zemin nebo ka�tionty lanthanoidů Ln3+ a mají proto i podobné vlastnosti. Ne�obsahují žádné d�elek�tro�ny a jsou proto bezbarvé a diamag�netické. Běžný je oxi�dač�ní stav +III (čtvr�té ioni�zač�ní energie jsou větší než součet prvních tří), ve slouče�ni�nách domi�nu�jí iontové va�zebné inter�akce.

Všechny jsou neušlechtilé kovy s nízkou elektronegativitou reagující s vodou, zředěnými kyselinami, kyslíkem (na oxidy M2O3), halogeny a po zahřátí i s dalšími ne�ko�vy (s roztaveným hliní�kem tvoří lanthan pěkně krystalující, na vzduchu stálou slou�če�ninu LaAl4). Oxidy M2O3 lze připravit žíháním hydroxidů, uhličitanů nebo šťave�lanů. Oxid skanditý Sc2O3 se ve zředěných kyse�li�nách obtížně rozpouští (na rozdíl od oxidu lan�tha�nitého La2O3). Halogenidy LnX3 jsou s výjimkou fluoridů velmi dobře rozpustné. Hydroxidy se tvoří jako bílé gelovité sraženiny srážením vodných roztoků rozpustných solí rozto�ky alkalických hydroxidů. Jejich zásaditost stoupá s rostoucím iontovým poloměrem ko�vu. Hydroxid skanditý Sc(OH)3 (lépe je ho formulovat jao hydratovaný oxid) je slabý a jediný z této trojice amfo�terní (tvor�ba [Sc(OH)6]3� v nadbytku alka�lické�ho hydro�xi�du), hydro�xid lan�thanitý La(OH)3 je silný (u�vol�ňuje amo�niak z amon�ných solí, snadno reaguje s oxidem uhličitým na uhličitan).

So�li skandité podléhají snáze hydrolýze než soli ostatních prvků této skupi�ny. Řada solí těchto prvků tvoří hydráty (6,7,8), které se termicky dehy�dratují za sou�ćas�né hy�dro�lýzy a tvorby zásaditých solí (ScOCl). Málo roz�pustné jsou, podobně jako u kovů alkalických zemin a lanthanoidů, soli slabých kyselin (fluoridy, uhličitany, fosfo�reč�na�ny a šťavelany). Větší polarizační účinky iontu Sc3+ jsou příčinou snad�něj�ší tvor�by kom�plex�ních iontů tohoto prvku (K3ScF6). 

Kovy se připravují elektrolýzou roztavených chloridů, hlavním problémem je je�jich zís�kání ve vyhovující čistotě (nejvýznamnějším výsledkem snahy o přípravu čis�tých slou�čenin vzácných zemin byl rozvoj iontoměničových, chromatografických a ex�trakč�ních dělících me�tod). Sc2O3 se získává jako vedlejší produkt při zpraco�vání uranu.

Praktické využití prvků podskupiny skandia i jejich sloučenin je omezené. Zvy�šu�je se význam yttria v souvislosti s jeho použitím v elek�trotechnice (červený lumino�for pro barevné obrazovky). Oxid lanthanitý je přísa�dou do optických skel a směs ko�vo�vých lanthanoidů (25 % La, "Mischmetall") slouží k výrobě kamínků do zapalovačů.





13. Lanthanoidy�PO \l1 "13. Lanthanoidy�



Skupinovým názvem lanthanoidy se označuje skupina 14 prvků následují�cích za lan�tha�nem. V do�bě objevu pe�riodického zákona patřilo zařazení prvků vzác�ných ze�min (sku�pinový ná�zev původně označoval všechny méně běžné oxidy včet�ně ThO2 a ZrO2) do pe�rio�dic�kého sys�tému k nejsložitějším problémům anorganické che�mie. Ne�byl přes�ně znám jejich po�čet ani správ�ná posloupnost, protože hodnoty ato�mových hmot�ností pro seřa�zení pou�žité nebyly dostatečně přesné a spo�lehlivé. Prob�lém byl rozřešen až objevem Mo�se�leyho zákona o ato�mo�vých číslech jako kriteria pro zařaze�ní do periodického sys�té�mu.

�

Lanthanoidy jsou stříbrobílé měkké neušlechtilé kovy krystalující nejčastěji v nej�těsnějším hexagonálním uspořádání. Nej�důležitějšími nerosty jsou fos�forečnan mo�nazit (Ce,La)PO4 (obsahuje i jiné lantha�noidy než Ce, La a také thorium) a křemi�či�ta�ny ce�rit a gadolinit. Nevyskytují se v rudných ložis�cích, ale rozptýle�né, takže jejich zkon�cen�trování a příprava v čistém stavu jsou obtíž�nější než u jiných ko�vů. Označení "vzác�né zeminy" je dnes již neaktuální, protože mo�derní metody přípravy je umožňují získat v množ�stvích převyšujících praktickou po�třebu. Ani z hlediska obsahu v zemské kůře nejsou, s výjimkou promethia, nijak vzác�né (nejhojnější je cer). Výskyt lantha�noi�dů v přírodě klesá s rostoucím atomovým číslem a prvky s lichý�mi atomo�vý�mi čísly jsou vzácnější (Harkin�sonovo pravidlo). Promet�hi�um, které nemá žádný stabilní izo�top (147Pm, t1/2=2.6 roku), by�lo nalezeno v produktech štěpení 235U (Marin�sky, 1947).

Elektrony jsou v těchto prv�cích doplňovány do 4f�orbita�lů bez podstatné změny v obsazení ostatních vnějších orbitalů. Změ�na počtu elektro�nů v 4f�orbi�talech má mini�mální vliv na vlastnosti těchto prvků a jejich sloučenin, proto�že 4f�elektrony se neuplat�ňují při tvor�bě kovalent�ních vazeb ani nemohou být snadno od�štěpeny za vzniku ion�tů. Vlastnosti lanthanoidů určuje obsazení orbitalů 6s a 5d. V 5d�orbi�talech má po jed�nom elektronu La, Gd a Lu v důsledku stability kon�figurace f0, f7 a f14. Všechny lan�tha�noidy tvoří kationty M3+ odevzdáním 2 elektronů z orbitalu 6s a jednoho z 5d nebo 4f. Může�li vzniknout některá ze stabilních elektronových kon�fi�gu�rací f0, f7 nebo f14, tvoří se i ionty MII (Eu, Yb) a MIV (CeIV a TbIV mají silné oxidační schop�nosti). Elek�tro�ne�ga�ti�vity lantha�noidů jsou nízké a jejich ionty objemné. Ve slou�čeninách tvoří pře�váž�ně iontové vazby, nejsou schopny se podílet na tvorbě zpětných dativních (�va�zeb. S vý�jim�kou Lu3+ obsahují ionty lanthanoidů nespárované elektrony a jsou proto pa�ra�mag�ne�tické a rozmanitě zbarvené. Vstup elektronů do f�orbitalů podmi�ňuje lan�tha�noi�do�vou kon�trakci (místo zvětšování poloměrů s růstem atomového čís�la se tyto hod�no�ty snižu�jí od La3+ k Lu3+ o 22 %). Důsledkem tohoto jevu je i značná po�dob�nost odpo�ví�da�jí�cích si dvojic pře�chod�ných prv�ků v páté a šesté periodě (a jejich odlišnost od pře�chod�ných prv�ků čtvr�té pe�riody) daná podobností iontových poloměrů. 

Chemické vlastnosti lanthanoidů jsou výrazně jednotvárnější, než u kterékoliv ji�né skupiny příbuzných prvků v periodickém systému. Podobnost sloučenin lantha�noidů je způsobe�na shodnými oxidačními stupni, téměř stejnou elektronegativitou a blízkými kovovými a iontovými poloměry. Jsou silně elektropozitivními kovy, které rea�gu�jí s vodou za uvolňování vodíku a snadno se oxidují na bazické oxidy M2O3 (pouze Ce tvoří CeO2 a Nd, Sm, Eu a Yb monooxidy LnO). S vodíkem se při 300 oC tvoří hyd�ridy LnH2 složené z LnIII , 2H� a elektronu delokalizovaného ve vodivostním pásu. Při vyšším tlaku vodíku lze dosáh�nout mezního složení LnH3. Halogenidy jsou známy se stechiometrií LnX4 (pouze CeF4 a PrF4), LnX3 a LnX2 (získávají se redukcí LnX3 pří�sluš�ným kovem). Body tání málo rozpustných fluoridů LnF3 se snižují s klesajícím ion�to�vým poloměrem lanthanoi�du. Hydroxidy nejsou amfo�terní, ve vodě se velmi málo roz�pouštějí, jejich součiny roz�pustnosti i zásaditost kle�sají ve stejném směru jako b.t. fluo�ri�dů. Všechny lan�thanoidy tvoří rozpust�né chlori�dy, dusičnany a sírany, prak�ticky ne�roz�pustné fluoridy, oxidy, uhličitany, fos�fo�rečnany a šťavelany. Větší variabilitu vy�kazují v uplatňovaných k.č. (6 až 9). Běžně se vyskytují koordinační poly�ed�ry (tri�go�nál�ní priz�ma, tetragonální antiprizma, dodekaedr), které jsou u komplexů pře�chodných ko�vů mé�ně obvyklé. Vaz�by kov�ligand jsou převážně iontové, komplexy jsou málo sta�bil�ní a ve vodných rozto�cích podléhají disociaci nebo rychlé výměně li�gan�dů. Slouče�ni�ny ceričité jsou silná oxi�do�vadla, redoxní potenciál je vý�znamně ovliv�něn komlexo�tvor�ný�mi reakcemi ceriči�tých iontů. Oxidačních vlastností ce�ričitých solí v kyselém pro�stře�dí lze využít pro sta�no�vení sloučenin železnatých, chro�mitých a uraničitých



[Fe(H2O)6]2+  +  Ce4+  ----------->  [Fe(H2O)6]3+  +  Ce3+



2 [Cr(H2O)6]3+  +  6 Ce4+  +  9 H2O  ----------->  Cr2O72�  +  6 Ce3+  +  14 H3O+



U4+ +  2 Ce4+  +  6 H2O  ----------->  UO22+  +  2 Ce3+  +  4 H3O+



Organokovové sloučeniny nejsou příliš početné. Cyklopentadienyly jsou převážně ion�to�vé, v alkyl� a arylderivátech se uplatňují (�vazby. Termicky jsou tyto látky poměrně sta��bilní, citlivé jsou vůči působení vody.

Příprava čistých kovů je náročná pro obtíže s přípravou čistých výcho�zích slou�če�nin, velkou reaktivitu elementárních kovů a jejich poměrně vysoké body tá�ní (799 oC pro Ce až 1663 oC pro Lu). Nejčastěji se připravují v podobě slitin obsa�hu�jí�cích více lant�hanoidů (především Ce) elektrolýzou roztavených solí nebo metalo�ter�micky



LnX3  +  3 Na  ----------->  Ln  +  3 NaX



Při oddělování lanthanoidů se využívá malých rozdílů ve vlastnostech některých jejich sloučenin jako je rozpustnost (frakční krystalizace, frakční srážení, extrakce) a přede�vším tvorba komplexů. Využívá se faktu, že těžší lanthanoidy s menším iontovým polo�mě�rem tvoří objemnější hydratované kationty, které jsou iontoměniči poutány slaběji než méně hydra�tované kationty s větším iontovým poloměrem.

Použití lanthanoidů je dosud poměrně omezené. Asi čtvrtina produkce se spotřebuje na odstraňování kyslí�ku a síry z kovů, zlepšení mechanických vlastností slitin Al, Ni, Cu a V a výrobu ka�mínků do zapalovačů. Některé oxidy jsou barvícími přímě�semi do keramiky a skla, fosfo�res�kujícími materiály na TV obrazovkách, kata�lyzátory v organické chemii a aktivátory při konstrukci iontových laserů (Eu3+ podmi�ňuje produkci viditelného záření, Gd3+ ultra�fialového a Pr3+, Nd3+, Ho3+, Er3+, Tu3+ a Yb3+ infračerveného záření).





Aktinoidy�PO \l1 "14. Aktinoidy�



Obecným rysem prvků této skupiny je jejich nukleární nestabilita. Do roku 1940 se exis�tence prvků, v nichž by se elek�trony do�plňovaly do orbitalu 5f, nepředpo�klá�da�la. Tři v přírodě se vyskytující aktinoidy thorium, protakti�nium a uran se v perio�dickém systému umi�sťovaly pod hafnium, tantal a wolfram, na něž se svými fyzikálně che�mic�kými vlast�nostmi podobají a tvoří i podobné typy sloučenin. Uran byl objeven v já�chy�mov�ském smolinci (Klaproth, 1789; izolace Peligot, 1841), tho�rium bylo připra�ve�no re�duk�cí ThO2 (získaného z thoritu ThSiO4) draslí�kem (Ber�zelius, 1828) a vzácné pro�tak�ti�nium bylo identifikováno jako člen rozpadové řady 238U (Fajans a Göhring, 1913). Impulsem pro přípravu těžších akti�noi�dů bylo zjiš�tění, že pohl�ce�ní neutronu jád�rem těžkého prvku bývá spojeno s emisí elektronu a zvýšením proto�no�vého čísla o jed�notku. Ostřelováním 238U neutrony bylo připraveno 239Pu (McMillan,  Abelson, 1940) a v následujících letech i ostatní aktinoidy. Neptu�ni�um, pluto�nium a americium se po�do�bají uranu do té míry, že jsou označovány sku�pinovým náz�vem uranoidy. Ze stej�ných důvodů jsou prvky 97 až 103 následujících za cu�riem na�zý�vá�ny cu�roidy.

Thorium (8.1 ppm) a uran (2.3 ppm) nepatří mezi vzácné prvky. Thorium se vy�sky�tuje rozptýleně a jeho hlavním zdrojem jsou monazitové písky. Rudami uranu jsou uraninit UO2, smo�linec U3O8 a karnotit K(UO2)VO4.3H2O, protak�ti�nium v nepatr�ném množství doprovází uran.

Aktinoidy jsou stříbrolesklé silně elektropozitivní kovy. Většinou tvoří více krys�ta�lografických modifikací (výjimkou je Cf, u Pu je do b.t. 639 oC známo šest modifikací). Pří�rodní uran se skládá ze tří izotopů s dlouhým po�loča�sem rozpadu � 234U (58 ppm, 8.105 let), 235U (0.714 %, 7.108 let) a 238U (99,28 %, 4,5.109 let). Všechny jsou (�zá�ři�či, 235U a 238U jsou výchozími prvky ura�no�vé a aktiniové řady. 232Th je výchozím bo�dem thoriové rozpadové řady. Radioaktivita obou prvků je tak nízká (přesto je prav�dě�po�dobně hlavním zdrojem tepla v zemském nitru), že experimentální práce s nimi i s jejich slouče�ni�na�mi nečiní zvláštní obtíže.

Elektronové struktury aktinoidů nejsou úplnou analogií struktur lanthanoidů, pro�tože energetické rozdíly mezi orbitaly 4f a 5d resp. 5f a 6d nejsou naprosto shod�né. Aktinoido�vá kontrakce je obdobou lanthanoidové. S výjimkou Pa tvoří všech�ny ak�ti�noidy kationty An3+ (An=aktinoid). Mimo thoria, uranu, plutonia a nobelia je to sou�časně nejstálejší oxidační stupeň a sloučeniny, v nichž se vyskytuje, se nápadně po�do�bají odpovída�jícím sloučeninám lanthanoidů. Oxidační stupeň +II je s výjimkou ame�ricia až nobe�lia málo stálý nebo vůbec neexistuje. U lanthanoidů výjimečný oxi�dač�ní stupeň +IV se u aktinoidů vyskytuje běžně, u thoria je to nejstálejší oxidač�ní stu�peň. Oxidační stav +VII byl prokázán pouze u Np a Pu. Aktinoidy často uplatňují vy�soká koordinační čís�la (7-14). Jejich sloučeniny s elektronovou kon�figuraci radonu (AcIII,ThIV,PaV) jsou bez�barvé, ostatní jsou charak�te�ris�ticky zbar�vené.

Aktinoidy snadno reagují s vodou i vzdušným kyslíkem. Zahřátím s vodíkem vznikají hydridy AnH2 (An = Th, Np, Pu, Am, Cm) a AnH3 (Pa až Am). S mnoha kovy tvo�ří in�ter�metalic�ké sloučeniny a slitiny, s nekovy žáruvzdorné intersticiální boridy, silicidy, kar�bidy a nitri�dy s různorodou stechiometrií (vazby v AnC a AnN se struk�tu�rou NaCl mají převáž�ně iontový charakter s přebytečnými elek�trony ve vodivostním pásu).

Všechny oxidy aktinoidů jsou žáruvzdorné materiály (ThO2 má ze všech oxidů nej�vyšší b.t. 3390 oC) s bazickými vlastnostmi a reaktivitou závislou na způso�bu pří�pravy a zpracování. Dioxidy AnO2 s k.č. 8 jsou známy u všech aktinoidů až po Cf. Ter�mic�kým rozkladem dusičnanu uranylu UO2(NO3)2.6H2O vzniká oxid ura�nový UO3, jehož redukcí lze získat řadu nestechio�metrických fází se složením mezi UO3 a UO2 (včetně U2O5 majícího ekvivalent i u Pa a Np). UO3 se v kyselinách roz�pouští na ura�ny�lové soli a v hy�droxi�dech na ura�nany (di�uranan Na2U2O7.6H2O se pod názvem ura�no�vá žluť používá jako barvivo). Počínaje Pu roste stabilita oxidů An2O3, které jsou struk�turně analogické Ln2O3. S oxidy alkalických kovů a kovů alkalických zemin se tvoří směsné oxidy (MIAnVO3, MIIAnIVO3, M5IAnVIIO6). 

Hexafluoridy AnF6 (An = U, Np a Pu) vznikající fluorací AnF4 jsou snadno těka�vé pevné látky, jejichž stabilita vůči redukci klesá od U k Pu. Fluorid uranový UF6 je jed�nou z mála těkavých sloučenin ura�nu (sublimuje při 56.5 oC). Lze ho připravit i reakcí fluoridu uraničitého s kyslík

                                             800 oC

2 UF4  +  O2  ----------->   UF6  +  UO2F2



Využívá se k dělení 235U od 238U difuzí v plynné fázi při výrobě obohaceného jader�ného paliva. Pentahalogenidy byly získány u Pa, U a Np (všechny čtyři u Pa, pouze fluorid u Np). Jsou buď dimery se dvěma můstkovými atomy chloru (Cl4U(Cl2)UCl4, PaBr5)  nebo lineární polymery s k.č. 7 (AnF5 a PaCl5). Tetrafluoridy s tetragonální antiprizma�tickou strukturou a k.č. 8 jsou známy až po Cf. Tetrachloridy a tetrabromidy jsou zná�my až po Np, tetrajodidy jen po U. Nejkompletnější soubor tvoří trihalogenidy známé až po Cf a nepochybně je lze připravit i u těžších aktinoidů. Svými vlastnostmi (s vý�jim�kou redukčních) se podobají trihalogenidům lan�tha�noidů (fluoridy jsou nerozpust�né, ostat�ní hygroskopické a ve vodě rozpustné, vět�šinou tvoří hydráty). Dihalogenidy AnII jsou známy pouze u Am (AmCl2, AmBr2 a AmI2) a Cf (CfBr2 a CfI2) a možnost je�jich exis�ten�ce je v přímé souvislosti se stabilitou konfi�gurace f7. U lehčích akti�noi�dů je zná�mo několik halogenoxidů s má�lo prostudovanou strukturou.

 	Slou�če�niny aktinoidů v oxidačním stavu +IV ve vodných roztocích disproporcio�nují (+III a +V nebo složitější směsi +III až +VI). V oxidačním stupni +V tvoří Pa až Am oxoka�tionty AnO2+, jejichž stálost roste s protonovým číslem. Příči�nou nestability je i v tomto pří�padě dis�proporcionační reakce



2 AnO22+ +  4 H3O+  ----------->  AnIV  +  AnVIO22+ +  6 H2O



V koncentrovaných roztocích fluoridů přechází kationty AnO2+ na fluorokomplexy AnF6- (An = Pa, U, Np, Pu), PaF72� a PaF83�, které jsou izostrukturní s analogickými sloučeni�na�mi niobičnými a tantaličný�mi. V oxidačním stupni +VI se aktinoidy ve vodných roz�tocích vyskytují ve formě oxoka�tiontů aktinoylových AnO22+, jejichž stálost vůči redukci na AnV klesá od uranu k americiu



AnO22+  +  e�  ----------->  AnO2+



Soli kationtů AnO22+ jsou pevné, termicky stabilní látky. Jsou dobře rozpustné v rozto�cích fluoridů, čehož lze využít k jejich dělení od lanthanoidů tvořících nerozpustné fluo�ridy. Hydroxidy, fluoridy, fosforečnany a šťavelany aktinoidů v oxidačním stupni +IV jsou ještě méně rozpustné, než u akti�noidů +III. Roz�pustné soli se snáze hydro�ly�zují a komplexy jsou stálejší a snáze extra�hovatelné do organických rozpouštědel.

Z organokovových sloučenin byly podrobněji studovány především cyklopenta�dienylové (tetraedrické uspořádání kolem centrálního atomu An) a cyklooktatetraeny�lové (sendvičové struk�tury typu ferrocenu) komplexy AnIII a AnIV.

Aktionoidy se syntetizují ostřelováním jader uranoidů nabitými částicemi (d,(), neutrony (233U, 235U a 239Pu produkují "tepelné neutrony" a podléhají řetězové re�akci štěpení) nebo jádry lehčích prvků (B, O, N, C, F). Kovové akti�noi�dy se obvykle se při�pra�vují redukcí bezvodých fluoridů AnF3 nebo AnF4 alkalic�kými kovy nebo kovy alka�lic�kých zemin v inertní atmosféře a v reak�čních nádobách z málo reaktivních kovů (Ta) ne�bo oxidů (BeO, MgO, ThO2). Me�talur�gie uranu, neptunia a plutonia je pro�zkoumána lépe než u řady běžných kovů.
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Oxid titaničitý byl získán nejprve z ilmenitu (Gregor, 1791) a o čtyři roky později i z rutilu (Klaproth, nazval ho po titanech, dětech Nebe a Země odsouzených k životu ve skrytých ohních Země). Současně izoloval z minerálu zirkonu (arabsky zargun) i oxid zirko�ni�čitý. Zne�čis�těné kovy připravil Berzelius (Zr 1824, Ti 1825). Hafnium bylo s jistotou v zirkonu de�te�kováno až v roce 1922 (Coster a Hevesy v Bohrově laboratoři v Kodani) a název dostalo podle místa objevu (Hafnia=Kodaň).

Titan patří mezi rozšířené prvky v zemské kůře (0.63 %), je sedmým nej�rozšíře�nějším kovem po Al, Fe, Ca, Na, K a Mg. V malých množstvích je rozptýlen té�měř ve všech typech nerostů. Běžnými minerály jsou rutil TiO2 a ilme�nit FeTiO3. Zirkonium a zvláště hafnium jsou mnohem vzácnější než titan (162 resp. 2.8 ppm) a v přírodě jsou rozptýleny. Nejdůležitějšími minerály zirkonia jsou zirkon ZrSiO4 a baddeleyit ZrO2, hafnium je v nich příměsí (0.1�7 %). Počet přírodních izotopů je 5�6, některé z nich jsou radioaktivní s extrémně dlouhými poločasy rozpadu (96Zr, 2.76 %, 3,6.1017 let). Radioaktivní ruthefordium (kur�ča�tovium) bylo připraveno bombardováním 242Pu jád�ry 22Ne (Berke�ley a Dubno, 1964, t1/2=0.5 s). 

Titan, zirkonium i hafnium jsou stříbrolesklé kovy krystalující v hexagonální, při teplotách nad 900 oC v kubické prostorově centrované struktuře. Jsou lepšími vodiči tepla a elek�třiny, než prvky 3. skupiny. Jejich mechanické vlastnosti významně ovliv�ňu�je pří�tom�nost malých množství kyslíku, dusíku nebo uhlíku (zvyšuje se křehkost).

 	Elektronová konfigurace valenční sféry těchto prvků je (n�1)d2ns2,  nejvyšší oxidační stupeň je +IV. Existenci iontů M4+ nelze z energetických důvodů předpoklá�dat a prvky této skupiny jsou ve sloučeninách vázány více či méně polárními kovalent�ními vazbami. V důsledku menších ionizačních energií a většího objemu hypotetických iontů Zr4+ a Hf4+ jsou vazby těchto prvků polárnější než odpovídající vazby titanu a důsledkem jsou rozdíl�né vlast�nos�ti analogických sloučenin (TiCl4 je těkavá kapalina snadno hydro�ly�zující až na TiO2, ZrCl4 a HfCl4 jsou pevné látky ve vodě jen částečně hydro�lý�zující na MOCl2).S kle�sajícím oxidačním stupněm kovu roste iontový charakter jeho vazeb. Podobnost ionto�vých poloměrů Zr a Hf daná lanthanoidovou kontrakcí způsobuje blízkou příbuz�nost a podobnost jejich slouče�nin, jejichž odlišení a dělení je proto obtížné.

Slouče�niny titaničité jsou podobné sloučeninám prvků 14. sku�piny v témže oxidačním stavu (bílé oxidy TiO2 a SnO2 mají podobnou krystalovou strukturu a jsou ve vodě a zředě�ných kyselinách nerozpustné,TiCl4, SiCl4, GeCl4 a SnCl4 jsou bezbarvé,  na vlhkém vzduchu v důsledku hydrolýzy na MO2 dýmající kapaliny s tet�ra�ed�rickou strukturou molekul). V nižších oxidačních stup�ních se taková podobnost neprojevuje vzhledem k  od�lišným elektronovým struktu�rám. V bezbar�vých a diamagnetických sloučeninách ti�ta�ni�čitých preferuje titan tetraed�ric�kou koordi�naci, časté je i oktaed�rické uspořádání ([TiCl6]2�). V paramagne�tických, obvykle barev�ných (modrofialové, ze�lené) sloučeni�nách titanitých se převážně uplat�ňu�je okta�ed�ric�ká koordinace kovu. V kyselých rozto�cích mohou redukovat ve vodě roz�puštěný kys�lík na vodu. Ze sloučenin titanitých jsou nejdůležitější barevné krys�ta�lic�ké halogenidy. Ve vod�ném roztoku jsou stálé, pouze v přítomnosti kyslíku se oxidují na sloučeniny titani�čité. Uchovávají se proto v inertní atmosféře argonu nebo dusíku. Z halogenidů MX3 ne�ní znám HfF3. Sloučenin titana�tých je zná�mo málo (z halogenidů TiX2 není znám fluorid), ve vodném roztoku ne�jsou schopny existence a okamžitě se oxi�dují na sloučeniny tita�nité a vyvíjí se vodík. Nízké oxidační stup�ně 0, �I a �II uplat�ňu�je titan v komplexech s ligandy, které jsou nejen (�do�nory, ale i (�akceptory. Pro zir�ko�nium a hafnium jsou typická koordinační čísla 6 až 8 (Li2[ZrF6], Na3[ZrF7], K4[Zr(C2O4)4]).

Termodynamic�ky možná reakce rozkladu vody titanem za laboratorní teploty prakticky neprobíhá. Reaktivita kovových prvků je závislá na charakteru jejich povrchu (jemně práškovité jsou pyroforické, kompaktní a vysoce vyleštěné nereagují s kyseli�na�mi). Při zvýše�né teplotě se slučují s vět�ši�nou nekovů. Titan s kyslíkem po�sky�tuje pod�le reakčních podmí�nek řadu oxidů o slo�že�ní Ti6O až TiO2 (titanem bohaté oxi�dy ob�sahují vazby kov�kov) a s vodíkem hydridy TiH, a TiH2. S dusíkem, uhlíkem a bo�rem tvoří (»800 oC) intersticiální nitridy Ti2N a TiN, karbidy TiC a TiC2 a boridy Ti2B, TiB a TiB2 (tvrdé žáruvzdorné materiály s kovo�vou vodivostí).

Problémy při přípravě titanu způsobuje jeho velká reaktivita vůči C, O, H a N při vysokých teplotách. Nejčastěji se vyrábí Krollovým procesem, při němž se ilmenit ne�bo rutil zahřívá s uhlíkem v proudu chloru a vzniklý TiCl4 se redukuje hořčíkem ne�bo sodíkem (»900 oC) v atmosféře argonu. Kov se takto získá jako porézní pevná lát�ka, (reakční teplota je pod jeho b. t.), která se zbaví hořčíku a MgCl2 vyluhováním vo�dou, ky�selinou chlorovodíkovou a nakonec lučavkou královskou, roztaví se v atmosfé�ře argonu a odleje do ingotů



TiCl4  +  2 Mg  ---------->  Ti  + 2 MgCl2



Méně se využívá redukce oxidu titaničitého hydridem vápenatým (900 oC) ne�bo chlo�ridu titaničitého vodíkem (2000 oC), protože v obou případech jsou problémy s od�stra�ňováním vodíku z připraveného kovu



TiO2  +  2 CaH2  ---------->  Ti  +  CaO  +  2 H2



TiCl4  +  2 H2  ---------->  Ti  +  4 HCl



Rafinace titanu se provádí van Arkelovou a de Boerovou metodou (převedením na jodid titaničitý a následným rozkladem par této látky při 1300 oC). Zirkonium a hafni�um lze připravit v principu stejnými metodami jako titan.

Titan se pro chemickou odolnost, nízkou měrnou hmotnost, vysoký bod tání, kuj�nost, pevnost a tvrdost používá jako konstrukční materiál v letectví, raketové tech�nice a chemickém průmyslu. V hutnictví oceli se titan využívá k odstraňování kyslíku a dusíku. Zirkonium a hafnium se omezeně využívají při konstrukci chemických zaříze�ní a jaderných reaktorů (zirkonium absorbuje neutrony málo, hafnium 600x více).
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Nejběžnější titaničitou sloučeninou je oxid titaničitý TiO2 . Existuje ve třech poly�morfních modifikacích (ve všech má titan k.č. 6), z nichž nejstabilnější je rutil (tetrago�nál�ní). Brookit (ortho�rhom�bický) a anatas (tet�rago�nální) v něj zahříváním pře�chá�zejí. Krys�talová struktura rutilu je typická pro mnoho sloučenin obecného vzor�ce MX2 (X = O, F) při poměru rk/ra v intervalu 0.73 � 0.41 (při vyšších hodnotách vzni�ká typ fluoritu CaF2 s k.č. 8). Rutil i ana�tas se používají jako stabilní neroz�pust�né bí�lé pig�men�ty, které se při�pravují hydrolýzou oxidsíranu nebo chloridu titani�či�té�ho



TiOSO4 (TiCl4)  +  (2) H2O  ---------->  TiO2  +  H2SO4 (4 HCl)



Je známa řada podvojných oxidů typu spinelu Mg2TiO4, ilmenitu FeTiO3 a pe�rowskitu CaTiO3. Oxid barnatotitaničitý BaTiO3 je v praxi využíván pro své ferro�elek�trické vlastnosti (jeho relativní permitivita výrazně závisí na teplotě) při výrobě kom�pakt�ních kondenzátorů a keramických snímačů v přenoskách a mikrofo�nech. Směsné oxi�dy alkalických kovů a titanu lze při�pravit tavením oxidu titaničitého s pří�sluš�nými oxi�dy, uhličitany nebo hydroxidy



TiO2  +  2 NaOH  ---------->   Na2TiO3  +  H2O



V roztoku snadno hydrolyzují na hydratovaný oxid titaničitý rozpustný v kyselinách, redukce vodíkem za vysoké teploty poskytuje chemicky inertní, kovově vodivé tita�no�vé bronzy NaxTiO2 (x=0.2 až 0.25).

Oxid zirkoničitý ZrO2 (b.t. 2700 oC) v žáru vyzařuje bílé světlo. Těžko se roz�pouš�tí v kyselinách (s výjimkou HF) a v tavenině dá�vá s hy�dro�xidy nebo uhličita�ny směs�né oxidy MIIZrO3 ne�bo M2IIZrO4. Oxid haf�ni�či�tý HfO2 (b.t. 3050 oC) je možno stejně jako ZrO2 využít na výrobu ta�ví�cích kelímků.

Ze sulfidů jsou nejdůležitější disulfidy MS2, kovově lesklé polovodivé ma�te�riá�ly se strukturou CdI2. 

Je známa úplná řada halogenidů titaničitých TiX4, jejichž barva se pro�hlu�buje s rostoucím atomovým číslem halogenu (fluorid a chlorid jsou bezbarvé, bro�mid oran�žo�vý a jodid tmavohnědý, všechny ZrX4 a HfX4 jsou bezbarvé). Fluoridy MF4 jsou ne�tě�kavé, připra�vu�jí se působením HF na MCl4. Ostatní tetrahalogenidy snadno sublimují (~330 oC).

Chlorid titaničitý TiCl4 je bezbarvá, na vzduchu dýmající tě�ka�vá kapa�li�na,  která se připravuje zahří�vá�ním rutilu s uhlíkem(900�1000 oC) v proudu chloru



TiO2  +  2 C  +  2Cl2  ---------->  TiCl4 +  2 CO



Mnohem nižší teplota je potřebná, využije�li se jako chlorační činidlo CCl4 nebo CHCl3



TiO2  +  2 CHCl3  ---------->  TiCl4  +  2 CO  +  2 HCl



TiO2  +  CCl4  ---------->  TiCl4  +  CO2



TiCl4 je surovinou pro výrobu titanu i mnoha jeho průmyslově důležitých sloučenin (tita�no�vá běloba, chlorid titanitý). V kyselých roztocích (HCl) hydrolyzuje na TiOCl2. S donory elektronů tvoří DA�kom�ple�xy. Z roz�toku TiCl4 v koncentrované kyselině chlorovodíkové se účinkem chloridu amon�ného sráží (NH4)2[TiCl6] a podobné kom�ple�xy tvoří i ostatní halogenidy titaničité, z nichž nejstá�lejší jsou hexafluoro�tita�ni�či�tany M2I [TiF6]. Anion [TiF6]2� ve vodném rozto�ku hy�dro�lyzuje na [TiOF4]2�. Charakteristická je reakce kyse�lých roztoků titani�či�tých slou�čenin s peroxidem vodíku za tvorby intenzivně žlutě až červeně zbarvených pe�roxo�komplexů obsahujících kationty [Ti(H2O)x(O2)(OH)]+.

Modrý fluorid titanitý TiF3 lze připravit mnoha způsoby



2 Ti  +  6 HF  ---------->  2 TiF3  +  3 H2



TiCl3  +  3 HF  ---------->  TiF3  +  3 HCl



Ti  +  3 TiF4  ---------->  4 TiF3



Chlorid titanitý TiCl3 existuje v několika polymorfních modifikacích. Čer�ve�no�fia�lo�vá a�for�ma je vrstevnatý polymer s k.č. titanu 6 a připravuje se redukcí TiCl4 vodíkem



2 TiCl4  +  H2  ---------->  2 TiCl3  +  2 HCl



�

Hnědočerná (�forma je lineární polymer rovněž s k.č. 6, v němž jsou atomy titanu po�spojovány trojicemi chlorových můstků. Připravuje se redukcí chloridu titaničitého or�ga�nokovovými sloučeninami (trimethylalanem). Obě modifikace, stejně jako mod�ro�čer�ný bromid TiBr3 a fialověčerný jodid titanitý TiI3, se používají jako katalytátory (Zieg�ler�Natta) při polymeracích nenasycených uhlovodíků (výroba polyethylenu, poly�pro�pylenu, poly�styrenu, polybutadienu, polyizoprenu). S donory elek�tro�nů reaguje za vzni�ku komplexů, ve vodě se rozpouští na fialový roztok obsahující ionty [Ti(H2O)6]3+, které jsou obsaženy i v pevných krystalohydrátech (titanité ka�mence MTi(SO4)2.12H2O s M = Rb, Cs) a TiCl3.6H2O, který má dva hydrátové izomery (fialový [Ti(H2O)6]Cl3 a ze�le�ný [Ti(H2O)4Cl2]Cl.2H2O). Redukční vlastnosti titanitých sloučenin se využívají v tita�no�metrii při odměrném stanovení slou�čenin žele�zitých, měďnatých a platičitých



[Fe(H2O)6]3+  +  TiIII  ---------->  [Fe(H2O)6]2+  +  TiIV



[CuCl4]2�  +  TiIII  ---------->  [CuCl2]�  +  TiIV  +  2 Cl�



[PtCl6]2�  +  2 TiIII  ---------->  [PtCl4]2�  +  2 TiIV  +  2 Cl�



Halogenidy zirkonité ZrX3 a hafnité HfX3 na rozdíl od TiX3 redukují vo�du a nelze s nimi v tomto pro�stře�dí pracovat.

Chlorid titanatý TiCl2 vzniká jako černý pyroforický prášek reakcí

                          

                                                                  1000 oC

TiCl4  +  H2  ---------->  TiCl2  +  2 HCl



nebo výhodněji disproporcionací komplexu TiCl3 s tetrahydrofuranem 



                                                                300 oC

2 TiCl3.THF  ---------->  TiCl2  +  TiCl4.2THF



TiCl2 snadno disproporcionuje a je proto obtížné ho připravit v čisté formě



2 TiCl2  ---------->  TiCl4  +  Ti



Ve vodných roztocích lze v důsledku velké hodnoty poměru náboj/poloměr připravit pouze bazické soli titaničité, kdežto u Zr ze silně kyselých roztoků i soli nor�mál�ní (Zr(NO3)4.5H2O). Bez�vo�dé dusičnany M(NO3)4 se připravují působením oxidu dusičného na MCl4 (v tetra�ed�rické vysoce reaktivní molekule Ti(NO3)4 uplatňuje Ti k.č. 8, t.j. dusična�no�vé anionty vystupují jako dvojvazné ligandy). Oxid�síran titani�či�tý TiOSO4 krystaluje jako monohyd�rát obsahující klikaté řetězce �O�Ti�O�Ti�O�, okolo nichž jsou rozloženy anionty síra�no�vé a molekuly vody. 

Alkyl� a arylderiváty TiIV i karbonylový komplex [Ti(CO)6] jsou stálé pouze za níz�kých teplot. Největší počet komplexů (vesměs diamagnetických) je znám u TiIV (k.č. 6, okta�ed�rická koordina�ce) a komplexní chemie v oxidačním stavu +III je omezena prak�tic�ky pou�ze na TiIII a i v tomto případě je situace komplikována velmi snadnou oxidací vzduš�ným kyslíkem. Cyklopentadienylové komplexy jsou známy jak s homogenní ([Ti(C5H5)4], [Ti(C5H5)2] ekvivalentní ferrocenu je nestálý a snadno dimerizuje), tak i nehomogenní ko�or�di�nační sférou ([Ti(C5H5)2X2], [Ti(C5H5)X3]). Ně�kte�ré z těchto kom�plexů vážou molekulární dusík, který lze hydrolýzou uvolnit v redukované formě (jako NH3 nebo N2H4). Dosud se však nepodařilo připravit rege�ne�ro�vatelný komplex tohoto typu, který by umožnil kata�ly�tickou redukci didusíku.
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K objevu všech tří prvků došlo v první polovině minulého století. Původní objev vanadu (del Rio, 1801 s názvem erythronium) byl zpochybněn a prvek byl znovu "ob�je�ven" ve švédských rudách o třicet let později. Rovněž objev tantalu a niobu (původ�ně kolumbium) byl prová�zen nejasnostmi způsobenými jejich podobností, které vyřešil H.Rose (1844). Čisté kovy byly připraveny až počátkem tohoto století (von Bolton, 1907, redukcí MF72� sodí�kem). 

Vanad je poměrně rozšířeným prvkem (136 ppm), vyskytuje se však rozptý�lený v podobě více než 60 minerálů (patronit VS4, vanadinit 3Pb3(VO4)2.PbCl2 a karnotit K(UO2)VO4.3/2H2O). Je obsažen také v ropě. Zajímavá je schopnost některých bezob�rat�lých kumulovat vanad v krvi (106 až 107x vyšší koncentrace než v mořské vodě, v níž žijí). Niob a především tantal patří k poměrně vzácným prvkům (20 resp 1.7 ppm). Nachá�zejí se v mine�rálu proměnlivého složení (Fe,Mn)[(Nb,Ta)O3]2, který se při větším obsahu Nb než Ta nazývá kolumbit, v opačném případě tantalit. 

Vanad, niob i tanatal jsou stříbrolesklé kovy s vysokými body tání (vanad má nejvyšší bod tání z prvků první přechodné řady). Krys�talují v prostorově centro�vaných kubických mříž�kách, v čistém stavu jsou relativně měkké (tvr�dost a křehkost způsobují nečistoty). Důsledkem malého kovového po�loměru tantalu je jeho vysoká hus�tota.

Elektronová konfigurace valenční sféry je u vanadu a tantalu (n�1)d3ns2 a u nio�bu (n�1)d4ns1. Nejvyšším a většinou nejstabilnějším (stabilita roste s atomovým čís�lem) oxidačním stupněm je +V, možné jsou všechny nižší hodnoty až po �I. U vanadu existuje rozsáhlá chemie polyvanadičnanů (VV), za běžných podmínek jsou nejstálejší sloučeniny VIV (ion vanadylový VO2+ je považován za nejstabilnější víceatomový ka�tion), zatímco sloučeniny VIII a VII mají redukční vlastnosti. Chemie Nb a Ta je převáž�ně omeze�na na oxidační stav +V. Pouze vanadič�nany, niobičnany a tantaličnany jsou diamag�ne�tic�ké a bez�barvé, sloučeniny s nižšími oxidačními stavy kovů jsou para�mag�ne�tic�ké a rozma�ni�tě zbarvené. Vyšší oxi�dační stavy jsou stabilizovány elektronegativní�mi ligandy (fluor stabilizuje u vanadu oxi�dační stupně +V a +IV, zatímco jodidy jsou zná�my jen pro oxidační sta�vy +II a +III), nižší stavy (�donorovými li�gandy. Vazby ve sloučeninách jsou více či méně polární (v dů�sled�ku men�ších ionizačních energií a vět�ší�ho objemu hypotetických iontů Ta5+ a Nb5+ jsou vazby těchto prvků polárnější než od�po�ví�dající vazby vanadu). S klesajícím oxi�dač�ním stupněm kovu roste iontový cha�rak�ter vazeb. Blízkost iontových poloměrů Nb a Ta daná lanthanoidovou kontrakcí způ�sobuje jejich blízkou příbuznost a podob�nost jejich sloučenin.

Všechny tři prvky se snadno pasivují a v kompaktní formě jsou odolné vůči vět�šině kyselin s výjimkou kyseliny fluorovo�díkové (vanad rovněž s výjimkou silně oxidu�jících kyselin za horka) i roztokům alkalických hydroxidů (tavením s alkalickými hydro�xi�dy se uvolňuje vodík a vznikají vanadičnany, niobičnany a tantaličnany). Za zvýšené teploty v kyslíku shoří na oxidy M2O5, s C, B a N tvoří intersticiální slouče�niny (tvrdé, obtížně tavitelné látky s vysokou elektrickou vodivostí). Podobnost s prvky V. hlavní gru�py je formální a i to jen v nejvyšším oxidačním stavu.

Příprava vanadu je několikastupňový proces. Pražením rudy s Na2CO3 nebo s NaCl při 850 oC vzniká NaVO3, který se z taveniny vyluhuje vodou. Okyse�le�ním na pH 2�3 kyselinou sírovou se získá "červený koláč" polyvanadičnanů, který tave�ním při 700 oC přejde na oxid vanadičný. Ferrovanad obsahující 35�95 % vanadu se průmys�lo�vě získává re�dukcí V2O5 ferro�siliciem v elektrické peci a odpadní oxid křemi�čitý se pří�sadou CaO převede na kře�mičitan vápenatý, který tvoří strusku



2 V2O5  +  5 Si  ---------->  4 V  +  5 SiO2



5 SiO2  +  5 CaO  ---------->  5 CaSiO3



Čistý vanad je obtížné připravit pro jeho reaktivitu při vysokých teplotách, kdy se kro�mě s O a N slučuje i s C (na karbid V4C3, nelze proto použít redukce koksem) a H, jejichž ob�sah zvyšuje křeh�kost kovu. Van Arkel�de Boerova metoda je méně vhodná pro malou těka�vost VI2

     

                                                                  1000oC 

VI2   ---------->   V  +  I2



Oddělování Nb a Ta je pracné a v současné době se k tomuto účelu používají ex�trakční metody. Konečnými produkty klasického postupu jsou rozpustný K2NbOF5 a málo rozpustný K2TaF7. Z K2NbOF5 (nebo Nb2O5) se niob připraví aluminotermicky, tantal se z K2TaF7 získá elektrolýzou taveniny. 

Ferrovanad se používá ve formě slitin a k odstraňování kyslíku a dusíku z oceli při její výrobě (V4C3 zjemňuje zrnitou strukturu pružinových a rychlořezných ocelí). Niob je součástí nerezavějící oceli, tantal je pro svou chemickou odolnost používán k výrobě růz�ných reakčních nádob, v elektrotechnice pro výrobu kondenzátorů (vrstva oxi�du slouží jako účinný izolant) a také jako kostní náhrada v chirurgii (naprostá stá�lost vůči tělním tekutinám).
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Oxid vanadičný V2O5 je oranžová krystalická látka s charakterem polymeru, kte�rá se připravuje z NH4VO3 (produkt připravený spalováním kovu v nadbytku kyslíku je vždy kon�taminován nižšími oxidy). Má amfoterní vlastnosti, jeho struktura je složitá a sestává ze silně deformovaných trigonálních bipyramid VO5 spojených hranami do dvojitých lomených řetězců. Při teplotách 700�1125 oC vratně termicky disociuje, s čímž úzce sou�visejí je�ho katalytické vlastnosti při oxidaci oxidu siřičitého na sírový



2 V2O5  ----------> 4 VO2  +  O2



Redukcí při zvýšené teplotě lze z V2O5 připravit řadu (13) nižších oxidických fází. Pou�žitím CO nebo SO2 se získá modročerný oxid vanadičitý VO2, redukce vodíkem po�skyt�ne šedočer�ný oxid vanaditý V2O3 až šedý oxid vanadnatý VO.

Oxidy NbV a TaV jsou rovněž amfo�terní, méně ochotně podléhají redukci než V2O5 a vy�sky�tu�jí se v řadě po�lymorfních mo�di�fikacích se složitými strukturami. Oxidy M2O3 nejsou u Nb a Ta zná�my. Zře�telně menší ten�den�ci k tvorbě niž�ších oxidů proje�vuje Ta (exis�ten�ce TaO neby�la zatím potvrzena).

Všechny tři prvky tvoří značný počet sulfidů, selenidů a telluridů, ale často s rozdílnou stechiometrií (V3S, V5S4, V7S8, V3S4) i strukturou, než mají oxidy.

�

Jediným známým pentahalogenidem VV je fluorid vanadičný VF5 s cha�rakterem řetězového polymeru, zatímco u Nb a Ta jsou známy kompletní řady penta�ha�logenidů. Všechny lze připravit přímou reakcí prvků. Fluorid niobičný NbF5 a fluorid tantaličný TaF5 tvoří tetra�mer�ní mo�lekuly, chlorid niobičný NbCl5 a bromid niobičný NbBr5 i tantaličný TaBr5 dimery složené ze dvou defor�mo�va�ných okta�edrů spojených hranou. V plyn�né fázi jsou všechny monomerní. Jsou sil�ný�mi Lewiso�vý�mi kyselinami (schop�nost tvořit adukty D.MX5 klesá s hmotností halo�ge�nu X), které lze reduko�vat na tetrahalogenidy MX4 (k jejich pří�pra�vě je použitelná i reakce prvků za kon�trolovaných podmínek).

Fluorid vanadičitý VF4 je světle zelená hyg�roskopická pev�ná látka se sklonem k disproporcionaci na VF3 a VF5 (chlorid a bromid dispro�por�cio�nují na VX3 + 1/2 X2)



2 VF4  ---------->  VF3  +  VF5



Chlorid vana�di�čitý VCl4 je červe�no�hnědá kapali�na tvořená tetra�ed�ric�kými mo�le�ku�lami, která se vodou rych�le hydrolyzuje na dichlorid vanadylu VOCl2. Tetrahalo�ge�nidy Nb a Ta jsou pevné polymerní látky (proti očekávání diamagnetické) náchylné k hyd�ro�lýze. Všechny halogenidy vanadité jsou ba�rev�né krystalické polymery, v nichž má vanad k.č. 6.

Chlorid vanaditý VCl3 vzniká zahří�vá�ním vanadu v proudu suchého chlo�ro�vodí�ku nebo termickým rozkladem VCl4



2 V  +  6 HCl  ---------->  2 VCl3  +  3 H2



2 VCl4  ---------->  2 VCl3  +  Cl2



Fluorid vanaditý VF3 vzniká reakcí VCl3 se suchým fluorovodíkem (s vo�dou poskytuje trihydrát, ostatní halogenidy jsou he�xa�hydráty) a z halogenidů vana�di�tých je nejstálejší vůči oxidaci vzdušným kyslíkem. Bromid vanaditý VBr3 a jodid vanaditý VI3 vznikají pří�mo z prvků.

V oxidačním stavu +II se prohlubuje rozdíl mezi sloučeninami vanadu resp. nio�bu a tantalu. Všechny halogenidy vanadnaté VX2 jsou hy�gros�kopické a mají silné redukční účin�ky. V jejich levandulově zbarvených vodných roz�tocích jsou přítomny ne�stá�lé kati�on�ty [V(H2O)6]2+. Chlorid vanadnatý VCl2 lze při�pravit dis�pro�porcionací 



2 VCl3  ---------->  VCl2  +  VCl4



Halogenidy MX2 nejsou u Ta a Nb známy, exitují však clusterové slou�čeniny o složení MX2.33 (diamagnetické, Ta6Cl14 a Nb6Cl14 lze považovat za dichloridy komplexních kationtů [M6Cl12]2+) a MX2.5 (paramagnetické) stabili�zované vazbami kov�kov.

Halogenid�oxidy jsou vesměs dosud nedostatečně charakterizované látky, je�jichž existence se omezuje na oxidační stavy +IV a +V. Oxidací VF3 kyslíkem je do�stup�ný trifluorid vanadylu VOF3

2 VF3  +  O2  ---------->   2 VOF3



Trichlorid vanadylu VOCl3 se tvoří reakcí HCl s V2O5 za přítomnosti oxidu fosfo�reč�né�ho (odstraňuje vznikající vodu) nebo zahříváním V2O5 s uhlíkem v proudu chloru



V2O5  +  6 HCl  ---------->   2 VOCl3  +  3 H2O



V2O5  +  3 C  +  6 Cl2  ---------->   2 VOCl3  +  3 COCl2



Jeho redukcí vodíkem nebo hydrolýzou VCl4 lze připravit dichlorid vanadylu VOCl2



2 VOCl3  +  H2  ---------->   2 VOCl2  +  2 HCl



VCl4  +  H2O  ---------->  VOCl2  +  2 HCl



Polymerní halogenidoxidy MOX3 (M = Nb, Ta) lze připravit reakcemi



NbCl5  +  H2O  ---------->  NbOCl3  +  2 HCl



2 TaF5  +  SiO2  ---------->  2 TaOF3  +  SiF4



3 TaCl5  +  Ta2O5  ---------->  5 TaOCl3



U Nb a Ta existují i halogeniddioxidy MO2X. Halogenidy a halogenidoxidy obou prvků tvoří rozmani�té komplexy s vysokými k.č. kovů ([TaF8]3� má tvar čtvercového anti�priz�ma�tu)



TaF5  +  2 KF  ---------->  K2[TaF7]



TaF5  +  3 NaF  ---------->  Na3[TaF8]



NbOF3  +  3 NaF  ---------->  Na3[NbOF6]



�

V hydroxidech alkalických kovů při pH>13 se V2O5 rozpouští na bez�bar�vé orthovanadičnany (Na3VO4. .12H2O, K3VO4.6H2O), v nichž je va�nad koordi�no�ván tet�raedricky. Při niž�ších hodnotách pH dochází ke kon�den�zač�ním reakcím za vzni�ku hydro�gen�va�na�dič�nanů HVO42-, divana�dič�nanů V2O74-, hydrogen�divana�dič�nanů HV2O73� (pH 13 až 9) a meta�va�dič�nanů (VO3)nn � (pH 9 až 8)



2 VO43-�  +  3 H3O+ ---------->  [V2O6(OH)]3�  +  4 H2O



Při nižším pH převládají dekava�nadičnany [H2V10O28]4� slože�né z kondenzova�ných oktaedrů VO6



10 VO22+  +  22 H2O  ---------->  [H2V10O28]4�  +  14 H3O+



[H2V10O28]4�  +  H2O  ---------->   [HV10O28]5�  +  H3O+



[HV10O28]5�  +  H2O  ---------->   [V10O28]6�  +  H3O+



�

V izo�elek�trickém bodě (pH = 2.2) se sráží hydrato�va�ný oxid vana�dič�ný, při dalším sni�žo�vání pH (na 2 až 0) se opět rozpouští za vzni�ku kati�on�tů VO2+. Zbar�ve�ní polyva�na�dič�nanů se prohlu�bu�je se stup�něm kondenzace (VO2+ je žlutý, tri�va�na�dičnan amon�ný zla�tě zbar�ve�ný a pent�ava�nadičnan draselný tmavočer�ve�ný). U Nb a Ta se ste�chio�met�ric�ká rozmanitost izopoly�ani�ontů nedá s vanadem srov�ná�vat. Při pH < 11 jsou v roztoku před�pokládány ani�on�ty M6O198-, izo�elektrický bod, v němž dochází ke srážení neroz�pustných hydra�to�vaných oxidů, leží při vyšším pH než u V (7 pro Nb a 10 pro Ta).

Rozpuštěním oxidu vanadičného v kyselině sírové se získá síran dioxova�na�dič�ný (VO2)2SO4, je�hož redukcí lze připravit síran oxovanadičitý VOSO4 jako pen�tahydrát i v bezvodé formě. Soli jednoduchých kationtů Vn+ jsou známy jen v oxi�dač�ních sta�vech +II a +III (mod�ro�fia�lo�vé kamence MV(SO4)2.12H2O).

S peroxidem vodí�ku posky�tují vanadič�nany intenzivně zbarvené peroxokom�ple�xy. V alkalickém a netrálním prostředí vznikají žluté anionty dioxodiperoxo�vana�dič�nanové [VO2(O2)2]3� (známy jsou i modrofialové tetraperoxovana�dič�na�ny [V(O2)4]3�), v kyselých roztocích se tvoří červe�no�hnědé kationty peroxova�na�dič�né [V(O2)]3+. Podobné peroxosloučeniny poskytují i Nb a Ta. V oxidačních sta�vech +II a +III je ko�ordi�nační chemie omezena pouze na vanad. Organokovové slou�če�niny reprezentují pře�devším karbonyly ([V(CO)6]), kyanidy a cyklopendienyly (ne�stá�lý sendvičový vana�do�cen, strukturní ekvivalenty u Nb a Ta neexistují), málo je zná�mo o alkyl� a arylslou�če�ni�nách.



17. Prvky 6. skupiny Cr, Mo a W





	Všechny tři prvky byly objeveny v průběhu posledních dvaceti let 18. století.  Z molybdenitu MoS2 (považovaného původně za grafit) byl získán oxid nového prvku (Scheele, 1778) a později redukcí dřevěným uhlím kovový molybden (Hjelm, 1782). Podobným způsobem byl z minerálu zvaného tungsten (později scheelit) CaWO4 zís�kán wolfram. Chrom byl izolován z krokoitu PbCrO4 (Vauquelin, 1797) a nazván podle barevnosti svých sloučenin (řecky chroma=barva, malé množství Cr způsobuje zbar�vení drahokamů smaragdu a rubínu). Chrom v oxidačním stavu +III je význam�ným sto�povým biogenním prvkem (metabolismus insulí�nu u savců, CrVI+ je naopak kar�ci�no�gen). Biogenním prvkem je i molybden, který byl dlouho považován za jediný bioaktiv�ní kov z vyšších přechodných řad. Ne�dáv�no (1976) však byla zjištěna i bioaktivita wol�fra�mu (je součástí bak�teriálního enzymu dehydro�genázy mravenčanu). V poslední době je středem zájmu úloha molyb�de�nu při vázání vzdušného dusí�ku bakteriemi žijícími na kořenech luštěnin a jeho přeměně na deriváty amoniaku (po�ten�ciální konkurence Born�Haberovu procesu, mechanizmus přeměny není dosud us�po�kojivě objasněn).

	Chrom je svým rozšířením (122 ppm) srovnatelný s vanadem a chlorem, molyb�den a wolfram jsou řádově vzácnější (1.2 ppm). Počet přírodních izotopů je v roz�mezí 4 (Cr) až 7(Mo). Nejvý�znam�nějším minerálem chro�mu je podvojný oxid chromit FeCr2O4, molyb�den se na�chá�zí jako molybdenit MoS2 a wolfram v schee�litu CaWO4 a wolframitu (Fe,Mn)WO4.

	Chrom je stříbrobílý vysoce vyleštitelný kov krystalující v prostorově centrované kubické mřížce. Molybden a wolfram jsou shodně krystalující šedé kovy. Mají vysoké body tání i varu (wolfram je s 3380 oC nejvý�še tající kov).

	Elektronová konfigurace valenční sféry je (n�1)d55ns11 u Cr a Mo a (n�1)d44ns22 u W. Mohou vystupovat v oxidačních stavech +VI až �II. Nejsta�bilněj�ší oxidační stupně jsou CrIII, MoVI a WVI. CrVI existuje téměř výlučně v oxoslou�če�ni�nách, kte�ré jsou silnými oxidačními činidly. Halogenidy s výjimkou fluoridu nejsou v tomto oxi�dačním stup�ni zná�my. Slou�čeniny chromičné a chromi�čité jsou stálé jen v bezvo�dém stavu, ve vod�ném roz�toku rychle disproporcionují na sloučeniny chromité a chro�mové. Slou�čeniny chrom�naté jsou ve vodném prostředí silnými redukčními či�nid�ly a přecházejí na slou�če�niny chro�mité. Rychlosti a kvantitativnosti reakce s kyslíkem se využívá na odstra�ňo�vání jeho stop z inert�ních ply�nů. Sloučeniny MoVI a WVII nemají výrazné oxi�dač�ní vlastnosti (slou�če�niny WVI jsou stabilnější než MoVI ) a mimo MF6 jsou zná�my i další halo�genidy MX6 (s výjimkou MoBr6 a jodi�dů). Po�dob�nost s prvky 16. �skupiny (se sí�rou) pro�je�vuje pouze CrVI (sí�ra�ny/chromany, SO3/CrO3, SO2Cl2/CrO2Cl2, izomorfie a po�dob�ná rozpustnost řady solí). Vyšší oxidační stavy jsou stabilizo�vány elek�tro�ne�ga�tivní�mi (O, F), nejnižší (�donorový�mi li�gan�dy (hexa�kar�bo�nyl�chrom [Cr0(CO)6], bis(benzen)�chrom [(C6H6)2Cr0], pen�ta�karbo�nyl�chromidový ani�ont [Cr-II(CO)5]2-, bis�(cyk�lopen�tadie�nyl)�chrom�natý kom�plex [(C5H5)2CrII]).

	Všechny tři kovy jsou za laboratorní teploty na vzduchu stálé (pokrývají se nevi�di�tel�nou vrstvičkou oxidu), po zahřátí reagují s řadou nekovů. Snadno se chemicky  i elektrochemicky pasivují a stávájí se pak odolnými i pro�ti účin�ku zředě�ných kyselin. Z hydridů je znám pouze CrH, karbid chromu Cr3C2 je rektivnější než karbidy prvků, které mu v první přechodné řadě předcházejí.

	Redukcí chromitu v elektrické peci koksem se připravuje ferrochrom



FeCr2O4  +  4 C -------->  Fe  +  2 Cr  +  4 CO



Čistý chrom lze připravit elektrolýzou roztoků chromitých solí nebo aluminotermicky



Cr2O3(s)  +  2 Al(s)  -------->  2 Cr(s)  +  Al2O3(s)  (H = � 543,4 kJ



Molybden se vyrábí redukcí MoO3 (získaného pražením molyb�denitu) vodíkem



MoS2  +  7/2 O2  --------> MoO3  +  2 SO2



MoO3  +  3 H2   --------> Mo  +  3 H2O



Oxid wolframový potřebný na výrobu wolframu analogickým způsobem se připravuje z wol�fra�mitu převedením na wolframan sodný a následným okyselením



(Fe,Mn)WO4  +  Na2CO3 -------->  Na2WO4  +  (Fe,Mn)CO3



Na2WO4  +  H2SO4  -------->  WO3  +  Na2SO4  +  H2O



Oba kovy vznikají ve formě prášků, které se na kompaktní kov požadovaného tvaru a rozměrů zpracovávají lisováním a slinováním při vysoké teplotě a tlaku v atmosféře vodíku (práš�ková metalurgie).

	Značné množství chromitu se spotřebuje na výrobu chrommagnezitových cihel použí�va�ných k vyzdívání vysokých pecí. Ferrochrom se při�dává do ocelí ke zlepšení me�chanických vlastností i odolnosti pro�ti korozi. Slitiny železa s Ni (8 %) a Cr (18 %) jsou ne�rezavějící oceli užívané v chemickém a potravinářském průmys�lu. Molybden a wolfram se pou�žívají jako legovací přísady do ocelí, z wolframu (od 1908) se vyrá�bě�jí žá�rovková vlák�na.



17.1. Sloučeniny chromu, molybdenu a  wolframu



	Chrom tvoří oxid chromový CrO3, chromičitý CrO2 a chromitý Cr2O3, u Mo a W jsou známy ekvivalenty pouze prvních dvou.

	Přídavkem koncentrované kyse�liny sí�ro�vé do koncentrovaného roztoku alkalic�ké�ho dichro�ma�nu se vyloučí jehličkovité krys�taly oxi�du chromového CrO3 (často je nesprávně oz�na�čován jako "kyselina chro�mová")



K2Cr2O7  +  2 H2SO4 --------> 2 CrO3  +  2 KHSO4  +  H2O



Krystaly jsou tvořeny řetězci vrcholy spojených tetraedrů CrO4. Termický rozklad CrO3 ( 250 oC) poskytuje přes řadu meziproduktů oxid chro�mitý.

	Oxidy molybdenový MoO3 a wolframový WO3 jsou ky�selé a v hydroxidech se rozpouštějí za vzniku solí aniontů MO�. Od oxidu chromového se liší ne�roz�pust�nos�tí ve vodě, výrazně vyššími bo�dy tání a nižšími oxidačními schop�nost�mi. Bí�lý MoO3 je vrstevnatý polymer, žlutý WO3 má prostorové uspořádání (v obou pří�pa�dech jsou stavebními jednotkami okta�ed�ry MO6).

	Hnědočerný oxid chromičitý CrO2, kte�rý je jedním z meziproduktů re�duk�ce oxi�du chromového, krystaluje v mřížce rutilu, je kovově vodivý a antiferro�mag�ne�tický. Pou�žívá se k výrobě magnetických záznamo�vých pásků, které mají ve srovná�ní s pás�ky s vrst�vami z oxidu železitého lepší rozlišení i vysokofrekvenční charakte�ris�ti�ku. Re�duk�cí WO3 a MoO3 příslušným kovem ve vakuu (lze použít i redukce vodíkem) se zís�ka�jí oxidy molybdeničitý MoO2 a wolframičitý WO2 s deformovanou struktu�rou rutilu, které při silném zahřátí dis�pro�por�cio�nu�jí na kov a MO3. Je známa i řa�da modře až fialově zbar�ve�ných fází (Mag�né�liho fáze, Mo4O11, Mo17O47, Mo8O23, W18O49, W20O58) se ste�chio�metrií mezi MO3 a MO2 a složitou struk�turou.

	Redukcí alkalických chromanů uhlíkem nebo dehydratací hydratovaného oxidu chromitého  se připravuje oxid chromitý Cr2O3. Nejobvyklejší způsob jeho labora�tor�ní přípravy je termický rozklad dichromanu amonného (získá se tak v nepříliš reak�tiv�ní formě, kterou lze jen obtížně převést do roztoku působením kyseliny chlorovo�dí�ko�vé) nebo reduk�ce alkalického dichromanu sírou



(NH4)2Cr2O7  --------> Cr2O3  +  N2  +  4 H2O



Na2Cr2O7  +  S  --------> Cr2O3  +  Na2SO4



Je nejstálejším oxidem chromu a pod názvem chromová zeleň se používá jako pig�ment při výrobě vodových barev a nátěrových hmot.

	Sulfidy jsou do značné míry podobné oxidům, stabilita se však posunuje k niž�ším oxidačním stavům (CrS3 není znám, MoS2 a WS2 jsou mnohem stálejší než MoS3 a WS3). U wolframu není na rozdíl od chromu a molybdenu znám W2S3. Analogicky ja�ko u oxidů existuje řada nestechiometrických sulfidických fází s kovovým nebo polo�vo�divým cha�rak�terem a velmi rozmanitými magnetickými vlastnosti (dia�, para�, anti�ferro�, ferri� i ferromagnetismus). Selenidy a telluridy jsou sulfidům blízce příbuzné.

	Ve spojení s halogeny dosahuje oxidačního stavu +VI chrom a molybden ve spojení s fluorem, u wolframu jsou známy i chlorid wolframový WCl6 a bromid wolframový WBr6. Všechny hexahalogenidy MF6 se da�jí připravit přímou syntézou z prvků, snad�no se hydrolyzují, mají oxidační účinky a monomerní strukturu.

	Podobná situace je i v oxi�dač�ním stavu +V, kde navíc existuje i chlorid mo�lyb�deničný MoCl5 (MoCl5 i WCl5 jsou dimery s oktaedrickou koordinací kovu). Fluorid wolframičný WF5 snadno dis�pro�porcionuje na WF6 a WF4 a stejně jako fluorid molybdeničný MoF5 je tvořen tetramerními molekulami.

	Jo�didy se objevují až u MIV, kde jsou známy nejúplnější řady halogenidů (často se však dají pouze prokázat v plynné fázi za vysokých teplot, nejstálejší jsou tetrafluo�ri�dy). Přípravu lze realizovat redukcí vyšších nebo halogenací nižších halogenidů, vy�uži�tel�ná je i kontrolovaná syntéza z prvků.

	V oxi�dačních stavech +III a +II jsou všech�ny ha�lo�genidy známy pouze u chro�mu, Mo a W netvoří fluoridy MF2 a WF3. Červenofialový chlorid chro�mi�tý CrCl3 vzniká přímou reakcí prvků, dehydratací hexahydrátu chlori�dem thionylu, zahříváním oxidu chromitého s chloridem uhličitým nebo reakcí oxi�du chro�mitého s uhlíkem v prou�du chloru



[Cr(H2O)6]Cl3  +  6 SOCl2  --------> CrCl3  +  12 HCl  +  6 SO2



Cr2O3  +  3 CCl4  --------> 2 CrCl3  +  3 COCl2



Cr2O3  +  3 C  +  6 Cl2  -------->  2 CrCl3  +  3 COCl2



Obr. 17.1. Struktura [M2Cl9]3��

Má vrstevnatou strukturu s oktaedrickou koordinací kovu (kubická plošně centrovaná mřížka Cl-, CrIII obsazují 2/3 oktaedrických dutin). Bezvodý CrCl3 je ve vodě prakticky nerozpustný a do roztoku ho lze převést až přídav�kem stopového množství redukční�ho či�nidla. Z roztoku krystaluje tmavozelený dihyd�rát chloridu tet�ra�aquachromitého [CrCl2(H2O)4]Cl.2H2O, který je jedním z izome�rů "hexahydrátu" chlo�ri�du chromi�tého. V roztoku existuje [CrCl2(H2O)4]+ v rovnováze s [CrCl(H2O)5]2++ a [Cr(H2O)6]3+ . Ze�le�ný fluo�rid chro�mitý CrF3 se nejlépe získá působe�ním HF na CrCl3.

	Z trihalogenidů Mo je nejstabilnější chemicky značně inertní jodid molyb�de�ni�tý MoI3, chlo�rid molybdenitý  MoCl3 se strukturou podobá CrCl3. Halogenidy wolframité mají strukturu klastrů ([W6Cl12]Cl6). Známy jsou i klastrové anionty typu [M2Cl9]3�, jejichž stabilita roste od CrIII k WIII. Bez�vo�dé halogenidy chrom�na�té se připravují reakcí chro�mu s plynnými halo�ge��no�vodíky (resp. s elemen�tár�ním jodem) při 1000 oC. Termická dehyd�ra�ta�ce hydrátů k tomuto cíli ne�ve�de, protože při ní pro�bí�há hy�dro�lý�za.

	V kyse�lých roz�to�cích se halogenidy chrom�na�té při�pravují re�duk�cí sloučenin chro�mitých zin�kem (je mož�no pou�žít i rozpou�ště�ní práškového chro�mu v halo�geno�vo�dí�kových kyselinách)





[Cr(H2O)6]3+ + Zn + H3O+ + 3 H2O --------> [Cr(H2O)6]2+ + [Zn(H2O)4]2+ + 1/2 H2

�

�



�





�Obr. 17.2. Klastr [M6X8]4+                                              Obr. 17.3. Aniont [Mo2Cl8]4- �

Vznikají tak modré roztoky halogenidů hexaaquachromnatých [Cr(H2O)6]X2, kte�ré lze izo�lo�vat i v krys�ta�lickém stavu. Halogenidy molybdenaté MoX2 a wolfram�na�té WX2 mají cha�rak�ter klast�rů ([Mo6Cl8]Cl4). Aniont [Mo2Cl8]4� je jednou z mnoha sloučenin molyb�denu, v nichž existuje čtverná vazba mezi atomy kovu.



	Halogenid�oxidy všech tří prvků jsou žluté až červené kapaliny nebo těkavé pev�né látky snadno podléhající hydrolýze. Často vznikají jako nežádoucí vedlejší pro�duk�ty při přípravě halogenidů, nepodaří�li se vyloučit přístup vzdušné vlhkosti.

	 Za la�boratorní teploty hydro�lýzou vzniká zpra�vid�la jen hydroxopenta�aqua�chromitý kationt



[Cr(H2O)6]3+  +  H2O <--------> [Cr(OH)(H2O)5]2+ +  H3O+



Postupným přidáváním hydroxidu k roztoku obsahujícímu ionty [Cr(H2O)6]3+ se od�stra�ňují protony z molekul vody, až vznikne hydratovaný oxid chromitý ("komp�lex trihydroxotriaquachromitý") [Cr(OH)3(H2O)3]2+



[Cr(OH)(H2O)5]2+ +   OH- <--------> [Cr(OH)2(H2O)4]-  +  H2O



[Cr(OH)2(H2O)4]-  +   OH- <-------->  [Cr(OH)3(H2O)3]  +  H2O



Hydratovaný oxid chromitý je amfoterní a rozpouští se v ky�se�linách na soli chromité



[Cr(OH)3(H2O)3]  +  3 H3O+ <-------->  [Cr(H2O)6]3+ +  3 H2O



a v nadbytku hydroxidu na ze�le�ný roztok diaquatetrahydroxochromitanu



[Cr(OH)3(H2O)3]  +  OH- <--------> [Cr(H2O)2(OH)4]-  +  H2O



	Kationt  [Cr(H2O)6]3+ je rovněž složkou fialového kamence chromitodraselného KCr(SO4)2.12H2O, kte�rý je stálý jen za chladu Zahřátím se zbarvuje zeleně v důsledku hydrolýzy a tvor�by polyjader�ných chromitých komplexů s jednou nebo více můst�ko�vý�mi skupinami �OH



2  [Cr(H2O)6]3+3+          [(H2O)5Cr(OH)Cr(H2O)5]5+ +  H2O



2 [Cr(H2O)5(OH)]2+ <--------> [(H2O)4Cr(OH)2Cr(H2O)4]4+ +  2 H2O



Jako můstek může v důsledku uplatnění acidobazické rovnováhy typu



                                                                          OH�

[(NH3)5Cr(OH)Cr(NH3)5]5+ <-------->  [(NH3)5Cr(O)Cr(NH3)5]4+

	                 červený                         H+	                modrý



vystupovat i atom kyslíku.

	Mezi nejstálejší chrom�naté soli patří diamagnetický dimer mono�hydrátu octanu chromnatého (Cr(ac)2.H2O)2  ob�sa�hující vazby Cr�Cr.

	Kyselina dichromová H2Cr2O7 je stálá jen ve vodném roztoku, v němž vzni�ká roz�pou�ště�ním oxidu chromového



2 CrO3  +  3 H2O   -------->  3 H3O+  +  Cr2O72- +  H2O



V alkalických roztocích vzni�kají chromany



CrO3  +  2 OH- --------> CrO42-  +  H2O



Průmyslově se žluté chromany M2ICrO4 připravují pražením oxidu chromitého s alka�lic�kými uhliči�ta�ny



Cr2O3  +  2 Na2CO3  +  3/2 O2  --------> 2 Na2CrO4  +  2 CO2



Jsou stálé v alkalickém prostředí, v kyselém přecházejí na  oranžové dichromany (při pH 2�6 jsou v rovnováze ionty HCrO4- a Cr2O72-, dichroman sodný je technicky nejdů�le�ži�těj�ší sloučeninou chromu)

 

2 CrO42- +  2 H3O+ <--------> Cr2O72-  +  3 H2O



V koncentrovaných silně kyselých roztocích existují tri� a tetrachromany (vyšší ho�mo�lo�gy nejsou na rozdíl od polymolybdenanů a polywolframanů známy). Z roztoku dichro�manu draselného v HCl krystaluje oranžový chlo�ro�chroman draselný KCrO3Cl



K2Cr2O7  +  2 HCl   --------> 2 KCrO3Cl  +  H2O



Zahříváním dichromanu draselného s chlo�ri�dem draselným v prostředí koncentrované kyseliny sírové vydestiluje z reakční směsi těka�vý tmavočervený chlorid chromylu CrO2Cl2 mající silné oxidační schopnosti



K2Cr2O7  +  4 KCl  +  6 H2SO4  -------->  2 CrO2Cl2 +  6 KHSO4  +  3 H2O



Vodou se hydrolyzuje na kyselinu dichromovou a chlorovodíkovou



2 CrO2Cl2  +  9 H2O  --------> Cr2O72-�  +  4 Cl-  +  6 H3O+



	Oxi�dač�ních vlast�ností dichromanového aniontu se využívá v odměrné analýze ke sta�no�ve�ní FeII



Cr2O72- + 6 [Fe(H2O)6]2+ + 14 H3O+   --------> 2 [Cr(H2O)6]3+ + 6 [Fe(H2O)6]3+  + 9 H2O



Chromany mají podstatně slabší oxidační účinky než dichromany. Chromany a dichro�many amonné a alkalické jsou dobře rozpustné, nerozpustný chroman olovnatý se pou�žívá jako pigment chromová žluť.

	Molybdenany a wolframany lze připravit reakcí oxidů MO3 s hydroxidy. Tetraed�rické anionty MO42-  vznikají jen v silně alkalickém prostředí. V neutrál�ním a kyselém pro�středí se tvoří kondenzované izopolyanionty. Z neutrálního (pH 6) roztoku mo�lyb�de�nanu amonného krystaluje heptamolybdenan Mo7O246- ("paramolybdenan")



7 MoO42- +  8 H3O+ --------> Mo7O246- +  12 H2O



V kyselých roztocích (pH = 6 � 3) se tvoří částice s 8 až 36 atomy molybdenu



8 Mo7O246-  +  20 H3O+  --------> 7 Mo8O264-  +  30 H2O



�

Obr. 17.4. Polymerní anion Mo2O72-



Polymerní strukturu mají i zdánlivě jed�no�du�ché dimolybdenany ((NH4)2Mo2O7). Wol�fram má k tvorbě izopolyaniontů ještě větší tendenci než molybden. Běžné jsou do�de�ka�wol�fra�many H2W12O4210- ("para�wol�fra�ma�ny") a H2W12O406- ("meta�wolframany"), exis�ten�ce he�xa�wolframanů HW6O215- nebyla s ur�či�tostí prokázána. Na roz�díl od chro�ma�nů jsou tyto soli vesměs bezbarvé. Vedle izo�po�ly�aniontů existuje v chemii molyb�de�nu a wol�fra�mu velké množství heteropolyanion�tů ([PMo12O40]3-�, Berzelius, 1826), které ter�mic�kou stabilitou obvykle převyšují izopolyanionty. Jsou známy sloučeniny nejméně s 35 růz�nými heteroatomy. Kolem cen�trál�ního tetraedru nebo oktaedru s he�te�roato�mem jsou uspořádány oktaedry MoO6 nebo WO6 spo�jené s ním kyslíkovými můstky. Podle struktury dělíme heteropolyanionty Mo a W do čtyř skupin � tetraedické s po�mě�rem 1:12 nebo 2:18 a okta�ed�rické s poměrem 1:6 nebo 1:9. Tetraedické hete�ro�po�ly�anionty podléhají mírné redukci vedoucí k charakteristicky modře zbarve�ným rozto�kům ("hete�ro�polymodři"). Redukcí alkalických wolframanů vodíkem nebo elek�tro�che�mic�ky vznikají intenzivně zbarvené a kovově vodivé wolfra�mo�vé MxWO3 (0<x<1) a mo�lybdenové MxMoO3 (málo stálé, nedostatečně prostudované) bronzy, v nichž je část WVI (MoVI) převe�dena na WV (MoV).

�

Obr. 17.5. Anion tetrapero��xochro�mič�nanový

	

Okyselený roztok dichromanu draselného tvoří s H2O2 modrý (zbar�ve�ní je způ�so�beno přecho�dem t1( e*) pe�ro�xo�komp�lex oxodiperoxochromanový [CrVIO(O2)2] extraho�va�tel�ný do diethyl�ethe�ru, který s Lewisovými baze�mi po�sky�tuje DA�kom�plexy ([CrO5py]). Tvor�ba pe�roxo�komplexů je zná�ma i u MoVI a WVI. Pro CrV je cha�rak�teristická exi�ste�nce čer�ve�ných paramagneti�c�kých tetraperoxo�chro�mičnanů [Cr(O2)4]3- s dode�ka�edrickou struk�tu�rou. U Mo a W je kom�plex�ní che�mie v oxidač�ním stavu +V mnohem roz�sá�hlejší než u MoVI a WVI ([MVX6]-, [MV(CN)8]3-, [MoVOX5]2-). Oxo�, pe�ro�xo� a fluorokomplexy jsou známy i pro MIV, nej�roz�sáhlejší soubor komplex�ních sloučenin posky�tu�je CrIII (d3, fialové nebo ze�lené, vy�sokospi�no�vé, paramagne�tic�ké, kineticky inertní). Převážně okta�ed�rické a pa�ra�magnetické kom�plexy CrII mohou být vysoko� i nízkospinové.

	U všech tří prvků jsou známy četné sloučeniny se (�vazbami M�C (M(CH3)6), karbonyly ([M(CO)6]), cyklopentadienyly (chromocen [Cr(C5H5)2], u Mo a W polyme�ry) a poměrně stabilní benzenové deriváty [M(C6H6)2].



18. Prvky 7. skupiny Mn, Tc a Re�PO \l1 "18. Prvky 7. skupiny Mn, Tc a Re�



Trojice prvků 7. skupiny se markantně liší svým rozšířením i dobou ob�je�vu. Man�gan byl ve for�mě MnO2 používán při výrobě skla již v době faraonů, technecium (tech�nikos = umělý) bylo prvním uměle připraveným prvkem (Perrier a Seg�re, 1937, ostře�lováním Mo deuterony) a rhenium bylo posledním objeveným prv�kem majícím sta�bilní izotopy (Noddack a Tackeová, 1925, izolace z gadolinitu, pojme�no�vání podle řeky Rýn).

Mangan je rozsahem výskytu 0.1 % 12. prvkem celkově a třetím nejrozšířeněj�ším přechodným kovem (po Fe a Ti). Rhenium je velmi vzácné (0.0007 ppm) a obsah techne�cia je neměřitelně malý. Všechny izotopy Tc jsou radio�aktivní, nejstabilnější izo�top 99Tc s poločasem rozpadu 2,14.103 let je produktem ště�pe�ní uranu v jaderných re�aktorech a vzniká také jadernou reakcí

                                                              �e�

4298Mo(n,() 4299 Mo  ----------> 4399Tc



Mangan se nachází ve více než 300 minerálech. Hlavním zdro�jem tohoto prvku jsou sekundární uloženiny oxidů a uhličitanů často obsahující Fe. Nejvýznamnější z nich je burel (pyroluzit) MnO2 a patří sem také braunit Mn2O3, manganit MnO(OH), haus�ma�nit Mn3O4 (2MnO.MnO2) a dialogit MnCO3. Důsledkem procesu zvětrávání je i vy�pla�vování koloidních částic oxidů Fe, Mn a dalších kovů do moří, kde se zhušťují do "manganových kuliček" pokrývajících obrovské plochy oceán�ského dna (od�ha�dova�né celkové množství 1012 tun, ročně se usadí dalších 107 tun) a obsahujících 15 � 30 % manganu, což je pod současnou spodní hranicí ob�sa�hu tohoto prvku v průmyslově využi�tel�ných rudách (35 %). 

Elektronová konfigurace valenční sféry všech tří prvků je (n�1)d5ns2. Mn může vy�stu�povat v oxidačních stupních +VII až �III, Tc a Re +VII až �I. Nejstabilnějším oxi�dač�ním stupněm Mn je +II (vzhle�dem ke stabilitě konfigurace d5, sloučeniny TcII a ReII naproti tomu nejsou známy), u Tc +VII a +IV a u Re +VII, +V, +IV a +III. V oxidač�ním stupni +VII existuje formální podobnost vnější elektronové sféry s halo�geny (izo�morfní tetraedrické chloristany a manganistany s podobnými redoxními vlastnostmi), u Mn se po�dob�nost se sousedními prvky projevuje i tvor�bou aniontů man�gananových (obdoba chromanů a železanů). Sloučeniny manganaté jsou ve vy�so�ko� i nízkospi�no�vém uspořá�dá�ní paramagnetické. Vysokospinové sloučeniny man�ga�naté i manganité jsou kinetic�ky labilní, v nízkospinovém uspořádání naopak inertní. Všechny sloučeniny manganu s d�elektrony ve valenční sféře jsou barevné. Manganis�tanový aniont vyka�zu�je slabý tep�lotně závislý paramagnetismus nesouvise�jící s ne�párový�mi elek�tro�ny a inten�zitou svého zbarvení je pozoruhodnou výjimkou, protože d�elek�trony neobsahuje. Zajímavá je také existence čtverné vazby M�M v ani�ontech [M2Cl8]2� (M = Tc, Re).

Mangan je neuš�lechtilým kovem, který se rozpouští v kyselinách i alkalických hy�droxidech za vývoje vodí�ku (v jemně rozpráškované formě reaguje i s vodou). Na roz�díl od prvků podskupiny chromu se nepasivuje, protože oxidová vrstvička ho dostatečně ne�chrá�ní před dalším působením oxidačních činidel. Technecium a rhe�ni�um se vzájemně podobají a významně se liší od manganu (jsou odolnější vůči půso�be�ní kyselin). Spo�leč�nou vlastností ve skupině je stabilita oxidů MO2 a neexistence hyd�ridů. Acido�ba�zické vlastnosti oxidů se v závislosti na oxidačním stavu kovu plynule mění od kyse�li�no�tvor�ných M2O7 až po silně bazic�ký MnO. Mangan je podobně jako chrom příliš ma�lý na to, aby do jeho mřížky bez zá�važné deformace mohly vstoupit atomy uh�lí�ku a tvo�ří proto snadno hydrolyzovatel�né karbidy složitých struk�tur. Tc a Re tvoří dia�mag�netické anionty MH92-, jejichž stechiometrie a struktura byla objasněna až vy�užitím difrakce neutronů.

Mangan v čisté formě nelze připravit redukcí oxidů uhlíkem pro jeho velkou ten�den�ci k tvorbě Mn3C. Vyrábí se elektrolýzou roztoku chloridu (síranu) manga�naté�ho ne�bo aluminotermicky silně exotermickou reakcí



3 Mn3O4(s)  +  8 Al(s)  ---------->  9 Mn(s)  +  4 Al2O3(s)     (H = �2516,4 kJ



Aluminotermicky vznikají křehké a velmi tvrdé modifikace (� a (� se složitou struktu�rou, elektrolyticky se tvoří měkká, tažná a kujná modifikace (� s kubickou plošně cen�tro�vanou mřížkou. Průmyslově se čistý mangan vyrábí zřídka, běžnými metalurgickými produkty jsou jeho slitiny se žele�zem nazývané ferromangan (75�80 % Mn) a zrcad�lo�vina (15�20 % Mn). Techneci�um a rhenium se připravují redukcí M2S7 nebo MO4- vo�dí�kem

Re2S7  +  7 H2  ---------->  2 Re  +  7 H2S



2 NH4TcO4  +  7 H2  ---------->  2 Tc  +  8 H2O  +  2 NH3



Vzhledem k vysokým bodům tání se zpracovávají práškovou metalurgií podobně jako molybden a wolfram.

Mangan se používá v hutnictví oceli k odstraňování síry a kyslíku a k výrobě tvrdých a proti opotřebení odolných mangano�vých ocelí (10 % Mn). Slitina manganin (84 % Cu, 12 % Mn, 4 % Ni) je vhodná k výrobě elektrických odporů, protože její vodivost se s teplotou prakticky nemění. Ferromag�netické Heuslerovy slitiny obsahují  vedle manganu Al, Sn nebo Sb. Oxid manganičitý (burel) se používá ve sklářství a při vý�robě suchých článků.



18.1. Sloučeniny manganu, technecia a rhenia�PO \l2 "18.1. Sloučeniny manganu, technecia a rhenia�



Oxid manganistý Mn2O7 nelze připravit přímo z prvků. Je to ex�plo�zivní (95 oC) tmavozelená olejovitá kapalina vznikající účin�kem kon�cen�tro�vané kyseliny sírové na manganistany



2 KMnO4  +  H2SO4  ---------->  Mn2O7  +  K2SO4  +  H2O



Její molekula sestává ze dvou tetraedrů spojených vrcholem (můstek Mn�O�Mn je lo�me�ný). Už za laboratorní teploty se poma�lu rozkládá

 

Mn2O7  ---------->  4 MnO2  +  3 O2



Oxidací Tc a Re na vzduchu vznikají hygroskopické kyselinotvorné těkavé oxidy tech�ne�cistý Tc2O7 (monomerní i v pevné fázi) a rhenistý Re2O7 (v pevné fázi vrs�tevna�tý po�ly�mer, v plynné monomer).

Z trioxidů je stálý pouze červený oxid rheniový ReO3 vzni�kající redukcí Re2O7 oxidem uhel�natým. Modrý oxid rheničný Re2O5 snadno disproporcionuje na oxidy ReVII a ReIV.

Kompletní řada oxi�dů existuje v oxidačním stavu +IV. Nejdůležitější z nich (ni�ko�liv nejstabilnější) je oxid manganičitý MnO2, který se zahřátím na 500 oC  roz�klá�dá na oxid man�ganitý Mn2O3 a kyslík. MnO2 patří k nestechiomet�ric�kým slou�če�ninám a v hyd�ra�to�vané for�mě (bez částečného rozkladu ho nelze dehyd�ra�to�vat) má vlastnosti katexu. Slouží ja�ko oxi�dač�ní činidlo (depolarizátor v Leclancheových su�chých článcích), k od�bar�vo�vá�ní skla a k výrobě feritů MnFe2O4. Horké kyseliny sí�ro�vá a chlorovodíková (dříve zá�klad prů�mys�lo�vé výroby chlo�ru) s ním reagují za vzniku man�gana�tých solí



2 MnO2 + 2 H2SO4   ---------->  2 MnSO4 + O2 + 2 H2



MnO2 + 4 HCl   ---------->   MnCl2 + Cl2 + 2 H2O



Termicky nejstabilnějším (sublimuje při 1000 oC) oxidem technecia je oxid tech�ne�ci�či�tý TcO2 vznikající termickým rozkladem technecistanu amonného



2 NH4TcO4  ---------->   2 TcO2  +  N2  +  4 H2O



Méně stálý (zahřátím na 900 oC dis�pro�porcionuje na Re2O7 a Re) oxid rheničitý ReO2 se tvoří redukcí rhenistanů zinkem v prostředí HCl.

Existence oxidů v oxidačních sta�vech nižších než +IV je (s výjimkou Re2O3. .2H2O) cha�rakteristická pouze pro man�gan. Směsný oxid manganato�man�ga�ni�tý Mn3O4 (MnIIMn2IIIO4, minerál haus�man�nit) se struk�tu�rou spinelu vzniká při za�hří�vá�ní (1000 oC) kteréhokoliv oxidu man�ga�nu. Oxid manga�ni�tý Mn2O3 s podobnou struk�tu�rou jako Mn3O4 (jediný z oxidů pře�chod�ných kovů se stechiometrií M2O3 nemá struk�turu korundu) se tvoří oxidací roz�to�ků manganatých solí vzdušným kyslíkem. Redukcí vyšších oxidů manganu vodíkem je možno připravit šedý až zelený anti�ferro�mag�netický oxid manganatý MnO.

Disulfid manganatý MnS2 se strukturou analogickou pyritu se zahříváním roz�klá�dá na sulfid manganatý MnS známý v několika modifikacích (zelený, čer�ve�ný, růžo�vá hydratovaná forma). Technecium a rhenium tvoří heptasulfidy M2S7 pře�chá�zející zahří�vá�ním na disulfidy MIVS2.

V halogenidech se nejvyšší oxidační stavy Mn, Tc i Re uplatňují vůči fluoru. Fluo�rid rhenistý ReF7 představuje jediný známý heptahalogenid, hexahalogenidy jsou zná�my tři (TcF6, ReF6, ReCl6) a pentahalogenidy čtyři (TcF5, ReF5, ReCl5, ReBr5). Všech�ny se (s výjimkou ReF5 vznikajícího redukcí ReF6 wolframem) dají připravit z prv�ků. Jsou to těkavé pevné barevné látky snadno podléhající hydrolýze.

V oxi�dačním sta�vu +IV je zná�ma komplet�ní řada halogenidů rheničitých a TcCl4. Nej�vyš�ším haloge�ni�dem man�ga�nu je fluorid manganičitý MnF4 (dostupný z prvků) a i v oxidačním stupni +III je pev�ný čer�ve�nofialový fluorid manganitý MnF3 (získá se působením fluoru na ha�lo�genidy manganaté) jediným zná�mým haloge�ni�dem to�ho�to prvku. Kromě něho jsou popsány (s výjimkou fluoridu) halogenidy rheni�té Re3X9 s trimerní klast�ro�vou struktu�rou.

Jednoduché diha�lo�genidy jsou známy pouze u manganu. Fluorid man�ga�na�tý MnF2 je ve vodě nerozpustný a netvoří hy�drá�ty, zbývající tři halogenidy man�ga�na�té MnX2 jsou rozpustné a běžně krystalují jako tetrahydráty.

Halogenoxidy jsou početnější u Tc a Re než u Mn a oxidační stav kovu se v nich pohybuje od +V do +VII. U man�ga�nu jsou známy oxidfluoridy a oxidchloridy (explozivní kapaliny), u Tc a Re i oxid�bro�mi�dy (pevné látky, jejichž stabili�ta roste se zvy�šujícím se oxi�dač�ním stavem prvku)�. Jejich společnou vlastností je snadná hyd�ro�lý�za, informací o jejich struk�tuře je velmi málo.

V al�ka�lic�kých roztocích může málo rozpustný hydroxid manganatý Mn(OH)2 exis�to�vat jen bez pří�tom�nosti kyslíku, jímž je rychle oxidován na tmavohnědý hydra�to�vaný oxid manga�nitý případně až na černou sraženinu hydratovaného oxidu man�gani�či�tého. Soli manganaté jsou známy s mnoha anionty. V roztocích je typická pří�tomnost kationtů hexaaquamanganatých [Mn(H2O)6]2+ (jejich roz�pustnost je podobná solím hořečnatým a želez�natým), krystalické hyd�rá�ty jsou obvykle růžové (MnCl2.4H2O, Mn(NO3)2.6H2O).

Soli manganité v roztoku samovolně disproporcionují



2 Mn3+  +  (12+x) H2O  ---------->  [Mn(H2O)6]2+  +  MnO2.xH2O  +  4 H3O+



Stálé jsou jen nerozpustné sloučeniny manganité (hydratovaný oxid) a některé roz�pustné komplexy jako [MnF4]� a [Mn(CN)6]3�.

Při tavení s alkalickými hydroxidy se MnO2 oxiduje vzdušným kyslíkem na tma�vo�zelené ve vodě rozpustné manganany



MnO2  +  2KOH  +  1/2 O2  ---------->   K2MnO4  +  H2O



Ty jsou stálé jen v silně zásaditém prostředí, jinak rychle disproporcionují



3 MnO�ROVNICE \O(2;4)��  +  4 H3O+  ---------->  2 MnO4-  +  MnO2  +  6 H2O



Světle modré manganičnany M3IMnO4 vznikají redukcí mangananů siřičitany. Snad�no se oxi�du�jí kys�lí�kem a v kyselém roztoku disproporcionují



3 MnO43�  +  8 H3O+  ---------->   MnO4-  +  2 MnO2  +  12 H2O



Sloučeniny manganisté jsou silnými oxidovadly v kyselém i zásaditém pro�stře�dí



MnO4-  +  2 H2O  +  8 H+  +  5e�  <----------> [Mn(H2O)6]2+     Eo = +1.51 V



MnO4-  +  2 H2O  +  3e�  <---------->  MnO2  +  4 OH�      Eo = +1.23 V



Pouze nejsilnější oxidační činidla jsou schopna oxidovat mangan z nižšího oxidačního stup�ně až na manganistan



2 [Mn(H2O)6]2+  +  5 BiO3-  +  14 H3O+  ---------->   2 MnO4-  +  5 Bi3+   +  33 H2O



2 [Mn(H2O)6]2+  +  5 PbO2  +  4 H3O+  ---------->   2 MnO4-  +  5 Pb2+  +  18 H2O



Průmyslově je využívána elektrochemická oxidace mangananů. Oxidační vlastnosti man�ganistanu draselného se využívají ke kvantitativnímu odměrnému stanovení (man�ga�nometrie) želez�natých solí, peroxidu vodíku a jiných redukujících látek



2 MnO4-  +  5 H2O2  +  6 H3O+  ---------->  2 [Mn(H2O)6]2+  +  5 O2  +  2 H2O



Manganometrická titrace probíhá zpočátku pomalu a její rychlost se výrazně zvýší po vzniku iontů manganatých (autokatalytická reakce). V nadbytku koncentrované kyse�li�ny sírové se manganistan draselný rozpouští na zele�ný roztok obsahující kationty tri�oxo�manganisté



MnO4-  +  3 H2SO4  ---------->   MnO3+  +  3 HSO4-



Kyselina manganistá HMnO4 exis�tu�je jen v roztoku, kde vzniká reakcí man�ga�nis�ta�nu barnatého s kyselinou sírovou



Ba(MnO4)2  +  H2SO4  ---------->   2 HMnO4  +  BaSO4



Bezbarvé technecistany a rhenistany se připravují snadněji (oxidací kyselinou dusič�nou nebo peroxidem vodíku), protože jsou méně účinnými oxidačními činidly než man�ga�nistany.

Komplexy ve vyšších oxidačních stavech kovů reprezentují přede�vším komplex�ní �anionty rhenia ([ReF8]2�, [ReF6]�, [Re2F8]2�, [ReF4O2]�, [Re(CN)8]3�). Nejvyšším oxi�dač�ním stavem manganu v komplexech je +IV ([MnF6]2�), nejnižším +I ([Mn(CN)6]5�).

Z organokovových sloučenin se (�vazbou M�C jsou nejpočetnější a nejroz�ma�ni�tější sloučeniny rhenia. Re(CH3)6 poskytuje rekcí s LiCH3 pyroforický Li2[Re(CH3)8], stabilnější jsou sloučeniny obsahující kyslík ([ReO(CH3)4]). Každý z prvků tvoří jeden dobře definovaný diamagnetický binární karbonyl [M2(CO)10] a řadu komplexů s neho�mo�genní koordinační sférou. Manganocen [Mn(C5H5)2] je analogický ferrocenu, ob�dob�né sloučeniny Tc a Re známy nejsou (pouze se dvěma neparalelními kruhy, hydridickým vo�díkem a s kovem v oxidačním stavu +III).





19. Prvky 8., 9. a 10. skupiny�PO \l1 "19. Prvky 8., 9. a 10. skupiny�



Devět prvků 8., 9. a 10. skupiny se častěji seskupuje do tří horizontálních než ver�tikálních triád. Všechny jsou typickými přechodnými prvky a tvoří střed 4., 5. a 6. periody. Mají výrazné kovové vlastnosti, vysoké b.t. a b.v. a poměr�ně malý mo�lár�ní objem. Jsou schop�ny tvořit různé slitiny a intermetalické sloučeniny. Typická je roz�ma�nitost oxidač�ních stupňů a tvorba komplexních sloučenin. Prvky ve vertikálních troji�cích se přes ana�logickou elektronovou strukturu navzájem značně liší, koncové prvky triád se spíše podobají sousedním prv�kům (Mn/Fe, Ni/Cu). Oxidační stupeň +VIII od�po�vídající číslu skupiny je znám pou�ze u  Ru a Os. Ně�které sloučeniny ostatních prvků těchto skupin mají i v nižších oxidač�ních stupních výrazné oxidační vlast�nosti (FeVI, NiIV, IrVI).





19.1. Triáda železa�PO \l2 "19.1. Triáda železa�



Železo sehrálo dominantní roli ve vývoji materiálů používaných člověkem. První�mi, komu se podařilo získat železo z jeho rud tavením byli zřejmě Chetité, kteří objev pečlivě tajili (předtím bylo známo jen železo metoritického původu). Teprve rozpa�dem jejich říše se technologie mohla rozšířit (před 3200 le�ty, začátek doby železné). Ne�zastupitelnou roli hraje železo v biosystémech při zásobování živočišných orga�nis�mů kyslíkem a při přenosu elektronů. Sloučeniny ko�bal�tu jsou už 4500 let využívány k barvení skla a ke�ramiky na modro a v Číně byly nalezeny předměty starší než 2000 let zhoto�ve�né ze slitin niklu. V nečisté formě byly oba kovy připraveny v polovině 18. století (kobalt  Brandt, 1735; nikl Cronstedt, 1751).

Prvky první triády jsou nejrozšířenější z této skupiny prvků a z nich je nejhojněj�ší železo (6.2 %). Po kyslíku, křemíku a hliníku je železo čtvrtým nej�roz�ší�řenějším prv�kem v zemské kůře. Vzhledem ke stabilitě jeho jader je značně roz�šířeno i ve ves�mí�ru (0.5 % Fe v měsíčním prachu představuje 1012 t tohoto kovu na povrchu Měsí�ce). Ko�balt s 29 ppm je nejvzácnější z prvků 1. přechodné řady, nikl s 99 ppm je sed�mý nej�rozší�ře�nější pře�chod�ný kov. S výjimkou meteoritického se železo vyskytuje pou�ze ve sloučeninách, pře�de�vším oxidech, oxidhydroxidech, uhličitanech a sulfidech. Jeho nejrozšířenějšími minerály jsou he�matit Fe2O3, magnetit Fe3O4, siderit FeCO3, li�monit (hně�del) FeO(OH) a pyrit FeS2. V sou�časné době se těž�ba ome�zuje jen na rudy s nej�vyš�ším obsahem kovu (největší současné naleziště hematitu s obsahem 70 % Fe je v Austrálii). Kobal a nikl se vy�sky�tují �čas�to společně váza�né se sírou nebo arsenem (smaltin CoAs2, kobaltin CoAsS, ni�kelin NiAs, gers�dor�fit NiAsS), nikl se vzác�ně nachází i ryzí.

Železo je neušlechtilý, měkký, dobře kujný a válcovatelný kov. Existuje ve třech allotropických modifikacích. (�železo s kubickou prostorově centrovanou strukturou je stálé do 906 oC, kubické plošně centrované (�železo do 1401 oC a (�železo opět s kubickou prostorově centrova�nou strukturou nad 1401 oC. Je ferro�mag�ne�tic�ké do 768 oC (Curiův bod). Železo v teplot�ním intervalu 768 až 906 oC se proto oz�na�čuje jako (�železo, i když jeho struktura se od a�modifikace neliší. Také Co a Ni jsou stří�bro�lesklé kovy (kobalt s modrým nádechem) s dobrými me�chanic�kými vlast�nost�mi, za laboratorní teploty ferromagnetické (Curieho bod při 1106 resp. 363 oC). Kobalt je tvrdší a pevnější než železo.

Běžnými oxidačními stupni všech tří prvků jsou +II a +III, méně často se vy�sky�tují �II, 0, +I, +IV a u železa až +VI (v komplexech nejvýše FeIII). Nejčastěj�šími k.č. jsou šest ([Fe(H2O)6]2+, [Fe(CN)6]4�, Fe2O3) a čtyři (FeCl42�, Fe3O4), výji�mečně i pět a sedm. FeII (FeIII) má elek�tro�no�vou konfiguraci d6 (d5). Převážná většina sloučenin je pro�to sil�ně paramagnetická, jen ligandy vytvářející velmi silná pole (kyanidy) mohou být pří�či�nou nízkospinového uspo�řádání. Vaz�by mají nízký stupeň iontovosti (u FeII více než u FeIII). V popředí záj�mu jsou stále "sendvičové" kom�plexy typu ferrocenu [Fe(C5H5)2], zajíma�vé přede�vším z hlediska teoretického popisu vazebných poměrů. Amoniak je řídkým ligandem v kom�plexech železa, ale velmi častým u ostatních dvou prvků. Pásy přenosu nábo�je u kom�plexů FeIII zasahují až do viditelné oblasti spektra a pře�krývají pá�sy d�d�přecho�dů. Pře�váž�ná většina ligandů stabilizuje CoIII (jednoduché slou�čeniny ko�baltité jsou naopak vzácné, protože kationt hexaaquakobaltitý [CoIII(H2O)6]3+ v neutrálních a alkalických roz�tocích oxiduje vo�du za vývoje kyslíku) a NiII, převažuje okta�ed�rická ko�ordinace, tetraed�rická a čtver�co�vě planární jsou méně časté. Okta�ed�ric�ké kom�plexy CoIII jsou s výjim�kou [CoF6]3� dia�mag�netické a nízkospinové. Okta�ed�rické a tetraedric�ké kom�ple�xy NiII jsou para�mag�netické, čtvercové diamagnetic�ké.

Železo je reaktivní prvek, velmi jemně rozpráškované je pyroforické. Při vyšších teplotách se slučuje s řadou nekovů (O, S, P, Cl, C, Si), s mnoha kovy tvoří interme�ta�lic�ké slouče�niny. Snadno se rozpouští ve zředěných kyselinách, hydroxidy na něj ne�pů�sobí. Vážným technickým a ekonomickým problémem je tvorba oxidu železitého na vlhkém vzduchu (rezavění)

4 Fe + 2 H2O + 3 O2   ---------->    2 Fe2O3.H2O



V podstatě jde o rozpouštění žele�za ve vodě za uvolnění vodíku a následnou oxi�daci vodíku a kationtu železnatého kyslíkem



Fe + 2 H3O+ ----------> Fe2+ + H2 + 2 H2O



Z elektrochemického hlediska je koroze podmíněna vznikem lokálních galvanických člán�ků. Rezavění urychluje snížení pH a přítomnost oxidu uhličitého. Ochranou proti ko�ro�zi jsou nátěry, pokovení povrchu ušlechtilejšími kovy, fosfátování nebo pasivace vytvořením vrstvič�ky oxidu ponořením do kyseliny dusičné.

Kobalt a nikl jsou ve srovnání se železem méně reaktivní, na vlhkém vzduchu ne�ko�rodují, přestože patří mezi neušlechtilé ko�vy. Jemně práškové jsou pyroforické, roz��pouštějí se v anorganických kyselinách. S kyslíkem reagují při vyšších teplotách na oxi�dy Co3O4 (nad 900 oC na CoO) resp. NiO. Přímé reakce jsou známy i s dal�šími ne�kovy (halogeny, S, Si, C, As). V ky�selině dusičné se pasivují. Nikl s fluorem reaguje mír�něji, než jakýkoliv jiný kov a je odolný i vůči působení alkalických hydroxidů.

�

Železo lze připravit redukcí jeho oxidů vodíkem nebo elektrolýzou roztoků že�lez�natých solí. Vysoce čisté železo se získává termickým rozkladem pentakar�bo�nylu [Fe(CO)5]. V praxi je ekono�mic�ky nejvýznamnější vyso�ko�pecní hut�nický způsob vy�užíva�jící redukce kyslíkatých rud uhlíkem, i když čis�tota získaného kovu není vyso�ká. Su�ro�vé Fe obsahuje 2 �10 % pří�měsí (C, S, P, Mn). Šedé železo obsahuje uhlík ve for�mě grafitu, bílé ve formě kar�bi�du Fe3C . Li�ti�na obsahuje »1.7 % uhlíku, ocel méně než 1.7 %. Při obsahu uhlíku pod 0.2 % se hovoří o kuj�ném železe. Zkujňování žele�za (sni�žování obsahu uhlíku spalováním v proudu vzdu�chu nebo kyslíku spojené se sou�čas�ným odstraňováním nežádoucích příměsí ) se provádí bessemerací (1856), Sie�mens�Ma�rtinovým (1860) nebo zá�sa�ditým kyslíko�vým konver�to�ro�vým (1952) pro�ce�sem. Ve všech postupech hraje důležitou roli vy�zdív�ka kon�vertorů, s níž nečistoty zre�agují a odstraňují se v po�do�bě strusky. Tvrdost a kuj�nost získaného kovu se mi�mo regulace obsahu uhlíku ovlivňuje i následným termi�ckým zpracováním (kalení, tem�pe�rování).

Hutnická příprava Co a Ni je obtížný proces, který je třeba vždy modifikovat pod�le použitých surovin. Ra�fi�nace se provádí elek�tro�ly�tic�ky. Vyso�ce čistý nikl se zís�kává reakcí surového kovu s oxidem uhelnatým při 80 oC a následným termickým roz�kla�dem vznik�lého tetrakarbonylu [Ni(CO)4] při 180 oC (Mon�dova metoda).

Vzhledem k rozsahu použi�tí je Fe základním kovem současné civilizace. Kobalt a nikl se používají převážně k vý�robě speciálních ocelí s vysokou mechanickou i che�mickou odolností. Kobalt je vhodným materiálem na výrobu permanentních magnetů, nikl slouží k povr�chové ochraně železných výrobků, k výrobě Monelova kovu a jeho katalytické účinky se využívají při ztužování tuků.
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Železo rozpouští značné množství vodíku, ale definované sloučeniny s ním ne�tvoří stejně jako Co a Ni.

Karbid železa Fe3C (cementit) vzniká rozpouštěním uhlíku v roztaveném železe

3 Fe  +  C  ---------->   Fe3C 



S dusíkem železo tvoří dva intersticiální nitridy Fe2N a Fe4N, s kyslíkem tři oxidy (FeO, Fe2O3 a Fe3O4) s blízce příbuznými krystalovými strukturami a charak�te�rem ber�tholli�dů.

Oxid železnatý  FeO má struktu�ru NaCl a vzni�ká termickým rozkladem šťa�vela�nu že�lez�natého za nepřístupu vzdu�chu jako černý pyroforický prášek. Při postupném ochla�zování dispropor�cionuje, při rychlém nikoliv



4 FeO  ---------->  Fe3O4  +  Fe



Jeho složení kolísá od 0.815:1 k 0.946:1 při zachování krystalové struktury. Nejlépe ho popisuje vzorec Fe1-3xIIFe2xIIIO. Zelené oxidy kobaltnatý CoO a nikelnatý NiO ma�jí také složení odpovídající vzor�ci M1-3xIIM2xIIIO a lze je připravit roz�kladem hy�dro�xidů. Působe�ním silných oxidačních činidel na ně vznikají nestálé hy�dra�to�va�né di�oxi�dy MIVO2.xH2O, kte�ré se rozkládají za vzniku Co3O4 resp. NiO.

Oxid železitý Fe2O3 existuje v několika poly�morf�ních modifikacích, z nichž jsou nejdůležitější formy (� a (�. (�Fe2O3 (he�ma�tit) vzni�ká termic�kým rozkladem hyd�ra�tovaného oxidu (200 oC), dusičnanu nebo síranu železi�té�ho. Krys�taluje v hexagonál�ní soustavě a je izomorfní s korundem (železo obsazuje 2/3 ok�ta�edrických mezer v mřížce oxidových aniontů). Metastabilní ferri�magnetický (�Fe2O3 vzni�ká opa�trnou oxidací Fe3O4 (Fe ob�sa�zu�je část oktaedrických i tetra�ed�ric�kých me�zer). Zahříváním ve vakuu přechází na Fe3O4, je�li pří�to�men vzduch, mění se na a�mo�di�fikaci. Je nejčastěji používaným materiálem na vý�ro�bu magnetických pásků.

Oxid že�leznatoželezitý Fe3O4 lze připravit žíháním FeO i Fe2O3. Má strukturu inverzního spi�ne�lu (FeII v oktaedrických, FeIII napůl v oktaedrických a tetra�edrických duti�nách), v pří�ro�dě se vyskytuje jako minerál magnetit. Jsou známy i po�dvoj�né oxidy že�leza (ferrity, gra�náty) s oxidy alkalických kovů (LiFeO2) i s MIIO (MIIFe2O4, M = Mg, Zn, Ni, Co), kte�ré ma�jí strukturu nor�mál�ních nebo inverzních spinelů. Ferrity jsou vý�znamné svým pou�ži�tím v elektrotechnice (jádra vysokofrekvenčních transformátorů, paměťové prvky po�čí�tačů), z granátů (M3IIIFe3O12) je nejznámnější YIG (yttrium iron garnet) pou�ží�vaný jako mikrovlnný filtr v radarech.

Sulfid železnatý FeS vzniká jako černá sraženina reakcí roztoků želez�na�tých solí a sulfidu amonného. Používá se k laboratorní přípravě sulfanu. Disulfid že�lez�natý FeS2 (pyrit, markazit) slouží jako surovina k výrobě kyseliny sírové (nikoliv železa). Sul�fid železitý není za běžných podmínek schopen existence. Sulfidy kobaltnatý CoS a nikel�natý NiS vzni�kají srá�žením roztoků solí CoII resp. NiII roztokem sulfidu amon�ného. Jsou známy i di�sul�fi�dy MS2 typu pyritu, sulfidy M3S4 se strukturou spinelu a řada kovo�vých fází o složení M1�xS.

Jsou známy všechny ve vodě dobře rozpustné halogenidy železnaté FeX2 vznikající vedením par halogenovodíků přes zahřáté železo (pouze FeI2 z prvků). Byly připraveny i kom�pletní řady halogenidů ko�balt�na�tých CoX2 a nikelnatých NiX2, popsány byly i hydro�xi�dohalogenidy obou prvků. Zbarvení haloge�ni�dů kobaltna�tých se mění od růžové (fluorid) přes mod�rou (chlorid), zelenou (bromid) až po šedo�ze�le�nou (jo�did). Možnosti sle�dovat stupeň hydratace hy�groskopického CoCl2 (bez�vodý je modrý, hemi� a mono�hyd�rát tmavofialové, dihydrát růžově fialový, tetra�hyd�rát čer�ve�ný a hexa�hydrát jasně růžový) se využívá k indikaci stupně hydratace silikagelu pou�žívaného jako sušící pro�stře�dek.

Bezvodé halogenidy železité FeX3 se získávají reakcí prvků za zvýšené teploty, není znám jodid železitý FeI3. Fluorid železitý FeF3 je málo rozpustný, ostatní halogenidy železité velmi dobře. Z vodných roztoků všech�ny krysta�lují jako hyd�ráty. Chlorid železitý FeCl3 sublimuje při 220�300 oC, v pa�rách existuje ve for�mě dimerních molekul. Rozpouštěním železa v HCl za pří�tom�nos�ti chloru a ná�sled�nou krystalizací vzniká he�xa�hydrát, který nelze termicky dehydra�to�vat na bezvodou sůl. Jediným známým halogenidem CoIII je fluorid kobaltitý CoF3 vznikající pů�so�be�ním fluoru na chlorid kobaltnatý při 250 oC.

Bílá sraženina hydroxidu železnatého Fe(OH)2 vzniká působením alka�lic�kých hy�droxi�dů na roztoky železnatých solí za nepřítomnosti kyslíku. Snadno se oxi�du�je vzduš�ným kyslíkem, je slabě amfoterní (v koncentrovaných alkalických hydroxi�dech se tvoří M�ROVNICE \O(I;2)�[Fe(OH)4]). Modrý (delším stáním se jeho barva mění na růžovou) hydroxid kobaltnatý Co(OH)2 je amfo�ter�ní, jasně zelený hyd�ro�xid nikelnatý Ni(OH)2 nikoliv. Oba lze získat srá�že�ním vodných roz�to�ků ko�baltnatých resp. nikelnatých so�lí al�ka�lickými hyd�ro�xidy.

Z roztoků obsahujících kationty [Fe(H2O)6]3+ se hydro�xi�dy sráží hydrát oxi�du železitého Fe2O3.xH2O, který je snadno rozpustný v ky�se�linách. V horkých rozto�cích hydroxidů se rozpouští za tvorby železitanů, které lze lépe při�pravit tavením obou komponent.

Z kyslíkatých železnatých solí jsou nejznámější heptahydrát síranu želez�na�tého FeSO4.7H2O (zelená skalice), bezbarvý bezvodý FeSO4 a hexahydrát síranu ammono�železnatého (NH4)2Fe(SO4)2.6H2O(Mohrova sůl), která je ze železnatých solí nejstálej�ší vůči oxidaci vzdušným kyslíkem. Heptahydráty síranu ko�balt�natého  CoSO4.7H2O a síranu nikelnatého NiSO4.7H2O jsou známy jako ko�balt�natá resp. ni�kel�na�tá skalice. Nestálý dusičnan železnatý Fe(NO3)2 vzniká při rozpouštění že�le�za ve stu�dené zředěné kyselině dusičné



8 Fe  +  20 HNO3  ---------->  8 Fe(NO3)2  +  2 NH4NO3  +  6 H2O 



Stejně se připravuje i du�sič�nan kobalt�natý Co(NO3)2 krystalující jako hexahydrát. Zahříváním se nejprve dehydratuje na tri�hydrát a potom se rozkládá na oxidy dusíku a kobaltu. Uhličitan že�lez�natý FeCO3 se roz�pouš�tí ve vodě ob�sa�hující oxid uhličitý za vzni�ku hydrogenuhličitanu želez�natého Fe(HCO3)2 (for�ma přítomnosti železa v minerálních vodách). Uhliči�tan kobalt�natý CoCO3 a hydratovaný hydroxi�do�uhlič�i�tan Co(OH)2. .CoCO3.xH2O jsou vhod�nými vý�chozími su�ro�vinami pro přípravu rozpustných so�lí kobaltnatých.

Světle fialový kati�ont hexaaquaželezitý[Fe(H2O)6]3+je v roztoku stálý pouze při pH»0. Již malým zvý�še�ním pH do�chá�zí k hyd�ro�lýze za tvorby [Fe(H2O)5(OH)]2+, [Fe(H2O)4(OH)2]+ a [Fe2(H2O)8(m�OH)2]4+. Zvýší�li se pH nad 2 � 3 dochází k další kondenzaci spojené nejprve s tvorbou koloid�ních gelů a později s vylučováním hydra�to�vaného oxi�du že�le�zi�té�ho. Dusičnan železitý Fe(NO3)3 krysta�lu�jící ja�ko hexa� ne�bo nonahydrát se získává analogicky jako Fe(NO3)2, potřebná je jen malá změna pod�mí�nek při roz�pouš�tě�ní (vyšší teplota nebo koncentrace HNO3). Dobře rozpustný síran že�le�zitý Fe2(SO4)3 se při�pra�ví roz�pou�ště�ním oxidu žele�zitého v koncentrované kyse�li�ně sírové. Je známo šest jeho hyd�rá�tů a rovněž pod�voj�né soli MIFeIII(SO4)2.12H2O (že�lezité kamence). Nepříliš stálý sí�ran kobaltitý Co2(SO4)3.18H2O se připravuje ano�dic�kou oxidací síranu ko�balt�na�tého.

Základní strukturní motivem v oxoaniontech železa jsou tetraedry FeO4. Byly připraveny jednoduché (Na5FeIIIO4) i kondenzované (K6Fe2IIIO6, Na14Fe6IIIO16) anionty železitanové. Dosud nejlépe prostudované žele�za�ny M2IFeVIO4 lze připravit oxi�dací železitých sloučenin v silně zásaditém prostředí (nejčastěji v tavenině)



Fe2O3  +  3 KNO3  +  4 KOH  ---------->   2 K2FeO4  +  3 KNO2  +  3 H2O



Jsou silnými oxidovadly (silnější než manganistany), schopnými oxidovat za labora�tor�ní teploty amoniak na dusík. V kyselém prostředí se rozkládají za vývoje kys�líku, vol�ná kyselina železová H2FeO4 ani její an�hyd�rid oxid železový FeO3 nejsou zná�my. "Železičitany"  (M4IFeIVO4), vzni�ka�jící za�hří�váním oxidu železitého s příslušným hydro�xi�dem v kyslíkové atmosféře, mají cha�rak�ter směsných oxidů.

Extrémně stabilní je ion [Fe(CN)6]4� s konstantou stability 1037 představující níz�ko�spinový diamagnetický komplex s konfigurací t2g6 (v roztoku nelze prokázat ani CN� ani FeII, soli nejsou toxické, kyanid železnatý nelze v čistém stavu připravit). Hexakyanoželeznatan dra�sel�ný K4[Fe(CN)6] je nazýván žlutou krevní solí a působením HCl na jeho vodný roz�tok obsahující ether se vylučuje etherát, z něhož lze získat vol�nou kyselinu haxa�kya�no�železnatou H4[Fe(CN)6]. Nízkospinový pa�ra�magnetický hexakyanoželezitan dra�selný K3[Fe(CN)6] (červe�ná krevní sůl) je ve vodném roztoku rovněž nepatrně ioni�zován, ale je vysoce toxický, zřejmě v dů�sled�ku oxidačních vlastností aniontu [Fe(CN)6]3� (oxiduje sulfan na síru). Oba anionty reagují s ionty těžkých kovů za tvor�by nerozpustných sraženin. Berlín�ská a Turn�bullo�va modř Fe4[Fe(CN)6]3.14�16H2O se tvoří z FeIII a K4[Fe(CN)6] resp. FeII a K3[Fe(CN)6]. Rozpust�ná ber�lín�ská modř má složení KFeIII[FeII(CN)6]. Struktura všech tří uvedených komplexů je složitá a obsahuje kyani�dové můst�ky spojující atomy železa. Byly používány jako pigmenty při výrobě inkoustu a jejich tvorbu na papíře využíval modrotisk. Voda a zře�dě�né kyse�li�ny s ber�lín�skou modří ne�reagují, alkalické hydroxidy vylučují rezavou sraže�ninu hyd�ro�xidu že�le�zitého. 

Řada kom�plexů železitých vzniká náhradou jedné kyanidové skupiny jiným li�gan�dem (NO, NO2, H2O, CO). Nej�známnější je tmavočervený nitroprussid sodný Na2[Fe(CN)5(NO)], který se připravuje působením kyseliny dusičné na Na4[Fe(CN)6] nebo Na3[Fe(CN)6] (používá se ke kvali�ta�tivnímu důkaz sulfidů, které mění červenohnědou barvu jeho rozto�ku na červeno�fia�lo�vou). Červené zbarvení pos�ky�tují siřičitany a to je umož�ňu�je roz�lišit od thio�síranů, kte�ré tímto způsobem nereagu�jí. Obrovský počet a různoro�dost kom�plexů kobaltitých ilust�ruje příklad oxidace roztoku obsa�hu�jícího chlorid amonný, amoniak a chlorid kobaltna�tý dikyslíkem, z něhož se okyselením vyloučí oranžo�vě�žlutý CoCl3.6NH3, pur�pu�ro�vě čer�vený CoCl3.5NH3 a dva izomery CoCl3.4NH3 (ze�le�ný a fialový). Ve všech pří�pa�dech jde o oktaedricky koordinova�ný CoIII s různým roz�ložením ligandů ve vnější a vnitřní koordinační sféře. Oktaedrická koordinace je pro CoIII typická. Uplatňují�li se v tako�vých komplexech ví�ce�funkční ligandy, počet struktur�ních variant vzrůstá a vedle cis/trans a fac/mer izo�me�rie přichází v úvahu i izomerie optická. CoIII tvoří také řadu ty�pů polyjaderných kom�ple�xů. K jen o málé méně početným komplexům kobalt�na�tým patří ha�lo�ge�no� i pseudohalogenokomplexy (K2[CoCl4], (NH4)2[Co(SCN)4]) a  hyd�rá�ty kobalt�na�tých solí. Pro CoII je typický malý rozdíl ve stabilitě tetraedricky a oktaed�ricky ko�or�di�nova�né�ho centrál�ní�ho atomu, takže se často oba typy vyskytují u téhož ligan�du. Anion he�xa�kya�no�ko�baltnatanový redu�kuje z vody vodík



2 K4[Co(CN)6]  +  2 H2O  ---------->  2 K3[Co(CN)6]  +  2 KOH  +  H2
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U komplexů NiII je rozmanitost koordinačních poly�ed�rů nejvýraznější (oktaedr, tetraedr, trigonál�ní bi�py�rami�da, čtverec a tetragonální pyramida). Přes�tože teoreticky při�chá�zí v úvahu růz�né typy izo�merie včetně optické, v praxi nejsou různé izomerní formy pro nikelnaté kom�plexy typické. Jablkově zelený kya�nid ni�kel�natý  Ni(CN)2 se sráží pří�davkem kya�ni�dových iontů k roztoku rozpustné soli, v nad�bytku kyanidu se rozpouští na čtvercový kom�ple�xní aniont tet�ra�kya�nonikelnatanový [Ni(CN)4]2�, který při větším nadbytku kya�ni�dových iontů pře�chází na tet�ra�go�nál�ně pyramidální pentakyanonikelnatan [Ni(CN)5]3�. Redukcí K2[Ni(CN)4] sodíkovým amal�ga�mem v at�mo�sfé�ře vodíku vzniká dvojja�der�ný kom�plex K4[Ni�ROVNICE \O(I;2)�(CN)6], jehož další redukcí alka�lic�kým ko�vem lze dospět k K4[Ni0(CN)4]. S Čugajevovým či�nid�lem (dimethylglyoxim) vzniká bis�(di�met�hyl�gly�oxi�máto)ni�kel�natý komlex (NiII je v něm čtvercově koordinován čtyřmi atomy dusíku) jako jasně čer�ve�ná, málo rozpustná látka sloužící k důkazu i kvanti�ta�tiv�nímu stano�ve�ní nikelnatých iontů.

Jednoduché alkyl� a arylderiváty železa nejsou známy, protože (�vazby Fe�C vy�žadují dodatečnou stabilizaci (�vazebnou interakcí s ligandy. Proto z organoželez�na�tých sloučenin jsou nejvýznamnější karbonylové a cyklopentadienylové komplexy.

�

�

�

Složení karbonylových komple�xů vystihuje vzorec Mn(CO)m. Skupina CO je nejvýznamnější a nejstudovanější jedno� až trojfunkční ligand považovaný za prototyp p�akceptoro�vých ligandů (donorovým i (�akceptorovým atomem je vždy uhlík). Vůči Lewi�sovým kyseli�nám typu BF3 je slabým (�donorem, ale s kovy ze středu přechod�ných řad (6., 7., 8. a 9. skupina, V a Ni), které mají k dispozici d�elektrony pro tvorbu p�va�zeb, tvoří velmi pevné neutrální komple�xy s homogenní koordinační sférou. Jed�no�du�ché binární karbonyly se tvoří s prvky majícími k dispozici sudý počet valenč�ních elektronů (Cr, Mo, W, Fe, Ru, Os, Ni), možné je tetra�ed��rické, trigo�nálně�bi�py�ra�midální i okta�ed�ric�ké uspo�řá�dá�ní. Pro ostatní prv�ky je typická tvor�ba klast�rů s vazbami kov�kov, která je mož�ná i u již zmí�ně�ných prvků se su�dým počtem valenč�ních elek�tro�nů. Zná�mo je i mnoho nabi�tých komplexních čás�tic a komplexů s nehomogenní koor�di�nač�ní sfé�rou.

S vý�jim�kou [V(CO)6] jsou všech�ny karbo�ny�ly včetně vícejader�ných dia�mag�ne�tic�ké. Ob�vyk�le jsou to snadno zápalné ka�pal�né nebo tuhé látky dobře roz�pust�né v ne�polár�ních roz�pouštědlech. Větši�na z nich je na vzduchu stálá (s výjim�kou kar�bo�ny�lů V a Co), v ne�pří�tom�nosti kyslíku je lze des�ti�lo�vat nebo sublimo�vat. Se vzdu�chem tvo�ří výbušné smě�si to�xické karbonyly niklu [Ni(CO)4] a železa [Fe(CO)5].

Karbonyly se připravují reakcí oxidu uhelnatého s jem�ně práš�ko�vý��mi kovy nebo s halogenidy, sulfidy nebo oxidy kovů za zvýšeného tla�ku. Vzni�kají také při růz�ných dispro�porcio�nač�ních reak�cích, fotochemickými pře�mě�na�mi jedno�duchých kar�bo�nylů na ví�ce�jaderné i při reakcích Grignardových činidel. Pod�lé�hají mnoha ty�pům che�mic�kých pře�měn a uplatňují se i v tech�no�lo�gic�kých proce�sech (pří�pra�va vy�so�ce čis�tých kovů).

Pentakarbonyl železa [Fe(CO)5] (připraven 1891) s trigonálně bipyrami�dál�ní struk�turou se tvoří reakcí zahřátého kovu s CO. Pů�so�bením UV zá�ření na jeho roz�tok v organickém roz�pouštědle vzniká [Fe2(CO)9], jehož mo�le�ku�la je složena ze dvou ok�taedrů sdí�le�jí�cích společnou stěnu. Dia�mag�ne�tis�mus této lát�ky prokazuje, že mimo tře�mi můst�ko�vý�mi skupinami CO jsou oba atomy Fe vázány i pří�mou vazbou Fe�Fe. Troj�ja�derný komplex [Fe3(CO)12] vzniká oxidací [FeH(CO)4]�. U ko�bal�tu jsou známy tři binární karbonyly [Co2(CO)8], [Co4(CO)12] a [Co6(CO)16]. Nej�lé�pe charakterizovaný [Co2(CO)8] vzni�ká reakcí CO s CoS při 200 oC a vysokém tla�ku (CoO však k tomuto účelu použít nelze). V praxi se uplatňuje jako ka�ta�lyzátor při hy�dro�for�my�lačním pro�ce�su. Prvním připra�ve�ným karbonylovým komple�xem kovu byl ve všech sku�penstvích mo�nomerní [Ni(CO)4] (Langer, 1888). Snadno pod�léhá oxidaci vzduš�ným kyslíkem, v kapalném amo�niaku jej lze alkalickými kovy re�du�kovat na di�mer�ní hy�dri�do�kar�bo�nyl [NiH(CO)3]2. .4NH3, je�hož další redukce vede k aniontovým klastrům [Ni5(CO)12]2� a [Ni6(CO)12]2�. Haloge�no�karbonylové komplexy ([MX2(CO)4]) vznikající působením halogenů na kar�bonyly nebo na�opak oxidu uhelnatého na halogenidy kovů, se poda�ři�lo připravit i s kovy, které ji�nak kar�bo�ny�ly ne�tvo�ří. Hydrido�kar�bonyly a karbonylátové ani�onty se tvoří i ve vodném roztoku působením hydroxidů alkalických kovů na kar�bo�nyly železa



Fe2(CO)5  +  3 NaOH  ---------->  Na[FeH(CO)4]  +  Na2CO3  +  H2O



Struktura bis(cyklopentadienyl)železnatého komplexu [Fe((5�C5H5)2] (ferrocen, připraven 1951) byla zjiš�těna již rok po jeho objevu (Fischer a Wilkinson, No�be�lo�va cena 1973) a způsobila zásadní zlom ve studiu organokovových sloučenin. Pro látky tohoto ty�pu byl zaveden ná�zev sendvičové komplexy, který dobře vystihuje uložení ko�vo�vého iontu mezi dvěma vzájemně paralelními cyklickými ligandy. Ferrocen je ter�mic�ky, na vzdu�chu i ve vodném roztoku stabilní. Nelze ho přímo nitrovat nebo haloge�no�vat, protože přitom oxiduje na ferriciniový kationt [FeIII((5�C5H5)2]+. Nejvýznam�něj�ší část jeho chemie je spojena s důsledky aromaticity ligandů. Snadno podlé�há Frie�del�Craft�so�vě acylaci a alkylačním reakcím. Ve srovnání s benzenem je mi�mo�řád�ně snad�ná elek�trofilní substituce, na jejíž první fázi se podílí kovový iont. Jsou známy i slou��čeniny obsahující v molekule jak cyklopentadienylové kruhy, tak i karbo�ny�lové skupiny. Pur�pu�rově zbarvený dimer [Fe((5�C5H5)(CO)2]2 se získá reakcí [Fe(CO)5] s di�cyk�lopenta�die�ny�lem (135 oC, autokláv), prodloužením reakční vzniká zelený tetra�mer�ní klastr [Fe((5�C5H5)(CO)]4 obsahující tridentátní karbonylové skupiny. Růžový, na vzduchu ne�stá�lý kobaltocen [Co((5�C5H5)2] je paramagnetický a snadno oxido�va�tel�ný na kation [CoIII((5�C5H5)2]+. Analogický iont poskytuje i zelený nikelocen [Ni((5�C5H5)2], který pů�so�bením Lewisových kyselin tvoří i stabilní "třívrstvový" sendvi�čový komplexní kation [Ni2((5�C5H5)3]+.
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V zemské kůře patří platinové kovy k nejvzácnějším (10�1 až 10�4 ppm) a znač�ně rozptýleným prvkům (hlavní příčina jejich vysoké ceny). Často se vyskytují v ele�men�tár�ní formě jako příměsi arsenidových a sulfidických rud. Ruthenium (Klaus, 1844, pojmenování z latinského názvu Ruska) a osmium (Thennant, 1803, ná�zev z řec�kého výrazu pro zápach charakteristický pro OsO4) byly objeveny ve zbyt�cích po roz�pouštění platiny v lučavce královské.

Všechny platinové kovy jsou (s výjimkou modrošedého osmia) šedobílé, po�měr�ně tvr�dé a mají vy�soké b.t. i b.v. Lehké platinové kovy ruthenium, rhodium a palla�dium mají husto�ty »12 g.cm�3, těžké platinové kovy osmium, iridium a platina »22 g.cm�3. Od prvků skupiny železa se podstatně liší nejen hustotou, ale i mnoha dalšími fy�zi�kál�ně che�mic�ký�mi vlast�nostmi. Největší počet přírodních izotopů mají podle očekávání dvo�ji�ce prv�ků z 8. (7 izotopů) a 10. (6 izotopů, izotop 195Pt s jaderným spi�nem 1/2 je vhod�ný pro NMR�spektroskopii) skupiny, iridium má dva a rhodium jediný přírodní izotop. Ionizač�ní energie nejsou nijak mimořádně vysoké. Ušlechti�lost a stá�lost jsou dů�sled�kem vy�so�kých hodnot atomizačních enthalpií. Palladium má vy�jí�meč�nou schop�nost roz�pouš�tět plyny. Při 80 oC a za nor�málního tlaku se v jednom ��objemovém dílu palla�dia rozpustí 900 dílů vodíku (PdH0.7, v Pt 9x méně, je však schop�na rozpouštět významná množ�ství kyslíku). Nejde zde jen o fyzi�kální interakci, ale o tvor�bu hydridic�ké fáze, jejíž struk�tura není dosud dostatečně pro�zkou�má�na. Difuze vo�dí�ku palladiem lze využít k jeho oddělení ze směsi plynů ("vo�díko�vý filtr").Schopnost roz�pouštět kys�lík a vodík úzce sou�vi�sí s katalytickými schop�nost�mi Pd a Pt při oxi�dač�ních a hy�dro�ge�nač�ních procesech (dobré katalytické schopnosti mají všechny plati�no�vé kovy).

 	Pouze ruthenium a osmium dosahují ve sloučeninách s nejelektronegativnějšími prvky nej�vyš�šího možného oxidačního čísla +VIII. Chemie kationtů MII ve vodných roztocích ty�pic�ká pro FeII má v menší míře obdobu u ruthenia, ale u osmia se ne�uplat�ňu�je vů�bec. Osmium nejčastěji preferuje k.č. 6 (komplexy s k.č. 4 nejsou známy), u ruthenia je běžné k.č. 4 ([RuO4]�, [RuO4]2�). Oxidační stupně Rh a Ir se mění od �I do +VI (+V pou�ze u Ir, +VI jen vůči fluo�ru), běžné jsou stavy +III a +IV (především u Ir), méně vý�znamné jsou +I (v komplexech s p�vazebnými ligandy) a +II. Oběma prv�kům, které jen vzácně překračují k.č. 6, zcela chybí schopnost tvořit oxoanioty v dů�sled�ku jejich sní�žené schopnosti  (�akcep�to�rové interakce dané vyšším zaplněním d�or�bitalů. S ko�bal�tem je blízce příbuzné iri�dium v oxidačním stupni +III poč�tem i ty�pem sloučenin (ammin�kom�ple�xy). Pro palla�dium a platinu  jsou typické nižší oxidač�ní stup�ně +II a +IV (Pt max. +VI v PtF6) a k.č. nejvýše šest (výrazně preferují čtver�co�vě planární us�po�řádání s k.č. 4). Ve stupni +II se někte�rý�mi vlast�nostmi podobají slou�če�ni�nám NiII, ki�netickým chováním a typy koordinačních polyedrů se od nich liší. Zatímco slou�če�ni�ny NiII jsou kineticky labilní, sloučeniny PdII a PtII jsou naopak kine�ticky a často i ter�mo�dynamicky (malá ionizace v roztocích) inertní. Častými ligandy jsou CN� a dusí�ka�té donory, F a O jsou jako donorové atomy využívány méně (PtII ne�tvo�ří aquaion).

Chemická odolnost platinových kovů je větší v kompaktním než v práškovém sta�vu. Platina je nejstálejší vůči kyslíku, ruthenium vůči síře a iridium vůči chloru. Ru�the�nium a osmium snadno tvoří oxidy (jemně dispergované osmium už působe�ním vzduš�ného kyslíku přechází na oxid osmičelý), jsou mimořádně odolné vůči neoxidu�jícím kyse�linám (do roztoku je lze převést alkalickým oxidačním tavením s peroxi�dem sodným, chlo�reč�na�nem draselným nebo směsí hydroxidu a uhliči�ta�nu sod�né�ho). Snadno probíhají jejich reakce s fluo�rem, chlorem a oxidujícími kyselinami. Rho�dium při vysokých teplotách tvoří s chlorem RhCl3, ale vůči fluoru je na rozdíl od iridia stálé, oba kovy se nerozpouští ani v lučavce královské. Jsou známy kamence s RhIII a IrIII. Platina a palladium jsou  nej�mé�ně stálé platinové kovy. Reagují s chlorem, fluorem, sírou a se�lenem a s řadou ko�vů poskytují intermetalické fáze. Mnoho jejich sloučenin  je málo rozpust�ných (Pd(CN)2 se sráží i nepatrně ioni�zovaným Hg(CN)2). Ne�jsou známy karbonylové komplexy palladia a pla�tiny (pouze s neho�mogenní koordinační sfé�rou), početné jsou naopak jejich organokovové slou�če�niny s nena�sy�cenými uhlovodíky

Izolace a vzájemné dělení platinových kovů je velmi obtížné a pro každý kon�kret�ní případ se vypracovávají speciální postupy. Z anodových kalů po elektrolytické ra�finaci niklu se stříbro od�stra�ní jako dusičnan a lučavkou královskou se převedou do roztoku Pt, Pd a Au. Tavením s NaHSO4 a loužením vodou se oddělí Rh2(SO4)3, ne�roz�pustný zbytek se taví s Na2O2 a po loužení vodou se získá iridium ve formě neroz�pust�ného oxidu iridičitého IrO2. V roztoku obsažené sloučeniny Os a Ru se zahříváním v prou�du chloru převedou na těkavé oxidy MO4, které se jímají v kyselině chlorovo�dí�ko�vé. Zahříváním tohoto roztoku se oddělí OsO4, který se jímá v alkoholickém roztoku NaOH. K redukci na ele�mentární kovy se pak v obou případech využívá žíhání v prou�du vodíku a  práškové ne�bo houbovité produkty se na kompaktní kovy zpracovávají tech�nikou práškové me�ta�lurgie. Poměrně snadno se platinové kovy dají připravit v jemně rozptýlené, kataly�tic�ky vy�soce účinné formě (platinová čerň účinkem al�ko�holu na horký vod�ný roztok chlo�ri�du platnatého). Roční produkce platinových kovů je »200 t, z to�ho je 90 t platiny a o něco méně palladia.

Ruthenium slouží ke zvýšení tvrdosti Pt a Pd, osmium a iridium k výrobě velmi tvrdých slitin. Některé z platinových kovů se využívají v elektrotechnice, všechny na�chá�zejí uplatnění jako katalyzátory (platina k oxidaci amoniaku při výrobě kyseliny dusičné a v automobilových katalyzáto�rech). Z platiny a někdy i iridia se vyrábějí che�mické nádoby. Platino�vé misky a kelím�ky však není možno zahřívat svítivým pla�me�nem, aby nedošlo k jejich kontaminaci rozpouštěním uhlíku, nesmí se v nich zahří�vat kovy ani sloučeniny, z nichž by mohly kovy vznikat, nelze v nich tavit hydroxidy a pe�ro�xidy. Termicky nelze zpra�covávat ani směsi většiny kyselin, síru, sul�fi�dy a siři�čitany a látky z nichž by mohly tyto sloučeniny vznikat. Nelze pracovat ani s fosforem, fos�fi�dy, arsenem, arsenidy, an�ti�monem, antimonidy, fosforečnany, arse�nič�na�ny, anti�mo�nič�nany, křemíkem, borem, silicidy a boridy. Velkou výhodou platiny je možnost za�ta�vovat ji do skla (elektrody) používaného k výrobě chemických nádob, protože s ním má shodnou tepelnou roztažnost .
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Oxid osmičelý OsO4 a oxid rutheničitý RuO2 vznikají přímou reakcí prvků. Oxid osmičitý OsO2 se tvoří z osmia a oxidu osmičelého při vyšších tep�lo�tách. Oxid ruthe�ni�čelý RuO4 se připravuje oxidací vodných roztoků sloučenin rut�he�nia v nižších oxi�dač�ních stup�ních silnými oxi�do�vadly (manganistany, chlorem, bro�mič�nany nebo jo�dista�ny). Oxidy OsO4 (b.t 40 oC, b.v. 130 oC, nebezpečný pro zrak) a RuO4 (b.t. 25 oC, b.v. 40 oC, explozivní rozklad nad 108 oC) jsou lehce těkavé je�do�va�té krystalické látky s tet�raed�rickou strukturou. RuO4 je silnějším oxi�do�vad�lem než OsO4 (ethanol oxi�du�je za výbuchu, zatímco OsO4 se v něm rozpouští a jen poma�lu se redukuje na OsO2). OsO4 se rozpouští lépe v organických rozpou�štěd�lech než ve vodě (ve 100 g CCl4 se roz�pus�tí 375 g OsO4, ve 100 g vody pouze 7 g). Analo�gic�ké oxi�dačně�re�dukční vlast�nosti ma�jí i ruthenany (snadná redukce) a osmiany MO42� (snad�ná oxidace, okyselením dis�pro�porcionují na OsO2 a OsO4). Rozpouštěním OsO4 v hydroxidech alkalických kovů vzni�kají oktaedrické osmičelany K2H2OsVIIIO6, které se snadno redukují na geo�met�ricky analogické osmiany K2H4OsVIO6. Zahříváním Ru i Os s oxidy nebo uhličitany alkalic�kých kovů se tvoří podvojné oxidy (Na5OsVIIIO6, Li6OsVIO6, MIIRuIVO3) s ionty pře�chod�né�ho kovu v oktaedrických mezerách oxidové mřížky. Se sírou tvoří oba prvky přímou reakcí pouze diamagnetické disulfidy MIIS2 se strukturou pyritu.

Tvorba oxidů Rh a Ir je méně ty�pická než u ruthenia a osmia. Zahříváním kovů v proudu kyslíku�vznikají šedý oxid rhoditý Rh2O3 se strukturou korundu a černý oxid iridičitý IrO2 krystalující v mřížce rutilu. Jsou přístupné i dehydratací hydratovaných fo�rem (Rh2O3.5H2O, IrO2.xH2O), Rh2O3 i termickým rozkladem dusič�na�nu rhoditého. Di�hyd�rát oxidu rhodičitého RhO2.2H2O se tvoří působením alka�lic�kých hydroxidů na roz�toky vzniklé elektrolytickou oxidací rhoditých solí, černý bez�vo�dý oxid rhodičitý RhO2 se struktu�rou rutilu je produk�tem oxidace oxidu rhoditého při vyšších tlacích kyslíku. Oxid iriditý Ir2O3, který vzniká tavením K2IrCl6 se so�dou, se velmi snadno oxiduje na IrO2 a v čis�tém stavu se ho dosud nepodařilo při�pra�vit. Sulfidy obou prvků jsou známy se ste�chio�metrií MS2 (tvoří se reakcí prvků) a M2S3 (sráží se sulfanem z roztoků solí MIII) a vy�nikají odolností vůči kyselinám.

Palladium a platina tvoří pouze po jednom dobře definovaném oxidu. Černý oxid palladnatý PdO vzniká zahříváním palladia v proudu kys�lí�ku, nad 900 oC opět di�so�ciuje. Z roztoků palladnatých solí se alkalickými hydroxidy sráží gelovitý hyd�ra�to�va�ný oxid, který nelze termicky úplně dehydratovat, protože současně se odště�pu�je kys�lík. Oxid platičitý PtO2 lze získat de�hydra�tací (nikdy není kvantita�tiv�ní) je�ho hyd�ra�tované formy vznikající varem chloridu platičitého s uhličitanem sod�ným. Termic�ká disociace na prvky nastává již nad 650 oC. Palladium i platina tvoří sul�fi�dy o složení MS a MS2. Hnědý sulfid palladnatý PdS a černý sulfid pla�ti�či�tý PtS2 se sráží sulfánem z vodných roztoků solí PdII a PtIV. Šedý sulfid palla�di�či�tý PdS2 a zelený sulfid platnatý PtS (krystalický se ne�roz�pouští ani v lučavce krá�lov�ské) se připravují na suché cestě (PdS2 reakcí PdS s nadbytkem síry a PtS zahříváním směsi PtCl2, Na2CO3 a S).

Osmium i ruthe�nium tvoří binární sloučeniny se všemi halogenidy. Jsou známy fluoridy RuIII až RuVI a OsIV až OsVII, chloridy RuII, RuIII, OsIII až OsV, bro�mi�dy RuII, RuIII, OsIII a OsIV a jodidy RuII, RuIII, OsI až OsIII. Donedávna jako OsF8 popisovaná látka se uká�zala být nejméně stálým fluoridem platinových kovů o stechiometrii OsF6. Nejvyš�ším fluoridem osmia je fluorid osmistý OsF7 vznikající z prvků za extrém�ních teplotních i tlako�vých pod�mí�nek (600 oC, 40.5 MPa). Za mírnějších podmínek se tvoří hexafluoridy MF6, pro něž je charakteristický prudký průběh hydrolýzy a sklon k samovolnému roz�kla�du na F2 a nižší fluoridy. Pentafluoridy mají strukturu cyklických tetramerů [MF5]4 a polymerní povahu mají i tetrafluoridy. Známy jsou také oxo�halo�geni�dy (RuOF4). Ha�lo�ge�nidy v oxidačních stavech +II a +III nepatří s výjimkou chloridu ruthenitého RuCl3 (ob�vyk�le výchozí lát�ka pro syntézu jiných sloučenin ruthenia) k dobře charakterizova�ným látkám. Bez�vo�dý chlo�rid ruthenitý je znám ve dvou krysta�lo�vých modifikacích, z vod�né�ho roztoku (obsahuje kationty [Ru(H2O)6]3+, které se snadno hydro�ly�zují i oxi�du�jí na RuIV) získa�né�ho rozpuštěním RuO4 v HCl krystaluje po odpaření v proudu chlo�ro�vo�dí�ku jako tri�hyd�rát. Haloge�no� a oxohaloge�no�komplexy tvoří oba prv�ky, dobře pro�zkou�mány jsou soli aniontů [MO2X4]2�



OsO4  + 3 HCl  +  2 KCl  ---------->  K2[OsO2Cl4]  +  Cl2  +  2 H2O



Z vyšších halogenidů rhodia a iridia (oxidační stavy kovu +IV až +VI) jsou zná�my pouze fluoridy. Existence tetrahalogenidů IrX4 (X = Cl, Br, I) je, stejně jako halogenidů s oxidač�ním stup�něm kovu menším než tři, nejistá. Soli aniontů [IrX6]2� (X = F, Cl, Br) však pat�ří k dobře definovaným látkám. Hexafluoridy MF6 jsou těkavé pevné mimořádně re�ak�tiv�ní látky s oktaedrickou koordinací, které se připravují přímou reakcí prvků. Je�jich opatr�ným ter�mickým rozkladem je možno získat pentafluoridy (červený RhF5 a žlu�tý IrF5) s tet�ra�merní strukturou analogickou analogickým sloučeni�nám ruthenia a osmia. Fluorid rhodičitý RhF4 byl při�praven působením ClF3 na bromid rhoditý a fluorid iridičitý IrF4 redukcí IrF5 stechiometrickým množ�stvím iridiové černi (má prostorovou polymerní strukturu pří�buz�nou rutilu) a při teplotě nad 400 oC dis�pro�porcionu�je na IrF3 a IrF5. Kompletní řady halogenidů obou prvků jsou známy v oxidač�ním stavu +III. Trihalogenidy rhodité RhX3 se s výjimkou jodidu (vzniká srá�žením vod�né�ho roztoku RhBr3 jo�di�dem draselným) připravují reakcí prvků. Bezvodé soli jsou ve vodě neroz�pust�né, nepříliš re�ak�tivní látky. S výjimkou jodidu je lze z roztoků ob�sa�hujících ka�ti�onty hexaaqua�rho�di�té  [Rh(H2O)6]3+ při�pra�vit i ve formě hydrátů (RhCl3. .3H2O je obvyk�lou výchozí lát�kou pro výro�bu dalších sloučenin Rh, používá se i jako katalyzátor v orga�nic�ké synté�ze). Fluorid iriditý IrF3 se při�pra�vuje redukcí IrF6 kovo�vým iridiem, chlo�rid a bromid přímou reakcí prvků za zvýšené teploty a jodid va�kuo�vou dehydratací hydrátu získaného srážením ve vodném roz�to�ku. Hydráty chlo�ridu, bro�mi�du a jodidu iriditého lze získat rozpouštěním Ir2O3.xH2O v pří�sluš�né haloge�no�vo�díkové kyselině.

V oxidačních stavech +V a +VI jsou známy pouze velmi reaktivní fluoridy pla�tinový PtF6 a platičný (PtF5)4, které se při�pra�vují přímou syntézou z prvků za kon�tro�lo�vaných podmínek. PtF6 je jedním z nejsilnějších oxidačních činidel, (PtF5)4 snad�no dis�pro�porcionuje na PtF6 a PtF4. V oxidačním stavu +IV vedle fluoridu palla�di�či�tého PdF4 existuje kompletní řada halogenidů pla�tičitých PtX4. Oba fluori�dy vznikají působením BrF3 na MCl2, ostatní halogenidy platičité se při�pra�vují z prvků. PtCl4 lze krystalovat z vody, v HCl se rozpouští za vzniku kyseliny hexachlo�ropla�tičité H2PtCl6, jejíž amon�ná a draselná sůl jsou málo rozpustné. Bromid PtBr4 a jodid PtI4 se lépe rozpouštějí v organických rozpouštědlech (ethanol, di�ethyl�ether) než ve vodě. Trihalogenidy MX3 známy nejsou, sloučeniny se sumárním složením PdF3 a PtX3 (X = Cl, Br, I) obsahují MII a MIV v ekvimolárním poměru. Z dihalogenidů není scho�pen exis�tence fluorid platnatý PtF2 (zřejmě v důsledku ne�schop�nosti platiny udržet v pří�tom�nosti fluo�ru tak nízký oxidační stav). Fialový snadno se hydro�ly�zu�jící fluorid palladnatý PdF2 je jednou z mála para�mag�ne�tických sloučenin PdII (konfigurace t2g6eg2v oktaedrické koordinaci). Dichlo�ri�dy i di�bro�midy se připravují reakcí prvků a oba jsou známy ve dvou izomer�ních for�mách. PdCl2 krystaluje z roztoku (z něhož lze palladium snadno vyredu�ko�vat oxidem uhel�na�tým, ethylenem nebo vodíkem) jako dihyd�rát, PtCl2 se rozpouští v HCl (ve vodě niko�liv) za tvorby aniontů [PtCl4]�. PdI2 se připravuje sráže�ním a podobně ja�ko PdBr2 je schopen tvořit anionty [PdI4]2�. Bromid platnatý PtBr2 a jodid platnatý PtI2 vznikají te�pel�ným rozkladem tetraha�lo�ge�ni�dů, jsou ne�stá�lé a jejich příprava v čistém stavu je obtížná. Z oxohalogenidů je znám jen PtOF3.

Z komplexů RuVIII je známo pouze několik nestabilních aduktů RuO4 s amonia�kem. Nejstálejším komplexem OsVIII je aniont [OsVIIIO3N]� s defor�mo�va�nou tetraed�ric�kou koordinací (obdobným aniontem je [ReVIIO3N]2�), který obsahuje troj�nou vaz�bu OsşN (v infračerveném spektru má valenční vibrace nOsN vlnočet 1023 cm�1). Jeho al�ka�lické soli je možno připravit působením amoniaku na roztok OsO4 obsahující alka�lický hydroxid (K[OsO3N] byl připraven již v roce 1847, stechiometrie však byla určena až po více než 50 letech). Působením HCl nebo HBr je lze reduko�vat na červené kom�plex�ní soli M�ROVNICE \O(I;2)�[OsVIX5N], v jejichž okta�ed�ric�kém aniontu je trojná vazba OsşN zacho�vá�na. Halogen v poloze trans� vůči du�sí�ku je vázán výrazně slab�ší vazbou, než zbývající čtyři, což usnadňuje přechod k tet�ra�gonálně pyramidálním ani�ontům [OsVIX4N]�. Oba prvky tvoří v oxidačním stavu +VI řadu oktaedrických ani�on�tů (ruthe�nium méně) o slo�že�ní [MVIL4O2]2� (L = X, OH, CN, NH3), v nichž jsou oba kyslíkové atomy vázány ke ko�vu dvoj�nými vazbami v poloze trans�. Komplexy obou prv�ků v oxidačních stavech +VII a +V se omezují jen na fluo�ro�anionty ([MVF6]�), které jsou běžné i pro oxidační stav +IV (pro Os nejstabilnější stav v komplexech), v němž jsou však zná�my i s ostatními halogenidy (s výjimkou [RuIVI6]2�), některými oxoanioty ([Os(SO3)6]8�) a také organic�ký�mi ligandy ([Os(bipy)2 Cl4]). Velmi stabilní je u ruthenia oxidační stav +III, zatímco u os�mia je, v důsledku snadné oxidace na OsIV, málo ob�vyk�lý. Vždy jde o oktaedrické níz�kospinové kom�ple�xy. Kation hexaaquaruthenatý [Ru(H2O)6]3+ nebyl do�sud v žádné sloučenině v pev�ném stavu izolován, v roztocích byla prokázána exis�tence kompletní řady aquachloro�kom�plexů [Ru(H2O)nCl6�n](n�3)� (n = 0 až 6). Kromě chlorokomplexů jsou známy i fluoro� (K3[RuF6]) a bromokomplexy. Reakcí RuCl3 s vodným roztokem amo�nia�ku za přítomnosti kyslíku vzni�ká intenzivně čer�vený roztok obsahující trojjaderný dia�magnetický kation [(NH3)5RuIII�O�RuIV (NH3)4�O�RuIII(NH3)5]6+  (rutheniová čer�veň), který slouží k citlivému důkazu i sla�bých (FeCl3) oxidačních či�ni�del (barva se mě�ní na žlutou, náboj se zvýši o jednotku beze změ�ny slo�žení a změna je pozorova�tel�ná i při kon�cen�traci Ru nižší než 1 ppm). Ru i Os v oxidačním stavu +II tvoří řadu kom�plexů, chudší než u FeII je vod�ná che�mie komplexů RuII ([Ru(H2O)6]2+ v roztoku vzniká ka�todickou redukcí chloridu ruthenitého) a u OsII se s ní prakticky nesetkáváme ([Os(H2O)6]2+ není znám). Nejvýznamnější komplexy RuII obsahují ligandy s du�sí�ko�vý�mi dono�ry, známé  jsou nitrozy�lové kom�ple�xy ([Ru(NH3)5(NO)]3+, [Ru(CN)5(NO)]2�). Odpo�ví�da�jící slou�če�ni�ny osmia jsou méně stálé, protože na rozdíl od RuII potřebuje OsII ke sta�bilizaci (�ak�ceptorové ligan�dy (CN�, bipy, fosfan). Kation [Ru(NH3)6]2+ má silné re�dukční vlastnosti a potenciál�ně jsou jeho deriváty se sub�stituovanými bipy�ri�dy�lo�vými li�gandy využitelné jako fotoka�ta�lyzátory pro rozklad vody na prvky (využití slu�neč�ní ener�gie k výrobě vodíku jako "pa�liva budouc�nos�ti"). Kation [Ru(NH3)5(N2)]2+ byl prv�ním připraveným komple�xem di�dusíku (1965, redukcí vodného roztoku RuCl3 hyd�ra�zinem), znám je také méně stabilní [Os(NH3)5(N2)]2+.

Komplexy iridia a rhodia v oxidačních stavech vyšších než čtyři jsou vzácné, nej�znám�nější jsou soli s aniontem [IrVF6]�. Komplexy RhIV se omezují na snadno hy�dro�ly�zo�vatelné soli aniontů [RhX6]2� (X = F, Cl), analogické anionty IrIV jsou stálejší a je znám i hexabromoiridičitanový aniont. Většina komplexů IrIII a RhIII má okta�ed�ric�kou ko�ordi�naci a všechny jsou diamagnetické (konfigurace t�ROVNICE \O(6;2)�g). Rhodité komplexy (žluté až čer�ve�né) se připravují z RhCl3.3H2O, iridité z (NH4)3[IrCl6]. Kineticky inert�ní jsou ammin�kom�plexy [MIII(NH3)6]3+ (podobají se analogickým komplexům CoIII a CrIII), kom�plexy [MIIIX6]3� jsou známy mimo [RhI6]3� a [IrF6]3�. Z aquakomplexů je [RhIII(H2O)6]3+ (je znám v roztoku i v pevných hydrátech) stálejší než [IrIII(H2O)6]3+ (prokázán v rozto�ku IrIII v kon�centrované HClO4). Redukce těchto sloučenin nevede ke komplexům MII (jsou u obou prvků vzácné), ale až k MI nebo se tvoří hydri�do�kom�plexy ([RhIIICl2HL3]). V obou pří�padech je ke stabilizaci nutná přítomnost p�akcep�to�rových ligandů (alkyl� ne�bo aryl�fos�fany, výjimkou je [Rh(NH3]5H]2+). Z kom�ple�xů RhI a IrI jsou nejzajímavější slouče�ni�ny typu [RhCl(PPh3)2] (Wilkinsonův katalyzátor umožňující rychlou hydroge�na�ci orga�nic�kých nenasycených sloučenin v homogenní fázi za labotratorní teploty) a Vaskův komplex [IrCl(CO) (PPh3)2] (v obou případech se čtvercově planární koor�di�na�cí). Roz�tok Vaskova komplexu má schop�nost pohlcovat dikyslík a za vhodných pod�mínek (pro�bubláváním roztoku dusí�kem) ho opět uvolnit. Chová se tedy jako vrat�ný přenašeč kys�líku a z toho pohledu byl podrobně jako modelová sloučenina stu�do�ván. Rh i Ir po�skytují řadu komplexů i v oxidačních stavech 0 až �III ([Ir�III(bipy)3]3�).

V oxidačních stavech +V a +VI je známo jen několik fluoro� a oxofluoro�kom�ple�xů platiny ([PtF6]�, PtOF3). Všechny známé komplexy MIV jsou oktaedrické a dia�mag�ne�tické (t�ROVNICE \O(6;2)�g). Nepříliš stabilní palladičité komplexy reprezentují především anionty [PdX6]2� (X = F, Cl, Br). Nejběžnější z nich je [PdCl6]2� (vzniká při rozpouštění Pd v lu�čav�ce krá�lovské), nejméně stálý je [PdF6]2� (ve vodě se rozkládá na PdO.xH2O, zbý�va�jící dva ha�lo�ge�noanionty poskytují při hydrolýze [PdX4]2� a X2). Kineticky inertní i termo�dyna�mic�ky stabilní komplexy platičité (sloužily Wernerovi k mode�lo�vé�mu studiu po�va�hy vaz�by kov�li�gand i molekulární geometrie komplexů) tvoří plynu�lou řa�du od [PtX6]2� (není znám [Pt(CN)6]2�) přes [PtX4L2] až po [PtL6]4+ (X=halo�gen, CN�,SCN�; L=NH3, aminy). Ky�selina hexachloroplatičitá H2[PtCl6].xH2O se připravuje rozpou�ště�ním pla�ti�no�vé hou�by v lučavce královské a následným několikanásobným od�pa�ře�ním produktu s HCl. Málo rozpustný hexachloroplatičitan draselný K2[PtCl6] redukcí hydra�zi�nem poskytuje tetrachloroplatnatan K2[PtIICl4], kte�rý slouží jako vhodný výchozí materiál pro přípravu kom�ple�xů PtII. V oxi�dač�ním sta�vu +III Pd ani Pt nebyly dosud v kom�ple�xech identifiko�vá�ny. U látek, jejichž ste��chio�met�rie tuto eventualitu připouštěla, se vždy prokázalo, že obsa�hu�jí kov ve dvou oxi�dač�ních stupních (Pt(EtNH2)4Cl3.2H2O je řetě�zo�vý polymer obsahující chlorové můstky mezi PtII a PtIV  ([PtII(EtNH2)4]2+[PtIVCl2 (EtNH2)4]2+Cl�ROVNICE \O(-;4)�.4H2O).

Kom�plexy PdII a PtII před�stavují nejrozsáhlejší a nejvý�znam�nější část komplexní chemie obou prvků. Všech�ny jsou diamagnetické a téměř výhradně čtvercově pla�nár�ní, jako ligandy jsou upřed�nost�ňovány halogeny (mimo F�), kyanidy a donory s těžšími atomy, oxo� a zejména fluo�rokomplexy jsou zastoupeny výrazně méně ([Pd(H2O)4]2+ v Pd(ClO4)2.4H2O, oli�go�merní acetáty [M(O2CMe)2]n s n=3 pro Pd a n=4 pro Pt). Ani�on�ty [MX4]2� lze získat ve formě alkalických solí, použije�li se při jejich izolaci objem�něj�ších kationtů (NR4+), vznikají dvojjaderné kom�ple�xy [M2X6]2� (X = Br, I) s haloge�ni�do�vý�mi můstky. Ligandy v [MCl4]2� snadno podlé�ha�jí substituci a slouží proto běžně jako vý�cho�zí materiál k pří�pra�vě jiných kom�ple�xů PdII a PtII. Komplexy s amoniakem nebo ami�ny patří k typům [ML4]2+ nebo [ML2X2] a mnohé z nich patří k nejdéle zná�mým kom�plexům Pd a Pt. [Pt(NH3)4]Cl2.H2O byla prvním známým komplexem platiny (Mag�nus, 1828, působe�ním amoniaku na vodný roztok PtCl2). Zelená sůl s kom�plex�ním ka�tion�tem i aniontem tetra�chlo�roplatnatan tet�ra�ammin�platnatý [Pt(NH3)4] [PtCl4] (Magnu�so�va sůl) má povahu elektrolytu a je polymeračním izomerem elektro�neut�rál�ního kom�ple�xu [Pt(NH3)2Cl2] známého ve formě cis� a trans�izomeru. Tyto kom�ple�xy snadno pod�léhají substituč�ním reakcím, jejichž mechanizmus byl podrobně stu�do�ván. Nahra�ze�ním dvou ligandů Cl� v [PtCl4]2� dvěma molekulami amoniaku vzni�ká cis�dichlo�rodi�amminplatnatý kom�plex, zatímco náhradou dvou molekul amoniaku v kationtu tetra�amminplatnatém dvě�ma anionty Cl� vzni�ká trans�izomer tohoto kom�plexu



[PtCl4]2�  +  2 NH3  ---------->  cis�[PtCl2(NH3)2]  +  2 Cl�



[Pt(NH3)4]2+  +  2 Cl�  ---------->  trans�[PtCl2(NH3)2]  +  2 NH3
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Vysvětlení tohoto jevu podává předsta�va o trans�efektu (Čerňajev, 20.léta 20. stol.), pod�le níž se nejvýrazněji ovliv�ňují ligandy le�ží�cí vzájemně v trans�po�lo�ze. V prv�ním pří��pa�dě po substituci prvního li�gan�du Cl� je druhá molekula NH3 smě�ro�vána do cis�po�lo�hy v důs�led�ku slab�šího trans�efektu amoniaku vzhle�dem k Cl�. Ve druhém pří�padě je z týchž důvodů preferován vznik trans�izomeru. Podle schopnosti u�před�nost�ňovat substituci v trans�po�lo�ze vůči sobě, lze běžné ligandy ses�ta�vit do řady C2H4>NO�ROVNICE \O(-;2)�>I�>Br�> >Cl�>F�>NH3>H2O. Na základě před�sta�vy o trans�efektu byly úspěš�ně při�praveny tři mož�né pros�to�ro�vé izome�ry [Pt(NH3)Cl (NH2Me)(NO2)]. Sub�sti�tu�ce probí�há me�chaniz�mem SN2, při�čemž první pomalý krok představuje tvorbu trigo�nál�ně�bi�pyra�mi�dálního me�zi�produktu, který se velmi rych�le roz�padá (důkaz jeho tvorby je proto ob�tíž�ný) za vzniku ko�nečné�ho produktu. Me�cha�niz�mus SN1 je pro komplexy pla�tiny ne�ty�pický. Představa je platná pře�de�vším pro platnaté a platičité kom�ple�xy. K je�jí�mu roz�ší�ření na jiné případy, v nichž lze rozlišit cis� a trans�polohu li�gan�dů, chybí za�tím více ex�pe�rimen�tálního mate�riá�lu. Některé komplexy plat�naté (cis�[Pt(NH3)2Cl2], [PtCl2en], cis�[PtCl2(dach)], dach=1,2�diami�no�cyklo�he�xan) se dnes využívají jako účinná pro�ti�ná�do�rová léčiva (účinné jsou jen cis�izomery). PtII tvoří také početné hydrido�komplexy ([PtHX(PR3)2]), na vzduchu stá�lé látky roz�pustné v organických rozpouštědlech. Oxi�dač�ní stav 0 mohou u obou prv�ků stabilizovat pou�ze fosfanové a arsanové ligandy. Kom�plexy [M(PR3)4] jsou pevné žluté na vzdu�chu stálé látky s tetraedrickou struktu�rou, které se připravují redukcí kom�plexů MII hydra�zi�nem nebo tetrahydroboraty. V roz�toku snadno přecházejí na trigonálně planární kom�plexy [M(PR3)3].

U platinových kovů nejsou známy jednoduché alkyl� a arylderiváty se s�vazba�mi M�C, jejichž stabilizace vyžaduje přítomnost p�akceptorových ligandů. Podobně ja�ko u železa jsou i u těchto prvků z organokovových sloučenin nejvýznamnější karbo�ny�ly a metaloceny.

[Ru(CO)5] lze snadno připravit působením CO na jemně dis�per�go�va�ný kov, zatímco [Os(CO)5] se nejvýhod�ně�ji získá redukční karbonylací 



OsO4  +  9 CO  ---------->   Os(CO)5  +  4 CO2



�

V obou případech se pracuje za zvýšené teploty a tlaku a produkty jsou snadno těka�vé kapaliny. U rhodia a iridia jsou vzhledem k elektronové konfiguraci těchto prvků zá�klad�ními binární karbonyly o složení [M2(CO)8], [M4(CO)12] a [M6(CO)16] s charak�te�rem klastrů. Připra�vu�jí se zahříváním Rh nebo směsi IrCl3/Cu s CO za tlaku 20 až 30 MPa. Pd a Pt binární karbonylové komplexy netvoří. Metaloceny Ru, Os, Rh a Ir mají slo�žení i strukturu analogickou ferrocenu, Pd a Pt tvoří pouze monocyklopenta�die�nylové kom�plexy.

PtIV tvoří tetramerní sloučeniny [PtXMe3]4, v nichž jsou čtyři ato�my Pt umístěné v rozích krychle spojeny trojitými haloge�ni�do�vý�mi můstky. Získávají se reakcí PtCl4 s Mg(CH3)X v benzenu. PdII a PtII tvoří vedle [ML2R2] (L = fosfan) ka�ta�ly�tic�ky účinné kom�ple�xy s alkeny. [PtCl2(C2H4)]2 (Zeis�se, 1827) a K[PtCl3(C2H4)].H2O (Zeisse�ho sůl, 1831, získává se zaváděním ethenu do roztoku K2[PtCl4] ve zředěné HCl) patří k nej�dé�le známým kom�plexům pla�ti�ny. Dnes jsou známy i [PtCl2(alk)]2, [PtCl3 (alk)]� a ana�lo�gické (poněkud reak�tiv�něj�ší) slou�če�niny pal�la�dia, které se prakticky využívají ke kata�ly�tic�ké oxidaci alkenů (směs PdCl2/CuCl2 pro oxi�da�ci ethenu na ethanal).
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Všechny tři prvky jsou podle svého tradičního způsobu použití označovány jako mincovní kovy. Zlata a stříbra, které se nacházejí v elementární formě v přírodě, se ja�ko platidel používalo už před nejméně 6000 lety. Zlato se od pradávna zpracovávalo te�pá�ním na ozdoby a současně bylo vždy symbolem bohatsví a moci. Měď je známa již 7000 let a před 5000 lety, kdy byla poznána její schopnost tvořit tvrdé bronzy, za�ča�la v lidských dějinách doba bronzová. Latinský název prvku je odvozen od ostrova Kyp�ru (Cyp�rium), kde Římané poprvé kovovou měď získali.

Obsah mědi v zemské kůře je 68 ppm, stříbra 0.08 ppm a zla�ta 0.004 ppm. Zla�to je monoizotopické, stříbro a měď mají po dvou izotopech. Měď se nachází pře�váž�ně ve sloučeninách se sírou (kovelin CuS, chalkosin Cu2S, chalkopyrit CuFeS2) nebo ve formě oxidů a hydroxidouhličitanů (kuprit Cu2O, malachit CuCO3.Cu(OH)2, azu�rit 2CuCO3.Cu(OH)2). Stříbro se vyskytuje ryzí i ve slouče�ninách (argentit Ag2S, prous�tit Ag3AsS3 a pyrargyrit Ag3SbS3), zlato převážně ryzí a jen vý�jimečně ve slouče�ninách (telluridy calaverit AuTe2 a sylvanit AgAuTe4). V současné době dosahuje pro�duk��ce zla�ta 1200 t ročně (do roku 1830 pouze 12 t ročně, v roce 1890 už 150 t).

Všechny prvky podskupiny jsou ušlechtilými kovy. Hustoty, b.t. a b.v. jsou řá�do�vě větší než u alkalických kovů i prvků podskupiny zinku. Mají vysokou elektrickou i te�pelnou vodivost (zvláště Ag), dobrou tažnost a kujnost. Ze zlata je možno vyrobit fo�lie o tloušťce 230 atomů nebo drát o průměru 20 mm a tento prvek lze získat i ve for�mě čer�ve�ně, modře nebo fialově zbarvených ko�loid�ních roztoků (redukcí silně zře�dě�ných roztoků AuCl3, " Cassiův purpur" vzniká použitím SnCl2 jako redukčního činid�la). Všech�ny tři kovy krystalují v kubic�kých plošně cen�tro�vaných mřížkách 

Ve srovnání s alkalickými kovy maji Cu, Ag a Au vyšší 1. ionizační energie a na�opak nižší 2. a 3. ionizační energie, menší jsou jejich iontové poloměry. Neúplně ob�sa�zené d�orbitaly mají pouze jako kationty, typické oxidační stupně jsou AgI, CuII a AuIII, všechny se řidčeji vyskytují i v os�tat�ních dvou oxidačních stavech (zlato i jako AuV). Nápadná je vysoká elektrone�ga�tivita zlata (2.4), která je u kovů nejvyšší vůbec (CsAu se proto chová jako sůl, nikoliv jako slitina). Pro CuI jsou typická k.č. 2 (lineární ře�těz�ce) a 4 (tetraedrická ko�ordinace), známy jsou i (�komplexy s deriváty acetylenu. Slou�če�niny CuII mají převážně kovalentní charakter, uplatňují se (� i (�vazby. Existují izo�me�ry lišící se pouze rozdílnou deformací koordi�načního po�lyed�ru (distorzní izo�me�rie). Kordinace je převážně oktaedrická, čtvercová (li�mitní pří�pad axiální deformace okta�ed�ru v tetra�go�nální bipyramidu), trigonálně bipy�rami�dální a deformovaně tetra�edrická. Existují pa�ra� i diamagnetické měďnaté komplexy. Vysvět�lení magnetických vlastností je někdy ob�tížné (do�chá�zí k párování elektronů v dimerech CuII i pro�střed�nictvím můst�kových ato�mů � tzv. "supervýměna"). Vět�ši�na mě_natých sloučenin je modrá nebo zelená, bez�bar�vé jsou pouze tehdy, na�chá�zí�li se d�d�pásy v blízké in�fra�červené oblasti (bez�vo�dý síran měďnatý). Při výskytu pá�sů přenosu náboje ve viditelné oblasti se barva mění na hnědou až čer�ve�nou. Převážně čtvercové kom�ple�xy mědité jsou elektronovou analogií nikelna�tých. V dia�mag�netických a bezbarvých slouče�ni�nách AgI se uplatňuje iontová i kova�lent�ní va�zeb�ná interakce (dusičnan, chlo�ris�tan a octan jsou iontové, halogenidy pře�váž�ně kova�lent�ní), tvorba hydrátů je ne�ty�pic�ká. Sloučeniny AuI i AuIII jsou převážně kova�lentní, k.č. pro AuI je obvykle 2, pro AuIII 4 až 6.

Chemic�ká podobnost Cu, Ag a Au je malá, reaktivita prvků klesá od Cu k Au. S vodíkem přímo ne�rea�gují, na vlhkém vzdu�chu se pou�ze měď potahuje zelenou vrst�vič�kou hydroxidouhličitanu ("mě�děnka") a při zvýšené teplotě reaguje s kyslíkem. Ag i Au mají ke kyslíku menší afinitu než měď a jejich oxidy jsou proto méně stálé. Nej�stá�lejší sulfidy tvoří všechny tři prvky v oxidačním stavu +I. Nej�snad�nější je reak�ce s ha�lo�ge�ny (i zlato se rozpouští v chlorové vodě a lučavce krá�lovské). Tri� a penta�halo�ge�nidy (jen AuF5) tvoří pouze zlato a dihalogenidy (s výjimkou AgF2) po�sky�tuje pouze měď. Cu a Ag (ni�ko�liv Au) poměrně ochotně reagují se sulfánem



4 Ag  +  2 H2S  +  O2  ---------->  2 Ag2S  +  2 H2O



Snad�ná je tvorba inter�me�talických sloučenin, Cu na rozdíl od Ag a Au ne�má tendenci se rozpouštět ve rtuti na amalgam. Výjimečná komplexotvornost Cu, Ag a Au se vý�razně projevuje v chemii roz�toků jejich sloučenin. Měď se rozpouští v rozto�cích alka�lických kyanidů za vývoje vodíku

2 Cu  +  4 CN�  +  2 H2O  ---------->  2 [Cu(CN)2]�  +  2 OH�  +  H2



Zlato reaguje podobně jen v přítomnosti kyslíku, který váže uvolňující se vodík 



4 Au  +  8 CN�  +  2 H2O  +  O2  ---------->  4 [Au(CN)2]�  +  4 OH�



V roztocích jsou schopny existence pouze ionty Ag+, CuI a AuI pouze ve formě kom�ple�xů. Z oxidačně�redukčních potenciálů vyplývá, že v roztoku převládají hydrato�vané kationty měďnaté a koncentrace hydratovaných iontů měďných je zcela nepatrná (K= 1,3.10�6 mol�1 pro 2 Cu+(aq) -------> Cu2+(aq) + Cu). Nestálé měďnaté sloučeniny se redu�ku�jí na měďné, jsou�li vzniklé komplexy CuI stabilní (typické pro ligandy s redukčními vlast�nost�mi jako I�, CN�, SCN� , thiomočovina, fosfan). Posuv k tvorbě komplexů CuII mo�hou způsobit che�lá�totvorné ligandy a vysoká hydratační tepla kationtů Cu2+. Měď�na�tých komlexů (často cheláto�vého typu) je znám obrovský počet. Naproti tomu CuII ne�tvo�ří (�kom�plexy, send�vičové komplexy ani jednoduché alkyl� nebo arylderiváty (alkyl� i aryl�de�ri�váty měďné jsou známy). Je znám větší počet komplexů stříbrnatých s du�sí�ka�tý�mi li�gan�dy (paramagnetické látky se silnými oxi�dač�ní�mi vlastnostmi). Exis�ten�ce sloučenin zlatnatých není s jistotou prokázána. Převážná většina slou�čenin zlata má charak�ter komplexů. 

Měďse získává z přírodních surovin hutnicky pražením sulfidů a následující re�duk�cí směsi sulfidu a oxidu měďného, rafinuje se elektrochemicky. Na mokré cestě se připra�vuje elektrolýzou extraktů "chudých" rud kyselinou sírovou. Stříbro se nejčas�těji získává z rud obsahujících olovo, které se odstraňuje buď odlučováním (vháněním kyslíku do roztavené slitiny, oxid olovnatý se hromadí na povrchu), přerušovanou krys�talizací (pattin�sonování, první krystaluje olovo) nebo přidáním zinku (parkesování, Ag se dostane do zinkové vrstvy a zinek se pak odstraní destilací). Jeho zdrojem jsou i anodické kaly vznikající při rafinaci měďi. Pro získávání zlata z rud se využívá vznik amalgamu nebo kyanozlatných kom�plexů ("kyanidový způsob"), z nichž se Au vyre�du�kuje zinkem



2 [Au(CN)2]�  +  Zn  ---------->  [Zn(CN)4]2�  +  2 Au



Měď se používá v elektrotechnice a jako katalyzátor, stříbro ve fotografii a spolu se zlatem k výrobě šperků a mincí (24 karátů 100 % Au, 14 karátů 58 % Au).  Koloidní roz�toky zla�ta slouží k barvení skla a keramiky. Nejvýznamnější použití mají slitiny mědi, pře�de�vším bronz (Cu/Sn 9/1) a mosaz (Cu/Zn 7/3) (význam mají i konstantan (Cu, Ni, Mn 59/40/1), tombak (Cu/Zn 9/1) a Dewarova sli�ti�na (Cu/Al/Zn 10/9/1)).
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Červenohnědý hydrid měďný CuH vzniká v nečisté formě redukcí vodného roz�to�ku CuSO4 kyselinou fosfornou.

Acety�lidy M2C2 (M = Cu, Ag) jsou v suchém stavu vý�bušné, působením H2SO4 se z nich uvol�ňuje ace�tylen. Snadno se tvoří i explozivní azidy mědi a stříbra. 	

Ještě nebezpečnější jsou nitridy M3N (M = Ag, Au; "třaskavé" stříb�ro resp. zlato), které se vylučují z amo�nia�kálních roztoků příslušných oxidů.

Ve vodě neroz�pust�ný žlutý nebo červený oxid měďný Cu2O vzni�ká redukcí slou�če�nin měď�na�tých slabšími redukovadly (hydrazin, cukry) a jeho vznik je podstatou Feh�lin�govy zkouš�ky na pří�tom�nost cukrů. Možný je i termic�ký rozklad CuO (1000 oC). Ve zředěných kyse�linách oxid měďný disproporcionuje



Cu2O  +  H2SO4  ---------->  CuSO4  +  H2O  +  Cu



Vý�raz�ně bazický oxid stří�brný Ag2O vzniká de�hydrata�cí nestá�lého hydroxidu stří�br�né�ho AgOH už ve vodném roztoku. Zahříváním na 160 oC se rozklá�dá na své kompo�nen�ty.

Černý oxid mě_natý CuO se připravuje termickým rozkladem dusičnanu ne�bo hyd�ro��xidu měďnatého. Rozpouští se v kyselinách na soli měďnaté a v hydroxidech na tetra�hyd�roxoměďnatany [Cu(OH)4]2�. Při vyšších teplotách se rozkládá na oxid měďný a kys�lík. Koordinace kolem CuII je v jeho struktuře deformovaně oktaedrická. "Oxid stříbrnatý" AgO se silnými oxidač�ní�mi vlast�nostmi se připravuje elektrolýzou rozto�ku dusičnanu stříbr�né�ho nebo reakcí pe�ro�xodi�sí�ranu s dusičnanem stříbrným. Rtg. struk�turní analýzala uká�zala, že je nutno ho formulovat jako oxid stříbr�no�stří�b�řitý AgIAgIIIO2. Je znám i oxid Ag3O s kovovou vodivostí.

Jediným dobře defino�va�ným oxi�dem zlata je oxid zla�titý Au2O3 (dříve uvá�dě�ný "oxid zlatný" Au2O obsahuje AuI i AuIII), který se v hydra�to�vané formě Au2O3.xH2O vylu�ču�je z vodných roz�toků zla�ti�tých solí působením alkalic�kých hydro�xi�dů. Lze ho termic�ky dehydratovat, nad 160 oC se roz�klá�dá. V roz�to�cích alkalických hydroxidů se roz�pouští na [Au(OH)4]�.

Sulfid měďný Cu2S (v důsled�ku defektní krystalové struktury jeho složení lépe vy�sti�huje vzorec Cu9S5) vzniká přímou reakcí prvků nebo redukcí CuS vodí�kem. Výji�meč�ně málo rozpustný sul�fid stříbrný Ag2S (ne�roz�pouští se ani ve vodném roz�to�ku amoniaku nebo thiosíranu) se tvoří přímou reakcí prvků nebo srážením rozto�ků stří�brných solí sul�fanem. Je jediným známým sulfidem stříbra. Sulfid zlatný Au2S se sráží sulfánem z roztoků AuI (dibromozlatnatanu draselného K[AuBr2]).

 	Sul�fid měďnatý CuS je černá nerozpustná látka, která se z vodných roztoků měď�na�tých solí srá�ží sulfanem a na vlhkém vzdu�chu se pomalu oxiduje na síran. Ve sku�teč�nosti není jednoduchou sloučeninou (obsahuje i jednotky S2 � Cu2ICuII(S2)S).

Sulfid zla�titý Au2S3 lze získat v bezvodém diethyletheru reakcí AuCl3 se sulfánem (pří�dav�kem vody dochází k okam�žité redukci na AuI). Z mnoha existujících sele�ni�dů a tellu�ridů jsou některé při nízkých teplotách supravodiči.

V oxidačních stavech +V a +III jsou známy pouze halogenidy zlata. Nestabilní fluorid zlatičný AuF5 vzniká opatrným termickým rozkladem O2+AuF6- a snadno se roz�kládá na AuF3 a F2. Oranžový fluorid zlatitý AuF3 má polymer�ní šrou�bo�vi�covou struk�tu�ru sestavenou z čtvercových planárních jednotek AuF4 vzájemně sdíle�jí�cích dva fluo�ro�vé atomy v cis�poloze. Snadno sublimující červenohnědé látky chlo�rid AuCl3 a bro�mid zlatitý AuBr3 se připra�vují reakcí prvků (jodid zlatitý AuI3 není znám). V pevném i plyn�ném skupenství jsou tvořeny planární dimery Au2X6 s můst�kovými atomy haloge�nu. Au2Cl6 s vodou poskytuje kyselinu hydroxotri�chlo�ro�zla�titou H[Au(OH)Cl3], kte�rou lze přídavkem HCl převést na kyselinu tetra�chlo�ro�zlatitou HAuCl4 (její tetrahydrát tvoří žluté jeh�lice o složení H3O+ [AuCl4]�.3H2O, nej�zná�měj�ší solí je "zlatá sůl" Na[AuCl4].4H2O).

Z halogenidů měďna�tých CuX2 není jodid měďnatý CuI2 schopen exis�ten�ce, protože jodidy redukují CuII na CuI (přídavek KI do roztoku měď�na�té soli způsobí vznik neroz�pust�né�ho CuI a jodu). V bezvodé formě bílý fluorid CuF2, žlutohnědý chlorid CuCl2 a černý bromid měďnatý CuBr2 se z vod�ných roztoků vylučují jako modře až zeleně zbarvené dihydráty CuX2.2H2O. V koncen�trovaných roztocích se tvoří jedno� i víceja�der�né kom�ple�xy ((Cu[CuCl4]), ([Cu2Cl6]2�)). Fluorid stříbrnatý AgF2 (jedi�ný halo�genid AgII, haloge�ni�dy AuII nejsou známy vůbec) se připravuje zahříváním stříbra v proudu fluoru. Je to termicky stabilní lát�ka se silnými fluoračními účinky.

Ve vodě málo rozpustné haloge�nidy měďné CuX jsou známy s výjimkou fluo�ri�du (halogenidům jsou blízce příbuzné kyanid a thio�kyanatan měďný). Srážejí se z roz�toků měďna�tých solí účinkem redukovadel, v roztocích ha�lo�ge�nidů se roz�pouštějí za tvorby kom�ple�xů. Bezbarvý a ve vodě velmi dobře rozpust�ný (1800 g/l) fluo�rid stří�br�ný AgF krys�ta�luje jako dihydrát, který již při 40 oC ztrácí vodu. Připravuje se rozpouštění AgO v kyselině fluorovodíkové. Chlorid AgCl, bromid AgBr i jodid stříbrný AgI jsou ve vodě ne�roz�pustné (sráží se z roztoku AgNO3 přídavkem pří�sluš�ného halo�ge�ni�du) a je pro ně charakteristická citlivost ke světlu využí�vaná ve foto�gra�fii. Chlorid AuCl a bro�mid zlatný AuBr vznikají opatrným termic�kým rozkla�dem příslušných triha�lo�ge�nidů, jo�did zlatný AuI (řetězový polymer s k.č. zlata 2) přímou reakcí prv�ků (fluo�rid zlatný AuF není znám).

Amfoterní hydroxid zlatitý Au(OH)3 se tvoří srážením rozpust�ných kom�ple�xů chlo�rozla�ti�tých alkalickými hydroxidy a snadno jej lze dehydratovat na oxid zla�ti�tý. V nadbytku hydroxidů se rozpouští za vzni�ku tetrahydroxozlatitanů M[Au(OH)4].

Jasně modrá sraženina amfoterního hydroxidu měďnatého Cu(OH)2 se tvoří pů�so�bením rozpust�ných hydro�xidů na roztoky solí měďna�tých. Dobře se rozpouští v ky�se�linách za vzniku příslušných solí, v nadbytku hydroxidu vznikají i�onty [Cu(OH)4]2�. V amoniaku se tvoří Schwei�ze�rovo činidlo [Cu(NH3)4](OH)2 pou�ží�va�né k roz�pouštění celulozy. Bezvodý dusičnan měďnatý Cu(NO3)2 se připra�vuje obtížně, hydráty snadno. Penta�hydrát síra�nu měďnatého CuSO4.5H2O (mod�rá skali�ce) lze dehydratovat na hygroskopický a bez�bar�vý síran měďnatý CuSO4.

Z měď�ných so�lí je nejběžnější síran měďný Cu2SO4. Ve vodě velmi dobře rozpustný dusičnan stří�br�ný AgNO3 slouží jako výchozí surovina pro pří�pravu dalších stříbr�ných sloučenin. Při�pra�vuje se rozpouštěním stříbra v koncentro�va�né kyse�lině dusičné



3 Ag  +  4 HNO3  ---------->  3 AgNO3  +  NO  +  2 H2O



Komplexní sloučeniny s oxidačním stavem kovu vyšším než +III jsou v této sku�pi�ně málo početné ([AuVF6]�, [CuIVF6]2�). Komplexy CuIII podléhají snad�no redukci, ale pro�tože mají význam v některých biochemických systémech, vě�nu�je se jejich studiu znač�ná pozornost. Jediným vysokospinovým kom�ple�xem je M3I [CuF6], ostat�ní jsou níz�ko�spinové se čtvercovou geometrií koordinační sféry. Po�dob�né, ale značně re�aktiv�něj�ší, jsou halogenokomplexy AgIII (MI[AgF4]), stálejší jsou na�opak komplexy s O�donoro�vý�mi ligandy (jodistany a tellurany). U zlata je oxi�dač�ní stav +III nej�stá�lejší a čas�to jsou jeho komplexy srovnávány s izoelektrono�vý�mi slou�če�ni�nami PtII (na roz�díl od PtII existují u AuIII tetrafluorokomplexy a koordino�vá�ny jsou i O�donorové li�gan�dy jako OH� ). Mimo již zmí�ně�né tetrahalogenokomplexy je ze struk�tur�ního hle�dis�ka za�jí�mavý tetranitrátozlatita�no�vý aniont [Au(NO3)4]�, v němž se NO�ROVNICE \O(-;3)� uplat�ňu�je jako jedno�vaz�ný ligand.

V oxidačním stavu +II jsou nejpočetnější kom�ple�xy CuII. Poměrně málo slou�če�nin obsahuje kation [Cu(H2O)6]2+ (chloristan, du�sič�nan), z amminkomplexů jsou běž�něj�ší [Cu(NH3)4]2+, hexaamminkomplexy [Cu(NH3)6]2+lze získat z kapalného amo�nia�ku (známy jsou i pentamminderiváty vznikající v koncen�tro�va�ném vodném roztoku amoniaku, které pá�tou mole�ku�lu NH3 snadno uvol�ňu�jí). V alka�lických roztocích reaguje kation Cu2+ s bi�uretem HN(CONH2)2 za vzniku charak�te�risticky fialově zbar�vených komplexů, jejichž vznik je podstatou biu�re�tové zkoušky na přítom�nost bíl�ko�vin. Struktura haloge�ni�dových kom�ple�xů závisí na charakteru kationtu. MI[CuCl3] (M = NH4, Li, K) obsahují červené anionty [Cu2Cl6]2�, zatímco Cs[CuCl3] tvoří řetězce, v nichž okta�edry CuCl6 sdí�le�jí pro�ti�leh�lé stěny. Struktura aniontu [CuCl4]� se podle ka�tion�tu mění od čtvercově pla�nární po de�for�movaně tetraedrickou a koordi�nační sféra v [CuCl5]3� mů�že mít tvar trigonální bipy�ra�midy nebo čtvercové pyramidy. Sloučeniny AgII mají čtver�cové uspo�řá�dání. Hy�dra�to�vané ionty AgII vznikají oxidací AgI ozonem a mají silné oxidační účinky (silnější než man�ga�nistany). Stabilizují je ani�on�ty bez re�duk�čních schop�ností (du�sič�nany, fosforečnany, chloris�tany). Slouče�niny považo�va�né dříve za kom�ple�xy zlatnaté obsahují většinou AuI a AuIII (Cs2[AuICl2][AuIIICl4], AuIAuIII(SO4)2). Skutečných kom�ple�xů AuII je známo málo, větši�nou s S�do�no�rovými ligandy.

Ion CuI lze nejsnáze stabilizovat koordinací ligandů s (�akceptorovými schop�nost�mi za tvorby tetraedrických komplexů ([Cu(CN)4]3�, [Cu(py)4]+). Jsou však známy i komplexy s nižšími koordinačními čísly mědi. V lineárním kationtu [CuCl2]� má Cu k.č. 2 a v K2[Cu(CN)3] v trojúhelníkovém polymerním aniontu k.č. 3 (diskretní planární ani�on�ty byly identifikovány v Na2[Cu(CN)3].3H2O). Mnoho komplexů CuI má oligo�mer�ní charakter ("ku�ba�nové" nebo "židličkové" komplexy typu [CuXL]4, X = ha�lo�gen, L = fos�fan). Atomy mědi jsou v nich umístěny ve vrcholech tetraedru (neexistují zde vaz�by kov��kov) a můstkové ato�my halo�genů leží nad jeho stěnami.

Pro komplexy AgI je tet�ra�edrická koordinace zcela atypická (výjimkou jsou tetramerní komplexy [AgXL]4) a O�donorové ligandy jsou řídké. Ve vodných roztocích lze počítat s přítomností iontů [Ag(H2O)2]+, rozpustnost halogenidů stříbrných v roz�to�cích obsahujících amoniak nebo thiosíra�ny je založena na tvorbě [Ag(NH3)2]+ resp. [Ag(S2O3)2]3�. Polymerní charakter mají i ně�kte�ré "jednoduché" soli AgCN a AgSCN (lineární resp. lomené řetězce). Také AuI před�nost�ně uplatňuje k.č. 2 ([Au(CN)2]� na jehož tvorbě je založena kyanidová metoda zís�ká�vání zlata), při koordinaci dává před�nost těžším donorovým atomům (P, S). V dimerních komplexech s dithiokarbamá�ty se uplatňují vazby kov�kov. Tvorba rozma�nitě zbarvených kovo�vých klastrů s prů�měr�ným oxidačním číslem menším než 1 ([Au6(PR3)6]2+, [Au8(PPh3)8]2+, [Au9(PR3)8]3+) je pro zlato typická (v poslední době byla připravena i řada analogických sloučenin mědi, [Cu5Ph6]�). Získávají se obvykle redukcí fosfanhalogenidových komplexů alkalickým tetrahyd�ro�bo�ratem.

Žádný z prvků této skupiny netvoří binární karbonyly, Cu a Au poskytují nestálé halogenokarbonyly [MCl(CO)]. Stabilita jednoduchých alkyl� a arylderivátů je větší u CuI než u AgI, s AuI se je dosud nepodařilo připravit. Alkylderiváty AuIII jsou naproti to�mu známy už téměř 100 let (stálejší než AuR3 jsou AuR2X) a AuIII v nich polymerací do�sahuje k.č. 4 ve čtver�cově planárním uspořádání.
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Zinek se podařilo připravit až ve 13. století v Indii (redukcí ZnO dřevěným uhlím při 1000 oC a kondenzací par za nepřístupu vzduchu), jeho slitiny (mosazi) byly známy mno�hem dříve (před 3500 lety), protože jejich příprava nevyžaduje izolaci kovového zinku. Rtuť byla z HgS izolována již před 2500 lety a používala se k extrakci kovů amal�ga�mací (hydrar�gy�rum ="kapalné stříbro"). Kadmium (Stro�mey�er, 1817) bylo po�jme�nová�no podle původního názvu smithsonitu (kadmeia), z něhož bylo poprvé izolováno. Zinek je významným biogenním prvkem, kadmium a rtuť jsou na�opak mi�mo�řádně toxické.

V přírodě se všechny tři kovy vyskytují ve formě sloučenin, rtuť výjimečně v ele�men�tární formě. Obsah zinku v zemské kůře je 76 ppm, kadmia 0.16 ppm a rtuti 0.08 ppm. Všech�ny jsou chalkofilní, zinek se často nachází spolu s olovem a stříbrem, kadmium pro�vá�zí zinek. Hlavními minerály jsou sfalerit (blejno zinkové) ZnS, zinkit ZnO, smith�sonit (kalamín) ZnCO3, greenoc�kit b�CdS a rumělka HgS.

Zinek a kadmium jsou stříbrolesklé měkké neušlechtilé kovy, za laboratorní tep�lo�ty křehké, nad 150 oC kujné a tažné. Rtuť je ušlechtilý kov (vliv 4f�orbitalů), který má ze všech kovů nejnižší b.t. i b.v. (už při 25 oC má tenzi par 2.53 Pa) a poměrně vy�so�ký měrný elektrický odpor (Hg byla využita k definici mezinárodního ohmu Wint). Všechny krys�ta�lují v deformovaném nejtěsnějším hexago�nál�ním uspořádání. Následují bezpro�střed�ně za přechodnými kovy, ale svými vlast�nost�mi se od nich vý�raz�ně liší. 

Důsledkem energetické nevýhodnosti vazebného využití (n�1)d�orbitalů je vý�raz�né snížení pestrosti vazebných možností. Typický je oxidační stupeň +II, u rtu�ti i +I, ale pouze ve skupině Hg2II (v souhlase s rtg., spektrálními a elek�tro�che�mickými poz�nat�ky nelze psát Hg2+ +  Hg ----------> 2 Hg+, ale jen Hg2+ + Hg  ---------->  Hg22+). Jsou známy i soli polykationtů Hg32+ a Hg42+. Vzhledem k úplné�mu zaplnění d�orbitalů  jsou slou�če�ni�ny Zn, Cd a Hg převáž�ně bez�bar�vé a diamag�ne�tic�ké. Pod�statně větší poměr náboje jádra k poloměru atomu oproti kovům alkalických ze�min je příčinou vyšších ioni�zač�ních ener�gií a tedy menší možnos�ti tvořit iontové vaz�by. (n�1)d�elektrony nejsou využi�tel�né k tvorbě dativních p�vazeb (nejsou zná�my kar�bo�ny�lo�vé kom�ple�xy). V ko�ordi�nač�ních sloučeninách se uplatňují k.č. 2 až 6 (vzácně 7 a 8), převažuje lineární (Hg) a tet�ra�ed�ric�ké (Zn, Cd) uspořá�dá�ní. Rtuť�ných kom�ple�xů je známo málo.

Zinek a kadmium se svými chemickými vlastnostmi blízce podobají (prakticky se již neuplatňuje vliv lanthanoidové kontrakce) a na rozdíl od rtuti se rozpouštějí ve zředěných kyseli�nách za vývoje vodíku



Zn  +  H2SO4 (zřed.)  ---------->  ZnSO4  +  H2



Všechny tři kovy této skupiny se rozpouštějí v koncentrovaných oxidujících kyseli�nách 



Zn  +  2 H2SO4 (konc.)  ---------->  ZnSO4  +  SO2  +  2 H2O



Stupeň oxidace rtuti kyselinou dusičnou významně závisí na reakčních podmínkách (zře�děná/koncen�tro�va�ná ky�se�lina, nedostatek/nadbytek rtuti, teplota)



6 Hg  +  8 HNO3  ---------->  3 Hg2(NO3)2  +  2 NO  +  4 H2O



Hg  +  4 HNO3  ---------->  Hg(NO3)2  +  2 NO2  +  2 H2O



Pouze zinek se rozpouští i ve vodných roztocích silných hydroxidů 



Zn  +  2 H2O  + 2 OH�  ---------->  [Zn(OH)4]2�  +  H2



Zinek a kadmium se vzdušným kyslíkem na povrchu oxidují už za laboratorní tep�loty, rtuť až při »350 oC a vzniklý HgO se snadno opět termicky (400 oC) štěpí. Všech�ny tři prvky reagují přímo s halogeny a se sírou a jsou netečné k H, C a N. Hodnota rov�no�vážné konstanty K=[Hg22+]/[Hg2+] vypočtená z redoxních poten�ciálů (166) nazna�ču�je přednostní existenci rtuťných sloučenin. Malá rozpustnost nebo ionizova�telnost slou�čenin rtuťnatých je příčinou nízké koncentrace iontů Hg2+ v rozto�cích a proto musí být nízká i koncentrace iontů Hg22+, což vede k jejich dispropor�cio�na�ci na Hg a Hg2+. Ve vodě většinou nerozpustné rtuťné sloučeniny vznikají nejčastěji reakcí rtuti se slou�če�ninami rtuťnatými. Jsou známy všechny halogenidy rtuťnaté i rtuťné, ale jen HgO a HgS. Rtuť má schopnost rozpouštět některé kovy (především těžké, kovy 1.pře�chodné řa�dy jsou s výjikou Cu a Mn ve rtuti nerozpustné) za tvorby amalgamů, u nichž v řadě pří�pa�dů vysoká slučovací tepla i ste�chio�metrické složení svědčí o tvorbě interme�ta�lic�kých sloučenin (Hg2Na). Amalgamy sodíku a zinku jsou důležitými redukč�ní�mi činidly. Sta�bi�lita alkyl� a aryl�de�ri�vátů vzrůstá od Zn k Hg.

Zinkové minerály jsou rozptýlené a před zpracováním je třeba je zkoncentrovat. Smithsonit se převede na oxid, z něhož se kov získá po rozpuštění v kyse�li�ně sírové elek�trolyticky (v 99.95 % čistotě) nebo se využije redukce koksem



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



Uhlíkem se redukuje i kadmium, které lze od zinku oddělit frakční destilací pro pod�stat�ný rozdíl v b.v. obou prvků. Vzhle�dem k termické nestálosti HgO se HgS pražením pře�vede přímo na kovovou rtuť

                                                                    600 oC

HgS  +  O2    ---------->    Hg  +  SO2 



Bohaté rudy rtuti se zpracovávají pražením se železným šrotem nebo s CaO



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



4 HgS  +  4 CaO    ---------->   4 Hg  +  3 CaS  +  CaSO4 



Snadno oxidovatelné kovy (Fe, Cu, Zn) se odstraňují vháněním vzduchu do horké rtu�ti (jejich oxidy vytvoří strusku), další čistění se provádí vakuo�vou destilací.

Zinek se používá jako antikorozní vrstva k ochraně železa (až 40 % z roční pro�duk�ce 6 milionů tun), tvoří význam�né slitiny (s Cu mosazi, s Cu a Ag "no�vé stříb�ro"). Vel�ké množství zinku se spotřebuje k výrobě suchých článků (Leclan�che�ovy, rtu�ťové a alkalické manganové články). Možnosti použití Cd (roční pro�duk�ce 18000 t) snižuje jeho toxi�ci�ta. Slouží k výrobě elektrod pro NiCd�články a v ja�der�ných reakto�rech jako "lapač" neut�ronů. Kromě laboratorního použití (te�ploměry, ba�ro�metry, difuzní vývěvy, pola�rografie) se rtuť (roční produkce 6500 t) pou�ží�vá v prů�myslu při elek�tro�che�mic�kých vý�ro�bách (Cl2, NaOH) a v elektrotechnice (us�měr�ňovače, výbojky).
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Hydrid zinečnatý ZnH2 lze získat reakcí vhodného halogenidu zinečnatého s hyd�ridem alkalického kovu jako poměrně stabilní pevnou bílou nerozpustnou látku. (zná�my jsou i hydridové komplexy Lin[ZnHn+2] s n=1 až 3). CdH2 a HgH2 jsou mno�hem méně stálé.

Acetylidy a nitridy všech tří prvků jsou nestabilní, v případě rtuti ex�plo�zivní, látky.

Oxid zinečnatý ZnO je nejdůležitější z vyráběných sloučenin zinku. Podob�ně ja�ko oxid kademnatý CdO ho lze mimo spalováním kovu získat i řadou jiných reakcí



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



2 Zn(NO3)2  ---------->  2 ZnO  +  4 NO2  +  O2



CdCO3  ---------->  CdO  +  CO2



ZnO s wurtzitovou strukturou (k.č. Zn i O je 4) je bílý a zahříváním vratně žloutne (zbar�vení působí ztráta nepatrné části atomů kyslíku při zahřívání spojená se vznikem de�fektů krysta�lové mříže, obohacením ZnO o 0.02 až 0.03 % Zn lze získat produkty v celé škále barev). Rovněž barva (hně�dá, tmavočervená, černá, žlutozelená) kubic�ké�ho (struktura NaCl, k.č. 6) CdO  je závislá na velikosti částic a způsobu jeho přípravy. Oba oxidy jsou nepatrně rozpustné ve vodě a lze je sublimovat (převážně kovalentní cha�rakter vazeb). ZnO se používá při výrobě pryže (zkracuje dobu vulkanizace), zineč�na�tých mýdel (sušidla nátěrových hmot, stabilizá�to�ry plastů, fungicidy), zinkových ferri�tů (spinely typu ZnxIIM1-xIIFe2IIIO4), speciálních skel a glazur a jako bílý netoxický pig�ment do barev (zinková běloba). Oxid rtuťnatý HgO je jediným oxi�dem rtuti a vedle přímé syn�tézy je možno ho připravit srážením rozpustných rtuť�ných i rtuťnatých solí hy�dro�xi�dy (žlutá modifikace, Hg(OH)2 není znám) nebo termickým rozkladem du�sič�na�nu rtuť�natého (červená modifikace)



Hg2+  +  2  OH�  ---------->  HgO  +  H2O



Hg�ROVNICE \O(2;2)�+  +  2  OH�  ---------->  HgO  +  Hg  +  H2O



Barva souvisí pouze se zrnitostí preparátů, obě modifikace jsou tvořeny lome�nými řetězci z téměř lineárních jednotek O�Hg�O. Ve vodě se nerozpouští a je slabě ba�zic�ký. Millonova zásada Hg2NOH.2H2O se tvoří reakcí HgO s amoniakem



2 HgO  +  NH3 +  H2O  ---------->   Hg2NOH.2H2O



Stej�ně jako její soli Hg2NX.H2O je tvořena trojrozměrnou sítí jednotek Hg2N (každý atom N tetraedricky obklopují 4 atomy Hg a každý atom Hg je lineárně koordinován dvě�ma atomy Cl). Má vlast�nosti měniče aniontů.

Hydratované peroxidy MO2 pro�měn�li�vého složení vznikají působením peroxidu vodíku na hydroxidy Zn a Cd.

Bílý sulfid zinečnatý ZnS krysta�luje buď jako stálejší kubický sfalerit nebo hexa�go�nální wurtzit (vysokoteplotní modifikace). Podobně jako ZnO se ZnS používá ja�ko bílý pig�ment (často ve směsi s BaSO4 pod názvem litophon). Je�li znečistěn sto�pami Cu ne�bo Mn, fosfores�kuje (výroba TV obrazovek). Čerstvě vysrážený se snad�no roz�pouští v ky�se�linách za vývoje H2S, po vyžíhání je mnohem méně reaktivní. Žlutý sulfid ka�dem�na�tý CdS (kadmiová žluť) krystaluje ve stej�ných strukturách, jejich stabilita je však obrácená. Extrémně nerozpustný černý sulfid rtuťnatý HgS (krystaluje ve struktuře sfale�ritu) se získá srážením roztoků rtuťnatých solí sulfanem. V červe�nou modifikaci (minerál ruměl�ka) s deformova�nou strukturou NaCl ho lze pře�vést subli�mací, vzniká také přímou syntézou z prvků. 

Je známo všech 12 halogenidů MX2 a čtyři halogenidy rtuťné Hg2X2. Dihalogenidy lze je připravit z oxidů, hy�dro�xidů nebo uhličitanů reakcemi s haloge�no�vo�díkovými kyselinami. Pouze pře�váž�ně iontové fluoridy jsou ve vodě málo rozpustné, ostatní (převažuje v nich kovalentní  va�zeb�ná interakce) naopak velmi dobře a z vod�ných roztoků krysta�lu�jí jako hyd�rá�ty. Bez�vo�dé chloridy, bromidy a jodidy mají vrs�tev�naté struktury a nejlé�pe se získají působe�ním HX nebo X2 na zahřátý kov. Stabilní fluorokomplexy nejsou známy, s os�tat�ními ha�lo�genidy se tvoří ionty [MX3]� a [MX4]2�. V metalurgii slouží chlo�rid zinečnatý ZnCl2 ja�ko sou�část tavidel, protože se v něm dobře rozpouštějí některé kovové oxidy, jeho kon�cen�tro�vané vodné roztoky roz�pouštějí škrob, celulozu a hedvábí (pou�žití v textilním prů�mys�lu). Rozpustnost halo�ge�ni�dů rtuťnatých HgX2 klesá s rostoucí hmot�nos�tí halogenu. Vy�so�ce toxický chlorid rtuť�natý  HgCl2 ("žíravý subli�mát") s b.v. 302 oC je tvořen lineár�ní�mi mo�le�kulami (bromid a jodid tvoří vrstevnaté struktury) a lze ho získat reakcí HgO s HCl nebo za�hří�váním NaCl se síranem rtuťnatým



HgSO4  +  2 NaCl  ---------->  Na2SO4  +  HgCl2



Ve vodě i v řadě organických rozpouštědel se rozpouští, ale jen nepatrně ionizuje. S vod�ným roztokem amoniaku poskytuje podle reakčních podmínek chlorid di�am�min�rtuťnatý [Hg(NH3)2]Cl2, amidchlorid rtuťnatý [Hg(NH2)Cl] nebo chlo�rid Millonovy baze [Hg2NCl(H2O)] (nejčastěji se získá jejich směs)



 HgCl2  +  2 NH3   ---------->   [Hg(NH3)2]Cl2



[Hg(NH3)2]Cl2   ---------->   [Hg(NH2)Cl]  +  NH4Cl



2 [Hg(NH2)Cl] + H2O  ---------->  [Hg2NCl(H2O)] + NH4Cl



Srá�žením rozpustných rtuťna�tých solí alkalickými jodidy vzniká žlutá sraženina ve vodě prak�tic�ky nerozpustného jodidu rtuťnatého HgI2, která pomalu přechází na za la�bo�ra�tor�ní teploty stá�lejší červenou modifikaci. V nadbytku příslušného halogenidu vznikají anionty [HgX3]� a [HgX4]2�, z nichž nejstálejší jsou tetrajodortuťna�tany M2I [HgI4]



HgI2  +  2 I�  ---------->  [HgI4]2�



Vodný roztok obsahující alkalický hydroxid a tetrajodortuťnatan draselný se používá k důkazu amoniaku jako Nesslerovo činidlo (vzniká žlutohnědá sraženina nebo zákal jodi�du Millonovy zásady o složení Hg2NI.H2O)



NH3  +  2 K2[HgI4]  +  3 KOH  ---------->   Hg2NI.H2O  +  7 KI  + 2 H2O



Málo rozpustné halogenidy rtuťné Hg2X2 vznikají působením rtuti na halo�ge�nidy rtuť�na�té (rozpustný Hg2F2 se získá rozpouštěním Hg2CO3 v HF). Jejich rozpustnost klesá od chloridu k jodidu, sklon k disproporcionaci na Hg a HgX2  (při osvětlení nebo varu s vodou) se ve stej�ném směru zvyšuje. Fluorid rtuťný Hg2F2 se vodě rozpouští za současné hydro�lýzy na "černý oxid" (směs Hg a HgO). Chlorid rtuťný Hg2Cl2 (kalomel) se dříve pou�ží�val v lékařství (nebezpečný možnou konta�mi�na�cí roz�pust�něj�ším silně toxickým HgCl2). Pů�so�bením vodného roztoku amoniaku na Hg2Cl2 do�chá�zí k disproporcionaci a produkty té�to reakce jsou proto (až na elementární Hg) analo�gic�ké jako v případě HgCl2.

Hydroxidy Zn(OH)2 a Cd(OH)2 jsou bílé ve vodě nepatrně rozpustné látky. Při�pra�vují se srážením rozpustných solí alkalickými hydroxidy. V nadbytku hydroxidu se roz�pouští jen Zn(OH)2 za tvorby tetrahydroxozinečnatanů [Zn(OH)4]2�. Oba hydroxidy se rozpouštějí ve vodných roztocích amoniaku na stabilní ammin�kom�ple�xy



M(OH)2  +  4 NH3  ---------->  [M(NH3)4]2+  +  2 OH�



Základem struktury Zn(OH)2 jsou vrcholy spojené tetraedry Zn(OH)4, Cd(OH)2 má vrstev�natou strukturu CdI2.

Soli oxokyselin zinku a kadmia jsou často izomorfní se solemi hořeč�na�tý�mi (roz�pust�né jsou síran, dusičnan, chloristan a octan). V roztocích zineč�na�tých solí je převládající čás�ti�cí [Zn(H2O)6]2+, v důsledku hydrolýzy jsou pří�tom�ny i ionty [Zn(H2O)x(OH)]+ a [Zn2(H2O)x(OH)]3+, jejichž existence umož�ňu�je srážení zá�sa�ditých solí typu ZnCO3. .2Zn(OH)2.H2O. Síran zinečnatý ZnSO4.7H2O je znám jako bílá skalice, běž�něj�ší než analogický hydrát síranu kademnatého CdSO4.7H2O je 3CdSO4.8H2O. Uhli�či�tany MIICO3 se tvoří srážením roztoků rozpustných solí hydrogenuhliči�ta�ny nebo oxidem uhličitým a termicky se snadno rozkládají na MO a  CO2. Zahřátím oc�ta�nu zi�nečna�tého Zn(CH3COO)2 ve vakuu vzniká komplex [Zn4O(CH3COO)6], kte�rý je izomorfní s [Be4O(CH3COO)6].

Dobře rozpustný dusičnan rtuť�ný Hg2(NO3)2 krysta�luje z okyse�le�ných roztoků (jinak dochází ke srážení zásadité�ho du�sič�nanu Hg2(OH)(NO3)) jako di�hyd�rát obsahující komplexní ka�tion [Hg2(H2O)2]2+. Jedinou další dostatečně roz�pust�nou rtuť�nou sloučeninou je chloristan.

Mimo zmíněné hydroxo� a halogeno�kom�plexy existuje řada dalších s anorga�nic�kými i organickými ligandy. Převažují tetraed�rické komplexy, málo početné oktaed�ric�ké jsou častější u kadmia. U komplexů rtuťnatých převažují k.č. 2 a 4 (tetraedr), ok�ta�ed�ric�ké komplexy s k.č. 6 jsou řídké. Byly připraveny i vícejaderné komplexy vět�ši�nou s můst�ko�vými atomy halo�genů. Existují organozinečnaté sloučeniny R2Zn i RZnX, u Cd je znám pouze první typ. Orga�no�rtuťnaté sloučeniny (R2Hg i RHgX) jsou nepolár�ní jedovaté těka�vé kapaliny nebo pevné látky s nízkým body tání používané pro svou reaktivitu při synté�ze jiných orga�no�ko�vo�vých slou�čenin.



22. Kovy v biosystémech�PO \l1 "22. Kovy v biosystémech�



Třicet prvků je významných pro život na Zemi. Z toho je 17 kovů, 4 polokovy (B, Si, P, Se) a 9 nekovů. Sedm kovů je významných pro všechny životní formy, nej�dů�ležitější z nich jsou Fe, Zn, Mg, Cu a K. Tvoří významnou složku metaloenzymů (vá�žou kov sta�bil�ně, nejen při vlastním procesu) a metaloproteinů (jak respiračních za�jišťujících přenos kyslíku a oxidu uhličitého, tak i těch, které zprostředkovávají přenos elektronů).



Železo je nejdůležitějším přechodným kovem, který se účastní procesů v ži�vých organizmech. Bylo prvním kovem, u něhož byl poznán význam pro funkci lidské�ho or�ga�nizmu (Sydeham v roce 1681 doporučoval k léčbě anemie "železo ponořené do studeného rýn�ské�ho vína"). V těle dospělého člověka je obsaženo 4 � 6 g železa (0.005 % hmotnosti, denní spot�ře�ba pouze 1 mg), z nichž 75 % připadá na hemoglobin a 25 % je obsa�že�no v zásobních bílkovinách, takže aktuální potřeba nemusí být kryta okamžitým příj�mem. Bílkoviny obsa�hu�jí�cí železo se účastní především trans�portu a skladování kyslíku a přenosů elektronů (složka nitroge�náz, oxi�dáz, reduktáz, dehydrogenáz a deoxygenáz). Dělí se na dvě sku�piny pod�le to�ho, zda obsahují porfyrinový komplex železa nazývaný hem (he�mo�glo�bin, myo�glo�bin, cytochromy) či nikoliv (trans�ferrin, ferritin, ferredoxiny a bíl�ko�vi�ny "MoFe" a "Fe"). V hemu je železo obklopeno tetragonální pyramidou pěti atomů dusí�ku, z nichž čtyři jsou součástí rigidní plošné molekuly označované PIX (proto�por�fyrin IX) a pátý pochá�zí z imidazolového cyklu v histidinu, který je jednou ze sta�veb�ních jed�notek globinu.



�

�

�

Myoglobin tvořený polypep�ti�dovými řetězci (glo�bin, 150�160 jednotek ami�no�kyselin, m.h. 17000, jedna hemová skupina) váže v buňkách kyslík před jeho upo�tře�be�ním. Vyšší afinita myoglobinu ke kyslíku při nižších parciálních tlacích umožňuje pře�vzetí molekuly dikyslíku z oxyhemoglobinu. Tento proces je podporován i snížením pH, které způsobuje při svalové činnosti vznikající oxid uhličitý.

Hemoglobin je ob�sa�žen v červených krvinkách (je příčinou červeného zbarvení erythrocytů) a zajišťuje tran�sport kyslíku tepennou krví z plic do svalů, kde ho předává imobilnímu myoglobi�nu. V tomto stadiu může být kyslík využit k uvolnění energie me�ta�bolickou oxidací glu�kó�zy, jejímž od�pad�ním produktem je oxid uhličitý. Ten je pak opět pomocí hemoglo�bi�nu přenášen žil�ním systémem zpět do plic. Železo je v deoxy�he�moglobinu (hemo�glo�bin bez koordinova�né�ho O2) obsaženo jako vysokospinové FeII a reverzibilní koor�di�nací dikyslíku (pravděpodobně s tupým úhlem Fe�O�O) za vzniku oxy�hemo�glo�binu pře�chází na nízkospinovou formu té�hož oxi�dačního stavu. Hemo�glo�bin je tvořen čtyřmi přibližně tetraedricky uspořá�da�ný�mi subjednotkami (2 a a 2 b, m.h. 64500) po�dob�ný�mi myoglobinu, které jsou drže�ny pohromadě vzájemným elek�tro�sta�tic�kým působením skupin �NH3+ a �OOC�. Koordinace železa v cytochromech je zcela analogická jako v hemoglobinu. Jejich základní funkcí však je přenos elek�tro�nů (nikoliv kyslíku) v prů�bě�hu oxidace glukozy dikyslíkem.

Úlohu přenašeče elektronů mimo cytochromů zastává i řada nehemových bílko�vin obsahujících železo (NHIP). Většinou jde o bílkoviny s malou molekulovou hmot�nos�tí (6000�12000), pro něž je charakteristická přítomnost vazeb Fe�S (síra je součástí cysteinových zbytků v bílkovinném řetězci). Nejjednoduší z nich je rubredoxin obsahu�jící jeden atom Fe tetraedricky koordinovaný čtyřmi atomy sí�ry. Ferredoxiny obsahují větší počet atomů Fe (2, 4 nebo 8) a obsahují jednotky Fe2S2 nebo klast�ry Fe4S4 (dva vzá�jemně prostoupené tetraedry vytvářející společně deformovanou krychli) umožňu�jí�cí transfer jednoho elektronu.

�

Transferrin  (glykoprotein s m.h. 80000 schopný reverzibilně vázat dva ato�my Fe) přenáší železo ve formě FeIII do míst, kde je využíváno nebo do "skla�dů" (pře�váž�ně kost�ní dřeň). K usklad�nění právě nepotřebného železa tam slouží ve vodě roz�pust�ný ferritin obsahující až 20 % Fe. Jeho slupka je z proteinu (průměr 120 (, m.h. 900000), jádro tvoří hydroxidofos�fo�reč�nan železitý (4000 atomů Fe s k.č. 6 ve vrs�tev�naté struktuře, průměr 75 (, m.h. 418000).

Kobalt je v lidském organizmu obsa�žen v nepatrném množství 2�5 mg a je kon�cen�trován především v játrech. Na jeho vý�znam pro vyšší organismy se přišlo v sou�vis�losti s léčbou anemického onemocnění ovcí a hovězího dobytka (cho�ro�ba byla nej�pr�ve se stří�davými úspěchy léčena preparáty obsa�hu�jícími železo a teprve ve 30. le�tech bylo zjiš�těno, že úspěch léčby sou�visí s přítom�nos�tí kobaltu v používaných léči�vech). Brzy na�to byl z jater izolován kobalt  ob�sa�hu�jí�cí vi�ta�min B12, o němž je dnes známo, že se jako koenzym účastní řady biochemických procesů (nejdůleži�těj�ším z nich je tvorba červených krvinek). Koordinační sféra kobaltu v něm je blízce pří�buzná s porfyrinovým systémem v hemu, jako čtyřfunkční dusíkatý ligand se uplat�ňuje korrinový systém. Formální oxidační číslo kobaltu je +III (v prů�běhu enzymatic�kých procesů se mění na +II a +I) a naprostou specifikou je exis�ten�ce vazby kov�uh�lík (je�di�ná v přírodě se vyskytující orga�no�kovová sloučenina). Z pří�rod�ní�ho mate�riálu se izo�lu�je jako kyanokobalamin, v němž šesté koordinační mís�to obsa�zu�je místo riboso�fosfá�tu kyanidová skupina.

Chrom ve formě CrIII patří k esenciálním stopovým prvkům podílejících se na metabolických procesech savců včetně člověka. Mechanizmus jeho působení není do�sud podrobně znám (sloučeniny CrVI jsou naproti tomu karcinogeny).



Molybden byl dlouho pova�žo�ván za jediný kov z vyšších pře�chodných řad, kte�rý je důležitý pro život (nedávno bylo zjištěno, že biochemicky aktivní je také wolf�ram ja�ko součást bakte�riál�ního enzy�mu dehydro�ge�ná�zy mraven�ča�nu). Je součá�stí ni�tro�ge�náz, někte�rých re�duk�táz a oxidáz, většinou spo�lu s Fe. Nejvýznamnější je úlo�ha mo�lyb�denu při fixaci vzdušného dusíku a jeho pře�měně na amo�niak, kterou pro�vádí celá řada bak�te�rií (rhi�zobium na kořenech luště�nin). Účinným metaloenzymem v tomto pro�ce�su je nitrogenáza slo�že�ná ze dvou odlišných bílkovin. Jedna obsahuje vedle molyb�de�nu ještě železo (bílkovina "MoFe" nebo "molybdoferredoxin", m.h. 220000, 2 atomy Mo, 24 až 36 atomů Fe a přibližně stejný počet atomů S), druhá pouze železo (bíl�ko�vi�na "Fe" nebo azaferredoxin, m.h. 50000�70000, obsahuje fragment Fe4S4).

�

Prvním kro�kem fixace N2 je vazba na bílkovinu "MoFe" prostřednictvím atomu Mo, ná�sle�duje re�dukce bílkoviny "Fe" ferredoxinem a nakonec dochází k přenosu elektronů z reduko�va�né bílkoviny "Fe" na komplex bílkovina "MoFe"�N2, který usnadní protonizaci moleku�ly didusíku a vznik amoniaku.

Měď  je součástí bílkoviny hemocyaninu (m.h. 1000000), která nahrazuje v krvi ně�kterých měkkýšů hemoglobin při přenosu kyslíku. V těle dospělého člověka je ob�sa�ženo »100 mg Cu (nejvíce po Fe a Zn) a úroveň se udržuje denním příjmem 3 � 5 mg (nedostatek vyvolává anemii, neschopnost těla vylučovat měď způsobuje Wil�so�no�vu chorobu). Spolu s hemem se měď zůčastňuje v cytochromoxidaze přenosu elek�tro�nů (pár CuII/CuI přenáší elektron z hemu na molekulu O2 a usnadňuje tak vznik vo�dy). V rostlinách slouží k přenosu elektronů řada bílkovin obsahujících měď, které se  vy�zna�čují neobvykle intenzivním zbarvením ("modré bílkoviny").

Zinek je jeden z nejdůležitějších a zřejmě pro jakékoliv formy života nezbyt�ným kovem (Cd a Hg nemají žádnou známou pozitivní biologickou úlohu a patří na�opak k nejtoxičtějším prvkům). V těle dospělého člověka jsou obsaženy »2 g zinku roz�ptý�le�ného do většiny buněk. Jeho koncentrace je proto nízká, obtížně se v bio�ma�te�riá�lu prokazuje a dlouho se o jeho biochemickém významu nevědělo. Poprvé byl  Zn dete�ko�ván v roce 1940 v karbonatdehydratáze (m.h. 28000�30000, tetraedricky koordi�no�vaný Zn, ovlivňuje rovnováhu reakce CO2 + H2O ----------> HCO3- + H+),  v roce 1955 pak v kar�boxypep�ti�dáze A (m.h. 30000�35000, tetra�ed�ric�ky koordinovaný Zn, katalyzuje hyd�ro�lý�zu koncové peptidické vazby v bílkovinách v procesu trávení). Ny�ní je známo více než 80 enzymů s obsa�hem tohoto prv�ku (alkoholdehydrogenázy, aldo�lá�zy, trans�fos�fo�rylázy, fosfatázy).

Lithium je stopovým biogenním prvkem, který se již v minulém století využíval k léčení kloubních cho�rob (dna). Nedostatek Li v lidském organismu je příčinou ně�kte�rých psychických chorob. Li2CO3 se s úspě�chem používá k léčení depresivních a ag�re�sivních stavů, narkomanie a alkoholizmu. Předpokládá se, že sloučeniny lithia půso�bí i proti skle�ró�ze, vysoké�mu krevnímu tlaku, cukrovce a příznivě ovlivňuje i krvetvorný sys�tém včet�ně kostní dřeně. Zdrojem lithia jsou minerální vody a některé druhy rostlin (ob�sah Li je různý v různých částech rostliny a význam má i doba sběru).

Průměrný obsah sodíku v lidském těle je 70�105 g. Jeho rozložení je nerov�no�měr�né, nejvíce ho je v mimo�buněčných tekutinách (krevní plazmě), 1/3 je uložena jako uvolnitelná zásoba v kostech. Sodík udržuje vhodný osmotický tlak v tkanivovém mo�ku a účastní se transportu glukozy a aminokyselin buňkovými membránami. Do orga�niz�mu se dostává potravou většinou ve formě NaCl (zachytí se 95 %, reálná po�třeba 2 � 5 g denně). Nadbytek sodíku vyvolá�vá poruchy vodního hospodářství těla (zvyšuje obsah vody způsobující otoky, vysoký krevní tlak, anemii a další choroby). Naopak jeho ne�dostatek je příčinou únavy, bolestí hlavy, depresí, svalových křečí a při déletr�va�jí�cím nedostatku nastává oběhový kolaps. Vylučování regulují ledviny, velké ztráty mo�hou nastat nadměrným pocením a při onemocněních provázených zvracení a průj�my. Vysoký obsah Na je v uzeninách, konzervované zelenině a sýrech, v menším množ�ství je obsažen v rýži, mouce, tucích, zelenině a ovoci.

Draslík je v lidském těle zastoupen ještě více než Na (140 � 175 g). 80 % se ho na�chází ve svalových buňkách, zbytek v tělních tekutinách a zanedbatelné množ�ství v kostech. Většinou je vázán na bílkoviny a významně se podílí na procesu kont�rak�ce sva�lů, přenosu nervových vzruchů, metabolizmu sacharidů a bílkovin a na ener�ge�tic�kém metabolizmu. Denně člověk potřebuje v potravě přijmout cca 5 g draslíku (zachycuje se »90 % přijímaného K). Nedostatek i nadbytek draslíku se projevují téměř stej�ně celkovou slabostí, poruchami srdeční činnosti a centrální nervové soustavy. Zdro�jem draslíku jsou ovoce a zelenina, mléko, maso a droždí. Draslík je velmi důležitý pro rost�liny a omezení jeho přívodu se užívá k hu�bení plevelů.

Hořčík je využíván v rostlinách jako součást komplexů, které hrají klíčovou roli při fotosyn�téze, kterou lze sumárně (ve velmi hrubém zjednodušení) vy�jád�řit rovnicí



                                                   h(

6 CO2 + 6 H2O ---------->  C6H12O6 + 6 O2



Proces je základem výživy všech živých organizmů (90 � 95 % hmotnosti obilí vzniká fo�tosyn�té�zou a pouze 5 � 10 % je minerálního původu) a jeho produkty jsou i fosilní pa�li�va (dře�vo, uhlí, ropa). Je zahájen ve fotoreceptorech se zelenými pigmenty ob�sa�hu�jí�cí�mi hořčík, kte�ré se nazývají chlorofyly (chloros � zelený, fylon � list). Celkový děj je en�do�termní ((Ho » 469 kJ/mol CO2), účastní se jej několik typů chlorofylu, man�ga�na�tý komplex ne�zná�mé�ho složení, cytochromy, ferredoxin a plastocyanin a řada jeho na se�be nava�zu�jících kroků může probí�hat i bez osvět�lení. Světelná energie je tímto způ�so�bem pře�mě�ňo�vá�na na energii chemickou uloženou v adenosintri�fos�fá�tu (ATP) a re�du�ko�vaném niko�tin�amidadenindinukleotidfosfátu (NADP), která umožňuje endo�term�ní přemě�nu oxidu uhličitého a vody na cukry za uvol�nění kyslíku. Strukturou jsou chlo�ro�fyly (zná�my jsou čtyři varianty rozlišované pís�me�ny a až d, a je nejběžnější a nachází se ve všech or�ga�nismech schopných fotosyn�tézy, b je součástí vyšších rostlin a zele�ných řas, c je obsažena v roz�siv�kách a hnědých řasách) blízce příbuzné hemu. V obou pří�pa�dech je makrocyklický ligand odvo�zen od mateřské mole�ku�ly por�finu, modifikace obsažená v chlorofylech se na�zý�vá chlo�rin. K.č. hořčíku v chlorino�vém kom�plexu je 5 (někdy 6) a zejména voda jako další ligand hraje důležitou úlohu při spo�jování chlorofylů do rozsáhlejších útvarů (konglo�me�ráty o délce 1500�2000 pm), které se účastní procesu fotosyn�tézy. V jejím průběhu je dvěma následně probí�ha�jící�mi fotoprocesy absorbováno svět�lo z červené oblasti (680 � 700 pm). Hořčík při�tom pev�ností své vazby k makrocyk�lic�ké�mu ligandu zame�zu�je rozptýlení energie ter�mic�ký�mi vibracemi a zvyšuje rychlost přechodu nestabilního excitovaného singleto�vé�ho sta�vu na stabilnější tripletový stav, v němž se pak komplex účastní dalšího redoxní�ho dě�je. Proč je hořčík jediným kovem, který je k těmto účelům vhodný, není dosud známo. Hořčík je nutný i k aktivaci enzymů přenášejících fosforečnany a význam�ně ovliv�ňuje i hydrolytické procesy, při nichž se z ATP tvoří adenosindifosfát (ADP) ne�bo ade�no�sinmonofosfát (AMP) a uvolňuje se značné množství energie potřebné k rea�li�zaci bio�che�mic�kých procesů



ATP4� + H2O  ---------->   ADP3� + HPO42�   +  H+



ATP4� + H2O  ---------->   AMP2� + HP2O73�  +  H+



Vápník byl už krátce po svém objevu identifikován jako součást kostí, zubů a chru�pavek u savců, kde je obsažen ve formě hydroxyl� nebo karbonatoapatitu. Nejde o neměnnou "neživou" formu existence Ca2+, protože existuje dynamická rov�no�váha mezi těmito částmi těla a tělními tekutinami (kosti se neustále rozpouštějí a znovu vy�tvá�řejí), jejíž poruchy mo�hou vést k dekalcinaci kostí (osteoporoza). Je proto třeba tr�va�lý přívod tohoto prvku v potravě (pro dospělého člověka »1g/den, resorpce z potra�vy není příliš efektivní). V rostlinách se vápník vyskytuje ve větší míře mimo buň�ky a po�dobně jako u savců má především zpevňující funkci. V živočišných organis�mech se vápník účastní ještě na řadě dalších procesů. Společně se sodíkem se podílí na us�tavování membrá�no�vých rovno�váh a v této funkci je považován za univerzální re�gu�lá�tor buněčných fun�kcí (mi�mo buň�ky je koncentrace vápníku velmi stabilní a pod�stat�ně větší než uvnitř bu�něk). V této souvislosti se vápník podílí na procesech kont�rak�ce sva�lů, neuronových vzruchů a vidění. Významnou roli hraje v metabolizmu glu�ko�zy (při její syntéze i degradaci), při srážení krve, zvyšuje termo�odol�nost bílkovin a je součástí řady enzymů (zřídka však představuje vlastní aktivní cent�rum). Také in�ten�zita biolumi�nis�cence světélkujících organismů je řízena změnou kon�cen�trace váp�níku.
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