Prvky 16. skupiny

Do 16. skupiny prvkov periodického systému patria prvky kyslik,
sira, selen, telur a polonium. Prvky tejto skupiny oznacCujeme, aj ked
nie celkom korektne, skupinovym nazvom chalkogény. Dusik, fosfor
a selén su nekovy, teluru je polokov a polénium kov
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Vlastnosti atémov chalkogénov

Vlastnost’ e, 169 uSe £ 1€ aaPO

Elektrénova konfiguracia [He] [Ne] [Ar] [Kr] [Xe]

252 2p* | 3s?2 3p* | 3d104s2 4p* | 4d10 552 5p* | 4f14 5d10 652 6p*
lonizaCna energqia, |,/eV 13,6 10,4 9,75 9,01 8,43
Elektronova afinita, A,/eV -1,5 -2,1 —-2,02 —-1,97 —-1,87
Elektronegativita, 7o 3,5 2,5 2,4 2,1 2,0
Atomovy polomer, r./pm 41,4 81,0 140 160 164
l6novy polomer, r;(X2")/pm 140 184 198 221 (230)
Oxidacné Cisla —Il, =1 |=II, 0, Il,| —=II, 0,1V, VI | =, 0,1V, VI o, Il, IV

=1/2, | IV, VI
-1/3, 0

Z uvedenych udajov je zrejmé, Ze podobne ako v pripade halogénov sa najvyraznejSie zmeny vo
vSetkych vlastnostiach prejavuju pri prechode od kyslika (prvok druhej perioddy) k sire a ostatnym

prvkom skupiny.

VSeobecna valentna konfiguracia prvkov 16. skupiny je ns?np4, maximalne (tzv. skupinové)
oxidacneé Cislo je VI a minimalne -Il.

Kyslik tvori zluCeniny, v ktorych ma zaporné oxidacné Cisla. Len s najelektronegativnejSim
fluorom wvytvara zlu€eniny (OF, a O,F, ), v ktorych sa kysliku formalne priraduje kladné
oxidacné Cislo Il resp. |. Ostatné chalkogény tvoria zluCeniny, v ktorych mézu mat aj kladné

oxidacné disla.
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Vlastnosti atémov chalkogénov
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Elektronova konfiguracia a vazboveé vlastnosti kyslika

Kyslik je 6smym (Z = 8) prvkom periodického systému prvkov a patri do
16. skupiny 2. periddy periodického systému. Do elektronovej konfiguracie
najblizSieho vzacneho plynu neénu mu chybaju dva elektréony. Prijatim dvoch
elektronov do 2p-orbitalov vznika z atomu kyslika oxidovy anion O%* s

konfiguraciou 152 25 2p°.

O(g) +e-——> O7(g) Ai1=-15eV
O(g) + 2 e —— 0% (g) A1+A>=7,3 eV

Vznik oxidového aniénu je teda energeticky nevyhodny dej, a preto sa s
anionom O mozno stretnut’ len v tuhom stave (stabilizaény vplyv mriezkovej
energie) v iénovych oxidoch (oxidy alkalickych kovov, kovov alkalickych
zemin a niektorych prechodnych kovov v nizkych oxidaénych ¢islach napr.
MnQO, FeO).



Vlastnosti dikyslika

Dikyslik O2 je pri normalnych podmienkach bezfarebny plyn bez
zapachu. Vo vode je obmedzene rozpustny, ale je priblizne dvojnasobne
rozpustnejsi nez vodik, prip. dusik, ¢o ma velky vyznam pre zabezpecenie
existencie zivych organizmov vo vodnom prostredi. Dvojatbmové molekuly
O2 maju atémy O viazané relativhe pevnou kovalentnou vazbou (vazbovy
poriadok dva), s dizkou 1(0-0)=121 pm a disociaénou energiou vazby
D =494 KJ mol™.

6,(25)?, 65 (25)%, 6,(2p,)%, m(2p,y)*, 7 (2D,y)°

e G, (2D,) O,(g)—> 2 0O(g) AH° =494 kJ mol-?
Atomarny kyslik vznika len energeticky naroCnou
- —T— —T— n*(2pyy) iniciaciou (vyboj, teplo). Preto sa zvacsa stretavame
'S s molekulovym kyslikom.
| - . - ”
@ —H— —H— ™(2Pxy) Redoxné vlastnosti dikyslika
LLI
—H— c,(2p,) O2(g) +4 H'(aq) + 4 e = 2 H.0(l) °=1,23 V
O2(g)+2H0()+4e"— 40H(aq) E°=0,40V
—”- 6, (2s) Molekulovy kyslik je silné oxidaéné &inidlo aj vo
vodnom roztoku, pricom vyraznejSie su jeho oxidacné
6,(29) vlastnosti v kyslom prostredi.



Vilastnosti ozéonu

0Oz6n Os je tvoreny zalomenymi trojatdomovymi molekulami s dizkou vizby
|(O-0) =127,8 pm a uhlom a(O-0-0) = 116,8°.

— 128 pm
0 Q.

o7 o o 0

a=117°

Molekuly ozénu su vd'aka zalomenej strukture, ako aj pritomnosti vol'ného
elektronového paru na stredovom atome kyslika dost’ polarne (i = 0,49 D).

3 05(g) ™ 2 0s(g) AH® = 285 kJ mol

Oz6n silnejsim oxidacnym €inidlom ako molekulovy kyslik.

Os3(g) +2H"(ag) + 2e” = HxO(l) + O2x(g) E°=2,07V
Os(g) + H2O() + 2e~ = 2 OH(aq) + O2(g) E°=1,24V

Ozonidy (M'O3) su menej pocetnou skupinou zlu€enin odvodenou, ale aj pripravenou
reakciami ozénu s inymi prvkami.



Laboratérna priprava dikyslika

termicky rozklad peroxidov, oxidov, o0zonidov, dusiCnhanov,
chloreCnanov, chloristanov, manganistanov, atd.

2 BaO,(s) —21—» 2Ba0(s) + 0.(g)

2 HgO(s) ——> 2 Hg(l) + Ox(g)

2 KOs(s) —2— 2 KOx(s) + 02(q)

2 KNO3(s) —2— 2 KNOy(s) + O4(g)

2 KClO4(s) —21— 2 KCI(s) + 3 O»(q)
KClOa(s) ———> KCI(s) + 2 02(g)

2 KMnO4(s) —21— K,MnO4(s) + MnO4(s) + O4(q)

* Priemyselne sa dikyslik O, =ziskava frakénou destilaciou skvapalneného
vzduchu.

« Ozo6n sa Ilaboratorne aj priemyselne pripravuje posobenim tichého
elektrického vyboja na kyslik v ozonizatoroch a vyuziva sa ako oxidovadlo
pri dezinfekcii vody a vzduchu, a pri bieleni




Zluceniny kyslika s vodikom - voda

s~ (O-H) = 96 pm

8+

H20 H28 HQSB HzTe

Teplota topenia #/°C 0 —85,6 —65,7 —51

Teplota varu t,/°C 100 —60,35 —41.,4 -2




Zluceniny kyslika s vodikom - voda

Voda je amfiprotna latka, mozno ju povazovat teda aj za slabu zasadu aj
za slabu kyselinu.
Konjugované zasady k vode su OH- a O?%, a su to teda silné zasady.

0%*(aq) + H.O(l) == 2 OH(aq) Ky(0*) = 107
2 CaO(s) + 2 H,O(l) —> 2 Ca(OH),(s, aq)

Od vody ako od formalne dvojsytnej kyseliny odvodzujeme dva rady soli —
hydroxidy a oxidy. Takmer vSetky hydroxidy su schopné reagovat s
kyselinami vo vodnych roztokoch za vzniku prislusnych soli
(neutralizacia).

M(OH),(s) + n HX(aq) — MX,(aq) + n H,O(l)

Niektoré hydroxidy tejto skupiny vykazuju amfotérne vlastnosti — reaguju s
vodnymi roztokmi kyselin aj hydroxidov za vzniku rozpustnych produktov.

Al(OH)s(s) + 3 Hy0"(aq) — [Al(H20)s]*"(aq)
Al(OH)s(s) + OH (aq) — [AI(OH)4] (aq)



Zluceniny kyslika s vodikom - voda

Voda v komplexotvornych reakciach vystupuje ako Lewisova zasada, napr. v
akvatovanych idnoch réznych kovov M™(aq) su viastne komplexné Castice, napr.
[Be(H,0),]* [Mg(H,0)6]**, [AI(H,0)e]**, [FE(H,0)q]**, [LN(H,0)o]**. Molekuly vody
v koordinacnej sfére centralnych atobmov su silnejSie kyseliny ako nekoordinované
molekuly a preto vacSina akvatovanych ionov (vynimkou su idony alkalickych kovov
a kovov alkalickych zemin) vo vode hydrolyzuje.

[M(H,0))]1™(aq) + H,0(l) — [M(H;0),_,(OH)]"P*(aq) + H;O0*(aq)

Z hladiska redoxnych vlastnosti vody mozno konstatovat, ze atbmy vodika su vo
vode v maximalnom moznom pozitivnom oxidachom Cisle a preto sa moézu len
redukovat. Atom kyslika v H,O su v najnizSom moznom ox. Cisle —Il, a preto sa
mozu len oxidovat.

H,O ma len velmi slabé oxidacne vlastnosti, ktoré sa prejavia vyredukovanim
vodika H, v pritomnosti len velmi silnych redukovadiel napr. alkalické kovy.

2 Na(s) + 2 H,O(l) — 2 NaOH(aq) + H,(g)

Redukéneé vlastnosti vody a vznik molekulovéeho kyslika O, sa prejavia len
v pritomnosti takého silneho oxidovadla, akym je fluér F..

2 F»(9) + 2 H,0O(l) — 4 HF(aq) + O,(9)
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Zluceniny kyslika s vodikom — peroxid vodika

Peroxid vodika H2O: je predstavitelom peroxozlu€enin, obsahujucich
vazbu O-0. Vazby O-O aj O-H su jednoduché a molekula H-O, ma
nerovinny tvar. H.O. je termodynamicky nestaly a aj pri izbove] teplote
disproporcionuje podla reakcie:

2 H,04(1) = 2 H,O(1) + Ox(g)  AG° =-305 kJ mol ™’

111,5° H
w\ 0—20"
94,5° /_ Bt
H
Peroxid vodika je slabou kyselinou a vo vodnom roztoku je len slabo
ionizovany.

H.O2(aq) + H20O(l) = H30"(aq) + HO2(aq) PKa1 =12

Podobne ako v pripade vody, aj tu mozno pocitat s dvoma radmi soli:
peroxidy (obsahujlice anion O.*) a hydrogenperoxidy (obsahujliice anion
HO>") vyskytujuce sa v pripade alkalickych kovov a kovov alkalickych zemin.
Tieto peroxidy su zname len v tuhom skupenstve a vo vode hydrolyzuju

0,%7(s) + H.0(l) —HO2 (aq) + OH=(aq) 11



Pri redoxnych vlastnostiach sa pozornost’ sustred'uje najma na
redoxné zmeny suvisiace s atomami kyslika, ktorym sa v sulade so
zasadami urcovania oxidacnych cCisel prirad’uje priemerné oxidacné cislo
atomu O~', alebo oxidaéné €islo skupiny atémov (O,)".

HOYaKeoXidovadle H.0.(aq) + 2 H'(aq) + 26" == 2H,0()  E°=1,776V

HO,(aq) + HO() +2 &~ &—=> 30H (aq)  E°=0,878V
3 I(aq) + 2 H307(aq) + H,0,(aq) — I37(aq) + 4 HO(l)

« H,O, p6sobi ako oxidovadlo nielen v kyslom, ale aj v zasaditom prostredi,
pricom v kyslom prostredi je silnejSim oxidovadlom.

H,0, ako redukovadlo 0,(g) + 2 H'(ag) + 2 &” &= H;0,(aq) E°=0,695V
0,(g) + H,0(l) + 2 e” ——= OH(aq) + HO, (aq) E° =-0,076 V

2 KMnQOgy(aq) + 4 H,SO4(aq) + 5 H;0,(aq) —
—— 2 MnSOy4(aq) + 5 O,(g) + 2 KHSO4(aqg) + 8 HO(I)

« Redukcne vlastnosti H,O, su v porovnani s oxidacnymi vlastnostami ovela menej
vyrazne
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o Laboratorne sa peroxid vodika da ziskat’ vytesnovanim z peroxidov
posobenim silnejsich kyselin.

BaOy(s) + H2SO04(ag) — H202(aq) + BaSO4(s)

e Priemyselne sa peroxid vodika vyraba ,,antrachinénovym® spésobom, pri
ktorom sa 2-alkyl-9,10-dihydroxyantracén oxiduje za vzniku 2 -
alkylantrachinénu a peroxidu vodika (R = alkylova skupina, napr. C>Hs).

OH 0O
R +0, 30-50°C, 500 kPa R
- = +H,0
‘ee + H,, Pd katalyzator O‘Q 272
OH O

Cisty peroxid je nebezpeény, pretoze sa velmi Fahko (katalytické
posobenie necistot, praskovych kovov, MnO,, ale a mnohych
organickych latok, napr. krvi, pripadne a mechanicky naraz)
rozklada za vybuchu.

2 Hy0,(l) — 2 H0(1) + O(9)

Na spotrebu sa dodava ako 30 % vodny roztok. Jeho 3 % vodny
roztok sa pouziva na dezinfekciu pri Fahsich poraneniach. 13



Zluceniny kyslika s inymi prvkami

Binarne a pseudobinarne zlu€eniny kyslika s inymi prvkami
okrem fluéru su
e oxidy (s kyslikom v oxidacnom stave O')
e peroxidy (obsahujuce skupinu (O2)™")
e superoxidy (obsahuju skupinu (O2)™)
e 0zonidy (obsahujice skupinu (O3)™)
Oxidy su najpocetnejSou a najznamejSou skupinou, pretoze ich tvoria

(okrem fluéru a vzacnych plynov) prakticky vSetky prvky. Podla charakteru
vazby kyslika s inym prvkom ich mozno rozdelit’ na:

14



Oxidy

1. I6nové oxidy, obsahujlice prevazne ionovou vazbou viazané aniony 0% a
katidny alkalickych kovov alebo kovov alkalickych zemin.

2. Molekulové (kovalentné) oxidy, ktoré tvori vaésina nekovov (ClO,, SOs3,
CO, CO2 N20, SOz, P4Oi10) a niektoré prechodné kovy vo vyssSich
oxida€énych stavoch (Mn2>0O7, OsQO.).

3. Polymérne kovalentné oxidy, ktoré tvori va¢sina prvkov zo strednej casti
periodického systému, vratane niektorych nekovov a polokovov (B:0Os,
SiO2, GeO,, TeOs). Struktara tychto oxidov je zlozita. Okrem oxidov s
trojrozmernou (3D) periodickou atémovou strukturou pozname oxidy
s vrstevnatou (2D) Strukturou (MgO, AIl:Os3) a oxidy s retazcovou (1D)
Struktarou (HgO, SeO;, Sh203).

15



Kyselinotvorne oxidy

ku ktorym patri vaésina (nie vsetky!) molekulovych oxidov a €ast’ oxidov
s polymérnou strukutrou (oxidy nekovov, polokovov a prechodnych kovov
zo stredu prechodnych radov a najma vo vyssich oxidacnych stavoch).

Kyselinotvorné oxidy reaguju s vodou za vzniku kyselin (hovori sa, ze su
anhydridmi kyselin) a v roztokoch hydroxidov reaguju za vzniku prislusnych
soli. Niektoré ,,anhydridy kyselin“ su vo vode nerozpustné oxidy a reaguju
len s roztokmi hydroxidov.

2 CrOs(s) + 4 OH~(ag) — 2 CrO4~ (aq) + 2 H,0O(l)
V20s5(s) + 2 NaOH(aq) — 2 NaVOs(ag) + H20(l)

16



Hydroxidotvorne oxidy

lonové oxidy a cast' oxidov s nekonecnou atomovou strukturou (oxidy
menej elektronegativnych prvkov) reaguju s vodou za vzniku prislusnych
hydroxidov a s kyselinami davaju prislusné soli (niektoré vo vode
nerozpustné oxidy reaguju len v roztokoch kyselin).

BaO(s) + H,O(l) — Ba(OH),(aq)
CuO(s) + 2 HBr(ag) — CuBry(aq) + H20(l)

Amfoterne oxidy

su spravidla vo vode nerozpustné a reaguju tak v roztokoch kyselin, ako aj
hydroxidov (su to oxidy tych istych prvkov, ktoré tvoria amfotérne
hydroxidy)

Al>,0O3(s) + 6 HNO3z(aq) —> 2 AI(NOs3)s3(aq) + 3 H20(1)
Al203(s) + 2 NaOH(aq) + 3 H2O(I) — 2 Na[Al(OH)4](aq)

17



hydroxidotvorné oxidy
hydroxidy su slabé zasady

Acidobazickeé vilastnosti oxidov

hydroxidotvorné oxidy
hydroxidy su silné zasady

amfotérne oxidy

kyselinotvorné oxidy

XV
H (X=N-As) He
Li || Be B||C|N| O| F | Ne
CcrVimv!! M!
Na || Mg (M=Mn, Tc, Re) (M=Fe-Cu) Al || Si |‘ Pi{ S| Cl| Ar
K || Ca || Sc Ti|| V| Cr|Mn| Fe|Co| Ni|[Cu|Zn| Ga| Ge | As |/ Se | Br || Kr
Rb||Sr | Y Zr ||[Nb||Mo|[Tc [[Ru||Rh||Pd||Ag | Cd| In|[Sn| Sb||Te| | || Xe
Cs||Ba|La ||| Hf ||Ta||W |[Re| Os| Ir || Pt | Au|Hg| Tl | Pb|l Bi | Po | At TeO, amfotérny
TeOjslabo kysl:
Fr || Ra || Ac TI' M (OH), Sh,05 amfotérn
(M=Ge, Sn, Pb) Sh,05slabo kys
Ce || Pr|{{Nd|Pm| Sm| Eu| Gd| Tb | Dy | Ho| Er ||Tm| Yb || Lu I
Th{{Pa|| U |[Np|/Pu|Am| Cm| Bk | Cf ||Es | Fm|Md| No| Lr

Hydroxidy alkalickych kovov a T1' st vo vode dobre rozpustné, hydroxidy

kovov alkalickych zemin st rozpustné mene;.

hydroxidy prechodnych kovov, p kovov, Be a Mg st nerozpustné

18



Vazboveé viastnosti chalkogénov

Snaha o doplnenie chybajtcich elektronov a dosiahnutie konfiguracie
najblizSicho vyssSieho vzacneho plynu je dominantnou vlastnostou len kyslika.
Ostatné prvky skupiny uz vykazuja ovel’a mensiu tendenciu k vzniku aniénu
X?-, Pokles elektronegativity prvkov v skupine sposobuje vyraznejsiu tendenciu
ku kovalentnejSiemu sposobu vizby aj Vv oxidacnom cisle —Il. Relativne
vysoké prvé ionizacné energie dovoluji predpokladat, Zze pri kladnych
oxida¢nych c¢islach bude dominovat’ kovalentny charakter vizby.

Sira, selén aj telar uz maju na poslednej vrstve n nielen ciasto¢ne
zaplnené np-orbitdly a prazdne nd-orbitdly, a preto wuz dosahuju vysSiu
vizbovost’ nez kyslik. V zluceninach s elektronegativnejSimi prvkami (kyslikom
a halogénmi) sa dosahuju a stabilizuju aj vysSie oxidac¢né ¢isla.

Stabilita jednotlivych oxidaénych stavov prvkov je ukazkou
uplatnenia sekundarnej periodicity na vlastnosti prvkov v ich zluceninach. Pre S a
Te je najstabilnejsi oxida¢ny stav XV! (sirany aj telurany nevykazuji oxida¢né
vlastnosti), zltceniny SeV! (napr. selenany a kyselina selénova) vsak vykazuju
silné oxida¢né vlastnosti.

Polénany ani iné zla¢eniny obsahujuce PoY!' neboli doteraz vobec
pripravené, ¢o je dosledok inertného elektronového paru 6s°.

Pre zlu¢eniny obsahujuce atomy XV mozno uviest, ze kym oxid
siri¢ity vykazuje najmi redukéné vlastnosti (S sa oxiduje na SV'), tak pri oxide
seleni¢itom dominuju oxida¢né vlastnosti (Se'vY sa redukuje na Se® ) a pri

zlaCeninach telaru s Te!Y uz neprevladaju ani oxida¢né ani redukéné vlastnosti.
19



Latkove vlastnosti chalkogénov

NajbeznejSou modifikaciou siry je cyklo-oktasira Sq (v dvoch modifikaciach S, a Sy), ktora
ma cyklické ,,cik-cak® usporiadanie atémov. V prirode sa skoro vylu¢ne sira nachadza
v tejto forme, ktora je aj produktom skoro vsetkych chemickych reakcii. Pri zahrievani
vykazuje rozne fazové premeny, pricom sa menia rozne fyzikalne vlastnosti.

Su(s) —5 Sy(s) —5 Sy(1) — o S, () —EE Sy(g) - Se(@) —> Si(g)—"—> Sx(2)

‘X Prudké
m\‘ j ochladenie
v
x‘ S,(s) Sirny kvet
cyklo-oktasira Sg R A X

- PV
AT -

Polymérna
kvapalna sira S (1)

p T
Viscosity
Laboratorna aj priemyselna priprava: mierna
(kontrolovand) oxidacia sulfanu (Clausov proces)
H,S(g) + 2 FeCly(aq) —— S(s) + 2 FeCl,(aq) + 2 HCl(aq)
13'c  1s0c 2000 see ame | 2H2S(a0) +50x@q)  —— 35(s) + 2 H0())

Temperature 2 HZS(aq) + Oz(g) —> 2 S(S) +2 HZO(l) 20



Latkové viastnosti chalkogénov
210Pg, qg-ziari¢
- 73,=138 dni

Amorfny Te Kovové Po

« Selén aj telar patria medzi zriedkavo sa vyskytujuce prvky. Viac¢Sinou sprevadzaju
siru Vv sulfidickych rudach. Podstatna cCast’ selénu sa vyuziva vO vyrobe (Cireni)
skla, ako svetlocitlivy material Vv reprodukénej technike (xerografia) a zluceniny
selénu sa sucastou vyzivovych doplnkoch. Selén je mozné vyrobit' z mineralu
berzelianit (Cu,Se) nasledovnym stborom reakcii. Telir moZzno vyrobit' podobne z

teluridov alkalickych kovov M, Te. Berzelianit. Cu.Se
, 2

CuySe(aq) + Na,COs(aq) + 2 Oz(g) —
—— Na,SeOs(aq) + 2 CuO(s) + CO4(g)

Na,SeOs(aq) + H,SO4(aq) — H,SeOs(aq) + Na,SO4(aq)
H.SeOs(aq) +2 SO,(g) + HO(l) —— Se(s) + 2 H,SO4(aq)
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Zluceniny chalkogénov s vodikom

Chalkogenovodiky H.X (X = S, Se, Te a Po) oznacované tiez nazvom
sulfan H.S, selan H.Se, telan H.Te a polan H.Po su binarne zlu€eniny
chalkogénov s vodikom. Ich vznik z prvkov je endotermicky dej a s tym
suvisi aj ich termicka nestalost. Pevnost’ vazby H-X v tychto zlu€¢eninach s
rastucim proténovym cislom prvku klesa podobne ako v pripade
halogenovodikov. Najmenej staly H:Po bol pripraveny len pri nizkych
teplotach v roztoku.

HQO st HQSB HQTG
AdH°(H,X) / kJ mol -241,8 -20,6 29,7 99.6
Z (H-X-H)/° 104,5 92,1 91 90

Priamou syntézou z prvkov mozno pripravit' len sulfan a selan.
Ha(g) + X(s) — H2X(g) X =S, Se

CastejSie sa pripravuju pdsobenim silnejSich kyselin na prislusné
chalkogenidy, pripadne hydrolyzou chalkogenidov citlivych na vodu
(hlinitych, horeénatych a pod).

FeX(s) + 2 HCl(aq) — H2X(g) + FeClz(aq)
Al>X3(s) + 6 H2O(l) — 3 H2X(g) + 2 AlI(OH)3(s) 22



Zluceniny chalkogénov s vodikom, chalkogenidy

Vodné roztoky H.X vykazuju slabo kysly charakter a nazyvaju sa kyselina
sirovodikova, kyselina selenovodikova a kyselina telurovodikova. Ich

kyslost’ v uvedenom poradi rastie, ¢o je v sulade s poklesom energie
odstiepenia H" z molekul .

H.S(aq) + H2O(l) = H30"(aqg) + HS (aq) pKa = 7,04
H.Se(aq) + H2O(l) = H30"(aq) + HSe™(aq) PKa= 3,77
H.Te(aq) + H20(l) = H30"(aq) + HTe (aq) pKa = 2,60
Kedze vystupuju ako dvojsytne kyseliny odvadzaju sa od nich dva rady

»,soli“, hydrogenchalkogenidy obsahujuce aniény (HX)" a chalkogenidy
obsahujtice aniéony X'

NaOH(aq) + H>S(g) —— NaHS(aq) + H,O(l)
NaOH(aq) + NaHS(aq) —— NasS(aq) + H,O(l)

Rozpustné sulfidy

o
'3+ 2— . Li 0

2 Bi*"(aq) + 3 S“(aq) ——2 Bi»S3(s) %%%
. HibCEEoEEDEbeCaRD
Rb Sr‘V Te Xe
Hg(l) + S(s) —> HgS(s) TR e (< [ [ o [ [l e = [l
o e 0] 5 0] v o] o o ] 7

2 Na(l) + Se(s) ———— Na,Se(s) [ce [ ] o[ [ ] o [ ] rm] v 1]

(7o [ P i | o i ]

Ca(l) + Te(s) —2— CaTe(s)

N
w



Tavenim sulfidov alkalickych kovov so sirou, alebo zahrievanim roztokov
sulfidov alkalickych kovov so sirou vznikaju polysulfidy, ktoré maju zlozenie
M2Sn, kde n nadobuda hodnoty 2 az 5 pripadne aj vysSie (prejavuje sa tu
schopnost’ siry retazit’ sa). Z polysulfidov tazkych kovov je vyznamny
disulfid Zeleznaty FeS> (mineral pyrit), z ktorého sa vyrabal oxid siriCity a
nasledne kyselina sirova.

Pyrit, FeS,
,;macacie zlato*
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Oxozluceniny chalkogénov, oxokyseliny chalkogénov a ich
soli

Oxid siricity je zakladnou surovinou vyroby ostatnych kyslikatych
zlucenin siry a vyraba sa bud’ spalovanim siry, alebo prazenim sulfidov,
prip. disulfidov v prude kyslika.

S(s) + O2(g) —> SOz(g)
4 FeSy(s) + 11 Oz(g) 2 Fe,Os3(s) + 8 SOx(g)
2 PbS(s) + 3 02(g) -2 2 PbO(s) + 2 SO4(g)

S—0O = 143 pm
£0-S-0=119.5° 25



Oxozluceniny chalkogénov, oxokyseliny chalkogénov a
ich soli

« Oxid selenicity a teluricity SeO, a TeO, mozno pripravit’ priamou syntézou z
prislusnych prvkov, alebo termickou dehydrataciou kyselin. Su to tuhé
latky, ktoré sa vyskytuju vo viacerych krystalografickych modifikaciach.

H,X04(s) —2— XO4(s) + H,0(g

At - % ‘%

(TeQ,), in B-TeO, TeO, in o-TeO,
+ Se0, je termodynamicky menej staly ako SO, a TeO,, €o sa prejavuje tym,
ze vykazuje vyraznejSie oxidacné vlastnosti

SeQ,(s) + 2 SOz(aq) + 2 H,O(l) — Se(s) + 2 H,SO4(aq)

26



Oxid sirovy SOs (tt=16.9°C;ty=45°C) ma v plynnom stave molekulovu
Struktaru a tvarom molekuly je rovnostranny trojuholnik s atdbmom siry v
strede. V tuhom stave je SOz znamy vo viacerych struktarnych modifikaciach.

V,0
2 SO(g) + 02 == 2 SOs(g) AH° = -195,8 kJ mol-
Ako katalyzator sa v su¢asnosti pouziva oxid vanadicny.
SO4(9) SO4(s)

120°

" K o
S? N ! \:———?\Q
(SO,) &

Oxid sirovy reakciou s vodou poskytuje kyselinu sirovu (je jej anhydridom) ale
tento dej je sprevadzany vznikom ,hmly® SO; a H,O a preto sa namiesto vody
pouziva na sorpciu kyselina sirova za tvorby ,6lea” (najma H.,S,0-), ktoré sa
potom riedi vodou na H,SO, na pozadovanu koncentraciu.

SOs(g) + Hy0(1) —> HoSO4() A H° = -80 kJ mol™’
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Z oxokyselin chalkogénov najrozsiahlejSiu skupinu tvoria oxokyseliny siry.
Ich prehlad je uvedeny v tab. 14.3. Konkrétne sa budeme venovat’ len
najdélezitejSim z nich.

Prehl'ad oxokyselin siry

Vzorec Kyselina Aniény soli
H2SO> sulfoxylova

H2SO3 siricita HSO3~, SO3%-
H2SO4 sirova HSO4~, SO~
H2SOs peroxosirova HSOs2-
H2S20:2 tiosiricita S2022-
H.S.03 | tiosirova S,03%"
H2S204 ditionicita S204%-
H2S205 disiricita S2052-
H2S207 disirova S,07%-
H2S20s peroxodisirova | S;Os?"
H2S3010 | trisirova S3010%”
H.S4013 | tetrasirova S4013%
H2S206 ditionova S2062-
H.S306 | tritionova S306%"
H.S406 | tetratiénova S406%-
H2S506 pentationova S5062-
H2SeOs | hexationova S6062" 28
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Kyselina siricita

H.SO: je oznacenie pre vodny roztok SO vo vode, v ktorom sa SO
nachadza najma v hydratovanej forme SO: - H>0.

Tento roztok sa sprava ako slaba dvojsytna kyselina a tvori dva rady soli
hydrogensiricitany HSOs™ a siri¢itany SO3%~. Zo siriCitanov su rozpustné len soli
alkalickych kovov a ich roztoky su v désledku hydrolyzy zasadite.

NaOH(aq) + SO2(g) — NaHSOs(aq)
CaCOs3(s) + 2 SOz(g) + 2 H2O(l) — Ca(HSOs)2(aq) + CO2(g)

30



Kyselina sirova

H,SO, je silna anorganicka kyselina, ktora v koncentrovanom stave (96 — 98%)
ma aj vyrazné oxidacéné vlastnosti (oxiduje aj usfachtily kov akym je med’ alebo
striebro, pricom sa redukuje na oxid siri€ity).

H,SO,(konc.) + Cu(s) —> CuO(s) + SO,(g) + H,O(l)

H,SO,(konc.) + 2Ag(s)—> Ag,S0O,(s) + SO,(g) + H,O(l)
H,SO,(zried.) + Zn(s) —> ZnS0O,(aq) + H,(g)

Nasycovanim kyseliny sirovej oxidom sirovym sa ziskava oleum. Pri moélovom
pomere H,SO, a SO, 1 : 1 dominuje v sustave kyselina disirova H,S,0-, pri vySSom
obsahu SO, vznikaju aj kyselina trisirova H,S;0,,, prip. kyselina tetrasirova

H,S,0,5;. VSetky tieto kyseliny su extrémne citlivé na stopy vlhkosti, pricom ich
reakciou s vodou vznika kyselina sirova.

@epe

H,S,0;

J 31



Kyselina sirova — priemyselna vyroba

S(I) + Ox(g) —>—> SOx(g)
2 SO5(g) + Oy(g) —== 25— 2 SO4(g)

SO;(g) + HaSO4(1) — H,S,04(1)

H,S,0(1) + H,O(1) = 2 HaSO4(1)

32



Sirany
Kyselina sirova tvori dva rady soli: hydrogensirany s anionom HSO,~ a sirany S aniéonom SO,
Hydrogensirany su zname S alkalickymi kovmi a st vo vode dobré rozpustné. Hydrogensirany

sa pripravuju neutralizacnou reakciou Kkyseliny sirovej s hydroxidmi, vytesnovanim slabsej,
alebo prchavejsej kyseliny kyselinou sirovou.

KOH(aq) + H,S0.(aq) — KHSO4(aq)
KNOs(s) + H,S04(aq) — KHSO.(aq) + HNO(aq)
NaCl(s) + H,SO4(konc.) — NaHSO4(aq) + HCI(g)

Sirany sa pripravuju napriklad reakciou neuslachtilych kovov s kyselinou sirovou, zrazanim,
alebo reakciou hydrogénsiranov s hydroxidmi alkalickych kovov.

H,S04(zried.) + Zn(s) —> ZnS04(aq) + H(9)
2Ag" (a0)+SOj (ag) ——>Ag,S0,(s)
NaHSO, (aq)+NaOH(aqg)—— Na,S0,(aq)

Disirany pripravujeme zahrievanim tuhych hydrogensiranov.

NaHSO,(s) —*—> Na,S,04(s) + H,0(g)
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Tiosirany

Tiosiran sodny, Na,S,0,, je zakladnou zlozkou ustalovaca v Ciernobielej fotografii, pretoze
reaguje s halogenidmi striebra za vzniku bis(tiosulfato)striebornanu trisodného

Na,SOz(aq) + S(s) —> Na,S,05(aq)
2 H,5(g) + 4 SO,(g) + 6 NaOH(aq) — 3 Na,S,04(aq) + 5 H,O(l)

Tiosiran(2-) vystupuje aj ako Lewisova zasada, teda ako ligand koordinujuci centralne
atomy cez atom siry

AgBr(s) + 2 Na,S,05(aq) —> Na3[Ag(S,0;),](aq) + NaBr(aq)

Tiosiran sodny je aj sucCastou alkalického roztoku pouzivaného na likvidaciu chléru v
laboratornych podmienkach (,,antichlor).

Na,S,0;(aq)+10NaOH(aq) + 4 Cl,(g)— 2 Na,SO,(aq) + 8 NaCl(aq) + 5 H,O(l)

Oxidaciou tiosiranu sodného slabym oxidovadlom joédom I, vznika tetrationan
sodny Na,S,O.

2 Na,S,03(aq) + lx(s) —— NaxS4,04(aq) + 2 Nal(aq)
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Kyselina selénova H,SeO, je podobne ako kyselina sirova silna anorganicka kyselina
(vykazuje podobné hodnoty konstant kyslosti ako Kkyselina sirova). Je taktiez silné
oxidovadlo. Oxida¢né vlastnosti su v pripade selénanovych zlicenin také vyrazné, Ze
kyselina selénova oxiduje aj uslachtilé kovy, napr. zlato

2 Au(s) + 6 H,5e0O,(aq) —> Au,(SeO,);(aq) + 3 SeO,(aq) + 6H,0()

Kyselina selénova sa pripravuje oxidaciou vhodnych reaktantov silnymi oxidovadlami, napr.
oxidaciou kyseliny selenic¢itej pomocou H,O,, KMnO, alebo HCIO,, pripadne oxidaciou selénu
chléorom alebo bromom

H>SeOs(s) + H202(aq) — H2SeOs(aq) + HoO(l)
Se(s) + 3 Cly(g) + 4 H,O(l) — H,SeOq4(aq) + 6 HCI(aq)

Kyseliny hexahydrogentelirova H;TeO, je velmi slabd kyselina, ¢im sa vyrazne
odliSuje od kyselin sirovej a sclénovej, ale ma tiez oxidac¢né ucinky. Pripravujeme ju
podobne ako kyselinu selénova oxidaciou TeO,,.

5 TeOy(s) + 2 KMnQOy(s) + 6 HNO3(aq) + 12 H,O —
——> 5 HgTeOg(s) + 2 KNO3(aq) + 2 Mn(NOs).(aq)
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Prvky 15. skupiny (Pentely)

Do 15. skupiny patria prvky dusik, fosfor, arzén, antimén a bizmut.
Dusik a fosfor su prvky nekovové, arzén a antimon su polokovy a bizmut je kov.
Dusik je pri beznych podmienkach plyn, ostatné prvky su tuhé latky. Dusik a
fosfor radime medzi nekovy, arzén a antimon medzi polokovy a bizmut je kov.

1. | 2. 3. 4. [ 5 16. 7. [8 19 [10.111.]112.({13.]14.[15.]16.[17.[18.
1. H He
2. | Li [Be B|C|N|O]|F|Ne
3. | Na [Mg Al[Si|P | S |[Cl]|Ar
4. | K [Ca Sc Ti| V|Cr|Mn|Fe|Co| Ni |Cu|Zn|Ga|Ge|As | Se | Br | Kr
5. |Rb | Sr Y Zr |[Nb |Mo|[Tc |Ru|Rh|Pd|Ag|Cd|In |Sn|Sb|Te| | | Xe
6. |Cs|BaljLa—Lu|Hf [ Ta|W|Re|Os|Ir | Pt |Au(Hg| Tl [Pb | Bi | Po| At | Rn
7.|Fr|Ra|Ac—Lr|Rf [Db|Sg|Bh|Hs [Mt[Ds [Rg|Cn|Nh| Fl [Mc|Lv |[Ts |Og

La-Lu La|[Ce | Pr|[Nd|Pm|Sm|Eu|[Gd|Tb|Dy |Ho|Er |Tm|Yb | Lu

Ac-Lr Ac|Th|Pa| U |Np|(Pu|Am|Cm|Bk | Cf |Es |Fm|Md|No | Lr




Vlastnosti atomov prvkov 15. skupiny

Vlastnost 7N 15P 33AS 51Sb g3BI
[Xe] 44
. . L [He] 2s? | [Ne] 3s? | [Ar] 3d"° | [Kr] 4d'° 10
Elektrénova konfiguracia 2p° 3p? 4s24p° | 5s25p? 5d6p§32
lonizana energia, l1/eV 14,5 10,5 9,81 8,64 7,28
Elektronova afinita, As/eV 0,1 -0,7 —-0,81 -1,07 -0,95
Elektronegativita, yp 3,0 2,1 2,0 1,9 1,9
Atomovy polomer, ra/pm 48,8 91,9 139 159 170
l6bnovy polomer, r(X*)/pm 146 212 222
==L
Oxidacné cisla =, 1, 1, I\:’ V L= T V(= T Vo =1,
1, IV, V ‘
Atdémy tychto prvkov maju vSeobecnu konfiguraciu valenénej vrstvy ns?npd. Elektronova
konfiguracia urCuje minimalne a maximalne ox Cislo —Ill az +V.
Najelektronegativnejsi atdbm N prejavuje stabilitu v ox cisle —Ill, ostatné prvky su

stabilnejSie nayjma v kladnych oxida¢nych cCislach

Vysoké hodnoty | a A naznacuju, ze prvky sa budu vyskytovat v idonovej forme len
vynimoc¢ne, napr N3 a P3-aniony len v iénovych nitridoch ¢i fosfidoch alkalickych kovov
(LisN, LisP)

Efekt inertného elektrénového paru ns? sa pozoruje pri t'azsich prvkoch Sb a Bi
Sekundarna periodicita: NV a AsV vykazuju oxida¢né vlastnosti, PV a SbY st redoxne stale

Vysoka elektronegativita dusika sposobuje vyskyt vodikovej viazby v zluceninach dusika
(napr NH.,) 37



Latkove viastnosti prvkov 15. skuplny

Dusik ako jednoducha latka sa vyskytuje v podobe
dvojatomovych molekul N,, a to vo vSetkych skupenstvach. Za
normalnych podmienok je to bezfarebny, malo reaktivny a vo
vode CiastoCne rozpustny plyn. Teplota varu N, je —195,8°C.
Dusik sa priemyselne vyraba skvapalnenim vzduchu a
naslednou destilaciou.

Fosfor je polymorfna tuha latka, ktorej najznamejsie alotropické modifikacie su biely
fosfor, Cerveny fosfor a Cierny fosfor. Biely fosfor vznika kondenzaciou par fosforu,
ktoré obsahuju tetraedrické molekuly P,, v ktorych su vazboveé uhly o(P-P—-P) = 60°
(pri vySSej teplote jestvuju aj molekuly P,). Priemyselne sa biely fosfor vyraba z
fosforeCnanu vapenatého

2 Cas(POg4)2(s) + 6 SiOz(s) + 10 C( )—> P4(g) + 6 CaSiOs(l) + 10 CO(g)

Cerveny fosfor vznikd zohrievanim bieleho fosforu v Inertnej atmosfere a proces
premeny je katalyzovany niektorymi primesami (l,, S). Cierny fosfor mozno pripravit
zohrievanim bieleho fosforu pri vysokom tlaku (1200 MPa), alebo dlhodobym

zohrievanim za pritomnosti katalyzatora.

/N

biely fosfor c¢erveny fosfor ¢ierny fosfor
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Arzén, antimon a bizmut sa tiez vyskytuju vo viacerych alotropickych
modifikaciach. Vo vSetkych troch je najstalejsia o-forma (kovova forma pre Sb a

Bi). V pripade arzénu a antiménu su zname aj nekovové modifikacie, ktoré maju
rovnaku Strukturu ako P,.

Arzén sa ziskava z arzenopyritu zahrievanim bez pristupu vzduchu a kondenzaciou

sublimujiceho arzénu. Antimén mozno pripravit' redukciou Sbh,S; (mineral stibonit) so
zelezom. Bizmut sa ziskava z rad podobne ako antimon.

FeAsS(s) —2L > FeS(s) + As(g)

Sb,Ss(s) + 3 Fe(s) —2 2 Sb(s) + 3 FeS(s)
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* N, je veI'mi malo reaktivny.

* P, Je velmi reaktivny, na vzduchu hori.

* Pri zvysSenej teplote reaguju fosfor, arzén a antimén priamo s halogénmi,
kyslikom a sirou za vzniku binarnych zluc¢enin.

PX,(X=F, Cl, Br, 1), PXc (X=F, Cl, Br)  P,Og P,O;,
AsX, (X=F, Cl, Br, ), AsF,, (X=F, CI) As,0q, As,0.°, As,04,, As,Ox,
ShX, (X=F, Cl, Br, 1), SbX., (X=F, CI) Sb,04, Sb,0,, Sh,0,
BiX, (X=F, Cl, Br, 1), BiF (nestaly Bi,O,

amolekulové oxidy, polymérne kovalentné oxidy

Uvedené prvky reaguji priamo aj s neuslachtilymi kovmi a preberaji na seba
funkciu anionu, napr. NasP, NasAs, Na,;Sb. Antimon a bizmut reaguju aj s vodnou
parou za vyvoja vodika:

2Sb+3H,O0 —2"» ShyO3 + 3 H>
2 Bi +3H,0 — > Bi»,O3+ 3 H>
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» Stabilitu oxida¢nych cCisiel spdsobenu efektom inertného elektronového paru
mozno dokumentovat’ na reakciach arzénu, antiménu a bizmutu so silnymi
oxidujacimi kyselinami.

As(s) + HNOs3(zried.) + H20(I) —— H3As!'Oz(aq) + NO(g)

As(s) + 5 HNOs(konc.) —> HsAs'0a(aq) + 5 NO2(g)+ H20()
4 As(s) + 6 H2S0a(konc.) —2T 5 As'406(s)+ 6 SO2(g)+ 6 H20()

2 Sb(s) + 6 HNO3z(konc.) —21— Sb'">03(s)+ 6 NO2(g)+ 3 H20(])
2 Sb(s) + 6 H2S0a4 (konc.) —2=— Sbh"'>(S04)3(aq)+ 3 SO2(g)+ 6 H20()
3Shb(s) + 5HNO3s(konc.) + 15HCI(konc.) ——>3SbhVCls(aq)+5NO(g)+10 H20(l)

Bi(s) + 6 HNO3(konc.) —AT s Bill(NOs)s(aq) + 3 NOz()+ 3 H20(l)
2 Bi(s) + 6 H2SOa(konc.) —2— Bi'"2(S0a4)3(aq)+ 3 SO2(s)+ 6 H20())
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Zluceniny prvkov 15. skupiny s vodikom
Amoniak, amidy, imidy a nitridy

Amoniak NHs je molekulovy hydrid dusika, ktory sa vo vsetkych
skupenskych stavoch sklada z molekul NHs (t:=-77.7°C; t,=--33.3°C). Za
normalnych podmienok je to plyn. Atomy vodika su s atdbmom dusika
viazané jednoduchou kovalentnou polarnou vizbou s dizkou I(N-H) = 101,4

pm. Molekula NHz ma tvar trojbokej pyramidy a v plynnom stave vazbovy
uhol a(H-N-H) = 107,3°.

N .
T
H

Elektronovy sStrukturny vzorec molekuly amoniaku

Amoniak sprava ako Lewisova zasada a moze tvorit’ donorovo-akceptorovu
alebo vodikovu vazbu. Molekula amoniaku je vzhfadom na svoj tvar polarna,
ma dipolovy moment x4 = 1,46 D. Teplota varu amoniaku t, = =33,4 °C gj
teplota topenia tt = —=77,7 °C su vzhfadom na malud molekulovu hmotnost’

42
nezvycajne vysoké, ¢o je spoésobené tvorbou vodikovych vazieb.



Vodny roztok amoniaku NHs(aq) sa nazyva €pavok a predava sa ako
obchodny preparat v zlozeni w = 0,26. Amoniak sa vo vode ionizuje a sprava
sa ako slaba zasada

NHs(aqg) + H2O(l) = NH."(aq) + OH™(aq) PKp = 4,8

V désledku zasaditych vlastnosti amoniak s kyselinami vytvara amonne
soli.

Chlorid amonny (salmiak) NH4Cl tvori bezfarebné, l'ahko sublimujuce
krystaly. Pouziva sa na odmast'ovanie kovov pri ich spajani a ako elektrolyt
v suchych ¢lankoch.

Dusicnan amonny NHiNOz je hygroskopicka krystalicka latka, ktora sa
statim speka — vytvara vacsie kusy. Pouziva sa na vyrobu N>O, vybusnin a je
sucast'ou priemyselnych hnojiv.

Amoniak mozno formalne povazovat’ aj za kyselinu, od ktorej odvodzujeme
amidy (NHz?), imidy (NH%) a nitridy (N*).
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« CO(NHy),

+ NH,NO,

3 » (NH,),HPO,
* (NH,),S0O,

vybusnina NH,NO

Bejrut, August 2020 14



Plynny amoniak je bezfarebny plyn s charakteristickym zapachom. Priemyselne sa
vyraba priamou syntézou prvkov Haberovou-Boschovou syntézou, v ktorej sa ako
katalyzator pouziva kovoveé zelezo dopované oxidom hlinitym. Tato reakcia je
termodynamicky vyhodna, A\G° = -16,5 kJ mol™.

N2(g) + 3 Ha(g) 25 2 NH3(g) AH® = —46,9 kJ mol™

Pri zvySenej teplote a najma v pritomnosti katalyzatora (napr. W) sa amoniak
rozklada na N2> a H>. Zapaleny amoniak bez pritomnosti katalyzatora hori za vzniku
dusika

4 NH3(g) + 3 O2(g) —> 2 N2(g) + 6 H20(9)

ale v pritomnosti katalyzatorov, napr. zliatiny platiny s iridiom vznika oxid dusnaty
NO. Je to zakladna reakcia pri vyrobe kyseliny dusiCnej.

4 NHs3(g) + 5 O2(g) —"— 4 NO(g) + 6 H>0(q)

Amoniak ma aj redukc¢né vlastnosti, s halogénmi reaguje aj pr1 izbovej teplote
2 NHs(g) + 3Cl; (g) —— 6 HCI(g) + N2(q) nadbytok NH,
NHs(g) + 3 Cla(g) — 3 HCI(g) + NCl3(l)  nadbytok Cl,
Pr1 zvySenej teplote amoniak redukuje uslachtilé kovy z ich oxidov

2 NH3(g) + 3 CuO(s) 21 3 Cu(s) + 3 H.0(I) + Na(g) 5



o Y. Hydrazin N—N{
(. ¢ H H

N,H, moZno povaZovat' za produkt substiticie atomu vodika v amoniaku
aminoskupinou —NH,. Je to molekulovy hydrid, ktory sa vo vSetkych
skupenskych stavoch sklad4 z molekal N,H,. Hydrazin je bezfarebna, polarna,
na vzduchu dymiaca kvapalina (t, = 1,4 °C, t, = 113,5 °C). S vodou sa mieSa v
kazdom pomere. Hydrazin sa pripravuje oxidaciou amoniaku chlérnanom
alkalického kovu vo vodnom roztoku.

2 NH,4(g) + NaClO(aqg) — N,H,(aq) + NaCl(aq) + H,O(l)

* \Wstupuje ako dvojsytna slaba zasada a preto tvori dva rady soli: soli hydrazinia (1+)
N,H.*X~ a soli hydrazinia (2+) N,H2*(X)%, napr. (N,H;)HSO,, (N,H.)(H,PO,) a iné.

NoHs(aq) + H20() === NoHs'(aq) + OH (aq)  Ky(NoHe) = 1,26 10°¢
N>Hs*(aq) + HoO(l) &—== N,He**(aq) + OH (aq) Kup(NoHs)=1.10"

* Hydrazin je siln¢ reduk¢né Cinidlo, reaguje s dikyslikom (reakcia horenia):

NoHy(1) + O2(g) = Na(g) + 2 HoO(g)  AH° =-534,3 k] mol;;



Azoimid, azidy

Azoimid (kyselina azidovodikova) HNz je bezfarebna, extrémne jedovata a

explozivna kvapalina (tt = —=80 °C, ty = 37 °C), ktora prenikavo a stiplavo
zapacha.
N N N 124pm  113pm
/ - l()2pn19/ o o
/ 114°
H C

Elektréonovy strukturny vzorec molekuly azoimidu

V kvapalnom bezvodom stave je to vybusna latka, ktora sa rozklada podla
reakcie

2 HN3(I) —> Ha(g) + 3 N2(q) AH°= =527 kJ mol-

Vo vodnom roztoku je azoimid staly. Azoimid mozno pripravit’ reakciami

N2Ha(aq) + HNO2(aq) — HNs(aq) + 2 H20 (1) T
C O 0

N-O(g) + NaNH2(s) —— NaNs(aq) + H20(l)
NaNs(aq) + H2SO4(aqg) — HN3s(aqg) + NaHSO4(aq)

"N

N==N| > sN=—=N=—=Ne¢ <> |[N=N—Nf
]]fapm
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Hydridy fosforu, fosfidy a polyfosfidy

Fosfin je jedovaty zapachajuci plyn zlozeny z molekal PH3z. Molekuly PH3 maju
tvar trigonalnej pyramidy s atomom fosforu vo vrchole. Vazbovy uhol a(H-P-
H)=93,3° je podstatne mensi akov NHs. Mala polarita vizieb P-H = maly dipo6lovy
moment PHs x = 0,55 D.

Fosfan sa neda pripravit’ priamou syntézou fosforu s vodikom. Pripravuje sa
rozkladom niektorych ionovych fosfidov kovov vodou, alebo zriedenymi kyselinami

CasP2(s) + 3 H20() —> 2 PH3(g) + 3 Ca(OH)2(s)
2 AIP(s) + 3 H2SO4(aq) — 2 PH3(g) + Al2(S04)3(aq)

Fosfan mozno pripravit’ aj z bieleho fosforu v alkalickom vodnom prostredi

P4(s) + 3 KOH(aq) + 3 H.O(1) — PH3s(g) + 3 KPH>0(aq)

Fosfan sa nepatrne rozpusta vo vode a je ovela slabsou zasadou ako
amoniak (nevytvara PH;" a OH™). Len so silnymi kyselinami tvori fosfan
fosfoniove soli PHsX, podobné aménnym soliam, napr. PH4CIl, PH4Br,
PH4ClO4 a iné. Tieto soli sa vo vode Fahko hydrolyzuju

PHs*(aq) + H20(I) == PHs(g) + Hz0*(aq)

48



Hydridy arzénu, antimonu a bizmutu a ich derivaty

Arzén, antimén a bizmut tvoria s vodikom zlu¢eniny XHs (X = As, Sb, Bi) so Strukturou
podobnou fosfanu, ktoré nazyvame arzdn, stiban a bizmutan. Vazbovy uhol a(H-X-H) v
arzane a stibane je mensi ako 91°. Struktura bizmutanu nie je znama.

NazAs(s) + 3 H.O(l) — AsHsz(g) + 3 NaOH(aq)
ZnsSha(s) + 6 H3O*(ag) — 2 SbHs(g) + 3 Zn%*(aq) + 6 HO(l)

Arzan, stiban a bizmutan su malo stale aich stalost’ klesa s rastiucim proténovym cislom
prvku X v s kupine.

2 AsHs(s) —2L—» 2 As(s) + 3 Hz(g)
2 SbH3(g) + 3 O2(g) — Sb203(s) + 3 H20(1)
AsHs(g) + 6 Ag*(aq) + 9 H.O(I) — H3AsOs(aq) + 6 Ag(s) + 6 H:O"(aq)

Vazby X-H v tychto hydridoch su takmer nepolarne. Nevykazuju vyraznejSie kyslé viastnosti.
Nemaju tendenciu tvorit’ arzéniové a stiboniové soli. VyraznejSiu schopnost’ prejavuju
vystupovat’ ako ligandy v koordinaénych zlu€eninach.
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Zluceniny prvkov 15. skupiny s kyslikom

Oxidy dusika
» Atom dusika tvori s kyslikom pat’ oxidov: N,O, NO, N,O,, NO,, (N,O,), a N,O¢.

Oxid dusny N,O Je sladkasty bezfarebny plyn, ktory sa da pripravit’ napr.
kontrolovanym termickym rozkladom dusi¢nanu amoénneho. Vo vode sa slabo

rozpusta a nereaguje s nou. Ma oxida¢né vlastnosti v kyslom i zasaditom prostredi,
ale pri laboratornej teplote je malo reaktivny.

210°C i & o
NH,NOs(s) ——>N,0(g) + 2H,0(g) N=N—-0lc @—@—@

Oxid dusnaty NO je bezfarebny, neutralny a paramagneticky plyn. Oxid dusnaty sa
laboratorne pripravuje reakciou

8 HNOg(zried.) + 3 Cu(s) —— 3 Cu(NOs)2(aq) + 4 H20(1) + 2 NO(g) Ij =§
Priemyselne sa vyraba spalovanim amoniaku na katalyzatore (Pt/Ir resp. Pt/Rh).
4 NHy(g) + 5 Oa(g) ———> 4 NO(g) + 6 H;0(g) S

Oxid dusnaty sa uz pri laboratdrnej teplote oxiduje v pritomnosti O, na oxid dusicity

2 NO(g) + O2(g) —> 2 NO2(g) 50



Oxid dusicity NO, existuje ako rovnovazna zmes bezfarebného diamagnetického
diméru N,O, a hnedého paramagnetickeho monoméru NO,,

N2O4(g) == 2 NO2(g) AH?® = 57 kJ mol™

pri¢om SO stupajucou teplotou a klesajiicim tlakom sa rovnovaha meni v prospech NO.,.
V tuhom stave (t, = 11,2 °C) je tvoreny vylu¢ne dimérom N,O,.

| fo]
119pm (R N B \ //
s N H|O/ \Q ;/N—N<
18] 10le

Oxid dusicity disproporcionuje s vodou za vzniku kyseliny dusitej a kyseliny dusi¢nej

N204(g) + H20(l) —— HNO2(aq) + HNO3s(aq)

Laboratorne sa NO, pripravuje termickym rozkladom dusi¢nanov, alebo reakciou
koncentrovanej kyseliny dusi¢nej s kovmi.

2 Pb(NO3)2(s)—2— 2 PbO(s) + 4 NO2(g) + O2(g)

Cu(s) + 4 HNOs(aq, konc.) &> Cu(NO3)2(aq) + 2 NO2(g) + 2 HoO(1) 51



Zamrznuty N,O, je Oteplenim sa plynny N,O,

takmer bezvarebny ¢iastocne disociuje na hnedy NO,

Oxid dusiény N,O. je bezfarebna tuha latka (t=30°C), ktorda je

nestila a lahko sa rozklada na oxid dusicity a kyslik, niekedy za “'O /|0|
vybuchu. V plynnom stave majd  molekuly oxidu dusi¢ného @N—G—Né
usporiadanie O,N-O-NO,, ale v krystalickom stave ma ionov Struktaru ~ / N \
NO,+NO,—. Pripravuje sa dehydrataciou kyseliny dusi¢nej pri znizenej 'O [0]
teplote

4 HNOs(1) + P4O1o(s) —=— 4 HPO;(s) + 2 N2Os(s) 52



Oxokyseliny dusika a ich soli

Kyselina dusita HNO, sa odvodzuje od oxidu dusitého N,O,, ktory je jej anhydridom. V
plynnom stave ju mozno ziskat’ reakciou

NO(g) + NO2(g) + H20(l) —2 HNO2(aq)

Vo vodnom roztoku sa sprava ako stredne silna kyselina, a 'ahko disproporcionuje na HNO, a
VO HNOu(ag) + H20() —> H:O*(aq) + NOz(ag)  pKa=3,3
3 HNO2(aq) —— HNO3(aq) + 2 NO(g) + H20(l)

Dusitany su soli kyseliny dusitej, napr. NaNO,, KNO,, Ca(NO,), a iné. Dusitanovy anién ma
zalomeny tvar aje izoelektrénovy S ozoénom.

124 pm

N
115° H@/ \6

Vsetky dusitany st dobre rozpustné vo vode (s vynimkou AgNO,) a hydrolyzujia. Mozno ich
pripravit’ termickym rozkladom dusi¢nanov alkalickych kovov

2 NaNO3(s) —21— 2 NaNOz(s) + Ox(g)
53



Kyselina dusi¢na HNO, molekuly v plynnom stave maja rovinn $truktarou. 54

5 H ol

\ / 122pm
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Kyselina dusi¢na je v ¢istom stave bezfarebna kvapalina (t, = — 42 °C, t, = 84 °C).
Ucinkom svetla a tepla sa ¢iasto¢ne rozklada a preto po dlh§om stati ma zIti az hnedu
farbu od rozpusteného NO,.

4 HNOs(aq) —— 4 NO2(g) + O2(g) + 2 H20(l)

Kyselina dusi¢na sa s vodou miesa vV kazdom pomere a vytvara S nou azeotropicku
zmes (w = 0,6884; t, = 122 °C), ktora sa oznacuje ako koncentrovana kyselina dusicna.

Vo vode sa sprava ako silna kyselina
HNO3(aq) + H20(l) <= H30*(aq) + NOs(aq) PKa=-1,4
K silnejsim kyselinam (H,SO,, HCIO,) sa kyselina dusiCna sprava ako zasada

HNO3(aq) + 2 HoSO4(l) —>NO2*(aq) + 2 HSO4 (aq) + H3O%(aq)

Vznikajuce nitrylové kationy NO,* su zakladom nitracnych reakcii aromatickych
uhlovodikov. Zmes koncentrovanych kyselin HNO; a H,SO, sa nazyva nitracha zmes.




HNO,(aq) ma silné oxida¢né vlastnosti, oxiduje nekovy (P, As, S, Se, I), napr
3 Pa4(s) + 20 HNOs(aq) + 8 H20(1) —— 12 HsPO4(aq) + 20 NO(g)
3 Iz(s) + 10 HNO3s(aq) — 6 HIOs(aq) + 10 NO(g) + 2 H20(1)

S vynimkou Au, Pt, Rh, Ir, Nb a Ta a vsSetky kovy. Produktmi
redukcie HNO,(aq) su NO, , NO az NH,* v zavislosti od koncentracie
kyseliny, teploty a uslachtilosti kovu

Cu(s) + 4 HNO3(konc.)—— Cu(NOs)2(aq) + 2 NO2(g) + 2 H20(1)

3 Cu(s) + 8 HNO3(zried.) —
—> 3 Cu(NOs)2(aq) + 2 NO(g) + 4 H20()

4 Fe(s) + 10 HNO3(velmi zried.) —>
— 4 Fe(NOs)2(aq) + NHsNOs(aq) + 3 H20(!)

Laboratérna priprava HNOg(ag) je zalozena na jej vytesneni z dusi¢nanov
pOsobenim silnejsej Kyseliny

NaNOs(s) + H,SOa(konc.) —> NaHSOa(aq) + HNOs(l) s



Priemyselne sa kyselina dusi¢na vyraba Ostwaldovym spésobom.
Zakladnou surovinou na vyrobu kyseliny dusi¢nej je amoniak. Amoniak sa
spaluje za pritomnosti katalyzatora (Pt/Ir alebo Pt/Rh) na oxid dusnaty,

ktory sa samovolne oxiduje na oxid dusicity. Atomy dusika v oxide
dusi¢itom sa vo vode disproporcionuju na NV a N

900°C, Pt/Ir
4 NHi(g) + 5 Ox(g) — 4 NO(g) + 6 H,O(2)  AH° =-906,16 kJ mol ™!

2 NO(g) + 02(g) —— 2NOix(g) AH°=-114,2 k] mol™
3 NOx(g) + H,0(1) —» 2 HNOs(aq) + NO(g)  AH° =-137,51 kJ mol™!

Dusi¢nany su soli kyseliny dusi¢nej. Dusi¢nanovy aniéon ma

trigonalny tvar s atdbmom dusika v strede a atomami kyslika v IC")I |
rohoch. Vizbova vzdialenost’ [(N-O) = 122 pm. Pripravuju sa N
reakciou kyseliny dusi¢nej s kovmi alebo s hydroxidmi, oxidmi g~ S0

a uhlicitanmi kovov. Vo vode st vel'mi dobre rozpustné, pricom
NO,~ nehydrolyzuje.
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Oxidy fosforu

Oxid fosfority P,O4 Je tuhd biela latka (t,=23.8°C), ktord sa pripravuje
spalovanim fosforu pri regulovanych podmienkach. V molekule P,O, st
atomy kyslika umiestnené medzi kazdym parom atomov fosforu v
tetraé¢drickej jednotke P,. Vo vsetkych troch skupenstvach sa sklada z molekul
P,O,.

Pa(s) + 3 Oz(g) = P4Os(s)

Oxid fosfore¢ny P,O,, je biela krystalickd latka (t,=340°C), ktora sa
vyskytuje vo viacerych Struktirnych modifikaciach. Obchodny preparat je
hexagonélna modifikécia P,0,,. Oxid fosfore¢ny sublimuje pri teplote 360°C,
¢o sa vyuziva na jeho Cistenie. Ma silné dehydratacné schopnosti, pricom
vznika rad kyselin polyfosfore¢nych az kyselina trihydrogenfosforecna.

Pi(s) + 35 Oz(g) = P4O10(s)

S7
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Oxokyseliny fosforu a ich soli

Kyselina fosforna H(H.PO2) je jednosytna kyselina, ktoru je mozne pripravit
p6sobenim silnejSej kyseliny (napr. H2SO4) na fosfornany. Fosfornany sa
pripravuju pésobenim vodnych roztokov silnych hydroxidov na biely fosfor

P4(S) + 3 OH‘(aq) + 3 H20(|) — 3 HzPOz_(aCI) + PHg(g)

V kyseline fosfornej su dva atomy vodika viazané priamo na atom fosforu

m_- [ —-
P

T

Elektronovy sStrukturny vzorec aniénu H2PO2~

H

Kyselina fosforna dava len jeden typ soli, fosfornany s anionom (H2PO.)~. Takmer
vSetky fosfornany su dobre rozpustné vo vode. 59



Kyselina fosforita H,(HPO;) je dvojsytna kyselina, v ktorej len jeden atom vodika je
viazany priamo na atom fosforu a dva atomy vodika su ,kyslé®. Vznika reakciou oxidu
fosforitého s vodou. Mozno ju pripravit’ aj hydrolyzou chloridu fosforitého PCl;.

P4O4(s) + 6 HO(1) — 4 H3POs(aq)
PCly(1) + 3 H,O(1) = H3POs(aq) + 3 HCl(aq)

Tvori dva rady soli hydrogenfosforitany s anionom H(HPO,)~ a fosforitany s anidnom
(HPO,)*.

Kyselina fosforita a fosforitany su silné redukovadla. USfFachtilé kovy mozno
redukovat posobenim kyseliny fosforitej na ich roztoky soli.

2 AgNOz(aq) + Hy(HPO3)(aq) + H,O(l) —
—> 2 Ag(s) + H;PO,(aq)+ 2 HNO4(aq)
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Kyselina trihydrogenfosforecna H;PO, je bezfarebna krystalicka latka (& =
42,3 °C). Je to trojsytna, stredne silna, malo reaktivha kyselina bez
oxidacnych vlastnosti. Pri zvysenej teplote reaguje s vacsinou kovov a ich
oxidmi. Predajny preparat ma zlozenie w = 0,85 az 0,90. Kyselina
trihydrogenfosforecna je sucastou viacerych cistiacich prostriedkov a
taktiez sa pouziva na konzervaciu potravin.

=
o C

© C
Ma sirupovitu konzistenciu, Co je spoOsobené tvorbou vodikovych
vazieb. Laboratérne sa pripravuje sa reakciou oxidu fosforecného P,0,,
s vodou. Priemyselne sa pripravuje rozkladom fosforeCnanov (napr
fluoroapatitov) s H,SO,

Cas(POa4)sF(s) + 5 H.SO4(aq) —
— > 3 H3PO4(l) + 5 CaSOq(s) + HF(g)
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H,PO, tvori tri rady soli, dihydrogenfosforecnany S anionom H,PO,",

hydrogenfosfore¢nany s anionom HPO,% a fosforeénany S anionom

POE. Vietky dihydrogenfosfore¢nany st vo vode rozpustné, d’alsie dva
rady soli si vo vode nerozpustné S vynimkou soli alkalickych kovov.
Nerozpustné fosforeCnany mozno dostat’ do rozpustnej formy tak,
ze Ich prevedieme na dihydrogenfosforecnany.

Vyuziva sa to napr. pri  vyrobe priemyselného hnojiva
superfosfatu, ktory sa vyraba z nerozpustného Ca,(PO,), .

Caz(POa)(s) + 2 HoSO4(aq) ——> Ca(H2POs)(aq, s) + 2 CaSOa4(s)
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Kyselina tetrahydrogendifosforecna H,P,0; vznika dehydrataciou kyseliny
trihydrogenfosforecnej pri teplote 220 °C. Je to biela krystalicka latka (t; = 61
°C), dobre rozpustna vo vode. Je to stredne silna stvorsytna kyselina.
Zname su vsak len dva rady soli dihydrogendifosforecnany (vacsinou
rozpustné vo vode) a difosforecnany (nerozpustné vo vode s vynimkou soli
alkalickych kovov).

2 NaH2PO4(S) s NaZHZPZOY(S) + HZO(g)
2 NapHPO,(s) — NaszOy( ) + H,0(9)

e A I*

1 I
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Oxozluceniny arzénu, antiménu a bizmutu
I:)40661’ I:)4010
As,Oq, As,0,% As,044, As,Ox,
Sb,0Oq, Sb,0,, Sb,O¢,
BIZO3 2molekulové oxidy, polymérne kovalentné oxidy
V tejto skupine zluc¢enin zohrava doélezitd ulohu ,efekt inertného
elektronového paru“ suvisiaci so stabilitou oxidaénych Cisel a charakter
prvku. Su zname oxidy stechiometrického zlozenia M:03;, M>Os a M2Oa.

Vsetky oxidy M>Os sa daju pripravit’ priamo zluéovanim z prvkov.

Oxid arzenity As4Os existuje v molekulove) forme AssOs a polymérnej forme
As>03. M6zeme pripravit’ prazenim arzenidovych rud, z ktorych oxid arzenity
sublimuje

4 FeAsS(s) +10 Oz(g) —= 2 Fe»03(s) + As40s(g) + 4 SO2(9)

Ochladenim par ziskany oxid arzenity As:Os ma molekulovu Strukturu
zhodnu so strukturou oxidu fosforiteho P4Os. Oxid arzenity sa vo vode slabo
rozpust'a, sprava sa ako roztok slabej kyseliny H3:AsOs, ktora nebola z
roztoku izolovana. Oxid arzenity s alkalickymi hydroxidmi poskytuje
rozpustné arzenitany M3AsOs. Arzenitany su v zasaditom a neutralnom
prostredi silné redukovadla, zatial €o v kyslom prostredi je tato vlastnost’
vyrazne slabsia.



Oxid antimonity, podobne ako oxid arzenity, existuje v molekulovej forme
SbsOs a polymérnej forme Sb>0Osz. Od oxidu arzenitého sa liSi tym, ze sa
nerozpust'a vo vode. S hydroxidmi reaguje za vzniku antimonitanov a s
kyselinami za vzniku antimonitych soli. Jeho amfotérny charakter je
vyraznejsi ako v pripade oxidu arzenitého

Sb406(s) + 4 NaOH(s) —2 >4 NaSbO»(s) + 2 H2O(g)
Sb406e(s) + 6 H2SO4 (konc.) —— 2 Sb2(S0O4)s(aq) + 6 H20(1)

Oxid bizmutity na rozdiel od predchadzajucich dvoch oxidov v molekulovej
forme nie je znamy, je to polymérny oxid. Ma zasadité vlastnosti, reakciou s
kyselinami dava oxid-soli alebo soli

Bi»Os(s) + 2 HNOs(agq) —— 2 BiO(NOs)(aq) + H.0(l)

Reakciou silnych hydroxidov s roztokmi bizmutitych soli vznika malo
rozpustny hydroxid bizmutity, ktorého termickym rozkladom mozno ziskat
oxid-hydroxid bizmutity az oxid bizmutity.

Oxid arzenicny As>0Os (biela krystalicka latka s ti = 315 °C) a oxid
antimonicny Sb>Os (zIta tuha latka s t: = 380 °C) vznikaju termickou
dehydrataciou ich hydratovanych foriem.
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Halogenidy prvkov 15. skupiny

Chloroderivaty amoniaku NH>CI, NHCI> a NCIls (chloramin, dichléramin
a trichléramin) vznikaju zavadzanim chléru do roztoku chloridu aménneho
pri vhodnom pH. Su to endotermické zlu€eniny, a preto su nestale a
vybusné. Vsetky sa rozkladaju vodou na amoniak a kyselinu chlérnu, preto
sa vyuzivaju ako dezinfekéné Cinidla

NH.Cl(aq) + H20(I) == NH3(g) + HCIO(aq)

Halogenidy fosforitée PX3z maju molekuly so strukturou trigonalnej pyramidy
s atdbmom fosforu vo vrchole. Chlorid, bromid a jodid fosfority sa pripravuju
priamou reakciou prvkov, fluorid fosfority mozno pripravit’ reakciou chloridu
fosforitého s fluoridom arzenitym. VSetky halogenidy fosforité energicky
reaguju s vodou na kyselinu fosforiti a halogenovodikovu

PXs(S) + 3 H20(|) —> Hz(HPO3)(aCI) + 3 HX(aq)
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Halogenidy fosforecné PXs sa v plynnom stave skladaju z molekul tvaru
trigonalnej bipyramidy, v krystalickom stave su to ionové zluceniny
(PX,'PXs). Vznikaju zluéovanim halogenidov fosforitych s prislu§nymi
halogénmi

PX3(S) + X2(9) — PXs(s)

Halogenidy fosforecné prejavuju zmensenu stabilitu v smere od fluoridu k
bromidu (jodid fosforecny nie je znamy). Fluorid fosforecny je staly pri
vysokych teplotach, chlorid fosforecny v parach je uz znacne disociovany
(200 °C)

PCl5(s) = PCls(s) + Cl»(g)

Halogenidy fosforecné (napr. PCls) s vodou reaguju a v nadbytku vody
vznika az kyselina trihydrogenfosforecna.
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Halogenidy arzénu, antiménu a bizmutu tvoria dva zakladné typy MX; a MXs.
Tieto zlu¢eniny mozno pripravit’ priamou syntézou z prvkov. Halogenidy MX,
maju tvar molekuly podobny ako molekula amoniaku (trigonalna pyramida)
a halogenidy MXs maju tvar trigonalnej bipyramidy.

Pozname vsetkych 12 halogenidov MXs;. Tieto halogenidy vyrazne
hydrolyzuju. Hydrolyzou napr. chloridu arzenitého vznikaju kyseliny
chlorovodikova a trihydrogenarzenita

AsCls(s) + 3 H,O(I) — H3AsO5(aq) + 3 HCl(aq)

Hydrolyza SbX; je menej vyrazna a v zavislosti od koncentracie vznikaju vo
vode malo rozpustné halogenid-oxidy, napr.

SbCls(aq) + H,0(l) — SbCIO(s) + 2 HCI

Halogenidy bizmutité BiX; hydrolyzuju ako ostatné bizmutité soli za vzniku
BiXO, ktoré sa pridavkom kyseliny opat’ rozpust’aju.
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