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PREDHOVOR 

Nový intenzivny rozvoj anorganickej chémie v posledných troch desafročiach a roz­
siahla chemizácia spósobili, že sa vo svete publikoval velký počet &isto vyníkajúcich 
učebnic a príručiek zo všeobecnej a anorganickej chémie. I napriek tejto skutočnosti sme 
sa rozhodli uverejniC našu učebnicu. Príčin je niekolko. 

Koncepcie učebnic zo všeobecnej a anorganickej chémie sú &isto podstatne odlišné. 
Vychádzajú tak zo subjektívnych pohladov autorov, ako aj z potrieb a cielov, pre ktoré 
sú písané. Pomerne často nie sú pedagogicky únosne vyvážené opisné a teoretické aspekty. 
Prudký rozvoj teoretickej chémie spósobil, že sa najčastejšie zdórazňujú len štrukturálne 
aspekty, bez dostatočných informácií o chemických vlastnostiach prvkov a ich zlúčenín. 
Pokúsili sme sa napísaC učebnicu, v ktorej je z hladiska sú&isných potrieb vyučovania 
anorganickej chémie na chemickotechnologických f akuUách pedagogicky vyvážený opis 
vlastností prvkov a anorganických zlúčenín s objasňovaním ich štruktúry. TaJ..1Jto 
prístup bude výhodný aj pre vyučovanie anorganickej chémie na fakultách iného za. 
merania. 

V rokoch po druhej svetovej vojne sa na Slovensku začala intenzívna výchova 
chemických inžinierov pre prudko sa vyvíjajúci chemický priemysel. Chemickotechno­
logická fakulta Slovenskej vysokej školy technickej, na ktorej pósobíme, vychovala 
v tomto období viac ako 4 500 chemických inžinierov. Pri výchove týchto inžinierov 
bolí potrebné vlastné učebnice, ktoré rešpektovali tak úroveň študentov prichádzajúcich 
na vysokú školu, ako aj potreby vedy a techniky na Slovensku. Začiatkom šesCdesiatych 
rokov prof. J. Gažo publikoval dvojdielnu do&isnú vysokoškolskú učebnicu, ktorá zakr­
ňovala kapitoly zo všeobecnej chémie a z anorganickej chémie - chémiu nekovov. Neskór 
vyšiel aj tretí diel, ktorý obsahoval chémiu kovov. Spoluautorom bol tiež prof. J. Gažo. 
Táto učebnica vyšla vo viacerých vydaniach. Koncom šesťdesiatych a začiatkom sedem­
desiatych rokov sme ju podstatne prepracovali. Na týchto prepracovaných vydaniach sa 
už podielal celý náš autorský kolektív. Predkladaná učebnica leda odráža našu dlhodobú 
skúsenosC pri vyučovaní anorganickej chémie na Ohemickotechnologickej fakulte SVŠT 
a našu snahu prispósobiC obsah vyučovania tohto predmetu sú&isnému vývoju. 

Obsahom našej učebnice je všeobecná chémia a anorganická chémia kovových 
i nekovových prvkov. V učebnici sú aj niektoré kapitoly, ktoré oboznamujú so základ­
nými poznatkami, pojmami a predstavami niektorých disciplín, ktoré sa v súvislosti 
s hlbšou diferenciáciou prírodovedných disciplin, teda i anorganickej chémie, už prakticky 
osamostatnili (organokovové a koordinačné zlúčeniny, lantanoidy, aktinoidy a pod.). 
Zaradené sú tiež niektoré kapitoly zapadajúce do iných disciplin, ktoré sa buď u nás na 
f akulte neprednášajú, prípadne prednášajú sa nesk6r, avšak bez ktorých nie je možný 



1>riliehavý V?)klud anorganickej chémie (základy kryštalografi,e, chemická kinetika, 
chemická rovnováha a pod.). Priroďzene, že týmito čas(ami sa nenahradzuje poslanie 
týchto aisciplín. Iďe predovšetkým len o kvalitativny opis určitých predstáv a pojmov, 
bez ktorých nie je možný súčasný výklad anorganickej chémie. 

Základný text, ktorého obsah majú poslucháči ovládat na skúškach, je doplňovaný 
dodatkami, ktoré sú v učebnici vytlačené p etitom. T ieto dodatky sú určené poslucháčom, 
ktorí chcú podrobnejšie vniknúť ao problematiky; vóbec však neuspokojujú hlbši záujem. 
N aznačujú len objasňovanú otázku, prípadne metodickú stránku jej spracovania. 
Z hladiska matematického aparátu sú najčastejšie len ilustratívne. Petitom sú vytlačené 
aj niektoré časti, ktoré v súčasnosti majú prevažne len historický význam. 

V našej učebnici kladieme značný dóraz na otázky štruktúry atómu a chemickej 
vazby. Znalos( te}to látky je nevyhnutná pre moderné chemické myslenie, avšak jej 
dokonalé zvládnutie nie je možné bez príslušného matematického aparátu. T ento aparát 
je však natolko náročný, že na jeho ovládanie je potrebná špeciálna príprava , ktorú ne­
získa absolvent našej fakulty ani po skončení vysokoškolského štúdia. Bez používania 
záverov kvantovej mechaniky nie je možný moderný teoretický výklad ani v prvom 
chemickom predmete pri vyučovaní na vysokej škole. Ako iní autori, aj my prekonávame 
tento protiklad oboznamovaním sa s kvqlitatívnym charakterom týchto záverov, uvedo­
mujúc si, že čitatela často nútime, aby „veril", pričom chápeme „riziko" výkladov zá­
verov kvantovej mechaniky bez adekvátneho ovládania matematiky. Zdá sa, že tento 
didaktický nedostatok, o ktorom pedagógovia vedia, ale musia ho tolerovat, bude ešte 
dlho výčitkou v ich učitelskej práci. 

Text učebnice j e koncipovaný tak, aby Študent čoraz hlbšie vnikal do problematiky. 
V tejto súvislosti sú niekedy problémy zjednodušene rozoberané na prvých stránkach 
a vysvetlujú sa podrobnejšie na stránkach nasledujúcich. Uveáomujeme si pritom, že 
niektoré výklady nie sú uzavreté, pretože prekračujú rámec našej disciplíny. V takýchto 
prípadoch odporúčame štúdium špecializovanejšej literatún;. V niektorých kapitolách 
predpokladáme, že študenti majú k dispozícii príručku J. Gažu a kol.: Laboratórne 
cvičenia a výpočty z anorganickej chémie (SVTL, B ratislava 1967). 

V období vydávania tejto učebnice vstupovali v SSR do platnosti symboly a názvy 
fyzikálno-chemických veličin a j ednotiek padla zásad schválených komisiou IUPAC 
zo 7. VI. 1969. Kdže sú doteraz u nás zaužívané, najmá pri vyučovaní na strednej 
škole, staršie pojmy a jednotky a niektoré z nich sa zrejme udržia v chemickej literatúre 
ešte dlhšie, rozhodli sme sa okrem dodržiavania nových zásad pre symboly a názvy na 
príslušných miestach uvies( ako alternatívne aj doteraz bežne zaužívané pojmy a jednotky. 

Autori sú velmi povďační recenzentom a všetkým spolupracovníkom z Katedry an­
organickej chémie Chemickotechnologickej fakulty SVST, ktorí svojimi poznámkami 
pomohli zlepšova( túto učebnicu. Osobitná v<laka patrí RNDr. F. Macáškovi, CSc„ 
ktorý napísal kapitolu Nukleárne premeny. Nie menej sme vďační tým, ktorí po tech­
nickej stránke pomáhali uskutočniC vydanie tejto publikácie. N emóžeme nepo<lakovaC 
našim blízkym, ktorí malí pochopenie pre našu prácu na tejto učebnici. 

Autori 



PREDHOVOR K DRU H~MU VYDANI U 

Rýcli,le vypredanie prvého vydania našej knihy, ktoré vyš!,o v roku 1974 a potreba 

učebnice zo všeobeonej a anorganickej chémie na našich vysokflch školách je príčinou, 

že v pomerne krátkom čase vycMdza druhé upravené vydanie tejto publikáoie. 
Druhé vydanie sa líši od prvého okrem opráv úpravami v kapitolách o štruktúre 

atómu, chemickej vazbe, roztokoch a v niektorých kapitolách o chémii kovov. Doplnili 

sme kapitolu o bóre, menovite v častí o chémii boránov a ich derivátov. Choeli sme týmto 

nielen uviesf nové poznatky, ale aj naznačit zaujímavé možnosti, ktoré poskytuje chémia 

tohto zaujímavého prvku. Sme velmi povďačni S. Heřmánkovi a J. Pleškovi z Ústavu 

anorganickej chémie ČSA V, na ktorom sa intenzívne pracuje v oblasti chémie bóru, za 

podklady pre úpravu tejto kapitoly. 
Ke.ďže našu učebniou používajú prakticky na všetkých vysokflch školách v ČSSR, 

rozhodli sme sa akceptovať 'Zásady zmien v názvosloví anorganických zlúčenín, ktoré 

vypraooval,a Komisia pre anorganické názvosl,ovie pri Kolégiu chémie a chemickej 

techniky ČSA V. Tieto zmeny sú užitočné, keďže približujú naše názvosl,ovie názvosloviu 

medzinárodnému, ktoré vypracúva M edzinárodná únia pre teoretickú a aplikovanú 

chémiu ( IU PAC). V tejto súvislosti bolo nevyhnutné publikovat v knihe zásady použí­

vaného názvosl,ovia. 
M edzičasom vy§lo 2. prepraoované a doplnené vydanie našef vysokoškolskef priručky 

J. Gažo a kol.; Anorganická chémia - laboratórne cvičenia a výpočty. Alfa 1977, 

ktorá slúži af ako doplňajúoa Weratúra tejto učebnice a na ktorú sa aj odvolávame. 

Podla platných predpisov v knihe d6sledne použivame sústavu SI. V prílohe 

knihy je uvedená tabulka s prevodmi doteraz používaných jednotiek na jednotky sústavy 

SI. 
Sme skutočne radí, že prvé vydanie našej knihy pomohl,o zaplniť medzeru potrebnej 

učebnioovej literatúry. Ďakujeme všetkým, ktorí svojimi pripomienkami pomohli pri 

príprave druhého vydania učebnice. M imoriadne pozitívnu aktivitu v tomto smere pre­

javili pracovníci Katedry anorganickej chémie Chemickoteohno!,ogickej fakulty SVST 

v Bratislave. Chceme im aj touto cestou vyjadriť naše úprimné poďakovanie. Osobitne 

<lakujeme Ing. D. Kordikovi za prepočítanie hodnot fyzikálnych veličin do jednotiek SI. 

Budeme spokojní, ke,ď aj toto vydanie našej knihy pomóže výchove vysokoškolsky 

vzdel,a,ných chemikov, potrebných pre <lalší rozvoj našej spo!,očnosti. 
Bratislava, január 1976 Autori 



1. VŠEOBECNé POJMY, PREDMET 
A HISTORICKÝ VÝVIN CHéMIE 

Poznatky o prírode a jej javoch tvoria obsah prírodných vied. Jedným z o<lborov 
prírodných vied je chémia. Určenie predmetu prírodovedného odboru je nevyhnutne 
spaté s vymedzovaním niektorých najvšeobecnejších pojmov a s chápaním vzájom­
ných súvislostí v objektívnom svete. 

Celá príroda, všetko, čo objektivne existuje nezávisle od nášho vedomia, je hmotné. 
Takéto určenie pojmu hmoty je prijatelné aj pre prírodovedca. Každá iná definícia, vy­
jadrujúca len určité špecifické vlastnosti hmoty, nevyjadrovala by už uvedenú 
základnú vlastnost hmoty tak jednoznačne. 

Jednotlivé prírodovedné odbory skúmajú len určité stránky hmoty, ktoré sa 
zisťujú priamo zmyslami alebo pomocou prístrojov. Celkové poznanie vonkajšieho 
sveta je odraz objektívnej reality v mozgu človeka, ktoré sa uskutočňuje v procese 
spoločensko-historickej praxe. 

Možnost poznávania hmotného sveta pomocou zmyslových orgánov je pod­
mienená skutočnosťou, že neoddelitelnou vlastnostou hmoty je pohyb. Pohyb v najširšom 
slova zmysle nie je iba premiestňovaním telies v priestore. Látkové, tepelné, elek­
trické a pod. zmeny sú tiež určitým prejavom pohybujúcej sa hmoty. Pohyb je 
základnou vlastnostou existencie hmoty, je to neustála zmena prebiehajúca vždy 
v priestore a čase. 

Hmotu poznávame skúmaním jednotlivých foriem jej existencie a zmien, ktoré 
prebiehajú v objektívnom svete. Len skúmaním jednotlivých konkrétnych foriem 
hmoty a pohybu získavame poznatky o základných charakteristikách objektívne 
jestvujúceho sveta 

VYMEDZENIE NIEKTORÝCH VŠEOBECNÝCH POJMOV 

Látka - sústava - čistá látka 

Jednou z foriem existencie hmoty je látka. Látka sa skladá z častíc, ktoré majú 
určitú pokojovú hmotnost. To znamená, že za látku považujeme súbor elementárnych 
častíc (elektrónov, protónov, neutrónov a i.), zoskupenia atómov, molekúl a iónov, 
koloidně častice a rozne makroskopické útvary v rozličných skupenských stavoch. 
Množstvo látky priestorovo ohraničené, vyznačujúce sa určitým geometrickým tvarom, 
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je teleso. Predmety sú teda telesá. Chémia skúma látky, avšak nie látky ako celok, ale 
iba ich určité vlastnosti. 

Sústava (systém) je éasť priestoru, oddelená od okoli,a skutočným alebo mysleným 
rozhranim. V sústave móže byť látka alebo zmes látok, ktoré predstavujú jej zložky. 
Sústava je definovaná tým, že vieme, čo do nej patrí. 

Poznáme sústavy homogénne a heterogénne. Homogénna sústava má vo všetkých 
svojich č,astiach rovnaké vuwtnosti, prípadne sa jej vlastnosti menia spojite a skladá sa 
z jednej fázy. Heterogénna sústava sa skladá z viacerých fáz, oddelených od seba 
rozhraním, v ktorom sa vlastnosti menia skokorn. Fáza je lW'YIWgénna č,as( heterogénnej 
sústavy, od inej časti fyzikálne oddelená a ohranič,ená rozhraním. Ak o príklad pre hete­
rogénnu sústavu uvádzame: zmes vody a radu (jedna fáza - kvapalná voda a druhá 
fáza - Iad), uzavretú, nie celkom plnú nádobu, v ktorej je voda a rad (jedna fáza -
kvapalná voda, druhá fáza - rad a tretia fáza - plyn nad zmesou vody s Iadom) 
a pod. Homogénne a heterogénne sústavy móžeme spravidla rozlíšit vofaým okom. 
Často je však pre rozhodnutie, či je sústava homogénna alebo heterogénna, potrebné 
použit prístroje. Homogénna sústava može byť čistá látka alebo sústava zložená 
z viacerých čistých látok v tej istej fáze (napr. roztok ). 

Úistá látka je chemické indivíduum určitých fyzikálnych a chemických; vl,astností , 
ktoré sa ďalšim čistenírn látky už nemenia. 

Kritériá čistoty látok 

Na určenie čistoty látky jestvuje viacero kritérií. Niektoré kritériá sú napr.: bod 
topenia (teplota, pri ktorej je v rovnováhe kvapalná a tuhá fáza), bod, varu (teplota, 
pri ktorej tlak pár nad kvapalinou dosahuje hodnotu vonkajšieho tlaku), hustota 
p (hmotnost pripadajúca na jednotkový objem: p = m/V; m-hmotnost, V­
objem)l), index lomu n (n = sin rx./sin {3, rx. - uhol dopadu svetelného lúča na roz­
hranie dvoch prostredí, napr. zo vzduchu do skúmanej látky, f3 - uhol lomu; obidva 
merané od kolmice dopadu), elektrická vodivost, kryštálová štruktúra a pod.2) 

Hmotnosť - váha - energia 

Pri exaktnom prírodovednom skúmaní sa okrem kvalitatívnych zmien sledujú 
aj zmeny kvantitatívne. Tieto zmeny sa navzájom podmieňujú a sú neodlučitelné. 
Preto je dóležité, aby chemici poznali niektoré kvantitatívne miery vlastností hmoty. 
Týka sa to predovšetkým takých mier, ako sú hmotnost a energia. 

Hmotnosť3) je mierou zotrvačnosti telies a ich gravitačných vlastnosti. Zotrvačnost 
telies sa prejaví pri ich zrýchlení. V tejto súvislosti možno hmotnosť telies zisťovať aj 
experimentálne na základe druhého zákona Newtonovej mechaniky. Číselne sú t zv. 

1) Jednotky hustoty sú uvedené v tab. 43.4 (príloha). 
2) Podrobnějšie o týchto kritériá.ch a postupech čistenia látok pozri J. Gažo a kol.: Anorga­

. nická chémia,--laboratórne cvičenia a výpočty, Alfa, Bratislava 1977, prípadne iné tam uvedené 
publikácie. . 

3) Okrem výrazu hmotnost sa niekedy (najma v českej literatúre) používa aj výraz hmota; 
pre rozlíšenie od pojmu „hmota." vo filozofickom zmysle odporúča. se. používat výraz hmotnost. 
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zotrvačná a gravitačná hmotnosť rovnaké. To znamená, že zotrvačná a gravitačná 
hmotnosť sú prejavmi tých istých vlastností telies. Možno ich teda vyjadriť v rovna­
kých jednotkách. Vývoj fyziky ukázal, že obidve formy existencie hmoty, látka aj pole, 
majú neoddelitelnú objektívnu vlastnost:, ktorou je hmotnosť. 

Váha (tiaž, gravitačná sila) telesa je mierou pósobenia telesa na podložku v dósledku 
zemskej priťažlivosti a je úmerná jeho hmotnosti. Vzťah medzi váhou G a hmotnosťou m 
udáva rovnica 

G=mg (1.1) 

kde g je gravitačné zrýchlenie. V praxi sa určovanie váhy označuje ako váženie. Pri 
vážení v skutočnosti určujeme hmotnosť telesa porovnaním s hrnotnosťou, ktorá bola 
konvenčne zvolená za jednotkovú (napr. kilogram, gram a pod.). 

Zákon zachovania hmotnosti 

Experimenty dokázali, že hmotnost uzavretej (izolovanej) sústavy je konštantná 
a nezávisí od zmien, ktoré v tejto sústave prebiehajú. Tento poznatek sa označuje ako 
zákon zachovania hmotnosti. J e to jeden z najvýznamnejších a najvšeobecnejších 
prírodných zákonov. Póvodne ho formulovali nezávisle od seba, M. V. Lomonosov 
(1758) a A. L. Lavoisier (1774-77) ako zákon zachovania váhy látok v chemických 
reakciách. Poznatok, že váha všetkých látok vstupujúcich do reakcie sa rovná váhe 
všetkých reakčných produktov, mal pre vedeckú chémiu zásadný význam. 

Matematicky sa zákon zachovania hmotnosti vyjadruje ako 

Lm= const (1.2) 

Zákon zachovania energie 

Energia je kvantitatívna miera róznych foriem pohybu hmoty. Rózne druhy energie 
sa móžu navzájom meniť. Pre vzájomnú premenu jednotlivých druhov energií však 
platia presné vzťahy. Experimentálne sa dokázalo, že energia izolovanej sústavy je 
konštantná a nezávisí od zmien, ktoré v tejto sústave prebiehajú. Toto je zákon zacho­
vania energie, ktorý je práve tak všeobecne platný ako zákon zachovania hmotnosti. 
Naznačilho už M. V. Lomonosov (1760) a prvý raz ho jasne formuloval nemecký 
lekár R. Mayer (1842). Zo zákona zachovania energie nevyhnutne vyplýva, že pri 
premene jednej formy energie na druhů nemóže nastať prírastok alebo úbytok 
energie. Keď všetky formy energie E udáme v tých istých jednotkách, možno zákon 
zachovania energie vyjadriť matematicky 

LE = const (1.3) 

Vzťah medzi hmotnosťou a energiou 

A. Einstein (1905) odvodil, že existuje vzťah medzi energiou E a hmotnosťou m 
toho istého hmotného objektu. Matematickým vyjadrením tohto vzťahu je rovnica 

(1.4) 
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kde c = 2,997 924 58(1) . 108 m. s- 1 je rýchlosť svetla vo vákuu.1) Tento mimoriadne 
doležitý vzťah platí nielen pre telesá, ale aj pre polia. Hmotnosť a energia predstavujú 
tak len rózne vlastnosti tej istej hmoty, ktoré sú si navzájom úmerné. 

Zo vzťahu hmotnosti a energie vyplýva, že zmeny hmotnosti sú pozorovatelné súčasnými 
prístrojmi len pri vefmi vefkých zmenách energie. Napríklad použitím rovnice (1.4) možno fahko 
vypočítať, že zmena hmotnosti sústavy o 0,001 g zodpovedá zmene energie velkosti 9,00. 107 kJ. 
Z toho možno usúdiť, že zmeny hmotnosti reagujúcich látok v chemických procesoch sú pomocou 
bežných meracích prístrojov prakticky nemeratefné, keďže zmeny energie v týchto procesoch sú 
pomerne malé. Tak napr. pri úplnom spálení 2,016 g vodíka sa uvofní energia 280,2 kJ a táto 
zmena energie zodpovedá 0,000 000 003 11 = 3,11 . l0-9 g, čo predstavuje 1,5 desaťmilióntin 
percenta. Zo vzťahu (1.4) možno tiež vypočítať, že po výbuchu 1 kg nitroglycerínu hmotnosť 
reakčných produktov bude 0,999 999 999 911 kg, pretože sa uvolní energia 8,0. 106 J a pod. 

Vychádzajúc zo špeciálnej teórie relativity Einstein ukázal, že hmotnost telesa m 
v pohybe je vačšia ako jeho pokojová hmotnosf ~, pričom medzi o bid voma hmotnosťami 
platí vzťah 

kde v je rýchlosť telesa. 

m=v v2 1-­
cZ 

(1.5) 

Závislosť hmotnosti od rýchlosti a vzájomný vzťah hmotnosti a energie, ktorý 
z nej nevyhnutne vyplýva, patria k najvýznamnejším zákonom súčasnej fyziky.2) 

Z vysvetlených zákonov a vzťahov, získaných skúmaním v oblasti prírodných 
vied, vyplýva, že hmota je nezničitelná (a teda večná). 

VYMEDZENIE PREDMETU CHÉMIE 

Samotná klasifikácia prírodných vied nie je konvenčná a závisí od prírody, ako aj 
od objektov, ktoré uvedené vedy skúmajú. Javy vo svete sú v podstate rozne formy 
prejavu pohybujúcej sa hmoty. Jestvovanie týchto javov je reálnou základňou 
existencie jednotlivých vied. 

Jednotlivé odvetvia prírodných vied skúmajú určité formy pohybu hmoty (určitý druh 
zmien), ktoré patria určitým objektom. Avšak jednotlivé formy pohybu hmoty nie sú navzájom 
izolované. Už skutočnosť, že sa v procese poznávania formovali také vedné odbory, ako je fyzi­
kálna chémia, chemická fyzika, biochémia, geochémia, biogeochémia a pod. poukazuje, že v prírode 
jestvujú rózne formy pohybu hmoty, avšak že každý z týchto pohybov nie je konečným pro­
duktom prírody, ale článkom kvalitatívne diferencovaného, jednotného a dynamického materiál­
neho oelku. 

Pretl samotným definovaním predmetu chémie je nevyhnutné uviesť objekty, 
ktoré skúma chémia, a vysvetliť charakter zmien, ktoré pri týchto objektoch chémia 
sleduje. 

Hmotné objekty, ktoré sú predmetom skúrnania chémie , sú chemické prvky a zlú­
čeniny. 

1
) Číslice v zátvorkách za každou číselnou hodnotou udávajú štandardnú odchýlku od 

hodnot posledných uvedených číslic konštánt. V danom prípade teda platí c = (2,997 924 58 ± 
± 0,000 000 01) . 108 m. s-1. 

2) Uvedené vzťahy sú podrobnejšie opísané v učebnioiach fyziky. 
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Chemický prvok a zlúčenina 

Prvú predsta.vu o chemických prvkoch ako o hranici, pokiar možno rozkla.dať lá tky, zaviedol 
v 18. stor. R. Boyle. Ďalší vývin pojmu prvok súvisel s práce.mi A.L.Luvoisiera. V knihe 
„Základná učebnica chémie" (1789) La.voisier označil za jednoduché tie látb.·y-, ktoré sa. v tom 
období nedali deliť, a uviedol zoznam týchto Játok. V jeho zozname okrem prvkov vystupovali aj 
niektoré zlúčeniny, prípadne radikály (na.pr. oxid vápenatý bol považovaný za. prvok až do 
r. 1808, ked sa H. Davymu podarilo elektrolýzou získať z chloridu vápenatého vápnik), ale aj 
tzv. nevážiteiné prvky ako teplo alebo svetlo. Až diferenciácia fyziky a. chémie, ktorá priviedla. 
k rozlišovaniu takých foriem existencie hmoty, aké sú v dnešnom slova. zmysle chemické prvky 
a jednotlivé druhy energie, vylúčila. zo zoznamu prvkov tieto nevážitelné prvky. Formulova.ním 
periodického zákona D. I. Mendelejevom (1869) sa vyjadrila prirodzená súvislosť medzi 
prvkami a tá skutočnosť, že počet prvkov a. ich vlastnosti nie sú náhodné, ale zákonité. Nasledu­
júce upresnenie pojmu chemický prvok súviselo s vývinom teórie štruktúry a.tórou. Ukázalo sa, 
že atómy, ktoré tvoria chemické prvky, nie sú dalej nedeliteiné, ba dokonce., že ani a.tómy t oho 
istého prvku nemusia mať všetky vlastnosti (na.pr. hmotnosť) totožné. 

Z chemwkého hladiska definujeme prvok ako chemwky najjednoduchšiu stavebnú 
zložku zloži.tejšej látky, zl,úleniny (napr. HCI, C02, KN03 , Na,J3iF6, CiH50H, C5HsN 
a pod.).1) 

Chémia skúma prvky v súvislosti s ich schopnosťou tvoriť. zlúčeniny, alebo s ich 
vznikom zo zlúčenín. Napríklad sleduje vlastnosti vodíka v dejoch, v ktorých vodík 
stráca vlastnosti, charakteristické pre nezlúčený vodík alebo tleje, pri ktorých 
vzniká vodík ako prvok. Vlastnosti vody ako zlúčeniny nie sú aditívnou funkciou 
vlastností nezlúčeného vodíka a kyslíka, hoci voda sa skladá z vodíka a kyslíka. 

Zlúlenina je zložená látka, schopná zúčastňovat sa chemických reakcií; skladá sa 
z atómov určitých prvkov navzájom spojených chemwkými vazbami, ktoré podmieňujú 
existenciu chemwkej štruktúry. Chemická štruktúra zasa určuje vlastnosti zlúčeniny 
(pozri str. 142). Chémia skúma predovšetkým možnost vzniku a zániku zlúčenín. 
Možno povedať., že vlastnosti zlúčenín sú pre chémiu predmetom skúmania najma do 
tej miery, pokiaf dávajú informácie o ich stálosti a predpokladoch ich rozkladu. 
Takisto ako pojem chemický prvok, aj pojem zlúčenina v priebehu rozvoja chémie 
nadobúdal rozdielny, vždy bohatší obsah. 

Jednoduchá látka 

Osobitným prípadom zlúčeniny, zloženej z atómov toho istého prvku, je jednoduchá 
látka. Napríklad za jednoduchú látku považujeme diamant, ale aj tuhu, lebo obidve 
tieto látky sa skladajú len z atómov jediného prvku - uhlíka. R ovnako jednoduchá 
látka je molekulový kyslík 0 2 alebo ozón 0 3 , keďže obidva sa skladajú z atómov 
jediného prvku - kyslík.a. 

Potrebu rozlišova.ť prvky od jednoduchých látok videi už A. L. Lavoisier, ktorý pova.žova.l 
plynný kyslík, dusík, vodík a pod. za zlúčeniny príslušných „začiatkov" (t.j. chemických prvkov) 
a. tepla. Rovnako upozorňoval na nevyhnutnosť rozlišovať chemické prvky od jednoduchých látok 
D. I.Men dele jev vo svojioh „Základoch chémie". V tejto súvislosti treba poznamenať, že sa často 
udáva.jú vlastnosti prvku, napr. bod topenia, bod varu, koeficient tepelnej roztažnosti atd„ 
a pritom sa myslí na vlastnosti jednoduchej látky. Na nevyhnutnost rozlišovat tieto dva pojmy 
poukazujú dalej na.pr. rozdielne vlastnosti bieleho, červeného a čierneho fosforu, diamantu 
a tuhy, rozdielna chemická reaktivita dusíli:a, tvoreného z dvojatómových molekúl N 2 a. dusíka 
tvoreného z jednotlivých atómov a pod. 

1) Sú aj iné definície prvku; s niektorými sa oboznámime neskór (pozri str. 47). 
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Chemická reakcia 

Definovat chémiu len pomocou objektov, ktoré skúma, nestačí. Prvky a zlú­
čeniny majú nekonečné množstvo různych vlastností, a preto sú v různych súvislos­
tiach objektom skúmania aj ďalších vedných odborov. Chémia pri týchto objektoch 
skúrna ich schopnost podliehať chemickým zmenám, t. j. zúčastňovat sa chemických 
reakcií. Chemické reakcie sú deje, pri ktorých nastávajú látkové premeny, prejavujúce sa 
v chemickom zložení Zátok, ako aj v ich chemickej štruktúre, prebiehajúce v důsledku 
vzájomného působenia látok alebo vplyvom různych druhov energie na látky. Z uve­
deného vyplýva, že každú zmenu stavu látky nemožno považovat za zmenu chemickú. 
Napríkla-d látky sa můžu navzájom líšiť stavorn, teplotou, tlakom, skupenstvom, 
elektrickým nábojom a pod. a pritom nemusia podliehať chemickým zmenám. 
Zmeny týchto vlastností sú zmeny fyzikálne. 

Predmet chémie a vzťah chémie k ostatným vedám 

Medzi chemickými a fyzikálnymi zmenami látok je určitá súvislosť. Každá 
chemická zmena je spojená aj s fyzikálnymi zmenami, akými sú napr. mecharůcké 
premiestňovarůe častíc, uvoTňovarůe alebo spotreba tepelnej energie, vývin svetla 
a pod. Rovnako fyzikálne zmeny sú jedným z významných čirůteiov, ktorý vplýva na 
priebeh chemického deja. Napríklad okrem chemických predpokladov pre priebeh 
reakcie zlučovarůa vodíka s kyslíkom na vodu sú potrebné aj určité stavové pod­
mienky. Zmes vodíka a kyslíka pri normálnej teplote nereaguje, prípadne reaguje 
mimoriadne pomaly, kým po zahriatí zreaguje za výbuchu. Už tento príklad ukazuje, 
aké důležité sú energetické pomery pri chemických reakciách. Nevyhnutnosť skúmať 
súvislosť medzi chemickými a fyzikálnymi faktormi (rýchlosť reakcie, chemická 
rovnováha, chemické zmeny a elektrický prúd a pod.) viedla k formovarůu samostat­
ného odboru, ktorým je fyzikálna chémia. Okrem fyzikálnej chémie poznáme veia 
ďalších hrarůčných odborov, v ktorých sa chémia stýka s druhými vedami. Chémia 
dnes už neskúma izolovane len tzv. „trvalé" látkové premeny, ale aj súvis medzi 
chemickými zmenami a zmenami iného charakteru. Súčasná chémia je síce jednotná 
veda, ale je členená na viaceré disciplíny. 

Vychádzajúc z toho, čo sme doteraz povedali, možno predmet súčasnej chémie 
vymedziť takto: Ohémia je sústava disciplín, ktorej predmetom je skúmanie chemických 
reakcií prvkov a zlúčenín, ako aj vzájomných súvislostí chemických zmien s inými 
zmenami. 

Treba poznamenať, že chémia nemá vzťah len k prírodovedným odborom, ale aj k tab.'jm 
vedám, ako je filozofia a. ekonómia.. Samotné vymedzenie predmetu chémie a. určenie jej miesta. 
v oblasti prírodných vied totiž nie je možné bez toho, aby sa neprejavil určitý názor na svet, aby 
sa nepoužil určitý spósob riešenia zvoleného problému. Tak je to nielen v otá.zke definovania 
predmetu určitého prírodovedného odboru, ale a.j pri riešení akéhokofvek zásadného prírodo­
vedného problému. Z toho vyplýva, že prírodovedci , teda aj chemici, musia, či si to uvedomujú 
alebo nie, pri riešení svojich vedeckých problémov prejavovať určitý svetonázor - filozofiu. Spósob 
rozoberania a. riešenia všetkých základných problémov chémie má teda a.j svetonázorové aspekty. 
Filozofia pósobí na prírodovedca te6riou a metódou poznania, vedou o myslení, kým prírodné vedy 
obohacujú jej stály rozvoj svojimi objavmi. 

Kedže sústava chemických poznatkov sa široko využíva pre zabezpečenie potrieb spoločnosti 
(chemické technológie, potravinárska chémia, zdravotníctvo, pofnohospodárstvo, energetika 
a pod.), chémia. do určitej miery súvisí aj s ekonómiou. Problémy ekonomiky chemických pro-
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cesov v priemysle, otázky náhrady jedných surovín inými a. pod. sú problémami, ktoré sa. týkajú 
chémie a j ekonómie. V tejto súvislosti aj vznikajú rózne ekonomické chemicko-inžinierske 
odvetvia. 

HISTORICKÉ OBDOBIA VÝVINU CHÉMIE 

Každý vedný odbor podlieha. vývojovým zmenám. Veda pri svojom progresívnom rozvoji 
poznáva súst a.vne hlbšie základné charakteristiky zmien, ktoré skúma. S týmto súvisí aj skutoč­
nosť, že rózne pojmy daného odboru, ako aj samotný predmet nie sú niečím nemenným, navždy 
daným, ale sa ustavične obohacujú a spresňuj ú. 

Zákonitý vývin prírodovedných odborov, ktorý vedie k hlbšiemu poznávaniu javov, k toré 
skúma daný odbor, tvori jeho dejiny. 

Vývin chómie možno rozdeliť n a nasledujúce obdobia a etapy: 
l. Obdobie vzniku chémie. Toto obdobie sa skla.dá z týchto etáp: a) chémia najstarších čias 

až po 4. stor., b) etapa alchýmie po 17 stor. a c) etapa vzniku vedeckej chémie (pád alchýmie, flo­
gistonová hypotéza, diferenciácia prírodných vied na fyziku, chémiu, geológiu a biológiu). 

2. Obdobie budovania. pevných teoretických základov chérnie (od 18. stor .). Toto obdobie 
sa. za.Čína pádom fiogistonovej hypotézy. V ňom sa. formulujú na. experimentálnych základoch 
také zákla.dné pojmy, ako atóm, molekula, ekvivalent, mocenstvo, dalej základné zlučovacie 
zákony a pod. Tu chémia ako jednotná veda riešila niektoré problémy súčasnej fyzikálnej chémie, 
chemickej technológie, mineralógie, biochémie a pod. 

3. Obdobie diferenciácfo chérnie na velký počet samostatných odborov (od 19. stor. doteraz). 
Takýmito odbormi sú: všeobecná a anorganická chémia, organická chémia (vyčlenená a.ko samo­
statný odbor pre vefký počet a. špecifické vlastnosti zlúčenín uhlíka), f yzikálna chémia, chemická 
f yzika; analytická chémia, biochémia, geochémia a pod. Pre každú z tých to disciplín možno určiť 
predmet ich skúmania. Súčasné obdobie je obdobím dalšej diferenciácie chémie a chemických 
disciplín. Tak v anorganickej ch émii sa osamostatnila na.pr. chémia komplexných zlúčenína chémia 
vzácnych prvkov, vo fyzikálnej chémii jadrové. chémia, koloidné. chémia. alebo kryšta.lochémia, 
z analytickej chémie ako samostatná disciplína sa vyčleňujú fyziké.lno-chemické metódy analýzy, 
mikroanalýza atd. Z uvedených disciplín všeobecná, fyzikálna, anorganick é. a organické. chémia 
sú zé.kladné chemické odbory. Všeobecné. a fyzikálna chémia tvoria teoretický základ celej sú­
stavy chemických vedomostí. 

Druhé a tretie obdobie vývinu chémie je predmet om podrobného výkladu v našej učebnici 
i v učebniciach dalších chemických odborov. Prvé obdobie s(ce malo podstatne nižší príspevok 
do súboru chemických p oznatkov ako dalšie dve obdobia, predsa však b olo nevyhnutným pred­
pokladom rozvoja chemickej vedy.1) 

') O etape alohýmie a flogistonovej h ypotéze možno nájsť bližšie informé.cie v knih 
M. Zikmund: N~zvo3lovie anorganickýoh té.tok, SPN, Bratislava 1970. 
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ZÁKON STÁLYCH ZLUČOVAC[CH POMEROV 

Je zmí.me, že kovový horčík spálením v kysli'kovej atmosféra poskytuje oxid horečnatý. 
Experimentálne možno dokázat, že 1 g horčíka zlučuje sa vždy práve s 0,658 g kyslíka, takže 
pomer hmotností horčíka a kyslíka v oxide horečnatom je 1 : 0,658. Tento pomer hmotností 
zostáva vždy zachovaný, nech bol oxid horečnatý pripravený akýmkofvek sposobom, v ktorom­
koivek laboratóriu a pod. Alebo rozotieraním síry s ortutou sa tvorí sulfid ortutnatý, a to tak, 
že pomer hmotností síry a ortuti je vždy 1 : 6,256. Nadbytok bud síry, alebo ortuti zostáva ne­
zlúčený a dá sa z reakčnej sústavy vhodným sposobom odstrániť. Podobných príkladov možno 
uviesť mnoho a všetky vedú k nasledujúcemu záveru. 

Zloženie chemickej zlúčeniny je vždy to isté a nezávisí od spósobujej prípravy. To je 
zákon stálych zlučovacích pomerov, ktorý objavil r. 1799 francúzsky chemik J. L . 
P roust. Dospel k nemu na základe syntézy a analýzy vefkého počtu zlúčenín 
a obhájil ho v zdÍhavom spore so svojím krajanom C. L. Bertholletom, ktorý do­
kazoval, že zloženie zlúčenín závisí od sposobu ich prípravy a može v určitých 
medziach kolísať. Celkom nezávisle zákon stálych zlučovacích pomerov formuloval 
a vysvetlil r. 1803 anglický bádater J. Dalton, ktorý k nemu dospel na základe 
atómovej hypotézy (pozri str. 29). 

Ďalší vývin chémie upresnil a rozvinul naše predstavy o pomeroch hmotností 
zložiek v látkach, pričom sa ukázalo, že jestvujú aj tuhé zlúčeniny, ktorých chemické 
zloženíe sa mOže v určitom rozmedzí meniť.1) Zákon stálych zlučovacích pomerov 
v danom období však zohral vefmi významnú úlohu. 

ZÁKON NÁSOBNÝCH ZLUČOVAC Í CH POMEROV 

Niektoré prvky sa mOžu zlučovať nielen v jednom, ale aj v dvoch, prípadne vo 
viacerých pomeroch svojich hmotností. Pravidelnosť, ktorá sa týka týchto pomerov, 
vyjadril r. 1803 J. Dalton ako zákon násobných zlučovacích pomerov: Ak dva 
prvky tvoria navzájom niekolko zlúčenín, hmotnosti jedného prvku, pripadajúce v nich 
na jednu a tú istú hmotnost druhého prvku, sú v pomere malých celých čísiel. 

Napríklad meď vytvára so sírou dva sulfidy: meďný, v ktorom pomer hmotností 
media síry je 1 : 0,252, a meďnatý s pomerom hmotností metli a síry 1 : 0,504. Pomer 
hmotností síry, ktoré v týcbto látkach pripadajú vždy na jednotkovú hmotnosť metli 
je teda 0,252 : 0,504, čiže 1 : 2. Iným názorným príkladom, ilustrujúcim tento zákon, 
sú oxidy dusíka; príslušné údaje sú uvedené v tab. 2.1. 

1 ) Také zlúčeniny sa označujú ako bertolidy (pozri str. 175) a vyskytujú sa bežne v roznych 
skupinách tuhých zlúčenín, tvorených najme. kovmi (intermetalické zlúčeniny, pozri str. 468). 
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Tabufka 2.1 

ZLUČOVACIE PO MERY V JEDNOTLIVÝCH OXIDOCH DUSfKA 

---~----- -
Zioženle Na Jednotkovú Relatrvna 

v hmotnostných hmotnosť dusika hmotnosť kysHka 

Názov zlomkoch pripadá jednotiek (vzťahujúca sa 
hmotnosti kyslika na 0,571 jednotiek 

dus i k kyslík hmotnosti) 

Oxid dusný 0,636 5 0,363 5 0,571 1 

Oxid dusnatý 0,466 8 0,533 2 1,142 2 

Oxid dusitý 0,368 6 0,631 4 1,713 3 

Oxid dusič itý 0,304 6 0,695 4 2,284 4 

Oxid dusičný 0,259 5 0,740 5 2,855 5 

Zákon násobných zlučovacích pomerov objavil Dalton nielen na základe experi­

mentálnych výsledkov, ale aj v dosledku atomistických predstáv o zložení látok, ako 

o tom budeme písat v ďalšom texte. 

OALTONOVA ATÓMOVÁ TEÓRIA 

J. D a l ton vedený snahou teoreticky vysvetliť zákonitosti, ktorými sa riadi 

zlučovanie prvkov, nadviazal na atomistické učenie starogréckych filozofov L e u­

kippa a Demokrita (asi 460 až 370 pred n. 1.) a rozvinul atómovú teóriu, ktorá sa 

stala základom pre všetky teoretické predstavy novodobej chémie. 

Svoje názory na zloženie látok a podstatu chemického zlučovania rozviedol Dalton v súbor· 

nom spise „A New System of Chemical Philosophy",1) vydanom r. 1808. Hlavné myšlienky 

Daltonovho učenia možno zhrnúť. do nasledujúcich bodov: 

1. Všetky látky sa sklada.jú z ve!mi malých nedelitefných častíc - atómov, ktoré aú 

navzájom viazané príť.ažlivými silami .2) 

2. Atómy toho istého prvku sú totožné v kvalita, velkosti a hmotnosti a. odlišujú sa. týmito 

vlastnosťami od atómov iných prvkov. 
3. Pri chemickom zlučovaní dochádza ku spojeniu určitého počtu atómov jedného prvku 

s určitým počtom atómov druhého prvku. 
:Cahko si ozrejmíme, že z atómovej teórie priamo vyplýva zákon stálych i zákon násobných 

zlučovacích pomerov ako jej prirodzený dósledok. 
Uvažujme, že dva prvky A a B, ktorých atómy majú hmotnosti a a b, se. zlučujú ta.k, že na 

jeden atóm prvku A pripadá vždy jeden a.tóro prvku B. Potom v Iubovoinom množstve vznik­

nutej zlúčeniny počet a tómov obidvoch prvkov je v pomere 1 : l , a teda pomer hmotností týchto 

prvkov je určený pomerom hmotností ich atómov, ktorý je a: b. Tento pomer je zrajme kon­

atantný. čo vyplýva z toho, že aj hmotnosti atómov SÚ stálymi veličinami. Predpokladajme, že 

prvky A a B vytvárajú niekofko zlúčenín, v ktorých vždy jeden atóm prvku A je zlúčený s jedným, 

dvoma, tromi atd. atómamí prvku B. Vidíme, že pomery hmotností obidvoch prvkov v týchto 

zlúčeninách sú a : b, a. : 2b, a : 3b atd. Z toho vyplýva, že hmotnosti prvku B sú v pomere 

lb : 2b : 3b : ... = l : 2 : 3 : „., čo je pomer malých celých čísiel. 

1 ) „Nová sústava chemickej filozofie". 

2) Predstava. o príť.a.žlivých silách, pósobiacich medzi hmotnými telesami, pochádza od 

slávneho anglického fyzika I. Newtona. 
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Z uvedeného vidieť, že Daltonova atomistika sa opiera o pevné experimentálne základy. 
Takisto nasledujúci rozvoj prfrodných vied obrovským počtom róznorodých pokusov ukázal, 
že predstavy o atómovom zložení látok sú oprávnené. Ako uvedieme neskór, experimentálne sa 
dokázalo, že reálne existujúce atómy sú nedelitel'né iba v priebehu chemických reakcií, no v pod­
stata sú to zložité útvary. 

Experimentálne odóvodnenie teórie o atómovom zloženi látok znovu zaviedlo do 
chémie predstavu, že chemické prvky sú látky zložené z jediného druhu atómov. Ne­
skoršie výskumy síce ukázali, že atómy jedného prvku nemusia byť vo všetkých vlast­
nostiach totožné a móžu mať napr. rozdielnu hmotnosť (izotopy, pozri str. 48), avšak 
už samotná predstava o tom, že prvok tvoria atómy jedného druhu, mala nesmierny 
význam pre rozvoj chémie. 

RELAT(VNA ATÓMOVÁ HMOTNOSŤ (ATÓMOVÁ VÁHA) 

• Keďže pomer hmotností prvkov v zlúčenine je určený pomerom hmotností prí-
slušných atómov, bolo nevyhnutné stanoviť hmotnosti atómov jednotlivých prvkov. 
Absolútne hmotnosti sú však nesmierne malé a ich stanovenie je obťažné; preto boli 
zavedené relatívne hmotnosti atómov, tzv. atómové váhy, vzťahujúce sa na určitý 
štandard. Póvodným základom relatívnych atómových hmotností bola relatívna 
atómová hmotnosť prírodného vodíka (presne 1). Neskoršie sa z praktických 
dóvodov zvolila za základ relatívna atómová hmotnosť prírodného kyslíka 16,000. 
V r. 1961 sa ako štandard zaviedla jedna dvanástina hmotnosti atómu i2c. Táto 
veličina sa označuje ako atómová hmotnostná konštanta. Jej jednotkou je atomová 
hmotnostná jednotka u (1 u= 1,660 565 5(86) . 10-27 kg). 

Pomer hmotnosti m(X) atómu X a jednej dvanástiny hmotnosti atómu nuklidu 
120, m(12C) je relatívna atómová hmotnosť Ar(X) prislušného prvku 

A (X)- m(X) 
r - l /12m(I20) (2.1) 

Pre relatívnu atómovú hmotnosť sa v chémii bežne používa konvečný názov 
atómová váha. Je to veličina, ktorá udáva hmotnost daného atómu vyjadrenú v at6-
mových hmotnostných jednotkách. 

V prípade prvku zloženého z viacerých nuklidov (izotopov) ide o priemernú 
hmotnost atómu tohto prvku s prirodzený:m nuklidickým zložením (pozri str. 48). 
V tejto súvislosti hola r. 1977 IUPAC-oml) schválená táto definícia relatívnej ató­
movej hmotnosti (atómovej váhy): Atámová váha prvku je pomer hmotnosti jedného 
málu atómov daného prvku k 1/12 hmotnosti jedného málu nuklidu 120. 

Relatívne atómové hmotnosti prvkov patria k najdóležitejším chemickým 
konštantám. leh hodnoty sa experimentálnymi výskumami neustále spresňujú. 
IUPAC vydáva v pravidelných časových obdobiach nové tabufky spresnených 
atómových váh. V tab. 2.2 sú uvedené relatívne atómové hmotnosti (z r. 1975) 
všetkých doteraz izolovaných prvkov s atómovými číslami, chemickými značkami, 
slovenskými , českými a cudzojazyčnými názvami. Údaje obsiahnuté v zátvorkách 
znamenajú hmotnostně čísla (pozri str. 47) najstabilnejších známych nuklidov. 

1 ) IUP AC znamená skratku anglického názvu Medzinárodnej únie pre teoretickú a apliko­
vanú chémiu (International Union of Pure and Applied Chemistry), založenej r. 1919. 



Tabufka 2.2 tr.l 

MEDZINÁROD NÁ TABUl.:.KA RELATÍVNYCH ATÓMOVÝCH HMOTNOSTÍ PRVKOV Z ROKU 1975 :s: 
1-rj 
H 

Atómové Chem. Relatívna Ná:cov ~ 
atóm.ová H 

číslo značka nemecky 
Q 

hmót.nosť slovenský český latinský ruský · anglický ~ 
ltj. 

1 H 1,007 9 vodík vodík hydrogenium BOAOPOA hyd rogen Wasserstoff es 
2 He 4,002 60 hélium helium helium rem ni helium Hel ium >-
3 Li 6,941 líti um lithium lithium JHITHŘ lithium Lithium ~ 
4 Be 9,01218 berýlium beryllium beryllium 6e p murn ii beryl I i um Beryllium o 
5 B 10,81 bór bor bor um 6op boron Bor z 
6 c 12,011 uhlík uhlík carboneum y rJiepoi { car bon Kohlenstoff ><: 

7 N 14,006 7 dusík dusík nitrogenium a30T nitrogen Stickstoff 
8 o 15,999 4 kyslík kyslík oxygenium 1rncJiopo.a; oxygen Sauerstoff 
9 F 18,998 403 fluór fluor fluorum cpTOp fluorine Fluor 

10 Ne 20,179 neón neon neon He OH neon Neon 
11 Na 22,989 77 sodík sodík natrium HaTp Mii: sod i um Natrium 
12 Mg 24,305 horčík hořčík magnesium Mar m1li magnesium Magnesium 
13 Al 26,981 54 hliník hliník aluminium amOMHIIMH aluminium Aluminium 
14 Si 28,085 5 kremík křemík silicium KpeMHl1H silicon Silicium 
15 p 30,973 76 fosfor fosfor phosphorus cpo ccpop phosp horus Phosphor 
16 s 32,06 síra síra sulfur cep a sulfur Schwefel 
17 Cl 35,453 chlór chlor chlorum XJIOp chlorine Chlor 
18 Ar 39,948 argón argon argon <lpr oH argon Argon 
19 K 39,098 3 draslík draslík kalium KaJil1ff potassi um Kalium 
20 Ca 40,08 vápni k vápník calcium IWJihl\11H ca lci um Calcium 
21 Se 44,955 9 skandium skandium scandium CKaH)J;Hff scandi um Scandium 
22 Ti 47,90 titán titan t itan i um THTaH t itanium Titan 
23 v 50,941 4 vanád vanad vanadium BaHa.a;n li vanad ium Vanadian 
24 Cr 51,996 chróm chrom chromium x poM chrom ium Chrom 
25 Mn 54,938 o mangán mangan mangan um Mapra rre11 manganese Mangan 
26 Fe 55,847 železo železo ferrum m eJieao i ron Eisen 
27 Co 58,933 2 kobalt kobalt cobaltum K06aJibT cobalt Kobalt 
28 Ni 58,70 ni kel nikl niccolum HHKSJ!h nickel Nickel 
29 Cu 63,546 meď měď cuprum Me):lh cop per Kupfer 
30 Zn 65,38 zinek zinek zincum l\l1HK zi nc Z ink 
31 Ga 69,72 gálium gallium gallium raJIJIMH gall ium Gallium 
32 Ge 72,59 germáni um germanium germanium repMaHMŘ germanium Germanium 
33 As 74,921 6 arzén arsen arsenicum MhllllbHI( arsenic Arse n 
34 Se 78,96 se lén selen selenium ceJieH selen i um Selen 
35 Br 79,904 bróm brom brom um 6pOM brom i ne Brom c...:> ..... 



Pokraéovanie tab. 2.2 w 
~ 

Atómové Chem. 
Relatfvna Názov 
atómová 

či sl o značka hmotnost! slovenský český latinský ruský anglický nemecký 

36 Kr 83,80 kryptón krypton krypton Kpl:IDTOH krypton Krypton 
37 Rb 85,467 8 rubídium rubidium rubidium py6HJJ:HH„ rubid ium Rubidium 
38 Sr 87,62 stroncium stroncium strontium crpOHll,HH strontium Strontium 
39 y 88,905 9 ytrium yttrium yttrium HTTP Rif yttrium Yttrium 
40 Zr 91 ,22 zirkónium zirkonium zirconium IJ.HpHOHHH zirconium Z irkonium 
41 Nb 92,906 4 niób niob niobium HH06Hií: niobium Niob 
42 Mo 95,94 molybdén molybden molybdaenum MOJrn6.a;eH molybdenium Molybdan 
43 Te (97) technécium technecium technetium rexne11Hií: technetium Technetium 
44 Ru 101,07 ruténium ruthenium ruthenium pyreHHH ruthenium Ruthenium 
45 Rh 102,905 5 rádium rhodium rhodium pOJJ:HĚ: r hodium Rhodium 
46 Pd 106,4 paládium palladium palladium uamIUAHH palladium Palladium 
47 Ag 107,868 striebro stříbro argentum cepe6po silver Si lber 
48 Cd 112,41 kadmium kadmium cadmium Ka.O:MHH cadmium Cadmium 
49 ln 114,82 indium indium indium HHJJ:HĚ: indium Indium 
50 Sn 118,69 cín cin stannum ono no tin Zinn 
51 Sb 121,75 antimón antimon stibium cypr,Ma antimony Antimon 
52 Te 127,60 telúr tellur tellurium rennyp tellurium Tellur 
53 I 126,904 5 jód jod iodium HOA iodine Jod 
54 Xe 131,30 xenón xenon xenon KCeHOll xenon Xenon 
55 Cs 132,905 4 cézium cesium caesium ll,e3HH caesium Casium 
56 Ba 137,33 bárium bar i um baryum 6apuli bar i um Bari um 
57 La 138,905 5 lan tán lanthan lanthan um na Hr a R lanthan um Lanthan 
58 Ce 140,12 cér cer cerium u.cp11ií: cerium Cer 
59 Pr 140,907 7 prazeodým praseodym praseodymíum npa3COAHM praseodymium Praseodym 
60 Nd 144,24 neodým neodym neodymium HeOJJ:HM neodym i um Neodym <l 
61 Pm (145) prométium promethium promethium npoMeTHH prometh ium Promethi um w 

ltj 62 Sm 150,4 samárium samarium samarium caMapH~ samarium Samarium o 63 Eu 151,96 európium europium europium eBpOIIHH europium Europium to 
64 Gd 157,25 gadolinium gadolin ium gadolinium ra.a;onHHnií: gadolinium Gadolinium ltj 
65 Tb 158,925 4 terbium terbium terbium rep6H:ií: terbium Terbium a z 66 Dy 1,62,50 dysprózium dysprosium dysprosium .a:ncnpoa„Hli dysprosium Dysprosium ;i.,, 67 Ho 164,930 4 holmium holmium - holmium rOnbMHH holmium Holmium a 68 Er 167,26 erbium erbium erbium apfo1:H erbi um Erbium IIl 69 Trn 168,934 2 túlium thulium thulium r yirnli thulium Thulium ltj. 
70 Yb 173 ,04 yterbium ytterbium ytterbium HTTep6HH ytterbium Ytterbium ~ 71 Lu 174,97 I utéci um lutecium lutetium 1110reru:1li lutecium Lutetium >-I 

> 



Pokračovanie tab. 2.2 ltj 

a:: 
Relativna Názov "d 

At6mové Chem. H 

atómová ~ 
čislo značka 

hmotnosť slovenský český latinský ruský anglický nemecký H 
o 

72 Hf 178,49 hafnium hafnium hafnium raqrn11ň: hafnium Hafniu m 
~ 
!:tj. 

73 Ta 180,947 9 tantal tantal tantal um TaHTaJI tantal um Tantal N 
74 w 183,85 volfrám wolfram wolfram i um BOJibcI>paM t ungsten Wolfram ;i., 
75 Re 186,207 rén ium rhenium rhenium pemm rhenium Rhenium ~ 
76 Os 190,2 osmium osm ium osmium OCMrlŘ osmium Osm ium o 
77 Ir 192,22 iridium iridium iridium npH,IIIIH iridium Iridium z 
78 Pt 195,09 plat i na platina platinum JIJI3TIIHU platinum Platin K1 
79 Au 196,966 5 zlato zlato au rum 30JIOTO gold Gold 
80 Hg 200,59 o rtuť rtuť hydrargyrum PTYTh mercury Quecksilber 
81 TI 204,37 táli um thall ium thallium TaJIJIHM thallium Thallium 
82 Pb 207,2 olovo olovo plumbum CBHIIel, lead Blei 
83 Bi 208,980 4 bizmut vismut bismuthum BHCMYT u bismuth Wismut 
84 Po (209) polónium polonium polonium IIOJIOHmr polonium Polonium 
85 At (21 O) astát astat astat i um acTaT astat i ne Astat 
86 Rn (222) radón· radon radon pagon radon Radon 
87 Fr (223) francium francium francium cppan.r:i:uw francium Francium 
88 Ra 226,025 4 rádium radium radium pa;:vrn radium Radium 
89 Ac (227) aktínium aktinium actinium anTmrnií akctinium Actinium 
90 Th 232,0381 tór i um thorium thorium TOpHÍÍ thorium Thorium 
91 Pa 231 ,035 9 protaktínium protaktinium protactinium npoTaKT1nrnř1 protactin ium Protactiniu m 
92 u 238,029 u rán uran uranium ypau uranium Uran 
93 Np 237,048 2 neptúnium neptun ium neptunium HCIITynnií: neptunium Neptunium 
94 Pu (244) plutónium plutonium plutonium ITJJYTOHHH plutonium Plutonium 
95 Am (243) amerícium americium americium aMep1ni;uř1 americium Americium 
96 Cm (247) curium curium curium mopH:ií: curium Curium 
97 Bk (247) berkelium berkelium berkelium 6epKJJHÍ! berkelium Berkelium 
98 Cf (251) kal ifornium kalifornium californium irnllil cpo p ITTI Ě! californium Californ ium 
99 Es (254) einsteinium einsteinium einsteinium 9HHIIITe:ií:m1ě: einsteinium Einsteinium 

100 Fm (257) fermium fermium fermium cpepMMH fermium Fermium 
101 Md (258) mendelevium mendelevium mendelevium Men1w nemrií mendelevium Mendelevium 
102 No (255) ·nobelium nobelium nobelium uo6ennft nobelium Nobelium 
103 Lr (260) lawrencium lawrencium laurentium naBpem:v-iií lawrentium Lawrencium 
104 Ku (261) kurčatovium kurčatovium kurchatovium RYP'IUTOBHií kurchatovium Kurtschato-

vium 

w w 
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ZÁKON STÁLYCH OBJEMOVÝCH POMEROV 

Nové možnosti pre rozvoj atómovej t eórie priniesli práce, ktoré vykonal fran­
cúzsky fyzik J. L. Ga y-Lussac. Tento bádater spoločne s A. Humboldtom 
skúmal objemové pomery pri reakciách medzi plynmi a výsledky uskutočnených 
pozorovaní zovšeobecnil r. 1808 zákonom stálych objemových pomerov: Objemy 
ply?Wv vstupujúcich do reakcie sú pri rovnakej teplote a pri rovnakom tlaku navzájom 
k sebe i k objemu vzniknutých plynných produktov v pomere malých celých čísiel. 

Napríklad jeden objem vodíka sa zlučuje s jedným objemem chlóru, pričom 
vznikajú dva objemy chlorovodíka, alebo dva objemy vodíka sa zlučujú s jedným 
objemom kysh'ka za vzniku dvoch objemov vodnej pary a pod. 

Z hradiska póvodnej atómovej teórie nebol zákon objemových pomerov dosta­
točne pochopiteiný. Ak sa úplne zlučujú rovnaké objemy dvoch róznych plynov, napr. 
vodíka a chlóru, potom nevyhnutne obsahujú rovna.ký počet zlučujúcich sa častíc. 

Ak však predpokladáme podTa atómovej teórie, že týrnito časticami sú pri elemen­
tá.rnych plynoch samotné atómy, zostáva nejasný vznik dvoch objemov chlorovodíka, 
lebo logicky by mal vznikať len jeden objem. Podobne nie je jasná tvorba dvoch 
objemov vodnej pary z dvoch objemov vodíka a jedného objemu kyslík.a atď. 

AVOGADROV ZÁKON 

Správne vysvetlenie zákona objemových pomerov podal r. 1811 taliansky fyzik 
A. Avogadro tým, že zaviedol predstavu o molekule ako najmenšej častici plynu.I) 
Molekuly jednoduchých látok v plynnom stave móžu byť zložené z viacerých atómov 
toho istého prvku, podobne ako molekuly zlúčenfn sú zložené z atómov rozličných 
prvkov. Zloženie molekúl odvodzoval Avogadro z objemových pomerov pri reakciách 
medzi plynrni, pričom zaviedol vlastnú novú hypotézu, že rovnaké objemy lubovolných 
plY?Wv obsahujú pri tej istej teplote a tom istom tlaku rovnaký počet molekúl. Vychádzajúc 
z predpokladu, že molekuly vodíka, chlóru, kyslíka a pod. sú zložené z dvoch atómov 
(H2 , Cl2 , 0 2), podal potom Avogadro jasný výklad zákona stálych objemových po­
merov. Ak napr. pri vzniku chlorovodíka vytvorí molekula H2 s molekulou Ch vždy 
dve molekuly HCI, vznikne celkove dva razy toTko molekúl HCI, než bolo póvodne 
molekúl H 2, a preto chlorovodík zaujíma dvojnásobný objem vzhiadom na objem 
každého z východiskových plynov. V súhlase s týmto je potrebné reakciu vzniku 
chlorovodíka znázorniť rovnicou 

2HC1 
a nie rovnicou 

H +CI - HCI 

Platnosť zákona stálych objemových pomerov pre takéto reakcie názorne vy­
jadruje obr. 2.1. 

A vogadrova hypotéza hola dodnes viac ráz exaktne dokázaná, a preto ju možno 
jednoznačne považovat za dóležitý prírodný zákon. 

1) Táto preds te.ve. však hola všeobecne prije.tá až por. 1860. 



EMPIRICKÉ ZÁKONY ~5 

Obr. 2.1. Demonštrácia platnosti zákona stálych objemových pomerov 

Molekula 

Pre chémiu bolo mimoriadne doležité, že Avogadro zaviedol predstavu o moleku­
lách ako najmenších časticiach zlúčenín (vrátane jednoduchých látok) schopných 
samostatnej existencie. Hoci je molekula A vogadrovým zákonom definovaná bez­
pečne len pre plynné skupenstvo, začal sa tento pojem používať aj pre látky v ostat -
ných skupenstvách. . 

Molekulou rozumieme najmenšiu časticu nejakej látky, ktorá má chemické vlast­
nosti tejto látky a skladá sa z istého počtu rovnakých alebo rozdielnych atómov, v určitom 
poradí navzájom viazaných chemickými vazbami (podrobnejšie pozri kapitoly o che­
mickej štruktúre). Počet atómov v molekule sa može pohybovať od dvoch doniekorko 
tisíc (napr. molekuly makromolekulových látok). Poznáme tiež vefké množstvo látok 
takej chemickej štruktúry, ktorá neoprávňuje hovoriť o molekulách v uvedenom 
zmysle. Podrobnejšie sa budeme týmito látkami zaoberať neskor na inom mieste 
(pozri kapitolu o kryštálových štruktúrach str. 166); zatiaf len poznamenávame, že 
ide predovšetkým o látky zložené z iónov (chlorid sodný, fluorid vápenatý a iné soli) 
alebo o látky polymerizované, ktoré sa skladajú z nekonečných reťazcových, sieťo­
vých alebo priestorových atómových zoskupení (selén, uhlík ako tuha alebo diamant, 
oxid kremičitý a i.). 

Relatívna molekulová hmotnosť (molekulová váha) 

Obdobne ako sa v chémii namiesto hmotností atómov používa ich pomer k jednej 
dvanástine hmotnosti atómu 12C, možno s týmto štandardom porovnávat aj hmot­
nosti molekúl. 

Pomer hmotnosti m(Y) molekuly Y a jednej dvanástiny hmotnosti atómu nuklidu 
i2c, m(12Q) je relatívna molekulová. hmotnosť Mr(Y) príslušnej látky, ktorá sa kon­
venčne označuje ako molekulová. váha 

(2.2) 
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Vzhfadom na nuklidické zmesi prvkov, ktoré sú zastúpené aj v zlúčeninácb, 

je potrebné v súhlase s novou definíciou atómovej váhy z r. 1977, definovat moleku­

lovú váhu takto: Moleku'lová váha je pomer hmotnosti ' mólu molekúl danej zlúčeniny 

k 1/ 12 hmotnosti jedného mólu nuklidu 120. 
Molekulová váha je určená súčtom atómových váh v§etkých prvkov, z ktorých sa 

príslušná látka skladá. 

Látkové množstvo 

Je veTmi výhodné záviesť pre množstvo nejakej látky veličinu, ktorá je priamo 

úmerná počtu špecifikovaných základných jedincov-entít (molekúl, atómov, iónov, 

prípadne niektorých špecifikovaných skupín takýchto častíc) danej látky. Taká 

veličina sa označuje ako látkové množstvo n. Látkové množstvo je jedna zo základ­

ných fyzikálnych veličín.1) Jej jednotkou, ktorá patrí k základným jednotkám SI,1) 

je mól (symbol mol). Jeden mól je také množstvo látky, v ktorom je rovnaký počet 

základných entít, kofko je atómov v 12 g nuklidu 120 (presne). Napríklad jeden mól 

H 2 má hmotnosť 2,015 8 g, 1 mól 002 má hmotnosť 44,009 8 g, 1 mól Fe má 

hmotnosť 55,847 g, 1 mól Na+ má hmotnosť 22,989 8 g, I mól OaO má hmotnosť 

56,079 4 g atď. 

Mólová hmotnosť 

Podiel hmotnosti m určitej látky a jej látkového množstva n vyjadruje mólovú 

hmotnosť M tejto látky 

(2.3) 

Mólová hmotnosť je teda hmotnost jednotkového látkového množstva (jedného 

mólu). J ednotkou mó]ovej hmotnosti je 1 kg. moJ- 1, najčastejšie sa však používa 

podielová jednotka 1 g. mol- 1 ; 1 g. mol-1 = 10-3 kg. mol-1. Napríklad mólová 

hmotnosť H2 je 2,015 8 g . mol-1, mólová hmotnosť 002 je 44,009 8 g . mo1-1, 

mólová hmotnosť Fe je 55,847 g. mol- 1, mólová hmotnosť CaO je 56,079 4 g . mo1-1 

a pod. Je zrejmé, že mólová hmotnosť udaná v g . mo1-1 sa číselne rovná atómovej, 

molekulovej, prípadne vzorcovej váhe danej látky. 

Mólová hmotnosť vystupuje vo fyzikálno-chemických rovniciach namiesto rela­

tívnej molekulovej (atómovej, prípadne vzorcovej) hmotnosti. 

Avogadrova konštanta 

Podfa Avogadrovho zákona mól hociktorej plynnej látky obsahuje vždy rovnaký 

počet molekúl a logicky možno predpokladať, že tento poznatok musí platiť aj pre mól 

každej látky v akomkofvek inom skupenstve, ktorý teda má vždy ten istý počet 

základných entít. Konštanta, udávajúca počet základných entít v jednom móle, sa 

1) Základné fyzikálne veličiny a ioh jednotky (základné jednotky SI) sú uvedené v tab. 43.3 

(príloha). 
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nazýva Avogadrova konštanta (predtým Avogadrovo číslo) a označuje sa symbolem 
NA. Podra najpresnejších meraní má hodnotu 

NA = 6,022 045(31) . 1023 mo1- 1 

Počet základných entít, vyjadrený Avogadrovou konštantou, sa rovná počtu 
atómov nachádzajúcich sa v 12 g nuklidu 12C. 

Súčin Avogadrovej konštanty NA a lát.kového množstva n určitej látky udáva 
počet základných entít N tejto látky 

(2.4) 

Pomocou Avogadrovej konštanty možno určiť hmotnost jednotlivých atómov. 
Napríklad hmotnosť jedného atómu vodíka je 1,007 9 g . mol- 1/(6,022 045 . 
. 1023 mol- I) = 1,673 68. lQ- 24 g,1) obdobne hmotnosť jedného atórou fluóru je 
18,998 4 g . mol- 1/(6,022 045 . 1023 mol-I) = 3,154 808 . 10-23 g a pod. 

Mólový objem 

Objem, ktorý zaujíma jeden mól danej látky, nazýva sa mólový objem V m. 

Možno ho vyjadriť podielom objemu V pr.íslušnej látky a jej látkového množstva n 

v 
Vm=­

n 
(2.5) 

Jednotkou mólového objemu je m3. mol-t alebo dm3. mol-I; 1 dmJ. mol-I= 
= 10-3 m3 . mo1-1. 

Mólový objem za normálnych podmienok (O °C, 101,325 kPa), t zv. normálny 
mólový objem V0 , je pod.Ta Avogadrovho zákona pre všetky plyny konštantný. V prí­
pade ideálneho plynu (pozri str. 154) hodnota normálneho mólového objemu je: 

V0 = 2,241 383(70). 10-2 m3. mo1-1 

Reálne plyny prejavujú od tejto hodnoty ísté, avšak pomerne malé odchýlky. 

STECHIOMETRICKÝ VZOREC A VZORCOVÁ VÁHA 

Najjednoduchším vyjadrením chemického zloženia zlúčeniny je jej stechio­
metrický (empirický) vzorec, ktorý udáva, v akom pomere sú zastúpené atómy prvkov, 
ktoré danú zlúčeninu tvoria. Stechiometrický vzorec můžeme odvodiť zo známeho 
obsahu jednotlivých prvkov, stanoveného kvantitatívnym rozborem danej zlúčeiůny. 
Ak vydelíme obsahy prvkov v hm.ctnostných zlomkoch príslušnými mólovými 
hmotnosťami, získame čísla udávajúce pomerné zastúpenie mólov v zlúčenine. 

Rovnaké čísla vyjadrujú teda i pomerné zastúpenie atómov a jednoduchou úpravou 
nájdeme pomer počtu atómov v zlúčeninc, vyjadrený pomerom celých čísiel. 

1 ) Toto je priemerná hodnota hmotnosti vzťahujúca sa na jeden atóm nuklidickej zmesi 
tohto prvku (pozri str. 48). 



38 VŠEOBECNÁ CHÉMIA 

Stechiometrický vzorec vyjadruje aj pomery hmotností prvkov v zlúčenine. 
Napríklad zo stechiometrického vzorca K2S04 vyplýva, že 174,254 jednotiek hmot­
nosti síranu draselného obsahuje 2 . 39,098 jednotiek hmotnosti draslíka, 32,06 
jednotiek hmotnosti síry a 4. 15,999 jednotiek hmotnosti kyslíka. Zo známeho 
stechiometrického vzorca zlúčeniny možeme teda vypočítať jej zloženie v hmotnost­
ných zlomkoch, ktoré sú dané pomerom hmotností jednotlivých prvkov k hmotnosti 
zlúčeniny. Často sa udávajú tiež hmotnostné percentá, získané násobením hmot­
nostných zlomkov stomi. 

Niekedy na zdoraznenie, že ide len o stechiometrický vzorec, vyznačuje sa tento 
vzorec zloženými zátvorkami, napr.: 

{NaCl}; {AlCh}; {CaC03}; {Si02} 

Hmotnosť súboru atómov, určeného stechiometrickým vwrcom, vzťahujúca sa na 
jednu dvanástinu hmotnosti atómu nuklidu 12c, označuje sa ako relatívna vzorcová 
hmotnosť alebo konvenčne vzorcová váha zlúčeniny.1) Relatívna molekulová hmot­
nosť je alebo totožná so vzorcovou hmotnosťou, alebo je jej násobkem. Pri zlúčeni­
nách, ktoré sa neskladajú z molekúl, je však použiteTná len vzorcová váha. 

MOLEKULOVÝ VZOREC 

Ak vyjadruje vzorec nielen pomerný počet atómov jednotlivých prvkov v zlú­
čenine, ale i skutočný počet týchto atómov v molekule, ide o molekulový vzorec. Pre jeho 
určenie je teda potrebné stanoviť relatívnu molekulovú hmotnosť látky. Molekulový 
vzorec je totožný so stechiometrickým vzorcom, alebo je niektorým jeho násobkem. 
Napríklad stechiometrický vzorec kysličníka fosforečného je P20 5 , ale jeho moleku­
lový vzorec je P 40 10 • Molekulové vzorce majú zmysel len pri tých látkach, ktoré sa 
skladajú z molekúl a v tuhom stave majú molekulovú kryštálovú štruldúru (pozri 
str. 171). 

CHEMICKÝ EKV IVALENT 

Sledovaním pomerov hmotností, v kterých sa jednotlivé prvky zlučujú za 
vzniku zlúčenín, sa na konci 18. stor. dospelo k pojmu chemický ekvivalent. Che­
mickým ekvivalentem sa označila taká hmotnostná časť prvku (tofko prvku v jednot­
kách hmotnosti), aká sa može zlúčiť s jednou hmotnostnou fusťou (presnejšie s 1,007 9 
jednotkami hmotnosti) vodíka. Napríklad z pomerov hmotností prvkov vo vode H 20, 
v amoniaku NH3 alebo v metáne CH4 možno fahko určiť, že ekvivalent kyslíka je 
7 ,999 7 jednotiek hmotnosti, ekvivalent dusíka je 4,668 9 jednotiek hmotnosti 
a ekvivalent uhlíka je 3,003 jednotiek hmotnosti. Význam ekvivalentu pre stechio­
metriu bol v poznaní, že prvky sa zlučujú v takých pomeroch svojich hmotností, ktoré sú 

1) Deflníciu vzorcovej váhy t reba opravit analogicky ako definíciu molekulovej váhy 
(pozri str. 36). 
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úmerné príslušným ekvivalentom - zákon ekvivalentov. Podobne ako pre prvky bol 
ekvivalent zavedený aj pre zlúčeniny. V chemickej praxi, najma v analytickej 
chémii, vyskytuje sa pojem val, ktorým sa rozumie látkové množstvo, ktoré je v-tým 
podielomjedného m6lu (v= 1, 2, 3, ... ).Takto vyjadrené látkové množstvo sa ozna­
čuje ako valové mrwžstvo nv. Hodnota v sa určuje z chemickej reakcie, ktorej podlieha 
daná látka. Napríklad 1 val Ca .... 1/2 mol Ca, 1 val H 2S04 .... 1/2 mol H2S04 , 1 val 
POl- ~ 1/3 mol POl- atď. 

STANOVENIE RELAT[VNYCH MOLEKULOVÝCH 
A ATÓMOVÝCH HMOTNOSTÍ 

V súčasnosti poznáme viacero metód, pomocou ktorých sa zisťujú relatívne 
molekulové a atómové hmotnosti. Uvedieme najdoležitejšie metódy aspoň názvom: 
ebulioskopická a kryoskopická metóda (pozri str. 205), skúmaním rozptylu svetla, 
difúzie, použitím stavovej rovnice plynov, pomocou hmotnostnej spektrografie, 
rčintgenovej analýzy a pod. V tejto stati rozoberieme niektoré z najbežnejších spo­
sobov. 

a) Relatívne molekulové hmotnosti plynných alebo fahko prchavých látok móžu byt 
určené na podklade Avogadrovho zákona. Ak označíme hmotnosť jednej molekuly pre dva rózne 
plyny m, a m;, budú podfa definície relatívne molekulové hmotnosti obidvoch plynov Mr = 
= m1/(1/12)m(12C) a M; = m;f(1/12)m(12C). Podia Avogadrovho zákona obsahujú v rovnakých 
podmienkach dva rovnaké objemy V plynov rovnaký počet molekul N, takže celková hmotnosť 
prvého plynu bude m = Nm1 = N111r(1/12)m(12C) a druhého plynu bude m ' = Nm~ = 
= NM;(1/ 12)m( 12C). Pre pomer hustot(! a e' obidvoch plynov potom platí: 

(2.6) 

čiže hustoty dvoch plynov sú pri rovnake j teplote a rovna.kom tlaku v tom istom pomere ako 
ich relatívne molekulové hmotnosti. 

Pomer hustoty nejakého plynu k hustoto určitého plynu zvoleného za základ (napr. vodíka, 
kysli'ka alebo vzduchu), nazýva sa relatívna hustota d daného plynu. 

Ak stanovíme relatívnu hustotu dsk skúmaného plynut) vzhfadom na základný plyn 
rela tívnej molekulovej hmotnosti M;, dostávame z rovnice (2.6) pre jeho relatívnu m olekulovú 
hmotnosť 

(2.7) 

Ak zvolíme za základný plyn vodík alebo kyslík, platí pre relatívnu molekulovú hmotnosť 
skúmaného plynu 

prípadne 
Mr = 2,015 8dH, 

Mr = 31,998 8do, 

(2.8) 

(2.9 ) 

Obvykle sa však relatívne hustoty vzťahujú vzhfadom na. čistý vzduch, pre ktorého prie­
mernú molekulovú hmotnosť z rovnice (2.7) vyplýva: 

M (vzd) = M (0 ) (!vzd = 31 998 8 0,001 292 8 2 9 3 
r r 

2 
(!o, ' 0,001 429 O = 8

'
94 (2.10) 

Pre hfadanú relatívnu molekulovú hmotnosť potom platí: 

Mr = 28,949 3dvzd (2.11) 

1 ) O stanoven{ relatívnej hustoty plynov a pár sa píše v učebniciach fyzikálnej chémie, 
prípadne praktickej fyziky. 
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Je pochopitefné, že po stanovení relatívnych molekulových hmotností jednoduchých 
látok v plynnom stave a zistení, z kofkých atómov je zložená molekula jednoduchej látky, m ožno 
jednoducho vypočítať relatívnu atómovú hmotnosť prvku, z ktorého je tvorená táto látka. 

b) Mnohé jednoduché látky len v extrémnych podmienkach prechádzajú do plynného 
skupenstva a pre určovanie ich relatívnych molekulových hmotností je predchádzajúci sposob 
nevhodný. R elatívne atómové hmotnosti príslušných prvkov možno zistiť pornocou relatívnych 
molekulových h motností ich prchavých zlúčenín a kvantitatívneho zastúpenia týchto prvkov 
v takýchto zlúčeninách. Vysvetlíme to na pr íklade stanovenia · r elat.ívnej atómovej hmotnosti 
uhlíka; potrebné údaje pre n iektoré uhlíkaté zlúčeniny sú uvedené v tab. 2.3. 

RELATÍVNE MOLEKULOV~ HMOTNOSTI A OBSAH UHLÍKA 
V N IEKTORÝCH UHLÍKATÝCH ZLÚČENINÁCH 

Metán Etanol Etyl éter Oxid 
uhličitý 

Relatívna molekulová 
hmotnosť 16 46 74 44 

Hmotnostné zlomky uhlíka 0,7481 0,521 4 0,648 6 0,272 7 

Tabufka 2.3 

Síro· 
uhlík 

76 
0,157 6 

Výpočtom Iahko určíme, aký podiel relatívnej molekulovej hmotnosti pripadá na samotný 
uhlík v jednotlivých zlúčeninách: metá.n- 12, etylalkohol - 24, etyléter - 48, oxid uhličítý-
12, sírouhlík - 12. Kedže sa v nijakej molekule nemaže nachádzať menej ako jeden atóm uhlika, 
najmenší p odiel z relatívnej molekulovej hmotnosti, pripadajúci na uhlík, zodpovedá relatívnej 
atómovej hmotnosti uhlíka. Novšie metódy potvrdili správnosť tohto určenia relatívnej atóm ovej 
hmotnosti uhlíka (v uvedenom príklade sa vychádza zo zaokrúhlených hodnot relatívnych mole­
kulových hmotností, a preto je rozdiel medzi tu vypočítanou r elatívnou atómovou hmotnosťou 
uh!íka a relatívnou atómovou hmotnosťou uvedenou v tab. 2.2). 

c) P ri určovaní relatívnych atómových hmotností fažko prchavých prvkov používalo sa 
často empiricky zistené Dulongovo- P etitovo pravidlo (1819): Mólová tepelná kapacita, t. j. súčin 
mólovej hmotnosti prvku a jeho mernej tepelnej kapacity v tuhom skupenstve je približne 
konštantná veličina 25,9 kJ. mol- 1 • K '.') 

Stanovenie relatívnej atómovej hmotnosti pomocou mernej tepelnej kapacity použitím 
Dulongovho - Petitovho pravidla je však len orientačné, kedže sa mólové tep elné kapacity pre 
jednotlivé prvky predsa len čiastočne líšia. Využívalo sa ho najma pri určovaní hodnoty stechio ­
metrického mocenstva (pozri str. 81), ktorou t reba násobiť podstatne presnejšie zistený ekvi ­
valent, aby sa získala presná hodnota relatívnej atómovej hmotnosti-

d) Preva.žná vačšina súčasných hodnot relatívnych atómových hmotností sa z ístila che­
mickou cestou, a to pomocou určovania stechiometrického zastúpenia prvkov vo vhodných 
zlúčeninách. Takými zlúčeninami by mohli by.ť oxidy, ktoré sa dajú vo vačšine prípadov fahko 
pripraviť priamym zlúčením prvku s kyslíkom alebo z iných kyslíkatých zlúčenfn; nevýhodou 
však je, že zloženie získaných produktov nie je vždy konštantné (zmes oxidov, bertolidy a p od.). 
Vefmi presné metódy stanovenia relatívny ch atómových hmotností sa zakladajú na použití 
stl'iebra a jeho h a logenidov. Tieto metódy však vyžadujú presnú znalosť relatívn ej atómovej 
hmotnosti striebra a halogénov. 

Postupuje sa pri nich v p odstate tak, že sa pl'ipraví čo možno najčistejší halogenid skúma­
ného prvku a presne odvážené množstvo tohto halogenidu sa nechá zreagovať s dusičnanom 
strieborným, pripraveným z dokonale čistého striebra. Reakciou vznikne nerozpustný halogen id 
strieborný, ktorý sa čo najpresnejšie odváži. Z hmotnosti halogenidu, ako aj relatívnych a tó ­
mových hmotností halogénu a s triebra sa potom fahko vypočíta relatívna atómová hmotnosť 
prvku. 

Niektoré iné spósoby stanovenia relatívnych molekulových a atómových hmotností sa 
uvedú v dalších kapitolách, prípadne ich čitateI nájde v príručkách fyzikálno-chemických 
metód. 

1) Toto póvodne empirické pravidlo teoreticky vysvetlila kvantová teória tepelný ch 
kapacit tuhých látok; podrobnejšie pozri učebnice fyzikálnej chémie, prípadne teoretickej fyziky. 



3. ŠTRUKTÚRA ATÓ MU 

Základné údaje o charaktere atómov a ich zložitej vnútornej stavbe prinieslo 
fyzikálne bádanie koncorn 19. a v prvých desaťročiach 20. stor. Tieto údaje S'.1 získali 
predovšetkým z nasledujúcich oblastí: 

1. zo skúmania prechodu elektrického prúdu cez zriedené plyny, 
2. z poznatkov o rádioaktivite, 
3. z analýzy spektier, ktoré vysielajú vzbudené atómy prvkov. 

Výsledkom tohto bádania bolo zistenie, že atómy nie sú najmenšie, ďalej už ne­
deliteTné čiastočky, al{r že to sú útvary zložené z elernentárnych (základných) častíc, 
ktoré sú spoločné atómorn všetkých prvkov. Poznanie štruktúry atómu pomohlo 
hlbšie pochopit klasifikáciu prvkov z hiadiska periodického zákona, odhalilo príčinu 
periodického opakovania sa róznych vlastností prvkov a stalo sa základom pre vybu­
dovanie modernej teórie chemickej vazby a chemickej štruktúry. 

ELEMENTÁRNE ČASTICE LÁTOK 

Elektrón e 

Už začiatkom 19. stor. sa zistilo, že chemické zlúčeniny sa móžu rozkladať elektrickým 
prúdom, ako aj to, že platí určitý vzťah medzi rnnožstvom vylúčenej látky a vefkosťou prešlého 
náboja (pozri str, 243). Vychádzajúc z podrobných výskll.I!'1ov týchto javov prišiel G. J. Stoney 
a neskoršie H. He I mh o l t z k uzáve.ru, že sa elektrina musí skladať z diskrétnych častíc a že tieto 
častice sú viazané s atómami. Pre časticu elektriny navrhol Stoney názov elektrón. 

Pre objav elektrónu a tým aj pré poznanie, že a tómy nie sú jednoduché, alC\ zložité útvary, 
mali vefký význam výskumy prechoclu elektrického prúdu v plynoch . vV. Hit to rf (1869) spozo­
roval, že pri prechode elektrického prúdu (elektrického výboja) cez zriedený plyn v uzavretej 
rúrke (tlak 1 až 0,1 Pa) vychádzajú od katódy lúče, ktoré pri dopade na stenu rúrky spósobujú 
svetielkovanie. 'l'ieto Iúče dostali názov katódové; ich vznik znázorňuje obr. 3.1. . 

· Pri pozorovaní, ako sa katódové l\\če správajú.v elektrickom a magnetick om poli, sa zistilo, 
že tieto polia vplývajú na dráhu katódových lúčov. Z výchyliek v týchto poliach vyplýva, .že sú 
nositefmi záporného elektrického náboja a že majú korpuskulárny charakter. J. J. Thomson 
(1897) usúdil, že podstatou katód.ových lúčov sú prudko letiace elektróny. 

Zo zakrivenia dráh katódových lúčov v elektrickom a magnetickom poli bola odvodená hod­
nota merného náboja elektrónu, ktorý je daný podielom jeh o náboja e a hmotnosti m •. Táto 
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hodnota je e/me = 1, 759 . 1011 C . kg-1. Ak teraz poznáme náboj e!ektrónu, móžeme z · tejto 

veličiny vypočítat jeho hmotnost. 
Veikosť náboje. elektrónu se. prvýkrát zistila pokusmi R. A. Millikane. (1909). Jeho metóda 

sa zakladala na tom, že sa sledovala rýchlosť pohybu rozprášených olejových kvapóčok mikrosko­

pickej velkosti, ktoré sa nachádzali pod vplyvom elektrického pola v priestore ožiarenom ionizu ­

júcim žiarením, napr. rčintgenovými Júčmi. Rčintgenové lúče ionizujú vzduch tým, že svojou 

energiou vyrážajú z molekúl vzduchu elektróny. Ionizované čiastočky vzduchu a tiež elektróny 

sa spájajú s kvapóčkami, ktoré sa elektricky nabijú. Schéma aparatúry, na ktorej Millikan 

meral, je znázornená na obr. 3.2. 

Obr. 3.1. Vznik kat6dových lúčov ; 

K - kat6da, A - an6da, E - elektr6dy vychylu· 
júce lúč, S - clona, T - tienidlo na zviditernenie 
lúča 

I V 

::::1 .. ... .. ... E, 

.o 2. 

- - ~2 

K . 

Obr. 3.2. Schéma Millikanovej aparatúry; 

R - rozprašovač kvapiek, O - mi kros ko· 
pom pozorovaná kvapka, E1 , Ei - elektr6dy, 
X - ionizujúce fiarenie. S - osvetlenie, 
V - vývod k výveve, B - bat~ria asi 1 O kV, 
K - prep61ovač, P - prepínač 

Pohyb elektricky nabitej olejovej kvapóčky, kým nie je v elektrickom poli, je určovaný 

zemskou prítažlivosťou a odporom prostredia. Len čo se. takáto kvapóčka dostane do elektrického 

pofa, na jej pohyb vplýva aj intenzita. tohto pora a velkost jej náboje.. Sledovaním pohybu 

kvapóčky v e!ektrickom poli možno teda zo zistených zmien jej rýchlosti vypočítat zmeny jej 

náboja, podmienené póh!covaním dalších iónov a!ebo e!ektrónov. 
Mnohé pozorovanie. jednotlivých kve.póčok ukázali, že zmeny ich nábojov sú vždy celistvými 

násobkami určitého najmenšieho náboje., ktorý je p odfa súčasných úde.jov 1,602189 2(46) . J0- 19 C. 

J e zrejmé, že tento najmenší náboj (so záporným zne.rnienkom) je súčasne a j nábojom elektrónu. 

Náboj elektrónu e sa považuje za elementárny náboj, pretože ktorýkofvek z ná­

bojov, ktorý bol dotere.z zistený, je jeho celistvým násobkom. 
Ak po=áme velkost náboj a elektrónu, móžeme z nej a z vel'kosti merného náboje. elektrónu 

vypočítat jeho pokojovú hmotnost m 0 , ktorá je 9,109 534(47). 10-31 kg. Hmotnost elektrónu 

je približne I 830-krát menšie. ako hmotnost vodíkového a.tórou. 
Pre poznanie štruktúry atómu bolo dóležité zistenie, že charakter katódových lúčov ne­

závisí od materiálu katódy , ani od toho, a.ký plyn bol vo výbojka. To prakticky znamená, že 

elektróny sú súčasťou všetkých atómov. · 
Okrem toho sa ukázalo, že častice, ktoré vysiela jú kovy pri ohriatí a.Jeho osvetlení (pozri 

str. 53), me.jú rovna.ký charakter ako katódové lúče, takže aj v týchto prípadoch ide o prúd 

elektrónov. Rovna.ký charakter majú aj {J -lúče rádioaktívneho žiarenia (pozri de.Jej). 

Roku 1932 C. D. Ande rson objavil elementárnu časticu pozitrón e+. Pozitrón má. rovnakú 

hmotnost a. náboj e.ko elektrón. Jeho náboj má však opačné zne.mienko ako náboj elektrónu a jeho 

životnosť je velmi krátka (l0-8 s) . 
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Protón .p 

Keď sa vo výbojke, v ktorej vznikajú katódové lúče, preví-ta katóda (urobia sa v nej ka­
náliky), možno pozorovať ďalší druh lúčov, tzv. kanálové lúée (E. G oldstein 1886). Neskór 
dostali tieto lúče pomenovanie an6dové, lebo vychádzajú z kanálov v smere od anódy (obr. 3.3). 

Obr. 3.3. Vznik anódových lúčov; 
P - privod skúmaného plynu, K - kat6da s otvorom, 
A - an6da, E - elektr6dy vychyfujúce l ú~. T - tienidlo, 
V,-vákuum asi 1 Pa V2-vákuum asi 0,01 Pa 

p 

Anódové lúče vznikajú z atómov alebo molekúl plynu , nachádza júceho sa vo výbojke tak, 
že z nich katódové lúče vyrážajú jeden alebo viac elektrónov a tým ich nabíja jú kladne. Kladne 
nabité ióny sa potom priťahujú ku katóde a v dósledku zotrvačnosti prejdú cez otvory do priestoru 
za ňou. Pre merný náboj e/m týchto lúčov, stanovený opať z ich výchyliek v magnetickom a elek­
trickom poli, vychádzajú rózne hodnoty podfa charakteru plynu, nachádzajúceho sa vo výbojke. 

Zo všetkých pozorovaných častíc, z ktorých sa anódové lúče skladajú , má najmenšiu 
hmotnosť častica, ktorej memý náboj (9,579. 107 C. kg- 1) je asi 1 830-krát menší ako merný 
náboj elektrónu. Ak je táto častica n ositefom jednéh o kladného elementárneho náboja, vyplýva 
pre jej pokojovú hmotnosť mp h odnota 1,672 648 5(86) . 10- 27 kg. Táto častica, ktorú E. Rut­
herford r. 1920 pomenoval prot.ónom, je totožná s ionizovaným atómom vodlli.a H +. 

Neutrón n 

Pri bombardovaní berýlia ťX-časticami (ionizované atómy hélia He2+) objavili W. B othe 
a H. Becker (1932), že berýlium vysiela pronikavé lúče, na ktoré n evplýva ani elektrické, ani 
magnetické pole. J. Chadwick (1932) zistil, že tieto lúče sú elektricky neutrálne a častice, ktoré 
ich tvoria, pomenoval neutróny. Neutróny majú nulový elektrický n áboj a približne takú poko­
jovú hmotnosť mn ako protóny (mn = 1,674 954 3(86) . 10-21 kg). 

ATÓMOVÉ JADRO 

Prírodná rádioaktivita 

Francúzsky fyzik H. Becquerel r. 1896 zistil, že zlúčeniny uránu vysielajú určité nevidi­
te!né žiarenie, ktoré pósobí na fotografickú platňu, vzbudzuje fluorescenciu a silne ionizuje 
vzduch. Becquerelove práce zaujali M. Curie-Sklodowskú, ktorá si všimla, že prírodná. 
uránová. ruda smolinec žiari oveJa intenzívnejšie než čisté zlúčeniny uránu, čo ju priviedlo k m yš­
Jienke skúmať zloženie tejto rudy. M. Curie a jej manžel P. Curie systematickou prácou objavili 
v pomeme krátkom čase dva nové prvky - polónium a rádium; súbor uvedených javov nazvali 
rádioaktivitou. • ' • -IP• · 

Ďalej sa ukázalo·, že rádioaktivita nezávisí od toho, či je prvok viazaný v zlúčenine, alebo je 
v elementárnom stave. Okrem t oho sa zistilo, že vonkajšie podmienky rádioaktivitu neovplyvňujú. 
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Podra teórie, ktorú r. 1900 navrhli E. Rutherford a F. Soddy, sú rádioaktívne javy spó­
sobené samovolným rozpadom atómov rJdioakt-ivnych prvkov, presnejšie povadané, jadier atómov 
týchto ;prvkov. 

Stúdium rádioaktívneho žiarenia ukázal.o, že sa skladá z troch druhov lúčov, ktoré sa. 
označili ako a:, {J a y. Líšia sa charakteristicky tým, ako sa správajú v elektrickom a magnetickom 
poli (obr. 3.4). Ukázalo sa, že lúče y sa v magnetickom ani elektrickom poli neodchyrujú, a preto 
možno predpokladať, že ide o elektromagnetické vlny, avšak s vermi krátkou vlnovou dlžkou 
(10- 2 až I0- 4 nm). Lúče {J s ú podra správania sa v magnetickom a elektrickom poli totožné 
s katódovými lúčmi a líšia sa od nich len rýchlosťou, ktorá dosahuje 0,40 až 0,99 rýchlosti svetla. 
Lúče a: sú zložené z čiastočiek, ktoré sú nositefmi dvoch kladných elementárnych nábojov a majú 
4 atómové hmotnostné jednotky u, takže ide o jadrá atómov hélia. Rýchlosť a:-lúčov je 1/ 15 
až 1/ 20 r ýchlosti svetla. Všetky tri druhy lúčov spósobujtí sčernanie fotografickej platne a majú 
ioniza5né schopnosti. 

Poznatky o rádioaktivite jednoznačne ukázali, že atómy nie BÚ nedelitelnými čast·icami 
a pri!'l :e3[i prvé významné dókazy o zložitosti ich vnútornej stavby. 

a b 

Obr. 3.4. Rádioaktívne lúče a) v elektrickom poli a b) v magnetickom poli 

Planetárny model atómu 

Jeden z prvých modelov atórnu navrhol J. J. Thomson (1904) na základe myálienky, že 
kladný niboj je rovnomerne rozložený po celom atóme. 

Za krátky čas vypracoval Thomsonov Žiak E. Rutherford model atómu, 
ktorý už ob3ahuje základné prvky súčasných teórií o atómovej stavbe. Experimen­
tilne podklady pre svoje predstavy o štruktúre atómu získal Rutherford skúmaním 
prech0d11 cx-lúčov cez kovové fólie. 

Keď RLltherford postavil cx-lúčom do cesty tenkú kovovú fóliu a nechctl ich po 
prechode fóliou dopadať na fluoreskujúcu doštičku potiahnutú vrstvou sírnika 
zinočnatého, zistil, že kým najvačšia časť cx-častíc prejde cez fóliu prakticky bez od­
chýlky, niektorá sa odchýli od povodnej dráhy o velmi velký uhol, často viičší než 
90°. Z tejto skutočnosti Rutherford vyvodil, že sa odchýlená častica d'.lstala do vd'kej 
blízkosti silného kladného náboja, ktorý je uložený vo vnútri atómu. Odpudivé sily, 
kt'.)rými tieto kladne nabité m ie3ta atómov posobia na cx-častice, sú určené Coulom­
bJVým zákonomI), a preto sú tým viičšie , čím viac sa cx-častica na svojej dráhe 
k týmto miestam priblíži. Z CJulombovho zákona tiež vyplýva, že dráhy odchýle­
ných cx-častíc sú hyperbolického tvarn (obr. 3.5). Keďže cx-častica sa odchýlí len 

1) Podra Ooulombovho zákona pó3obia na seba dva elektrické náboje Q1 a Q2 vo vákuu silou, 
ktorá je priamo úmorná verkosti týchto nábojov a nepriamo úmerná štvorcu ich vzdialenosti l, 
teda F = (1/4 ne0 ) Q1Q2/l2, kde i;0 = 8,854 187 82(5) . 10-12 F . m -1 je permitivita vákua. 



ATÓM:OVÉ JADRO 45 

vefmi zriedkavo, Rutherford súčasne usúdil, že k ladný náboj a tómu musí byť sústre­
dený na veTmi malý priestor, v k torom je skoncentrovaná aj takmer celá hmotncisť 
atómu. Túto časť atómu nazval Rutherford atómové jadro a predpokladal, že okolo 
neho obieha t oTko elektrónov, koTko má jadro elementárnych kladných nábojov, 
aby sa atóm navonok javil ako elektroneutrálny. Takáto predstava atómu je analo­
gická heliocentrickej sústave (funkciu slnka má atómové jadro a úlohu planét 
elektróny), a preto sa Rutherfordov model atómu označuje ako planetárny. 

• Z meraní rozptylu a-častíc kovovými fóliami ďalej vyplynulo, že polomer jadra 
je veličina poriadku 10- 14 až 10-1s m. Je to veličina podstatne menšia ako polomer 
celého atómu, ktorý je veličinou poriadku 10-10 m , takže len nepatrná časť jeho 
objemu je vyplnená látkou. Tým možno vysvetliť, prečo úplná vačšina a-častíc prejde 
kovovou fóliou prakticky bez odchýlky. 

Ot 

Obr. 3.5. Odchýlenie dráh o:-častíc prechodom 
kovovou fól iou; 
Čierne body znázor~ujú jadrá atómov. leh vzdialenosť 
by v mierke schémy mala byť asi 40 m 
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Obr. 3.6. Wilsonova hmlová komora; 
A - sklený príklop, B - piest, C - schránka s rádio­
aktívnym preparátom, O - stereofotokomory 

Správnosť predstáv o· planetárnom m odele atómu dokázali aj pokusy v tzv. lVilsonovej 
hmlovej komore (obr. 3.6). V tomto zariadení sa využíva okolnost, že pri ochladení vzduchu 
nasýteného vodnou paroú v dósledku ex panzie sa zrážajú okolo cudzích čiastočiek, n a jmii. elek­
tricky nabitých, drobné kvapóčky vody. Ak teda do vzduchu, dokonale zbaveného prachu 
a nasýteného vodnou parou, vnikne nabitá častica, ionizuje na svojej ceste molekuly a p o ex­
panzii sa na prítomných iónoch vytvárajú kvapóčky hmly, ktoré tak vyznačujú dráhu častice. 
Rozbor fotografických snímok takýchto dráh v komore ukázal, že tx-častica preletí priemerne 
cez 500 000 atómov, pričom najviac dva až trikrát sa priblíži k niektorému jadru natofkd, že sa 
viditelne odchýli od svojho smeru. To teda potvrdzuje závery, urobené na základe pokusov 
s prechodom o:-Iúčov kovovými fóliami. 

Štatistické vyhodnotenie dráh odchýlených o: -častíc ukázalo, že počet elementárnych 
kladných nábojov jadra je približne rovný polovici relatívnej atómovej hmotnosti použitého 
kovu. 

Moseleyho zákon a atómové číslo 

W. C. Róntgen r. 1895 objavil, že pri dopade elektrónov v evakuovanej rúrke na nejakú 
prekážku čiže antikatódu (obr. 3. 7) vzniká nevidite!né žiarenie, ktoré se označilo ako X alebo 
róntgenové. 
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Zistilo se., že toto žiarenie je elektromagnetické v lnenie s krátkou vlnovou dlžkou (10 až 
0,01 run). 

Ďalší výskum ukázal, že existujú dva druhy rontgenového žiarenia, impulzové (nárazové) , 
které zs.hrňuje š irokú oblasť vlnových dlžok, a charakteriBtické, které závisí od a.kosti s.ntikatódy. 
Toto žiarenie možno vhodným zariadením rozložit na spektrum zložené z pomerne malého počtu 
čiar, které sú charakteristické pre kov antikatódy, prípadne pre prvok nanesený na jej povrch. 
Každému prvku pa.tria vlastné čiary, vyzna.čujúce sa určitými vlnový mi dlžkami J.. Často sa 
udáva aj kmitočet čiže frekvencia v, čo je počet krnitov vykonaných za. sekundu a.lebo vlnočet v, 

10 až 50 kV 

i----.----1!il1J1J1Miii11f--.-----. 
+ 

kterým sa rozumie počet vfn pripadajúcich na 
jednotku dlžky (obvykle 1 cm). Platia teda vzťa.hy: 

c 1 
v = -y• v =-y (3.1) 

kde c je rýchlosť svetla vo vákuu. 

Obr. 3.7. Vznik réintgenových lúčov ; 
K-ieravená kat6da s obalom usmer~ujúcim tok elektr6nov E, 
A - chladená antikat6da (an6da), X - ront1enové lúfe 

Čiary charakteristického rontgenového žiarenia tvoria určité skupiny čiže série, ktoré sa 
označujú písmene.mi K, L , M a N v smere rastúcich vlnových dlžok. Série. K sa skla.dá z čiar 
označovaných Kac,, Ka,, Kp, K y; obdobne sa. označujú aj čiary vytvárajúce sériu L, prípadne M. 
Sériu K možno pozorovat pri všetkýcb prvkocb počínajúc hliníkem a končia.c striebrom. Sériu L 
možno pozorovat od zirkónia po zlato, sériu M od dysprózia po urán. Čiary série N vytvára.jú len 
najťažšie prvky. 

H. G. J. Moseley (1912) systematicky sledoval závislosť vlnových d.Ížok spek­
trálnych čiar charakteristického rontgenového žiarenia od prvku na antikatóde. Toto 
skúmanie ukázalo, že odmocnina z vlnočtu v určitej čiary je lineárnou funkciou 
poradového čísla Z prvku (obr. 3.8). Vo všeobecnosti možno písať vzťah 

(3.2) 

kde a. je konštanta úmernosti a b - konštanta pre zvolenú čiaru danej série pri kto­
romkofvek prvku. Táto rovnica je matematickým vyjadrením Moseleyho zákona. 

Moseleyh.o objav ukázal, že poradové číslo prvku v periodickej súst ave musí mať 
hlboký fyzikálny zmysel, ktorý súvisí pr iamo so st avbou atómu . Skoro sa ukázalo, 
že toto číslo predstavuje atómovú konštantu, ktorá udáva počet kladných nábojov 
atórrwvélw jadra, ako aj počet elektrónov, ktoré toto jadro obklopujú a nazvalo sa 
atómové (protónové) číslo. 

Na podklade Moseleyho zákona možno presne určit atómové číslo každého prvku a. podla 
rontgenových spektier identifikovať prvky dosia.I neobja.vené. Preto skoro po formulá.cii tehto 
zákona na<iledovali obja.vy nových chemických prvkov, napr. hafnia. (G. Hevesy a. D . Coster 
1922) alebo rénia (W. Noddack a I. Ta.ckeová 1925). Odstránili sa. de.Jej anomálie v periodickej 
sústa.ve, které súviseli so zoraden ím prvkov podia. stúpa júcich relatívnych atómových hmotností. 
Napríkla.d argón pod1a. atórnového čísla. určeného z Moseleyho zákona. patrí celkem správne pred 
draslík, kobalt pred nikel a telúr prod jód. Bol doriešený aj problém umiestneni.a lantanoidov, 
pri ktorých atómové číslo rastie práve tak presne po jednotke ako pri osta.tných prvkoch. Taktiež 
zara.denie izotopov (pozri dalej) do periodickej sústavy prestalo robiť ťažkosti , lebo o ňom rozho­
dovalo len ich atómové číslo. a nie relatívna. atómová hmotnosť. 



ATÓMOVÉ JADRO 47 

V súvislosti s uvedenými poznatkami bolo potrebné spresniť samotnú definíciu 
prvku, za ktorý sa považuje látka zložená z atómov s rovnakým atómovým číslom. 

Moseleyho práce znamenajú ďalšiu etapu vo vývine poznatkov o štruktúre 
atómu. Objasnenie atómového čísla vyriešilo otázku počtu elektrónov v atóme, a tým 
bol vytvorený predpoklad pre konštrukciu dokonalejších atómových modelov. 
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Obr. 3.8. Moseleyho diagram 

Štruktúra atómového jadra 

Po objavení protónov a elektrónov sa predpokladalo, že všetky atómy sa sklada.jú len z pro­

tónov a elektrónov. Póvodne existoval názor, že jadrá obsa.hujú. popri protónoch aj elektróny a že 

výsledný náboj jadra se číselne rovná zápornému náboju mimojadrových elektrónov. Za dóka.z 

tejto predsta.vy se. považovala. a.j skutočnosť, že pri rozpade atómových ja.dier se. vyža.rujú P-lúče, 

ktoré sú v podsta.te prúdom elektrónov. 

Akonáhle boli objavené neutr611y (pozri str. 43) , D. D. Ivanenko a W. Heisen­
berg vyslovili názor, že tieto častice sú súčasťou j adra a že jadrá sú tvorené protónmi 

a neutrónmi. Tieto dve elementárne častice dostali spoločné označenie nukleóny. Tento 
názov je v súčastnosti potvrdený. 

Vznik {J-lúčov pri rádioaktívnom rozpade sa vysvetfuje sohopnosfou elementárnyoh častío 
podlieha.ť ta.kým zmenám, pri ktorých sa neutrón z jadra mení na protón, elektrón a tzv. neutríno 

(dalšia elementárna. ča.stica.). 

Celko·vý počet protónov a neutrónov jadra, ktorý udáva približne aj jeho hmotnost 
v atómových hmotnostných jednotkách u , označuje sa ako hmotnostné (nukleónové) 
čísloI) atómu. Pri fahších prvkoch je počet protónov a neutrónov približne vyrovnaný. 
Pri ťažších je zasa viac neutrónov ako protónov. Jadro 2§~U obsahuje napr. 92 pro­
tónov a 146 neutrónov. 

1) V českej literntúl'0 obvykle hmotové číslo . 
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Látky zložené z atómov, vyznačujúcich sa takým istýrn atómovým a hmotnostným 
éíslom, označujó. sa ako nuklidy. 

Celková pokojová. hmotnost jadra je vždy trocliu menŘia ako súčet pokojových hmotností 
všetkých protónov a neutrónov v i)om obsiahnutých. Príčinou toho je, že pri tvorbe jadier ea 
kondenz.áciou prot.ónov a neutrónov uvofňuje vefké množstvo energie, k toré podla Einsteinovho 
vzťahu medzi hmotnosťou a energiou (pozri str. 23) zodpovedá pozorovanému úbytku pokojo­
vej hmotnosti. Tento úbytok pokojovej hmotnosti je mierou viizbovej energie Mi> ktorá sa 
uvofní pri vzniku jadra a ktorú treba opii.ť vynaložit'. na jeho rozbitie na vofné nukleóny. 
Napríklad hmotnosť hóliového jadra je 4,003 84 u , kým s účet hmotnosti dvoch p rotónov a dvoch 
neutrónov má hodnotu (2. 1,007 58) u + (2. 1,008 99) u = 4,033 14 u. Úbytok pokojovej hmot­
nosti teda je l'.mi = 4,033 14. u - 4,003 84 u = 0,029 3 u, čiže 0,029 3 g na jeden mól hélia, čo 
zodpovedá ohromnej viizbovej energii l'.Ei = 0,029 3(3 . 108 ) 2 = 2,64 . 1012 kJ. Kondenzácie 
podobného druhu prebiehajú vo vnú tri slnka a stálic a sú tam zdrojom vyžarovanej energie . 

O charaktere vnútrojadrových síl, ako aj o niektorých modeloch jadra pozri str. 733 a ž 74.9). 

Izoto py 

Pri štúdiu rádioaktívnych prvkov sa zistila existencia nuklidov , ktoré malí síce 
také isté chemické vlastnosti, ale rozne hmotnosti atómov. Patrí im teda také isté 
atómové číslo, to znamená, že ich jadrá majú rovnaký počet elementárnych kladných 
nábojov. Obsahujú preto rovnaký počet protónov, líšia sa však počtom neutrónov, 
ktoré síce nemajú vplyv na celkový náboj jadra, avšak majú vplyv na jeho celkovú 
hmotnosť. Takéto nuklidy sa označujú ako izotopy. 

Poznatky o izotopoch, získané pri rádioaktívnych prvkoch, vyvolali domnienku, 
že i nerádioaktívne prvky sú zmesou niekoJkých druhov nuklidov s roznou hmot­
nosťou atómov. Tomu nasvedčovali pokusy J. J. Thomsona, ktorý r. 1913 ana­
lýzou anódových lúčov zistil, že neón Ar = 20,179 sa skladá z dvoch nuklidov, 
atómy ktorých majú hmotnosť 20 a 22 u. 

·.tJ š 

Obr. 3.9. Astonov hmotnostný spektrograf; 
A - an6dová trubica, Š - štrbiny, E - elekt r ické pole, M - mainetick6 pole, 
F - foto crafickl plotna, S,, S, - stopy nuklidov. V celom zariadeni je vikuum 

Anódové lúče sa analyzujú špeciálnymi prístrojmi nazvanými hmotnostné spektrografy. Uve­
dieme priniV~ hmotnostného spektrografu, ktorý r. 1919 skonštruoval F. W. Aston (obr. 3.9). 
Zvazok anóaových lúčov sa vedie z výbojovej trubice dvoma štrbinami š, ktorými sa z nich 
vymedzí veimi úzky lúč. Tento Júč sa vedie najprv elektrickým pofom E doskového kondenzátora 
a potom magnetickým pofom M, ktorého siločiary sú kolmé na siločiary elektrického p~~ 
Smer magnetického poia sa volí tak, aby sa v ňom častice odch yfovali na opačnú stranu a \ 
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v elektrickom poli. Za týchto podmienok magnetické pole sústreduje častice, ktoré majú rovnakú 
hmotnosť (presnejšie rovnaký merný náboj e/m), avšak rózne rýchlosti, na to isté miesto foto­
grafickej dosky F. Ak sú v lúči zastúpené častice s róznou hmotnosťou, sústredujú sa podia 
svojej hmotnosti v róznych miestach S 1 a S 2 tej istej priamky, čím vzniká hmotnostné spektrum. 
Poloha čiar v tomto spektre určuje potom hmotnosť príslušného iónu, z intenzity čiar m ožno 
predpokladať pomerné za.stúpenie jednotlivých iónov v skúmanom plyne. 

Z hmotnostného spektra, ktoré vzniklo pri skúmaní n eónu , bolo vidieť, že vedla čiary, ktorá 
zodpovedá hmotnosti 20 u, je tam ešte overa slabšia čiara, zodpovedajúca hmotnosti 22 u . Tým 
sa teda potvrdil už prv získaný výsledok Thomsonov, že neón je zmes dvoch nuklidov, a to, ako 
z priemernej atómovej váhy 20,179 vyplýva, 91,05 % nuklidu s hmotnostným číslom 20 a 8,95 % 
nuklidu s hmotnostným číslom 22. 

Na označenie izotopu saku značke prvku pripojí naiavo hore index, ktorý udáva. 
príslušné hmotnostné číslo; dolu sa niekedy pripisuje atómové číslo prvku. Napríklad 
izotop dusíka s hmotnostným číslom 14 a atómovým číslom 7 sa označuje 14N, prí­
padne 1~N. 

Hmotnostno-spektrografickými výskumami sa neskor zistilo, že existencia 
izotopov je všeobecný jav a že veTká vačšina prírodných prvkov je zmes niekofkých 
izotopov, ktorých pomerné zastúpenie býva v podstate konštantné. Experimentálne 
stanovená atómová váha prvku predstavuje vlastne priemernú atómovú váhu 
nuklidickej zmesi, ktorej hodnota závisí od pomerného zastúpenia jednotlivých 
nuklidov. Napríklad prvok s atómovým číslom 17 - chlór - sa skladá zo 75,4 % 
izotopu 3so1 (17 protónov + 18 neutrónov) a 24,6 % izotopu 3701 (17 protónov + 
+ 20 neutrónov). z toho možeme rahko vypočítať priemernú atómovú váhu 
chlóru, pre ktorú vychádza Ar = 75,4 . 35/100 + 24,6 . 37 / 100 = 35,49, teda hod­
nota nie veTrui sa líšiaca od chemicky stanovenej atómovej \áhy chlóru 35,453. 

Kedžo izotopy majú rovnaké chemické vlastnosti, nemožno ich od seba oddefovať chemie· 
kými reakciami, ale Jen niektorými jemnými fyzikálnymi operáciami. Tieto operácie využívajú 
napr. ich rozdielne difúzne rýchlosti, rozdielne rýchlosti vyparovania, rozdielne rýchlosti vylu­
čovania pri elektrolýze a pod. (pozri aj str. 273). 

V novšom čase sa venuje vefká pozornost umele pripraveným rádioaktívnym izotopom 
(rádioizotopom) róznych stálych prvkov, ktoré sa často používajú najma pri výskurne biochemic­
kých procesov, ako aj pri výskume mechanizmu chemických reakcií. 

ELEKTRÓNOVÉ OBALY ATÓMOV 

Ako sme už spomenuli, Rutherfordov t zv. planetárny model atómu sa stal základom sú­
časných predstáv o štruktúre atómu. Založený je na predpoklade, že elektróny obiehajú okolo 
jadra v podstate ako planéty okolo slnka, pričom príťažlivá elektrostatická sila medzi jadrom 
a elektrónom je vyvážená odstredivou silou elektrónov. Takýto predpoklad nie je však v súlade 
s princípmi klasickej elektrodynamiky, podfa ktorej obiehajúci elektrón by mal byť zdrojom 
elektromagnetického vlnenia. Toto vlnenie predstavuje istú energiu, o ktorú by sa musela znižovať 
energia elektr6nu, v dósledku čoho by sa tento elektrón plynule približoval k jadru, až by s ním 
napokon splynul. To znamená, že atóm by musel vyžarovať spojité spektrum obsahujúce čiary 
všetkých vlnových dlžok a čas jeho existencie by bol veimi obmedzený. Tieto závery boli však 
v rozpore s experiment.mi, lebo už v predchádzajúcom období bolo známe (pozri ďalej), že atómy 
vysielajú tzv. čiarové speklKum, zložené z jednotlivých izolovaných spektrálnych čiar. Táto 
okolnosť jasne dokazuje, že energetické zmeny, ktoré nastávajú vo vnútri atómu, nemóžu pre­
biehať plynule, ale prebiehajú diskontinuitne, skokom, čiže inými slovami, sú kvantované. 
Úlohou atómovej fyziky teda bolo prekonať naznačený rozpor a podať teóriu vodíkového atómu, 
ktorá by správne vysvetfovala štruktúru čiarového spektra atómového vodíka. Dalším, obtiaž. 
nejším problémom bolo podrobné objasnenie emisných spektier prvkov, ktorých atómy m a jú 
viacej elektrónov. Napokon bolo potrebné podať teoretickú interpretáciu Mendelejevovho perio­
dického zákona (pozri str. 73) a príčiny periodicity chemických vlastností prvkov. 
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Pre úspešné riešenie štruktúry elektrónových obalov atómov a jej zákonitostí bolo po­
trebné poznať: 

1. emisné čiarové spektrá atómového vod íka, prípadne dalších prvkov, 
2. fyzikálno-matematický aparát, pomocou ktorého by ich bolo možné interpretovať. 

Čiarové spektrá atómov 

Spektrum vzniká vtedy, ked pomocou nejakého monochromátora (hranol, mriežka) rozlo­
žíme zvii.zok lúčov elektromagnetického žiarenia a rozdielnou vlnovou dlžkou. Takýto rozklad 
sa uakutočňuje pomocou spektroskopu, prípadne spektrografu spósobom znázorneným na obr. 3.10. 

Obr. 3.10. Schéma spektrografu ; 
A - zdroj svetla, B, O - loJovky, 
C - hranol, E - matnica alebo fotoira­
ficki platila 
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Obr. 3.11. Oblasti elektromagnetického žiarenia; 
y - y-liarenie, RTG - ro nt&enové iiare nie, UV - ultrafialové žiarenie, VIS - viditerné iiarenie (svetlo) IR -ln-
fraferve né žiarenie, T - tepelné (sllavé) fiarenie ' 



ELEKTRÓNOVÉ OBALY 51 

Elektromagnetické žia.renie zahrnuje velmi širokú oblast, ktorej jednotlivé časti sú zné.zor­
nené na. obr. 3.11 s vyznačením stupnice vlnovej d1žky, prípa.dne vlnočtu a energie (pozri str. 52). 

Spektrá podia toho, či sú podmienené emisiou alebo absorpciou fotónu (pozri str. 151), 
rozdelujeme na emisné a absorpčné. Emisné spektrum vzniká, ked rozložíme žiarenie vychádza­
júce z určitého svetelného zdroja.. Absorpčné spektrum vzniká rozložením žiarenia., ktoré prešlo 
cez nejakú látku alebo sústa.vu látok. 

Teraz sa. budeme trocha. podrobnejšie zaobera.ť len emisnými spektrami, ktoré maJi zé.kladný 
význam pre riešenie štruktúry elektrónových obalov a.tómov. 

Poznáme tri druhy emisných spektier: 
a) 8pojité spektrum, ktoré obsahuje všetky vlnové d1žky vedla seba, 
b) čiarové spektrum, ktoré sa. skladá z jednotlivých ostrých čiar, oddelených tmavým priesto­

~·om (na.jčastejšie sú tieto čiary zložené z via.cerých čiar s blízkymi vlnovými dlžkami), 
c) pásové spektrum, ktoré sa skladá z niekolkých širších pásov (pri vti.čšej rozlišova.cej 

schopnosti prístroja. možno zistiť, že aj tieto pásy sú tvorené velkým počtom čiar). 
Každý prvok a.lebo zlúčenina má svoje typické spektrum, kva.lita.tívne odlišné od spektier 

iných látok. 
Žiarenie s čiarovým spektrem vysiela.jú prvky v plynnom skupenstve vplyvom tepelnej 

energie, elektrickej iskry, elektrického oblúka. atd. Sú to spektrá atómové, lebo ich vydávajú žia.riace 
atómy, ktoré prechádzajú zo vzbudených stavov do stavov s nižlíou energiou. Óiarové spektrá sú 
vii.čšinou vefmi zložité a obsahujú série čia.r, pra.videlno usporiada.ných v obmedzenej ča.sti 
s pektra.. 

Experimenty ukázali, že spektrwn vodíka obsahuje vo viditeinej oblasti lítyri čia.ry, označo­
vané Hcx, Hp, H y , H„ a okrem toho via.cero dalších čiar v ultra.fia!ovej oblasti, kde sa. postupne 
zbiehajú k určitej medznej čia.re (obr. 3.12), ktoré. sa. označuje ako hrana série. 
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Obr. 3.12. Balmere>va séria spektra atómového vodíka 
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Na.jsta.ršiu známu sériu spektra. atomového vodíka vo victitefnej oblast i skúmal J . J. Bal­
m e r (1885), ktorý zistil, že vlnočty v jednotlivých čiar možno vy ja.drit empirickým v zorcom 

v = Rn ---_ ( 1 1 ) 
21 n2 (3.3} 

v ktorom RH je konšta.nta, neskór označená a.ko Rydbergova., a n je fubovofné celé číslo počí­
najúc 3. S rastúcim n sa. vlnočet ustavične zvii.čšuje, až pre n blížiace sa nekonečnu na.dobúda. 
m edznú hodnotu v = R Hi4, ktorá určuje hra.nu série n a. ultrafia.lovej stra.ne spektra. 

Vedený snahou po zovšeobecnen í Ba.Imerovho vzťa.hu, vyslovil r. 1908 W . Ritz významné 
spektroskopické pravidlo, ktoré býva. označované ako kombinačný princíp: Vlnočet ktorejkolvek 
éiary v spektrál11ej sérii možno vyjadri( rozdielom dvoch élenov, jedného kon.§tantného (T"') a jedného 
premenného (T').') Tieto členy sa. na.zýva.j ú spektrálne termy. Vlnočet fubovolnej čia.ry atomového 
spektra. vodíka je : 

v = RH ( -
1
- - -

1
- ) = T"' - T ' n112 n ' 2 (3.4) 

1 ) Nezamieňa.ť so symbolom T pre termodyna.mickú teplotu . 
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V súhlase s týmto F. Pasch en (1908) objavil prvé <lve čiary novej série v infračervenej 
oblasti, ktorých vlnočty vyhovovali rovnici 

- ( l 1 ) v = RH 32 - n'> , n' = 4 a 5 (3.5) 

Zistiť dalšie čiary, prípadne série b olo však v tých časoch neuskutočnitl"Iné pre všeobecné 
experimentálne ťažkosti. 

Podobnú štruktúru ako čiarové spektrum atómového vodíka majú aj atómové spektrá 
alkalických kovov, ďalej spektrá raz ionizovaných atómov kovov podskupiny IIa (Mg+, Ca+ 
atď.) a spektrá dvakrát ionizovaných atómov prvkov podskupiny Illa (B>+, AP+ atď.). 

Rovnako vlnočty č iar róznych sérií v týchto spektrách v zásade vyhovujú vzťahom ob­
dobným rovnici (3.4). V iných prípadoch sú atómové spektrá overa zložitejšie a vyhodnotenie 
ich stavby je podstatne náročnejšie. 

Základy kvantovej teórie 

Skúmaním žiarenia a absorpcie tzv. absolútne čierneho telesa1) sa zistilo, že aj 
energia má „atómový" charakter. 

Nemecký fyzik M. Planck (1900) prišiel k názoru, že absolútne čierne teleso 
vyžaruje energiu nespojíte, po kvantách a že velkost elementárneho kvanta energie 
závisí od kmitočtu (frehencie) žiarenia v. 

Hodnota elementárneho kvanta Q. je určená vzfahom 

c 
Q. = hv = h­

}, 
(3.6) 

kde h je tzv. Planckova konštanta, ktorá je jednou z najdóležitejších prírodných kon­
štánt a má hodnot u 

h = 6,626 176(36) . lQ- 34 J . s 

Rozmer Planckovej konšt anty možno rbzpísať takto: 

J . s = kg . m2 . s- 2 . s = 1F . k~l l 
dráha hybnosť 

Podra toho táto konštanta predstavuje aj súčin dráhy a hybnosti. Takýto súčin 
sa vyskytuje pri štúdiu otáčavého pohybu a znamená moment hybnosti.2) Planckova 
konštanta móže teda znamenať aj kvantum momentu hybnosti. Pre kvantovanie 
momentu hybnosti sa zaviedla konštanta n = h/27t. 3) 

Hlavnou myšlienkou kvantovej teórie je predstava, že energia telesa sa móže 
menif len po určitých celistvých násobkoch elementárneho kvanta energie. Vzťah (3.6) 
udá va, že hodnota kvanta nie je veličinou konštantnou, ale sa mení s kmitočtom prísluš­
ného žiarenia. 

K vantovú teóriu póvodne vypracoval Planck, aplikujúc ju na teleso, ktorého 

1 ) Absolútne čierne teleso možno realizovať dutinou s malým otvorom, ktorej povrch je 
natretý na čierno. Takéto teleso absorbuje prakticky všetko dopadajúce žiarenie. 

2) V niektorej litera.túra sa pou žíva aj termín rotačný impulz. 
3) Číta sa há trans. 
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častice vibrujú a ktoré mení svoju energiu tým, že vysiela alebo pohlcuje žiarenie 
s frekvenciou, ktorá sa rovná frekvencii vibrácií jeho častíc. A. Einstein neskór 
dokázal, že predstava o energetických kvantách platí všcobecne pre akúkoTvek vý­
menu žiarivej energie s látkou. 

Správnost kvantovej teórie potvrdil aj tzv. fotoelektrickýjav (A. G. Stoletov a W. Hall­
wachs 1888), ktorý uspokojivo vysvetlil A. Einstein (1905). 

Podstata fotoelektrického javu je tá, že vplyvom energie dodanej účinkom svetla sa z nie­
ktorých látok uvofňujú elektróny, čím sú vytvorené podmienky na premenu svetelnej energie n a 
elektrický prúd. Tento jav sa využíva pri konštrukcii vákuových 
fotočlánkov (obr. 3.13). 

Poznatky získané zo skúmania fotoelektrického javu sa nedajú 
dobre vysvetliť z hradiska vlnového charakteru žiarenia. Einstein 
prišiel pri štúdiu tohto javu k záveru, že svetlo má aj charakter 
korpuskulárny a skladá sa z častíc, ktoré pomenoval fotónmi. Každý 
fotón je nositefom energie, ktorá zodpovedá velkosti elementárneho 
kvanta Q, = hv. 

Obr. 3.13. Vákuový fotočlánok ; 

Katóda je pokrytá alkalickým kovom, anóda je sieťková, 
---- svetelný lúč, 
- - - - elektrón uvornený z kovu 

+ 

G 

Týmto možno poohopiť, že nie všetky lúče sú schopné rovnako uvolňovat elektróny z roz­
nych kovov. Z alkalických kovov sa napr. uvoiňujú elektróny už vplyvom infračerveného a vidi­
tefného žiarenia, kým z iných kovov, napr. zinku, až účinkom ultrafialového žiarenia. Jestvujú 
vždy lúče určitej vlnovej dlžky, oharakteristickej pre daný kov, z ktorého lúče kratšej vlnovej 
dlžky uvofňujú a dlhšej vlnovej dlžky neuvofňujú elektróny. Je to preto, že lúče s kratšou vlno­
vou dlžkou sú energeticky bohatšie. Z predchádzajúceho možno uvažovať o pevnosti pútania 
elektrónov atómami prvkov. 

Keď má fotón energiu Q. = hv, móžeme mu podTa Einsteinovho vztahu medzi 
hmotnosťou a energiou pripísat aj určitú hmotnosť 

(3.7) 

Podobne možeme fotónu, ktorý letí rýchlosťou c (rýchlosť svetla), pripísať 

určitú hybnost 
hv h 

Pv =m.c= - =-
C }, 

(3.8) 

P ritom sa však fotóny správajú aj ako vlnenie, ktoré má podra (3.8) vlnovú 
dÍžku 

h h 
A.=-=­

Pv 
(3.9) 

Takýto dvojaký charakter, korpuskulárny i vlnový, je vo všeobecnosti vlast­
nostou nie len fotónov, ale aj iných mikročastíc. Tento poznatok sa stal východisko­
vým princípom novej fyzikálnej teórie, vlrwvej mechaniky (pozri str. 57). 
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Bohrov model atómu 

Opierajúc sa o planetárny model atómu a aplikujúc výsledky kvantovej teórie, 
vytvoril dánsky fyzik N. Bohr (1913) teóriu vodíkového atómu, známu pod menom 
Bohrov model atómu. Hoci tento model mal obmedzenú platnosť, bol schopný uspoko­
jivo objasniť čiarové spektrum vodíka, a to aj po kvantitatívnej stránke. Preto zna­
menal významný medzistupeň vo vývoji názorov na štruktúru atómu. 

Základem Bohrovho modelu atómu bol predpoklad, že elektrón vo vodíkovom 
atóme obieha okolo jadra po určitých kruhových dráhach,I) v kterých jeho energia 
ostáva stála. Takéto dráhy, kterých existuje celý rad (vo všeobecnosti nekonečný 
počet), teda predstavujú stacionárne stavy elektrónu alebo jeho energetické hladiny. 
Každá možná dráha je pritom vymedzená podmienkou, podfa ktorej moment 
hybnosti obiehajúceho elektrónu r me v (r - polomer dráhy, me - hmotnost elektrónu, 
v - jeho obvodová rýchlost) sa rovná celému násobku konštanty Ji, teda 

rm0v = nh (3.10) 

Celé číslo n, ktoré určuje poradie elektrónových dráh, sa označuje ako kvantové 
čislo. 

Elektrón vyžaruje energiu iba pri prechode z jedného stacionárneho stavu 
s vyššou energiou E' na iný, v ktorom má nižšiu energiu E". Energetický rozdiel 
týchto stavov sa vyžiari vo forme svetelného kvanta (fotónu), čo možno vyjadrit 
rovnicou 

E ' -E" = hv (3.11) 

ktorá určuje kmitočet vysielaného žiarenia. Obdobný vztah platí aj pre pohlcovanie 
energie, keď elektrón naopak prechádza do stavu s vačšou energiou. 

Na základe rovnice (3.10) a pomocou zákonov klasickej dynamiky možno od­
vodit pre polomer r určitej dráhy elektrónu a jeho celkovú energiu E na tejto dráhe 
výrazy: 

(3.12) 

n2 (3.13) 

kde co je permitivita vákua, me - pokojová hmotnost elektrónu, e - jeho náboj 
a c - rýchlosť svetla vo vákuu. Veličina a0 = eJl,2/1tmee2 značí polomer prvej dráhy 
(n = 1) vo vodíkovom atóme a má hodnotu 5,291 770 6(44) . 10- 11 m ~ 0,052 9 nm. 
Táto veličina sa v atómovej fyzike používa ako jednotka dÍžky a označuje sa ako 
Bohrov polomer. Konštanta Roo = mee4 /8s0

2h3c sa nazýva Rydhergova kan~tanta2) a jej 
hodnota je 1,097 373 177(83). 101 m-1. 

') Taká.to predstava o pohybe elektrónu v atóme je, pravda, velkým zjednodušením 
(pozri str. 58 a 64). 

2) I ndex cx:i znamená, že Rydbergova konštanta zodpovedá stavu, v ktorom sa predpokladá 
nehybné ja.dro. 
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Spektrum at ómového vodíka podfa Bohrovho modelu atómu 

Ak vyjdeme z Bohrovho modelu atómu, bolo by možné vznik jednotlivých čiar atómového 
spektra voch1rn vysvetliť jednoducho prechodmi elektrónu zo stavov s vyšším obsahom energie 
na stavy, ktoré sú energeticky nižšie. Ak dosadíme do rovnice (3.11) za E ' a E" výrazy z rovnice 
(3.13), dostaneme : 

hv = E' - E " = R oohc ( - -
1
- + -1

- ) n'2 n"2 
(3.1 4> 

a odt iaf vyplýva pre vlnočet v = v/c 

v= R oo ----- ( 1 1 ) 
n "2 n'2 

(3.15} 

Vidíme, že rovnica (3.15) sa formálne zhoduje s empiricky zisteným Balmerovým vzorcom 
(3.3) pre vlnočty čiar v atómovom spektra vodíka. Keďže sa ukázalo, že teoreticky vypočítaná. 
hodnota konštanty Roo je vefmi blízka hodnota Rydbergovej konštanty Rn, zistenej zo spektro­
skopických meraní, je možné Bohrov model v podstata považovať za vyhovujúci. 

Keď sa elektrón nachádza vo vodíkovom atóme na najnižšej energetickej hladine 
(n = 1), atóm je v základnom stave. No, ak atóm dostane zvonka energiu, elektrón 
vystúpi z najnižšej hladiny na niektorú vyššiu hladinu (s vačším n); takýto stav sa. 
označuje ako vzbudený. Tento vzbudený stav trvá len vefmi krátko (priemerne 
10-s až 10-9 s). Pri spiitnom prechode elektrónu na nižšiu hladinu uvolni atóm nadby­
točnú energiu vo forme svetelného kvanta (fotónu), čim vzniká prislušná spektrálna Mara. 
Jednotlivé prechody z róznych vyšších hladín na tú istú nižšiu hladinu zodpovedajú 
vzniku róznych čiar určitej série. Óiary Balmerovej série sú spósobené prechodom 
elektrónu z hladiny tretej , štvrtej atď. , do hladiny druhej. Okrem toho Bohr pred­
povedal ešte ďalšie série čiar, ktoré by holi podmienené prechodom elektrónu z vyšších 
hladín do hladiny prvej, tretej a štvrtej. Vlnočty čiar týchto sérií sa móžu vypočítat 
z rovnice (3.15) pri n" = 1 a n' = 2, 3, 4, .. . ; n" = 3 a n' = 4, 5, ... ; n" = 4 a n' = 
= 5, 6, . . . Ihneď po vyslovení predpokladu o existencii nových sérií v atómovom 
spektre vodíka začali fyzici s pokusmi o ich objavenie. Skutočne, už r. 1915 objavil 
T. Lyman prvé tri čiary novej série v ďalekej ultrafialovej oblasti (Lymanova séria) 
a F. S. Brackett objavil r.1922 ďalšie čiary už známej série v infra.červenej oblasti 
(Paschenova séria), ako aj prvé čiary ďalšej série v infra.červenej oblasti (Brackettova 
séria). Napokon A. H. Pfund zistil r. 1924 novú čiaru ako začiatok série v ďalekej 
infračervenej oblasti (Pfundova séria). Základné údaje o známych sériách atómovéhe> 
spektra vodíka sú uvedené v tab. 3.1. 

Tabufka 3.1 

SéRIE ATÓMOV~HO SPEKTRA VODÍKA 

Séria · n" n' 1. ěiara [cm-1] Hrana [cm-t] 

Ly manova 2, 3, 4 atď. 82 303 109 737 
Balmerova 2 3, 4, 5 atď. 15 241 27 434 
Paschenova 3 4, 5, 6 atď. 5 335 12197 
Brackettova , 4 5, 6, 7 atď. 2 469 6 858 
Pfundova 5 6 atď. 1 341 4 389 
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Namerané vlnočty čiar uvedených sérií sa vefmi dobre zhodovali s teoretickými, 
.fu nepochybne znamenalo vefký úspech Bohrovej teórie. 

Na obr. 3.14 je schematicky znázornený mechanizmus vzniku jednotlivých sérií 
v atómovom spektre vodíka. Energie jednotlivých hladín sú vyjadrené v elektrón­
voltoch 1) a taktiež, ako je v spektroskopii zvykorn, v jednotkách vlnočtu (cm- 1), 2) 
čo sú príslušné spektrálne termy. Rozdiel fubovofných dvoch hladín potom určuje 
energiu, ktorú elektrón pri takom prechode vyžiari, a to je podla rovnice (3.15) 
vlnočet emitovanej spektrálnej čiary. Súčasne vidíme, že na prenesenie elektrónu 
z prvej hladiny do nekonečnej vzdialenosti je potrebná energia 13,60 eV čiže 
109 737 cm-1. Táto důležitá konštanta sa nazýva ionizačná energia vodikového atómu 
a je určená hranou Lymanovej série. 

ENERGIA SÉRIA ČIAR 
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Obr. 3.14. Energetické hladiny elektrónu vo vod íkovom atóme ; 
Energetické rozd iely medxi hladinami sú Jen kvalitatívne naznačené 

Význam a ohraničenosť Bohrovho modelu 
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Z Bohrovho modelu atómu prvý raz vyplynula požiadavka kvantovania energie 
p ri výklade dejov prebiehajúcich v elektrónovom obale. Jeho základný význam 
bol v tom, že bol schopný jednoducho a v zásade správne objasniť energetické pomery 
vo vodíkovom atóme. Skoro však vznikli vážne ťažkosti, najma v súvislosti s tzv. 
jemnou štruktúrou čiar v atómovom spektre vodíka,3) ako aj so štiepením spektrál­
nych čiar pod účinkom silného magnetického pofa (Zeemanov jav). Za účelom pre­
hÍbenia Bohrovho modelu nemecký fyzik A. Sommerfeld (1915) zaviedol predstavu 
o pohybe elektrónu nielen po kruhových, ale aj po eliptických dráhach. Tak vznikol 
kombinovaný Bohrov-Sommer/eldov model atómu, ktorý však napriek istým čiast­
kovým úspechom nepriniesol zásadný pokrok vo vývine teórie elektrónových obalov. 
Predovšetkým nedával základ pre podrobnú interpretáciu atómových spektier 
prvkov s viacelektrónovými atómami, ani pre pochopenie chemických vlastností 
prvkov a ich periodického charakteru. 

1) Elektrónvolt (eV) značí jednotku energie; 1 eV = 1,602 189 2. lQ- 19 J. 
2

) Pre prepočet vlnočtu na energiu p latí vzťah Q [J] = 1,986 478 . I Q- 2J J. cm. v [cm-']. 

J) Pri silnej disperzii sa jednotlivé čiary javia zlože.né z niekofkých zložiek s vefmi blízkym 
vlnočtom. . 
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Bohrov i Bohrov-Sommerfeldov model sice kvantoval moment hybnosti elek­
trónu, ale inak chápal elektrón ako bežné teliesko, ktoré podlieha zákonom klasickej 
mechaniky. To bol ich zásadný nedostatok. Stále jasnejšie sa totiž ukazovalo, že 
na atómové deje nemožno aplikovat p rincipy klasickej mechaniky, ale len novej 
mechaniky mikročastíc, tzv. kvantovej mechaniky. 

Základné predstavy kvantovej mechaniky 

Pri výklade kvantovej teórie sme objasnili dvojaký charakter žiarenia -
korpuskulárny a vlnový - a zdóraznili sme, že táto dvojakost vlastností sa preja­
vuje aj pri iných mikročasticiach, ako sú elektróny, protóny, o::-časticei celé molekuly. 
Francúzsky fyzik L. de Broglie (1924) vyslovil myšlienku, že pohyb akejkofvek 
častice je spojený vždy s určitým vlnením a stal sa tak zakladatefom tzv. vlnovej 
niechaniky. 

Obdobne ako hybnosť fotónu (pozri str. 53) je daná vzťahom p . = m,c = hf?,, 
platí a j pre iné častice, pohybujúce sa rýchlosťou v, vzťah 

h 
p=mv =­

J, 
(3.16} 

Z toho dostávame pre vlnovú dÍžku de Broglieho vin, združených s pohybujú­
cimi sa časticami 

h h 
J.= -=-

p mv 
(3.1'7 ) 

Krátko po vyslovení tohto názoru sa. experimen tálne dokázalo, že pri dopade elektrónov na 
kryštály na.stávajú obdobné javy, ako pri dopade rontgenových lúčov. Napríklad G. P. Thomp­
s on (1927) zistil, že pri d opade prúdu elektrónov na kovovú fóliu vzniká na druhej strana fólie na 
fotografickej doske sčernanie v podoba sústredných krúžkov. Kod v priestore za kovovou fóliou 
pósobil magnetickým poioin, tvar týchto obrazcov sa zmenil, čím sa dokázalo, že sčernanie nespó­
sobujú rontgenové lúče. Zist ený jav sa dal teda vysvetliť len tým. že obrazce na doske sa tvoria 
ohybom elektrónov na mikroskopických kryštá likoch fólie, čo dokazuje, že elektróny sa tu sptá­
vajú obdobne ako elektromagnetické vlnenie. Premeraním obrazca možno zistiť „vlnovú dížku" 
elektrónov, ktorej závislosť od ich rýchlosti vyhovuje presne rovnici (3.17). 

Pretože vlnová mechanika hlbšie vystihovala charakter pohybu elektrónov, bola 
schopná vyriešit rad otázok, ktoré Bohrova- Sommerfeldova teória vyriešiť nemohla. 

Pomocou vlnovej mechaniky možno napr. vysvetliť, prečo elektrón nemóže obiehať okolo 
jadra po fubovofných, ale len p o určitých dráhach, na ktorých pozdlž celej kružnice platí vzťah 
r me v = nh/27t. Keď dlžka dráhy, n a ktorej sa pohybuje elektrón, sa. rovn á 2rrr , a elektrón má 
vlnový charakter pohybu, musí táto dížka obsahova t celistvý násobok vln pohy bujúceho sa. 
elek t rónu (v prípade r ~ J.) 

2rrr = nA = n _ '::.__ 
mv 

(3.18} 

V takom prípade sa vytvára. stacionárna vlna a príslušná dráha je stabilná. V hociktorej 
inej dráhe by sa. celé vlnenie interferenciou rušilo a stabilná dráha by nemohla jestvovať. 

De Broglieho myšlienky v ďalších rokoch rozviedol a matematicky podložil 
E. Schrodinger. Okrem toho W. Heisenb e rg nezávisle od týchto bádateTov 
rozpracoval inú mechaniku mikročastíc, tzv. maticovú mechaniku, ktorcj výsledky 
sú však celkom konzistentné s výsledkami vlnovej mechaniky. Tak sa vytvorila 
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nová rozsiahla oblasť teoretickej fyziky, mechanika mikrosveta, ktorá sa všeobecne 
označuje ako kvantová mechanika. Táto disciplína v súčasnosti úspešne rieši všetky 
hlavné problémy atómovej i molekulovej fyziky. No preto, že jej matematická stránka 
je vefmi zložitá, m6žeme tu znej uviesť len niektoré najzákladnejšie poznatky. 

Pohyb elektrónu je v kvantovej mechanike opísaný pomocou tzv. vlnovej 
funkcie 1J', ktorú možno získať riešením Schri:idingerom objavenej vlnovej rovnice. 

Schrodingerova vlnová rovnica má pre jedinú mikročasticu a pre časove ustálený dej ta­
kýto tvar: 

2m 
Atp+ - (E - V) tp = O ft2 (3.19) 

kd A 
02 02 02 

· L 1 '- ( , k ·á k , d · l · e u = -
0 

+ -
0 

+ -
0 2 J0 ap aceov oper„tor x, :y a z su arteia ns e sura nwe , m Jfl x2 y2 z 

.hmotnosť častice, E jej celková a V potenciálna energia.t) 

Je to diferenciálna rovnica druhého poriadku, ktorá sa m6že exaktne riešiť len 
pre najjednoduchšie systémy (napr. atóm vodíka, pozri str. 59). Vo vačšine prípadov 
sú pre jej riešenie potrebné určité aproximácie. 

Vlnová funkcia 1P je pri stacionárnom stave atómu funkciou priestorových 
súradníc elektrónu x, y a z a je vo všeobecnosti komplexnou veličinou. Preto má 
fyzikálny zmysel len štvorec jej modulu 111' 12 = 11'*11'• kde 11'* je komplexne združená 
funkcia. Ak 111' 12 násobíme elementom objemu d V = dx dy dz, vyjadruje súčin 
I 1P 12 d V pravdepodobnosf výskytu elektrónu v malom objeme d V okolo bodu daného 
súradnioami x, y a z. Z tohto d6vodu sa veličina I 'l/J 12 bežne označuje ako hustota 
pravdepodobnosti výskytu elektrónu. V prípade reálnej hodnoty 1P je, pravda, hust ota 
pravdepodobnosti určená jednoducho štvorcom tp2. Namiesto klasického opisu 
pohybu elektrónu s pevne určenou dráhou (trajektóriou) sa teda v kvantovej me­
chanike robí iba štatistický opis výskytu elektrónu. 

Fyzikálne prijateTné riešenie Schri:idingerovej vlnovej rovnice musí vyhovovat 
určitým podmienkam. Predovšetkým, musí byť jednoznačné, konečné a spojité 
v celom intervale zmien nezávisle premenných (vrátane nekonečna). Ďalej, musí 
byť splnená podmienka tzv. normalizácie 

J tp*1JJdV = 1 
v 

(3.20) 

Táto podmienka zohradňuje ten samozrejmý fakt, že sa elektrón niekde v priestore 
musí nachádzať. Príslušnú vlnovú funkciu považujeme potom za normalizovanú. 

Riešenia, vyhovujúce uvedeným podmienkam, jestvujú len pre určité hodnoty 
celkovej energie E. Označujú sa ako vlastné hodnoty a im príslušné vlnové funkcie ako 
vlastné funkcie. Može sa stať, že jednej vlastnej hodnote prísluší niekoTko vlastných 
funkcií. V tom prípade sa daná vlastná hodnota označuje ako degenerovaná. 

Princíp neurčitosti 

Podra klasickej mechaniky možno stanoviť polohu i rýchlost telesa v určitom okamihu 
v podstata s neobmedzenou presnosťou. Je to p reto, že pri telesách makroskopických rozmerov 
sú ich „vlnové" vlastnosti prakticky úplne zanedbatelné. Iná situácia je však vo svete mikro-

1) Podrobnosti sa možno dozvedieť z učebníc teoretickej fyziky alebo kvantovej mecharúky; 
pozri no.pr. E. V. Spolskij : Atomová fysika I , Stát. nakl. t ech. lit„ Praha 1957, str . 357. 
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·-Častíc, ktoré v dósledku dvojakého charakteru majú presnos( súčasného stanovenia polohy 
a ri)chlosti principiálne obmedzenú. Toto obmedzenie, ktoré odvodil r. 1927 W. Heis enberg, sa 
·označuje ako princíp neurčitosti. Vyjadruje ho rovnica 

(3.21 ) 

kdo 6x značí neurčitosť v stanovení polohy a 6p„ neurčitosť v stanovení hybnosti častice v smere 
osi x. Analogické rovnice platia, pravda, pre nepresnosti polohy a hybnosti častice aj v smere 
osí y a z. 

V zmysle rovnice (3.21) možno povedatl, že čím presnejšie určíme polohu častice, tým menej 
presne móžeme určiť jej hybnosť a naopak. Pri cel kom presnom stanovení jednej z týchto veličin, 
·druhú veličinu n emožno vobec stanoviť. 

Heisenbergov princip neurčitosti má osobitný význam pre výklad p ohybu elektrónu vo 
vnútri a.tórou. Jeho dosledkom je, žo polohu e lektrónu možno opísať pomocou v!novej funkcie 
len s istou pravdepodobnost'ou, čo je podstatným rysom kvantovo-mechanického modelu atómu. 

Kvantovo-mechanický model atómu 

Keď sa podrobnejšie analyzovali čiarové spektrá vodíka, ako aj ich správanie 
sa v magnetickom a elektrickom poli, zistilo sa, že pozorované fakty nemožno úplne 
-0bjasniť vychádzajúc z Bohrovho-Sommerfeldovho modelu atómu. Ako sme už 
naznačili, obmedzenosť tohto modelu nedávala na to dostatočnú teoretickú bázu, 
a preto pre úspešnú. interpretáciu experimentálnych poznatkov bolo potrebné 
vypracovať principiálne nový, kvantovo-mechanický model atómu, ktorého hlavné rysy 
-podávame v ďalšom texte. 

· Základom kvantovo-mechanického modelu atómu sú výsledky, získané rieše­
ním Schrodingerovej vlnovej rovnice pre atóm vodíka. Tieto výsledky možno potom 
použiť aj pre atómy, ktoré obsahujú vačší počet elektrónov. 

Schrodingerova vlnová rovnica má pre vodíkový atóm tvar 

~tp +-.- E - -- VJ = O 2me( e2 ) 
li2 47te0r 

(3.22) 

kde r je vzdialenosť elektrónu od jadra; význam ostatných symbolov pozri str. 54 
a 58. Pre riešenie tejto rovnice je výhodné prejsť od karteziánskych súradníc 
.x, y a z k sférickým súradniciam r, {}a <p, ktorých vzťah ku karteziánskym súradniciam 
vidieť na obr. 3.15. 

Funkciu "P(r, {}, <p), ktorá je riešením rovnice (3.22) transformovanej do sfé­
rických súradrúc, možno napísať ako súčin dvoch funkcií 

"P(r, {}, <p) = R(r) Y({}, <p) (3.23) 

R(r) predstavuje radiálnu a Y({}, <p) uhlovú (angulárnu) čas( vlnovej funkcie. 
Kvantové čísla. Všimnime si najskor Uhlovú čas( vlnovej funkcie. Funkcia Y({}, <p) 

charakterizuje rozdelenie elektrónovej hustoty na povrchu gule s rubovofným 
polomerom (v závislosti od {} a <p). Dá sa opať vyjadriť v tvare súčinu: 

(3.24) 

kde N 6 ,fl' je tzv. normalizačný koeficient, e je základ prirodzených logaritmov a i = 

V-1. Funkcia P l:»1l (cos19-) má tvar polynómu premennej cos#, (l - lmzl)-této 
stupňa, násobeného výrazom (1 - cos2 '19-)lm1l/2. Ako vidieť, matematický opis je tu 
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pomerne zložitý, a nie je ciefom podrobnejšie saním tu zaoberať.1) Doležité je však 
zistenie, že rovnica (3.24) dáva vyhovujúce vlnové funkcie len vtedy, ak mi je nula 
alebo celé číslo v intervale od -1 do + 1. Tieto čísla sa označujú ako kvantové: mi 
je magnetické a l je orbítálové čiže vedfajšie kvantové číslo. Pre dané l može 11; l 

nadobúdať tieto hodnoty: l, l - 1, ... , 1,0, - 1, „ „ -l + 1, - l, t. j. celkove 2l + l 
roznych hodnot; napr. pre l = 3 može byť m i = - 3, - 2 , - 1, O, 1, 2. 3 . 

A 

• ' I y 
' · j I .P '·, 11í x ::r.sin1" .cosf 

• ...._ I I 'čt. 
-- - -, _ ___ ___ _'.!!J-

lx \ .. „ . "' ~:: SU'lv , Slíl r 
X 

· Obr. 3.15. Sférické súradnice a ich vzťah ku karteziánskym súradniciam 

Kormalizačný koeficient No, rp upravuje vlnovú funkciu tak, aby bola splnená podmienka 

ff Y*(if, cp) Y(&, cp) d(cos {})dep= 1 
s 

(3.25) 

ktorá vyjadruje, že sa elektrón musí nachádzať niekde na povrchu gule S. Príslušným výpočtom 
získame pre No,rp vzťah 

N - V(2l + 1) (l-1 mz I)! 
O,<p - 4rr(l + I mz I)! 

(3.26) 

Aj z tohto vzťahu plynie, že maximálna hodnota I m1 I sa musí rovnať l. 

Radiálna časť vlnovej funkcie charakterizuje rozdelenie elektrónovej lmstoty pozdtž 
polomeru gule. Z matematického opisu (ktorý je opať zložitý) plynie, že táto funkcia 
je určená kvantovými číslami n a Z. Číslo n sa označuje ako hlavné kvantové číslo 
a može mať všetky celé hodnoty od 1 do oo. Je to kvantovo-mechanický analóg 
kvantového čísla n Bohrovej teórie (pozri str. 54). Maximálna hodnota l je n - I , 
takže pre každé n može l nadobúdať hodnoty od O do n - 1, teda celkove n roznych 
hodnot. Napríklad hlavnému kvantovému číslu n = 3 prináležia tri hodnoty orbi­
tálového kvantového čísla, a to O, l a 2. 

1) Pozri napr. J. Pišút-L. Gomolčák: Úvod do kvantovej mechaniky, Alfa, Bratislava 
1975, str. 381. 
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Energetické stavy elektrónov v atóme. Riešením Schrodingerovej vlnovej rovnice 
pre vodíkový atóm sa zistilo, že vlastným funkciám (3.24) zodpovedajú vlastné hod­
noty dané výrazom 

E = _ R oohc 
n2 

(3.27) 

Pre energiu elektrónu vo vodíkovom atóme teda vychádzajú tie isté hodnoty 
ako v Bohrovej t eórii (pozri str. 54), len bez akýchkofvek predbežných podrnienok 
(postulátov). 

Energia jednotlivých stavov vodíkového atómu závisí podTa rovnice (3.27) len 
od hlavného kvantového čísla n. Pri každej hodnote E možno napísať n2 vlnových 
funkcií,1) ktoré sú riešeniami vlnovej rovnice. To znamená, že každá energetická 
hladina je n2-razy degenerovaná. 

ENERGIA ČIARY KVANTOVÉ ČÍSLO 
do11Clené hlovné orb1tólové orb1lól 

x ) 
~g~ 
3s 

15 237 

2p 

0,365 
o 

-Obr. 3.16. Schéma vzniku jemnej štru ktúry čiar v atómovom spektre vodíka ; 
X) Enercetické rozdiely medzi hladinami s n = 3 sú nemerate rne malé , preto sa pozoruiú len dve liary namiesto 
dovolených troch 

Poznatok o nezávislosti energetických stavov vo vodíkovorn atóme od orbitálo­
vého kvantového čÍsla l sa získal pri zanedbaní efektov, vyplývajúcich z teórie 
relativity. Zohladnenie týchto efektov vo vlnovej rovnici vedie k odstráneniu 
degenerácie stavov vzhfadom na l a k ich štiepeniu na hladiny s trocha odlišnou 
energiou. To umožňuje interpretáciu jemnej štruktúry čiar atómového spektra 
vodíka. 

Pri n = 1 je možná len jedna energetická hladina, avšak pri n = 2 sa vytvárajú dve ener­
getické hladiny (l = O a 1), pri n = 3 tri energetické hladiny (I = O, 1 a 2) atd„ ako je to sche­
maticky naznačené na obr. 3.16. Z toho vyplýva, že prvá čiara Balmerovej série, ktorá vzniká 
preohodom elektrónu zo stavu s n = 3 do stavu s n = 2, mohla by mať šesť zložiek, ako je to 
na. obr. 3.16 naznačené viavo. No dovolené sú len také prechody, pri ktorýoh sa orbitálové kvan­
fové ěíslo l zmení o ± 1; hlavně kvantové číslo n sa móže zmeniť o fubovofný počet jednotiek. 
Podra toho móže uvažovaná čiara vzniknúť len trojakým spósobom, a.ko je to na.značené na. 
-0br. 3.16 napravo. 

1 ) Tento počet sa sta.noví sumáoiou 

11 - l 
~ (21 + 1) = 1 + 3 + 5 + ... + (2n - 1) = n 2 

l - 0 
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V atómoch s viac elektrónmi nastáva vzaJomná interakcia (odpudzovanie)­
elektrónov (pozri str. 67), v dósledku ktorej stavy s róznou hodnotou l (pri rovnakej­
hodnote n) prestávajú byť energeticky rovnocenné (degenerované). Každá hladina. 
s danými kvantovými číslami na l je ešte (2l + 1) -razy degenerovaná a táto degene­
rácia sa dá odstrániť len účinkom vonkajšieho magnetického pora (obr. 3.17). T<> 
sa experimentálne prejavuje pri tzv. 
Zeemanovom jave (pozri str. 57). 

Momenty hybnosti elektrónu. Fyzi­
kálny význam orbitálového a magne­
tického kvantového čísla tkvie v ich 
súvise s momentom hybnosti elektrónu 
v atórne a jeho priemetom na smer 
magnetického pora. 

Obr. 3.17. Rozštiepenie sedem razy degenero­
vanej energetickej hladiny v magnetickom poli 

E 

l ::3 m, 
---- +3 

/ 
/ /,_---- +2 

/:/,----+1 
---4t~~-~--­

\'~' ~--- -1 

o 

\ ' 

bez magne­
tickeho 
poť a 

\ -2 
,__ ___ -3 

v silnom 
magnetickom 
poli 

Zo Schrodingorovej vlnovej rovnice vychádza. pre vefkosť momentu hybnosti elektrónu~ 
charakterizovaného v a.tóme orbitálovým kvantovým číslom l, t. j. orbitálového momentu hybnosti, 
vzťah 

1 = Vz(l + i ) li (3.28) 

Podfa toho eloktrón pri l = O má orbitálový moment h ybnosti rovný nule, pri l = I rovný 
V2!i, pri l = 2 rovný V6!i atd. Pre priemet orbitálového momentu hybnosti do smeru vonkajšieho · 
magnetického pofa H potom dostáva.me 

la = mi/i (3.29~ 

Napríklad, orbitálový momont h ybnosti, ktorého absolútna hodnota je V12/i, má jednotlivé· 
priemety ln rovné O, ± li, ±2!t a ± 3li (obr. 3.18). 

Dubletová štruktúra řiar v atórnových spektrách , ako aj anomálie v štiepení 
spektrálnych čiar v magnetickorn poli sa dali vysvetliť len predpokladom, že elektrón 
sa vyznačuje určitým vnútorným momentom hybnosti, ktorý sa označuje názvorn spin~ 

Tento predpoklad, ktorý zaviedli r.1925· 
G. E. U hlenbeck a S. A. Goudsmit, 
umožnil aj objasnenie výsledkov poku--

H 

sov O. Sterna a W. Gerlacha (1921). 
Úzky zvazok atómov (napr. striebra),. 
ktorý prechádzal silne nehomogénnym 
magnetickým pofom vo vysokom vá­
kuu, sa rozštiepil na dva symetricky 
rozložené zvazky (obr. 3.19), zodpove­
dajúce dvom orientáciám spinu na smer 
posobiaceho pofa. 

Obr. 3.18. Priestorové kvantovanie orbitálo­
vého momentu hybnosti pri I = 3 
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Na určenie spinu elektrónu a jeho smerovej orientácie sa zaviedli kvantové 
čísla s a m8 • Spinové kvantové číslo s má hodnotu len 1/2. Číslo m8 je k s v rovnakom 
vzťahu ako mz k l, a preto móže mať hodnoty+ 1/2 a - 1/2. 

Obr. 3.19. Usporiadanie pokusu Sterna 
a Ger lacha; 
P - piecka na atomizáciu kovu, Š - štr biny 
vymedzuiúce úzky zvizok letiacich at6mov, 
M - p61ov~ nástavce magnetu, T - tienidlo 
na recistr!ciu dopadajúcich atómov 

Rez A-A 

Spin elektrónu a jPho priemet do smeru vonkajšieho magnetického poia H sú dané po­
dobnými výrazmi ako orbitálový moment hybnosti a jeho priemet III, teda 

s = Vs(B + 1) n 
a 

(3.30) 

(3.31} 

Vzhfadom na možné hodnoty s a m8 z týchto rovníc vychádza pre absolútnu vefkosť spinu 
(V3/2) na pre jeho priemet do smeru magnetického pofa ± (l/2)n. 

Poznamenajme ešte, že informácie o spine sa nedajú získať zo Schrodingerovej vlnovej 
rovnice, ale len z relativistickej vlnovej rovnice prvého poriadku, ktorú na.šiel P. A. M. Dirac. 
Je to špecijická vlastnost' mikročastíc a akákoivek jej „klasická" interpretácia, ako predstavou 
rotácie častice okolo svojej osi, je nekorektná. 

Orbitály v atóme vodíka 

Ako sme poznali, vlnové funkcie atómu vodíka súvisia s rozložením elektrónovej 
hustoty v priestore okolo jadra. Tieto funkcie sú určené kvantovými číslami n, la m 1 
a označujú sa názvom orbitály. V prenesenom zmysle sa tento názov bežne používa 
aj pre časť priestoru, vymedzenú pre elektrónovú hustotu príslušnou vlnovou 
funkciou, prípadne jej štvorcom. 

Orbitály s róznym orbitálovým kvantovým číslom označujeme podia spektro­
skopie konvenčne písmenami s, p, d, f, ... (hodnoty l= O, 1, 2, 3, . . . ). Pretl toto pís­
meno sa obvykle pripája údaj hlavného kvantového čísla, napr. ls, 2s, 2p, 3s, 3p, 
3d atď. Všetky orbitály, ktoré majú rovnaké hlavné kvantové číslo n, nachádzajú 
sa na jednej vrstve; niekedy sa používa aj termín sféra. Jednotlivé vrstvy sa označujú 
takto: n = 1- vrstva K , n = 2- vrstva L, n = 3- vrstva M atd'. 

Rozloženie jednotlivých orbitálov v priestore je určené jednak radiálnou, jednak 
uhlovou časťou vlnovej funkcie. Kvantové čísla n a l pritom udávajú počet tzv. 
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uzlových ploch, na ktorých pravdepodobnosC výskytu elektrónu je nulová. Z toho plynie 
aj požiadavka celistvosti týchto kvantových čísiel. 

Radůilne rozloženie orbitálov. Použitím radiálnej časti vlnovej funkcie možno 
stanoviť pravdepodobnosť výskytu elektrónu vo vzdialenosti rod jadra. Ak násobíme 
štvorec tejto funkcie povrchom gule, t . j. výrazom 47tr2, udáva vzniknutý súčin 
pravdepodobnosť, s akou elektrón nájdeme na ktoromkofvek mieste povrchu gule 
s polomerom r. Na obr. 3.20 je vynesená pravdepodobnosť výskytu elektrónu v zá­
vislosti od r pre orbitál l s (n = 1, l = O) a 2s (n = 2, l = O). Z obr. 3.20a vyplýva, 

o 5 10 r [o0) 

' .. 
· ... „· ,at·:;,-\ 

·-?? ' : ... ·.Y·„.„„, 
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Obr. 3.20. Rad iálne rozloženie elekt rónovej hustoty o rbitálu 1s a 2s 

že maximálna pravdepodobnosť výskytu elektrónu v orbitále l s je vo vzdialenosti a0 , 

udávajúcej polomer prvej kruhovej dráhy elektrónu podia Bohrovej teórie, hoci 
je od nuly rózna i pre iné vzdialenosti než a0 • Z krivky na obr. 3.20b je zrejmé, že 
v orbitáli 2s jestvuje guiová plocha, na k torej hustota náboja elektrónu klesá na nulu, 
to znamená uzlová plocha. Možno dokázať, že pre oribitál s kvantovými číslami n 
a l je počet gulových uzlových plóch daný vzťahom n- l-1, takže napr. orbitál 2p 
nemá nijakú guiovú uzlovú plochu, orbitál 3p jednu, orbitál 3s dve atď. 

Uhlové rozloženie orbitálov. Pomocou uhlovej častí vlnovej funkcie možno 
opísať smerovú pravdepodobnosť výskytu elektrónu. V prípade l = O (orbitály s) 
má táto funkcia tvar 

VJ(S) =v 4~ (3.32) 

a je nezávislá od uhlov -O a <p. V dosledku toho orbitály s majú gufovú symetriu, čiže 
pravdepodobnosť výskytu elektrónu pri nich nezávisí od smeru. Na obr. 3.21 je 
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uhlové rozloženie orbitálu s znázornené grafem, kterého význam je ten, že v' priestore 
vymedzenom povrchovou plochou je obsiahnutá prevažná časť (asi 90 až 99 %) 
elektrónovej hustoty. Vlnová funkcia pritom má vo všetkých častiach priestoru 
rovnaké znamienko. 

V prípade Z = 1 (orbitály p) možno napísať tri rozne uhlové vlnové funkcie pre 
jednotlivé hodnoty mi(-1, O, + 1). Z nich jedine funkcia pre mi = O je reálna, 
zatiar čo ostatné dve funkcie pre mi = ± 1 sú komplexné, a preto sa vbodne volia 
ich lineárne kombinácie,1) ktoré poskytujú nové reálne 
funkcie. Tieto funkcie sú dané výrazmi: 

( ) cos {} = const .:_ VT l 
'tjJ Pz = 47t r I 

'tJl(Px) = V 4~ sin{} cos cp = const : 

1

i (3.33) 

'tJl(Pv) = V 3 
sin {} sin <p = const .!!.... 47t r 

Vidieť, že maximá funkcií (3.33) spadajú do smeru 
osí z, x a y, a preto sa tieto orbitály bežne označujú 
ako pz, Px a Pv· Na obr. 3.22 je znázornené ich uhlové 
rozloženie. Vidíme, že každý tento orbitál je rozdelený 
na <lve častí uzlovou rovinou preložcnou tými dvoma 

z 

~ 

==: -=::::-.. 

Obr. 3.22. Uhlová sym tria orbitálov p; 

z 

Obr. 3.21. Uhlová symetria 
orbitálu s 

z 

Znamienka (aj v dalších obrázkoch) platia pre íunkciu '11 • kým tvar je schematicky 
odvodený od 'l/'1. Uzlové plochy sú vyznačeně farebne 

1) Lineárnou kombináciou rozumieme takú matematickú oporáciu, ktorou z Jineárne ne­
závislých funkcií r:p1 , r:p2 , ••• získame nové lineárne nezávislé funkcie <P 1 , <P2, ... , v ktorých pó­
vodné funkcie vystupujú v prvej m ocnine 

'1>1 = a1r:p1 + azr:p2 + .. . 
'1>2 = b1r:p1 + b1r:p2 + .. . atď. 

(a„ a2 , „„ b 1 , b2 , ••• sú určité kon.štanty). Ak sú funkcie cp 1 , 'P» „. riešerúm vlnovej rovnice 
pre určitú vlastnú hodnot u energie E, s ú týmto r iešením tiež ich lineárne kombinácie <P1 , <!>2 , ••• 
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osami, v ktorých sú funkcie (3.33) rovné nule. V jednej z týchto častí má vlnová 
funkcia kladné hodnoty, kým v druhej časti záporné. 

V prípade l = 2 (orbitály d) možeme obdobne získat pať nezávislých funkcií, 
ktorých maximá spadajú do smeru osí x, y, z - orbitály dz1 a dxi_y1 a diagonálne 
k týmto osiam - orbitály dxz, dyz a dxy· Na obr. 3.23 je znázornené uhlové rozlo­
ženie jednotlivých orbitálov d. Možno pozorovat, že ktorýkofvek z týchto orbitálov 
má dve uzlové plochy, ktoré prechádzajú diagonálne k súradnicovým osiam (dz', 
dx'-Y'), prípadne sú preložené týmito osami (dxz, dyz, dxy). 

z z 

\:\.J.11% 

~~y 
----.ř!v:~x 

~1~ 
d, 2 

Obr. 3.23. Uhlová syrnetria orbitálov d 

Všeobecne sa počet uzlových ploch prechádzajúcich začiatkom, ktorý určuje 
symetriu príslušného orbitálu, rovná orbitálovému kvantovému číslu Z. Priestorovú 
orientáciu týchto ploch udáva potom magnetické kvantové číslo m1• 

Napokon treba poznamenat, že so smerovým rozložením jednotlivých orbitálov 
je bezprostredne spojená smerová orientácia kovalentných vazieb, ktorá predstavuje 
ich základnú charakteristiku (pozri str. 103). 

Vylučovací princíp Pauliho 

Podra kvantovej mechaniky možno ktorýkolvek stacionárny stav elektrónu 
v atóme jednoznačne vyjadriť štyrmi kvantovými číslami: n, l, m1 a ms. Švajčiarsky 
fyzik W. Pauli (1925), vychádzajúc z analýzy spektier a z postavenia prvkov 
v periodickej sústave, sformuloval doležité pravidlo, ktoré sa týka možnosti obsadzo-
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vania jednotlivých orbitálov elektrónmi: V atóme nemóžu byí dva elektróny, ktoré by 
malí všetky štyri kvantové čisla rovnaké. Toto pravidlo sa označuje ako vylučovací 
princíp Pauliho. Z neho vyplýva, že ten istý orbitál móže obsahovat najviac dva 
elektróny, ktoré sa musia líšiť kvantovým číslom ms . Také dvojice elektrónov, ktoré 
majú t ri kvantové čísla (n, l, mz) rovnaké a líšia sa štvrtým kvantovým číslom ms, 
označujú sa ako spárené elektróny. 

Pauliho princip má podfa kvantovej mechaniky všeobecnú platnosť a vzťahuje sa 
nielen na atómy, ale aj na molekuly, prípadne kryštály. 

Maximálne počty elektrónov, ktorýnú sa móžu obsadit jednotlivé orbitály, sú 
uvedené v tab. 3.2. 

POČET ELEKTRÓNOV V s-, p-, d- A f- ORBITÁ LOCH 

Druh Orbitálové Magnetické kvantové Počet 

orbit ál ov kvantové číslo mz orbitá lov 
čísl o I 

o o 
p o - 1 3 
d 2 2 1 o - 1 -2 s 
f 3 3 2 1 o - 1 - 2 - 3 7 

Tabulko 3.2 

Maximálny počet 
elektrónov 
v orbitáloch 

2 

6 
10 
14 

Babko si teraz odvodíme, že maximálny počet elektrónov v prvých štyrocl1 
vrstvách je takýto: 

KL MN 
2 8 18 32 

Je zrejmé, že maximálny počet elektrónov v týchto vrstvách je určený vzo1com 
2n2. Určovanie počtu elektrónov podfa tohto výrazu však súhlasí len po vrstvu N. 
Vo vrstve O by mohlo byť už 50 elektrónov, doteraz sa však v nej nezistil vačší 
počet elektrónov ako 32, a to pri lawrenciu (Z = 103). Keďže pri nasledujúcom kur­
čatoviu (Z = 104) ďalší elektrón vstupuje do vrstvy P, nie je možnosť ďalšieho· 

obsadzovania vrstvy O pri atómoch prvkov s vyššími atómovými číslami jasná. 

Atómy s vačším počtom el ektrónov 

Doteraz sme uvažovali len o vodíkovom atóme, v ktorom okolo jadra obieha 
jediný elektrón. Tento systém sa može kvantovo-mechanicky presne riešiť. Zložitejšia 
situácia nastáva však vtedy, keď je v elektrónovom obale atómu viac elektrónov. 
V takom prípade sa oblaky jednotlivých elektrónov prenikajú a v dósledku rovnakého 
náboja navzájom sa odpudzujú, takže orbitály viacelektrónových atómov sa vše­
obecne 1Íšia od orbitálov atómu vodíka. Napriek tomu však možno predpokladať„ 
že počet orbitálov a ich uhlová symetria budú obdobné ako pri vodíkovom atóme. 
Preto na popis elektrónovej štruktúry viacelektrónových atómov možno použiť orbi­
tály vodíkového typu a obsadzovať ich elektrónmi podfa rastúceho obsahu ich 
energie v súlade s Pauliho vylučovacím princfpom. Tento postup sa často označuje. 
ako výstavbový princíp. 
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Označovanie počtu elektrónov v orbitáloch sa konvenčne uskutočňuje pomocou 
exponentu na písmene určujúcom druh orbitálu. Ak napr. chceme uviesť, že sa na 
orbitáloch p druhej vrstvy nachádzajú tri elektróny, píšeme (2p)3, alebo keď chceme 
uviesť, že orbitály d tretej vrstvy obsahujú desať elektrónov, píšeme (3d)1°. Aj 
elektrónové konfigurácie jednotlivých atómov sa najčastejšie označujú týmto 
spósobom, napr.: 1H(ls)1 ; 7N(ls)2(2s) 2(2p)3; 11Na(ls)2(2s)2(2p)6(Šs)1; 29Cu(ls)2(2s)2 (2p)6 
(3s)2(3p)6(3d)l0(4s)l a pod. 

2 1 :.:::; 
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Obr. 3.24. Postupnosť zaplňovania jednotlivých orbitálov elektrónmi 

Energia jednotlivých orbitálov vo viacelektrónových atómoch závisí podstatne od velkosti 
atómového čísla. Je to spósobené v podstata tým, že rastúci náboj jadra silnejšie púta elektróny 
v atóme a elektróny vnútornej časti elektrónového obalu do istej miery tienia náboj jadra, čím sa 
mení jeho účinok na stabilitu róznych orbitálov. Závislost energie atómových orbitálov od vefkosti 
atómového čísla možno stanovit z róznych experimentálnych údajov, najma z róntgenových a op­
tických spektier prvkov. Všeobecne platí, že v rámci vrstvy o danom hlavnom kvantovom čísle 
v~rastá energia orbitálov vždy v poradí s, p, d, f, yričom energetické rozdiely medzi nimi sa 
pri zvyšovaní atómového čísla zvyčajne zvačšujú. Dalej sa zistilo, že pri prvkoch s atómovým 
číslom menším než 20 je orbitál 4s energeticky nižší než orbitál 3d. No, len čo dojde pri vápníku 
k obsadeniu orbit álu 4s elektrónmi, energia orbitálu 3d klesne natorko, že sa tento orbitál stane 
nižším než orbitál 4s. Pričinou toho je silné prenikanie orbitálov 4s a 3d, následkom ktorého 
4s-elektr6ny netienia dostatočne od jadra orbitál 3d, ktorý je teda jadrom náležíte stabilizovaný. 
Obdobné energetické zmeny nastávajú v prípade orbitálov 4d a 5d, ako aj orbit álu 4f, pri ktorom 
je pokles energie mimoriadne výrazný. Energia orbitálu 4f sa od vodíka po bárium (Z = 56) 
prakticky nemení, avšak jediný 5d-elektr6n pri lantáne (Z = 57) zrejm3 natofko silne preniká 
orbitálom 4f, že pri dalšom prvku sa stáva orbitál 4f energeticky niž3ím ne2 5d. 

~ 
Jednoduchá schéma energetickej postupnosti jednotlivých orbitálov, podra 

ktorej ich zaplňujú elektróny, je znázornená na obr. 3.24. Každý obdÍžnik predstavu­
je jednu energetickú hladinu so zodpovcdajúcim hlavným a orbitálovýrn kvantovým 
číslom a jednotlivé okienka v tomto obdÍžniku znázorňujú potom orbitály s róznym 
magnetickým kvantovým číslom. 

Vektorový model atómu. V o viacelektrónovom atóme sa vektory momentov 
hybnosti jednotlivých elektrónov skladajú, čím vytvárajú výsledný moment hybnosti 
atórnu. Vektorovým skladaním orbitálových momentov hybnosti všetkých elektró-
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nov vzniká výsledný orbitálový moment hybnosti L =V L(L + 1) 1i a obdobne 
vektorovým skladaním elektrónových spinov rezultuje výsledný spin S = 
= l/S(S + 1) li. Kvantové čísla La S majú pre elektrónový oblak atómu ten istý 
význam, ako kvantové čísla Z a s pre jediný elektrón. 

Maximálno možná hodnota L sa rovná súčtu kvantových čísiel l1 pre jednotlivé elektróny, 
najnižšia hodnota L se. rovná nejnižšej hodnota algebraického súčtu čísiel l 1 , pričom sú možné 
všetky celočíselné medzihodnoty. Ne.príklad, ak máme dva elektróny, z ktorých jeden má li = 2 
a druhý lz = 3, potom L rnóže rnae hodnoty li + l, = 5, I l 1 - lz I = 1 a medzihodnoty 2,3 a 4. 
Najvyššia hodnota S sa rovná súčtu čísiel s1 pre uvažované elektróny, najnižšia hodnota S se. 
rovná 1/2 pre nopárny a O pre párny počet elektrónov. Naprfklad, ak máme dva elektróny, 
potom S móžo byť 1 alebo O, ak máme tri elektróny, S móže byť 3/2 alebo 1/2 atd. 

Stavy atómu určené kvantovým číslom L = O, 1, 2, 3, ... sa nazývajú atómové 
termy a označujú sa velkými písmenami S, P, D, F, . „ Výraz 2S + 1 vyjadruje 
potom tzv. multiplicuu príslušného termu , hodnota ktorej sa pripisuje k symbolu 
termu vfavo hore. Napríklad 2S (L = O, S= 1/2), 3p (L = 1, S= 1), sn (L = 2, 
S = 2) atď. 

O tom, ktorý atómový term je základný, čiže energeticky najnižší, možno roz­
hodnúť podfa známych Bundových pra.vidiel: 

1. základný term má vždy najvyššiu možnú hodnotu multiplicity (pravidlo 
maximálnej rnnltiplicuy), 

2. ak má niekofko termov maximálnu multiplicitu, je základným term s naj­
vyššou hodnotou L. 

Pravidlo maximálnej multiplicity má mimoriadny význam pre spósob obsad­
zovania degenerovaných orbitálov (p, d a f) elektrónmi. E lektróny obsadzujú 
degenerované orbitály tak, aby prv než sa v určitom orbitále spária, bolo čo najviac 
takýchto orbitálov (napr. pa;, p 11 , Pi) obsadených jedným elektrónom. Nespárené 
elektróny, obsadzujúce degenerované orbitály, majú súhlasné (paralelné) spiny 
(presnejšie vektory spinov), lebo vtedy má mul t iplicita maximálnu hodnotu. 

Poznať počet nespárených elektrónov je pre chemika dóležité, lebo ako uvidíme 
v nasledujúcich kapitolách, tieto elektróny ovplyvňujú vazbové možnosti prvkov 
aj niektoré fyzikálne vlastnosti Játok. 

Na obr. 3.25 súgraficky vyznačené podrobné 
elektrónové konfigurácie prvkov od atómového 
čísla 1 (vodík) až po atómové číslo 10 (neón). 

V súčasnosti sú vypracované schémy stavby 
elektrónových obalov atómov všetkých prvkov. 
Hoci sa pri tvorbe týchto schém vychádzalo 
z bohatého pokusného materiálu, získaného štú­
diom optických a róntgenových spektier a z po­
sta venia prvkov v periodickej sústave, predsa 
len treba mať na zreteli, že tieto schémy ne­
možno považovať za ukončené, pevne formulo­
vané, a to najma schémy elektrónových konfi­
gurácií atómov s najvyššími atómovými číslami. 
Elektrónové konfigurácie atómov všetkých prv­
kov do at. č. l 04 sú uvedené v tab. 3.3. 

Obr. 3.25. Zaplňovanie orbitálov elektrónmi v atómoch 
prvých desiatich prvkov; 
Šípkou je znázorn ený spin elektrónu 
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Tabufka 3.3 
ELEKTRÓNOV~ KONFIGURÁCIE ATÓMOV PRVKOV 

Peri óda Atómové Značka #'2 3 4 s 
číslo s s p s p d s p d s p 

1 H 1 
2 He 2 

3 li 2 1 
4 Be 2 2 
s B 2 2 1 
6 c 2 2 2 

1 7 N 2 2 3 
8 o 2 2 4 
9 F 2 2 s 

10 Ne 2 2 6 
2 8 

11 Na [Ne] 1 
12 Mg [Ne] 2 
13 Al [Ne] 2 1 
14 Si [Ne] 2 2 

3 15 p [Ne] 2 3 
16 s [Ne] 2 4 
17 Cl [Ne] 2 s 

18 Ar [Ne] 2 6 
2 8 8 

19 K [Ar] 1 
20 Ca [Ar] 2 
21 Se [Ar] 1 2 
22 T i [Ar] 2 2 
23 v [Ar] 3 2 
24 Cr [Ar] s 1 
25 Mn [Ar] s 2 
26 Fe [Ar] 6 2 
27 Co [Ar] 7 2 
28 Ni (Ar] 8 2 
29 Cu [Ar] 10 1 
30 Zn [Ar} 10 2 
31 Ga [Ar] 10 2 1 
32 Ge [Ar] 10 2 2 
33 As [Ar] 10 2 3 
34 Se [Ar] 10 2 4 
35 Br [Ar] 10 2 s 

36 Kr [Ar] 10 2 6 
2 8 18 8 

37 Rb [Kr] 1 
38 Sr [Kr] 2 
39 y [Kr] 1 2 

5 40 Zr [Kr] 2 2 
41 Nb [Kr] 4 1 
42 Mo [Kr] 5 1 
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Pokraéovanie tab. 3.3 

Ató- 4 5 6 1 
Perióda mové Značka 1 2 3 

číslo 
s p d f s p d f s p d s 

43 Te . [Kr] 6 
44 Ru [Kr] 7 
45 Rh [Kr] 8 
46 Pd [Kr] 10 
47 Ag [Kr] 10 1 

5 48 Cd [Kr] 10 2 
49 ln [Kr] 10 2 1 
50 Sn [Kr] 10 2 2 
51 Sb [Kr] 10 2 3 
52 Te [Kr] 10 2 4 
53 I [Kr] 10 2 5 

54 Xe 
[Kr] 10 2 6 

2 8 18 18 8 

55 Cs [Xe] 1 
56 Ba [Xe) 2 
57 La [Xe] 2 
58 Ce 2 [Xe] 2 
59 Pr 3 [Xe] 2 
60 Nd 4 [Xe] 2 
61 Prn 5 [Xe] 2 
62 Srn 6 [Xe] 2 
63 Eu 7 [Xe] 2 
64 Gd 7 [Xe] 2 
65 Tb 9 [Xe] 2 
66 Dy 10 [Xe] 2 
67 Ho 11 [Xe] 2 
68 Er 12 [Xe] 2 
69 Trn 13 [Xe] 2 

6 70 Yb 14 [Xe] 2 
71 Lu 14 [Xe] 1 2 
72 Hf 14 [Xe] 2 2 
73 Ta 14 [Xe] 3 2 
74 w 14 [Xe] 4 2 
75 Re 14 [Xe] 5 2 
76 Os 14 [Xe] 6 2 
77 Ir 14 [Xe] 7 2 
78 Pt 14 [Xe] 9 1 
79 Au 14 [Xe] 10 1 
80 Hg 14 [Xe] 1 O 2 
81 TI 14 [Xe] 10 2 1 
82 Pb 14 [Xe] 1 O 2 2 
83 Bi 14 [Xe] 1 O 2 3 
84 Po 14 [Xe] 1 O 2 4 
85 At 14 [Xe] 10 2 s 

86 Rn 14 [Xe] 10 2 6 
2 8 18 32 18 8 
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Pokraéovanie tab. 3.3 

Ató-
4 s 6 7 Perióda mové Značka 2 3 

číslo s p d f s p d f s p d s 

87 Fr [Rn] 1 
88 Ra [Rn] 2 
89 Ac [Rn] 1 2 
90 Th [Rn] 2 2 
91 Pa 2 [Rn] 1 2 
92 u 3 [Rn] 1 2 
93 Np 4 [Rn] 1 2 
94 Pu 5 [Rn] 1 2 
95 Am 6 [Rn] 1 2 7 96 Cm 7 [Rn] 1 2 
97 Bk 8 [Rn] 1 2 
98 Cf 9 [Rnl 1 I ~ 99 Es 10 [Rn] 1 

100 Fm 11 [Rn] 1 
101 Md 12 [Rn] 1 I 2 
102 No 13 [Rn] 1 2 
103 Lr 14 [Rn] 1 I 2 104 Ku 14 [Rn] 2 I 2 

Klasifikácia prvkov podfa elektrónovej konfigurácie ich atómov 

Na základe elektrónovej konfigUTácie atómov v základnom stave můžeme urobiť 
nasledujúcu klasifikáciu jednotlivých prvkov. 

a) Atómy vzácnych plynov, ktoré majú vo všetkých obsadzovaných orbitáloch 
maximálny počet elektrónov. Vo vrstve najvzdialenejšej od jadra, t. j . v n -vrstve 
majú elektróny len v orbitáloch s a p, ktoré sú nimi úplne obsadené, čiže v tejto 
vrstve majú osem elektrónov. Sú to prvky: neón, argón, kryptón, xenón a radón. 
Výnimku tvorí hélium, ktorého atóm má len dva elektróny v orbitáli s prvej vrstvy. 

Vonkajšia vrstva atómu vzácneho plynu nemusí byť celkom ukončená, avšak 
obsadzované orbitály v tejto vrstve sú zaplnené. 

Chemické i spektrálne údaje poukazujú na to, že t akéto usporiadanie je mimo­
riadne stabilné. Ako uvedieme v ďalšej kapitole, táto st abilita atómovej štruktúry 
vzácneho plynu je hlavným princípom prvých moderných teórií chemickej vazby. 

b) Atómy, ktoré majú obsadzované orbitály vnútorných vrstiev celkom zaplnené 
a obsadzujú orbitály s a p n-vrstvy. V predposlednej vrstve zvrchu, čiže v (n - 1)­
vrstve majú úplne obsadené orbitály s a p, prípadne aj d. Ide o prvky: 

H , Li -+ F, Na -+ Cl, K, Ca, Cu -+ Br, 
Rb, Sr, Ag -+ I, Cs, Ba, Au - At, Fr, R a 

Okrem vzácnych plynov sú to všetky prvky, ktoré v periodickej tabufke 
podfa Thomsena a Bohra (obr. 3.29) nie sú uzavreté v rámikoch. Možno ich označo­
vať ako neprechodné prvky. 

Prvky tejto skupiny majú pomerne stále oxidačné stupne (pozri str. 135). Ich 
ióny sú bezfarebné. Ak sa ich oxidačné stupne menia, tak často o dve jednotky (C, 
P b, P , As a i.). 

c) Atómy, kt oré majú na n-vrstve len elektróny v orbitáli s a obsadzujú orbitály 
d (n - 1)-vrstvy. Ideo prvky: Se - Ni, Y - Pd, La, Lu - Pt, Ac, Th, Ku, . . . 
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Výnimku v zmysle uvedeného opisu tvorí paládium, ktoré má vo vonkajšej 

vrstve 18 elektrónov, takže má všetky obsadzované orbitály zaplnené, avšak z che­

mických dóvodov ho napriek tomu zaraďujeme do tejto skupiny . 

Tieto prvky sú v tabufke podfa Thomsena a Bohra uzavreté do jednoduchého 

rámika. Označujeme ich ako hlavné prechodné prvky, stručne Jen prechodné prvky. 

Majú často viaceré oxidačné stupne a ich zlúčeniny bývajú farebné a paramagne­

tické (pozri str. 531). J e pre ne typická tvorba komplexných zlúčenín. 

d) Atómy, ktoré majú tri od jadra najvzdialenejšie vrstvy neúplne obsadené 

a obsadzujú orbitály f tretej vrstvy zvrchu, čiže (n - 2)-vrstvy. Tieto prvky majú 

orbitál s n-vrstvy úplne obsadený. Uplne obsadené sú aj orbitály s ap (n - 1)-vrstvy, 

čiastočne obsadený (jedným elektrónom) je niekedy orbitál d t ejto vrstvy. V (n - 2)­

vrstve sú úplne obsadené orbitály s, p aj d a čiastočne obsadené orbitály f (okrem 

yterbia). Sú to prvky : Ce -+ Yb, Pa-;. Lr. 
Tieto prvky sú v tabufke podfa Thomsena a Bohra uzavreté v dvojitom rámiku. 

Keďže ich atómy majú dve vonkajšie vrstvy rovnaké, prejavuj ú aj veTmi po­

dobné chemické vlastnosti. Tretia vrstva zvrchu vplýva totiž už vefmi málo na 

chemické vlastnosti prvkov. Označujeme ich ako vnútorne prechodné prvky a rozde­

fujú sa na lantanoidy a aktinoidy. Prvky, ktoré nasledujú v periodickej tabufke 

za uránom (Np - Lr), často sa nazývajú transuránmi. 

STAVBA ATÓMOV A PERIODICKÝ ZÁKON 

D. I. MENDELEJEVA 

Periodický zákon ako dosledok zákonitosti výstavby elektrónových obalov 

.atómov 

Ked sledujeme postupnú výstavbu elektrónových obalov a tómov jednotlivých 

·prvkov, zoradených v smcre ich rastúcich atómových čísiel (prirodzený rad prvkov), 

·zistíme, že jestvujú skupiny prvkov, pri ktorých vonkajšie elektrónové vrstvy atómov 

majú analogickú štruktúru. Napríklad atómy vzácnych plynov Ne, Ar, Kr, Xe, Rn 

majú analogickú vonkajšiu elektrónovú vrstvu, v ktorej je po ósmich elektrónoch. 

Atóm každého alkalického kovu má jeden elektrón v orbitále s vonkajšej vrstvy nad 

štruktúrou atómu predchádzajúceho vzácneho plynu. Atómy kovov alkalických 

zemín majú po dvoch elektrónoch nad štruktúrou a tómu vzácneho plynu. Vonkajšej 

vrstve atómov halových prvkov F, Cl, Br, I , At chýba jeden elektrón, aby znej vznikla 

.štruktúra atómu nasledujúceho vzácneho plynu. Súčasne pozorujeme, že prvky týchto 

uvedených skupín sa vyznačujú nápadne podobnými chemickými vlastnosťami a tento 

jav- bezprostredná súvislosť medzi chemickými vlastnosťami prvkov a štruktúrou 

vonkajšej elektrónovej vrstvy ich atómov - mohli by sme pozorovať v celom pri-

rodzenom rade prvkov. · 

O chemických vlastnostiach prvkov rozhodujú teda predovšetkým tie elektróny, 

ktoré sa nachádzajú v okrajovej, neúplne obsadenej časti elektrónových obalov ich 

atómov. Tieto elektróny sa označujú ako valenčné, lebo podmieňujú jednu z naj­

dóležitejších chemických vlastností prvkov, ich mocenstvo čiže valenciu (pozri str. 

81). Pri atómoch neprechodných prvkov obsadzujú valenčné elektróny orbitály s, 

prípadne p n -vrstvy elektrónového obalu, pri atómoch prechodných prvkov obsa-
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dzujú tieto elektróny ako orbitál s n-vrstvy, tak aj orbitály d (n - 1)- vrstvy. 
Orbitály, v ktorých sú prítomné valenčné elektróny, označujú sa zvyčajne a.ko va­
lenčné orbitály a vrstvy, ktioré ich zahtňajú, predstavujú valenčné vrstvy atómu. 

Eahko zistíme, že prvky, ktorých atómy majú rovnakú štruktúru vonkajšej 
elektrónovej vrstvy, objavujú sa v prirodzenom rade po celkom pravidelných inter­
valoch, čiže inak povedané, štruktúry vonkajších elektrónových vrstiev sa periodicky 
opakujú . A keďže práve vonkajšie elektrónové vrstvy majú rozhodujúci vplyv na 
chemické vlastnosti prvkov, prichádzame k záveru, že chemické vlastnosti prvkov sa 
v ich prirodzenom rade periodicky opakujú. To je jadro jedného zo základných prirodo­
vedných zákonov, ktorý objavil r. 1869 celkom iným postupom ruský učenec D. I. 
Mendelej ev a ktorý sa označuje ako Mendelejevov periodický zákon. Tento zákon 
sa obvykle formuluje tak, že vlastnosti prvkov sú periodickými funkciami ich atómo­
vých čísiel. Táto periodicita vlastností prvkov je priamo podmienená práve periodi­
citou vo výstavbe vonkajšich elektrónových vrstiev ich atómov pri narastaní počtu 
elektrónov. Keďže však v skupinách prvkov s rovnakou vonkajšou elektrónovou 
vrstvou nie sú elektrónové obaly atómov celkove totožné, nenastáva v každej takej 
skupine pri jednotlivých prvkoch prosté opakovanie rovnakých vlastností, ale vy­
víjajú sa v určitom smere viac alebo menej zákonité zmeny ich vlastností. Moderná 
teória štruktúry atómu tak odkryla velký fyzikálny význam periodického zákona 
a ukázala, že tento zákon je priamym dóskdkom zákonitosti v štruktúre atómov jednotli­
vých prvkov. Treba zdórazniť, že len s rozvojom tejto teórie začal sa periodický 
zákon chápať nie formálne, ale v jeho vnútornej podstate. 

Objav a vývin periodického zákona 

Pokusy o klasifikáciu prvkov pred Mendelejevom. Pre poohopenie základného významu 
periodického zákona vo vývoji novodobej chémie bude užitočné, ak sa vrátíme trocha do histórie 
a objasníme si hlavné okolnosti a faktory, ktoré viedli k objavu tohto zákona i k jeho všeobec­
nému prijatiu a dobudovaniu. 

S narastaním poznatkov o nových chemických prvkoch v 19. stor. chemici čoraz viacej po­
strádali vhodnú systematiku, ktorá by umožňovala triediť obsiahly faktový materiál a nachádzať 
všeobecné súvislosti medzi nazhromaždenými poznatkami. Póvodná hrubá., rýdzo kva.litatívna 
klasifiká.cia prvkov na. kovy a nekovy čoskoro nestačila. Preto sa začalo čoraz viac prizerať na 
kvantitatívne charakteristiky prvkov, predovšetkým na ich relatívne atómové hmotnosti. Prvé 
pokusy na tomto základe vykonali najma J. W. Dobereiner (pravidlo triád 1817), A. E. B. de 
Chancourtois (telurická skrutka 1862), J. A. R. Newlands (zákon oktáv 1864) a. L. Meyer 
(1870). 

Pozoruhodné sú predovšetkým obja.vy Newlandsove a Meyerova. Newlancls usporiadal 
vtedy 61 ~ná.mych prvkov podfa. ich stúpajúcich relatívnych atómových hmotností a zistil, že 
v mnohých prípadoch osmy prvok má podobné v lastnosti ako prvý. Meyer zastavil tabulku 
prvkov, v ktorej bolo 28 prvkov usporiadaných v poradí stúpajúcich relatívnych atómových 
hmotností do šiestich stlpcov, pričom v každom stlpci boli prvky s rovnakými mocenstvamit} 
a rozdiel v relatívnych atómových hmotnostiach susedných prvkov rovnakým spósobom pro­
gresívne vzrastal. Títo, ani iní bádatelia nevyvodili však zo svojich pozorovaní nijaké závery, 
na základe ktorých by bolo možné posúdiť ďalšie vzfahy medzi prvkami. 

Otázku systematiky prvkov s konečnou platnosťou vyriešil objavom perio­
dického zákona chemických prvkov až D. I. Mendelejev. 

Relatívna atómová hmotnost ako základ klasifikácie prvkov. Mendelejev pri spiso-

1 ) Pojmom mocenstvo sa rozumie stechiometrické mocenstvo (pozri str. 81). 
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vaní svojej učebnice „Osnovy chimii" vyjadril presvedčenie, že medzi všetkými; 
chemickými prvkami musí jcstvovať zákonitá súvislosť, spájajúca ich do jedinej 
sústavy. Svojimi úvahami o tom, aká vlastnost prvkov móže najlepšie a najpresnejšie 
vyjadriť túto súvislosť, dospel k záveru, že je to atómová váha, pretože nezávisí od 
ostatných vlastností prvkov a treba ju teda vziať za základ pre klasifikáciu prvkov. 

ESSAI D'UNE SYSTEME DES ÉLÉMENTS 

l>"A PRES LEURS POIDS ATOMIQUES ET FO NCTIONS CHIMIQUES, 

par D. Mendeleetf, 

profess. de !'Univers. a S· Petersbourg. 

Ti=:io 
V=5 1 

Cr =52 
Mn = 55 
Fe=56 

Ni=Co=59 
ll =i Cu =63.• 

Be= O.i Mg=24 Zn =65.~ 
B=ll Al =27.• ?=GS 
C=I '.? Si = 28 ?= 70 
N = 14 P = 3 l :b = i 5 
0=16 :-:;=3:! ~e=79,~ 

l-=19 Cl=3:i,:>f3r = on 
Li= 7 Na=23 K =39 Hb =8C.,~ 

18~ 69 

Ca = 40 Sr = tl 7,G 
'>=45 Ce=92 

'Er= 56 La = 94 
>Yt =60 D1 c-= 95 
?ln=75,GTh= I 1s·1 

Zr = 90 ?= 180. 
Nb= 94 Ta= 182 
Mo= 96 W =l86 
Rh = 10·1,4 Pt = 197.~ 

Hu = 104,4 Ir= 198 
PI= 106.6 Os= l !J9. 

Ag= 108 Hg=200 

Cd=ll:2 
~r= 11 6 Au=197? 
Sn= 11 3 
Sb= I :22 Bi=210? 
Te= 128? 

I= 127 
Cs= 133 Tl=204 
Ba = 137 Pb= 207, 

Obr. 3.26. Prvá publikovaná Mendelejevova tabulka prvkov z r. 1869 
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Pomocou tohto vodidla Mendelejev zostavil 63 prvkov známych v tom čase podla 
ich relatívnych atómových hmotností do radu, ktorý sa dal rozdeliť na určité úseky -
periódy, po ktorých sa opakujú prvky s poqobnými vlastnosťami. Z tohto radu, 
označeného ako prirodzený, vznikla r. 1869 periodická sústava prvkov v podobe 
tabufky (obr. 3.26), v ktorej holi prvky usporiadané do riadkov a st1pcov. 

Sprievodné slová k tejto tabuTke obsahovali už všetky základné myšlienky 
periodického zákona: 

a) Prvky usporiadané v poradí stúpajúcich relatívnych atómových hmotností 
prejavujú zreteTnú periodicitu vlastností. 

b) Usporiadanie prvkov podTa stúpajúcich relatívnych atómových hmotností 
zodpovedá ich mocenstvu a do určitej miery aj rozdielom v ich chemickom charak­
tere, ako to vidieť napr. v rade Li, Be, B, C, N, O, F. 

c) Atómová váha určuje charakter chemického prvku. 
d) Možno očakávať objav nových prvkov (napr. podobných hliníku a kremíku 

s relatívnymi atómovými hmotnosťami 65 a 75). 
e) Relatívnu atómovú hmotnost možno niekedy opravit, keď sú známe zodpo­

vedajúce analógie. 
f) Z periodickej tabuTky možno vyvodzovať nové analógie rnedzi prvkami. 
Um.iestnenie prvkov v periodickej sústave. Využívajúc periodický zákon, Mende­

lejev prikročil ihneď k dobudovaniu periodickej sústavy a k rozsiahlej revízii rela­
tívnych atómových hmotností i zoskupení analogických prvkov. V priebehu dvoch 
rokov (1869 až 1870) podarilo sa Mendelejevovi pretvoriť povodný návrh periodickej 
tabuTky na jej klasickú „krátku" formu, ktorá je na obr. 3.27 (príloha) v súčasnej 
podobe. VyužÍval pritom poznatok, že vlastnosti prvku sú akýmsi priemerom vlast­
ností jeho susedov v periodickej sústave v horizontálnom, vertikálnom, ako aj 
diagonálnom smere. 

Z analógií medzi prvkami v poriodickej sústave Mendelejev usúdil, že mnohým prvkom 
treba opraviť v tých časooh všeobecne uznávané relatívne atómové hmotnosti, aby sa tieto prvky 
dostali v sústave na správne miesta. V prípade Be, Y, In, Ce, La, Pr a Nd zviičšil relatívne ató­
mové hmotnosti poldruhakrát, v prípade Th a U dvakrát a v prípade Er trikrát. Poradie, ktoré 
vyplývalo z nepresných relatívnych atómových hmotností Rh, Ru, Pd a Pt, Ir, Os zmenil na 
správne pora.die Ru, Rh, Pd a Os, Ir, Pt. 

Na. Mendelejevov skutočne výnimočný chemick-ý inštinkt poukazuje aj skutočnosť, že 
neváhal za.menit poradie Ni-Co a I-Te za. opačné, hoci tým porušil pravidlo o usporiadaní prv­
kov podfa. stúpa.júoich relatívnych atómovýoh hmotností. Oprávnenosť tejto „anomálie", a.ko aj 
dalších neskorš ie obja.vených anomálií Ar-K a Th-Pa. sa. poda.rilo objasnit až za.čia.tkom 20. 
stor. za.vedením atómového čísla (pozri str. 46). 

Predpovede a objavy nových prvkov. Priamo skvelým potvrdením správnosti 
periodického zákona hola Mendelejevova úspešná predpoveď existencie, relatívnych 
atómových hmotností a chemických a fyzikálnych vlastností prvkov, ktoré do tých 
čias ešte neboli objavené : eka-alumínia (gálium; P . E. Lecoq de Boisbaudran 
1875), eka-bóru (skandium; L. F. Nilson 1879) a eka-silicia (germániurn ; C. Winkler 
1886). Ako príklad uvádzame v tab. 3.4 porovnanie predpovedaných vlastností 
eka-silícia a zistených vlastností germánia. 

Vefmi presvedčivé bolo aj Mendelejevovo predvídanie existencie dalších prvkov a predpo­
veda.nie ich relatívnych a.tómových hmotností: To, Hf, Re, Po, At, Fr, Ra., Ac, Pa, ktoré boli 
len v menšej miere obklopené známymi, dobre preskúmanými prvkami, takže pre zovšeobecnenie 
predpovedí tu boli menšie predpoklady. 

Veiký význam mal obja.v vzácnyoh plynov (1893 až 1901), ktoré sa. sta.li členmi osobitnej 
nultej skupiny periodickej sús ta.vy (pozri obr. 3.27). Mendelejev tušil existenoiu tejto skupiny 
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POROVNANIE EKA-SIL{CIA A GERMÁNIA 

Relatfvna atómová hmotnosť 

Hustota [g . cm-3) 

Mólový objem [dm3. mol- •] 

Oxid 
jeho hustota [g. cm- J) 

Chlorid 
kvapalina, bod varu [°C) 
jeho hustota [g . cm-3] 

Eka-silícium 
(Mendelejev 1871) 

72 
s.s 

13 

Es02 
4,7 

EsCl4 

< 100 
1,9 

77 

Tobufka 3.4 

Germánium 
(Winkler 1886) 

72,6 
5,35 

13,2 

Ge02 
4,70 

Geci. 
83 
1.887 

p rvkov, ktoré sú teoreticky významné tým, že tvoria hranicu medzi najvýraznejšími nekovmi -

h alogénmi a najvýraznejšími kovmi - kovrni alkalickými. Objaviter vzácnych plynov W. Ram­

~ay napísal, že „Mendelejevov periodický zákon je skutečným kompasem pre bádatefa". 

Veim i zložitou otázkou za čias Mendelejevových bolo správne zaradenie lantanoidov do 

perioclickej sústavy, lebo t ieto prv1.-y sú si po ohemickej stránke mimoriadne podobné a okrem 

t.oho nebol presn e známy ani ich počet. Pri jej riešení si získal vefké zásluhy predovšetkým český 

chemik B. Brauner. Definitívne sa ju však podarilo rozriešiť až vtedy, ked sa overil počet a správ­

nosť poradia lantanoidov určením ich atómových čísiel (pozri str. 46) a poznala sa elektrónová 

~truktúra ich atómov (pozri str. 73). 

Význam atómového čísla pre periodický zákon. Ďalšie významné obdobie perio­

dického zákona súviselo so zistením, že periodické vlastnosti prvkov závisia nie 

priamo od relatívnej atómovej hmotnosti, ale od atómového čisla, ktoré jednoznačne 

určuje umiestnenie každého prvku v periodickej sústave a možno ho presne zistit 

z charakteristického rontgenového spektra prvkov (pozri str. 46). P reto pri štúdiu 

periodicity vlastností prvkov treba ho brať za základ namiesto relatívnych atómo­

vých hmotností, čím odpadnú všetky predtým pozorované nezrovnalosti v klasifi­

kácii prvkov. Mendelejevom zistená perfodická závislost vlastností prvkov od rela­

tívnej atómovej hmotnosti súvisí s tým, že náboj jadra (počet protónov) a hmotnost 

jadra (určená úhrnným počtom protónov a neutrónov) sa menia takmer proporcio­

nálne. 
Uvedené poznatky síce spresnili formuláciu periodického zákona, avšak zá­

kladná myšlienka vyslovená Mendelejevom ostala v podstate nezmenená. Ukázalo sa, 

že sú pravdivé slová Mendelejeva „ ... periodickému zákonu v budúcnosti nehrozí 

zánik, ale len dobudovanie a vývin". 

Štruktúra periodickej sústavy prvkov 

Ako ukazuje tabuTka na obr. 3.27 v prílohe, periodická sústava sa skladá 

z horizontálnych radov - periód a vertikálnych st1pcov - skupín (grúp). 

Prvá perióda obsahuje vodík a hélium (základná perióda). Ďalšie dve obsahujú 

po 8 prvkov (krátke periódy ). Štvrtá a piata perióda obsahuje po 18 prvkov (dlhé 

JJeriódy) , v šiestej je 32 prvkov (velká perióda) a siedma nic je dokončená. Možno 

vyslovit pravidlo, že počet prvkov sa v periódach mení ako dvojnásobné štvorce 
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1Jrirodzeného radu čísiel, pričom každé z týchto čísiel (okrem jedničky) sa opakuje 
<lvakrát 

základná perióda 

krátke periód y 

dlhé periódy 

vefké periódy 

2 . 12=2 

{

2. 22 = 8 

2. 22 = 8 

{

2. 32 = 18 

2. 32 = 18 

{

2 . 42 = 32 

2 . 42 - neukončená 

V periodickej sústave je celkove devať skupín (deviata je tzv. nultá). Osma 
s kupina obsahuje len prvky, ktoré sú v dlhých periódach, a to usporiadané v trojiciach 
(triá.dach). V prvej až siedmej skupine po prvkoch krátkych periód nasledujú vždy 
dve podskupiny prvkov dlhých a velkých periód („hlavné" a „vedfajšie" alebo a a b 
podskupiny). 

Okrem tejto „krátkej" formy p eriodickej tabufky sa niekedy používa aj jej 
„dlhá" forma, v ktorej sa každá perióda nachádza na jednom riadku; „dlhá" forma 
je znázornená na obr. 3.28 (pozri prílohu). 

P eriodicita v chemických a fyzikálnych vlastnostiach prvkov 

Mendelejev se. dete.ilne ze.obere.I skúme.ním súvislosti medzi role.tívnymi e.tómovými 
bmotnosťami prvkov a. ich schopnosťou vyt váre.t určité typy zlúčenín, ktorá je che.re.kterizove.ná. 
ich stechiometrickým mocenstvom (pozri str . 81). Pritom si všímal predovšetkým dva typy 
.zlúčenín prvkov, a to kysličníky a hydridy. Tento spósob štúdia periodicity stratil však dnes 
už te.kmer úplne význam. J e to proto, lebo tieto typy vždy závisia od partnera, v niektorých 
prípadoch sú termodynamicky nestále (MgH,, Bi,05), pre de.ný prvok má.lo che.re.kteristické 
{K20), alebo nezodpovedajú danej skupine poriodickej súste.vy (Fe20„ NiO). Pritom periodicita 
se. preje.vuje tým zložitejšie, čím zložitejšia je štruktúra látky, k torá obsahuje uvažovaný prvok. 

Nemecký chemik L. Meyer študoval závislost mólových objemov prvkov od 
.relatívnych atómových hmotností a jej grafickým vyjadrením získal krivku, na 
ktorej sa periodicita závislosti mólového objemu od relatívnej atómovej hmotnosti 
prejavuje striedaním maxím a minim. Na obr. 3.29 je vyznačená Meyerova krivka 
v novšej podobe, v ktorej je za nezávisle premennú zvolené atómové číslo namiesto 
relatívnej atómovej hmotnosti, čím krivka získava podstatne pravidelnejšÍ tvar. 
Na ostro vyznačených maximách tejto krivky nachádzame alkalické kovy a na 
plytkejších jej minimách potom B, Al a t riády osmej skupiny periodickej sústavy (Fe, 
Co, Ni; Ru, Rh, Pd; Os, Ir, Pt). 

Podobný periodický priebeh má aj závislosť niektorých iných fyzikálnych 
v lastností prvkov od atómového čísla. Sú to napr. stlačitefnosti, body topenia a varu, 
mólové tepelné kapacity, kovalentné a iónové polomery, ionizačné energie, elektro­
negativity a i. 

Zistilo sa, že hodnoty mnohých fyzikálnych veličín sa menia viac alebo menej 



PERIODICKÝ ZÁKON 79 

p eriodicky nielen v periódach, ale aj v skupinách periodickej sústavy. Tento jav je 

spósobený sekundárnou periodicitou vlastností prvkov hlavných podskupin periodic­

kej sústavy, ktorú r. 1915 objavil J . V. B irou. Sekundárna periodicita sa uplatňuje 

na tých miestach periodickej sústavy, kde sú v atómoch p rvkov zaplnené elektrónmi 

vnútorné orbitály d, prípadne f, čím sa spevňuje pútanie vonkajších elektrónov 

s a p atómovým jadrom (keďže kladný náboj jadra je patrične vyšší). 
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Obr. 3.29. Málové objemy (Ym) prvkov 

Sekundárnou periodicitou možno objasnit rozličné nepravidelnosti v hlavných 

p odskupinách periodickej sústavy, ako napr. stálost kysličníka germánatého a olov­

natého na rozdiel od kysličníka uhoTnatého, kremnatého a cínatého, existenciu 

chloridu fosforečného a antimoničného, nie však arzeničného, oxidačné vlastnosti NV 

a AsV na rozdiel od pv atď. Na týchto príkladoch vidieť, ako hlboko vplýva perio­

dicita štruktúry elektrónových obalov atómov prvkov na chemické vlastnosti zlú­

čenín. 

Modifikácie periodickej sústavy prvkov 

P eriodický zákon nemožno stotožňoval s period:ickou sústavou (tabufkou). Aby sme 

názorne vyjadrili nejaký zákon, vefmi často ho znázorňuj eme graficky. Periodický 

zákon je materialistickým základem chémie, vyjadrený nie matematicky pomocou 

niektorej periodickej funkcie, ako mnohé iné zákonitosti, ale graficky pomocou ta­

buliek. Dodnes poznáme viac než 200 modi.fikácií periodickej sústavy, periodický 

zákon existuje však len jeden. Pri posudzovani jednotlivých modi.fikácií periodickej 

sústavy treba ako základné kritérium brať to, ako daná taburka zreterne vyjadruje 

zmysel periodického zákona. 
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Je prirodzené, že potom, ako sa poznali elektrónové konfigurácie jednotlivých 
atómov a ich rozhodujúci vplyv na chemické vlastnosti prvkov, vzniklo úsilie 
zostrojiť periodickú tabufku, v ktorej by bol zvýraznený práve tento vztah. 

Prvý, kto túto tabufku zostrojil, bol N. Bohr, a to na základe analógie v elektró­
nových štruktúrach neutrálnych atómov (obr. 3.30). Použil na to tabulku upravenú 
Thomsenom a súvislými čiarami v nej pospájal prvky, ktorých atómy majú v ne­
zlúčenom stave analogické elektrónové konfigurácie vonkajšej vrstvy, pričom 
rovnaký počet elektrónov im prevyšuje alebo chýba vzhfadom na elekt rónovú 
konfiguráciu najbli~šieho vzácneho plynu (predchádzajúceho alebo nasledujúceho). 
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Obr. 3.30. Periodická taburka prvkov podfa Bohra a Thomsena 

R ámikmi v nej vyznačil prvky, pri ktorých dochádza k dopÍňaniu elektrónov do 
niektorej vrstvy bližšej k jadru: druhej (jednoduchý rámik) alebo tretej (dvojitý 
rámi.k) od kraja. Ako sme uviedli, sú to prvky označované ako prechodné a lanta­
noidy, prípadne aktinoidy. 

Vzťahmi medzi vazbovými možnosťami prvkov v súvislosti s orbitálmi vo 
valenčnej vrstve a ich postavením v periodickej sústave sa budeme bližšie zaoberat 
v nasledujúcej kapitole. 



4. CHEMICKÁ VAZBA 

Príčina vzájomnej súdržnosti atómov v látkach bola už vel'mi dávno predmetoru 
z.iujmu chemikov. Vysvetliť podstatu síl, ktoré sposobujú spojenie atómov v zlúčeni­
nách, bolo možné len potom, keď sa získali údaje o štruktúre atómu . Experimentá.lne 
poznatky ukázali, že vzájomné viazanie atómov do zložitejších látkových útvarov, 
ktoré sa označuje ako chemická vazba, je v priamom súvise so zmenami stavu 
elektrónov vo vonkajších, tzv. valenčných vrstvách (pozri str. 74) zlučujúcich sa 
atómov. H oci tieto zmeny možu byť podl'a typu chemickej vazby v jednotlivostiach 
rozne, ich podstatou je prerozdelenie (redistribúcia) elektrónovej hustoty valenčných 
elektr6nov v oblasti jadier dvoch alebo viacerých atómov. Nevyhnutnou podmienkou 
vzniku chemických viizieb pritom je, aby novovytvorené atómové sústavy mali 
v základnom stave nižší obsah energie vzhladom na encrgiu vol'ných atómov. 
Pod základným stavom budeme rozumieť energeticky najnižší stav sústavy, zodpo­
vedajúci vnútornémupohybujej elektrónov. Vo všeobecnosti teda vznik chemických 
viizieb v látkach možno chápať ako proces spojený s Ubytkom energie atómových 
sústav. 

Aj keď sa viacerí bádatelia pokúšali objasniť charakteť chemických (z lúčivých) 
síl, kým sa atómy považovali za prvotné, nedelitefné častice látky, všetky predstavy 
o chemickej viizbe sa redukovali na formálne uzávery o schopnosti atómov navzájom 
sa zlučovať v dosledku chem ickej afinity. 

Jeden z najstarších pokusov o riešenie otázky charakteru valenčných síl pochádza od J. J. 
Berzelia (1819) , ktorý predpokladal, že chemické zlučovanie sposobujú elektrické sily. P odle. 
Berzelia prevláda pri niektorých atómoch kladný náboj, pri inýoh záporný. Tvorba zlúčeniny je 
zapríčinená spojením at ómov alebo atómových skupín, na ktorých provládajú opačné náboje. 
Berzelius považoval tento nadbytok kladného alebo záporného náboje. v atómoch prvkov za ich 
trvalú, nemenitefnú vla.stnosť. 

Ako je známe, Berzelius oclmietal Avogadrovu hypotézu, ktorá predpokladala jestvovanie­
molekúl zložených z dvoch rovnakých atómov. Dokaz správnosti Avogadrovej hypotézy a najmu 
poznatky o substitučných reakciách v organickej chémii (rui.pr. možnosť substitúcie atómu 
vodíka atómom halogénu) dokázali neopodstatnenosť Berzeliovej teórie. Prax teda vyvrátila 
túto tzv. dualistickú te6riu, ktorá dósledne rozdefovala prvky na dve skupiny, a t o na také, kt.or& 
sú nositefmi kladného elektrického náboje. a na také, ktoré sú nositeimi záporného oloktrického 
náboj a. 

V r. 1852 Angličan E. Frankland skúmaj úc niektoré organické zlúčeniny prišiel k uzá.veru, 
že atóm prvku sa može zlučovať len s určitým počtom atómov iných prvkov. Táto vlastnost', 
prvkov sa pomenovala mocenstvom o.lebo valenciou a určovala poč tom atómov vodíka (alebo iného 
jednomocného prvku), s ktorými je atóm daného prvku schopný sa zlúčiť alebo ich v zlúčeninách 
uahradiť. 

Hoci takto definované moconstvo, ktoré sa označuje ako kla.sické alebo stechiometrické, 
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malo vyslovene formálny charakter, zohralo v rozvoji klasickej chémie veimi významnú úlohu, 
napr. pri objavovaní periodického zákona alebo pri formulácii teórie chemickej štruktúry látok. 

Poznanie štruktúry atómu a zákonov, týkajúcich sa usporiadania elementárnych 
čast.íc v atóme, umožnilo hlbšie vniknúť do problematiky chemických vazieb a vy­
.wetliť ich podstatu. 

V tejto kapitole pojednáme o základoch hlavných teórií, ktoré sa zaoberajú 
podmienkami vzniku a fyzikálnou charakteristikou chemických viizieb. Budeme 
pritom postupovať od jednoduchej a v podstate čiste elektrostatickej predstavy 
o iórwvej viizbe, ktorú možno použit pri obmedzenom množstve zlúčenín, cez myš­
lienky teórie valenčných viizieb, vhodné pre lokalizované dvojcentrové kovalentné 
vazby, k najvšeobecnejšej a fyzikálne najvýstižnejšej koncepcii chemickej vazby -
.te6rii molekulových orbitálov. 

Takýmto spósobom podávania látky nechceme len zdórazniť historickú stránku proble­
matiky, ale predovšetkým objasňovaním princípov a ohraničení platnosti jednotlivých koncepcií 
prispieť k ich správnemu pochopeniu a tým aj používaniu. 

K LA S I C K~ TE. Ó R I E C H E M I C K E J V A Z BY 

Na zá.klade znalostí o elektrónovej štruktúre atómov vypracovali r. 1915 
nemecký fyzik W. Kosse! a r. 1916 americký fyzik A. N. Lewis prvé, fenomeno­
logickél) teórie chemickej vazby. Vychádzali z predstáv o základnej funkcii elek­
trónov, nachádzajúcich sa vo vonkajšej vrstve elektrónového obalu atómu a o ten­
dencii prvkov nadobudnúť stabilné elektrónové konfigurácie vzácnych plynov. 

Podra Kosselovej teórie pri tvorbe zlúčenín atómy prvkov, ktorým chýba alebo 
prevyšuje len málo elektrónov v porovnaní s atómami najbližších vzácnych plynov, 
strácajú alebo prieberajú tofko elektrónov, kofko je potrebné, aby získali elektrónovú 
konfiguráciu atómu najbližšieho vzácneho plynu. Atóm, ktorý stráca elektróny, sa 
pritom stáva kladne nabitým iónom (katiónom) a atóm, ktorý elektróny priberá, 
zasa záporne nabitým iónom (aniónom). Takto vzniknutá vazba sa označuje ako 
iónová alebo elektrovalentná vazba. Ako príklad možno uviesť zlučovanie draslík.a 
s fluórom: 

K ((ls)Z (2s)z (2p)6 (3s)2 (3p)6 (4s)1) + F ((ls)Z (2s)2 (2p)S) -+ 
-+ K+ ((ls)z (2s)z (2p)6 (3s)2 (3p)6) + F- l(ls)z (2s)2 (2p)6) 

Počet elementárnych nábojov, pripadajúcich na ión, určuje jeho ionové mo­
censtvo čiže elektrovalenciu. Vo fluoride draselnom KF má na pr. katión K + a anión F­
iónové mocenstvo +1 a -1, v sírniku sodnom Na2S má katión Na+ a anión s2-
iónové mocenstvo + 1 a -2, v chloride lantanitom LaCh má katión La3+ a anión Cl­
iónové mocenstvo +3 a - 1 atď. Pre iónové mocenstvo sa niekedy používa aj termín 
nábojové číslo z iónu. 

Kosselova teória uvažovala o katiónoch s vonkajšími elektrónovými obalmi, 
aké majú atómy vzácnych plynov (Na+, Caz+, AP+ atď.). Okrem takýchto katiónov 

1) Fenomenologickou sa rozumie teória založená na určitých predpokladooh, platnost 
ktorých sa však nesnaží objasnit ani odóvodniť. 



C HEMICKÁ YAZBA 83 

sú však známe aj katióny, ktoré majú inú kon:figuráciu elektrónov vo vonkajších 
vrstvách.1) Niektoré prvky vytvárajú katióny s 18 - elektrónovou kon:figuráciou, 
ako prvky podskupiny metli (Cu+, Ag+, Au+) , zinku (Zn2+, Cd2+, Hgz+) alebo gália 
(GaH, fo3+, Tl3+). Dalej poznáme katióny, ktoré majú (18 + 2)-elektrónovú štruk­
t úru, podmienenú stabilitou dvojice elektrónov v s-orbitáli vonkajšej vrstvy (inertný 
pár). Sú to napr. katióny Tl+, Sni+, Pb2+, Sb3+ a BiJ+. Napokon katióny prechodných 
prvkov majú počet elektrónov vo vonkajšej vrstve medzi 8 až 18 a majú teda ne­
úplne obsadené orbitály nd. Príkladom móžu byť katióny Cr3+, Fe2+, Fe3+, Co2+, 
Ni2+ a i. Na rozdiel od katiónov poznáme len také jednoatómové anióny, kterých 
elektrónová kon:figurácia je totožná s kon:figuráciou atómu vzácneho plynu (F-, CI- , 
0 2- atď.) . 

Predstava o iónovej vazbe nie je vhodná na vysvetrovanie chemickej vazby 
medzi atómami s rovnakou alebo blízkou elektrónovou štruktúrou vonkajšej vrstvy. 
Pre takéto prípady chemickej vazby navrhol G. N. Lewis inú teóriu, základem ktorej 
je predpoklad, že niektoré elektróny móžu patriť obidvom atómom tvoriacim vazbu. 
Pri vzniku takejto tzv. kovalentnej vazby dva póvodne nespárené elektróny vytvoria 
elektrónový pár a ten je společný obidvom viazaným atómom, okolo kterých tak 
vzniká elektrónová konfigurácia atómu vzácneho plynu. Uvádzame niekofko prí­
kladov: 

:Cl· + ·Cl: --* :Cl : Cl: .. .. .. .. 

H· + ·Br: - > H:Br: .. .. 

:F: 

3 :F· + ·P: --* :F:P: .. . .. .. 
:F: 

Okrem jednoduchej kovalentnej vazby můžu zdiefaním viacerých elektrónových 
párov vznikať aj vazby násobné, a to dvojité a trojité, napr.: 

HH 

C::C 

HH 

:N;;N: 

Pre zjednodušenie sa elektrónové páry valenčnej vrstvy v elektrónových 
štruktúrnych vzorcoch najčastejšie označujú pomocou čiarok. Mažeme teda písat: 

H 
I 

IF-FI H - N I 
I 

H 

H- C= NI 

1) Takéto katióny sú, pravda, zvačša len hypotetické, nako!ko vazbový stav atómov 
v prevažnej viičši.ne príslušných zlúčenín nemožno oprávnene povafovať za iónový (pozri str. 92). 
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Elektrónový pár valenčnej vrstvy, ktorý sa nezúčastňuje vazby a patrí len 
jednému atómu, označuje sa často ako volný elektrónový pár. 

Počet kovalentných vazieb, ktorými sa atóm viaže v zlúčenine sinými atómami, 
udáva jeho vdzbovost. Namiesto vazbovosti sa niekedy používa aj termín kovalencia. 

Kovalentná vazba nemusí vznikať len spárovaním elektrónov pochádzajúcich 
od dvoch atómov. Niekedy sa stáva, že atóm, ktorý má vofný elektrónový pár 
(donor elektrónov) , poskytuje ho na kovalentnú vazbu s iným atómom, ktorý má 
vo vonkajšej vrstve elektrónovú medzeru, t. j. prázdny orbitál (akceptor elektrónov). 
Takto vzniknutá kovalentná vazba sa označuje ako koordinačná alebo donorne­
akceptorná vazba. Uplatňuje sa napr. pri reakcii molekúl amoniaku s molekulami 
chlorovodíka 

IÓNOVÁ VAZBA 

Kvantitatívne hodnotenie podmienok vzniku iónov 

Pre kvantitatívne hodnotenie podmienok vzniku iónov majú vel'ký význam dve 
veličiny: ionizačná energia, ktorá sa týka vzniku katiónov a elektrónová afinita, 
týkajúca sa vzniku aniónov. 

Ionizačná energia. Ionízačná energia (ionizačný potenciál) sa rovná energii, ktorá 
je potrebná na odtrhnutie jedného elektrónu z nezlúčeného atómu v základnom 
stave. Vyjadruje sa v elektrónvoltoch eV (na jeden atóm) alebo v kJ. mol-1 (doteraz 
v kcal. mol- 1).1) 

Hodnoty ionizačných energií možno experimentálne zistiť zo spektroskopických 
údajov alebo štúdiom nepružných zrážok plynných atómov s elektróruni, urýchle­
nými elektrickým po!om. Podl'a toho, či sa uvažuje energia potrebná na odštiepenie 
jedného elektrónu z neutrálneho atómu alebo z jednomocného, dvojmocného atd'. 
katiónu, hovorí sa o prvej, druhej, tretej atď. ionizačnej energii. V tab. 4.1 sú uvedené 
hodnoty 1. až 8. ionizačnej energie pre prvky prvých troch periód. 

Pravidelnosti v zmene ionizaénej energie at6mov. Z tab. 4.1 je zrejmé, že v prvej krátkcj 
perióde je postupný vzrast prvej iorůzačnej energie, spósobený zvyšujúcim sa nábojom jadra, 
narušený pri bóre a kyslíku, kde sa objavuje poznateiný pokles. Vysvetfujerne si to pri bóre tým. 
že nad účinkom vyššieho náboja jadra prevažuje malá pevnost', vazby 2p-elektrónu, účinne od­
tieneného zaplneným orbitálom 2s, a pri kyslíku zasa tým, že do napoly zaplnených 2p-orbitálov 
pristupuje navyše další elektrón, ktorý je slabšie pútaný vplyvom odpudzovania od elektrónov 
už prítomných v týchto orbitáloch. V druhej krátkej perióde sú prvé ionizačné energie všeobecne 
nižšie ako v prvej, v dosledku toho, že najslabšie pútané elektróny obsadzujú vrstvu s vyšším 
hlavným kvantovým číslom. Obdobne ako v prvej krátkej p erióde objavujú sa aj tu zretefne 
dve minimá, a to pri hliníku a síre. 

I} Energia udaná v eV sa prepočíta n a. energiu v kJ. moI- 1 vynásobením faktorom 96,47 _ 
Doterajšie údaje v kcal. mo]-1 sa prepočítajú na údaje v kJ . rnol - 1 vynásobením faktorom 4,184. 
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IONIZAČN~ ENERGIE ATÓMOV 

A = A n+ + ne-

Prvok Elektrónová lonizačná energia [eV] 

H (ls)1 

He (ls)2 
Li [He] 
Se [He] 
B [He] 

c [He] 

N [He] 
o [He] 
F [He] 
Ne [He] 
Na [Ne] 
Mg [Ne] 
Al [Ne] 
Si [Ne] 
p [Ne] 
s [Ne] 

Cl [Ne] 
Ar [Ne] 

konfigurácia 

(2s)t 
(2s)2 
(2s)2 
(2s)2 
(2s)2 
(2s)2 
(2s)2 
(2s)2 

(3s)1 

(3s)2 
(3s)2 

(3s)2 

(3s)2 
(3s)2 

(3s)2 
(3s)2 

V; 

25 
[eV] 

20 

15 

10 

5 

(2pl) 
(2p)2 
(2p)3 
(2p)• 
(2pp 
(2p)6 

(3p)1 
(3p)2 
(3p)3 
(3p)• 
(3p)5 
(3p)6 

e 

Ne 

1. 2. 3~ 4. s. 6. 

13,6 
24,6 54,4 

-rr1 75,6 122,4 
9 ,3 1IT"j 153,9 217,7 
8,3 25,1 ~1259,3 340,1 

11 ,3 24,4 47,9 64,Sf 392,0 489,8 
14,5 29,6 47,4 77,5 97,9 I 551 ,9 
13,6 35,1 54,9 77,4 113,9 138,1 I 
17,4 35,0 62,6 87,2 114,2 157,1 
21 ,6 41,1 64,0 97,2 126,4 157,9 

---s:i'l 4 7, 3 71 ,7 98,9 133,6 172,4 
7,6 15.0j 80,1 109,3 141 ,2 186,9 
6,0 18,8 ~120,0 153,8 190,4 
8,1 16,3 33,4 45.fí 166,7 205,1 

11,0 19,7 30,2 51 ,4 65,o I 220,4 

10,4 23,4 35,0 47,3 72,5 88,o I 
13,0 23 ,8 39,9 53,5 67,8 96,7 

15,8 27,6 40,9 59,8 75,0 91 ,3 

1111l1111 l 1111l1111 ( 111il 111 l 1111J1111 f 1111l1111 l 1111l1111 l 1l1lll111 l ll1d1111 f 11r;J111l l lllll•11I 

10 20 30 40 50 60 70 80 90 
atomové čisto 

Obr. 4.1. Prvé ion i začné energie atómov; 
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Tobufka 4.1 

1. 8. 

666,8 
739,1 871,1 

105,1 I 953,6 

208,4 264,2 
225,3 266,0 
241 ,9 285,1 
246,4 303,9 
263,3 309,3 
281 ,0 328,8 

114,3 I 348,3 
124,0 143,5 

Pr ázdnc krúi ky sú údaje nie s porahlivo ur~ené. Čiarkovane s6 vyznačené mie su , kde chýbaiú prislul né údaje 
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Na obr. 4.1 sú graficky vynesené hodnoty prvých ionizačných energií V1 atómov 
všetkých prvkov v závislosti od atómového čísla. Tento diagram ukazuje, že v celko­
vom priebehu ionizačných energií sa prejavuje výrazná periodicita, ktorá zodpovedá 
usporiadaniu prvkov v periodickej sústave. V obidvoch dlhých periódach aj v štvor­
násobnej perióde sa objavujú zhruba analogické zmeny ako v obidvoch krátkych 
periódach, s výnimkou radu prechodných prvkov a Jantanoidov. 

Vo zvislých stlpcoch periodickej sústavy možno pozorovať plynulý pokles hodnót prvej 
ionizačnej energie so stúpajúoim atómovým číslom. Naprík!ad prvá ioniza.čná. energ ia atómu 
litia je 5,4 eV a atómu cézia. je 3,9 eV; atómu b erý lia je 9,3 eV a. a.tórou bá.ria. je 5,2 eV; atómu 
fluóru je 17,4 eV a atómu jódu je 10,4 eV a pod. Príčinou toho je vzrast vefkosti atómov a zvyšo­
vanie počtu elektrónov vo vnútornom obale, ktoré ná.ležite odtiehujú vzrastajúci kladný náboj 
je.dra. Hodnoty prvej i onizačnoj energie atómov prech odných prvkov sa menia pomerne málo 
(7,3 ± 1,7 eV). Nápadný je však vzrast ionizačnej energie v skupinách pri prechode k prvkom 
nasledujúcim po rada lantanoidov. Prvá ionizačná energia atómu striobra. je ne.pr. 7,6 eV a atómu 
zlata je 9,2 eV, druhá ionizačná energie. a.tórou kadmia je 16,8 eV a atómu ortuti je 18, 7 eV, t retia 
ionizačná onergia atómu india je 27,9 eV a atómu tália je 29,7 eV atd. V týchto atómoch je tieniaci 
účinok značne difúznych 5d-orbitálov provážený zvýšeným nábojom jadra, k torý spósobuje 
zmenšovanie vonkajších orbitálov, a tým aj pevn ejšie pútanie ich elektrónov. 

Druhá ionizačná energia je vyššia než prvá, lebo odštiepenie elektrónu z kladne 
nabitého atómu vyžaduje vačšiu energiu; tretia ionizačná energia je zasa vačšia ako 
druhá atď. Po odštiepení všetkých elektrónov vo vonkajšej vrstve atómu sa pre­
javuje prudký vzrast v hodnote ďalšej ionizačnej energie (pozri tab. 4.1), čo možno 
objasniť podstatne pevnejšou vazbou elektrónov v nasledujúcej nižšej vrstve. 

Elektrónová afinita. Elektrónová afinita je energia, ktorá sa uvorní, keď vofný 
atóm prijme navyše jeden elektrón a vytvorí záporne nabitý ión. Elektrónová afinita 
sa teda rovná energii, ktorá sa uvofní pri zmene 

X +e= X-
Elektrónovú afinitu možeme chápať aj ako ionizačnú energiu ani6nu. Nedá sa 

zisťovať tak jednoducho ako ionizačná energia a obvykle sa počíta z príslušných 
experimentálnych údajov použitím termodynamických cyklov (pozri str. 199). J ej 
hodnoty sú známe len pre pomerne malý počet prvkov a sú uvedené v tab. 4.2. 

Pravidelnosti v zmene elektrónovej afinity atómov. Elektrónové afinity majú vo vodorovných 
ra.doch p eriodickej sústavy so vzrastajúcim nábojom jadra podfa očakávania. celkove stúpajúcu 
tendenciu. Kladné elektrónové afinity atómov lítia a sodíka súvisia s okolnosťou, že p rijatím 
jed.něho elektrónu sa vytvorí elektrónová dvojica vo vonka.jšom orbitáli s, ktorá predsta.vuje 
pomerne stabilnúkonfiguráciu. Výminky sú pri atómoch berýlia a horčíka, dusíka a fosforu, 
ako aj pri atómoch vzácnych plynov. Nulová elektrónová afinita atómov berýlia a horčíka nie 
je však prekvapujúca, lebo tioto a.tómy ma.jú vo vonkajšej vrstva úplne obsadené orbitály s, takže 
další elektrón by musel vstúpiť do orbitálu p s vyšfou energiou. Ešte skór chápeme nulovú elek­
trónovú afinitu atómov vzácnych plynov, ktoré majú vo vonkajšej vrstve zaplnené orbitály s ap, 
a t eda prijatý elektrón by sa mohol umiestniť až vo vrstve s vyšším hlavným kvantovým číslom. 
Atóm y dusíka a fosforu majú vo vonkajšej vrstve napoly zaplnené orbitály p , čo je dosť sta.bilná 
konfigurácia, ktorá sa prijatím dalšieho e lektrónu narušuje, na čo sa odčerpáva čast energie. 

V zvislých stfpcoch perioclickej tabufky možno očakáva.ť p okles elektrón ových afinít 
s rastúcim objemem atóroov. T úto p ravidelnost pozorujeme pri ťažších atómoch, napr. v rade 
chlór, bróm, jód alebo pre výslednú elektrónovú afinitu pri prechode od síry k selénu. Avšak 
a tómy prvkov prvej krátkej periódy (lítium, bór, uhlík, dusík, kysh'k, fluór) majú elektrónové 
afinity nižšie než atómy nasledujúcich ťažších prvkov príslušných skupín. Tento pozoruhodný 
je.v sa spája s odpudivým účinkom elektrónov vo vonkajšej vrstva, kde sú pri malých atómoch 
elektrónové oblaky kompaktnej šie, a teda je vačšia hustota náboje. odpudivo p ósobiaceho na 
pristupujúci elektrón. 

Druhé elektrónové afinity, t. j. energie spojené s pripojením ďalšieho elektrónu k jedno­
mocnému aniónu, sú vždy záporné, lebo záporne nabitý ión sa bráni prijímať další e lektrón. 
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ELEKTRÓNOV~ AFINITY ATÓMOV [eVJ 

X + e = x-

H 
0,7 

Li Be 
0,54 o 
Na Mg 
0,74 o 

X + le = X2- 1) 

o 
-7,3 

s 
- 3,4 

B 
0,3 

Al 
0,4 

Se 
- 4,2 

c 
1,13 

Si 
1,90 

N o F 
0 ,2 1,48 3,62 

p s Cl 
0,80 2,07 3,82 

Br 
3,54 

I 
3,24 

1 ) Údaje pred~tavujú algebrický súč:et prvej a d ruhej elektrónovej a fi11ity. 

Energia iónovej vazby 
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Tabulka 4.2 

He 
o 

Ne 
o 

Ar 
o 
Kr 
o 

Xe 
o 

Na tvorbu iónovej vazby vplýva okrem ionizačnej energie a elektrónovej afinity 

ešte elektrostatická príťažlivosť medzi obidvoma iónmi. Táto sila znižuje potenciálnu 

energiu systému o hodnotu, pre ktorú z Coulombovho zákona vyplýva vztah 

V = (4.1) 

kde NA je Avogadrova konštanta, zi, z2 - nábojové čísla iónov, e - elementárny 

náboj, Eo - dielektrická konštanta vákua a l- medzijadrová vzdialenosť dvoch 

susedných iónov. 
Rovnica (4.1) určuje energiu coulombovskej príťažlivosti pre jeden mól iónových 

dvojíc v plynnom stave, kde na každú dvojicu nepósobí nijaká iná dvojica. V kryštáli 

je však každý ión obklopený zo všetkých strán opačne nabitými iónmi, takže tu 

nastáva vzájomné pósobenie všetkými smermi. To má za následok ďalšie energetické 

zmeny. Preto sa zavádza mriežková energia Vg definovaná ako energia, ktorú treba 

vynaložiť na to, aby sa ióny obsadzujúce kryštálovú mriežku navzájom vzdialili 

do nekonečna ; vyjadruje sa v kJ. moI- 1 (doteraz v kcal. moJ- 1). Mriežkovú energiu 

možno určiť z experimentálnych údajov, alebo sa dá pre kryštály známeho štruk­

túmeho typu vypočítať použitím vhodných teoreticky odvodených vzťa.hov. 

Potenciálna energia kryštálu je všeobecne určená vzťahom 

V' = - NAAZ1 Z2el 

47tEol 
(4.2} 

kde A je Madelungova konitanta, ktorá zahrnuje všetky jestvujúce štruktúrne interakcie a ktorej 

hodnota závisí od typu kryštálovej štruktúry. Pre štruktúru typu chloridu sodného (pozri str. 167) 

je napr. A = 1,747 6, p re štruktúru typu chloridu cézneho (pozri str. 168) je A = 1,7627, pre 

štruktúru typu fluoridu vápenatého (pozri str. 168) je A = 5,038 8 a pod. 
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Katióny i anióny majú záporne nabitý povrch elektrónového obalu, a preto v kryštálovej 
·štruktúre treba rátať s ich v zájomným odpudzovaním. M. Born a K. R. M eyer (1932) dokázali, 
že energiu odpudzovania možno uspokojivo vyjadri ť oxpononciálnou funkciou bp-llQ, kde b o. e 
sú bližšie neurčené konštanty, a pre celkovú energiu kryštá.lu zostavili rovnicu 

(4. 3) 

Rovni ca ( 4.3) je graficky zntÍ.zornená na obr. 4. 2, v ktorom spodná prerušovaná kriv ka vysti. 
hujo p rvý člen jej pravej strany (energía priťahovania) , h orná prerušovan á krivka potom druhý 
-člen jej pravej strany (energia odpudzovania); plná krivka vystihuje energiu kryštálovej štruk­

túry danú algebrickým súčtom obidvoch členov. Je 
zrejmé, že ióny zaujmú takú polohu, ktorá je z ener­
getického hTadiska najvýhodnejšia, a t ecla zodpovedá 

I 
I 
I 
I 
I 
I 
I 
I 
I 

t odpudzovanie 

o-+-~-4-\~,~~~~~~ 

/ 
/ 

I 
I 
I 

I 
I 
I 
I 
I 
I 
I 

/ 

J pr iťahovanie 

minimu na krivke energie na obr . 4 .2. 
Pro toto m in imum plat.í: 

~ = J>.;"Az,z2e2 - ~e-l/e = O 
dl 4it t ol2 e (4.4) 

P oužitím rovnice (4.4) možno teraz z rovnice 
(4.3) vylúčiť neznámu k onštantu b a získať tak Bor­
novu-Meyerovu rovnicu 

(4.5) 

Obr. 4.2. Závislosť energie kryštálovej štruktúry (V) od 
medzijadrovej vzdialenosti iónov 

Konštanta e, ktorú možno vyčíslit\ z meraní stlačiteinosti, má pre viičšinu kryštálov rovnakú 
nodnotu 0,0345 nm. 

Je zrejmé, že mriežková energia iónového k ryštálu je energia, daná rovnicou (4.5), ale 
sopačným znamienkom. 

Použitie rovnice (4.5) vyžad uje znalost: l\Iadelungovej konštanty A, ktorá závisí od štruk­
t.úrneh o typu kryštálu. A. F. Kapustinskij (1943) v snaha vylúčiť túto konštantu z rovnice (4.5) 
odvodil pre mriežkovú energiu približný vzťah 

(kJ. mol- 1] (4.6) 

v ktorej rk a ra značia i6nové polomery katiónu a aniónu v nm a :Ln je počet iónov v stechio­
metrickej „molekule" zlúčeniny. Kapustinskéh o rovnica sa s u spokojivou presnosťou dá použiť 
pre kryštály zložené z iónov s k onfiguráciou vzácnych plynov, a. to bez oh radu na typ ich štruk­
túry. 

I ónové polomery 

Poznali sme, že ióny zaujímajú v kryštálovej štruktúre isté rovnovážne polohy, 
v ktorých je potenciálna energia systému mirůmálna a pri približovaní iónov do tes­
n ejšej blízkosti sa začnú uplatňovať prudko stúpajúce odpudivé sily, ktoré prakticky 
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znemožňujú ich vzájomné stlačovanie. Z tohto hradiska je teda oprávnená predstava 

považovat ióny za takmer t uhé, nestlačitefné gule určitých rozmerov, ktoré vyme­

dzujú sféry ich energetického pósobenia v kryštálovej štruktúre. Podfa kvantovej 

mechaniky jestvuje istá pravdepodobnosť výskytu elektrónu v ktorejkofvek konečnej 

vzdialenosti od jadra, táto pravdepodobnosť však s rastúcou vzdialenosťou t ak vefmi 

klesá, že je celkom prípustné považovat polomery iónov za konečné a stále veličiny. 

Róznymi experimentálnymi metódami, napr. štúdiom ohybu rontgenových 

lúčov pri prechode kryštálom (pozri str. 165), možno určovať vzdialenosti medzi 

jadrami dvoch susedných iónov . Ak si predstavíme tieto ióny ako navzájom sa 

dotýkajúce gule (obr. 4.3), udáva zistená medzijadrová vzdialenosť iónov l súčet 

Obr. 4.3. Dva susedné ióny v dotyku 

polomem katiónu rk a aniónu ra. Ak poznáme polomer jedného zo zúčastnených 

iónov, odpočítaním tohto polomem od medzijadrovej vzdialenosti iónov získame 

polomer druhého iónu, teda napr. r k = l - ra. 
V. M. Goldschmid t (1926) stanovil z experimentálnych údajov hodnoty polo­

merov pre viac ako 80 iónov. Novšie L. P a uling získal poloempirickými výpočtami 

pre iónové polomery hodnoty, ktoré všeobecne súhlasia s predchádzajúcimi. Jónové 

polomery, udávané Paulingom pre koordinačné číslo šesť (pozri str. 166) sú uvedené 

na obr. 4.4, na ktorom sú graficky znázornené relatívne vefkosti jednotlivých iónov. 

Ako ukážeme, v zlúčeninách prakticky nejestvujú ióny s vefkými, ba ani s presne 

celočíselnými nábojmi, takže údaje na obr. 4.4 predstavujú do istej miery formálne 

hodnoty, platné pre idealizovaný príp ad čiste elektrostatickej súdržnosti medzi zú­

častnenými iónmi. Okrem toho isté zmeny iónových polomerov nastávajú aj pri 

zmene typu kryštálovej štruktúry a charakteru susediacich atómov v štruktúre. 

Rozborom ú da.jov z obr. 4A móžeme zistiť niektoré pravidelnosti v zmenách iónových polo­

merov. Naprík lad pri rovno.ka j elektrónovej iítruktúre sú anióny vždy vačšie n ež ko.tióny, lebo 

nadbytok kladného náboje. ka.tiónov zmršťuje oblaky vonkajších e!ektrónov , kým záporný 

náboj aniónov naopak oblaky vonko.jších e!ektrónov roziíiru je. Pri viacerých iónoch s rovnakou 

elektrónovou štruktúrou se. polomery zrnenšujú s ra.stúcim nábojom, Jeho vonka.jšie elektrónové 

obaly sú silnejšie priťahované. Príklacl: 

F- 0,136 nm Na+ 0,095 nm Mg>+ 0,065 run AJ3+ 0,050 nm 

Polomery katiónov prechodných kovov t oho istého radu sa pri rovna.kom n áb oji s rastúcim 

a.tómovým číslom mierne zmenšujú. Je to sp ósobené t ým, že elektróny v tomto prípade ncobsad­

zujú nové obitály v onkajšej vrstvy, ale postupne d oph'iajú (n - l)d-orbitály, takže sa. upla.ti'tuje 

len účinok rastúceh o kladného náboja je.dra , ktorým sa elektrónový obal sústa.vno silnejšie 

zmršťuje. Príklad: 

TiJ+ 0,076 nm VJ+ 0,074 nm CrJ+ 0,069 nm MnJ+ 0,066 nm FeJ+ 0,064 nm 
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Jony s 2 a 8 elektrónovou štruktůrou 
mocenstvo• 
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Li 
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Na 
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Rb 
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F- ~ 
\ . ...._.;;_/ 

Gs 
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Cu 
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•' 
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f J 
\~,_,,.,. 

Au 
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Mg 
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Obr. 4.4. Re/atívne velkosti iónov. Čísla udávajú polomery iónov v nm 
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{ . ..,. , " ..,, 
Oeformácia a polarizacný úcinok ió nov 

Podra uvedeného textu sme si predstavovali ióny ako gufovité častice pravi­

delného tvaru. V skutočnosti však treba predpokladať, že pri zoskupení katiónov 

s aniónmi nastane vplyvom elektrického poTa, ktoré tieto ióny okolo seba vytvárajú, 

istá vzájomná deformácia ich elektrónových obalov; pozri obr. 4.5, ktorý znázorňuje 

deformáciu aniónu katiónom. Keď je deformácia ve!mi vefká, vonkajšie elektrónové 

obaly obidvoch zúčastnených iónov sa začínajú zretefne navzájom prenikať a móžeme 

predpokladať, že medzi týmito iónmi existuje polárna kovalentná vazba (pozri str. 99). 

Do akej miery jednotlivé ióny podliehajú deformácii, závisí predovšetkým od 

veTkosti ich náboja a od ich objemu. Deformovatefnosť aniónov, ktoré majú viacej 

elektrónov, než zodpovedá náboj u ich jadra, musí vzrastať. 

so zvyšovaním ich náboja, lebo nadbytočné elektróny 

sposobujú zoslabenie vazby ostatných elektrónov vo 

vonkajšom obale. Naproti tomu musí deformovatefnosť. 

katiónov, kde nadbytočný náboj jadra naopak vazbu 

elektrónov zosilňuje, so zvyšovaním ich náboja klesat. 

Deformovatefnosť iónov rovnakého náboja sa musí zviič­

šovať s objemom, Jeho čím viac je kladný náboj jadra 

odtienený elektrónmi z vnútorného obalu, tým slabšie sú 

vonkajšie elektróny viazané. 
Deformovateinosť iónov s 18-elektrónovou a a j 

s nedokončenou vonkajšou vrstvou je podstatne viičšia, 

než iónov s vonkajšou elektrónovou vrstvou atómu 

vzácneho plynu s takým istým nábojom a približne s ta­

kým istým objemom. 

Obr. 4.5. Deformácia aniónu katiónom 

Z predchádzajúceho vyplýva, že najiahšie sa deformujú objemné anióny (Br-, 

I -, S2- a i. ), ako aj katióny s malým kladným nábojom a s 18-elektrónovou alebo ne­

ukončenou vonkajšou vrstvou (Ag+, Hg2+, Pb2+, Ptz+ a pod.). Najťažšie sa zasa de­

formujú malé katióny, ktoré sú súčasne nositefmi relatívne vefkého kladného náboja 

a majú vonkajšiu elektrónovú vrstvu atómov vzácnych plynov (Bez+, Al3+, Si4+ a i. ). 

Ióny vplývajú na svoje okolie elektrickým pofom, a preto prejavujú polarizačný 

účinok na susedné častice. Polarizai':ný účinok katiónu spočíva v tom, že sa k nemu 

presunujú okrajové orbitály elektrónového obalu aniónu (pozri obr. 4 .5). Je tým viičší, 

čím vačší je náboj katiónu a čím menší je jeho objem, lebo tým silnejšie elektrické pole 

sa v okolí katiónu vytvára. Značný vplyv na polarizačný účinok katiónu má aj štruk­

túra vonkajšej elektrónovej vrstvy. V tejto súvislosti možno ióny podia klesajúceho 

polarizačného účinku rozdeliť na tri skupiny: 

a) Ióny s 18-elektrónovou konfiguráciou vonkajšej vrstvy (Ag+, Zn2+ a i. ); do 

tejto skupiny patria tiež ióny s (18 + 2)-elektrónovou konfiguráciou (TI+, Pbz+ 

a pod.), ako aj ióny s dvojelcktrónovou konfiguráciou (Li+, Bez+ a i.). 

b) Ióny s (nd)m-eJektrónovou konfiguráciou vonkajšej vrstvy (Cr3+, F e2+, F e3+, 

Co2+ a pod.). 
c) Ióny s konfiguráciou vonkajšej elektrónovej vrstvy ako pri atómoch vzácnych 

plynov. 
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Podobne aj anión posobí deformačme na katión, a to tak, že svojím záporným 
nábojom odpudzuje elektrónový obal katiónu. Deformovatefnosť katiónu je však 
obvykle overa menšia než aniónu, takže polarizačný účinok aniónu býva vačšinou 
zanedbatefný. Prejavuje sa zretefne len v prípade pósobenia malého aniónu (ako F ­
alebo 0 2-) na objemný katión, ktorý je Tahko deformovatefný (Ag+, TI+, Hgz+, Pbz+ 
a pod.). 

Existenci a i ónov ako samostatných častíc 

Z hodnot ionizačných energií vyplýva, že energia potrebná na vytvorenie dvoj -, 
prípadne viacmocných katiónov je značne vefká, a teda viacnásobná ionizácia je 
energeticky pomerne nevýhodná. Z tab . 4.1 vidieť, že napr. na vznik iónu AP+ je 
potrebná ešte vačšia encrgia než na vznik iónu Arz+ a na vznik iónu Si4+ len o málo 
menšia energia než na tvorbu iónu Naz+, o ktorých vieme, že sa v zlúčeninách ne­
vyskytujú. Podobne je to aj pri viacmocných jednoatómových aniónoch (02-, S2- , 
N3-), na vytvorenie ktorých je potrebná taká vefká energia, že ich prítomnosť 
V zlúčeninách možno VO vačšine prÍpadov pripustiť len S istými výhradami. Je SÍCe 
pravda, že pri vzniku tuhej zlúčerůny je energia potrebná na ionizáciu kompenzovaná 
energiou uvofnenou pri tvorbe kryštálovej štruktúry (pozri str. 78), no i tak nemožno 
existenciu iónov s vysokým nábojom ako celkom samostatných fastíc podfa súčas­
ných predstáv považovat za pravdepodobnú. Tento teoretický predpoklad sa po­
tvrdil stanovením efektívneho náboja atómov, t. j. náboja prítomného na atómoch po 
vytvorení chemických vazieb , róznymi fyzikálnyrni metódarni, ako aj kvantovo­
chemickými výpočtami (pozri str. 135). Ak porovnávame náboj iónu, predpokladaný 
podfa jednoduchej Kosselovej teórie, so zisteným efektívnym nábojom, pozorujeme 
v níektorých prípadoch značný nesúhlas, ako to vidieť z tab. 4.3. 

Tabufko 4.3' 
EFEKTÍVNE NÁBOJE IÓNOV V NIEKTORÝCH ZLÚČENINÁCH 

Zlúěenina lón Efektivny náboj [e] 

NaCl Na+ + o.9 
Cl- -0,9 

Mg O Mg2+ + 1.0 0 2- -1,0 
Al Ch Al3+ + 1.9 c1- - 0,6 
AIN Ail+ + 1.3 Nl - - 1,3 
Si02 $j4~ + 2.0 

0 2- - 1,0 

Vidíme, že podfa hodnot efektívnych nábojov ani v prípade chloridu sodného, 
bežne uvádzaného ako školský príklad iónovej zlúčeniny, nie je vazba medzi atómom 
sodíka a chlóru čisto iónová, ale obsahuje len asi 90 % iónovosti. V ostatných zlúčení­
nách s viacmocnýrni iónrni je v dósledku silnejšej deformácie aniónu katiónom obsah 
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iónovosti vazieb ešte podstatne menší. Tak v oxide horečnatom alebo kremičitom 

vychádza pre vazby medzi príslušnými atómami len 50 % iónovosti a v nitride 

hlinitom je iónovosť prítomných viizieb ešte trochu nižšia. V takých prípadoch vy­

jadríme vazbový stav v zlúčeninách správnejšie, ked predpokladáme medzi atóinami 

kovalentné vazby viac alebo menej polárneho charakteru, o čom píšeme v nasledu­

júcej častí. 
Na rozdiel od jednoatómových iónov stretávame sa v mnohých zlúčeninách 

s celkom reálnou existenciou viacatómových, prípadne komplexných iónov, ktoré 

sa skladajú z vačšieho počtu atómov, navzájom spojených kovalentnými vazbami. 

Príklady: NHt, (Be(H20)4]z+, [Co(NH3)6)3+, N03-, SO~-, [SiF 6) 2- a i. Viacatómové 

ióny móžu mať ako celok dokonca aj pomerne vefký náboj, napr. [Pt(NH3) 6] 4+, P 20h 

[Fe(CN)6) 4- , IO~-, TeO~- a pod. 

KOVALENTNÁ VAZBA 

Energia kovalentnej vazby 

Energiou kovalentnej vazby rozumicme energiu potrebnú na rozštiepenie tejto 

vazby. Udáva sa v elektrónvoltoch eV (na jednu vazbu) alebo v kJ. mol-1 (doteraz 

v kcal. mol- 1) . Druhým spósobom udaná energia vazby je energia potrebná na 

rozštiepenie daných vazieb, prítoroných v jednom móle látky. Energia kovalentnej 

vazby sa označuje krátko ako vazbová energia alebo niekedy aj ako disociačná energia, 

prípadne disociač:né teplo. Často sa v sú vislosti s energiou kovalentnej vazby hovorí 

o pevnoati ťa~by. 

Vazbovú energiu možno určovať experimentálne použitím fyzikálnochemických metód, 

ne.jmii. metódy molekulovej spektroskopie, elektrónových zrážok, rontgenovoj elektrónovej 

e.lebo fotoelektrónovej spektroskopie. 

Objasniť póvod energie kovalentnej vazby, a tým aj síl spósobujúcich túto 

vazbu, nebole možné na základe klasickej elektrodynamiky. Je síce pravda, že sily, 

ktoré sa uplatňujú medzi kovalentne viazanými atómami, majú z najvačšej časti 

elektrický coulombovský charakter, a teda ich zákomtosti boli dobre známe z klasiekej 

fyziky. No riešenie konkrétnych prejavov týchto síl v rámci viacatóroových sústav 

bolo fyzikálne prístupné len kvantovej mechanike. Boli vypracované rózne kvantovo­

mechanické teórie kovalcntnej vazby, ktoré v závislosti od východiskových princípov 

a charakteru skúmaných objektov umožňujú viac alebo menej výstižný opis vazbo­

vých pomerov, ako aj približný výpočet vazbovej energie. Stupeň zhody vypočíta­

ných hodnot s experimentálnymi údajmi predstavuje potom základné kritérium 

opodstatnenosti a dokonalosti použitého teoretického postupu. 

Heid erova- Londonova teória kovalentnej vazby. 
Teória valenčných vazieb 

Jedným z naj jednoduchších a najzákladnejších systémov pre štúdium problému 

kovalentnej vazby je molekula vodíka. O výpočty vazbovej energie tejto mol~kuly 

sa prvý raz pokúsili r. 1929 W. H eitler a F. London. Výsledky ich výpočtov nie 
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sú síce dostatočne presné, avšak urobené závory majú všeobecnejšiu platnosť a stali 
sa základom doležitej kvantovo-mechanickej teórie valencie, ktorú r. 1931 rozpra­
covali J. C. Slater a L. Pauling a ktorá sa obvykle nazýva teóriou valenčných 
vazieb (VV). Preto je potrebné, aby sme sa oboznámili s Heitlerovým a Londonovým 
postupom pri riešení vodíkovej molekuly trocha podrobnejšie. 

Títo bádatelia dospeli na základe svojich výpočtov k záveru, že ak sa priblížia 
k sebe dva atómy, potom počnúc istou vzdialenosťou može prechádzať elektrón od 
jedného jadra k druhému, až pravdepodobnosť výskytu každého elektrónu v oblasti 
jedného i druhého jadra bude úplne rovnaká. Potom obidva elektróny patria spoločne 
obidvom jadrám, čiže medzi obidvoma atómami sa vytvorí kovalentná vazba 
a vznikne molekula vodíka. Podra Pauliho princípu (pozri str. 66) sa musia dva 
elektróny v molekule takisto ako v atóme líšiť aspoň jedným kvantovým číslom. 
Nakolko spomenuté elektróny majú v molekule rovnaké priestorové rozloženie, budú 
ich kvantové čísla, charakterizujúce toto priestorové rozloženie, rovnaké. Preto sa 
musia líšiť kvantovým číslom ms. čiže musia mať opačný (antiparalelný) spin. Len 
v takom prípade nastáva pri približovaní vodíkových atómov úbytok energie, ktorým 
sa sústava stabilizuje. Keď sú však spiny uvažovaných elektrónov súhlasné (para­
lelné), musia sa naopak tieto atómy odpudzovať a stabilná molekula sa nemaže vy­
tvoriť. Treba však zdórazniť, že úbytok energie pri vzniku molekuly nie je podmienený 
spárovanim spinov, no vyplýva z elektrických interakcií medzi jadrami a elektrónmi 
v uvažovanom systéme. 

V sústave dvoch atómov vodíka, ktorých jadrá označíme písmenami A a B 
a elektróny patriace týmto jadrám číslicami 1 a 2, sa okrem príťažlivých síl medzi 
jadrom A a elektrónom 1 a jadrom B a elektrónom 2 uplatňujú ešte prífažlivé sily 
medzi jadrom A a elektrónom 2, ako aj medzi jadrom B a elektrónom 1. Okrem toho 
tu vznikajú odpudivé sily, a to medzi oboma elektrónmi a oboma jadrami. Naj­
významnejšie sily, rozhodujúce o vzniku molekuly, sú prítažlivé sily medzi fadrami 
a elektrónmi, ktoré zapríčiňujú úbytok energie pri približovaní atómov vodíka, ako sa 
o tom píše neskor. 

Vlnová junkcia molekuly vodika„ Heitler a London vychádzali pri svojich výpočtoch z izo­
lovaných atómov vodíka a vlnovú funkciu molekuly vodílm vyjadrili ako súčin vlnových funkcií 
týchto atómov. •) Táto vlnová funkcia je určená vzťahom 

'.fF1 = 'IJIA(l) !/IB(2) (4.7) 

kde 'IJIA a. 'IJIB sú vlnové funkcie ls-orbitálov jednotlivých atómov. Elektróny sú však fyzikálne 
nerozlišitelné, a preto móže rovnako dobre jadru A priná.ležať elektrón 2 a jadru B elektrón I. 
Preto musí pre vodíkovú molekulu platiť tiež vlnová funkcia 

'.fF2 = '/IA(2) lj/B(l) (4.8) 

ktorú získame z funkcie ( 4. 7) zámenou obidvoch elektrónov. Vlnové funkcie 'P1 a 'P2 sú celkom 
rovnocenné a predstavujú riešenie vlnovej rovnice pre vodíkovú molekulu. Týmto riešením je aj 
lineárna kombinácia vlnových funkcií 'P1 a 'P2 , teda: 

'P = c1'P1 +~'liz (4.9) 
V rovnici (4.9) sú c1 a c, konštanty, ktorých hodnoty možno vypočítat ve.rie.čnou metódou.2 ) 

Takýmto výpočtom sa zistilo, že c1 = ±C:z, takže funkciu (4.9) možno písať v tvare 

'P± = N±(1/f1 ± 'Pi) (4.10) 

1 ) Takýto obrat je podstatou tzv. jednoelektrónového približenia, používaného pri kvanto­
vo-mechanickom riešení vie.celektrónových systémov; pozri napr. O. K. Davťjan: Kvantovaja 
chimija, Gos. izd. „ Vysšaja škola", Moskva 1962. 

2) Informácie o tejto metóde možno nájsť v učebnicie.ch kvantovej chémie; R. Za -
hradník - R . Pol á.k: Základy kvantové chemie, SNTL, Praha 1976. 
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kde N ± je normalizačný koeficient. Ak dosadíme do rovnice (4.10) za 'P1 a 1J!2 výrazy z rovníc 

(4.7) a (4.8), získame úplný výraz pre priestorovú funkciu vodíkovej molekuly (t. j. bez ohradu na 

spin) 
(4.11} 

Kombinácia s kladným znamienkom sa. označuje ako symetrická, lebo výmenou ob1dvoch 

elektrónov sa nezmení znamienko vlnovej funkcie. Naproti tomu kombinácia so záporným zna­

mienkom je antisymetrická, čiže pri výmene obidvoch elektrónov nastane zmena znamienka.1 ) 

Energia molekuly vodíka. Energia sústa.vy dvoch atómov vodíka je daná kvantovo-mecha­

nickým vzťahom 
f lJ!*H'P d V 

E= f'l?* lJ!dV 

kde H je Hamiltonov operátor sústa.vy určený výrazem 

;,; 
H = - -- (6 1 + 6 2) + U 

2m0 

(4.12) 

(4.13) 

/:; 1 a /:;2 sú Laplaceova operátory (pozri str. 58) vzťahujúce sa na súradnice elektrónu l a 2 

a U je potenciálna energia. Túto energiu možno vyjadriť algebrickým súčtom potenciálnych 

energií jednotlivých interakcií v sústave, spomenutých predtým, teda 

e2 
( 1 1 I 1 I 1 ) 

U = 47tEo - z;;-y;;- z;;-- lB2 +Ti;°+ T (4.14) 

kde lAi, IA2 , lB1 a IB2 wačí vzdialenosti medzi jadrom A a.leb o B a elektrónom 1 alebo 2, 112 -

vzdialenosť medzi oboma elektrómni al - vzdialenosť medzi o boma jadrami. Záporné znamienko 

vyjadruje priťahovanie medzi časticami a kladné za•a odpudzovanie. Dosadením vlnových 

funkcií daných rovnicou (4.11) do rovnice (4.12) možno vypočítat energiu sústavy ako funkciu 

medzijadrovej vzdialenosti l. 

Na obr. 4.6 je priebeh závislosti energie od medzijadrovej vzdialenosti dvoch 

atómov vodíka. Na obrázku sú dve krivky, z ktorých jedna znázorňuje zmenu energie 

sústa vy opísanej antisymetrickou funkciou 'P _ a druhá zasa sústa vy so symetrickou 

funkciou 'I'+· Ako vidieť, v prvom prípade energia sústavy približovaním atómov 

plynule stúpa. V druhom prípade pri približovaní atómov sa krivka nachádza 

z určitej častí v oblasti záporných hodnot, 
kde prechádza výrazným minimom. Až po 
dostatočnom priblížení obidvoch atómov začf­
na energia sústavyprudko stúpať, lebo sazačí­
na uplatňovat odpudivost atómových jadier. 

Minimum na tejto krivke, určené sú­
radnicami E 0 a Z0 , predstavuje najstabilnejší 
stav a zodpovedá vzniku vazby medzi ató­
marni vodíka. Prvá súradnica udáva vazbovú 
energiu a druhá medzijadrovú vzdialenosť. 
Tieto veličiny možno stanovit aj z experi­
mentálnych údajov, napr. štúdiom pásového 
spektra molekúl vodíka. 

Obr. 4.6. Závislosť energie (E) molekuly vodíka od 

medzijadrovej vzdialenosti (/) 

E I 

[eVI ; 
4 ~ 

3-
21 
/ 
o 

-1 
-2 
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1) Je zrejmé, že pri výmene obidvoch elektrónov vlnová funkcia (4.11) nadobúda tvar 

lJ!'± = N±[1PA(2) 1PB(l) ± 1PA(l) 1JIB(2)] 

a porovnaním s rovnicou (4.11) zistíme, že 'P~ = IJI+. avšak 'P~ = - 'P_. 
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Z predchádzajúceho vyplýva, že symetrická funkcia ':P + opisuje stabilný, t .j . základný stav 
molekuly vodíka, v ktorom obidva elektróny majú podfa Pauliho princípu antiparalelné spiny. 
Naproti tomu antisymetrická funkcia ':P _ vystih uje nestabilný čiže vzbudený stav vodíkovej 
molekuly, ktorému treba prisúdit paralelné spiny elektrónov (porovnaj str. 115). 

Hustota elektrónového náboja v molekule vodíka. Rozdelenie hustoty elektrónového 
náboja, vyjadrené štvorcom príslušnej vlnovej funkcie (rovnica (4.11)), je pre obidva 
stavy vodíkovej molekuly znázornené na obr. 4. 7 čiarami spájajúcimi body, ktoré 

él J 

bJ 

Obr. 4.7. Rozdelenie hustoty elektrónového náboja pre a) základný a b) vzbudený stav molekuly vodíka 

sa vyznačujú rovnakou elektrónovou hustotou. Óíslice pri týchto čiarach vyjadrujú 
v konvenčných jednotkách relatívnu hustotu náboja. Vidíme, že v základnom stave 
je hustota elektrónového náboja v priestore medzi jadrami vii.čšia než mimo tohto 
priestoru, takže elektrónový náboj sa koncentruje medzi obidvoma jadrami. Vo 
vzbudenom stave je hustota elektrónového náboja podstatne vii.čšia mimo priestoru 
medzi jadrami a elektróny sú teda z tohto priestoru vypudzované. Možno si pred­
staviť, že v základnom stave gufové ls-orbitály vofných atómov vodíka akosi čias­
točne splývajú a prekrývajú sa navzájom (obr. 4.8). Óím silnejšie je prekrývanie 
atómových orbitálov, t. j. čím vii.čšia je elektrónová hustota v oblasti dvoch jadier, 
tým vii.čšia je vazbová energia. 
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Presnos( výpočtu molekuly vodíka. Z Heitle­
rových a Londonových výpočtov vychádzajú pre 
viizbovú energiu a pre medzijadrovú vzdiale­
nosť hodnoty 3,14 e V a 0,086 9 mu. Experimen­
tálne zistené hodnoty týchto veličín sú 4,746 6eV 
a 0,074 116 nm. To teda ukazuje, že Heitlerova 
a Londonova inetóda výpočtu vodíkovej mole­
kuly je síce v podstate správna, avšak jej 
výsledky sú pomerne málo presné. 

Obr. 4.8. Vznik elektrónového oblaku molekuly vodíka 
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Sprosnonio tojto metódy bolo dosio.hnuté kvantitatívnym zhoclnotením niektorých nových 
činiteiov, prodovšotkým možnosti uplatňovania sa iónových štruktúr vo výslednom stave 
v odíkovej molekuly. Tioto iónovó štruktúry zodpovedajú výskytu obidvoch olektrónov pri 
jo.tlre A alebo B, to znamená stavom H,;;:H ;; a H;.H9. leh vlnové funkcie sú dané súčinmi lpA(l 

1PA(2) a lpB(l ) 1PB(2) o. vlnová funkcio. výslednej iónovoj štruktúry bude linoárnou kombináciou 
týchto funkcií, toda 

P100 = lpA(l ) lpA(2) + 'f'n(l) lpn(2) 

Vlnová funkcia vodfkovoj molekuly má potom všoobecno tvar 

P = Pkova! + c!P1on 

(4.15) 

(4.16 

kde 1Pkova1 je vlnová. funkcia opisujúca kovalentnú vazbu, určená rovnicou (4. ll) s kladným 
znamionkom. Hodnotu koeficientu c možno vypočítat dosadením funkcio (4.16) do rovnice (4.12) 
pri uplatnení požiado.vky minima energie sústavy. $tvorec tohto koeficientu jo úmerný pravde­
podobnosti účasti iónového stavu vo výsloclnoj sústave. Výpočet viizbovoj energie, pri ktorom 
sa ošte zohfadnil efekt tienonia jadier a eloktrónov, viedol k hodnota 4,10 eV, tedo. už značno 
bližšej experimentálnej hodnoto. 

Vo všeobecnosti, čím viacej členov sa použije vo východiskovoj vlnovej funkcii, tým pros­
nejšie výsledky so. dosiahnú. Tak H. l\'I. James o. A. S. Cool idgo (1933) získali novým postupom 
výpočtu pomocou v lnovej funkcie s trinástimi člonmi h odnoty už velmi blízko experimentálnym 
údajom, a to 4, 72 o V a 0,074 nm. 

V p oslednom období W. Kolos a kol. uskutočnili výpočty votlíkovej molekuly použit ím 
vlnových funkcií obsahujúcich až sto člonov, čím získali výsledky, ktoré svojou presnosťou 
dokonco. predstihujú exporimentálne. Je však namiesto poznamenat, že takto presné výpočty boli 
dotoraz možné len pri no.jjodnoduchšíoh útvaroch , ku ktorým patrí aj vodíková molekulo., o. to 
vdo.ko. pokroku modernoj výpočtovej tochniJ..-y. 

Kovalentné polomery 

Vzdialenosť medzi jadrami dvoch atómov, viazaných kovalentnou vazbou, 
možno vermi presne stanovit roznymi fyzikálnymi metódami. 

No. sta.novonie modzijadrovej vzdialenosti o.tómov v kryštá.loch sa používa rentgenová. 

štruktúrna analýza alebo elektrónová., prípadno neutrónová difrakcia, v molekulách elektrónová 
difrakcio. o.lobo infračervená., prípadno mik.rovlnová spektroskopia. 

Zistilo sa, že atómom v molekulách alebo v atómových kryštáloch možno pri­
písať určité kovalentné polomery, ktoré zostávajú v podstate stále bez ohradu na 
štruktúru príslušnej látky, ak sa, pravda, nemení typ vazby. Súčet kovalentných 
polomerov dvoch atómov sa približne rovná medzijadrovej vzdialenosti týchto 
atómov v Tubovofnej zlúčenine. Napríklad pre vzdialenosf C-0 v diamante sa zistila 
hodnota 0,154 2 nm, takže kovalentný polomer atómu uhlíka, viazaného jednodu-



Tabufka .f.4 
KOVALENTNé POLO MERY ATÓMOV [10- 10 m] 1) 

H 
0,37 

Li Be B c N o F 
1,225 0,889 0,81 0,772 0,74 0,74 0,72 

0,71 (2) 0,667 (2) 0,62(2) 0,62(2) 0,60(2) 
0 ,64(3) 0,603(3) 0 ,55(3) 0,55(3) 

Na Mg Al Si p s Cl 
1,572 1., 364 1,248 1,17 1,10 1,04 0,99 

1,07(2) 1,00(2) 0,94(2) 0,89(2) 
1,00(3) 0,93(3) 0,87(3) 

K Ca Se Ti v Cr Mn Fe Co Ni Cu Zn Ga Ge As Se Br 
2,025 1,736 1,439 1,324 1,224 1,1 86 1,178 1,170 1,162 1.154 1,176 1,213 1,246 1,22 1,21 1,17 1,14 

1,12(2) 1 .11 (2) 1,07(2) 1,04(2) 
Rb Sr y Zr Nb Mo Te Ru Rh Pd Ag Cd ln Sn Sb Te I 

2,16 1 ,914 1 ,616 1,454 1,342 1,296 1,271 1,246 1,252 1,283 1,342 1,382 1,421 1,421 1,41 1,37 1,33 
1,31 (2) 1,27(2) 1,23(2) 

Cs Ba La Hf Ta w Re Os Ir Pt Au Hg TI Pb Bi 
2,35 1,981 1,690 1,442 1,343 1,304 1,283 1,260 1,265 1,295 1,339 1,386 1,437 1,502 1,510 

Th u 
1,652 1,426 

•) L. Pauling: The Nature of the Chemical Bond, Cornoll University Press 1960; (2) za člseloým ddajom tnameoA hoclnotu pre dvojitú, (3) pre t roji tú v:lzbu. 
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chou vazbou, je 0,077 1 nm; pre vzdialenosť Cl-Cl v molekule Ch sa zistila hodnota 
0,198 8 nm, poskytujúca pre kovalentný polomer atómu chlóru, viazaného jedno­
duchou vazbou, hodnotu 0,099 4 nm. Z toho vyplýva pre medzijadrovú vzdialenosť 
C-Cl v zlúčeninách hodnota 0,077 1 + 0,099 4 = O, 176 5 nm, ktorá. sa prakticky 
zhoduje s hodnotou zistenou pre medzijadrovú vzdialenosť C-Cl napr. v molekule 
chloridu uhličitého OCLt (0,176 6 nm). Medzijadrové vzdialenosti sa zákonite menia 
pri zmene násobnosti (poriadku) vazby (pozri str. 121) a taktiež iónový charakter 
vazby (pozri str. 102) ich može podstatne ovplyvniť. Pre atómy kovov stanovil 
L. Pauling kovalentné polomery prepočtom z medzijadrových vzdialeností vele­
mentárnych kovoch. V tab. 4.4 sú uvedené hodnoty kovalentných polomerov pre 
atómy vačšiny prvkov. 

Polarita kovalentnej vazby 

Ak kovalentná vazba spája dva rovnocenné atómy, ako je to napr. v molekulách 
H2 , N2 , Ch a pod., je hustota elektrónového náboja rozložená súmerne vzhTadom na 
obidva atómy a vazba je v takom prípade nepolárna. Keď však sú kovalentnou 
vazbou spojené dva rozne atómy, elektrónovýpár nie je k nim pútaný rovnakou silou, 
ale posúva sa bližšie k tomu atómu, ktorý ho viacej priťahuje. Tým sa v oblasti tohto 
atómu zvyšuje hustota elektrónového náboja, a preto tu vzniká čiastočne záporný 
náboj, kým v oblasti druhého atómu, kde sa hustota náboja zmenšuje, prevláda náboj 
kladný. Kovalentná vazba tohto druhu sa všeobecne označuje ako polárna. V molekule 
HCI je napr. elektrónový pár posunutý k atómu chlóru, ktorý tak nadobúda zlom­
kový záporný náboj, kým atóm vodíka nadobúda zlomkový náboj kladný. Tento 
zlomkový náboj sa obvykle vyznačuje symbolom c5 pred znamienkom príslušného 
náboja, napr. HH- CJd-. 

Elektronegativita 

Schopnosť kovalentne viazaného atómu priťahovať elektrónový pár sa nazýva 
pod.fa Paulinga elektronegativita a obvykle sa označuje písmenom x . L. Pauling 
ukázal, že každému prvku možno prisúdiť urči tú hodnotu x tak, že pre atómy dvoch 
fubovofných prvkov A a B približne platí: 

XA - XB = 0,102 v ~A-B (4.17) 

kde ~A-B je rozdiel medzi energiou jednoduchej vazby A- B a energiou tej istej 
vazby v prípade, že je čisto kovalentná (nepolárna); vyjadruje sa v kJ. mo1-1. 

Tento rozdiel možno určiť pomocou experirnentálne zistených energií E viiziel> 
A- B, A- A a B- B pod.fa rovnice 

(4.18} 

V tab. 4.5 sú uvedené takto stanovené hodnoty elektronegativít pre vačšinu 
prvkov.1) Pri stanovení týchto hodnot bola pre elektronegativitu vodíkakonvenčne. 
prijatá hodnota 2,1. Na obr. 4.9 sú predchádzajúce hodnoty elekt ronegativit zachy­
tené v grafickej forme. 

1 ) Presne vzaté sú to elektronegativity atómov prvkov (at6mové elektronegativity prvkov). 

čo sa pr i bežnom vyjadrovaní pre stručnosť neuvádza. 



Tabulka 4.5 
ELEKTRONEGATIVITY PRVKOV 1) 

H 
2,1 
2,20 

Li Be B c N o F 
1,0 1,5 2,0 2,5 3,0 3,5 4,0 
0,97 1,47 2.01 2,50 3,07 3,50 4.10 

Na Mg Al Si p s Cl 
0,9 1.2 1,5 1,8 2,1 2,5 3,0 
1,01 1,23 1,47 1,74 2,06 2.44 2,83 

K Ca Se Ti v Cr Mn Fe Co Ni Cu Zn Ga Ge As Se Br 
0,8 1,0 1,3 1,5 1,6 1,6 1,5 1,8 1,8 1,8 1,9 1,6 1,6 1,8 2,0 2,4 2,8 
0,91 1,04 1,20 1,32 1,45 1,56 1,60 1,64 1,70 1,75 1,75 1,66 1,82 2,02 2.20 2„48 2,74 

Rb Sr y Zr Nb Mo Te Ru Rh Pd Ag Cd ln Sn Sb Te I 
0,8 1,0 1.2 1,4 1,6 1,8 1,9 2,2 2,2 2,2 1 ,9 1,7 1.7 1,8 1.9 2,1 2,5 
0,89 0,99 1, 11 1,22 1,23 1,30 1,36 1,42 1,45 1,35 1,42 1,46 1,49 1,72 1,82 2,01 2,21 

Cs Ba La Hf Ta w Re Os Ir Pt Au Hg TI Pb Bi Po At 
0,7 0,9 1.1 1 ,3 1,5 1,7 1,9 2,2 2,2 2,2 2,4 1,9 1.8 1,8 1,9 2,0 2,2 
0,86 0,97 1,08 1,23 1,33 1,40 1,46 1,52 1,55 1,44 1,42 1,44 1,44 1,55 1,67 1,76 1,96 

Fr Ra Ae Th Pa u 
0,7 0.9 1, 1 1,3 1,5 1,7 
0,86 0,97 1,00 1, 11 1,14 1,22 

') Stojaté čísla sil Paulingove cloktronegativity (L. Pauling: The Nature of the Chemleal Bond, Cornell University Press 1060). ležaté čísla sú Allredowe­Itochowove e lektronegativit.~· (A. L. Allred, E. G. Rochow: Journa l oflnorganlc and Nuclear Chemistry 6, 264 (1958)). 

1--' o o 
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Rozbor hodnot elektronegativít ukazuje, že najelektronegatívnejšún prvkom je 

fluór, po ňom nasleduje kyslík, chlór, dusík, bróm atď. Najmenej elektronegatívnymi 

prvkami sú francium, cézium, rubídium a draslík. Hranica medzi kovmi a nekovmi 

v tejto stupnici je približne pri hodnote elektronegativity asi 2,0. Pretože údaje n A-B 

sa v niektorých prípadoch získavajú pomerne obťažne a nie sú dost spoTahlivé 

vyskytli sa pokusy určovať hodnoty elektronegativít aj inými spósobmi. 
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Obr. 4.9. Graf Paulingových elekt ronegativit prvkov 

Ako možno očakávat, prejavuje sa výrazná paralelnost medzi hodnotami elek­

tronegativít a hodnotami ionizačných energií, prípadne elektrónových afinít. Súčasne 

možno pozorovat zretefný vzťah medzi postavením prvku v periodickej sústave a jeho 

polohou na krivke na obr. 4.9, najma pre neprechodné prvky. R. S. M ulliken podrobil 

tieto okolnosti podrobnému rozboru a ukázal, že meradlom elektronegativity prvku 

móže byť aritmetický priemer jeho ionizačnej energie V1 a elektrónovej afinity Ae, 

(obidve vyjadrené v eV), teda: 

1 
XM = 2 (Vi + Ae) (4.19} 

Mullikenove ekktronegativity XM sú priamo úmerné PaUlingovým el,ektronegati­

vitám. xp a pre vzájomný prepočet možno použit vztah 

XM = 3,15 Xp (4.20} 

Boli navrbnuté aj elektronegativity inak definované než uvedené dve. Niekedy sú užitečné 

najma elektronegativity, k toré A. L. All red a E . G. Rochow definovali pomocou sily priťaho­

vania vazbového elektrónu jadrom daného atómu. Túto silu možno vyjadriť podfa Coulombovho 

zákona vzťahom 

('1.21) 

kde Zet je efektívne atómové číslo, určené pomocou roznych konštánt, zohfadňujúcich tieniaoi 

vplyv elektrónov v elektrónovom obale a. rkovaJ je kovalentný polomer atómu. Porovna.ním takto 
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získaných veličín s Paulingovými elektronegativitami sa. získala pre Allredove-Rochowove elek­
.tronegativity rovnice. 

Zet 
XAR = 3,59 , lQ-3 - 2 - + 0, 744 

„koval 
(4.22) 

<rkova.l sa dosa.dzuje v run). Allredove-Rochowove elektronegativity sú tiež uvedené v tab. 4.5. 

Je doležité poznamenať, že elektronegativita nie je v skutočnosti takou jedno­
duchou veličinou, ako vyplýva z predchádzajúceho. Jej hodnota závisí od mnohých 
činitefov a okrem toho, jej fyzikálny význam nie je úplne jednoznačný. 1) Koncepcia 
elektronegativít má teda v podstate empirický a čiastočne formálny základ; no 
i tak sa ukázala v chémii vefmi plodnou, najma pre ohodnotenie iónového charakteru 
kovalentnej vazby (pozri ďalej).2) 

I ónovosť kovalentnej vazby 

Uvažujme jednoduchú molekulu AB, v ktorej sú atómy A a B viazané jedno­
duchou kovalentnou vazbou. J e zrejmé, že táto vazba sa vyznačuje určitou polaritou, 
ktorej stupeň je daný predovšetkým rozdielom elektronegativít obidvoch viazaných 
atómov. Óím je tento rozdiel vačší, tým bude vazba polárnejšia, čiže tým vačšÍ bude 
iónový charakter alebo iónovos( tejto vazby. 

Vo všeobecnosti možno pre uve.žova.nú molekulu použit vlnovú funkciu (4.16) e. písa.t 
'I' = 'I' kovat + c 'l'16n. Ak je atóm B elektronegatívnejší než a.tóm A, potom iónový stav pred­
sta.vuje štruktúru A+B- s elektrónový:n párom presunutým úplne na stranu olektronegatívnej­
.šieho a.tórou B, e. preto pro 'l'16n v predchádza.júcej rovnici platí : 

'Ptón = VJB( 1) VJB(2) (4.23) 

Koeficient c určuje a >ymetriu rozdelonie. elektrónovej hustoty a. je teda meradlom i6novosl·i 
;príslušnej vazby. 

V každej vazbe sa všeobecne uplatňuje kovalentný aj iónový charakter a medzi 
„čistou" kovalentnou a „čistou" iónovou vazbou jestvuje celkom plynulý prechod. 

Pauling odvodil, že stupeň iónovosti kovalentnej vazby medzi atómami A a B 
:s elektronegativitami XA a XB možno približne vyjadrit rovnicou: 

., . -!(x.., - xa)' stupeň 10novost1 = 1 - e (4.24) 
Z rovnice ( 4.24) možeme vypočítat stupeň iónovosti pre rozličné hodnoty rozdielu 

elektronegativít XA - xn. Výsledky týchto výpočtov sú uvedené v tab. 4.6 a graficky 
znázornené na obr. 4.10. 

Podra rovnice (4.24) je vazba medzi atómami s rozdielom elektronegativít 1,7 
z 50% iónová a z 50% kovalentná. Ak rozdiel elektronegativít dvoch viazaných 
.atómov je vačší ako 1,7, príslušná vazba je prevažne iónová. Tak je to napr. pri 
vazbách v zlúčeninách alkalických kovov so všetkými nekovmi a v zlúčeninách 
horčíka a kovov alkalických zemín s najelektronegatívnejšími prvkami. Podobna 
vazby v zlúčeninách fluóru a kyslíka s mnohými kovmi sú prevažne iónové. 

1) Proto sa tiež hodnoty eloktronegativít zvyknú udávať bez rozmaru. 
2) Podrobnejšie o elektronegativitách pozri monogre.fiu S. S. Bace.nov: Elektronegativita. 

'l)rvkú e. chemická vazba., Státní nakladatelství technické literatury, Praha 1965. 
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Tabufka 4.6 

STUPEŇ IÓNOVOSTI VAZIEB A - 8 PRI RÓZNYCH HODNOTÁCH X A - XB 

X A - X B Stupeň iónovosti X A - X s Stupeň iónovosti 
[%] .• [%] 

~-
, .,, ,„ 

0,2 1 1,8 55 
0,4 4 2,0 63 
0,6 9 2,2 70 
0,8 15 2,4 76 
1,0 22 2,6 82 
1,2 30 2 ,8 86 
1,4 39 3,0 89 
1,6 47 3,2 92 

Paulingova metóda umož1'íuje, pravda, len vefmi 
hrubý odhad stupňa iónovosti vazieb, pretože elektro­
negativita napr. značne závisí od oxidačného stupňa, 

druhu vazbových orbitálov a charakteru atómov na­
chádzajúcich sa v susedstve daného atómu (v zložitej 
molekule). Okrem toho pri prechode od molekuly ku 
kryštálom nastáva zvýšenie stupňa. iónovosti, a to tým 
vačšie, čím vyššie je koordinačné číslo (pozri str. 166) 
v kryštále. Kým na.pr. pri molekule Na.Cl vyplýva. pre 
stupeň iónovosti vazby z rozdielu elektronega.tivít so­
díka a chlóru hodnota. 66 %• rontgenografickým štúdiom 
kryštalického chloridu sodného sa zistil stupeň iónovosti 
88 %· Tieto okolnosti potvrdzujú, že otázku iónovosti 
viizieb treba posudzovať individuálne a vždy s pri­
hliadnutíro na celkovú cheroickú štruktúru molekuly, 
prípadne kryštálu. 

stupeň ionovosti !%J 

Obr. 4.10. Stupeň iónovosti vazby ako funkcia rozdielu elektronegativit 

Smerový charakter kovalentnej vazby 

Výsledky získané zo skúmania priestorového rozmiestnenia atómov viazaných 
v zlúčeninách kovalentnými vazbami dokazujú, že pre vzájomné usporiadanie ko­
valentných vazieb v priestore platia určité zákonité vzťahy. Usporiadanie kovalent­
ných vazieb v určitých smeroch súvisí s uhlovým rozložením atómových orbitálov, 
ktoré vstupujú do vzájomnej interakcie. Poznali sme, že činiterom určujúcim pevnost 
vazieb je stupeň prekrývania atómových orbitálov, nastávajúceho pri tvorbe viizieb. 
R. S. Mulliken zaviedol ako kvantitatívne meradlo tohto stupňa tzv. integrál 
prekrývania S, ktorý je určený vzťahom 

S = s 1jJ A 1/'B d V (4.25) 

kde 1/'A a 1/JB znamenajú atómové funkcie (orbitály) atómov A a B, medzi ktorými 
vzniká vazba. 

Cím silnejšie je prekrývanie, tým vačšiu hodnotu má integrál prekrývania, 
a tým vzniká pevnejšia vazba. Je zrejmé, že integrál S dosahuje vefké hodnoty .len 
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v tých oblastiach, kde sú funkcie 'ljJA a 'ljJB dostatočne veiké. Atómy sa t eda pri zlu­
čovaní orientujú navzájom tak, aby sa dosiahlo maximálne prekrývanie i,ch orbitálov. 
Na tomto základe možno potom pochopiť, prípadne aj predpovedať stereochemické 
vlastnosti zlúčenín. 

Hybridizácia 

Podra experimentálnych výsledkov je pri verkom počte zlúčenín smerové 
usporiadanie viizieb podstatne iné, než aké by vyplývalo z použitia jednoduchých 
orbitálov (s, p , d atď.) istého centrálneho atómu (napr. atómu uhlika v molekule 
metánu CH4 ). Rovnako ani pevnosti týchto vazieb nie sú v súlade s účasťou „čistých" 
atómových orbitálov. Všeobecný spósob riešenia tohto problému našla teória VV 
v koncepcii hybridizácie. Jej podstata tkvie v tom, že sa vhodnými lineárnymi 
kombináciami póvodných atómových funkcií (orbitálov) vytvoria nové atómové 
funkcie, ktoré sa označujú ako hybridné orbitály. Tieto hybridné orbitály sú z energe­
tického i priestorového hradiska ekvivalentně. Móžu vznikať len kombináciou takých 
atómových orbitálov, ktorých energie sú si dostatočne blízke. V smere svojej orien ­
tácie, danej typom hybridizácie, majú hybridné orbitály vždy vyššiu hustotu 
elektrónového oblaku než čisté atómové orbitály. Tým je umožnené silnejšie prekrý­
vanie s orbitálmi iných atómov, a teda tvorba pevnejších vazieb. 

Koncepcia hybridizácie predstavuje užitočnú (nie však jedinú možnú) teore­
tickú metódu opisu vazieb a geometrie viazaných atómov a možno ju, napriek 
niektorým nedostatkom, použiť pri mnohých zlúčeninách, najma neprechodných 
prvkov. 

Hybridi?.ácia SP. Uvažujme o jednom orbitáli s a jednom orbitáli p , napr. Pz. 
Zostavme také lineárne kombinácie týchto orbitálov, aby sme získali dva hybridné 
orbitály, skladajúce sa vždy napoly z každého východiskového orbitálu. 

Tieto lineárne kombinácie sú vyjadrenó nasledujúoimi rovnicami: 

~I = v ! ~s + v ! ~Px 1
1 ~2 = v ! V1s - li ~ ~Px 

(4.26) 

Štvorce koefioientov pri 1ps a. 1ppx udávajú podiel príslušných funkoií vo výslednej funkoii. 

Obr. 4.11. Geometria hybridných orbitálov sp 

Takéto hybridné orbitály, ktorých zostrojenie je znázornené na obr. 4.11, sa 
označujú sp. P ríslušný typ hybridizácie sa obvykle označuje vefkými písmenami, čiže SP. Orbitály sp sú umie.stnené pozdfž jednej priamky, a majú teda digonálnu 
orierúáciu. 
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Hybridizácia SP má uplatnenie pri centrálnych atómoch v molekulách, prí­
padne iónoch typu AB2 s lineárnym tvarom, napr. pri atóme berýlia v molekule 
chloridu berýlnatého BeCl2 • Vznik tejto molekuly si možeme predstaviť tak, že 
prekrytím hybridných sp-orbitálov atómu berýlia s 3px - orbitálmi atómov chlóru 
sa vytvárajú dve ekvivalent.né vazby Be-Cl (obr. 4.12). Na ich elektrónových 
dvoj iciach sa zúčastňujú dva valenčné elektróny atómu berýlia a po jednom valenč­
nom elektróne každého atómu chlóru. 

Hybridizácia SP2• Z jedného orbitálu s a dvoch orbitálov p, napr. Px a p 11 , možno 
lineárnymi kombináciami vytvoriť tri hybridné orbitály sp2• Tieto orbitály ležia 
v jednej rovine a zvierajú navzájom uhol 120°, čiže majú trigonálnu orientáciu. 
Ich geometria je znázornená na obr 4.13. Tento typ hybridizácie sa označuje SP2 • 
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Obr. 4.13. Geometria hybridných orbitálov sp2 

Pre h ybridné funkcie sp2 platia rovnice: 

'PI = V ~ !ps + V ~ 'PPz 

'P2 = V ~ 'Ps - li ~ 'PPz + V ~ 'PPy 

!p3 = li i 'P• - l I l IJ'p - l I i !pp 
3 ~ 6 z ~2 v 

\ 

' \ 
\ 

' ' \ 
\ 

(4.27) 

Každý z týchto orbitálov sa teda. skla.dá z 1/3 s-orbitálu a z 2/3 p -orbitálu (1/6 + 1/2 = 2/3). 

Hybridizácia SP2 sa pripisuje centrálnym atómom v molekulách alebo iónoch 
typu AB3, ktoré majú tvar rovnostranného trojuholníka, napr. atómu bóru 
v molekule fluoridu boritého BF3 . Vazby B-F v tejto molekule možu vznikat 
prekrytím hybridných sp2-orbitálov atómu bóru s 2px-orbitálmi troch atómov fluóru 
(obr. 4.14). Na vazbových elektrónových dvojiciach sa podie!ajú tri valenčné elek­
tróny atómu bóru a po jednom valenčnom elektróne každého atómu fluóru. 
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Hybrůlizácia SP3• Lineárnymi kombináciami jedného orbitálu s a troch orbi­
tálov p možno vytvoriť štyri hybridné orbitály sp3, ktoré majú tetraedrickú orien­
táciu (zvierajú navzájom uhol 109°28' ). Geometria týchto orbitálov je znázornená 
na obr. 4.15. Hybridizácia tohto typu sa označuje SP3. 

.. ,,~ 
:.\:.~ 
~!i·~-, F .„ 

••• 
~~· 
!~·· .• 
~~:·:: B 
~

. ~ 
'~ „.„ -.„o:; 

.„·- ·~:· · . . + • • •• 

H ybridnó funkcie sp J sú určené rovnicami: 

I 
111• = z (1Ps + tppx + 1Jlp11 + 1Pv,l l 

1 
tp2 =z (1/1s + 1/1P:z; -1jlp11 - 1jlp, ) 

··•.]%., •• '•:.: :·. + ·~ ·.:_:,,ri. .... ·1~·· ..-.: • • ~ .~ ••• !-„'.\=' ~: .1.- • F 2 Px 
• ,~"· ~i' • !.- -

l (427) 

j 
i\:.' ' ""~· 'I"'' ~··- F „,. 
~ ~· Obr. 4.14. V:z:nik vazieb v molekule BF3 

Každý spJ·orbitál podfa toho obsahuje 25, % charakteru s.orbitálu a 75 % charakteru 
p-orbitálu. 

cr • 109° 28' 

Obr. 4.15. Geomet ria hybridných orbitálov spJ 

Hybridizácia SP3 sa zavádza pre centrálne atómy v molekulách alebo iónoch 
typu AB4 vyznačujúcich sa tetraedrickým tvarom, napr. pre atóm uhlíkavmolekule 

metánu CH4 • Vazby ~H v t ejto molekule sa. 
opisujú prekrytfrn hybridných sp3-orbitálov atómu 
uhlíka s l s-orbitálmi štyroch atómov vodík.a (obr. 
4.16) a zahrňujú všetky valenčné elektróny viaza­
ných atómov. 

Obr. 4.16. Vznik vazieb v molekule CH. 
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Hybridizácia s použitim d-orbitálov. Na niek torých typoch hybridizácie sa móžu, 

pri atómoch prvkov tretej periódy a vyšších, podielat aj d-orbitály vonkajšej vrstvy. 

Tieto orbitály mávajú, pravda, dosť vysokú energiu v porovnaní s orbitálmi p, prí­

padne s, takže hybridné stavy s ich účastou sú energeticky pomerne nevýhodné. 

Mažu sa uskutečnit predovšetkým vtedy, ak sa s centrálnym atómom viažu atómy 

silne elektronegatívneho prvku, najma fluóru, lebo sa pritom uvofňuje značne vefká 

energia. 
Kombináciami dvoch orbitálov d (dzi a dz•-y•) s t romi p.-orbitálmi a jedným 

s-orbitálom sa získa šesť hybridných sp 3d2-orbitálov, ktoré smerujú zo stredu okta­

édra do jeho VTCholov, čiže majú oktaedrickú orientáciu. Takáto hybridizácia-typu 

SP3D2 - sa prijíma pri centrálnych atómoch niektorých oktaedricky stavaných 

molekúl alebo iónov typu AB6, napr. pri atóme síry v molekule fluoridu sírového 

SF6 (obr. 4.17). Na vazby v tejto molekule sa používa všetkých šest valenčných 

elektrónov atómu síry a po jednom valenčnom elektróne každého atómu fluóru. 

Kombináciami jedného d-orbitálu (dz2) s tromi p-orbitálmi a jedným s-orbitálom 

možno vytvoriť pať hybridných sp3d-orbitálov. Bežne sa predpokladá, že takéto 

orbitály používa na vazby centrálny atóm v niektorých molekulách typu ABs, ktoré 

majú trigonálne bipyramidálnu štruktúru, napr. atóm fosforu v molekule chloridu 

fosforečného PC15 (obr. 4.18). 

F 

F 

F Cl 

Obr. 4.17. Usporiadanie vazieb v molekule SF6 Obr. 4.18. Usporiadanie vazieb v molekule PCls 

Podra výsledkov podrobného štúdia. nemóže byť pae viizieb v trigonálne bipyra.midálnej 

molekule celkom ekvivalentných. Na základ e symetrie sa odvodilo, že t ri ekvatoriálne vazby 

(v základni bipyramídy) vznikajú pri hybridizácii S·, Pz·, Pir a d„2 _y2-orbitálov centrálneho atómu 

a dve axiálne vazby (v hlavnej osi bipyramídy) zasa pri hybridizácii jeho s-, P•· a d,2-orbitálov. 

Z toho dóvodu je pevnost axiálnych vii.zieb menšia než pevnost ekvatoriálnych vii.zieb, čo sa 

zretefne prejavuje odlišnými medzijadrovými vzdialenosťami v príslušných smeroch . Fyziká!nymi 

meraniami sa napr. pre spomenutú molekulu PC15 zistilo, že kým medzijadrové vzdialenosti 

P-Cl v ekvatoriálnej rovina aú 0,2.0l nm, tieto vzdialenosti v axiálnom smere sú 0,207 run. 

Symbol SPJD tak predstavuje len značné zjednodušenie opisu skutočného stavu. 

Pri prechodných prvkoch (pozri str. 523) móžu sa na hybridizácii podieTať okrem 

orbitálov s ap vonkajšej vrstvy aj orbitály d predposlednej vrstvy, lebo ich energia je 

vefmi blízka energii orbitálov s a p. Kombináciami jedného s- a dvoch p-orbitálov 

vonkajšej vrstvy s jedným d-orbitálom predposlednej vrstvy vznikajú štyri hybridné 

orbitály dsp2, ktoré smerujú zo stredu štvorca do j__eho rohov. H ybridizácia DSP2 

dáva teda rovinné štvorcové usporiadanie vazieb. Dalej kombináciami jedného s­

a troch p-orbitálov vonkajšej vrstvy s dvoma d-orbitálmi predposlednej vrstvy sa 

tvorí šesť hybridných orbitálov d2sp3, ktoré majú podobne ako orbitály sp3d2 okta­

edrickú orientáciu. Hybridizácia D2SP3 spósobuje oktaedrické usporiadanie vazieb. 
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V tab. 4. 7 je prehfad základných typov hybridizácie so znázornením príslušného 
geometrického usporiadania viizieb a s uvedením príkladov na každý jednotlivý typ. 

Tabufka ~.7 
ZÁKLADN~ TYPY HYBRI DIZÁCIE 

Typ 
hybri· 
d ~zácie 

SP 

5p2 

SP3 

DSP2 

SPJD2 
alebo 
0 25p3 

Geometrické 
usporiadanie 

'" Poulité 
"-orbitály 

lineá rne jeden s- a jeden p-orbitál 

rovinné t rigo- jeden s- a dva p-o rbit ály 
nálne 

tet raedrické jeden s- a tr i p-orbitály 

ro vi nné jed en d-, jeden s- a d va 
štvorcové p-orbitály 

t rigonálne jede n s-, t ri p- a jede n 
bipyramid álne d-orbitál 

Príklady 

BeCh ; Be(C2Hsh ; HgCh; 
Ag(NH3)2+ 

CH , ; SiH,; SiF4 ; CIO; ; SO!- ; 
NH; 

Ni(C N)!-; Pt(NH3);+ ; AuCI; 

PCls; AsF5 ; SbCl5 

oktaedrické jede n s-, t ri p- a dva SF6 ; SeF6 ; SiF~- ; IO~- ; 
d-orbitály (von kajšej, pr ípad- Fe(CN) ~- ; Cr(H20)~+ ; 
ne p redposlednej vrstvy) Co(N H3)~+ ; PtCI ~-

Záverom poznamenajrue, že metóda konštrukcie hybridných orbitálov je len 
vhodným prostriedkom pre vyjadrenie takej chemickej štruktúry látok, aká objek­
tívne existuje. Táto metóda, ktorá vychádza z existencie atómových orbitálov, 
nachádza svoju oprávnenost v takej miere, v akej je schopná interpretovat skutočne 
existujúce vlastnosti látok (pozri str. 127). Takéto ponímanie treba mať na zreteli aj 
pri narábaní s pojmami hybridný orbitál, hybridný stav a pod. Dokonalejšie, ale aj 
zložitejšie metódy opisu chemickej vazby a štruktúry sa bez hybridizácie zaobídu. 
Ak budeme v tejto učebnici koncepciu hybridizácie často používať, neznamená to, 
že jej dávame prednosť, ale ju považujeme za postačujúcu pre kvalitatívne, zjedno­
dušené objasňovanie niektorých štrnktúrnych vla-stností príslušných látok. 

N e ekvivale ntné hybridné orbitály 

V predchádzajúcej stati sme sa zaoberali hybridnými orbitálrni, ktoré sú s vý­
nimkou smerovej orientácie úplne rovnocenné. Takéto orbitály sa uplatňujú v prí­
padoch, keď sú s centrálnym atómom viazané rovnocenné atórny, prípadne atómové 
skupiny, ako je to v prípadoch uvedených v tab. 4.7 (okrem molekúl AB5) . No ak sú 
atómy viazané s centrálnym atómom róznorodé, nemóžu byť hybridné orbitály, 
použité na t vorbu viizieb, ekvivalentné, ale líšia sa relatívnym obsahom s- a p-funkcií. 
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Vzájomný pomer s- a p-funkcií v takýchto neekvivalentných hybridných orbi­
táloch centrálneho atómu podstatne závisí od relatívnych elektronegativit s ním 
viazaných atómov. Ak máme vo všeobecnosti molekulu B 1- A-B2 , v ktorej má 
atóm B1 nižšiu elektronegativitu než atóm B2, potom hybridný orbitál atómu A, 
použitý na vazbu s atómom Bi, obsahuje vačší podiel s-funkcie než hybridný orbitál, 
použitý na vazbu s atómom B2 (v prípade podielu p-funkcie v obidvoch orbitáloch 
je to naopak). 

r.ubovofný hybridný orbitál, vzniknutý z s- a p-funkcií, možno vyjadriť rovnioou 

V' = N(VJs + Vntpp) (4.28) 

kde N je norma.lizačný koeficient. Hodnota parametru n udáva obsah p-funkcie, ktorý pripadá 
na jednotkový obsah s-funkcie, a má vo všeobecnosti neceločíselné hodnoty. Naprfklad, pri 
molekule CH2F 2 je pre hybridné orbitály, ktoré sa zúčastnia vazieb C-H, hodnota n menšia. 
než 3 a pro orbitály, ktoré sa podiefajú na vazbách C- F, zasa vačšianež 3. Celkový obsah s-funk­
cie vo všetkých štyroch hybridných orbitáloch sa musí, pravda, rovnať jednej a celkový obsah 
p-funkcie sa. musí rovna.ť trom. 

Podfa starších názorov (H. A. Bent 1961) sa bežne predpokladalo, že zvýšenie s-charakteru 
pri?ahlých orbitálov vedie k zvačšeniu vazbového uhla a zvýšenie p-charakteru naopak k jeho 
zmenšeniu. Vzhfadom na výsledky nedávnych výpočtov nemožno však hladať priamu súvislosť 
medzi vazbovým uhlorn a typom hybridizácie, takže na nej založené interpretácie geometrie 
molekúl treba prijfmať opa.trne. O inej teórii, reálnejšie objasliujúcej geometriu a vazbové uhly 
v molekulách, pozri str. 110. 

M olelculy s volnými elektr6nom)mi pármi. Použitie neekvivalentných hybridných 
orbitálov možno predpokladať aj v molekulách obsahujúcich vofné elektrónové 
páry. Voiný elektrónový pár má tendenciu obsadzovať orbitál s maximálnym 
obsahom s-funkcie, lebo je v ňom najviac stabilizovaný. Uvažujme o molekule 
amoniaku NH3 , ktorá má tvar trojbokej pyramídy s atómom dusíka v jej vrchole, 

ai 

• _, 
~r-H 

H 

b l 

Obr. 4.19. Priestorová orientácia vol'ných elektrónových párov; 
a) v molekule NH, a b) v molekule H, O 

pričom hodnota vazbových uhlov H-N-H je 107,3°. Predstavme si, že atóm dusíka. 
vytvára neekvivalentně hybridné sp3-orbitály, z ktorých sa tri zúčastňujú vazieb 
s troma atómami vodíka a štvrtý je obsadený vofným elektrónovým párom. Molekula 
amoniaku má teda v podstate tvar tetraédra, do jedného vrcholu ktorého smeruje 
volný elektrónový pár (obr. 4.19a). Ak molekula amoniaku použije tento volný pár 
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na koordinačnú vazbu s vhodným akceptorom, sú vo vytvorenom komplexe jednot­
livé atómy usporiadané okolo dusíkového atómu amoniaku tetraedricky. Ako príklad 
je na obr. 4.20 schematicky znázornený vznik komplexu H 3N-BF3• 

Molekula vody H 20 obsahuje dva voTné elektrónové páry a možno predpokladať, 
že obsadzujú alebo čistý Pz-orbitál a neekvivalentný sp2-orbitál, alebo dva neekvi­
valentné sp3-orbitály. V druhom prípade by mala aj molekula vody podobu tetraédra, 
do dvoch vrcholov ktorého smernjú vofné elektrónové páry (obr. 4.19b). Vazbový 
uhol H-0-H je 104,5° a teda značne menší než vazbové uhly v molekule amoniaku, 
čo dobre súhlasí s predstavami o interakciách medzi elektrónovými pármi (pozri 
ďalej). 

H · F H F 

-~-+c::~~:::::. = ~~~F 
H F H F 

Obr. 4.20. Schéma vzniku komplexu H3N-BF3 

Teória lokalizovaných elektrónových párov 

Užitočnou pomockou na interpretáciu aj predpovedanie geometrického tvaru 
molekúl je teória lokalizovaných elektrónových párov, založená na predstave o odpu­
divom působení medzi elektrónovými pármi vo valenčnej vrstve centrálneho atómu. 
Vypracovali ju r. 1957 R. J. Gillespie a R. S. Nyholm a v ďalších rokoch ju 
prehÍbil prvý autor. Podra tejto teórie závisí usporiadanie vazieb okolo centrálneho 
atómu od počtu elektrónových párov, ktoré ho obklopujú. Uprednostl'íuje sa pritom 
také usporiadanie daného počtu elektrónových párov, ktoré zodpovedá ich maxi­
málnemu vzdialeniu, lebo vtedy je odpudzovanie medzi nimi najmenšie. Na základe 
tejto predstavy možno odvodiť najvýhodnejšie usporiadania elektrónových párov 
v tej istej valenčnej vrstve. Takéto usporiadania pre 2 až 8 elektrónových párov sú 
uvedené v tab. 4.8. Z neho už Tahko možno predpovedať všeobecný tvar istej molekuly 
ABn podfa počtu vazbových a nevazbových elektrónových párov.1) 

Je logicky odovodnené prijať nasledujúce predpoklady: 
1. Nevazbový (vofný) elektrónový pár, ktorý je pod vplyvom iba jedného 

jadra, má tendenciu viac sa roztiahnuť než vazbový pár, a preto zaberá viac prie­
storu; 

2. Vazbový elektrónový pár sa so vzrastom elektronegativity vazbového part­
nera viac koncentruje do jeho blízkosti, a preto sa jeho rozmery zmenšujú; 

3. Dva (tri) elektrónové páry dvojitej (trojitej) vazby zaberajú viac priestoru 
než jeden elektrónový pár jcdnoduchej vazby. 

Uvedené predstavy budeme ilustrovať na niekofkých príkladoch. 

I) !de o molekuly neprechodných prvkov; pri molekulách prechodných prvkov je situácia 
v dósledku zapojenia (n---l)d-elektrónov do vazieb zložitejšia (pozri str. 543). 
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Tabufka 4.8 

USPORIADANIE ELEKTRÓNOVÝCH PÁROV VO VALENČNEJ VRSTVE 

Počet elektrónových 
páro v 

dva 
tri 
štyri 
pať 

šesť 

sedem 
osem 

:.. 

Vsporiadanie 

lineárne 
rovnostranný trojuholníkl) 

tetraéder 
t r igonálna bipyramída 
oktaéder 
oktaéder s dodatečným vrcholem 

štvorcová ant iprizma 

•) Elektronové pAry vždysmerujú zo stredu príslušného geometrického útvaru do jeho vrcholov. 

V prípade štyroch elektrónových párov možno očakávat tetraedrické u:;poriadanie ako 
napr. v molekule CH4 • Pri prechodo k molekule NH3 a H 1 0 nahrádzajú sa postupne jeden a dva 
vazbové páry vofnými pármi, ktoré potrebujú viac priestoru než vazbové páry, a proto uhly 
medzi vazbami sa v uvedenom rade zmenšujú. 

V molekule NF3 je vazbový uhol F-N-F menší v porovnaní s vazbovým uhlom v molekule 
NH3 , a to 102,1°. Túto skutočnosť možno objasnit tým, že pre vyššiu elektronegativitu atómu 
fluóru sú elektrónové páry vazieb N-F menej rozmarné ako e lektrónové páry vazieb N-H. 
Preto vplyvom odpudivého účinku volného elektrónového páru sa mélžu vazby N- F viac k sebe 
primknút než vazby N-H . Z podobnej príčiny je zrejme aj v molekule OF1 vazbový uhol F-0-F 
{103,2°) menší než vazbový uhol v molekule H 20. 

V molekulách, ktoré obsahujú vačšie centrálne atómy, napr. fosforu alebo síry, je odpudzo­
vanie medzi vazbovými pá.rmi podstatne menšio než odpudzovanie vazbových pá.rov od vofných 
pá.rov, takže v molekulách PH3 a H 2S sú vazbové uhly vefmi blízke 90°. 

Vazbové uhly X-P-X v tetraedrických molekulách POX3 (X = F, Cl, Br) sú menšie 
ne-l 109° 28', zrojme v délsledku d vojitého charakteru vazby P - 0. Jej elektrónové páry sú 
rozmernejšie než elektrónový pár jednoduchej vazby, a teda viac odpudzujú elektrónové páry 
vazieb P- X. Podobno v trojuholníkových molekulách COX1 (X= F, Cl, H, NH2 ) sú uhly 
X- C-X vždy roonšie než 120°. 

Teória lokalizovaných elektrónových dvojíc je schopná na jednoduchom 
elektrostatickom princípe predpovedať nielen všeobecný tvar molekúl, ale aj niektoré 
detailné stránky molekulovej geometrie. V tom tkvie jej oprávnenosť a význam pre 
súčastnú stereochémiu. 

q- a n- vazby 

Na str . 83 sme uviedli, že okrem jednoduchej vazby možu vznikať aj vazby 
násobné. Ideo prípad, keď vazbu medzi dvoma atómami uskutočňuje nie jedna, ale 
dve (dvojitá vazba) alebo tri dvojice elektrónov (trojitá vazba). Jednotlivé časti 
násobných vazieb sa navzájom kvalitatívne líšia. Prvá časť násobnej vazby sa 
označuje ako O'-vazba a vzniká prekrývaním orbitálov lokalizovaných na spojnici 
j adier dvoch viažúcich sa atómov. O'-viizba sa najčastejšie tvorí prekrývaním orbitálov 
s-s, s-pa p- p, ako je to schematicky znázornené na obr. 4.21, a tiež prekrývaním 
s- a p-orbitálov s hybridnými orbitálmi alebo vzájomným prekrývaním hybridných 
orbitálov. Druhá, prípadne tretia časť násobnej vazby, označovaná ako n-vazba, 
vzniká prekrývaním orbitálov lokalizovaných kolriw na spojnicu jadier dvoch atómov. 
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n-vazba _sa vytvára obvykle prekrývaním orbitálov p-p, p - d , prípadne d-d, ako 
to znázorňuje obr. 4.22.1) 

Je zrejmé, že a-vazba sa vyznačuje rotačnou symetriou vzhfadom na os vazby, 
kým n-vazba nemá takúto symetriu. 

Vznik n-vazby si možno predstaviť na príklade molekuly etylénu C2H4• Každý 
atóm uhlíka vytvára kombináciou 2s-orbitálu a dvoch 2p-orbitálov tri hybridné 

a) 

b) 

c) 

b) 

Obr. 4.22. Vznik n-vazby prekrývaním orbitálov; 
a) p- p, b) p- d a c) d-d 

Obr. 4.21. Vznik a-vazby prekrývaním orbitálov; 
a) s- s, b) s- p a c) p- p 

CJ 

sp2-orbitály, ktoré používa na tvorbu a-vazieb s druhým atómom uhlíka a dvoma 
atómami vodíka (obr. 4.23a). V dosledku toho sú susedné atómy okolo každého atómu 
uhlíka usporiadané v rovine v podobe trojuholníka a vazbové uhly dosahujú 
hodnoty blízke 120°. 

Na obidvoch uhlíkových atómoch ostávajú nehybridizované orbitály 2pz, ktoré sú 
lokalizované kolmo na rovinu molekuly. Tieto orbitály vytvárajú n-vazbu (o br, 4.23b), 
ktorá je vzhfadom na pomerne slabé prekrývanie menej pevná než a-vazba. Práve 
prítomnosť n-vazby sposobuje známu reaktivitu etylénu a ostatných „nenasýte­
ných" organických zlúčenín. 

1 ) Orbitály p, prípadne d, schopné vytvárať n-vazby, označujú sa často ako p„, prípadne d„ . 
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Experimentálne zistená hodnota vazbového uhla H - C- H v molekule etylénu je trocha 

meněia než 120°, a to 116, 7°, čo je zrejme dósledok vplyvu dvojitej vazby medzi atómami uhlíka. 
(pozri str. 111). 

Obr. 4.23. Vznik a) a-vazieb a b) n-vazby v molekule etylénu 

Uvažujme ešte o molekule acetylénu C2H 2, ktorá obsahuje trojitú vazbu medzi 
atómami uhlíka. Skelet H- C-C-H tejto molekuly tvoria u-vazby vzniknuté 
použitím hybridných sp-orbitálov dvoch atómov uhlíka, takže všetky štyri atómy 
ležia na jednej priamke (obr. 4.24). Ostávajúce nezmenené 2p-orbitály (2p11 a 2pz) 

Obr. 4.24. Vznik a-vazieb v molekule 
acetylénu 

na obidvoch uhlíkových atómoch poskytujú dve n-vazby, ktoré sú lokalizované 
v dvoch navzájom kolmých rovinách, prechádzajúcich osou molekuly (obr. 4.25). 

Vznik n-vazieb prekrývaním p-p je energeticky výhodný len pri atómoch 
prvkov druhej periódy. Pri atómoch prvkov tretej periódy, ako aj vyšších periód sa. 
zvyčajne vytvárajú tzv. :rtd·vazby prekrývaním d- p (podrobnejšie pozri str. 279). 

Obr. 4.25. Vznik a schéma n-vazieb v molekule acetylénu 
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:Kovalentná vazba s nespárenými elektrónmi 

Hoci vo vačšine prípadov sa kovalentná vazba tvorí pomocou elektrónového páru, poznáme 
.aj prípady jedno- a. trojelektr6novej kovalentnej vazby. 

Príklad pre jeclnoelektrónovú vazbu móže byť molekulový ión H 1, v k torom sa. atómy vo­
díka. viažu pomocou jedného elektrónu. Energia jednoelektrónovej v ii.zby v ióne H 1 je ta.kmer 
o polovicu menšia, než energia normálnej vazby v molekule H„ Jednoelektrónová kovalentná 
vazba nemá v zlúčeninách významnejšiu úlohu. 

Trojelektrónová kovalentná vazba sa podfa Paulinga vyskytuje v takých molekulách, ktoré 
majú nepárny počet elektrónov (NO, NO„ Cl02 a pod.). 

Ako ukázali spektroskopické údaje, v molekule kyslíka sú dva nespárené elektróny, ktorýoh 
prítomnose zapríčiňuje paramagnetické vlastnosti kyslíka. To znamená, že molekula kyslíka 
.nemá elektrónový štruktúrny vzorec O = O. Podra Paulinga je v tejto molekule jedna. jedno­

duchá dvojelektrónová kovalentná vii.zba,cez ktorú sa prekladajú dve trojelektrónové kova­
lentně vazby. Elektrónový štruktúrny vzorec molekuly kyslíka je v zmysle tejto predstavy 
I O -:-:-:--- O I· 

Predstava o trojelektrónovej vazbe hola v teórii VV pomockou, ktorou sa vysvetfovali 
pozorované fyzikálne vlastnosti (spektrálne, magnetické a pod.) spomenutých látok. Podra. 
súčasných názorov je táto predstava nevyhovujúca a podstatne hlbší a dokonalejší pohfad na 
·clektrónovú štruktúru takýchto látok podáva tzv. teória molekulových orbitá.lov. 

Ovod do teórie molekulových orbitálov 

Teória valenčných vazieb, ktorou sme sa doteraz zaoberali, nie je jedinou 
"teóriou, pomocou ktorej možno vysvetfovať vazbu medzi atómami a elektrónovú 
.štruktúru molekúl. lnou teóriou, ktorá umožňuje riešiť t ieto otázky, je tzv. t.eória 
molekulových orbitálov (MO), ktorej základy položili v rokoch 1928 až 1932 F. H und, 
H. H erzberg, I. Lennard-Jones a R. S. Mulliken. Vysvetlíme si základné 
predstavy tejto teórie a ukážeme si ich aplikáciu na niektoré jednoduché molekulové 
systémy. 

Na rozdiel od teórie valenčných vazieb, ktorá zachováva individualitu jednotli­
vých atómov v molekule, teória molekulových orbitálov uvažuje molekulu ako jediný 
.celok a opisuje jej elektrónovú štruktúru v podstate analogickým spósobom, aký sa 
používa pri opise elektrónovej štruktúry atómov. Podobne ako v atóme jestvujú 
rozne atómové orbitály, jestvujú podfa tejto teórie v molekule molekulové orbitály, 
ktoré sú však na rozdiel od atómových orbitálov viaccentrové, to znamená, že elek­
tróny, ktoré obsadzujú tieto orbitály, pohybujú sa v poli jadier niekofkých atómov. 
Rovnako ako atómový orbitál, aj každý molekulový orbitál je charakterizovaný 
určitými kvantovými číslami, ktoré určujú jeho energiu a priestorové rozloženie 
(symetriu). Pre obsadzovanie jednotlivých molekulových orbitálov elektrónmi platia 
tie isté pravidlá, ako v prípade atómových orbitálov: 

a) molekulové orbitály sa zapÍňajú postupne v tom poradí, v ktorom sa zvyšuje 
ich energia, 

b) na každý molekulový orbitál mOžu vstúpit podfa Pauliho princípu (pozri 
str. 66) dva elektróny s opačnými spinmi. 

M etóda LOAO. Keďže presný opis molekulových orbitálov je pre zložitejšie 
molekuly vefmi náročný, je potn;bné pristúpit k určitým aproximáciám. Najbežnejšie 
používaná aproximácia vychádza z predpokladu, že molekulový orbitál možno 
opísať lineárnou kombináciou atómových funkcií čiže orbitálov, prekrývajúcich sa 
pri vzniku vazby (metóda LCAO, t. j .- lineárna kombinácia atómových orbitálov). 
'Treba však pritom mať na zreteli, že v prípade molekúl sa elektróny pohybujú vo 
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viaccentrovom potenciálovom poli, a preto atómové orbitály neopisujú reálny 
fyzikálny stav. 

Princíp LCAO metódy ukážeme na prípade najjednoduchšej molekuly, zloženej 
z atómov toho istého druhu, akou je molekula vodíka. Vieme, že v základnom stave 
vodíkového atómu nachádza sa jeden elektrón v ls-orbitáli. Príslušná funkcia je guTo­
vo symetrická a v celom priestore má súhlasné znamienko. Ak sa priblížia k sebe dva 
vodíkové atómy HA a H B, ich ls-orbitály sa prekrývajú, a tým vznikne molekulový 
orbitál, ktorý je opísaný vlnovou funkciou danou lineárnou kombináciou póvodných 
atómových funkcií. V prípade dvojatómovej molekuly, zloženej z rovnakých atómov, 
sa týmto spósobom získajú t ieto dve nové vlnové funkcie: 

P+ = N+("PA + 1jJB) 

p_ = N _(1jJA - 1/lB) 

(4.29) 

(4.30) 

v ktorých "PA a "PB znamenajú póvodné funkcie jednotlivých atómov a N +• prípadne 
N _ sú normalizačné koeficienty. 

Pre tieto koeficienty možno pri istom zjednodušení odvodiť vzťah 

N+ = N-= v~ 
ta.kže funkcie (4.29) a (4.30) nadobúda jú tvar 

l 
'Jf± = V-2" (1/)A ± 1/)B) 

(4.31) 

(4.32) 

Na obr. 4.26 je znázornený tvar molekulových orbitálov P + a P_, ktoré sa. 
tvoria v molekule vodíka.l) Je zrejmé, že P+ má elektrónovú hustotu koncentrovanú 
v priestore medzi jadrami obidvoch vodíkových atómov, kým P_ má naopak v tomto 
priestore elektrónovú hustotu zníženú na nulu. Inými slovami, P_ má uzlovú rovinu, 
ktorá kolmo rozdeTuje na polovice spojnicu jadier obidvoch atómov. 

AO 

-
MO 

, y(z) 
I 

-ů!O-cr* 
I 
I 

Obr. 4.26. Vznik molekulových orbitálov z atómových orbitálov 1 s 

1) Pre lepši u názornost sa molekulové orbitály kvóli rozlfšeniu od a.témových orbitálov 
v celej učebnici schematicky zakresfujú spósobom, ako vidieť na obr. 4.26. 
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Dosadením funkcií (4.32) do všeobecného vzt\a.hu (4.12) sa. pre energiu orbitálu 'I'+ a 'l'_ 
získa výraz 

I 
E± = 2 [Jtp,!:H1pA dV + J tp=HtpBdV ± Jtp'.tHtpB dV ± Jtp%HtpA dV) (4.33) 

J e zvykom zavádzae nasledujúce označenia: 

CA = J tp'.t,HtpAdV 

Gs= J tp:HtpBdV 

J = J tp!HtpsdV = J tptHtpAdV 

Nakofko obidva atómy sú rovnaké, možno písať CA= OB = C. 

Energia orbitálu 'P+ a P_ je teraz daná prehfadným vzťahom 

E ± = O±J 

(4.34) 

(4.35) 

(4.36) 

(4.37) 

v ktorom sa označuje O ako coulombovský a J ako výmenný integrál. Coulombovský 
integrál zodpovedá energii elektrónu v orbitáli 'lj)A, prípadne "PB· Výmenný integrál 
predstavuje stabilizačnú energiu, ktorá sa uvofňuje v dosledku prekrývania orbitálov 
'f/JA a 'f/JB· 

l /~' /' -J a• x- ',, 
·~ -fil---f-- --------~r----{]--
... ' " w ~ 11',s ', +J /" Tis 
"' atómovy orbital',~/ atómovy orbital 

atomu H a Y+ atomu H 
molekulove orbitály 

Obr. 4.27. Energetický diagram molekulových orbitálov v molekule H,; smer šlpok znázorňujúcich 
nespárené elektróny je rubovorný 

Keďže hodnota J je záporná, má orbitál 'JI+ energiu nižšiu než atómové orbitály, 
ktoré ho tvoria, a označuje sa ako viizbom). Naopak orbitál 'P_ má vyššiu energiu ako 
povodné atómové orbitály a nazýva sa protivazbový. Na obr. 4.27 po favej a pravej 
strane sú vyznačené energie východiskových atómových orbitálov, dané hodnotami 
ich coulombovských integrálov, a v strede energie utvorených molekulových orbi­
tálov. Vazbový a protivazbový molekulový orbitál sa nachádza v približne rovnakej 
vzdialenosti pod a nad úrovňou atómových orbitálov; energetický rozdiel medzi 
obomi molekulovýmiorbitálmije - 2J. Vzákladnomstavemolekulyvodíka sú obidva 
elektróny spárené vo vazbovom orbitáli nižšej energie. Takto získaná energia ( +2J} 
je len čiastočne odčerpávaná vzájomným odpudzovaním týchto dvoch elektrónov. 
Vo vzbudenorri stave molekuly vodíka. sú obidva elektróny v energeticky vyššom 
protivazbovom orbitáli, kde sú tiež spárené, takže tento stav nemožno zamieňať 
so vzbudeným stavom s paralelnými spinmi elektrónov podra. teórie VV (pozri 
str. 96). 
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Porovnanie metódy MO s metódou VV 

Každý elektrón, nachádzajúci sa vo vazbovom orbitáli molekuly vodíka, móže sa pohybovat 
v poli jadra jedného i druhého atómu. Je teda vlnová funkcia elektrónu 1 určená lineárnou kombi. 
náciou funkcií ls obidvooh atómov vodíka (pre zjednodušenie normalizačný koeficient vyne-
chávame) 

':P1 = !pA(l) + !pn(l) (4.38) 

Podobne platí aj pre vlnovú funkciu elektrónu 2 

(4.39) 

V ýiledná vlnová funkcia, opisujúca vazbový stav molekuly vodíka, je daná súčinom jednoelek­
trónových funkcií (4.38) a (4.39), takže platí: 

'Jf+ = ':P1':P2 = (IJJA(l) + l/}B(l)] (1JJA(2) + l/JB(2)J = 
= l/}A(l) l/}n(2) + 'PA(2) l/}n(l) + l/'A(l) l/'A(2) + 1jln(l) l/'B(2) (4.40) 

Je zrejmé, že funkcia (4.40) v sebe implicitne zahfňa ako členy, zodpovedajúce výskytu 
jedného elektrónu pri jadre A a druhého pri jadre B, tak aj členy, vyjadrujúce výskyt obidvoch 
elektrónov pri jednom alebo druhom jadre. To je rozdiel od metódy VV, v ktorej bolí do vlnovej 
funkcie symetrického stavu molekuly vodíka zavedené členy, zohiadňujúce možné iónové štruk· 
túry, len v rámci spresňovania (pozri str. 97). Tieto iónové štruktúry však v dósledku vzájom· 
ného odpudzovania obidvoch elektrónov prispievajú k vazbe medzi obidvoma atómami len 
malou mierou, takže metóda MO ich úlohu preceňuje. Aby sa tento nedostatok odstránil, holi 
navrhnuté rózne spósoby zostavenia vazbového molekulového orbitálu, v ktorom by jednotlivé 
členy mali náležitý význam. Tým sa dostáva metóda MO na spoločnú základňu so „zlepšenou" 
metódou VV. Jednoduché postupy teórie MO umožňujú však vypočítať vazbovú energiu molekuly 
vodíka len na ~ 80 %· 

Molekulové orbitály a a n 

Možno ukázat, že atómové orbitály sa dajú efektívne kombinovat len vtedy, ak: 
a) majú rovnakú symetriu vzhTadom na spojnicu atómových jadier, 
b) móžu sa dostatočne prekrývať, 
c) zodpovedajú stavom blízkej energie. 
Ak tieto podmienky nie sú splnené, príspevok atómových orbitálov na ich 

kombináciu je malý a získaný molekulový orbitál sa nebude význačnejšie zúčastňovat 
na vázbe. 

l\!Iolekulové orbitály, vytvorené z orbitálov l s, majúce rotačnú symetriu vzlúadom 
na spojnicu obidvoch jadier, sa nazývajú a-orbitály a označujú sa als (vazbový) 
a a*ls (protivazbový). Kombináciou dvoch atómových orbitálov 2s vznikajú ob­
dobné molekulové orbitály a2s a a*2s, ktoré sú energeticky vyššie ako orbitály als 
a a*ls, keďže sa tvoria z atómových orbitálov vyššej energie. 

Zložitejšie pomery nastávajú pri tvorbe molekulových orbitálov kombináciou 
atómových orbitálov p. Vieme, že existujú tri ekvivalentné p-orbitály, a to px, py 
a pz, osi ktorých zvierajú navzájom pravý uhol, pričom ich dve časti, oddelené 
uzlovou rovinou, majú opačné znamienka. Možné kombinácie atómových orbitálov 
2p za vzniku príslušných molekulových orbitálov sú znázornené na obr. 4.28. Ak 
zvolíme os x za spojnicu atómových jadier, potom kombináciou orbitálov 2pz, ob­
dobne ako pri orbitáloch s, vznikajú molekulové orbitály symetrické vzhfadom na 
medzijadrovú spojnicu; tieto orbitály sa označujú a2p a a*2p. Ak však kombinujeme 
orbitály 2py, prekrývajú sa kladné aj záporné časti ich vlnových funkcií a tým 
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vznikajú molekulové orbitály celkom iného tvaru. Vazbový orbitál sa skladá z dvoch 
elektrónových oblakov, oddelených navzájom uzlovou rovinou, preloženou medzi­
jadrovou spojnicou kolmo na rovinu nákresu. Protivazbový orbitál, s vyšším obahom 
energie než vazbový, zodpovedá zníženiu elektrónovej hustoty v medzijadrovom 
priestore a má dve uzlové roviny navzájom kolmé. Vidíme, že molekulové orbitály 
získané kombináciou orbitálov 2py, sú nesymetrické vzhladom na rnedzijadrovú spoj­
nicu; takéto orbitály sa nazývajú :n-orbitály a označuj ú sa :n2py a :n*2py. Podobná 
dvojica molekulových orbitálov sa získa aj kombináciou orbitálov 2pz: :n2pz a :n*2pz. 

!~!- -
y(2) 

JtjJ, -! + I X (j* 

I I 
I l 
I I 

I I I 

y(z) 

l l : 

t~i:~~iii~~}~~:.:~ - ~kJ X (j "1!i":-~ J ·s:;~ ·~· • -:r. ... •.• ~: 
l I t t 
1 I I I 

Obr. 4.28. Vzni k molekulových orbitálov z atómových or bitálov 2p 

Energetické hladiny orbitálov :n2py a :n2pz, ako aj orbitálov :n*2Pv a :n*2pz sú de­
generované. Použitie uvedenej symboliky molekulových orbitálov ukážeme na 
prikladoch v nasledujúcom texte. 

Poznamenajme, že v molekule, zloženej z tých istých atómov, nemóžu sa efek­
t ívne kombinovať orbitály l s a 2s, pretože majú značne odlišný obsah energie. 
Z toho istého dóvodu sa niekedy nemóžu kom binovať v takýchto molekulách orbitály 
s a p tej istej vrstvy. V molekulách zložených z róznych atómov, ako uvidíme neskór, 
sú predchádzajúce kombinácie možné, lebo energie príslušných orbitálov sa móžu 
primerane k sebe priblížiť. 

Teraz je potrebné stanoviť poradie jednotlivých molekulových orbitálov vzhfa­
dom na obsah ich energie. Zo spektroskopických pozorovaní vyplýva, že pre molekuly 
obsahujúce tie isté atómy toto poradie v smere rastúcej energie je takéto: 

als < a*ls < a2s < a*2s < a2p < :n2pv = :n2pz < :n*2py = :n*2pz < a *2p . .. 
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Predchádzajúce poradie sa može zmenif v dósledku interakcie medzi orbitálmi 
2s a 2pz, ako uvidíme ďalej. V týchto prípadoch je energetické poradie molekulových 
orbitálov takéto: 

als < a*ls < a2s < a*2s < n2py = n2pz < a2p < n*2py = n*2pz < a*2p ... 

Dvojatómové molekuly zložené z atómov tých istých prvkov druhej periódy 

Na základe teórie MO rozoberme teraz elektrónové konfigurácie dvojatómových 
moJekúl typu X 2, ktoré tvoria prvky prvej jednoduchej periódy (lítium až neón). 

Molekula Li2. Elektrónová konfigurácia atómu lítia je (ls)2 (2s)l. Vazba medzi 
dvoma atómami Jítia vzniká teda spárerúm ich 2s-elektrónov vo viizbovom orbitáli 
a2s. Elektróny vrstvy K sa prakticky nezúčastnia na vazbe a zotrvávajú na póvod­
ných atómových orbitáloch. Tieto štyri elektróny, pevne viazané s atómami, označu­
jeme symbolom ICK. Tvorbu molekuly Li2 možno teraz znázornil takto: 

Li[(ls)2(2s)1] + Li[(ls)2(2s)l) - Lh[KK(a2s)2) 

Molekula Be2. Elektrónová konfigurácia atómu berýlia v základnom stave 
je (ls)2 (2s)2. Z toho vyplýva, že v molekule Be2 musia byť orbitály a2s a a*2s obsa­
dené dvojicami elektrónov 

Be[(ls)2(2s)2) + Be[(ls)2(2s)2) - Be2[KK(a2s)2(a*2s)2) 

Keďže v molekule Be2 je rovnaký počet elektrónov vo viizbových a protivazbo­
vých orbitáloch, nie je táto molekula schopná existencie. 

Molekula B2 . Elektrónová konfigurácia atómu bóru v základnom stave je (l s)2 

(2s)2 (2p)1. Energetický rozdiel medzi 2s- a 2p-orbitálmi je pomerne malý, v dósledku 
čoho nastáva určitá lineárna kombinácia 2s- a 2px-orbitálov. Pri vzniku molekuly 
sa týmto stabilizujú molekulové orbitály a2s a a*2s, čo je spojené s destabilizáciou 
orbitálov a2p a a*2p. Degenerovaná energetická hladina orbitálov n2p11 a n2pz sa 
tak stáva nižšia než hladina a2p-orbitálu, a preto sú tieto orbitály v molekule B2-
podfa Hundovho pravidla obsadené dvoma elektrónmi s paralelnými spinmi 

B[(ls)2 (2s)2 (2p)1) + B[(ls)2 (2s)2 (2p)l) - B2[KK(a2s)2 (a*2s)2 (n2p11)1 (n2pz)l) 

V molekule B2 sa teda očakáva prítomnosf dvoch nespárených elektrónov, čo je 
v súhlase s experimentálnymi údajmi. 

Molekula C2. Elektrónová konfigurácia atómu uhlíka v základnom stave je (ls)2 
(2s)2 (2p)2. Ukazuje sa, že móžu vznikat dve energeticky takmer rovnocenné elektró­
nové konfigurácie molekuly C2 

C[(ls)2 (2s)2 (2p)2) + C[(1s)2 (2s)2 (2p)2) -

_ {Ci[KK(a2s)2 (a*2s)2 (n2p11 = n2pz)4) 

Ci[KK(a2s)2 (a*2s)2 (n2p11 = n2pz)3 (a2p)1] 

V súčasnosti sa za základný stav molekuly C2 prijíma prvá konfigurácia s počtom 
nespárených elektrónov rovným nule. 

Molekula N2. Elektrónová konfigurácia atómu dusilia je (ls)2 (2s)2 (2p)3. Pri 
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tvorbe molekuly N2 sa ako najvyššia hladina obsadzuje pravdepodobne vazbový 
·0'2p-orbitál 

N[(ls)2 (2s)2 (2p)3] + N[(ls)2 (2s)2 (2p)3] -+ 

-+ N2(KK(a2s)2 (a*2s)2 (n2py = n2pz)4 (a2p)2] 

V molekule N2 existujú tri vazby, a to jedna typu a a dve typu n. 
Molekula 0 2 . Elekt rónová konfigurácia atómu kyslíka je (l s)2 (2s)2 (2p )4. 

V atóme nenastáva zrejmá interakcia medzi orbitálmi 2s a 2pz pre značný energetický 
rozdiel medzi nimi, takže molekulový orbitál a2p má takmer čistý p-charakter. Preto 
je jeho energetická hladina nižšia než degenerovaná hladina orbitálov n2p11 a n2pz. 
Molekula 0 2 obsahuje o dva elektróny viac než molekula N2 a tieto elektróny vstu­
pujú v zmysle Hundovho pravidla (pozri str. 69) s paralelnými spinmi do proti­
vazbových orbitálov n*2py a n*2pz, hladina ktorých je rovnako degenerovaná. 

O((ls)2 (2s)2 (2p)4) + O[(ls)2 (2s)2 (2p)4) -+ 

-+ 0 2(KK(a2s)2 (a*2s)2 (a2p)2 (n2p11 = n2pz)4 [(n*2Pvl1 (n*2pz)1] 

/ r---{ill-----, 
,/' U„2s ', 

- ®--< >--IDl---
2s ' -..,~, ,.,,.,. 2s 

atomově ~ atomově 
or bitaly u 2s orbitaly 

O molekulově orbitaly o 
02 

Obr. 4.29. Energetický diagram molekulových orbitálov v mole kule 01 

Molekula kyslíka má t eda obsahovaf dva nespárené elektróny, čo je v súlade 
s jej paramagnetizmom (pozri str. 148). Objasnenie paramagnetizmu kyslíkovej 
molekuly pomocou teórie MO znamenalo jej prvý vefký úspech. Energetický diagram 
molekulových orbitálov v molekule 0 2 je znázornený na obr. 4.29. V molekule 0 2 
je p rítomná dvojitá vazba, lebo dva elektróny, umiestnené na protivazbových 
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orbitáloch n*2py· a :n*2pz, eliminujú v súhlase s predchádzajúcim vazbový účinok 
dvoch elektrónov obsadzujúcich vazbové orbitály :n2py, prípadne n2pz. 

Molekula F2 . Elektrónová konfigurácia atómu fluóru je (ls)2 (2s)2 (2p)S. Vznik 
molekuly F 2 možno znázorniť takto: 

F[(ls)2 (2s)2 (2p)S) + F[(ls)z (2s)2 (2p)S] -+ 

-+ F2[KK(a2s)2 (a*2s)2 (a2p)2 (n2py = :n2pz)4 (n*2py = n *2pz)4] 

.Je zrejmé, že v molekule F2 sa nachádza jednoduchá vazba. 
Molekula Ne2. Elektrónová konfigurácia atómu neónu je (l s)2 (2s)2 (~p)6. 

Vznik hypotetickej molekuly Ne2 by bolo možné znázorniť takto: 

Ne[(ls)2 (2s)2 (2p)6) + Ne((ls)2 (2s)2 (2p)6) -+ 

-+ Ne2(KK(a2s)2 (a*2s)2 (a2p)2 (n2py = n2pz)4 (n*2py = n*2pz)4 (a*2p)2] 

Keďže počet elektrónov vo vazbových a protivazbových orbitáloch je rovnaký, 
vazba nemože vzniknúť, v dosledku čoho molekula Ne2 v skutočnosti nejest.vuje. 

Vazbový poriadok. H. Herz b erg (1929) ukázal, že bežná „násobnosť" kondent ­
nej vazby sa rovná polovici rozdidu počtu elektrónov na vazbových a protiviizbo­
vých orbitáloch. Takto definovaná veli6ina sa. oznn.{;uje ako 'az.bový poriadok prfoluš­
nej vazby. Vazbový poriadok može vo všeobecnosti nadobúdať l'ubovol'né i necelistvé 
hodnoty od O do 3 v prípade, že sa pri vzniku vazby uplati'í.ujú len s- a p- orbitály. 
Podl'a uvedenej poučky sa na.pr. vazbový poriadok v molekule N2 rovná trom, v mole­
kule 0 2 dvom , v molekule F2 jednej a v hypotetickej molekule Nez by sa rovnal 
nule. 

VAZBOVÉ PARAMETRE DVOJATÓMOVÝCH MOLEKÚL X 2 

Molekula Vazbový poriadok I [nm] 

H2 1 0,074 1 
He2 o 
li2 1 0,267 2 
Be2 o 
B2 1 0,159 
c, 2 0,131 
N, 3 0,110 
0 2 2 0,121 
F2 1 0,142 
Ne2 o 

Tabufka 4.9' 

E [kJ. mo1-13 

458,2 

105 

289 
628 
941 
494 
151 

S vazbovým poriadkom bezprostredne súvisí medzijadrová vzdialenosť obi­
dvoch viazaných atómov a vazbová energia. s poklesom vazbového poriadku sa 
všeobecne zvyšuje medzijadrová vzdialenosť a klesá vazbová energia. V tab. 4.9 sú 
pre spomínané dvojatómové molekuly X 2 uvedené hodnoty vazbového poriadku, 
medzijadrovej vzdialenosti l a vazbovej energie E. 

Dvojatómové molekuly zložené z atómov roznych prvkov 

Všeobecné pravidlá, ktorými sme sa doteraz riadili, možno zásadne použiť aj na. 
vysvetlenie elektrónovej štruktúry dvojatómových molekúl zložených z roznych 
atómov. 
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Vazbový molekulový orbitáťdvojat·Ómovej molekuly AB možno všeobecne vyjadriť vzťahom 

lJf = N(1j.1A + A1j1B) (4.41) 

kde N znamená normalizačný koeficient. Koeficient A udáva vefkosť príspevku atómovej funkcie 
tpB d o molekulového orbitálu. Ak je A vačší ako l, 1j.IB prispieva vačšou rniorou do molekulového 
orbitálu než 1PA• takže v okolí atómu B sa zvyšuje hustota vazbového elektrónového oblaku 
v porovnaní s atómom A. Je prirodzené, že tento prípad nastáva vtedy, keď elektronegativita 
atómu B je vačšia než atómu A, a vazba je v tomto prípade polárna. Koeficient A móže teda byť 
meradlom polarity vazby v molekule AB. 

Pri vefmi vefkom rozdiele elektronegativít atómov A a B je ). -->- oo, takže príspevok tpA 
<lo molekulového orbitálu je v porovnaní s príspevkom 1PB zanedbatefný. V tomto prípade je 
vazbový elektrónový oblak takmer úplne lokalizovaný na elektronegatívnejšom atóme B a vazba 
medzi atómami A a B sa stáva prakticky iónová. Je teda zrejmé, že te6ria MO použiva na objas­
nenie kovalentnej aj iónovej vazby jeden všeobecný základ. 
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Obr. 4.30. Vznik molekulo­
vých orbitálov z atómových 
orbitálov 1s a 2p„ 

Rozoberme si elektrónovú štruktúru nieko!kých konkrétnych molekúl pred­
chádzajúceho typu. Budeme pritom používať stručnejšísposob označovaniamolekulo­
vých orbitálov, a to pomocou symbolov a, n, a*, prípadne n*, vyznačujúcich sy­
metriu príslušného molekulového orbitálu a jeho vazbový alebo protivazbový cha­
rakter. K týmto symbolom sa možu pripojiť v poďobe indexov znaky osovej symetrie 
zapojených atómových orbitálov: Gs , a:, n11, ni atď. 

Molekula HF. Molekulový orbitál, sprostredkujúci vazbu medzi atómom vodíka 
a fluóru, získa sa lineárnou kombináciou atómového ls-orbitálu atómu vodíka a vhod­
ného atómového orbitálu atómu fluóru. Pretože ls- a 2s-orbitály atórnu fluóru sú 
energeticky ve!mi vzdialené od ls-orbitálu atómu vodíka, sú takejto kombinácii 
prístupné jedine 2p-orbitály atómu fluóru. Ukazuje sa, že ak považujeme spojnicu 
H-F za os x, je výlučne 2px-orbitál atórnu fluóru schopný poskytovať efektívnu 
vazbu. Kombinácia ls-orbitálu atómu vodíka s 2px-orbitálom atómu fluóru za vzniku 
vazbového a protivazbového a-orbitálu je znázornená na obr. 4.30. Ak sa použije 
na kombináciu 2p11-orbitál atómu fluóru, nem.Ože vzniknúť efektívna vazba, pretože 
jedna časť výsledného oblaku, kde majú vlnové funkcie rovnaké znamienko, je 
vazbová a druhá časť, kde sú opačné znamienka, je protivazbová. Ak sa použije 
2pz-orbitál, je situácia celkom analogická. 

Tvorbu molekuly HF možno teraz znázorniť takto: 

H((ls)l] + F((ls)2 (2s)2 (2p)S] -+ HF[K(2s)2 (ax)2 (2py}2 (2pz)2] 

Jediným obsadeným molekulovým orbitálom v molekule HF je teda vazbový 
orbitál <lx- Pre tento orbitál platí: 

'ff = 1j!H(ls) + }, 1j!F(2Px) ( 4.42) 
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kde je A. viičší než 1, takže preva.žná časť vazbovej elektrónovej hustoty je 
koncentrovaná v oblasti atómu fluóru. Energet ický diagram molekulových orbitálov 
v molekule HF je na obr. 4.31. V ravej časti diagramu je l s-orbitál atómu vodíka 
a v pravej časti sú vyznačené 2s- a 2p-orbitály atómu fluóru, ktoré sa nachádzajú 
nižšie než ls-orbitál atómu vodíka, ako to zodpovedá ich nižšiemu obsahu energie. 
V strednej časti sa nachádzajú molekulové orbitály <Jx (vazbový) a a! (protivazbový), 
ako i nezmenené atómové orbitály 2s, 2p11 a 2pz, ktoré sa nemožu použiť na tvorbu 
vazieb, a preto sa označujú ako nevazbové orbitály. 

atomOvY orbitál 
H 

2s 2s 
---@----------@--
molekulove orbitály atomově orbitály 

HF F 

Obr. 4.31. Energetický diagram molekulových orbitálov v molekule HF 

Molekuly CO a NO. Ďalším príkladom dvojatómovej molekuly, ktorá obsahuje 
rozne atómy, bude molekula oxidu uhofnatého CO. Tvorbu tejto molekuly možno 
znázorniť t akto: 

C((ls)2 (2s)2 (2p)2) + O[(l s)2 (2s)2 (2p)4] -+ CO[K.K(a8) 2 (a:)z (n11,z)• (ť1z}2] 

Vidíme, že elektrónová štruktúra molekuly CO zodpovedá štru1."iiúre molekuly 
N2 (pozri str. 119) a formálne obsahuje jednu a- a dve n -vazby. 

Podobne možno vyjadriť aj vznik molekuly kysličníka dusnatého NO; keďže má 
však atóm dusíka o jeden elektrón viac než atóm uhlíka, tento elektrón obsadzuje 
jeden z protivazbových orbitálov n:.z 

N [(l s)z (2s)2 (2p )3] + O[(l s)2 (2s)z (2p)4] -+ 

-+ NO[KK(as)2 (a:)2 (ny ,z)4 (ť1z)2 (n;,z)l] 

Prítomnosť nespáreného elektrónu v protivii.zbovom orbitáli sposobuje pa.ra­
magnetizmus molekuly NO. Energetický diagram molekulových orbitálov v mole­
kule NO je vyznačený na obr. 4.32. Keďže atóm kyslíka má vyšší efektívny náboj 
jadra ako a tóm dusíka, sú energetické hladiny 2s a 2p atómu kyslíka trochu nižšie 
než zodpovedajúce hladiny atómu dusíka. Súčasne treba uvažovať istú interakciu 
medzi orbitálmi 2s a 2p; toto platí viac-menej aj pre iné dvojatómové molekuly 
zložené z roznych atómov. Je zrejmé, že vazbový poriadok molekuly NO je 2,5. 
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Niektoré viacatómové molekuly 

Opis viacatómových molekúl pomocou metódy MO je prirodzene zložitejší než 
pri dvojatómových molekulách a v podstate treba postupovat v každom prípade 
osobitne. 

Obr. 4.32. Energetický diagram molekulových orbitálov v molekule NO 

Na zák.la.de symetrie danej molekuly sa vyberie určitý súbor (báw.) a tómových orbitálov 
zlúčených a tómov ('1'1l· S týmito orbitálmi sa uskutočnia. lineárne kombinácie, ktoré musia. 
vyhovovat požiadavke správnej symetrie a dobrého prekrývania. kombinovaných.:._ orbitálov. 
Tým sa získajú jednotlivé molekulové orbitály (IJl1) , pre ktoré všeobecne platí: 

IJI; = L Ctf'Pi 
i 

(4.43) 

Hodnoty koeficientov 011 sa určujú niektorou aproximatívnou výpočtovou metódou. Molekulové 
orbitály (4.43) sú do istého stupřia delokalizované, čo závisí od symetrických v lastností molekúl. 

Ďalej uvádzame kvalitatívne zostrojenie molekulových orbitálov v niektorých 
jednoduchých prípadoch viacatómových molekúl. Z týchto postupov vyplynie, že 
pomocou metódy MO možno okrem viacerých vlastností molekúl odóvodnit aj ich 
geometrický tvar. Keď v tejto súvislosti zvážíme prednosti metódy MO v porovnaní 
s metódou VV, pri ktorej sa zdórazňovala predovšetkým schopnost riešenia stereo­
chemických otázok, prichádzame k záveru o všestrannejších možnostiach teórie MO. 

Molekula CH4. Molekula metánu CH4 má tvar tetraédra, ktorý možno zostrojiť 
tak, že sa atóm uhlíka umiestni do stredu kocky, ktorej každý druhý roh sa obsadí 
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atórnom vodíka. J e účelné umiestniť do stredu kocky súčasne začiatok karteziánskeho 
súradnicového systému a viesť jeho osi rovnobežne s hranami kocky (obr. 4.33). 
Bázu atómových orbitálov možno vytvoriť z 2s-, 2px-, 2py- a 2pz-orbitálov atómu 
uhlíka a ls-orbitálu každého atómu vodíka. Lineárnymi kombináciami týchto ósmich 
orbitálov sa získa osem molekulových a-orbitálov, z ktorých sú štyri vazbové a štyri 
protivazbové. Na obr. 4.34 je znázornené prekrý­
vanie 2s-orbitálu atómu uhlíka s ls-orbitálmi 
atómov vodíka za vzniku vazbového orbitálu O's. 
Na obr. 4.35 je vyznačené prekrývanie 2px-orbi­
tálu atómu uhlíka s ls-orbitálmi vodíkových 
atómov, dávajúce vazbový orbitál O'x; prekrýva­
nie 2py-, prípadne 2pz-orbitálov atómu uhlíka 
s ls-orbitálmi vodíkových atómov, produkujúce 
vazbové orbitály <Jy, prípadne O'z, je celkom 
analogické. 

Obr. 4.33. Geometria molekuly CH4 

Obr. 4.34. Vznik vazbového 
orbitálu Cís v molekule CH. 
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Obr. 4.35. Vznik vazbového orbitálu r;„ v molekule CH, 
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Vazbové molekulové orbitály v molekule CH., sú dané rovnica,mi 

'Pas = C11/hs + c2(tp1s(l) + tpu(2) + lj11s(3) + lj11s(4)) 

'Pa„ = C31j12p, + c,(1j11s(l) + lj11s(2) - lj11s(3) - lj11s(4)) 

'Fay = C31j12p" + C4(tp1s( l ) - lp1s( 2) - lp1s(3) + lj11s(4)) 

'Pa, = e31j12p, + e<(tpu( l ) - tp18(2) + lj118(3) - tp18(4)) 

(4.44) 

Zodpovedajúce protiviizbové molekulové orbitá.ly sa z ískajú z orbitálov (4.44) použit ím 
iných algebriokých koefioientov (es , Có, o, a e8 ) a zmenou znamienka pri koeficiente pred zátvorkou. 
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Obr. 4.36. Energetický diagram molekulových orbitálov v molekule CH4 

Všetky molekulové orbitály v molekule CH4 sú paťcentrové, to znamená úplne 
delokalizované. Vazbové aj protivazbové orbitály sa rozdelujú na nižšiu, nedegenero­
vanú hladinu orbitálu a8, prípadne a: a vyššiu, tri razy degenerovanú hladinu orbi­
tálov O"z, ay a O"z, prípadne a!, a; a a:. Energetický diagram molekulových orbitálov 
v molekule CH4 je uvedený na obr. 4.36. 

Osem valenčných elektrónov (štyri z atómu uhlíka a po jednom z každého 
atómu vodíka) obsadzuje štyri vazbové a-orbitály, ktoré vytvárajú dve nižšie ener­
getické hladiny. Správnosť tohto výsledku potvrdzujú dve rozne experimentálne 
zistené hodnoty prvej ionizačnej energie molekuly CH4, a to 14,35 eV a 22,91 eV. 
Tieto energie zodpovedajú energiám potrebným na odtrhnutie jedného elektrónu 
z dvoch roznych hladín vazbových orbitálov. 
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Ostá.va. ešte nazn.ačiť, a.ko možno molekulovo-orbitá.lový opis molekuly CH4 zosúladiť 

s opisom podfa teórie VV. Ako sme vysvetlili (pozri str. 106), teória \'V vychádza. pri molekule 
CH4 z predstavy o hybridných sp3.orbitáloch a.tómu uhlíka., ktoré se. prekrývajú s ls-orbitálmi 
jednotlivých atómov vodíka. V zmysle teórie MO sa však takýmto prekrývanim vytvárajú štyri 
molekulová vazbové orbitály, ktoré sú iba dvojcentrové, a teda celkom lokalizované v smere 
spojníc C- H. Možno ukázat, :Ge delokalizované orbitály (4.44) sa dajú na takéto lokalizované 
molekulové orbitály pretransformovat. Opis založený na lokalizovaných molekulových orbitá loch 
možno použiť na interpretáciu niektorých vlastností, ktoré súvisia s molekulou ako celkom 
(geometria, celková vazbová energia, dipólový moment a pod.). Zlyháva však pri objasňovaní 
mnohých dalších vlastností, ktoré závisia od jednotlivých elektrónov (na.pr. ionizačných energií 
a.lebo e lektrónových spektier). 

z 

y 

Obr. 4.37. Geometria molekuly H20 H 

Podobný postup ako pri molekule CH4 možno uplatniť aj v prípade niektorých 
útvarov s rovnakým počtom elektrónov, napr. NH,t alebo BH4-. 

Molekula H20 . Molekula H 20 je prí.kladom molekuly, ktorá obsahuje vo valenč­
nej vrstve centrálneho atómu voiné elektrónové páry. Táto molekula je zalomená. 
a vazbový uhol H-0-H je 104,5°. Stotožníme začiatok súradnicového systému 
s atómom kyslíka a molekulu vody umiestime do roviny xz tak, aby os :t; delila uhol 
H- 0 - H napoly (obr. 4.37). Bázu atómových orbitálov tvoria 2s-, 2pz-, 2py- a 2pz­
orbitály atómu kyslíka a ls-orbitály atómov vodíka. Kombináciou 2s- a 2px-orbitálov 
atómu kyslíka s l s-orbitálrui atómov vodíka sa vytvára vazbový orbitál <1s (s prí­
mesou orbitálu ax}, slabo vazbový orbitál ax (s prímesou orbitálu a8 ) a protivazbový 
orbitál a* (s prímesou orbitálu a:, ktorý samostatne nevzniká). Vznik vazbových 

AO MO 

Obr. 4.38. Vznik vazbového orbitálu a, 
v molekule H20 

AO MO 

Obr. 4.39. Vzni k vazbového orbitálu Gz 

v molekule H20 
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-0rbitálov <ls a <lx je znázornený na obr. 4.38 a 4.39. Kombináciou 2pz-orbitálu atómu 
kyslíka s l s-orbitálmi vodíkových atómov vzniká vazbový orbitál <lz, ako je znázor­
nené na obr. 4.40, a proti vazbový orbitál ai. Orbitál 2py kyslíkového atómu ostáva. 
nezmenený a predstavuje nevazbový orbitál ny. Energetický diagram molekulových 
orbitálov v molekule H 20 je uvedený na obr. 4.41. Osem valenčných elektrónov 
(šesť z atómu kyslíka a dva z obidvoch vodík ových atómov) obsadzuje tri trojcentrové 
vazbové a-orbitály a nevazbový n-orbitál (všetky s roznym obsahom energie). J e 

AO MO 

zrejmé, že skutočne „voTný" je iba jeden 
elektrónový pár, a t o v orbitáli ny. Druhý 
elektrónový pár, bežne považovaný za 
„vofný", sa nachádza v energeticky naj­
vyššom vazbovom orbitáli <f:z; . 

Rovnakým sposobom ako molekulu 
H20 možno vysvetliť aj iné izoelektrónov51 
útvary, napr. ióny NH2 alebo H2F +. 

Obr. 4.40. Vznik vazbového orbitálu <Jz v molekule 
H20 
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Obr. 4.41 . Ene rgetický diagram molekulových orbitálov v molekule H20 
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Delokalizované n·vazby 

Molekula benzénu. Na str. 111 sme objasnili n-vazby na príklade etylénu 
a acetylénu, v ktorých sú lokalizované medzi dvoma atómami uhlíka. Sú však známe 
mnohé molekuly, v ktorých sú n-vazby delokalizované, to znamená rozprestierajú 
sa medzi viacerými atórnami. Školským príkladom je molekula benzénu C6!L;, 
ktorá podra experimentov tvorí pravidelný šesťuholník uhlíkových atórnov 8 vazbo­
vými uhlami 120°. Každý atóm uhlíka je viazaný s dvoma susednými atómami uhlíka. 
a s atómom vodíka a-vazbami, vytvorenými použitím jeho hybridných sp2-orbitálov 
(obr. 4.42a). Na každom atóme uhlíka zostáva po jednom orbitáli 2pz, ktorý je 
orientovaný v smere kolmom na rovinu uhlíkového šestuholníka a je schopný vy­
tvárať n-vazbu (obr. 4.42b). Akékofvek dva susedné 2pz-orbitály sa teraz prekrývajú, 

OJ bl 

Obr. 4.42. Vznik vazieb v molekule benzénu; 
a) prekrývanfm hybridných sp'-orbit~lov za vzniku a-vizieb, b) prekrývaním 2p,-orbi­
tálov za v:z.niku n·vii:ieb 
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Obr. 4.43. Energetický diagram molekulových n-orbitálov v molekule benzénu 
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čo dáva vznik delokalizovaným molekulovým orbitálom, ktoré sa rozprestierajú po· 
celom šesťuholníkovom retazci. Keďže je k dispozícil šesť atómových orbitálov, 
tvorí sa šest molekulových n-orbitálov, a to tri vazbové a tri protivazbové. Energe­
tický diagram molekulových n-orbitálov v molekule benzénu je na obr. 4.43. Šesť 
elektrónov z 2pz-orbitálov uhlíkových atómov zaplňuje tri vazbové molekulové 
orbitály , ktorých tvar je znázornený na obr. 4.44. J e zrejmé, že kým šesťcentrový 
orbitál n 1 nemá okrem šestuholníkovej roviny n.ijakú inú uzlovú plochu, šestcentrový 
orbitál n 2 a štvorcentrový orbitál n3 majú navyše po jednej ďalšej uzlovej ploche. 

'if1 

Obr. 4.44. Symetria vazbových n -orbitálov v molekule benzénu 

Superpozfoiou (vzájomným prenikaním) všetkých týchto troch orbitálov vzniká 
potom výsledný oblak n-elektrónov, rovnomerne rozdelený medzi všetkými uhlíko­
vými atómami benzénovej molekuly; tvar tohto oblaku je vyznačený na obr. 4.45. 

Vazbový poriadok každej vazby C-C je 1,5 (lcr + 0,5n). S tým je v súhlase 
zistená medzijadrová vzdialenosť C-C, rovná 0,139 O run, a teda „prechodná" medzi 
vzdialenosťou C-C pri jednoduchej a dvojitej vazbe (porovnaj tab. 4.4). 

H 

Obr. 4.45. Výsledný oblak n -elektrónov v molekule 
benzénu 

Molekula 0 3 • Príkladom anorganickej molekuly obsahujúcej delokalizovanú 
vazbu móže byť molekula ozónu 0 3 • Fyzikálny výskum ukázal, že molekula ozónu 
je zalomená a vazbový uhol 0 - 0 - 0 je 116,8°. Možno predpokladať, že stredný 
atóm kyslíka vytvára neekvivalentné sp2-orbitály, z kterých dva sa použili na tvorbu 
a-vazieb s koncovými atómami kyslíka a tretí je obsadený voiným elektrónovým 
párom. Kolmo na rovinu molekuly 0 3 orientované 2pz-orbitály jednotlivých atórnov 
kyslíka možno teraz kombinovať za vzniku troch molekulových n-orbitálov. Kombi­
náciou 2pz-orbitálov všetkých troch atómov sa získajú delokalizované, trojcentrové 
n-orbitály, a to vazbový n a protivazbový n*. Okrem toho 2p2-orbitály obidvoch 
koncových atómov sa móžu kombinovat, čím rezultuje dvojcentrový n-orbitál, 



MOLEKULOVÉ ORBITÁLY 

r-{}---, 
/ 'li* \ 

I \ 

,' --fil}---' ', --ill!--<' 'iln '>-{fr- -ID--
' I 2pz \ / 2pz 2pz 

\ I 

otómový orbitál '\ ___ JlíL ___ ,/ 

Ů(stredovýJ -itlr­
'il' 

otómove orbitaly 

C\kon{'()Vé) 

molekulové 
03 

'li'- orbitaly 
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Obr. 4.47. Vznik molekulových 
n-orbitálov v molekule 0 3 
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ktorý je síce slabo protiviizbový, avšak je energeticky natofko blízky východiskovým 
orbitálom, že ho možno považovat za nevazbový nn. Energetický diagram týchto 
orbitálov je na obr. 4.46. Styri elektróny z 2pz-orbitálov kyslíkových atómov zapÍňajú 
dva energeticky nižšie orbitály n a nn. Vazbový poriadok obidvoch vazieb 0-0 
je 1,5 (10' + 0,5n). Na obr. 4.47 je schematicky vyznačený vznik molekulových 
n-orbitálov z 2pz-orbitálov jednotlivých atómov kyslíka. 

Je prirodzené, že v prípade molekuly ozónu i iných podobných molekúl by bolo 
možné na základe približných kvantovo-chemických výpočtov zostrojovať úplné 
molekulovo-orbitálové diagramy so zahrnutím energetických hladín tak <1-, ako aj 
n-orbitálov. Je však jednoduchšie a pre didaktické účely výhodnejšie opisovat 
osobitne n-viizby metódou MO a pre <1-vazby používat schému hybridizácie. 

Záverom poznamenajme, že počet atómových centier, medzi ktorými sa mOžu 
rozprestierať delokalizované molekulové n-orbitály, vo všeobecnosti nie je nijako ob­
medzený a može sa teda stať až nekonečna vefkým. Typickým príkladom podobnej 
extrémne delokalizovanej vazby je tzv. lcavová viizba, o ktorej bude podrobnejfile 
napísané v kapitole o všeobecných vlastnostiach kovov. 

CHEMICKÁ VAZBA A ŠTRUKTÚRN E VZORCE 

Kite pred vytvorením elektrónových teórií chemick ej vazby sa chemici usilovali vyjadrovat 
vzťa.hy medzi atómami viazanými v zlúčenináoh.1) Najvii.čší pokrok v tomto smere prinieslo 
zavedenie predstavy o chemickej štruktúre, o ktoré sa zaslúžili v šestdesio.tyoh rokoch 19. stor. 
A. S. Couper, A. Kekulé a najmii. A. M. Butlerov. Chemickou štruktúrnu, ktorá je rozhodujúca 
pre chemické a fyzikálne vlastnosti látok, sa rozumie spósob, akým sú a.tómy v zlúčeninách na­
vzá.jom usporiadané a. vie.za.né. Na. zobra.zova.nie štruktúry zlúčenín sa zaviedli štruktúrne vzorce, 
v ktorých sú vii.zby medzi atómami znázornené čiarkami spá.ja.júcimi viazané atómy. Ta.kéto 
klasické štruktúrne vzorce sa konštruovali na. základe stechiometrickéh o mocenstva (pozri str. 81), 
určujúceho počet „vii.zieb" každého a.tórou. 

Zjednodušenými štruktúrnymi vzorcami sú funkčné (racionálne) vzorce, ktoré vyjadrujú 
len usporiada.nie zlúčených atómov, prípadne isté charakteristické zoskupenia. týchto atómov, 
tzv. funkčné skupiny. Tic.to skupiny sa niekedy oddefujú bodkou a leb o sa dávajú do zátvoriek. 
Príklady: NH4N03 , NH2 . NH„ Cu2(0H)l(C03 ), NH(OH)S02 • OH, C~COOH atd. 

Je prirodzené, že vývoj elektrónových, najmii kvantovo-mechapických teórií 
chemickej vazby mal vplyv aj na sposob písania, ako aj chápania štruktúrnych 
vzorcov. Predovšetkým v zmysle Lewisovej teórie a neskor teórie VV dostala 
spojovacia čiarka medzi značkami atómov význam lokalizovanej kovalentnej vazby, 
sprostredkovanej spoločným elektrónovým párom. V takýchto elektrónových štruk­
túrnych vzorcoch sa podfa potreby vyznačujú aj vofné elektrónové páry (pozri str. 84) 
vo valenčných vrstvách atómov, prípadne ich formálne náboje (pozri str. 139) alebo 
nd-viizby {pozri str. 279) medzi nimi. Napríklad v prípade kyseliny sírovej možno 
písať elektrónový štruktúrny vzorec 

H-0 <++>o() 
- "'-s/-

H- Q/ "'o() 
{a) 

alebo 
H- 0'\

8
)"0 

H-0/ ">o 
(b) 

1) O historickom vývoji názorov na štruktúru chemických látok informuje monografie. 
M. Zikmund: Názvoslovie anorganických látok, SPN, Bratislava. 1970. 
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Keďže formálne náboje vo viičšine prípadov neoboznamujú ani len zhruba 

0 rozložení nábojov v zlúčenine, sú štruktúrne vzorce typu (b) oprávnenejšie než 

vzorce typu (a), ktoré okrem toho neinformujú o násobnom charaktere vazieb. 

Hoci vymedzenie fyzikálneho významu štruktúrnych vzorcov znamenalo 

nesporne pokrok, objavili sa niektoré nové ťažkosti. Bolo to najma v prípade viace­

rých látok s delokalizovanými vazbami, kde nemožno jednoducho vyjadrif, počet 

a rozmiestnenie vazieb medzi jednotlivými atómami, a teda ani znázornif, vazbové 

pomery vhodným štruktúrnym vzorcom. Týka sa to vlastne aj uvedeného príkladu 

kyseliny sírovej, v molekule ktorej sa nachádzajú dve delokalizované nd-vazby, 

rozložené prakticky rovnomerne medzi atómom síry a obidvoma koncovými ató­

mami kyslíka. Z toho dovodu nemožn~ v jej štruktúrnom vzorci adekvátne vyjadrit 

čiarkami polohy ani elekt rónových párov týchto nd-vazieb, ani „voiných" elektró­

nových párov príslušných a tómov kyslíka . 

Pri látkach tohto druhu sa. niekedy ako pomocný prostriedok používa p ísa.nie tzv. m ezo­

mémych vzorcov. Uvedie sa niekofko štruktúrnych vzorcov, ktoré znázorňujú jednotlivé polohy 

delokalizovaných elektrónových párov, aké by sa mohli v molekule predpokla.dat, a spoja sa 

znamienkom dvojitej šípky. Napríklad mezomérny vzorec molekuly ozónu 0 3 možno napísat 

takto: · 

Tým chceme vyjadrit, že skutočná štruktúra molekuly ozónu zodpovedá stavu, v ktorom 

má každá vazba prechodný charakter medzi vazbou jednoduchou a. dvojitou i) (porovnaj str. 132). 

Treba teda pripustif,, že štruktúrne vzorce sú v podstate len hrubým a velmi 

nedokonalým zobrazením stavu vazieb v látkach. Tento názor vyplýva najma z princí­

pov teórie MO, podfa ktorých by sa - prísne vzaté - štruktúrne vzorce nemalí 

písať vobec. Úlohu grafického znázornenia vazbových pomerov tu zastávajú energe­

tické diagramy molekulových orbitálov. Z týchto diagramov možno vyčítat základné 

charakteristiky vazieb v danej látke (a-, prípadne n-charakter, centrovost atď. ), 

určit vazbový poriadok a posúdiť aj energetickú stránku prítomných vazieb. Napriek 

tomu sa však používaniu štruktúrnych vzorcov nemienime úplne vzdať, nie ani tak 

pre tradíciu, ako skor pre ich jednoduchú prehiadnost a pedagogickú výhodnost. 

Obr. 4.48. Geometrický štruktúrny vzorec 
a priestorový model molekuly 502 

o,~.;3 nm 
119,5° 

o-s • -o 

1) Celkom nesprávne by bolo na.pr. predstavovať si, že a.zda jestvuje rovnováha medzi 

dvoma frakciami molekúl 0 3, z ktorých jedna má favú a druhá pravú štrulctúru, alebo že n·Yiizby 

v molekulách 0 3 neustále oscilujú medzi jednou a druhou polohou a pod. 
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Geometrické štrulctúrne vzorce a priestorové modely. Štruktúrne vzorce ešte nevy­
stihujú geometrické usporiadanie atómov v molekule. Preto sa používajú geometrické 
štruktúrne vzorce, ktoré majú znázorniť skutočný tvar jednotlivých molekúl; tieto 
vzorce možu mať aj údaje o dižkach vazieb (medzijadrových vzdialenostiach) 
a vazbových uhloch. Okrem uvedeného písania vzorcov za účelom lepšieho vystihnutia 
priestorovej stavby sa často zakresfujú rozne priestorové modely molekúl. Napríklad 
molekula S02 má zalomený tvar a jej geometrický štruktúrny vzorec a priestorový 
model je znázornený na obr. 4.48. 

lzoméria 

Už klasické predstavy o chemickej štruktúre látok dovolili objasniť jav izomérie. 
Izoméry sú zlúčeniny s rovnakým stechiometrickým zložením a rovnakou relatívnou 
molekulovou hmotnosťou , ktoré však majú rozdielne fyzikálne a chemické vlast­
nosti.1) Tieto rozdielne vlastnosti možu byť sposobené len roznymi štruktúrami 
jednotlivých izomérov a podl'a druhu štruktúrnych rozdielov sú známe rozne prípady 
izomérie (pozri str. 556). Jedným z nich je stereoizoméria, ktorá je podmienená roznym 
priestorovýrn rozložením atómov v príslušných látkach. Ako príklad možno uviesť 
dve st.ereoizomérne formy látok typu MA2B2 , v ktorých sú jednotlivé atómy A a B 
usporiadané okolo atómu M v rohoch štvorca, a to formou cis a formou trarM 

cis trans 

Iným prípadom izomérie je tautoméria, ktorej podstata je v tom, že istá látka sa 
vysky tuje v niekofkých formách (tautomérnych), ktoré fahko můžu prechádzať 
jedna na druhú. Tautoméria je typická pre zlúčeniny, pri ktorých móže nastávať 
intramolekulový preskok vodíkového jadra od jedného atómu k druhému. Ako 
príkJad možno uviesť kyselinu dusitú HN02 

H- 0 -N=O 

H 
(-)_ i<+)_ 

IO- N =Q 

:Medzi obidvoma tautomérnymi formami sa ustafuje chemická rovnováha 
a niekedy sa dajú tieto formy pri vhodných podmienkach navzájom izolovať. 

Ďalšími druhmi izomérie sa budeme zaoberať v kapitole o koordinačných 
zlúčeninách. 

NIEKTORÉ CHARAKTERISTIKY 
CHEMICKY VIAZANÝCH ATÓMOV 

Fyzikálny stav atómov zapojených do chemických vazieb možno charakteri­
zovať niektorými veličinami, ktoré rozoberieme v ďalšom texte. 

l) V súčasnosti sa. pojem izomérie chápe širšio (pozri str. 556). 
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Efektívny náboj 

V dosledku redistribúcie valenčných elektrónov v procese tvorby chemických 

vazieb vznikajú na jednotlivých atómoch určité náboje, ktoré sa označujú ako 

·efektívne náboje atómov v zlúčeninách. 

Efektívne náboje sa móžu určovat experimen tálne vhodnými fyzikálnymi metódami, ako 

-rontgenovou spektroskopiou, rontgenovou štruktúrnou analýzou, elektrónovou spinovou rezo­

nanciou, jadrovou kvadrupólovou rezonanciou, rozborom absorpčných spektier a i. Dajú sa aj 

teoreticky počítat róznymi kvantovo-chemickými postupmi, založenými najma na metóde MO. 

Poznať hodnoty efektívnych nábojov má ve!ký význam, lebo výrazne ovplyv­

ňujú viaceré fyzikálne i chemické vlastnosti viazaných atómov, avšak tieto hodnoty 

sú spofahlivo určené len pri pomerne malom počte zlúčenín. Preto sme často nútení 

uspokojit sa len s ich kvalitatívnym označením, ktoré predstavujú zlomkové náboje, 

prisudzované viazaným atómom na základe polarity príslušných vazieb (pozri 

str. 99). 

Oxidacný stupeň 

V priebehu tzv. oxidačno-redukčných reakcií (pozri str. 137) menia niektoré 

prvky v zlúčeninách, ktoré spolu reagujú, tzv. oxidačný stupeň; niekedy sa používa aj 

termín oxidačné číslo, alebo v niektorých literárnych prameňoch formálne mocenstvo. 

Oxidačný stupeň atómov, prípadne atómových skupín všeobecne odvodzujeme 

na základe zjednodušenej predstavy o existencii iónových 'i:iúieb, a to i v takých 

prípadoch, ak sú atómy viazané polárnymi kovalentnými vazbami. 

Oxidačný stupeň prvku sa označuje rímskou číslicou, ktorá sa pripojí k značke 

prvku napravo hore. V prípade kladného oxidačného stupňa sa znamienko plus ne­

uvádza; v prípade záporného oxidačného stupňa sa pred číslicu píše znamienko mínus. 

Nulový oxidačný stupeň sa označuje číslicou O. 
Oxidačný stupeň prvkovl) v elementárnom stave kladieme rovný nule. Pri 

iónových zlúčeninách, tvorených jednoduchými katiónmi a aniónmi, sa oxidačný 

stupeň zlúčených prvkov rovná ich iónovému mocenstvu (pozri str. 82). Oxidačný 

stupeň prvku v kovalentnej zlúčenine alebo zloženom ióne može mať hodnotu kladnú 

alebo zápornú, prípadne i nulovú. Číselná hodnota oxidačného stupňa prvku a jeho 

<"Lnamienko v takýchto zlúčeninách sú určené nábojmi, ktoré by nadobudli ióny 

vznikajúce rozštiepením každej vazby tak, aby elektróny, ktoré túto vazbu tvoria, 

prešli úplne na tie atómy, ktoré majú vačšiu elektronegativitu. Napríklad je zrejmé, 

že oxidačný stupeň chlóru v kyseline chloristej je VII, alebo síry v kyseline sírovej VI 

a pod. Možno to zistiť aj použitím elektrónových štruktúrnych vzorcov týchto zlú­

ěenín 
_(-) 

Jol 
(- )_ 1<++.±) 

jO-Cl- 0-H 
- I -

101(-) 

_{- ) 

101 
- I <+..±> 

H- 0--S- O- H 
- I -

10 1(- ) 

1) Hoci ideo oxidačné stupne atómov prvkov, budeme v dalšom tento výraz skracovať na 

Qxidačné stupne prvkov. 
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Keďže atóm chlóru má v elementárnom stave vo vonkajšej vrstve sedem elek­
trónov a atóm síry šest, po rozštiepení vazieb tak, aby všetky valenčné elektróny, 
uskutočňujúce vazby CI-O a S-0, prešli na elektronegatívnejšie atómy kyslík.a, 
chýbalo by atómu chlóru v porovnaní s elektroneutrálnym stavom sedem elektrónov 
a atómu síry šesť. Boli by to teda ióny s iónovým mocenstvom +7, prípadne +6. 

Pravidlá pre určovanie oxidačného stupňa. Pri určovaní oxidačného stupňa 
prvkov v zlúčeninách treba dodržiavat tieto pravidlá: 

1. Neviazaný atóm má oxidačný stupeň rovný nule. 
2. Ak sú priamo viazané dva atómy toho istého prvku začlenené do štruktúry 

zlúčeniny rovnocenným sposobom, ich vzájomná vazba neprispieva k zmene oxi­
dačného stupňa (napr. H- 0-1-0-:r_H, [03SV-SV03)2- atď.). 

3. Atóm kyslík.a má v zlúčeninách spravidla oxidačný stupeň -II (okrem tých 
prípadov, keď je priamo viazaný s atómom fluóru, ktorý má vačšiu elektronegativitu). 

4. Atóm vodíka viazaný s atómami nekovov, prípadne polokovov má spravidla 
oxidačný stupeň I. 

5. Pri určovaní oxidačného stupňa prvkov v zlúčeninách, v ktorých nie je vodík 
a kyslík, treba vychádzat z relatívnej elektronegativity jednotlivých prvkov a z vaz­
bovosti, ktorú možu nadobudnút jednotlivé atómy v zlúčeni.ne. Napríklad VO fluoride 
uhličitom CF4 je oxidačný stupeň fluóru -I a uhlíka IV, v chloride joditom ICl3 
je oxidačný stupeň jódu III a chlóru - I a pod. 

6. Viazanie liganda na centrálny atóm v komplexnej zlúčenine koordinačnou 
vazbou (pozri str. 84) nevyvoláva zmenu oxidačného stupňa ani centrálneho atómu, 
ani donorového atómu liganda. 

Je zrejmé, že algebrický súčet oxidačných stupňov všetkých atómov v molekule 
sa rovná nule, pri zložených iónoch sa rovná ich celkovému náboju. 

V prípade zlúčenín, v kterých sú navzájem viazané rovnaké atómy, mažeme podfa pred. chádzajúcich pravidiel určovať priemerný oxidačný stupeň daného atómu, pre ktorý niekedy vychádza.jú aj necelistvé hodnoty. Tak je to napr. pri dusíku. v a.zoimide NH3 ; pri síre v pentasul­fide sodnom N~Ss alebo tetratiónane sodnom N~S406 , pri kysHku v hyperoxide dra.selnom KO, alebo pri uhlíku vo vačšine organických zlúčenín, pre ktoré je typické reťazenie atómov uhlíka (pozri str. 388). Keďže takýmto oxidačným stupňom je ťažko pripísať fyzikálny význam, určujú sa na.jčastejšie oxidačně stupne celých homoatómových skupín, na.pr. v uvedených prípadoch 
(N3)-I, (85)-II, (S4)X, (02)-I a pod.1) (porovnaj str. 138). V organických zlúčeninách by bolo 
určenie oxidačného stupřta uhlíka natofko problematické a pritomformálne, že saodneho obvykle 
upúšťa. 

Oxidačný stupe1í a elektrónová konfigurácia atómov. Pretože na oxidačný stupeň 
prvkov v zlúčeninách vplýva viac faktorov, nemožno vyslovit jednoduchú definfoiu, 
ktorou by bol vyjadrený vzťah medzi oxidačným stupňom prvkov vo všetkých 
zlúčeninách a elektrónovou konfiguráciou ich atómov. Tento vzťah možno však 
definovat pre určité typy zlúčenín alebo pre určité oxidačné stupne pri veTkom počte 
prvkov. 

Pre vačšinu prvkov možno vyslovit pravidlo, že maximálny kladný oxidačný 
stupeň, ktorý može dosiahnuť prvok v zlúčenine, sa rovná počtu elektrónov na 
valenčnej vrstve jeho atómu (str. 74), a je teda totožný s číslom skupiny periodickej 
sústavy, v ktorej sa prvok nachádza. Tento oxidačný stupeň prvku sa niekedy 
označuje ako charakteristický. Uvedené pravidlo neplatí pre fluór a kyslík, ktoré pre 
svoju vysokú elektronegativitu nedosahujú takýto vysoký kladný oxidačný stupeň 

1 ) Pri takýchto atómových skupinách maže by& oxidačný stupeň aj vyšší ako VIII. 
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(VI, prípadne VTI), ďalej pre p rvky VIII. skupiny periodickej sústavy s výnimkou 

ruténia, osmia a platiny, ktoré možu mať aj oxidačný stupeň VIII, pre prvky podsku­

piny metli, ktoré mávajú aj vyšší oxidačný stupeň než I , pre viaceré lantanoidy, 

prípadne aktinoidy a pre vačšinu vzácnych plynov. 
Maximálny záporný oxidačný stupeň, ktorý móže nadobudnúť prvok v zlúče­

nine, sa rovná rozdielu medzi osmimi a počtom elektrónov na valenčnej vrstve jeho 

atórou. Halogény majú napr. záporný oxidačný stupeň maximálne - I, kyslík, síra 

a prvky podskupiny selénu - II a pod. 

Oxidácia a redukcia z hradiska elektrónových predstáv 

Zmena oxidačného stupňa čiže oxidácia alebo redukcia nastáva v priebehu spome­

nutých oxidačno-redukčných reakcií. Keďže pri jednoduchom ióne je oxidačný 

stupeň príslušného prvku daný iónovým mocenstvom tohto iónu a je teda totožný 

s počtom jeho elementárnych nábojov, oxidácia a redukcia iónu súvisí priamo so 

s tratou alebo priberaním elektrónov v priebehu oxidačno-redukčnej reakcie. Oxi­

dácia nastáva vtedy, ak i6n (alebo at6m) stratí elektr6n a redukcia vtedy, ak i6n (alebo 

aMm) priberie elektrón. KoTko elektrónov ión (atóm) stratí alebo pr iberie, o tofko 

s a zmení jeho oxidačný stupeň. Stratou jedného elektrónu sa oxidačný stupeň zvýši 

o jednotku, pribratím sa o jednotku zníži. 
Hoci v kovalentných zlúčeninách nejestvujú ióny, možno zmenu oxidačného 

stupňa vyjadrovať tak isto ako pri iónových zlúčeninách. Napríklad zmenu oxi­

dačného stupňa mangánu zo VII na II možno vyjadriť rovnicou 

Mn vn + 5e = Mn II 

Oprávnenosť uvažovat v kovalentných zlúčeninách o extrémnej polarizácii 

-vazieb (ako by v týchto zlúčeninách jestvovali ióny) vyplýva z toho, že pri takýchto 

reakciách hodnot íme počiatočné a konečné stavy. Na to, aby mangán prešiel z MnVII 

na MnII, je potrebné dodať jeho atómu skutočne pať elektrónov ; experimentálne to 

možno zistiť napr. pri elektrochemickej redukcii na základe Faradayovho elektro­

lytického zákona (pozri str. 244). 
Oxidácia a redukcia sú chemické p remeny navzájom závislé. Kedykolvek sa 

niektorá látka systému oxiduje, musi sa iná látka toho istého systému redukovat a opačne. 

Látka, ktorá je schopná prijíma{ elektr6ny (redukovať sa), označuje sa ako oxidař:né 

linůJ,lo (oxůJ,ovadlo) a látka, ktorá je schopná elektróny poskytovat (oxidovať sa), ako 

redukčné činid,lo (redukovadlo). Mierou oxidačnej, prípadne redukčnej účinnosti oxi­

dačno-redukčných systémov sú tzv. oxid-ačno-redukčné potenciály, o ktorých sa pod­

robnejšie p íše na str. 231. 

Známe sú a j také oxidačno-redukčné reakcie, pri ktorých jeden a ten istý prvok zvyšuje aj 

znižuje svoj oxidačný stupeň, a teda sa oxiduje i rodukuje. Napriltlad chlorečnan draselný sa pri 

z výšenej teplote rozkladá na chloristan a chlol'id draselný 

4KC10J 

4 CLV 

3 K CI04 + KCI 

3 c1vu + CI- I 

Reakcie tohto druhu sa často označujú ako disproporcionačné. 
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Rovnice oxidaeno-redukených reakcií 

Pri určovaní koeficientov v rovniciach oxidačno-redukčných reakcií sa vychádza. 
z princípu, že v priebehu oxidačno-redukčného procesu pri atómoch prvkov, kterých 
oxidačný stupeň sa mení, musí počet odovzdaných elektrónov súhlasi( s počtorn prijatých 
elektrónov. 

Chceme napr. určit koeficienty v reakčnej schéme 

Podra zásad už uvedených zisťujeme, že sa oxidačný stupeň mení pri mangáne 
(z Mn VII na MnII) a pri dusíku (z N"III na NV). Aby takéto zmeny nastali, je potrebné, 
aby atóm mangánu prijal 5 elektrónov a atóm dusíka 2 elektróny odovzdal: 

MnVII + 5e 

NIII-2e 

Keďže počet elektrónov prijatých a odovzdaných sa musí rovnat, vynásobíme 
predchádzajúce rovnice tak, aby sa po sčítaní nových rovnic počty elektrónov 
vykrátili: 

2MnVII + lOe 
5 NII1- lOe 

2 MnVII + 5 NIB 

2MnlI 
5NV 

2MnII + 5NV 

Takto zistené koeficienty zodpovedajú zlúčeninám, v kterých sa nachádzajú 
dané prvky v príslušnom oxidačnom stupni 

2 KMn04 + 5 KN02 + H2S04 -+ 2 MnS04 + 5 KN03 + K2S04 + H20 

Koeficienty pre zostávajúce zlúčeniny potom doplníme, vychádzajúc zo zásady, 
že počet atómov všetkých prvkov na jednej a druhej strane rovnice musí byť rovnaký 

Treba. de.Jej riešit rea.kčnú schému 

N~S203 + I, -+ N~S,06 + Na.I 

V prípa.de zlúčenín, ktoré obsahujú skupiny rovnocer ných a.tómov spojených priamou 
vazbou, je pri určovaní koeficientov v oxidačno-redukčných rovn.iciach najvýhodnejšie priradit 
celej ta.kej skupine určitý celkový oxida.čný stupeň, daný algebrickým súčtom oxidačných stupňov 
všetkých a tómov, ktoré ju vytvárajú. v tiosíra.novom an.ióne s,05- je oxidačný stupeň jedného 
atómu síry VI a druhého a.tórou -II, takže celkový oxidačný stupeň skupiny 82 je IV. V tetra­
tiónanovoro an.ióne S40i- roajú dva atómy síry oxida.čný stupeň V a. da.lšie dva atómy oxidačný 
stupeň O, to znamená, že celkový oxidačný stupeň celej skupiny 84 je X. Pri zostavovaní rovnío 
vyjadrujúoich prfslušné elektrónové zroeny berieme do úvahy vždy celé atómové skupiny, pričom 
robíme bila.nciu počtu oxidačných stupňov, a to bez ohradu na hodnoty indexov pri jednotlivých 
a.tómooh, ako aj bila.noiu počtu atómov bez ohiadu na veikosť oxidačných stupňov. Takto dosta­
neme nasledujúce schéroy elektrónových zmien 

2 (S,)Iv.:- 2e = (S.)X 

I 2 + 2e = 2 r-r 
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Vidíme, že počet prijatých a odovzdanýoh elektrónov je ta.ký istý, takže máme: 

a. úplná rovnica znie: 

Ďalšie priklady na riešenie oxidačno-redukčných rovníc možno nájst v príruč­

kách výpočtov zo všeobecnej alebo anorganickej chémie.1) 

Formálny n3boj 

Keď rozdelíme elcktróny každej kovalentnej vazby mcdzi viazané atómy rovno­

merne (nezávisle od ich elektronegativity) a odčítame počet elektrónov, ktoré má 

atóm po tal•omto rozdelení, od počtu elektrónov atómu v elektroneutrálnom stave, 

získame tzv. formálne náboje atómov v danej zlúčenine. Označujeme ich symbolom 

( +) alebo (- ). Napríklad v kyseline chloristej je formálny náboj atómu chlóru +3, 

v kyseline sírovej formálny náboj atómu síry + 2, v CH4 formálny náboj atómu 

uhlíka nula, v tetrakarbonyle niklu Ni(C0 )4 formálny náboj atómu niklu - 4 a pod . 

Nakoiko v závislosti od rozdielu elektronegativít viazaných atómov aj prítom­

nosti delokalizovaných n-viizieb sa efektívne ná.boje často podstatne líšia od formál­

nych nábojov, ich praktický význam je vefmi obmedzený. 

VAZBOVÝ STAV ATÓMOV A PERIODICKÁ SÚSTAVA 

Bohrova modifikácia periodickej tabufky (pozri str. 80) je zostavená na základe elektró ­

nových konfigurácií neutrálnych atómov, ktoré majú význam len pre v lastnosti nezlúčených 

prvkov. Pre vlastnosti a reakcie zlúčenín prvkov sú naproti tomu rozhodujúce najma tie elektró­

nové štruktúry, v ktorých sa atómy jednotlivých prvkov nachádzajú v príslušných zlúčeninách. 

Vzťah medzi elek trónovými štruktúrami atómov prvkov v zlúčeninách a postaverúm prvkov 

v periodickej sústave sa pokúsil riešit B . V . Nekrasov. 
Pri konštruovaní svojej modifikácie periodickej sústa.vy, znázornenej na obr. 4.49, vychádza 

Nekra.sov z určitého zjednodušeného predpokladu, že zmena mocenstva prvkov súvisí v každom 

prípade s úplným prechodom elektrónov (odtrhnutím alebo prijatím) pri ich atómoch2). Z toho 

teda. vyplýva, že atómy v zlúčeninách sa vlastne považujú, ako by bolí v iónovom stave, a preto 

podla nášho chápanili. je správne hovorit v ta.kýchto prípadoch o oxidačných stupňoch príslušných 

prvkov (pozri str. 135). 
Pri porovnávaxú elektrónových konfigurácií atómov jednotlivých prvkov v raznyoh oxidač­

nýoh stupňooh prišiel Nekrasov k uzáveru, ze mažu jestvova.ť dva r6zne pripady anal6gie. V prvom 

prípade majú atómy vo všetkých oxidačných stupňoch analogické elektrónové konflgurácie, 

a preto sa mažu nazvat úplnými analógmi; v ta.bufke na obr. 4.49 aú spojené súvislými čiarami. 

Sú to na.pr. lítium, sodík , draslík, rubídium, cézium a francium o.Jeho titán, zirkónium a hafnium 

a pod. V druhom prípade analógia v štruktúrach von kajších vrstiev a.tómov je len v určitých oxi­

dačných stupiioch, a preto sa tieto prv1."Y označujú ako neúplné analógy. Napríklad vzhladom na. 

fosfor sú to prvky vanád a arzén, vzhradom na síru sú to chróm a selén a pod. Je zrejmé, že arzén je 

analógom fosforu len v oxidačných stupňoch III, O ar-III, prestáva však byť analógom v oxidač­

n om stupni V . Naproti tomu atóm vanádu v nižších oxidačných stupiioch nemá. elektrónovú 

1) J. Gažo a k ol.: Anorganická'.chérnia - labora.tórne cvičenia a výpočty, Alfo, Brati­

slava 1977 . 
2) Autor týmto mocenstvom rozumie zrejme iónové mocenstvo hypotetického iónu. 
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Obr. 4.49. Periodická tabu rka prvkov podra Nekrasova 

kon.figuráciu analogickú s at6mom fosforu, avšak v oxidačnom stupni V stáva sa jeho anal6gom. 
Podobné vztahy plat ia. aj v iných skupinách poriodickej sústa.vy. V skupina neúplných anal6gov 
Nekrasov rozlišuje eště prvky, ktoré sú ana.16gmi vo všetkých oxida.čných stupňooh okrem oxidač­
ného stupňa zodpovedajúceho číslu skupiny, v k torej sa p rvok nachádza. (charakteristický oxi· 
tlačný stupeň), a prvky analogické len v cha.ra.kteristickom oxida.čnom stupni. Neúplné a.na.16gy sú 
v tabufke na obr. 4.49 spojené prerušovanými čiarami, v prvom prípade čiarkovanými a. v dru­
hom bodkovanými. 

Treba zdóra.zniť, že Nekra.sovov prístup k problema.tike elektr6novýoh štruktúr atómov 
v zlúčenom stave je dosť zjednodušený, a preto nemóže dať o týohto štruktúra.oh ani len približný 
obra.z. Na.kofko v preva.žnej vii.čšine zlúčenín s ú at6my via.za.né via.o a.Jeho menej kova.lentne, 
iónový sta.v, ktorý Nekrasov berie za základ svojej klasifikáoie, je vlastne len extrémny prípa.d 
vazby medzi a.tómami s dosta.točne rozdielnou elektronegativitou. Podfa. Nekra.sovovej konoepcie 
sa. berie do úvahy len celkový počet elektrónov vo vonkajších vrstvách atómov v jednotlivých 
va.lenčných sta.voch a vóbec sa. neprihlia.da na. počet a. druh orbitálov, použitých v týchto stavoch 
na tvorbu vii.zieb. To je, pravda, istý nedostatek, ktorý spósobuje, že vzťahy medzi prvkami na. 
základe a.na16gie nevystihujú vždy dobre vzájemné chemické podobnosti, prípadne odlišnosti 
týchto prvkov. Na.proti tomu je však nesporné, že medzi oxida.čnými stupňa.mi prvkov a. vazbo­
vými stavmi ich a.tómov v zlúčeninách jestvuje určitá súvislost (pozri str. 135), takže Nekrasovova. 
klasifikácia predsa. len vystihuj3 n iektoré významné vztahy medzi chemickým správa.ním se. 
prvkov, a roóže byt p reto - aspoň pre bežnú orientáciu - užitečná pri štúdiu a.norganickej 
systematiky. 

O zvýre.znenie vzťahov medzi elektrónovými štruktúrami e.tómov a. chemickými vla.stnos­
ťami prvkov v rámci periodickej sústavy sa pokúša.li ešte mnohí iní autori. Žiadnu takúto schému 
nemožno však pova.žovať za dokonale vystihujúou sledovanú problematiku. 



VAZBY A PERIODICKÁ S ÚSTAVA 

Obr. 4.50. Schéma orbitá­
lov použitelných na vazby 
v jednotlivých periódach 

1. perióda: 

2.perióda: 

3.perióda: 

4. perióda: { 
3d 

1s 

2s2p 

3s 3p 3d 

4s 4p 4d 

4s 4p 4d 
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neprechodné prvky 
na 2a, b podskupin~ ·) 
prechodne prvky 
l3a až 80 podsk1.pinyl 

Aby sme jednoducho a prehTadne znázornili vztahy medzi vazbovými stavmi 

atómov prvkov z hiadiska orbitálov, ktoré možno použit na tvorbu vazieb, a posta­

vením prvkov v periodickej sústave, zostavili sme schému uvedenú na obr. 4.50. 

Pri atómoch prvkov druhej periódy možno použit na vazby orbitály 2s a 2p, 

takže maximálna vazbovost v tomto prípade je štyri. Prirodzene, že nie každý 

atóm a nie vo všetkých zlúčeninách túto vazbovost skutočne dosahuje. Atómy 

prvkov v strede periódy (bóru, uhlíka, dusíka a kyslíka) majú výraznú tendenciu 

tvorit násobné vazby. 
v prípade atómov prvkov tretej periódy sa pri tvorbe vazieb používajú orbitály 

3s a 3p, ako aj niektoré orbitály 3d, a preto maximálna vazbovosť (pokiar ide 

o cr-vazby) je šesť. Pretože rozdiel medzi energiou 3p- a 3d-orbitálov je pomerne 

veTký, bude sa pat- a šesťvazbovosť atómov týchto prvkov dosahovat len pri po­

merne malom počte zlúčenín (pozri str. 107). V porovnaní s atómami prvkov druhej 

periódy je tvorba n-vazieb pri atómoch prvkov tretej periódy energeticky menej 

výhodná a uskutočňuje sa takmer výhradne použitím orbitálov 3d (pozri str. 279). 

Pri prvkoch štvrtej periódy a prvkoch ďalších periód vždy treba rozlišovat 

prvky nachádzajúce sa v podskupinách a a b . Atómy prvkov štvrtej periódy majú 

maximálnu vazbovosť (cr-vazby) rovnú šiestim (ojedinele aj vyššiu.) Pri atómoch 

prechodných prvkov (podskupiny a počínajúc III. skupinou) móžu sa uplatňovat 

ako vazbové orbitály popri 4s- a 4p-orbitáloch aj orbitály 3d, prípadne 4d, pričom 

3d-orbitály sa používajú prednostne, lebo sú energeticky podstatne bližšie orbitálom 

4s a 4p než orbitály 4d. Okrem cr-vazieb, pri vzniku ktorých atóm vystupuje ako 

akceptor, móžu sa v prípade vefkého počtu elektrónov v 3d-orbitáloch vytvárať aj 

doplňujúce n-vazby, keď sa atóm stáva donorom elektrónovej dvojice (datívne 

n-vazby, pozri str. 547). Atómy neprechodných prvkov draslíka, vápnika a prvkov 

podskupín b móžu používať pri tvorbe vazieb 4s-, 4p- a 4d-orbitály (okrem atómu 

medi,ktorýpoužívaaj 3d-orbitály, bližšie str.669). Ina.k je pri nich situá.cia v pod­

state podobná ako pri atómoch prvkov tretej periódy. 
Atómy prvkov piatej a šiestej periódy sú vo vazbových možnostiach celkom 

analogické atómom prvkov štvrtej periódy; porovná.vať treba vždy prvky v rámci 

podskupiny a, prípadne b. Pri týchto atómoch sa zvyšuje tendenciavytváraťvzlúče­

ninách i vačší počet cr-vazieb než šesť, napr. [Mo(CN)8]4-, IF7 , [HfF7]3- a i. V ta­

kýchto prípadoch sa používajú pri vzniku vazieb zrejme aj orbitály 4f. 

Uvedené základné predstavy budeme aplikovať a konkretizovať na zlúčeninách 

jednotlivých prvkov v róznych oxidačných stupňoch počas vysvetrovania anorga­

nickej systematiky. 



S. CHEMICKÁ ŠTRUKTÚRA 
A FYZIKÁLNE VLASTNOSTI LÁTOK 

Chemická štruktúra (pozri str. 132) látok má prvoradý vplyv na ich fyzikálne 
vlastnosti. Niektoré z týchto vlastností sú síce s chemickou štruktúrou v zložitých 
a málo prehfadných vzťahoch, no pri mnohých vlastnostiach sú ich súvislosti so 
štruktúrou teoreticky dobre preštudované. Preto možno nie len na základe zistenej 
štruktúry takéto fyzikálne vlast nosti objasňovat, ale aj z informácií o týchto vlast­
nostiach usudzovať o chemickej štruktúre. V súčasnosti sa používa pre poznávanie 
štruktúry látok velký počet fyzikálnych vlastností. V tejto kapitole naznačíme 
možnosti, ktoré dávajú v tomto smere elektrické, magnetické a optické vlastnosti 
látok. 

Nepolárne a polárne molekuly 

Dipólový moment. Vzhfadom na rozloženie elektrických nábojov v molekule po­
známe v zásade dva možné prípady, a to ·molekuly nepolárne a polárne. Nepoláme 
molekuly majú ťažisko kladného a záporného náboja v rovnakom bode. Poláme 
molekuly sú tie, v .ktorých s(1 elektrické náboje rozložené nesymetricky, takže 
v jednej častí prevláda kladný náboj, v druhcj záporný. 

Polaritu molekúl možno kvantitatívne charakterizovať tzv. dipólovým momen­
tom. Dipólom rozumicme sústavu rovnako vefkých nesúhlasných elektrických 
nábojov v určitej vzdialcnosti. Di:iólový momentµ sa číselne rovná súčinu efektívneho 
náboja Q v ťažisku a vzdialenosti l medzi ťažiskami obidvoch nábojov 

µ = Ql (5.1) 

Efektívny náboj Q možno vyjadriť ako súčin óe, ak e znamená elementárny náboj (pozri 
str. 42) a O ~ ó ~ 1. 

Dipólový moment je veličina vektorová, ktorá smeruje od záporného pólu ku 
kladnému. SI jednotkou dipólového momentu je 1 C . m, v literatúre sa však takmer 
výlučne používa jednotka debye;1 ) 1 D = i 10-29 C. m. Dipólové momenty sa zistili 
experimentálne pri verkom počte látok. v tab. 5.1 sú uvedené hodnoty dipólových 
momentov niektorých jednoduchších molekúl. 

1) P odra. belgiokého fyzika P. Debyeho, kt:>rý pre.Dve.l v obla.>ti dip:ilových m:>:nsntov. 
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Tobufko 5. f 

OIPÓLOV~ MOMENTY NIEKTORÝCH MOLEKÚL 

µ µ 

Molekula 1Q-Jo C. m o Molekula 10-Jo C. m o 
„„..;: ·• -·• _,.... I ....-.......„. ~to ... _ .... ~ .................. _.~A.o.. _; 

HF 6,36 1,91 C02 o o 

HCI 3,43 1,03 CS2 o o 

HBr 2,63 0,79 NH3 4,86 f ,46 

Hl 1,27 0,38 PH3 1,83 0,55 

NO 0,43 0,13 AsH3 0,50 0,1 s 

H20 6,13 1,84 S03 o o 

H2S 3,10 0,93 CH4 o o 

HCN 9,60 2,88 cc1. o o 

S02 5,36 1,61 PCI s o o 

Polarita molekúl vo vz(aliu k ich štruktúre. Výsledný dipólový moment molekuly 

je daný vektorovým súčtom dipólových momentov jednotlivých vazieb, a závisí 

teda od vzájomnej polohy týchto viizieb. Hodnota dipólového momentu nám takto 

poskytuje informácie o priestorovom usporiadaní atómov v molekule. 

a) Dvojatórrwvé molekuly. Dvojatómové molekuly, ktoré sa skladajú z rovnakých 

.atómov, sú nepoláme. Dipólový moment dvojatómovej molekuly, zloženej z roznych 

atómov, charakterizuje polaritu vazieb v tejto molekule. 

Pre dlžku vazby v molekule ohlorovodíka hola zistená hodnota 0,128 nm, takže keby v azba 

medzi atómami vodíka a chlóru hola iónová, dipólový moment ohlorovodíka by mal byt 

1,28 . 10- 1° m. 1,6. l0- 19 C = 2,05 . l0-29 C . m = 6,15 D. V skutočnosti však dipólový moment 

<ihlorovodíka (pozri tab. 5.1) je 1,03 D, takže polaritu vazby H-Cl možno oharakterizovat 

pomerom 1,03/6,15 = 0,17, čo znamená, že táto vazba je asi na 83 % kovalentná. Podobne 

možno vypočítat, že vazba v jodovodíku má polaritu 0,05 a teda má na 95 % kovalen.tný charakter. 

b) Trojatómové molekuly. Trojatómové molekuly AB2 možu byf alebo stavané 

lineárne, alebo mažu mat zalomený tvar. V prvom prípade sa dipólové momenty 

obidvoch viizieb navzájom rušia a výsledný moment je nulový , kým v druhom 

prípade je výsledný moment rozny od nuly (obr. 5.1). 

a) b) 

Obr. 5.1 . Skladanie dipólových momen tov pri a) lineárnej 

a b) lomenej molekule AB2 

Molekula C02 má dipólový moment nulový, čo znamená, že má lineárnu kon­

figuráciu. Naproti tomu molekuly H20, H2S alebo 802 sa vyznačujú určitým dipó­

lovým momentom, a možno preto predpokladaf, že majú zalomený tvar . 

• 
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c) Štvoratórnové a viacatómové molekuly. Molekula AB3 méiže mať buď štruktúru 
trigonálne planárnu s nulovým výsledným momentom, alebo štruktúru pyramidálnu, 
ktorej patrí výsledný moment réizny od nuly (obr. 5.2). 

~ 
~~.:::::\_~ 

OJ b) 
Obr. 5.2. Skladanie dipólových momentov pri a) trigonálne planárnej a b) pyramidálnej molekule AB;; 

Molekula S0 3 má výsledný dipólový moment nulový, takže jej treba pripísať planárne uspo­
riadanie atómov. Naopak existenoia od nuly róznych dipólových momentov v prípade molekúl 
NH3 , PH3 a AsH3 vylučuje ich planárnu konfiguráciu a ukazuje, že tieto molekuly majú tvar 
trojbokej pyramidy. 

Molekuly CH. a CCl4 majú nulový dipólový momen t, ktorý vyžaduje symetrické usporiada.nie 
vodíkových, prípadne chlórových atómov v rohoch štvorca alebo vo vrcholech pravidelného tetra­
édra. V skutočnosti sa tu uplatňuje usporiadanie tetraedrické, ktoré bolo odvedené z výsledkov 
iných metód i z teoretického štúdia. 

Nulový dipólový moment molekuly PCl5 súhlasí s trigonálne bipyramidálnou konfiguráciou 
(obr. 4.18), pri ktorej sa dipólové momenty troch viizieb v základni, ako aj momenty dvoch viizieb 
v osi bipyramídy navzájem rušia. Keby molekula PCl5 mala tvar tetragonálnej pyramídy, musela 
by byť polárna, lebo by nebol kompenzovaný dipólový moment piatej vazby, ktorá sa nachádza 
v osi pyramídy. 

V plyv volných elektrónových párov na polaritu molekúl. Samotné stanovenie 
dipólového momentu nestačí vždy na bezpečné určenie priestorovej konfigurácie 
molekuly. Zistilo sa, že fl.uorodusík NF3 má dipólový moment 0,2 D, z čoho by sa 
mohlo usúdiť, že jeho molekula je alebo planárna, alebo veimi blízka planárnej 
štruktúre. Merania inými metódami však ukázali, že molekula NF3 má takisto ako 
molekula NH3 vyslovene pyramidálnu štruktúru. Tento rozpor možno vysvetliť tým, 
že voiný elektrónový pár na atóme dusíka má svoj vlastný dipólový moment, ktorý 
ovplyvňuje celkový dipólový moment molekuly. Smer dipólových momentov jednotli­
vých vazieb v molekule NF3 je opačný ako smer dipólového momentu volného elek­
trónového páru, preto sa tieto momenty navzájom takmer rušia (obr. 5.3a). Naproti 
tomu v molekule NH3 je smer dipólového momentu voTného elektrónového páru 
a dipólových momentov jednotlivých vazieb súhlasný, tieto momenty sa skladajú 
a dávajú výsledný moment molekuly (obr. 5.3b). 

b) 

Obr. 5.3. Vplyv varného elektrónového páru na dipó­
lový moment molekuly a) fluorodusíka a b) amoniaku; 
µ1 - dipólový moment varného elektrónového pi rU• 
µ - výsledný di~lový moment molekuly 
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Posledný prfklad jasne ukazuje, že s existenciou voTných elektrónových párov 
sa musí rátať a že len konfrontáciou viacerých poznatkov, nadobudnutých roznyrni 
metódami, možno získať vieryhodné predstavy o chemickej štruktúre látok. 

Medzimolekulové sily 

S polaritou molekúl je v bezprostrednej súvislosti vznik prífažlivých síl, ktoré 
posobia medzi elektricky neutrálnymi molekulami vo všetkých troch skupenstvách. 
Na existenciu týchto sil poukázal holandský fyzik J. D. van der Waals (1873) pri 
vysvetfovaní odlišného správania sa reálnych plynov v porovnaní so správaním 
očakávaným podra jednoduchej stavovej rovnice (pozri str. 155). Pre túto okolnost 
sa medzimolekulové priťažlivé sily označujú obvykle ako sily van der W aalsoi:e. Tieto 
sily sú všeobecne podstatne slabšie než sily valenčné, e.ko je napr. kovalentná vazba .. 
Napríklad vazbová energia molekulového chlóru, to znamená energia potrebná na 
disociáciu molekúl Ch na vofné atómy, je 243 kJ. mol-1, kým sublimačná energia 
kryštalického chlóru, teda energia vyžadovaná na prevedenie molekúl Ch z kryštá­
lovej štruktúry do neusporiadaného stavu v plynnej fáze, je len 25,2 kJ. mol-1• 

Povod van der Waalsových síl sa vysvetruje rozne podra toho, či sa uplatňujú medzii 
polárnymi, polámymi a nepolárnymi, alebo len nepolámymi molekulami. 

a) Sily medzi polárnymi molekulami. Ak má látka poláme molekuly, usilujú sa 
tieto molekuly tak orientovať, aby sa navzájom priblfžili opačne nabitými pólmi, 
ktorými sa priťahujú. W. H. Keesom (1921) ukázal, že stredná energia vzájomného 
posobenia medzi polámymi molekulami, nachádzajúcimi sa vo vzdialenosti l, je 
nepriamo úmemá l6 a absolútnej teplote. Posledný fakt je pochopite!ný vzhTadom 
na tepelný pohyb molekúl, ktorý narúša ich orientačnú tendenciu (pozri str. 147). 

b) Sily medzi polárnymi a nepol,árnymi molekulami. V prípade vzájomného 
posobenia medzi polámou a nepolámou molekulou sa najprv účinkom polámej 
molekuly indukuje v nepolámej molekule dipól, ktorý už posobí navzájom s polámou 
molekulou. Tento efekt sa može uplatňovať aj medzi polárnymi molekulami, ktoré 
sa navzájom deformujú, a tým sa ich priťahovanie zosilňuje. Podra P. Debyeho 
(1920) je energia tohto posobenia zasa nepriamo úmerná l6, avšak nezávisí od teploty. 

c) Sily medzi nepolárnymi molekulami (disperzné sily). Priťažlivé sily van der 
Waalsove sa prejavujú aj medzi nepolámymi časticami, napr. medzi atómami vzác­
nych plynov a možu mať poriadkovo rovnakú vefkosť ako sily, ktoré sa uplatňujú 
medzi polámymi molekulami. F. London (1930) vysvetlil vznik týchto tzv. disperz­
ných síl ako dosledok ustavičného pohybu, ktorý v molekule vykonávajú elektróny 
pohybujúce sa vo svojich orbitáloch okolo jadier. Tak sa stane, že na krátke časové 
okamihy sa v molekule oddeTujú ťažiská kladných a záporných nábojov, čím sa 
vytvára určitý časovo obmedzený dipól. Takýto dipól vyvoláva svojím indukčným 
účinkom vznik obdobného dipólu v susednej molekule. V dosledku toho vzniká úsilie 
po synchronizácii elektrónových pohybov v susedných molekulách tak, aby sa 
v bezprostrednej blízkosti trvale nachádzali ich nesúhlasne nabité časti. Tým je daná. 
možnosť vzájomného posobenia medzi susednými molekulami, ktorého energia je 
nepriamo úmerná l6. 

Disperzné sily sa uplatňujú medzi molekulami všetkých látok bez výnimky 
a ukázalo sa, že okrem prípadov vysoko polámych molekúl tieto sily predstavujú 
najvýznamnejšiu zložku van der Waalsových síl. Ich vefkosť podstatne závisí od 
elektrickej polarizovateTnosti molekúl (pozri str. 147) a možno predpokladať, že budú 
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výrazne vzrastať so zvačšovaním rozmeru molekúl. Dokladom toho može byť napr. 
vermi verký pokles prchavosti vzácnych plynov s rastúcou relatívnou atómovou 
hmotnosťou, ktorý sa prejavuje postupným zvyšovaním ich bodov varu 

b. V. (°C) 
He 

- 269 
Ne 

-246 
Ar 

- 186 
Kr 

- 153 
Xe 

- 108 
Rn 

-62 

V súvislosti s predchádzajúcim je tak isto pochopitefné, že disperzné sily medzi 
molekulami, ktorých tvar nie je gufovo súmerný, sú primerane vačšie ako v prípade 
molekúl gufového tvaru s rovnakými hmotnosťami. Z toho dovodu sú napr. látky 
zložené z viacatómových nepolárnych molekúl obvykle menej prchavé, ako vzácne 
plyny zhruba s tou istou hmotnosťou častíc. Vidieť to z porovnania príslušných bodov 
varu 

Ne(20,18) Kr(83,8) Xe(131,3) 
b. V. (°C) -246 - 153 - 108 

CH4(16,04) Ch(70,91) BCh(117,17) 
b. V. ( 0 0) - 161 -34 +13 

Molekuly sa účinkom van der Waalsových síl približujú navzájom dovtedy, kým sa nezačnú 
prejavovať odpudivé sily med zi ich elektrónovými obalmi. Pri úvahách o celkovej energii V 
medzimolekulového pósobenia so zahrnutím tohto odpudzovania, zistila sa závislosť 

v= -cl- 6 + dl-ll (5.2) 

kde c je konštan ta. van der Wo.a.lsovýoh síl a d je konšta.nta. odpudivých síl. 

Van der waalsovské polomery. Medzi príťažlivými a odpudivými medzimoleku­
lovými silami sa ustaruje rovnováha, pri ktorej sa molekuly nachádzajú v istých 
konečných vzdialenostiach a každému atómu v molekule možno pripísať určitý t zv. 
van der waalsovský polomer. Napríklad v kryštáli jódu, ktorý sa skladá z molekúl I2 
(pozri str. 172), viazaných navzájom disperznými silami, možno za van der waalsov­
ský polomer považovat polovicu vzdialenosti medzi dvoma susednými atómami 
jódu, ktoré patria roznym molekulám. z k ryštaloštruktúrnych údajov pre rozne 
kryštály vhodného štruktúrneho typu hola za van der waalsovský polomer atómu 
jódu ako najspofahlivejšia prijatá hodnota 0,215 nm, kým kovalentný polomer 
(pozri str. 97) atómu ·jódu je 0,133 nm. Van der waalsovské polomery sú prirodzene 
vždy vačšie než kovalentné polomery príslušných atómov; bez vefkej chyby sa dajú 
za ne pokladať kovalentné polomery zvačšené o 0,080 nm. Sú však v porovnaní 
s kovalentnými polomermi podstatne závislejšie od obklopenia atómu v kryštálovej 
štruktúre. V smere blízkom smeru kovalentnej vazby bývajú napr. dotykové polo­
mery atómov viditefne menšie, než udávané hodnoty van der waalsovských polomerov. 

Dielektrické vlastnosti látok 

Ak na nejakú elektricky nevodivú látku, ktorú všeobecne označujeme dielektri­
kum, posobíme vonkajším elektrickým pofom, nastane zmena elektrického stavu 
t ejto látky. Táto zmena je v posune elektrónov vo vnútri molekúl smerom ku kladne 
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nabitému pólu, čím sa oddelí v molekulách ťažisko kladného a záporného náboja 

(obr. 5.4). Každá molekula tak vytvorí indukovaný dipól, kterého dipólový moment 
pi je úmerný intenzite elektrického poia E 

Pi = rxE (5.3) 

kde koeficient rx sa oznacu1e ako elektrická polarizovatelnosť molekuly. Vefkosť 
elektrickej polarizovatefnosti ex je podmienená pevnos(ou 'i.:azby elektrónov v elektr6-
novom obale molekiily, a teda závisí od molekulovej štruktúry. 

o 
Obr. 5.4. Vznik indukovaného dipólu 
v elektrickom pol i 

Obr. 5.5. Orientácia polárnej molekuly 
v elektrickom poli 

~~~ 

·1 C=3> 
I--.-.-
~2 

~ <!-11<IJ2 

~ 

r 
. . 

V polárnych molekulách, ktoré prcdstavujú permanentné dipóly s vlastným 

dipólovým momentemµ , nastáva popri indukčnom deji ešte usmerňovanie týchto 

molekúl do smeru elektrického pora (obr. 5.5). Obidva tieto procesy sa súborne 
označujú ako polarizácia dielektrika. Táto polarizácia má za následek zoslabenie 

výslednej intenzity elektrického pofa E vzhladom na intenzitu E 0 , aká by hola vo 

vákuu, a to v stálom pomere E 0/E = Er, ktorý charakterizuje dané dielektrikum 

a nazýva sa relatívna permitivita.1) Je definovaná pomerom e/e0 , kde e značí per­

mitivitu dielektrika a e0 - permitivitu vákua. Hodnotu t ejto konštanty možno stano­

viť ako pomer kapacity doskového kondenzátora, medzi ktorého doskami sa na­
ehádza príslušná látka, a kapacity toho istého kondenzátora vo vákuu. 

Poroocou relatívnej permitivity Er sa dá jednoduchým spósobom forrnulovať tzv. mólová 

polarizácia Pm, ktorá kvantitatívne vyjadruje polarizáciu molekúl v elektrickom poli (rovnica 

Olausiova-M osottiho) 

Pm = ( :: + ~) ~ (5.4) 

kde M je rnólová. hmotnost [kg. mol-1] a (! - hustota [kg. m-J] daného dielektrika. Mólová. 
polarizá.cia má. rozmer mJ. mol-• a vyjadruje objem molekúl v jednom móle látky. 

Mólová. polarizácia zahfňa ako indukovanú polarizáciu, ktorá nastáva posunom elektrónov 

v molekulách vplyvom elektrického pofa,2 ) tak a j orientaénú polarizáciu, spósobenú orientá.ciou 

permanentných dipólov v elektrickorn poli. Indukovaná polarizácia nezávisí od teploty, no orien­

tačná. polarizácie. závisí, lebo orientačný efekt je rušený neusporiadaným pohybom molekúl tým 

1 ) V staršej literatúre se. ne.zýva. tiež dielektrická konštanta. 

2) Okrem tejto tzv. elek trónovej polarizácie zahfňe. indukovaná polarizácia. ešte tzv. ató­

movú polarizúciu, podmienenú vzájoroným posunom a.témových jadier, ktorá. však predstavuje 

iba. pornerne malý príspevok k celkovej pole.rizá.cii. 
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viac, čím je teplota vyššia. Príspevky obidvoch týchto zložiek k m6lovej polarizáoii možno 
vyjadriť vztahom 

(5.5} 

kde NA je Avogadrova konštanta, e0 - permitivita vákua, µ-dipólový moment molekuly. 
R - plynová konštanta a T - absolútna teplota. Prvý člen rovnice ( 5.5) znamoná indukovanú 
polarizáoiu, ktorej hodnotu možno získať z refraktometrických meraní (podrobnejšie pozri učeb­
nicu fyzikálnej chémie). 

Použitím rovníc (5.4) a (5.5) možno z príslušných experimentálnych údajov stanovit dipó­
lový moment molekúJ, ktorý je, ako sme uviodli, v priamej súvislosti s ich chemickou štruktúrou. 

Magnetické vlastnosti látok 

Na základe správania sa v magnetickom poli možno látky rozdeliť na diamagne­
tické, paramagnetické a feromagnetické. Látky diamagnetické sú magnet ickým 
pofom odpudzované, kým paramagnetické sú ním naopak priťahované. Látky 
feromagnetické sú, stručne povedané, látky so silne vystupňovaným parama.gne­
tizmom. 

Experimentálnou charakteristikou magnetických vlastností látok je magne­
tická susceptibilita X definovaná vzťahom 

X=M/H (5.6) 
kde M je magnetizácia, ktorá znamená magnetický momentl) objemovej jednotky 
a H je intenzita magnetického poia. 

Magnetizáoia je určená rovnicou 

M = .!!__ H (5.7) 
µo 

kde B je magnetická indukcia a µ 0 -permeabilita vákua, pre ktorú platí µ0 = 4n. 10---1 H. m-1• 
Spojením rovníc (ó.6) a (5.7) dostávame pre magnetickú susceptibilitu výraz 

x =L-1 = µr -1 
µo (5.8) 

v ktorom µ = B/H je permeabilita prostredía.2) Konštanta µr, definovaná pomerom 1~/µ0, sa 
označuje ako relatívna permeabilita. Táto konštanta, a teda aj magnetická susceptibilita, sú 
bezrozmerné. 

Vydelením magnetickej susceptibility X hustotou (! [kg . m-3) danej látky 
získame mernú susceptibilitu x: 

X x=-e 
Merná susceptibilita má rozmer m3 . kg-1. 
Bežne sa zavádza mólová susceptibilita Xm, definovaná vzťahom 

Xm=xM 

(5.9) 

(5.10} 

kde M je mólová hmotnost [kg . moJ- 1 ]. Mólová susceptibilita má rozmer m3 . mo1-1. 

1 ) Magnetický moment m je definovaný ako µ-násobný súčin intenzity uzavretého prúdu I 
a plechy S ním obtekanej: m = µI S (µ pozri text). 

1) Nezamieňat e dipólovým momentom, pre ktorý sa používa tiež symbol µ. 
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V magnetochemickej literatúre sa doteraz na.jčastejšie používa absolútna sústava jednotiek 
{CGS). Magnetická. susceptibilita v CGS vynásobená. faktorom 4rr udá.va magnetickú susoopti­
bilitu v SI. Merná. susceptibilita v CGS sa prevedie na SI vynáaobením fa.ktorom 4rr . I0-3 a mó­
bová. susceptibilita v CGS sa prevedie na SI vynáaobením faktorom 4rr. I0- 6. 

Diamagnetizmus látok je v základe sposobený elektromagnetickou indukciou. 
Účinkom vonkajšieho magnetického poTa sa zmení pohyb elektrónov v jednotlivých 
orbitáloch atómu a atóm tak získava malý magnetický moment opačného smeru než 
je magnetické pole, ktoré ho vyvolalo. Diamagnetizmus je teda všeobecnou vlast­
n os(ou všetkých látok bez výnimky. Pozorujeme ho vo všetkých prípadoch, keď atómy, 
ióny alebo molekuly majú výsledný magnetický moment rovný nule. Ak vložíme 
látku, zloženú z takýchto častíc, do homogénneho magnetického poTa, vzniká 

Obr. 5.6. Poloha tyčinky z diamagnetickej (a) a paramag­
netickej (b) látky v magnetickom poli 

[ dJcLLÍ 
"Ejj)y~ 

bl 

OJ 

dvojica síl, ktorá stáča látku do smeru kolmého na siločiary (obr. 5.6a). Susceptibilita 
diamagnetických látok má záporné z'IWmienko a je poriadku 10-s, pričom nezávisí od 
intenzity magnetů;kého pola. 

Keďže elektromagnetická indukcia nie je ovplyvňovaná tepelným pohybom 
molekúl, susceptíbilita diamagnetů;kých Zátok nezávisí od teploty. 

Pri paramagnetických látkach sa jednotlivé magnetické momenty atómu, iónu 
a lebo molekuly úplne nerušia, takže častica má určitý permanentný magnetický 
moment. Ak vložíme paramagnetickú látku do magnetického pofa, začnú sa magne­
tické momenty častíc orientovať do jeho smeru, čím vzniká dvojica síl, ktorá otáča 
látku do smeru siločiar (obr. 5.6b). Súčasne sa uplatňuje aj účinok diamagnetický, 
ktorý popri podstatne silnejšom paramagnetizme takmer celkom zaniká. Paramagne­
t ické látky majú kladnú susceptibilitu velkosti poriadku 10- s až 10-3, ktorá nezávisí 
od intenzity magnetů;kého pola. 

Proti orientá.oii permanen tných magnetických momentov pósobí tepelný pohyb molekúl, 
preto susceptibilita paramagnetických látok je nepriamo úmerná absolútnej teplote T. Tento 
poznatok vyjadruje empirický Curieov zákon 

Xm = C /T (5.11) 

kde O je tzv. Curieova lconštanta. Ukázalo sa, že pri mnohých látkach teplotnú závislosť suscepti­
bility lepšie vystihuje všeobecnejší Curieov-Weissov zákon 

Xm = C/(T + 0) (6.12) 

kde e je tzv. Weissova lconštanta, ktorá móže mať kladné aj záporné hodnoty.1) Táto konštant& 
'8úvisí s chemickou štruktúrou jednotlivých lá.tok, príslušné závislosti však bývajú v mnohých 
prípadoch dosť komplikované. 

1) V niektorých literá.rnych prameňoch sa e berie v menovateli rovnice ( 5.12) so záporným 
znamienkom. 



150 VSEOBECNÁ CHÉMIA 

Paramagnetizmus látok je pod.mienený tým, že častice týchto Zátok obsahujú 
nespárené elektr6ny, ktoré svojím spinom (pozri str . 62) vyvolávajú vznik magne­
tického momentu. Sú charakterizované veličinou označovanou ako efektívny magne­
t'ický moment µet· 

Táto veličina sa v jednotkách J . T - 1 vypočíta pomocou rovnice 

µ.r =V N~R x;,,T = 7,40. io- 21 Vx;,,T 
AµO 

(5.13} 

kde R je plynová konštanta, NA - Avogadrova konštanta, x;,, - mólová susceptibilita látky, opravená odčítarúm mólovej susceptibility, podmienenej diamagnetickým efektom látky, X:!,'a(X;,, = Xm - X:!,'") a T- absolútna teplota. 

Efektívne magnetické momenty sa najčastejšie vyjadrujú pomocou jednotky 
atómového magnetického momentu, nazvanej Bohro?; magnetón µB (skratka B .M.) 
a určenej vzťahom µB = en/2me = 9,274 078 (36) . 10- 24 J. T- 1• v tom prípade sú 
efektívne magnetické momenty dané rovnicou (5.13), vydelenou Bohrovým magne-tónom, teda · 

(5.14) 

Magnetický moment častíce, charakterizovanej kvantovým číslom výsledného 
spinu S, často pomerne dobre vyhovuje tzv. čisto spinovému vzorcu. 

µer = 2Vs(S + 1) (5.15) 
Ak častica obsahuje N nespárených elektrónov, možno písať S = N /2 a rovnica 

(5.15) nadobúda tvar 

µet = VN(N + 2) (5.10) 

Stanovením magnetického momentu teda možno získat informácie o počte ne­
spárených elektr6nov v časticíach látky. Hodnoty magnetických momentov µer, 
očakávané podfa rovnice (5.16) pre jednotlivé N od O do 5, sú uvedené v tab. 5.2. 

Tabufka 5.2 
MAGNETICK~ MOMENTY PRE POČET NESPÁRENÝCH ELEKTRÓNOV N = O AŽ 5 

N 

f.leP [B. M.] 

o 

o 1,73 

2 

2,83 

3 

3,87 

„ 
'4,90 

s 

5,92 

Skutočne zistené magnetické momenty látok vačšinou nie sú podmienené len 
spinom nespárených elektrónov, ale čiastočne aj ich orbitálovým pohybom, v do­
sledku čoho sa tieto hodnoty viac alebo menej odlišujú od hodnot uvedených 
v tab. 5.2. 

Paramagnetické sú najma zlúčeniny, ktoré obsahujú i6ny s nůktorými neúplne 
obsadenými orbitálmi. Paramagnetické sú zlúčeniny lantanoidov (čiastočne obsadené 
orbitály 4f) a ďalej zlúčeniny prechodných prvkov v oxidačných stupňoch, odchy­
fujúcich sa od čísla skupiny, v ktorých majú neúplne obsadené (n - l)d-orbitály, ako 
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aj zlúčeniny tvorené molekulami s celkovým nepárnym počtom elektr6nov (NO; 
N02, Cl02 a pod.). Z hodnoty magnetického momentu t akýchto látok možno niekedy 
robit významné závery o oxidačnom stupni, elektr6novej štruktúre a v neposlednom 
rade, najma z teplotnej závislosti magnetického momentu, tiež o rozličných otázkach 
stereochemických. Odvetvie teoretickej chémie, ktoré sa zaoberá skúmaním vzťahov 
medzi magnetickými vlastnosťami a chemickou štruktúrou látok, označuje sa ako 
magnetochémia .1) 

Pri feromagnetických látkách (železo, kobalt, nikel a niektoré zliatiny) sa zora­
dujú atómy s nespárenými elektrónmi do vačších celkov, tzv. domén, v ktorých sú 
magnetické momenty všetkých atómov orientované súhlasným 10merom. Suscepti­
bilita feromagnetických látok dosahuje vysoké kladné hodnoty a je zložitou funkciou 
intenzity magnetického pofa (podrobnejšie pozri učebnice fyziky) . 

O ptické vlastnosti Já tok 

Molekuly látok sa móžu vyskytovat v stavoch s roznym obsahorn energie 
a prechod medzi týmito stavmi je spoj ený s pohlcovaním alebo vyžarovaním energie 
vo forme elektromagnetického vlnenia. Pre prechod molekuly z vyššieho stavu 
s energiou E' do nižšieho stavu s energiou E" alebo opačne platí všeobecne vzťah 

I E' - E" I = ~E = hv (5.17} 

V prvom prípade je vysielané žiarenie kmitočtu v a v druhom je žiarenie kmi­
točtu v naopak pohlcované. 

Každá zmena energetického stavu molekuly spósobuie vznik čiary, pripadne pása 

v emisnom alebo absorpčnom spektre látky. Absorpcia v ďalekej infračervenej spek­
t rálnej oblasti je podmienená zmena.mi v kmitaní a rotácii atómových jadier, ktoré. 
sú spojené s vefmi malými kvantami energie hv. Naproti tomu absorpcia vo viditeTnej, 
krátkovlnnej infračervenej a ultrafialovej častí spektra zodpovedá zmenám elektró­
nových stavov molekuly. Absorpcia vo viditefnej l:asti spektra (400 až 750 nm} 
spósobuje farebnost látky, ktorá je podra fyziologických zákonov zafarbená komple­
mentárne2) k farbe pohlcovaného svetla. 

Ak pohltí molekula kvantum energie, ktoré zodpovedá viditelnému, krátkovln­

nému infračervenému alebo ultrafialovému žiareniu, potom elektróny prechádzajú 

z obsadených molekulových orbitálov na prázdne molekulové orbitály s vyššou energiou. 
Tým je často umožnené získat štúdiom absorpčných spektier látok v uvedených 
spektrálnych oblastiach informácie o energii molekulových orbitálov. 

Uveďme si niekoiko príkladov typických prechodov elektr6nov, podmieňujúcich 

optické vlastnosti roznych látok. 
V molekule vodíka móže napr. nastávat prechod elektrónu z vazbového do 

protivazbového cr-orbitálu, ktorý sa označuje cr* +-a. Pretože tento preohod vyža­
duje vysokú energiu, zodpovedajúci pás sa nachádza v ďalekej ultrafialovej oblasti. 

V molekulách halogénov sú možné prechody elektrónov z protivazbových 

t) Podrobnejšie objasnenie magnetocbemickej problematiky je v článku B . N. F iggis 
a J . Lewis: Magnetocbimija. kompleksnycb sojedinenij, zahrnutom v knibe J . Lewi s a. R. G. 
Wilkins: Sovremennaja. cbimija. koordinacionnych sojedinenij, Izd. inostr. lit., Moskva 1963. 

2) Komplementárne (doplnkové) farby sú: purpurová - zelená, červená.- zelenomodrá, 
oranžová - modrá., žitá - indigová a. zelenožlté. - fialová. 
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.n*-orbitálov do protiviizbového a*-orbitálu, teda a*+- n*, ktoré sa vyznačujú 
pomerne malou energiou. Spektrá halogénov obsahujú pásy spojené s týmito pre­
-0hodmi pri vlnových dižkach 258 nm - F 2, 330 nm - Cl2, 420 nm - Br2 a 520 nm-
12. Je zrejmé, že pri bróme a jóde je prevažná časť absorpcie posunutá do viditeTnej 
·oblasti, preto sú tieto látky intenzívne sfarbené. 

Pri zlúčeninách nitrozylu (pozri str. 365) móžu prebiehať elektrónové prechody 
z nevazbového orbitálu O'n, prípadne nn do proti vazbového n*-orbitálu, t . j . n* +- O'n, 
prípadne n* +- nn· Prvý z nich sa prejavuje vo viditeTnej oblasti a je príčinou 
sfarbenia, kým druhý absorbuje v ultrafialovej oblasti. 

Ak zlúčeniny obsahujú násobné vazby, sú pri nich možné elektrónové prechody 
·z vazbových do protivazbových n-orbitálov, teda n* +- n. Takéto prechody só. 
typické napr. pre organické nenasýtené zlúčeniny, najmii s konjugovanými dvoji­
tými vazbami, a často spósobujú ich charakteristické sfarbenie. 

Takmer pravidelne je svetelná absorpcia posunutá do viditeTnej oblasti pri zlú­
čeninách prechodných prvkov, vyskytujúcich sa v oxidačných stupňoch nižších než 
zodpovedá číslu skupiny, takže tieto zlúčeniny sú spravidla farebné. Teória ligando­
vého poTa (pozri str. 539) túto absorpciu vysvetfuje prechodmi nespárených elektró­
nov katiónu prechodného kovu medzi dvoma (n - 1) d-orbitálmi, ktoré sa v dosled.ku 
elektrostatického pósobenia prítomných ligandov líšia obsahem energie. Napríklad 
v modrej skalici CuS04 • 5 H20 je katión meďnatý zhruba oktaedricky obklopený 
šiestimikyslíkovýmiatómami z molekúl vody a síranových aniónov (pozri str. 272), 
kterých elektrostatické pole sposobuje svetlomodré sfarbenie tejto látky. Podobne 
je to pri zriedených vodných roztokoch meďnatých solí, ktoré javia v dósledku prí­
tomnosti komplexných katiónov [Cu(H20)6]z+ taktiež svetlomodré sfarbenie. Avšak 
bezvodý síran meďnatý je biely, lebo elektrostatické pole síranových aniónov je 
natoTko slabé, že prechod medzi róznymi d-orbitálmi je spojený s absorpciou v blízkej 
infračervenej oblasti. Skúmaním absorpčných spektier zlúčenín prechodných prvkov 
.a podrobným hodnotením získaných výsledkov možno na základe existujúcich 
teoretických predstáv často dójsť k významným záverom o druhu elektrónových 
d +- d prechodov a z toho tiež o chemickej štruktúre dotyčných zlúčenín. 

Intenzívne sú sfarbené aj manganistany a chrómany, avšak v aniónoch Mn04 a CrO~- ne­
<>baahujú centrálne atómy nespárené d-elektróny, takže sfarbenie týchto látok nemožno vysvetliť 
pomocou d +- d -prechodov. Ide tu zrejme o preohody, podmienené prenosom elektrónu z ne­
vazbového nn-orbitálu kyslíkového atómu do prot ivazbového n*-orbitálu, lokalizovaného 
prevažne na atóme mangánu alebo chrómu (n* +- :n:n)· Podobný preohod sa takisto uplatňuje 
napr. pri aniónooh 0104 a SO~-, avšak príslušná absorpoia nastáva v ultrafialovej oblasti, preto 
sú tieto ióny bezfarebné. 



6. SKU PEN SK~ STAVY LÁTOK 

Látky móžu vystupovať v róznych skupenských stavoch: plynnom, kvapalnom 
a tuhom. Skupenský stav Játok závisí od stavových podmienok (teplota, t lak) a súdrž. 
ných (kohéznych) síl medzi časticami. Vefkosť týchto súdržných sil závisí od chemic­
kého cliarakforu častíc, ktoré látku tvoria. Iónové zlúčeniny majú napr. značne vysoké 
body topenia a body varu a molekulové zlúčeniny s nepolárnymi molekulami zasa 
nízke body topenia a varu. Okrem toho sa zretefne prejavuje aj vplyv chemickej 
štruktúry molekúl. Všeobecne možno povedať, že najmenšiu vzájomnú súdržnosť 
majú malé a symetricky stavané molekuly s nízkou polarizovatefnosťou (pozri 
str. 145). 

Pri skúmaní skupenských stavov látok možno robiť len makroskopické pozoro­
vania bez oh:radu na vnútornú štruktúru látok. Takýmto spósobom postupuje 
termodynamika, ktorú zaujímajú najma energetické zmeny, sprevádzajúce zmeny 
skupenských stavov. Naproti tomu molekulovo-kinetická teória predpokladá korpusku­
lárnu stav bu látok a študuje súvislosti medzi pohybom častíc a makroskopicky 
zisteným stavom. Tieto odvetvia sú súčasťou fyziky, prípadne fyzikálnej chémie 
a tu sa budeme zaoberať len najvšeobecnejšími cha.rakt,eristikami a zákonitosťami 

jednotlivých skupenských stavov. 

PLYNY 

Fyzikálna charakteristika. Pre plynné skupenstvo je charakteristická voTnosť 
pohybu molekúl, ktoré sú v priestore rozptýlené tak, že sa prakticky neuplatňuje ich 
vzájomné silové pósobenie a pohybujú sa verkými rýchlosťami celkom neusporia­
dane - chaoticky. Tým je podmienené, že plyny takmer bez odporu menia svoj tvar 
a sú vefmi silne stlačitefné. Preto plyny vypÍňajú úplne objem nádoby, v ktorej sú 
uzatvorené a ich molekuly pri svojom pohybe narážajú na jej steny. Týmito nárazmi 
pósobia na steny nádoby silou, ktorá sa prejavuje ako tlak plynu v uzavretej 
nádobe.1) 

1) 'l'lak je definovaný ako sila pósobiaca kolmo na jednotku plochy; jednotky tlaku sú 
uvedené v tab. 43.4 a 43.5 (príloha). 
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Rýchlosti jednotlivých molekúl určitého plynu nie sú prirodzene rovnaké, lebo 
tieto molekuly sa pri svojom chaotickom pohybe neustále medzi sebou zrážajú a tý­
rnito zrážkami sa ich rýchlosti vždy zmenia. Možno však ukázať, že veTká vačšina 
molekúl má rýchlosti vefmi blízke určitej strednej rýchlosti, ktorá závisí od teploty. 
Táto stredná rýchlosť určuje potom strednú kinetickú energiu pripadajúcu na mo­
lekulu plynu, ktorá je priamo úmerná absolútnej teplote. Celková kinetická energia 
neusporiadaného pohybu všetkých molekúl daného plynu zodpovedá zásobe tepelnej 
energie, tzv. vnútornej energii prináležiacej tomuto plynu. To je v hrubých rysoch 
kvalitatívny obsah základných výsledkov k:inetickej te6rie plynov, ktorej princípy 
vybudovali v 19. stor. najma R. Clausius, J. C. Maxwell, J. W. Gib bs aL.Boltz­
mann; podrobnejšie poučenie o tejto teórii možno nájsť v učebniciach fyziky, 
prípadne fyzikálnej chémie. 

Predchádzajúce poznatky sú presne platné len v prípade ideálneho plynu, ktorý 
je charakterizovaný tým, že medzi jeho molekulami nepósobia nijaké príťažlivé sily 
a že objem molekúl je zanedbatefne malý proti objemu, ktorý zaberá plyn. Tomuto 
limitnému stavu sa skutočné, reálne plyny približujú tým viac, čím sú zriedenejšie, 
t. j. čím sú vzdialenosti medzi molekulami vii.čšie a čím je ich teplota vyššia. 

Zákony ideálnych plynov 

Okamžitý stav určitého množstva. ideálneho plynu je určený troma stavovými veličinami: 
tlakom p, objemom V a termodynamickou (absolútnou) teplotou T (prípadne Celsiovou teplotou t).1 ) 

Tieto tri veličiny navzájom nie sú nezávislé, ale súvisia podfa stavovej rovnice ideálneho plynu, 
ktorá. má všeobecný tvar 

pV 
T = r (6.1) 

kde „ jo konštanta, ktorej číselná hodnota závisí pri danom plyne od jeho množstva, aj od volby 
jednotiek, v ktorých sa vyjadruje tlak a objem. 

Ked zostáva jedna zo stavových veličín konšta.ntnou, móže sa. spojit s konštantou r, čím sa. 
dost&.nú rovnice pre tleje, pri ktorých sa. menia. len dve stavové veličiny. 

I. Ak je teplota plynu konštantná, ideo dej izotermický, pre ktorý z rovnice(6. l)vyplýva 
vzťa.h 

pV = const (6.2) 

Podle. noho súéin tlaku a objemu je pre dané množstvo plynu pri stálej teplote konštantný 
{zákon Boylov-Mariottov). 

Závislost (6.2) predsta.vuje rovnicu rovnoosovej hyperboly a príslušná krivka. (obr. 6.1) se. 
nazýva. izoterma, lebo vyja.druje vzťah medzi objemom a tla.kom plynu pri sté.Jej teplota. 

Ked sa určité množstvo plynu so začiatočným tla.kom p 1 a objemom V1 dostane pri sté.Jej 
teplota do nových stavových podmienok p 2 a. Vl, vtedy podle. rovnice (6.2) platí: 

(6.3) 

2. Ak je tlak plynu konJtantný, ide o dej izobarický, ktorý sa móže na základe rovnice (6.1) 
cha.ra.kterizova.ť vzfahom 

V= const T (6.4) 

Podra. neho objem plynu za atáleho tlaku je priamo úmerný termodynamickej teplote (zákon 
Gay-LussaWIJ). Ak sa. zmení pri stá.lom tlaku teplota. plynu z počiatočnej hodnoty T 1 na. kol).ečnú 
hodnotu T 1 , prejde tým plyn zo začiatočného objemu V 1 na konečný objem V2 , pre ktorý podla 
rovnice (6.4) platí: 

V1 
V2 =--Ti 

Ti 
(6.5) 

•) Pre prepočet Celsiovej teploty na termodyna.mickú teplotu pozri tab. 43.5 (priloha). 
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3. Ak je objem plynu konštantný, ide o dej i zochorický, ktorý v zmysle rovnice (6.1) možno 
vyjadriť vzťahom 

p = const T (6.6) 

Podra. nebo tlak plynu za atáleho objemu j e priamo úmerný termodynamickej teplote (zákon 
Charleaov). Pri zmene teploty plynu z T1 na T 2 za stáleho objemu sa zmení tlak plynu z p 1 na 
p 1 _a podJa rovnice (6.6) máme : 

p 

v 

p, 
p, = K T, 

-273'C 
O K 

tlak 
Cobjeml 

O'C 
273 K 

(6.7) 

teplota 

Obr. 6.1. Grafické znázornenie Boylovho-Mariot­
tovho zákona 

Obr. 6.2. Grafické znázornenie Gay-Lussacovho 
zákona 

Z Gay-Lussa.covho zákona vyplýva, že ak sa zvýši teplota plynu o jeden kelvin, zmení sa 
tým jeho objem pri stálom tlaku o 1/273,15 objemu V 0 , ktorý mal pri teplote 273,15 K (t. j. O °C). 
Hodnota predchádzajúceho zlomku sa nazýva koeficient tepelnej roztažnosti plynov a označuje sa ex. 
Objem plynu V1 pri teplote t °C možno teda vyjadriť rovnicou 

Vt = Vo(l + ci:t) (6.8) 

Podobná rovnica platí aj pre zmenu tlaku plynu za kon.štantného objemu s teplotou 

Pt = Po(l + cxt) (6.9) 

Závislosť objemu, prípadne tlaku daného množstva plynu od teploty je lineárna a graficky 
ju možno znázorniť priamkou, pretínajúcou os poradnfo v bode, ktorý udáva hodnotu V 0, prípadne 
p 0 (obr. 6.2). Táto priamka, ktorá znázorňuje zmenu, pri ktorej je t lak, prípadne objem plynu 
konštantný, sa nazýva izobara, prípadne i zochora. 

Ak prejde určité množstvo plynu zo stavu vyznačeného veličinami p 0 , V 0 a To do stavu 
určeného veličinami Pt. Vt a T, možno pre túto zmenu podra stavovej rovnice (6.1) písať: 

Pt Vt Po Vo 
~=rr;-

(6.10) 

Ked uvažujeme jeden mól ideálneho plynu, móžeme rovnioi (6.10) dat všeobecný t var 

p Vm = RT 

Konštanta R sa. označuje ako plynová konštanta a jej hodnota v jednotkách SI je 

R = 8,314 41(26) JK- 1. m ol-1 

(6.11) 
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Ked máme látkové množstvo n plynu, ktoré možno vyjadriť ako podiel m/M (m - hmot. 
nose, M - mólová hmotnosť plynu), stavová rovnica dostáva tvar 

pV= nRT =~RT 
111. 

(6.12} 

Túto rovnicu móžeme použiť na riešenie veikého množstva výpočtov týkajúcich sa Já.tok 
v plynnom stave.i) 

Zmesi ideálnych plynov 

Podobnými zákonmi, ktoré platia pre jediný ideálny plyn, móžeme chara.kterizovať aj sprá­
vanie sa zmesi ideálnych plynov. V ta.kejto zmesi možno každému plynu prisúdiť určitý tzv. par­
ciálny tlak. Je to tlak, ktorý by príslušný plyn mal, keby bol v oolom objeme zmesi pri tej istej 
teplote sám. Súéet parciálnych tlakov všetkých zložiek plynnej zmcsi sa rovná celkovému tlaku tejto 
zmesi (Daltonov zákon) 

P = Pi + P2 + p3 + „. = Lpi 

Pre parciálny tlak určitej zložky B plynnej zmesi možno nájsť vztah 

nn 
PB= --p = Xnp 

:Ent 

(6.13} 

(6. 14) 

Pomer nB/Ln1, určený podielom látkového množstva nn da.nej zložky B a látkového 
množstva. všetkých zložiek zmesi, sa nazýva. m6lový zlomok a označuje sa xn. Z rovnice (6.14) teda. 
vyplýva, že parciálny tlak každého plynu v zmesi je priamo úmerný jeho m6lovému zlomku. Ana­
logické vzťa.hy platia aj pre parciálne objemy, ktoré by jednotlivé zložky plynnej zmesi pri danej 
teplota a celkovom tlaku p sústa.vy zabera.li samotné 

nn 
VB =~V= xnV ,;.,ni 

(6.15} 

(6.16} 

Z rovnice (6.16) vyplýva, že objemový zlomolc Vn /V plynu B v zmesi zodpovedá jeho m6lovémie 
zlomku. 

Správanie sa reálnych plynov 

Pri experimentálnom overovaní platnosti stavovej rovnice ideálneho plynu sa zistilo, že 
reálne plyny sa ňou v skutočnosti nikdy presne neriadia. Ukázalo sa, že stavová rovnica vylwvuje 
tým lepšie, čím menší je tlak a čím vyššia je teplota plynu. Naproti tomu pri vysokých tlakoch 
a nizkych teplotách sa objavili pri jednotlivých plynooh vačšie a.lebo menšie odohýlky. Tieto 
odohýlky nastávajú z dvojakého dóvodu: 

1. Molekuly reálnych plynov majú na. rozdiel od molekúl ideálneho plynu svoj vlastný objem, 
ktorý sa prakticky nedá stlačiť. Ten je príčinou, že objemy plynov sa pri vysokých tlakoch javia 
vačšie, než to zodpoveclá stavovej rovnici ideálneho plynu. 

2. Medzi molekulami všetkých plynov sa uplatňujú na rozdiel od molekúl ideá.lneho plynu 
vzá.jomné prllažlivé sily, nazvané van der Waalsove (pozri str. 145). V dósledku týchto sil, k toré 
p6sobia ako istý dodatočný tlak rovnakého smeru ako vonkajší tlak, objem plynov sa potom pri 
nízkych a stredných tlakooh je.ví menší ako zodpovedá jednoduchej stavovej rovnici. 

J . D. van der Waals (1873) zaviedol do stavovej rovnice ideálneho plynu korekcie, ktoré 

1) Viacero úloh tohto druhu je v učebnici J. Gažo a kol.: Anorganická. ohémia- labora­
t6rne cvičenia a výpočty, Alfa, Bratislava 1977. 



TUHÉ LÁTKY 157 

2ohfadňujú vlastný objem m olekúl a ich vzájomnú príťažlivost. Týmito k orekciami nadobúda 
s tavová rovnica pre jeden mól tvar 

(6. 17) 

a na.z:tva. sa van der W aalsova rovnica. 
Clen a/V:,. za.hrňuje korekciu na. príťažlivó sily medzi molekula.mi. Jeho hodnota. je úmerná 

druhej mocnina hustoty plynu, a teda nepriamo úmerná druhej mocnina objemu; konštanta úmer­
nosti a charakterizuje medzimolekulové prítažlivé sily a závisí od chemickej štruktúry molekúl 
plynu. 

Člen b predstavuje korekciu na samotný objem molekúl. Je zrejmé, že priestor, v ktorom sa 
molekuly plynu móžu pohybova.e, nie je celkový objem nádoby Vm, ale tento objem zmenšený 
o hodnotu b, pripadajúcu na vla.stný objem molekúJ.1) 

Rovnice. va.n der Waalsova dost dobra vyjadruje správanie sa reálnych plynov, no s pozoro­
vaniami predsa nie je v úplnom súhlase. 

KVAPALI NY 

Kvapaliny sú z viacerých hiadísk na prechode medzi plynmi a tuhými látkami. 
Na rozdiel od plynov medzi molekulami kvapalín sa uplatňujú príťažlivé sily značnej 
veTkosti, takže ich molekuly sa nemóžu pohybovat tak voine ako molekuly plynov. 

Každá molekula kvapaliny kmitá v silovom poli okolitých molekúl okolo istej rov­
novážnej polohy a okrem toho sa móžeaj vymanit z pósobenia molekúl, ktoré ju obklo­
pujú, a prejst do sféry pósobenia iných molekúl. Z toho dóvodu kvapaliny Iahko menia. 
svoj tvar, sú tekuté a prispósobujú sa bez ťažkostí tvaru nádoby; naproti tomu sú 
veimi málo stlačitelné. Vplyvom sily, ktorá sa uplatňuje na povrchu (povrchové 
napatie; podrobnejšie v učebnici fyziky) usilujú sa kvapaliny pri danom objeme 
zaujímat čo najmenší povrch. Preto, ak je kvapalina v malom množstve, nadobúda 
guiovitý tvar. 

V minulosti sa predpokladalo, že kvapalina je súbor neusporiadane sa pohybu­
júcich molekúl na rozdiel od tuhých látok, kde sú častice pravidelne usporiadané 
v kryštálových štruktúrach (pozri str. 157). Podra novších názorov, ktoré vychádzajú 
z výskumu kvapalín pomocou rontgenových lúčov, sa predpokladá, že molekuly 
kvapalín vytvárajú malé, pravidelne usporiadané skupiny (cybotaktické skupiny). Tieto 
existujú len krátko, potom sa rozpadajú, no na iných miestach sa opat vytvárajú, 
takže objem kvapaliny je vyplnený mnohými, časove obmedzenými fragmentmi 
kryštálovej štruktúry. Takto sa kvapaliny vnútornou stavbou približujú do istej 
miery tuhým látkam, najma pri teplotách blízkych bodu tuhnutia (porovnaj str. 266). 

TUH~ LÁTKY 

Fyzikálna charakteristika. Za tuhé látky povazuJeme také, ktorých stavebné 
častice (atómy, ióny alebo molekuly ) sú pravidelne usporiadané v priestore, čím 
vytvárajú tzv. kryštálovú štruktúru. V kryštálovej štruktúre sa tieto častice nachá-

1) V skutočnosti však hodnota b nepredsta.vuje samotný objem molekúl, ale približne jeho 
iítvornáso bok. 
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dzajú v presne definovaných polohách, kde sú medzi sebou viazané spravidla vefkými 
príťažlivými silami, preto ich bežne nemóžu trvale opúšťať a navzájem sa premiest­
ňovať. Tým je podmienená odolnosť tuhých látek oproti zmenám tvaru a taktiež, 
podobne ako pri kvapalinách, oproti objemovým zmenám. Pravidelné vnútorné 
usporiadanie tuhých látok sa prejavuje navonok viičšinou pravidelným kryštálovým 
tvarom a anizotropiou, kterou sa rozumie rozdielnosť fyzikálnych vlastností (napr. 
indexu lomu, tepelnej a elektrickej vodivosti, pružnosti, stlačitefnosti a pod.) v zá­
vislosti od smeru, v ktorom sú merané. 

Niektoré látky, ako na.pr. sklo, smola, vosk a i. majú tiež stály vonkajší tvar, 
chýba im však pravidelná kryštálová štruktúra a sú izotropné, čo znamená, že majú 
rovnaké vlastnosti vo všetkých smeroch.1) Také látky sa obvykle označujú ako 
amorfné. Vzhradom na to, že amorfně látky nemajú na rozdiel od kryštalických látok 
ostrý bod topenia, ale pri zohrievauí postupne miiknú a stávajú sa stále menej 
viskóznymi, je vhodné považovať ich skór za kvapaliny s mimoriadne vysokou 
viskozitou.2) Sú aj také látky, ktoré sa navonok zdajú byť amorfné, v skutočnosti sa 
však skladajú z vefmi malých kryštálikov, ktoré zaujímajú navzájem všetky možné 
polohy a sklony. Niekedy sú tieto kryštáliky také malé, že ich vnútomú štrukt úru 
možno dokázať iba použitím rontgenových lúčov (pozri str. 165), v iných prípadoch 
sa prítomné kryštáliky, trocha viičších rozmerov, dajú pozorovať mikroskopom. 
Taká mikrokryštalická štruktúra je typická najmii pre kovy a zliatiny. 

Základy kryštalografie 

Ako srno už uviedli, pravidelná vnútorná stavba tuhých látok spélsobuje, že t ieto látky majú 
spravidla tvar pravidelných goo1netrických telies, ktoré nazývame kryštálmi. Skúmaním záko­
nitostí geometrického tvaru kryštálov a ich vnútornej štruktúry sa zaoberá prírodovedný odbor, 
označovaný ako kryštalograjia. V tejto sta.ti uvedieme len najzákladnejšie poznatky kryštalo­
grafie, ktoré budeme potrebovať pri charakterizovaní kryštálového tvaru anorganických látok .3 ) 

Geometrict kryštálov. Kryštály určitej látky 
majú vždy ten istý uhol medzi dvoma susednými 
plochami, ktorý n&.i:ávisí od vefkosti kryštálov ani 
od dokonalosti ich vyvinutia (zákon stálosti hrán). 
Pri k.ryštáloch kuchynskej soli, ktoré predstavujú 
kocky, je napr. tento uhol presne 90°, pri kryštáloch 
kamenca, ktoré ma.jú tvar osem11tena, je príslušný 
uhol 109°28'16" a pod. 

Obr. 6.3. Parametre vytínané na osiach základnou 
plochou ABC 

1 ) Opticky izotropné sú aj kryštalické látky, ktoré pa.tria do kubickej sústavy; v ostatných 
fyzikálnych v lastnostiach sú však takisto anizotropné. 

2 ) Viskozita (vnútorné trenie) kvapalín je odpor, ktorý nastáva pri posune jednýoh vrstiev 
kvapa.liny vzhfadom na druhé. 

3) Podrobnejšie vysvetlenie kryštalografickej problemAtiky je v monografii J. Novák: 
Strukturní krystalografie, Přírodovědecké vydavatelství, Praha 1953; novšie je k dispozíoii aj 
slovenská učebnica R. Lukáč: Všeobecná mineralógia I. Kryštalografia, SPN, Bratislava 1968. 
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Za účelom opisu geometrie kryštálov zavádza sa sústava kryštalografických osí, ktoré se. 
pretínajú v strede kryštálu a tvoria tzv. osový kríž. Každý osový kríž má jednu os zvislú (verti­
kálnu); ostatné dve (prípadne tri) osi zodpovedajú smeru predozadnému a pravofavému. Kryštá­
lové plochy pretínajú osový kríž v určitých vzdialenostiach od stredu a týmito úsekmi, tzv. 
parametrami, móžeme presne vyjadriť polohu ktorejkoivek plochy. Predstavme si pyramídu. 
ktorej plocha ABC vytína na osi predozadnej, pravofavej a. zvislej parametre a, b, c (obr. 6.3). 
Keď je od tejto základnej plochy odvodená na tom istom kryštáli Iubovofná iná · pyramidálna 
plocha, potom parametre, ktoré odvodená plocha vytína na osiach, móžeme vyjadriť racionálnymi 
násobkami parametrov základnej plochy. To je náplňou tzv. zákona o racionalite parametrov, 
ktorý vyslovil na kryštalografickom základe r. 1781 R. J. Rauy. Poloha fubovofnej kryštálovej 
plochy je určená pomerom násobkov základných parametrov ma : nb : po, kde koeficienty m , n 
a p sú racionálne čísla. V súčasnosti je však zvykom popisovať kryštálové plochy reciprokými 
hodnotami koeficientov m, n, p, ktoré sa nazývajú Millerove indexy a označujú sa symbolmi 
h, k, l. Stana osemstena (obr. 6.4a) vytína na všetkých troch osiach rovnaké úseky a = a1 • 

b) 

Obr. 6.4. Osový kríž; a) osemstena a b) kocky 

b = a,, o = a" takže pomer parametrov je: la1 : la2 : la" to znamená Millerove indexy sú (ll l ). 
Ak chceme vyjadríť pomerom parametrov niektorú stenu kocky (obr. 6.4b), zistíme, že na.pr. 
horná stene. sa pretína so zvislou osou vo vzdialenosti a 3 , kým s predozadnou a pravofavou osou 
sa nepretína vóbec, čiže vzdialenosti priesečníkov s týmito osami od stredu osového kríža. sú 
nekonečné. Z toho vyplýva, že pomer parametrov steny kocky je coa1 : coa2 : la3 , teda Millerove­
indexy sú (001). 

Súmernosť kryštálov. Kryštály klasifikujeme na základe ich súmernosti. Súmernosf (sy­
metria) kryštálu sa navonok prejavuje pravidelným opakovaním smerov alebo rovín, v ktorých 
má kryštál rovnaké fyzikálne vlastnosti (ktoré sú funkciou smeru). Pri dokonale vyvinutých 
kryštáloch sa ich súmernosť prejavuje geometricky pravidelným opakovaním rovnocenných. 
kryštálových plóch. Súmernosť určujeme pomocou tzv. operácií aúmernoati. Pod operáciou súmer­
nosti chápeme určitú transformáciu, ktorou možno previesť kryštálovú plochu alebo súbor ploch 
do polohy zhodujúcej sa s východiskovou polohou. Každú operáciu súmernosti uskutočňujeme 
použitím určitého prvku súmernosti. Základnými operáciami súmernosti sú zrkadlenie, rotácia a 
inverzia; zodpovedajúce prvky súmernosti sú rovina súmernosti, os súmernosti a stred súmernost·i. 

Rovina súmernosti a je myslená rovina, podle. ktorej sa dá kryštál rozdeliť na dve polovice. 
ktoré sak sebe majú ako predmet k svojmu obrazu v zrkadle. Napríklad kocka alebo oktaéder má 
celkove 9 rovín súmernosti, z ktorých tri ležia v osovom kríži (obr. 6.5a) a šesť delí uhly medzi 
osami na polovicu (obr. 6.5b až d). 

Os úmernosti On je myslená priamka, ktorá prechádza stredom kryštálu, okolo ktorej je­
možné kryštál otočiť do polohy zhodnej s východiskovou. Ak otočíme kryštál okolo osi súmernosti 
celkove o 360°. móže zaujať polohu súhlasnú s východiskovou dvakrát, trikrát, štyrikrát aleb<> 
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iíesťkrát, a to vždy po rotáoii o uhol 2n/n. P odra toho rozoznáva.me dvojnásobnú os (digýru; n = 2), 
~rojnáaobnú os (trigýru; n = 3), štvornásobnú os (tetragýru; n = 4) a. áes(násobnú os (hexagýru; 
n = 6). Po rotácii o 2n(n = 1) kryštál prejde do východiskovej polohy a. ide teda. o totožnost. Na. 
základe predstáv o vnútornej stavba kryětálov (pozr i dalej) možno dokázat, že v kryatálooh móžu 
jestvovať len osi súmernosti, ktoré sme práva vymenovali. Na.príklad v kocke je oelkove šest dvoj-

Obr. 6.5. Roviny súmernosti kocky alebo oktaédra; 
a) tri roviny v osovom kdfi, b) až d) šest rovin medzi osami 

Obr. 6.6. Osi súmernosti kocky Obr. 6.7. Kryštál kosoštvorcovej síry; 
Plochy sú označené Millerovými indexmi 

n ásobných osí, ktoré spájajú stredy vždy dvooh protira.hlýoh hrán (obr. 6.6) ; každá dvojnásobná os 
kocky sa v priemete prekrýva s rovinou súmernosti, vyznačenou na obr. 6.5b až d . Okrem toho 
aú v kocke, ako vidieť na obr . 6.6, e3te tri štvornásobné osi, ktoré preohádzajú oez stredy proti­
fahlých stien a. štyri trojná~obné osi, ktoré spája.jú proti[a.hlé vroholy. 

Stred súmernosti i je bod, ktorý sa vyznačuje tým, že na každej priamke ním vedenej vytí­
najú kryštálové plochy rovnaké úseky v obidvoch smerooh. Vo vačšine prípadov stredom súmer­
nosti býva stred osového kríža. 
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Okrem uvedených jednoduchých operácií súmernosti sú v kryštále m ožné a.j zložené operácie 
BÚmernosti, a. to rotácia spojená s inverziou alebo zrkadlením v rovine. Týmto operáciám zodpove. 
dajú potom zložené p rvky Búmernosti, k,torými sú inverzná os a os zložitej súmernosti (gyroida). 
Podobne ako jednoduché oši súmernosti móžu aj inverzné osi a osi zložitej súmernosti byť J ., 
2-, 3-, 4- a 6-násobné. Možno dokázat, že všetky osi zložitej súmernosti sa. dajú nahradiť inverz­
nými osami a. tieto osi za.sa. - okrem štvornásobnoj - sa da.jú nahradit jednoduohými prvkami 
súmernosti. Z kryšta.lografického hfadiska jestvuje sedom nozávislých prvkov súmornosti, a to 
rovina. súmernosti, stred súmornosti, rotačná os súmernosti 2-, 3 -, 4-, 6 -n ásobná a. inverzná os 
štvornásobná. 

Kryštalografické sústavy. Prvky súmernosti kryštálov sa móžu navzájom kombinovat podia 
určitých pravidiel a tieto kombinácie dávajú 32 róznych prípadov kryštálovej súmernosti, ktoré sa. 
ozna.čujú ako oddelenia súmernosti. Tieto oddelenia. súmernosti sa delia. do siedmich kryštalo­
grafických 8Ústav. Každá kryštalografická sústava obsahuje oddelenia s rovna.kou hla.vnou osou 
(vertikálnou) a.lebo v prípa.de, že táto os chýba., s rovna.kými ostatnýrni osa.mi (rotačnými e.lebo 
inverznými). 

Uvádzame charakteristiku jednotlivých sústav, zoradených podla stúpajúcej súmernosti; 
pripájame aj príkle.dy niekorkých Jé.tok, ktoré v príslušných sústavách kryštalizujú. 

1. Triklinická (trojklonná) sústava má parametre vytínané na kryštalografických osiach 
nerovne.ko dlhé (a "# b "# c) a tieto osi sú navzájom orientované pod róznymi uhlami (a: "# {J "# y ). 
Má bud len stred súmernosti, a.Jeho jej vóbeo chýba. akýkofvek prvok súmernosti. Príklady: 
CuSO •. 5 H 20 (modrá skalice.), K1Cr201, Ne.AlSi30 8 (albit), Ce.AhSi20 8 (anort it). 

2. Monoklinická (jednoklonná) sústava má pa.ra.motre na. osiach rózne (a =F b "# c), pričom 

predoza.dná os zviera s vertikálou tupý uhol {J; pravolavá os je kolmá na ostávajúce dve (ot: = 
= y = 90°, fJ > 90°). Má jednu dvojnásobnú os súmernosti a jednu rovinu súmernosti, prípadne 
len jeden z týchto prvkov súmernosti. Príklady: CaS04 • 2 H 20 (sadrovec), Na2S04 • 10 H 20 
(Glauberova sof), KCI03 , KAISi30 8 (ortoklas). 

3. Ortorombická (kosoštvorcová) sústava m á parametre na osiach rózne (a =F b =F c), 
pričom tieto osi sú navzájom kolmé (a: = fJ = y = 90°). Má tri dvojnásobné osi a prípa.dne ešte 
tri roviny súmernosti alebo len jednu dvojnásobnú os a dva roviny súmernosti. P r íklady: KN03 

(liadok draselný), K 2SO,, PbSO. (anglezit), BaS04 (baryt), MgSO •. 7 H 20 (opsomit). 
4. Tetragonáln11- (štvorcová) sústava má parametre na vodorovných osiach rovnako dlhé, 

kým parameter na. vertikále má odlišnú dlžku (a1 = a2 "# c); všetky tri osi sú navzájom kolmé 
(a: = fJ = y = 90°). Má jednu hlavnú (jednoduchú alebo inverznú) štvornásobnú os a premonlivý 
počet dvojnásobných osí (maximálne však štyri), ako aj rovín súmernosti (maximálne pii.t). 
Príklady: obyča.jný cín, Sn02 (cínovec), Ti02 (rutil), CaW04 (scheelit), CuFeS2 (chalkopyrit). 

5. Hexagonálna. (šesf.uholniková) a trigonálna (trojuholníková) sústava m á osový kríž 
š tvorosový, pričom parametre na trooh vodorovných osiach sú rovnaké, kým para.meter na 
zvislej osi, podobna ako v tetragonálnej sústave, je od nich odlišný (a1 = a2 = a3 =F c). Vodo­
rovné osi zvierajú navzájom v rovine uhly 120° (medzi ioh poloosami sú teda uhly 60°) a zvislá os 
je nakaždú z nich kolmá ({J = 90°, y = 120°). Hexagonálnasústavamájednuhlavnú (jednoduchú 
a.lebo inverznú) šesťnásobnú os a okrem toho móže ešte mať rózny počet dvojnásobných osí 
(maximálne šesť), ako aj rovín súmernosti (maximálne sedem). Príklady: tuha, H 20 (lad), ZnS 
(wurtzit), MoS2 (molybden it). Trigonálna. sústava má jednu hlavnú (jednoduchú alebo inverznú) 
trojnásobnú os, ku k torej móžu pribudnúť ešte tri dvojnásobné osi a (a.lebo) tri roviny súmernosti. 
Príklady: CaC03 (kalcit), MgC03 (magnezit), Si02 (kremeň), Al20 3 (korund). 

6. Kubická (kocková) sústava. má rovnaké parametre na všetkých troch osiach (a1 = 
= a, = a3), ktoré sú navzájom kolmé (a: = fJ = y = 90°). Má t r i hla.vné (jednoduché alebo 
inverzné) štvornásobné a.Jeho d vojnásobné osi a vždy štyri trojnásobné osi, ako aj rózny počet 
rovín súmernosti (maximálne devii.t). Príklady: diaman t , NaCl (kamenná sof), KCI (sylvín), CaF1 

(fluorit). ZnS (sfalerit). · 
Všetky kryštálové mnohosteny móžu byť alebo jednoduché tvary, alebo spojky (kombinácie). 

Jednoduché tvary ideálne vyvinutých kryštálov se. vyznačujú rovnakými plocha.mi, pokial ide 
o tvar aj veJkosť. Naproti tomu pri spojkách sa vyskytujú kombinácie jednoduchých tvarov, 
takže ich plochy sú rozdielne. Na obr. 6. 7 je znázornený kryštál ortorombickej síry ako spojka 
štyroch jednoduchých tvarov ortorombickej sústa.vy. 
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Kryštálové mriežky 

Predstava, že vonkajší pravidelný tvar kryštálLW je vlastne. dósledkom ich 
nepozorovatefnej vnútornej st avby, je veTmi stará. R. J . H a iiy vyslovil r. 1784 
myšlienku , že vnútorná stavba kryštálu je tvorená rovnakými elementárnymi 
rovnobežnost enmi, ktoré sa pri raste kryštálu na seba ukladajú plochami v rovno­
bežných vrstvách. R. 1812 anglický fyzik W . W. W ollaston nahradil Haiiyovc 
rovnobežnosteny guTovými časticami, z ktorých sa dá vytvoriť l'ubovol'ný kryštálový 
tvar minerálu alebo kovu. Ak spojíme navzájom stredy tesne zoskupených staveb-
11ých častíc, získame sústavu totožných bodov. V tej to sústave možno vymedzit: 

Obr. 6.8. Schéma kryštálovej mriežky 

určitú štruktúrnu jednotku, ktorej periodické opakovanie v priestore vedie k neko­
nečnej priestorovej sieti, t. j. k nekonečnému diskontinuu. Takto dospejeme k pred­
stave priestorovej štruktúrnej mriežky, t. j . kryštálovej mriežky, ktorej všeobecný 
typ je znázornený na obr. 6.8. Jednotlivé body kryštálovej mriežky, ktoré majú 
v kryštálovej štruktúre rovnaké okolie, sa označujú ako uzly. Kryštálová mriežka 
predstavuje nekonečný súbor periodicky sa opakujúcich uzlov, na rozdiel od kryštálovej 
štruktúry, ktorou rozumieme konkrétne usporiadanie stavebných častíc v kryštále. 

Keďže uzly určitej kryštálo:vej mriežky sa pravidelne opakujú, móžeme celú 
kryštálovú mriežku odvodit z Iubovoiného uzla, zvoleného za začiatok. Kryštálovú 
mriežku získame postupným rovnobežným posunovaním - transláciou tohto bodu 
v troch nekoplanárnych smeroch v priestore, napr. v smeroch jednotlivých hrán h1 , 

h2 a h3 trojklonného hranola (obr. 6.8). Tieto translácie sú charakterizované tromi 
vektormi, tzv. základnými transláciami a0, b0, eo, ktoré definujú kryštálovú mriežku 
a nazývajú sa translačnou grupou príslušnej mriežky. Úvahami o sústavách bodov 
rozložených pravidelne v priestore odvodil A. Bravais (1850) štrnásť možných 
druhov kryštálových, tzv. translačných mriežok, pomocou ktorých možno geomet­
ricky opÍRať Iubovofnú kryštálovú štruktúru. 
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Základná bunka 

Základnou stavebnou jednotkou kryštalovej štruktúry je základná bunka,1) 
ktorej výber sa uskutočňuje na základe troch Bravaisových podmienok: 

1. základná bunka musí mať takú súmernosl, ako celá štruktúra; 
2. počet pravých uhlov v základnej bunke musí byť maximálny; 
3. pri splnení prvých dvoch podmienok objem základnej bunky musí byť 

minimálny. 
V prípade asymetrirkých kryštálových štruktúr treba vybrat základnú bunku 

tak, aby jej hrany malí čo najmenšiu dÍžku. 
Na obr. 6.9 sú znázornené základ:né bunky, ktoré náležia jednotlivým drnhom 

translačných mriežok.. Keď má základná bunka uzly len vo vrcholoch, označuje sa 
príslušná mriežka ako primitívna (jednoduchá). Ak obsahuje základná bunka uzly 
nielen vo vrd10loeh, ale aj v priesečíku uhlopriečok, ide o centrovanú mriežku. 
Mriežku s centrovanou základňou základnej bunky nazývame bázicky centrovanou, 
mriežku s doplnkovým uzl<;im v priesečníku telesných uhlopriečok základnej bunky 
nazývame priestorovo centrovanou a mriežku centrovanú na všetkých plochách 
základnej bunky nazývame plošne centrovanou. 
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1 ) Casto se. v literatúre stretávame s menej správnym názvom elementárna bunka. .• 
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Obr. 6.9. Bravaisove translačné mriežky. Pod axonometrickým priemetom sa vždy uvádza okótovaný 
podorys príslušnej mriežky; 

a ) Triklinicki mrieika; Monokl inická mrieika: b) primitívna, c) b:lzicky centrovani; Ortorombicki mrie!ka : 
d) primitívna, e) bizicky centrovaná, f) priestorovo centrovani, g) ploš ne centrovaná; Tctra1onálna mriežka: 
h) primitívna, i) priesto rovo cen trovaná; j) Hexagonálna mriežkai k) Trigo nálna mrief.ka; Kubická mrief.ka: 
O primitívna, m) priestorovou centrovan~. n) plošne centrovaná 
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Zák.ladné translácie ao, b0 , Co spolu s uhlami o:, {3, y, ktoré tieto vektory na­
vzájom zvierajú, sú základnou charakteristikou kryštálovej štruktúry látok a ozna­
čujú sa ako mriežkové kon§tarúy. 

PriestO'l"ové a bodové grupy. Ak skúmame geometrické vlastnosti kryštálovej mriežky e.ko ne­
konečného diskontinua, zistíme, že mimo základných prvkov súmernosti podmieňujú štruktúrnu· 
súmernosť e2te ďe.lšie prvky súmernosti. Je to translácia, t. j. rovnobežné posunutie bez otáče.nie. 
a. ďalej kombinácie translácie s rovinami, prípadne osami súmernosti. V dósledku toho každému z 3Z 
oddelení, ktoré určujú vonkajšiu súmernosť kryštálu, zodpovedá niekofko typov 8truktúmej BÚ· 

mernosti . Ruský kryštalograf J. S. Fedoro v (1890), Nemec A . Schoenflies (1891) a Angličan 
W. B e.r 1 o w ( 1894) kombináciami prvkov súmernosti kryštálovej mriežky s tre.nsláciami i bez nich 
odvodili 230 typov usporiade.ní bodových súste.v, priest<>rových grúp, do ktorých se. móžu zatriediť 
všetky kryštálové štruktúry podfa ich súmernosti. 

Treba poznamene.ť,.že každý prvok súmernosti priestorovej grupy se. transláciami op akuje 
v totožných vzdialenostiach v celom priestore diskontinua. Naproti tomu prvky súmernosti 
kryštalografických oddelení prechádzajú jediným bodom, ktorým je priesečník kryšte.lografic­
kých osí. Preto sa jednotlivé oddelenia súmernosti často označujú ako bodové grupy. Ak vo všetkých 
priestorových grupách anulujeme translačné zložky prvkov súmernosti, zostane len 32 kombinácií, 
t. j. bodových grúp. Tie priestorové grupy, k toré pri uvedenom obmedzení prejdú na jedinú 
bodovú grupu, nazývajú sa iwmMjné. To znamená, že kry8tály, ktorých š truktúrymajú súmernos( 
určenú izomMjnými grupami,. patria do toho istého kry8talografického oddelenia. 

Výskum kryštálovej štruktúry pomocou rentgenových lúčov 

Teoretické predstavy o kryštálovej štruktúre, o ktorých bolo napísané v predchádze.júcich 
ste.tiach, vyh ovovali síce vo všeobecnosti javom pozorovaným na kryštáloch, no dlho im chýbalo 
e:xperimentálne potvrdenie. Až r. 1912 M. v. Le.ue prišiel na myšlienku použiť mriežku predpo­
kle.danťl v kryštáloch na dosie.hnutie ohybu rontgenových lúčov (pozri str. 45), ktoré se. poklade.li 
za elektromagnetické vlnenie s vefmi krát kou vlnovou dlžkou.t) Laueho myšlienku experimen­
tálne realizovali W. Frie drich a. P. Knipping a skutočne se. im podarilo dokázat, že pri pre­
chode rontgenovýoh lúčov kryštálmi dochádza. k ich ohybu ne. jednotlivých rovinách mriežky. 

Na fotogre.fickej ple.tni, umicstnenej za kryštálom, obje.vili symetricky rozložené temné 
škvrny, ktorých polohy boli v do brom súhlase s už hotovými Laueho výpočtami. Tým sa dokázalo, 
že kryštály majú pravidelnú mriožkovú š truktúru a súče.sne sa objavil spósob, ako určovať 
rozmiestnenie častíc v kryštálovej štruktúre. 

La.ueho metódu, teoreticky dosť zložitú, pozmenil r. 1913 W. L . Bragg so svojím synom 
W. H. Bre.ggom. Zviizok monochromatických r ontgenových lúčov s vlnovou dlžkou A dopadá 
na niektorú mriežkov ú rovinu kryštálu pod uhlomť>. Dopa.dajúce lúče sa odráža.jú od prvej roviny 
častíc obse.dzujúcioh kryštálovú mriežku, e.j od všetkých nasledujúcich , s ňou rovnobežných rovín. 
Všetky odrazené lúče se. len vtedy interferenciou zosilňujú, a.k je splnen á rovnica Braggovcov 

2lsinť> = n A (6. 18) 

kde l je vzdialenosť medzi susednými rovinami v kryštálovej mriežke a. n je celé číslo, určujúce 
poriadok reflexie. Ak se. zachyt ie. odrazené lúče fotograficky na filme, získa se. snímok s určitými 
čiara.mi, premeraním ktorých možno stanoviť uhol fr a pri znárnej vlnovej dlžke A z rovn ice (6.18) 
vypočítať vzdialenosť mriežkových rovín. Metóda Braggovcov teda predstavuje základ pre zisťo­
ve.nie údajov o poloha častíc v kryšt álovej mriežke, a. tým aj p re určovani.e kryštálovej štruktúry 
látok (r6ntgenová §truktúrna analýza). 

Použit ie rovnice (6. 18) ukážeroo názorne na príklade. Reflexia prvého porie.dku (n = l } 
monochromatického rontgenového žiarenia s vlnovou dlžkou A= 0,154 2 nm, získaného na mede­
nej antikatóde (čie.ra Ka medi), na istej sten e kryštálu chloridu sodného nastáva pri uhle d opadu 

t) Dovtedy fyzici, aby dokázali elektromagnetickú povahu rontgenových lúčov, pokúšali· 
se. o ich ohyb ne. umele rytých mriežkach. Tieto pokusy vše.k boli bezvýsledné, zrejme preto. 
že také mriežky bolí vefmi hrubé vzhfadom na vefmi krátke vlnové dlžky r ontgenových lúčov. 
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{} = 15°50' . Dosadením týchto údajov do rovnice (6. 18) vychádza pre medzirovinnú vzdialenosť 
v mriežke kryštálu N aCI 

l
- _ n .A. _ I . 0,154 2 _ O 

28 --- - - - , 2nm 
2 sin i> 2. 0,273 

Pre stanovenie kryštálovej štruktúry pomocou monochromatických rontgenových lúčov sa 
v súčasnosti používa na prvom mieste metóda otáčanéh-0 kryštálu, predovšetkým v úprave Weissen­
bergovej a B 6hmovej, pri ktorej sa dajú získať mimoriadne spoiahlivé výsledky. Pre orienta.čné 
účely, ako aj pre identifi.ká.ciu Jó.tok, možno použiť práškovú metódu, ktorú vypracovali P. D e bye 
a P. Scherrer; táto metóda. je však vhodná iba pre látky s vyššou symetriou. 

Najdóležitejšou úlohou rontgenovej štruktúrnej analýzy je určenie rozmerov a tvaru zá­
kladnej bunky daného kryštálu, jeho p riestorovoj grupy súmernosti, a.ko aj usporiadanie atómov 
v kryštálovoj štruktúre. Matematické spracovanie výsledkov meraní umožňuje zostrojiť dia­
gramy elektrónovej hustoty, ktoré dovofujú stanovit medzijadrové vz~ialenosti a do istej miery 
aj posúdiť charakter vazb y medzi časticami v kryšt ále. 

Druhy kryštálových štruktúr 

Podra druhu častíc tvoriacich kryštálové štruktúry a charakteru súdržných, síl 
posobiacich medzi týmito časticami, rozlišujeme štyri hlavné druhy kryštálových 
štruktúr: iónové, atómové, molekulové a kovové; istý prechodný druh tvoria vrstev­
naté štruktúry. 

ĎaJej sa budeme podrobnejšie zaoberať jednotlivými druhmi kryštálových 
štruktúr, okrem kovových, o ktorých budeme písať v osobitnej kapitole o všeobec­
ných vlastnostiach kovov. 

a) 16nové kryšt61y 

Iónové kryštály sú vytvorené pravidelne sa striedajúcimi katiónmi a aniónmi, 
ktoré sú navzájom pútané elektrostatickými prítažlivými silami. Tieto sily nemajú 
určitú smerovú orientáciu, ale posobia všetkými smermi v priestore rovnomerne, 
t akže každý ión rovnakou mierou posobí na všetky opačne nabité ióny, ktoré ho 
bezprostredne obklopujú. Preto tu nemožno hovoriť o vazbe medzi dvoma opačne 
nabit.ými iónmi, aká sa uplatňuje pri iónových molekulách v plynnom skupenstve, 
takže celý iónový kryštál sa javí ako akási jediná obrovská molekula. 

Elektrostatické príťažlivé sily, ktoré sa riadia Coulombovým zákonom, sú 
ve!mi ve!ké, a preto sú iónové kryštály málo prchavé, sú pomerne tvrdé, avšak 
obvykle krehké a príslušné látky majú vysoké body topenia a varu. Tieto látky sú 
vačšinou dobre rozpustné v polárnych rozpúšťadlách, najma vo vode, pričom sa 
ionizujú, t. j. ióny pútané v ich kryštálovej štruktúre prechádzajú do roztoku (pozri 
str. 208), kde sú prakticky vofne pohyblivé a sposobujú elektrickú vodivosť. 

Keďže sily iónovej vazby nie sú orientované, je štruktúra iónových kryštálov 
podmienená len pomerom počtu jednotlivých druhov iónov (závisiacich od ich ná­
bojov) a ich pomernou vefkosťou. P osledný činiter určuje geometriu kryštálovej 
štruktúry, ktorá sa dá charakterizovať koordinačným čísloml), t . j. počtom iónov 
(častíc) , bezprostredne v kryštálovej štruktúre, obklopujúcich určitý ión (určitú 
časticu) . 

Za účelom jednoduchého znázornenia geometrického usporiadania častíc 

1 ) Nezamieňa.t s koordina.čným číslom centrálneho atómu v komplexoch (pozri str. 532). 
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v kryštáli zaviedol P. Niggli tzv. koordinačné vzorce (štruktúrno-substančné). Ko­
ordinačný vzorec {NaCl~} napr. vyjadruje, že v kryštáli chloridu sodného je každý 

sodný ión obklopený šiestimi iónmi chloridovými a opačne každý chloridový ión je 
obklopený šiestimi iónmi sodnými, to znamená, že koordinačné číslo iónov sodných 

aj chloridových je šesť. Alebo vzorec {SiOt} naznačuje, že v kryštalickom oxide 

kremičitom je atóm kremíka spojený so štyrmi kyslíkovými atómami, takže má 
koordinačné číslo štyri a atóm kyslíka sa viaže s dvorní atómami kremíka, teda má 
koordinačné číslo dva. Iné príklady: {CaF.s}, {Ti06}, {AlF.it} , {SiC~}, {Ca(COú.IJ.} „ 8 2 4. 6 

a pod. 
J e prirodzené, že potenciálna energia iónovej štruktúry (pozri str. 87) ie 

najmenšia, ak je elektrické pole každého iónu čo najúplnejšie kompenzované, čo 
nastáva pri maximálne možných hodnotách koordinačných čísiel. O týchto hodno­
tách rozhoduje vefkosť pomeru iónových polomerov katiónu a aniónu rk/ ra. 

Geometrickými úvahami možeme dokázať, že v prípade iónovej zlúčeniny 

typu AB pri rk/ra v rozmedzí 0,414 až 0,732 uplatňuje sa koordinačné číslo šesť, kým 
pri rk/ra. > O, 732 uplatňuje sa koodinačné číslo · 
osem. Treba však poznamenať, že veTkosť pomeru 
rk/ ra nie je jediným činiteTom, rozhodujúcim o spo­
sobe koordinácie. Sposob koordinácie može byť 

výrazne ovplyvnený aj rastúcim príspevkom kova­
lencie k s údržným silám v kryštále. V zhTadom na 
to sa može stať energeticky výhodnejšia štruktúra, 
ktorá nie je v súlade s požiadavkou maximálneho 
priblíženia sa iónov opačného náboj a. Chlorid meďný 
má napr. hodnotu rk/ra = 0,53, avšak v kryštálovej 
štruktúre sa neuplatňuje koordinačné číslo šesť 

(typ NaCl, pozri ďalej), očakávané z geometrického 
hTadiska, ale nachádzame v nej koordinačné číslo 

štyri (typ sfaleritu, pozri str. 171 ), ktoré lepšie 
vyhovuje prevažne kovalentnému typu vazieb 
medzi atómami medi a chlóru. 

Súčasne je vhodné si uvedomiť„ že aj keá 
zlúčenina vytvára štruktúru charakteristickú pre 
iónové kryštály, charakter vazieb nemusí byť vždy 
prevažne iónový (napr. chlorid a bromid strie­
borný, sulfid olovnatý a i.). 

Pri iónových zlúčeninách typu AB s koordi­
načným číslom šesť sa vyskytuje štruktúra chloridu 
sodnélw (kamennej soli) NaCL Základná bunka 
tejto štruktúry je znázornená na obr. 6.10. Vidíme, 
že každý ión Na+ je obklopený šiestimi iónmi Cl-, 
ktoré sa nachádzajú vo vrcholoch oktaédra, a opač­
ne: {NaCl§.}· MOžeme si predstaviť, že túto štruk-

o 
túru tvoria dve navzájom sa prestupujúce kubické 

Obr. 6.10. Základná bunka štruktúry chloridu sodného 0- 0l 

]

0,564 
nm 

8-Na 
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plošne centrované mriežky, z ktorých každá je obsadená jedným druhom iónov. Tá 
istá štruktúra sa vyskytúje pri ostatných halogenidoch sodných, ďalej pri haloge­
nidoch lítnych, draselnych a rubídnych (okrem RbF), oxidoch a sulfidoch kovov 
alkalických zemín, AgCI, AgBr, NH4I, CdO, MnO, PbS a i. 

f 
G I 

I 
I 
I I 
I ,,,. 

-·-r-~ ~ --- -
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,,,,,. . ---,,.. I 

Lv-------

0-C! 8-Cs 

Obr. 6.11. Základná bunka štruktúry chloridu cézneho 

--

Ak sa pri iónových zlúčeninách typu AB objaví koordinačné číslo osem, vytvá­
rajú štruktúru chloridu cézneho CsCI so základnou bunkou znázornenou na obr. 6.11. 
Je zrejmé, že každý ión Cs+ je obklopený ósmimi iómni Cl- , umiestnenými v rohoch 
kocky, a opačne : {CsCl.1t}· Táto štruktúra sa móže považovať za zloženú z dvoch 

8 
navzájom sa prestupujúcich primitívnych kubických mriežok; každá z nich je ob-
sadená jedným druhom iónov. Rovnakú štruktúrŮ má aj CsBr, Csl, RbF, NH4Cl, 
NH4Br, TICI, TlBr, TIT a i. 

V prípade iónových zlúčenín typu AB2 s dvojnásobným počtom aniónov oproti 
katiónom je pochopiteiné, že v kryštálových štruktúrach musia byť koordinačné 
čísla katiónov a aniónov v pomere 2: 1. Pri vysokých hodnotách pornem rk/ra vzniká 
~truktúra fiuoridu vápenatého (fiuoritu) CaF4 , ktorej základná bunka je znázornená na 
obr. 6.12. Každý ión Caz+ je tu obklopený ósmimi iónmi F-, ktoré obsadzujií rohy 
kocky a každý ión F- je obklopený štyrmi iómni Caz+, uloženými vo vrcholoch 
tetraédra. Koordinačné číslo iónov Ca2+ v tejto štruktúre je teda osem a koordinačné 
číslo iónov F- je 4 : { CaF 1l.} • 

"' Ako vidíme na obr. 6.12, ióny Caz+ obsadzujú kubickú plošne centrovanú 
mriežku, ktorá je prestúpená primitívnou kubickou mriežkou, obsadenou iónmi F-. 
V tej istej štruktúre kryštalizuje napr. aj SrF2 , SrC12 , BaF2 , CdF2 , Ce02 , Th02 a i. 

S kryštálovou štruktúrou typu fluoritu sa stretávame takisto pri niektorých 
zlúčeninách typu A2B, teda s dvojnásobným počtom katiónov vzhfadom na anióny. 
V takom prípade sú však pomery obrátené, lebo pozície iónov Caz+ v'mriežke fluoritu 
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zaujímajú anióny B2- a pozície iónov F- zaujímajú katióny A+ : {A~ B}. Takúto 
~ 

·antištruktúru vytvárajú napr. oxidy a sulfidy alkalických kovov (s výnimkou céz­
nych), karbid berýlnatý Be2C, silicid horečnatý Mg2Si a i. 

Obr. 6.12. Základrtá bunka 
štrukt úry fluoridu vápenatého 

Obr. 6.13. Základná bunka štruktúry 
rutilu 

0-ca 

(() - 02-

Pri malých hodnotách pomeru rk/ra vyskytuj e sa pri iónových zlúčeninách typu 
AB2 štruktúra rutilu Ti02 so základnou bunkou znázornenou na obr. 6.13. V nej je 
každý ión Ti4+ obklopený šiestimi iónmi 0 2-, rozmiestnenými vo vrcholoch oktaédra, 
a každý ión 02- je obklopený troma iónmi Ti4+, obsadzujúcimi vrcholy rovnostran­
ného trojuholníka. Koordinačné číslo iónov Ti4+ v tejto štruktúre je teda 6 a koordi­
načné číslo iónov 02- je 3: {TiOi;}. Je však pochopiteTné, že malý štvormocný katión 

3 

Ti4+ prijíma v nemalej miere podiel na vonkajších elektrónových obaloch aniónov 
02- , takže treba pripustit značnú účast kovalencie na súdržných silách (porovnaj 
str. 91). Tú istú štruktúru má aj Sn02, Pb02, V02, Mn02, MgF2, MnF2, FeFz, 
NiF2, ZnF2 a i. 
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b) Atómové kryft61y 

At6mové kryštály sa skladajú z at6mov, ktoré sú navzájom pospájané kovalent­
nými vazbami, takže celý kryštál predstavuje jedinú obrovskú molekulu. Energia 
kovalentných vazieb je obvykle veTká, a preto sa kryštály s takouto štruktúrou · 
vyznačujú verkou tvrdosťou; látky, ktoré ich tvoria, sú charakterizované vysokým 
bodom topenia, prípadne varu a prakticky úplnou nerozpustnosťou vo vode i vo 
všetkých ostatných rozpúšťadlách. 

Kovalentné vazby sú vždy presne priestorovo orientované, a táto okolnost si 
vynucuje pre určitý typ viizieb, daný charakterom (hybridizáciou) použitých vaz­
bových orbitálov, vždy vyhovujúci sposob stereochemického usporiadania viazaných 
atómov. 

Obr. 6.14. Základná bunka štruktúry diamantu; 
Vpravo ie z:n,zornené usporiadanie tetraédrov, vzniknutých vizbami vždy jedného at6mu uhHka so Jtyrmi susednýmii 
atómami uhtfka 

Typy at6mových štruktúr. Typickým príkladom atómového kryštálu je diamant, 
v ktorého štruktúre je každý atóm uhlíka viazaný štyrmi kovalentnými vazbami, 
vytvorenými použitím hybridných orbitálov sp3, so štyrmi susednými atómami 
uhlíka, ktoré sú umiestnené vo vrcholoch tetraédra. Základná. bunka mriežky dia­
mantu, znázornená na obr. 6.14, je tvorená plošne centrovanou kockou, v ktorej sa 
nachádzajú ešte štyri ďalšie tetraedricky usporiadané atómy, ktoré pa.tria inej 
plošne centrovanej kocke, posunutej vzhTadom na prvú o 1/4 telesnej uhlopriečky. 
Struktúru tohto druhu vytvára aj kremík, germánium a sivý cín. 

Pri zlúčeninách typu AB, v ktorých je vazba medzi atómami A a B prevažne 
kovalentná, objavuje sa štruktúra sfaleritu (kubická modifikácia ZnS), zriedkavejšie 
potom štruktúra wurtzitu (hexagonálna modifikácia ZnS). Atóm ZnII má vo vrstve 
s hlavným kvantovým číslom štyri vorné orbitály s a p; ktorých kombináciou 
vznikajú hybridné orbitály sp3 a tie sa používajú na vznik štyroch koordinačných 
vazieb (pozri str. 106) so susednými atómami S-II. Štruktúra sfaleritu (obr. 6.15) sa 
vermi podobá štruktúre diamantu, s tým rozdielom, že základná bunka (obr. 6.15a) 
má plošne centrovanú kocku obsadenú atómami jedného druhu (napr. zinku) a do 
nej vložený tetraéder je vytvorený atómami druhého druhu (napr. síry). Každý atóm 
zinku je teda stredom tetraédra, vo vrcholoch ktorého sú atómy síry a. opačne: 
{ZnS.!}· Štruktúra wurtzitu (obr. 6.16), so základnou bunkou znázornenou na. 

' 
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obr. 6.16a, je tvorená dvoma prenikajúcimi Ba hexagonálnymi mriežkami, z ktorých 
každá je obsadená atómami jedného druhu. V štruktúre sfaleritu kryštalizuje aj 
AgI, CuCl, CuBr, CuI, BeS, HgS, SiC a i„ štruktúru wurtzitu má a j BeO, ZnO, CdS, 
NH4F a i. 

) 

a) b) c) 

Obr. 6.15. Štruktúra sfaleritu; 
a) zikladná bunka, b) pohrad na výsek kryhilovej štruktúry, c) zákonitost nadviizovania vrstiev, t•orených lomenými 
lesťuholníkmi (porovnaj sb) 

:X r' I 
I 

: 
-- - - ..L _____ _ --
~ - Zn O - S 

a) b ) c ) 

Obr. 6.16. Štruktúra wurtzitu; 
a) základná bunka, b) pohrad na výsek kryltálovej štruktúry, c) zákonitost nadvazovania vrstiev, tvorených lomenými 
lesťuholnikmi (porovnaj 1 b) 

c) Molekulové krylt61y 

Molekulové kry~tály sú tvorené jednotlivými molekulami, zloženými z konelného 
poltu at6mov. Tieto molekuly BÚ navzájom viazané len silami van der WaalBovými 
(pozri str. 145), prípadne vazbami vodíkovým mostfkom (pozri str. 247), ktoré BÚ 
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vefmi slabé v porovnaní so silami ostatných chemických vazieb. V dósledku toho 
sú molekulové kryštály makké, prchavé a látky s týmito kryštálmi majú nízke body 
topenia a varu. Pri obyčajnej teplote sú tieto látky prevažne plynné alebo kvapalné 
a len v prípade silne polarizovatelných molekúl vystupujú za. obyčajných podmienok 
v tuhom stave (napr. jód, fosfor, síra) . Ak sú ich molekuly nepolárne, rozpúšťajú sa 
len málo vo vode, alebo sa v nej vobec nerozpúšťajú, naproti tomu sa dobre rozpúš­
fajú v nepolárnych rozpúšfadlách (napr. v sírouhlíku, benzéne a pod.). leh roztoky 
v takýchto rozpÚšťadlách nevedú elektrický prúd. 

I 
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~--. _ _ ©-I ? G 

I ()-4~r- -·-~ 

~---. --L .. L l 
""'"....,.,".c~" ~----~-

'L 

Obr. 6.17. Základná bunka štruktúry jódu 

Van der W aalsove sily nie sú orientované, a preto sa usporiadanie molekúl 
v kryštáloch riadi v podstate geometrickými faktormi, danými symetriou molekúl, 
zúčastňujúcich sa na ich stavbe. Napríklad tuhý argón má kubickú plošne centrovanú 
mriežku, obsadenú jednoatómovými gufovými „molekulami" Ar. Iným príkladom 
je kryštál jódu, ktorý má ortorombickú, plošne centrovanú mriežku, obsadenú 
tyčinkovými molekulami 12 (obr. 6.17). 

d) Vrstevnaté kryštály 

V prípade zlúčenín, ktoré obsahujú malé katióny s vyšším nábojom a objemné, 
fahko polarizovatefné anióny, často vznikajú vrstevnaté štruktúry, ktoré sa skladajú 
z rovín obsadených samotnými katiónmi, ku ktorým z obidvoch strán prilíehajú roviny 
obsadené len aniónrni. Každá rovina aniónov má v takej štruktúre na jednej strana 
v tesnej blízkosti rovinu katiónov a na druhej vo vačšej vzdialenosti zasa rovinu 
aniónov. Hoci elektrostatická odpudivosť mezi súhlasne nabitými rovinami aniónov 
usiluje sa túto štruktúru narušiť, energia spojená s polarizáciou je zrejme postačujúca 
pre jej zachovanie. Susedné roviny aniónov sú navzájem. viazané van der Waalsovými 
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silami Londonovho typu (pozri str. 145), ktoré sú podstatne slabšie než vazbové sily 
vnútri trojrovinných vrstiev. Preto sú kryštály s vrstevnatou štruktúrou Tahko 
štiepateiné v rovinách rovnobežných s jednotlivými vrstvami. 

ml 
6 2 4 

c) 

b) 

Obr. 6.18. Štruktúra jodidu kademnatého; 
a) podorys vrstvy, b) bokorys dvoch vrstiev, c) schéma koordinácie at6mov I okolo at6mu Cd. (At6my kadmia sú 
označené tmavo) 

Typy vrstevnatých štruktúr. Charakteristickým príkladom vrstevnatého kryštálu 
je jodid kademnatý CdI2, kterého štruktúra je znázornená na obr. 6.18. V nej je každý 
ión Cd2+ oktaedricky obklopený šiestimi iónmi r- a každý ión r- má v blízkosti tri 
ióny Cd2+, umiestnené v rohoch základne trojbokej pyramidy, ktorej vrchol tvorí: 
{CdI§.} . Štruktúru tohto druhu má napríklad aj MgBr2, Mgl2, CaI2, HgI2 , Pbl2 , 

3 

Mg(OH)z, Ca(OH)z, Cd(OH)z, SnS2,TiS2 a i. 

Podstatne iný typ vrstevnatej štruktúry predstavuje tuha (grafit); táto štruktúra 
je vyznačená na obr. 6.19. Je zrejmé, že atómy uhlíka sú tu usporiadané do vrstiev 
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pravidelnej šesťuholníkovej stavby, v ktorých medzijadrová vzdialenosť C-C je 
0,142 nm, kým vzdialenosť medzi týmito vrstvami je 0,335 nm. Každý uhlíkový atóm 
je viazaný troma kovalentnými a-vazbami, vytvorenými použitím hybridných 
sp2-orbitálov, s troma susednými atómami, a ostávajúce 2Pz-orbitály (jeden na 
každom atóme) vytvárajú potom systém delokalizovaných n-orbitálov, rozložených 
nad a pod rovinou uhlíkových atómov. Medzi jednotlivými vrstvami uplatňujú sa 
len slabé disperzné sily a tým možno vysvetliť makkosť tuhy a jej rahkú štiepaternost 
v smere vrstiev. 

a) b) 

Obr. 6.19. Štruktúra tuhy; 
a) axonometrický priemet, b) példorys troch vrstiev (kr.jn6 dve vrstvy sil vytiahnut6 plnou ěiarou, prostrednl ěiar­
kovane) 

Vefmi podobnú štruktúru ako tuha vytvára aj nitrid b6ru BN, pri ktorom sa v šesťuholní­
kovo stavaných vrstvách pravidelne striedajú atómy bóru a dusíka. 

Celkom osobitné druhy vrstevnatých štruktúr sa vyskytujú pri niektorých kremičitanoch; 
spoločným znakom je tu existencia záporne nabitých vrstiev, ktorých súdržnosť sprostredkujú 
medzi ne vsunuté katióny kovov (pozri str . 423). 

Poruchy v kryštálových štruktúrach 

Kryštály s dokonale vyvinutou kryštálovou štruktúrou, v ktorej všetky častice 
bez výnimky zaujímajú rovnovážne polohy vymedzené príslušným štruktúrnym 
typom, sa v skutočnosti prakticky nevyskytujú. Reálne kryštály majú kryštálovú 
štruktúru vždy viac alebo menej porušenú, a to buď v důsledku nepravidelností v roz­
miestnení stavebných častíc, alebo prítomnosťou cudzích častíc v štruktúre. 

V štruktúrach iónových kryštálov móžu byť niektoré ióny premiestnené zo svojich normál­
nych poloh do prázdnych miest medzi prítomnými iónmi. To sú poruchy podlri Frenkela a objavujú 
sa. najma v kryštá loch zlúčenín s malými katiónmi v kombinácii so silne polarizovateinými 
aniónmi. V kryštálovej štruktúre bromidu strieborného nachádza sa napr. pomerne mnoho iónov 
Ag+ v medzerách. Iná porucha iónovej štruktúry tkvie v t,orn, že niektoré anióny a ka.tióny v rov-
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na.kom množstve sú zo svojich normá.lnyoh poloh posunuté n a povrch kryštó.lu. Tieto tzv. 

p<JYUChy padla Schottkyho sú na.jčastejšie vtedy, ak ma.jú ka.tióny a. a.nióny približne rovne.ké 

rozmary e. a.k nie aú e.nióny príliš n áchylné k deformácii. 
Vmedzerené atómy a.j vakancie (prá.zdne miesta) m óžu sa presunovať p o k ryštálovej štruk­

túre, čím sa vysvetfujú procesy difúzie a s nimi priamo súvisiaca iónová vodivose kryštálov. 

Óastým dosledkom porúch kryštálovej štruktúry je tvorba zlúčenín, ktorých 

chemické zloženie je do istej miery premenlivé, takže nie je v súlade so zákonem 

stálych zlučovacích pomerov. Takéto zlúčeniny sa často označujú ako bertolidyI) na 

rozdiel od zlúčenín, ktoré majú konštantné zloženie a pre ktoré bol zavedený názov 

dl.ltonidy.2 ) Sú znám~ v podstateštyri typy štruktúrnych porúch vedúcich k existencii 

bertolidov. 
a) V štruktúre chýbajú niektoré kati6ny, to znamená, že sa vyskytujú kati6nové 

vakancie, pričom všetky anióny sa udržujú vo svojich normálnych polohách. Ak má 

teda kryštál ako celok zotrvať v elektroneutrálnom stave, musia niektoré katióny 

v štruktúre nadobudnúť patrične vyšší kladný náboj. V kryštálovej štruktúre 

oxidu železnatého vždy napr. chýbajú isté množstvá iónov Fe2+, a preto časť katió­

nových poloh je obsadená iónmi Fe3+ tak, aby na každú vakanciu Fez+ pripadali dva 

ióny Fe3+. Je zrejmé, že tento typ poruchy sa može vyskytovat len pri zlúčeninách 

obsahujúcich katióny s pomerne rahko premenlivým mocenstvom. Stretávame sa 

s ním aj v prípade oxidu kobaltnatého, nikelnatého, medného a i. 

b) V štruktúre chýbajú niektoré ani6ny, čiže objavujú sa ani6nové vakancie , 

pričom katióny zostávajú vo svojich normálnych polohách. Aby sa zachovala 

elektroneutralita kryštálu, nachádza sa v štruktúre príslušné množstvo vo!ných 

elektrónov alebo katióny nižšieho náboja. Tento typ poruchy pozorujeme napr. pri 

chloride sodnom, chloride alebo bromide draselnom a i. 

c) Kati6ny zaujímajú v štruktúre niektoré prázdne miesta. Je teda prítomný 

nadbytok katiónov, ktorý taktiež vyžaduje zodpovedajúcu účasť vo!ných elektrónov. 

S takouto poruchou sa stretávame napr. pri oxide alebo sulfide zinočnatom, oxide 

alebo sulfide kademnatorn a i. 

d) Ani6ny zaujímajú v štruktúre niektoré prázdne miesta. Nadbytok aniónov je 

v tom prípade kompenzovaný prítomnosfou katiónov vyššieho kladného náboja. Prí­
kladom tejto poruchy mOže byť oxid uraničitý. 

Vyššie nabité ióny, prítomné v kryštáloch s poruchami typu a) a. d), možno považovať za. 

kladne nabité „diery", ktoré sa móžu vplyvom tepelnej energie presunovať a sprostredkovať tak 

prechod elektrického prúdu. Inými slovami, ta.kéto kryštály vystupujú ako polovodiče, ktoré 

pa.tria k p-typu (pozitívne). Naproti tomu v kryatáloch s poruchami typu b) a c) móže byť elek ­

t rický prúd vedený samotnými elektrónmi a tieto kryštály sa teda. správajú ako polovodiče 

n -typu (negatívne). Niektoré látky majú charakter polovodičov aj v dósledku prítomnost i cudzích 

atómov v kryštálovej štruktúre (pozri str. 704). 
Elektróny, prítomné v n iektorýoh nesteohiometrických halogenidoch alkalických kovov ako 

náhrada za aniónové vakanoie, tzv. F-centrá, majú schopnosť absorbovať svetlo s určitou vlnovou 

dlžkou z viditefnej oblasti, a preto sfarbujú kryštály. 
Pomocou štruktúrnych porúch m ožno vysvetliť a.j lumin·iscenčné javy (foaforescencia a fluo­

rescencia). 

1) Podra francúzskeho chemika C. L. Berthollota, ktorý sa d omnieval, že chemické 

zloženie zlúčenín všeobecne nie je k onštantné (pozri str. 28). 

2) Podle. Angličana J. Dal to na, tvorcu klasickej ná.uky o atómoch (pozri str. 29). 
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Polymorfia a izomorfia 

Niekedy sa stáva, že látka toho istého zloženia v závislosti od vonkajších podmie­
nok existuje v róznych kryštalických formách (rnodifikádách) . Tento jav sa bežne 
označuje ako polymorfia; v prípade prvkov sa hovorí o alotropii. Každá kryštalická 
forma polymorfnej látky je stála len v určitom rozmedzí teploty a tlaku. Teplota, prí 
ktorej za daného tlaku jedna polymorfná modifikácia prechádza na druhú, sa nazýva 
bod premeny. Ak napr. zahrievame pomaly ortorombickú síru za tlaku 1 atm, začne 
pri 95,6 °0 prechádzať na síru monoklinickú a naopak, keď monoklinickú síru 
ochladzujeme, mení sa pri tej istej teplote na síru ortorombickú. Iným príkladom 
može byť oxid kremičitý, ktorý vytvára tri základné modifikácie, a to trigonálny, 
prípadne hexagonálny kremeň, hexagonálny tridymít a kubický cristobalit, pričom 
body premeny sú 870 °C a 1470 °C pri atmosferickom tlaku. Poznamenajme však, 
že premeny medzi jednotlivými modifikáciami tu nastávajú vermi pomaly, takže sa 
často stretávame s metastabilnými stavmi (pozri str. 179). 

Niektoré látky, ktoré majú podobnú chemickú štruktúru, vytvárajú kryštály 
takmer zhodného tvaru, ktoré patria do rovnakej kryštalografickej sústavy. Takéto 
látky sa označujú ako izomor/né a samostatný jav sa nazýva izomorfia. Ako príklad 
izomorfných látok možno uviesť Mg804 • ·7 H 20, Zn804 • 7 H20, Fe804. 7 H 20 
a Mn804 • 7 H 20 alebo MgC03 , FeC03 , MnC03 a ZnC03 • Charakteristickou vlast­
nosfou izomorfných látok je schopnost vytvárať zmesové kryštály, v ktorých sa 
jednotlivé zložky zastupujú takmer v fubovofných vzájomných pomeroch. Napríklad 
izomorfné kamence (pozri str. 482) KAI(S04 )z . 12 H 20 a KCr(S04 )z. 12 H20 vytvá­
rajú zmesové kryštály zloženia K(Al, Cr) (804)2 • 12 H20, v ktorých može byť pomer 
Al3+ : Cr3+ síce fubovofný, ale súčet Al3+ + Cr3+ vyhoV1lje vždy stechiometrickému 
vzorcu KMlli(S04 )2 . 12 H20. 

Povadne sa predpokladalo (E. Mitscherlich 1818), žepríčina izomorfie je naj­
ma v podobnosti chemických vlastností príslušných látok. Tento názor bol však 
neskoršie pozmenený v tom zmysle, že izomorfia súvisí nie natorko s chemickou prí­
buznosfou, ako najma s dostatočne blízkymí rozmermi základnej bunky a s podob­
nosfou v súdržných silách medzi stavebnými časticami. Takéto častice takýchto 
vlastností možu potom obsadzovať ten istý typ kryštálovej mriežky a v tom spočíva 
zo štruktúrneho hradiska tvorba zmesových kryštálov. Ukázalo sa, že podmienkou 
pre tvorbu zmesových kryštálov je, aby rozdiel v polomeroch zastupujúcich sa 
iónov nebol vačší než 15 % polomem menšieho z nich. Napríklad uhličitan horečnatý 
MgC03 tvorí zmesové kryštály s uhličitanom železnatým FeC03 , netvorí ich však 
už s vápencom CaC03 , a to pre prílišný rozdiel v polomeroch iónov Mgz+ a Caz+ 
(52,3 %), aj keď chemická podobnost uhličitanu horečnatého a vápenatého je vačšia. 
Na druhej strane hoci vápenec je izoštruktúrny s dusičnanom sodným NaN03 , 

netvorí s ním zmesové kryštály, pretože nejde o látky chemicky príbuzné. V ta­
kýchto prípadoch hovoríme o izotypii. 

SKtJPENSKÉ ZMENY 

Topenie a tuhnutie 

Ak zohrievame tuhú kryštalickú látku, zvyšuje sa intenzita kmitavého pohybu 
častíc obsadzujúcich kryštálovú mriežku, a teda aj ich kinet ická energia. Tým sa 
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zoslabuje vzájomná súdržnost častíc, takže ich stálost v kryštálovej štruktúre sa 
zmenšuje. Konečne pri určitej teplote prekoná kinetická energia kmitajúcich častíc 
posobenie súdržných sil mbdzi časticami, kryštálová štruktúra sa rúca a látka sa mení 
na kvapalinu, to znamená, že sa topí. Teplota, pri ktorej topenie určitej látky nastáva, 
závisí jedine od vonkajšieho tlaku a nazýva sa bodom topenia. Táto teplota zostáva 
v priebehu topenia čistej kryštalickej látky konštantná, lebo dodávaná tepelná 
energia sa celkom spotrebuje na prekonanie súdržnosti častíc, a preto sa neprejaví 
zvýšením teploty. Množstvo tepla, ktoré sa musí dodat tuhej látke zahriatej na bod 
topenia, aby sa premenila na kvapalinu tej istej teploty, označuje sa ako skupenské 
teplo topenia. Poznáme merné skupenské teplo topenia, ktorého jednotku je J . kg-1 
alebo J. g- 1, a mólové skupenské teplo topenia s jednotkou J. mol- 1 alebo kJ. mol-1. 
Doteraz sa však používajú zakázané jednotky cal. g- 1 a kcal. mo1- 1. 

Opačným procesom je tuhnutie kvapalín, ktoré prebieha pri tom istom tlaku 
a pri rovnakej teplote ako topenie (bod tuhnutia) a vyznačuje sa rovnakým tepelným 
efektom, avšak s opačným znamienkom (skupenské teplo tuhnutia) . 

Vyparovanie a kondenzácia 

Pri kvapaline za akejkoTvek teploty vždy isté množstvo častíc prechádza nad 
povrch kvapaliny do plynného skupenstva; tento jav nazývame vyparovanie. Je 
zrejmé, že sa vyparujú tie častice, ktoré sa v dosledku zvýšenia svojej kinetickej 
energie možu vymanit z príťažlivého posobenia susedných častíc a preletieť povrcho­
vou vrstvou do prirahlého priestoru. Priamym dosledkom toho je, že na vyparovanie 
kvapalín sa spotrebuje tepelná energia, takže vyparovanie prebieha tým Tahšie, čím 
je teplota vyššia. Množstvo tepla, ktoré sa musí dodať kvapaline, aby pri danej 
teplote prešla do plynného skupenstva, nazýva sa skupenské teplo vyparovania 
(merné alebo mólové); udáva sa v tých istých jednotkách ako skupenské teplo 
topenia. 

Niektoré častice uvofnené z kvapaliny sa do nej po odraze od okolitých častíc 
možu opat zachytit, čo sa prirodzene stáva tým častejšie, čím vačšia je hustota 
častíc v priestore nad kvapalinou. Po určitej dobe teda nastane taký stav, že v časovej 
jednotke vystúpi z kvapaliny rovnaký počet častíc, aký sa do nej v tej istej dobe 
navrátí. Vtedy sa ustáli medzi kvapalinou a príslušnou parou rovnováha, ktorá má 
obdobne ako rovnováhy chemické (pozri str. 192) dynamický charakter. Para, ktorá 
je v rovnováhe s príslušnou kvapalinou, označuje sa ako nasýtená. Tlak nasýtenej 
pary určitej látky závisí jedine od teploty, s ktorou výrazne vzrastá. Ak stúpne 
teplota tak, že tlak nasýtenej pary dosiahne hodnoty okolitého tlaku, možu sa tieto 
pary rozpínat do okolia a uTahčovat tak tvorbu nových pár, takže vyparovanie bude 
vefmi intenzívne a bude prebiehat nielen na povrchu, ale aj vnútri kvapaliny. 
Tento jav sa označuje ako var a teplota, pri ktorej za daného tlaku prebieha, nazýva 
sa bod varu. Kým kvapalina vrie, má stálu teplotu, lebo všetko dodané teplo sa 
spotrebuje na prekonanie súdržnosti častíc v kvapalnom skupenstve. Množstvo 
tepla potrebné na to, aby sa vriaca kvapalina premenila na nasýtenú paru tej istej 
teploty, nazýva sa skupenské teplo varu. Je prirodzene rovnaké ako skupenské teplo 
vyparovania pri rovnakej teplote. 

Opačný dej vyparovaniu je kondenzácia pár, ktorá nastáva vtedy, keď sa nasý­
tená para ochladzuje alebo stláča. Kondenzácia je spojená s rovnakým tepelným 
efektem ako vyparovanie pri tej istej teplote a rozdiel je len v znamienku (konden­
začné skupenské teplo). 
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'Sublimácia 

Niektoré kryštalické látky móžu priamo prechádzať do plynného skupenstva 

bez predchádzajúceho topenia. Takáto skupenská zmena sa označuje ako sublimácia. 

Je možná len pri nižších tlakoch, než je tlak zodpovedajúci trojitému bodu (pozri 

str. 179) príslušnej látky a výrazne sa prejavuje pri tých látkach, ktorých nasýtené 

pary dosahujú už pod týmto bodom tlak, ktorý sa rovná atmosferickému tlaku. Také 

látky sa nemóžu vóbec získať za atmosferického tlaku v kvapalnom skupenstve, 

:avšak vhodným zvýšením t laku sa móžu previesť aj do kvapalného stavu. Množstvo 

t epla, potrebné na sublimáciu uvažovanej látky pri danej teplote, nazýva sa sku­

penské teplo sublimácie alebo sublimačné teplo (merné alebo mólové); jeho jednotky sú 

rovnaké ako pri predtým uvedených skupenských teplách. 

Gibbsov zákon fáz a fázové diagramy 

Ak sa nachádza sústava v takom stave, že za nemeniacich sa vonkajších pod­

mienok nepodlieha nijakej látkovej alebo energetickej zmene, hovoríme, že je v rovno­

váhe. Ak je sústava v rovnováhe, má za daných podmienok najmenšiu možnú zá­

:sobu energie a v akomkofvek inom stave je jej obsah energie vždy vyšší. V tom 

prípade možno teda očakávať, že v sústave budú prebiehať samovolné zmeny, v dó­

sledku ktorých sa energia sústavy znižuje, a to dovtedy, kým sa nedosiahne stabilná 

rovnováha vyznačujúca sa minimorn energie. 
Ako sme poznali , existuje napr. rovnováha medzi kvapalinou a jej nasýtenou 

parou alebo medzi tuhou lá.tkou a jej taveninou, prípadne medzi dvoma modifiká­

-ciami tei istej látky a pod. 
J. W. Grnns (1875) odvodil na základe termodynamiky dóležitú podmienku 

akejkofvek rovnováhy v heterogénncj sústave. Táto podmienka sa označuje ako 

Gibbsov zákon fáz a možno ju vyjadriť rovnicou 
(6.19) 

kde f je počet róznych fáz (pozri str. 22) nachádzajúcich sa v danej sústave, s -
počet nezávislých zložiek (pozri str. 22), ktoré tvoria danú sústavu a v - počet 

'Stupňov voTnosti sústavy. Stupňami volnosti sa rozumie počet vnútorných premen­

ných (teplota, tlak, koncentrácia), ktoré sa móžu nezávisle meniť bez toho, aby sa 

porušila rovnováha sústavy. Jediná zložka v jednej fáze, napr. para, má dva stupne 

-vofnosti a móže sa teda nezávisle meniť jej teplota aj tlak. Kvapalina a jej nasýtená 

para je sústava tvorená jednou zložkou v d voch fázach a má teda jeden stupeň 

vofnosti, ktorým je t eplota, určujúci už tlak nasýtených pár. Podobne kvapalný 

rnztok tuhej neprchavej látky je dvojzložková sústava v dvoch fázach, takže má 

dva stupne vofnosti, totiž teplotu a koncentráciu roztoku, ktorými je potom určený 

t lak nasýtených pár rozpúšťadla. 
Fázový diagram. Všetky rovnovážne pomery, týkajúce sa jednozložkových 

sústav, možno vyjadriť fázom)m diagramom, ktorý zostavíme vynášaním teplot 

(na os úsečiek) proti zodpovedajúcim tlakom (na os poradníc). Na obr. 6.20 je sche­

maticky vyznačený jednoduchý fázový diagram, v ktorom jednotlivé krivky zod­

povedajú rovnovážnym st avom vždy medzi dvoma skupenskými fázami látky, 

ktorých oblasti existencie navzájom oddeTujú. Krivka 1-2, oddefujúca oblast 

k vapalnej fázy od oblasti plynnej fázy, nazýva sa L'rivka vyparovani,a a znázorňuje 
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závislost tlaku nasýtených pár nad kvapalinou od teploty. Pre tie hodnoty teploty 
a tlaku, ktorým prináleží niektorý bod krivky vyparovania, je kvapalná fáza v rovno­
váhe s plynnou fázou a látka sa može vyskytovat v obidvoch fázach. Pri vyššej 
teplote a nezmenenom t laku alebo pri nižšom tlaku a stálej teplote je možná len 
plynná fáza, a to prehriata para; naopak zase pri nižšej teplote a rovnakom tlaku, 

Obr. 6.20. Jednoduchý fázový diagram; 
1 - oblast plynnej fázy, 2 - obla5ť kvapalnej Ihy, 
3 - obla5t tu hej fázy . T - trojný bod, K - kri· 
<ický bod. (Šípkami sú vyznaZené prechody 
z dvojfázových súscav do sústavy s jednou fázou 

.a. čiarkovan e je vyznačený spOsob, akým možno 
z kvapalnej fázy prísť do plynnej fázy alebo naopak 
bu skupenskej zmeny) 

p 

t 

prípadne vyššom tlaku a tej istej teplote može existovat len kvapalná fáza (pozri 
obr. 6.20) . Krivka 2- 3, ktorá oddefuje oblast fázy kvapalnej a tuhej, nazýva sa 
krivka t<Ypenw. Znázorňuje závislost bodu topenia od vonkajšieho tlaku a naznačuje, 
že bod topenia, ako je to pri vačšine látok, posunuje sa s rastúcim tlakom k vyšším 
hodnotám. (Graf však nemá udanú nijakú mierku a krivka topenia je v skutočnosti 
ovefa strmšia, pretože účinok tlaku na bod topenia je len nepatrný.) Napokon 
krivka 1-3, oddefujúca oblast fázy tuhej a plynnej, nazýva sa krivka sublimácie 
a znázorňuje závislost tlaku nasýtených pár nad tuhou fázou od teploty. 

Krivka vyparovania, topenia a sublimácie sa pretínajú v jednom bode, v ktorom 
sú v rovnováhe všetky tri skupenské fázy látky, preto sa tento bod nazýva trojitý. 
Oxid uhličitý má napr. trojitý bod určený hodnotami teploty -56,6 °0 a tlaku 
484 MPa alebo pri vode je v trojitom bode teplota + 0,01 °0 t) a tlak 613 Pa . 

.....-=--

Metastabilné stavy 
1 o,o:n:,. ~ 

J e známe, že látky sa možu pri opatrnom ochladzovaní udržať v kvapalnom 
stave aj prí teplotách a tlakoch nižších, než sú ich hodnoty zodpovedajúce trojitému 
bodu. Tomuto javu hovoríme podchladenie. Stav podchladenej kvapaliny je vo 
fázovom diagrame na obr. 6.20 vyznačený prerušovanou čiarou, ktorá vychádza 
z trojitého bodu ako pokračovanie krivky vyparovania. Je zrejmé, že podchladená 
kvapalina má vačší tlak pár, ako zodpovedá tuhému skupenstvu za rovnakej teploty. 
Preto nie je stála, ale otrasom alebo stykom s kryštálom tuhej fázy rýchlo t uhne, 
príčom uvoTneným skupenským teplom tuhnutia teplota vystúpi na príslušný bod 

1) Teplota trojitého bodu vody je jedným z medzinárodne prijatých hlavných teplotných 
bodov. 
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tuhnutia. Rovnovážny stav podchladených kvapa.Jín sa podTa W. Ostwalda ozna­
čuje ako meta.stabilný. Podobným metastabilným stavom je prehriatie kvapaliny 
nad jej bod varu, podchladenie plynu, prípadne pary pod teplotu, pri ktorej by 
malo dójsť ku skvapalneniu, presýtenie roztoku, udržanie sa kryštálovej modifikácie 
v oblasti teplot, prípadne tlakov mimo jej oblasti existencie vo fázovom diagrame a i. 

Výskyt metastabilných stavov bežne súvisí s ťažkosfami, ktoré sa vyskytujú pri 
tvorbe zárodočných čiastočiek novej fázy, napr. kryštálových zárodkov v kvapaline 
ochladenej na bod tuhnutia, prípadne v nasýtenom roztoku, alebo maličkých bubli­
niek pary v kvapaline zohriatej na bod varu a pod. Tieto zárodky sa totiž pre svoje 
malé rozmery vyznačujú zvýšeným obsahom energie, ktorý znižuje ich stabilitu 
a tým viac alebo menej brzdí proces vzniku novej fázy. 

Kritický stav látok 

Krivka vyparovania, znázornená na obr. 6.20 krivkou 1-2, neprebieha do 
nekonečna, ale je ukončená bodom K, ktorý patrí stavu nazvanému krit'ický. Teplota 
a tlak, zodpovedajúci tomuto stavu, sa označujú ako kritická teplota tk a kritický 

tlak Pk· 
V kritickom stave má mól nasýtenej pary ten istý objem ako rovnaké množstvo 

vriacej kvapaliny, takže i hustoty obidvoch fáz sú rovnaké a mizne vóbec akýkofvek 
rozdiel medzi obidvoma fázami. Preto sa stráca aj rozhranie medzi obidvoma fázami 
a povrchové napatie sa rovná nule. Krátko povedané, kvapalina aj para tvoria už 
len jednu fázu. 

Z fázového diagramu na obr. 6.20 je zrejmé, že pri vyššej teplote než kritická 
nemóže sa látka ani najvačšími tlakmi previesť zo stavu plynného do kvapalného. 
Toto vysvetfuje neúspech starších pokusov, pri ktorých sa nepodarilo ani tlakom 
tisíc MPa skvapalniť niektoré tzv. permanentné plyny. Až po ochladení na teplotu 
nižšiu ako kritická možno prehriatu paru vhodným znížením teploty alebo zvýšením 
tlaku, prípadne kombináciou obidvoch týchto účinkov previesť na nasýtenú a tú 
potom ďalším ochladením alebo stlačením napokon na kvapalinu. Óím nižšia je 
teplota plynu pod kritickou teplotou, tým menší tlak prirodzene stačí na jeho 
skvapalnenie. Pre skvapalnenie plynov je teda rozhodujúca ůii teplota. 

Na doplnenie uvádzame v tab. 6.1 kritické hodnoty niektorých vybraných 
látok. 

Tabufka 6.1 

KRITICKé HODNOTY NIEKTORÝCH LÁTOK 

Utka tk [°C] Pk [MPa] Látka tk [°C] pk[MPa] 

"' 
Hélium -267,9 0,229 Chlorovodík + s1,4 . 7,79 

Vodík -239,9 1,30 Sirovodík + 100,4 8,H 
Duslk - 147,2 3,13 Amoniak + 133 10,63 
Oxid uhornatý - 138,8 3,32 Chlór + 144 7,97 
Kyslík -118,9 4 ,75 Oxid siričitý + 157,5 7,41 
Metán - 82,9 4,37 ~ter + 193,7 3,42 
Oxid uhličitý + 31 7,15 Voda + 374 20,64 



1. CHEMICKÉ REAKCIE 

Ako sme už spomenuli na str. 26, látkové zmeny, ktoré prebiehajú medzi prvkam1: 
a zlúčeninami v dosledku ů;h vzájomného posobenia alebo účinkom roznych druhov energie, 
sú chemické reakcie. V priebehu chemickej reakcie sa nemení celkový počet a druh 
atómov, z ktorých sa skladajú látky prítomné v reakčnej sústave, ale iba zanikajú 
jedny a vznikajú nové chemické vazby. Všetky zmeny, ktorým podliehajú atómy 
reagujúcich látok pri chemických reakciách, sú teda obmedzené na elektrónové 
obaly týchto atómov. Týmto sa líšia chemické reakcie od tzv. jadrových reakcií, 
v ktorých sa menia jadrá zúčastnených atómov. 

Chemické reakcie sa móžu študovať zásadne z dvojakého hle.diska. Predmetom štúdia móže 
byť na.pr. len energetická stránka chemických reakcií v spojení s podmienkami, v ktorých sa. do· 
sa.huje rovnová.žny sta.v reakcií. To je náplň chemickej termodynamiky, ktorú za.ujíme. jedine po· 
-Oiatočný a konečný stav každej reakcie bez p rihliadnutia. na. mechanizmus, ktorým se. dojde k vý· 
slednoj chemickej zmene. Iný výskumný smer predstavuje reakčná kinetika, ktorá sleduje priebeh 
-0hemických reakcií v závislosti od času, da.lej činitele, ktoré tento priebeh ovplyvňujú. Konečným 
výsledkom ta.kéhoto štúdia. je obja.snenie reakóného mechanizmu, ktorým rozumiemo spósob, a.kým 
se. určitý chemický proces uskutočňuje a. prebieha. Kinetický výskum chemických rea.kcií je vše­
obeone zložitejší než termodynamický, najma proto, že odvodenie reakčného mechanizmu často 
vyžaduje dókladne poznať chemickú štruktúru reagujúcich Já.tok, a to rúelen v póvodnom sta.ve, 
a le aj v priebehu reakcie pri tvorbe róznych medziproduktov. 

Je prirodzené, že všestranné a. podrobné poznatky o chemických reakciách možno na.dobud­
núť len vhodným kombinovaním obidvoch predchádzajúcich výskumných metód, i ked se. zdá, 
že ťažisko zá.ujmu teoretických chemikov se. v ostatnom čase presúva skór do oblasti reakčnej 
kinetiky. 

Klasiflkáda chemických reakcií 

Chemické reakcie možno klasifikovať podfa rozličných hfadísk. V učebniciach 
bežne používané rozdelenie chemických reakcií na reakcie syntézy, rozkladu, na­
hradzovania (substitúcie) a podvojnej zárneny (metatézy) je formálne a pre naše účely 
málo vyhovujúce. Podstatne prijaternejšie je také rozdelenie chemických reakcií, 
ktoré prihliada na ich chemickú podstatu a vystihuje, aspoň v najhrubšfoh rysoch, 
i mechanizmus jednotlivých druhov reakcií. Týmto požiadavkám vyhovuje nasle­
dujúca klasifikácia: 

1. reakcie protolytické, pri ktorých sa vymieňa protón medzi kyselinou a zása-
dou; 
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2. reakcie oxidačno-redukčné, pri ktorých nastáva výmena elektrónov medzi 
oxidovadlom a redukovadlom; 

3. reakcie vylučovacie, pri ktorých vznikajú produkty málo rozpustné (reakcie 
zrážacie) alebo prchavé; 

4-. reakcie tvorby a lebo rozkladu komplexu, pri ktorých vzniká alebo sa štiepi 
koordinačná viiz ba. 

Jestvujú aj iné hradiská, podra ktorých sa robí klasifikácia chemických reakcií. 
Napríklad, v závislosti od toho, či sa reakciou uvorňuje alebo spotrebuje teplo, roz­
derujeme chemické reakcie na exotermické a emlotermické (pozri str. 197); v závislosti 
od toho, či sú všetky reagujúce látky v jednej fáze alebo vo viacerých fázach, rozo­
znávame reakcie homogénne a heterogénne atd. V nasledujúcej stati sa oboznámime 
s kinetickým triedením chemických reakcií, a to na základe ich molekulovosti alebo 
reakčného poriadku (pozri str. 185). Treba však mať na zreteli, že reálny chemický 
proces možno súčasne zahrnúť do viacerých klasifikačných skupín. Súvisí to s tým, 
re jeden a ten istý chemický dej má ve!ký počet róznych osobitostí. 

V nasledujúcej časti tejto kapitoly sa budeme zaoberať niektorými všeobecnými 
stránkami chemických reakcií, ako otázkou kinetiky chemických reakcií, chemickou 
rovnováhou a energetickými prejavmi pri chemických reakciách. 

RÝCHLOSŤ CHEMICKEJ REAKCIE 

Ak máme určitú sústavu látok, móžeme na základe termodynamických vý­
počtov zistiť, či sa medzi týmito látkami zásadne móže uskutočniť chemická reakcia. 
Nemenej významná je otázka, aký bude v daných podmienkach časový priebeh 
tejto reakcie, teda aká bude jej kinetika. Preto treba stanoviť meradlo pre posúdenie 
rýchlosti chemickej reakcie. Pre tento účel sa zavádzajú niektoré špeciálne veličiny, 
z ktorých spomenieme reakčnú rýchlosť J a rýchlosť prírastku koncentrácie látky 
B,VB· 

V reakčnej kinetike sa zaviedol spósob vyjadrovať chemické rovnice v anulova­
nom tvare, ktorý vo všeobecnosti je: 

VB,B1 + YB,Bz + ... + YB,Bi = L VBB= O (7.1) 
B 

B1, Bz, . . „ BI sú vzorce reagujúcich látok a YB,, YB,, .. „ YB, sú príslušné stechio­
metrické koeficienty. Tieto koeficienty majú záporné hodnoty pri východiskových 
látkach, ktoré reakciou ubúdajú, kladné zasa pri reakčných produktoch, ktorých 
reakciou pribúda. 

Podra toho napr. v prípade reakcie 

2HI - Hz+ I2 (7.2) 

B1 =HI, Bz = Hz, B3 = I2 a YB, = - 2, YB, = 1, VB,= 1 

a píšeme: 
(7.3) 

alebo v prípade reakcie 
(7.4) 
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máme podobne B1 = Ni, B2 = Hz, B3 = NH3 a YB, = - 1, YB, = - 3, YB, = 2, 
takže 

o (7.5) 

Zavedenie vysvetleného sposobu notácie neznamená, že v bežných prípadoch 
nebudeme chemické reakcie vyjadrovať aj naďalej obvyklým sposobom, t . j. s reak­
tantmi na Iavej a s reakčnýrni produktmi na pravej strane príslušnej rovnice. 

Ak uvažujeme všeobecnú reakciu (7.1 ), je rozsah reakcie ~určený diferenciálom 
d~, ktorý vyjadruje nekonečne malý vzrast tejto veli činy 

(7.6} 

kde nB je látkové množstvo a 'VB stechiometrický koeficient látky B. Elementárny 
rozsah rcakcie je teda nekonečne malý vzrast látkového množstva pripadajúci na 
jednotkový stechiometrický koeficient dancj reakčnej zložky. Reakčná rýchlosť J je· 
teraz definovaná ako rýchlosť prírastku rozsahu reakcie, t o znamená prírastok rozsahu 
reakcie za jednotku času. Matematický výraz pre reakčnú rýchlosť J získame vyde­
lením rovnice (7.6) nekonečne krá.tkym časom dt 

J _ d~ _ 1 dnB 
- Yt - -;;<lt (7.7~ 

Jednotkou reakčnej rýchlostije mol . s-1. Táto veličina nezávisí od volby látky B. 
ani od podmienok, v ktorých reakcia prebieha (može sa napr. meniť objem s časom). 

Vyderme rovnicu (7.7) objemom V reakčnej sústavy, ktorý nezávisí od času ; 

dostaneme: 

kde CB = nB/ V je koncentrácia látky B. Veličina 

dcB 
dt= VB 

(7.8} 

(7.9} 

t. j . podiel nekonečne malého prírastku koncentrácie látky B, dcB, a zodpovedajú­
ceho nekonečne krát keho času , dt , sa doteraz nazývala reakčnou rýcblosťou.V súčas­

nosti sa pre túto veličinu zavádza označenie rýchlosť prírastku koncentrácie látky B. 
J ej jednotkou je mol. m- 3 . s-1 alebo mol . dm-3 . s- 1; 1 mol . dm-3. s- 1 = IQ3 mol . 
. m-3. s-1. 

Rýchlosti chemických reakcií možu byť velmi rozne. Niektoré reakcie prebiehajú 
velmi rýchle (napr. neutralizácia kyselín hydroxidmi, zrážacie reakcie) a iné naopak 
pomaly (napr. reakcia vodíka s kyslíkom na vodnú paru pri izbovej teplote). Rýchlosť' 
danej chemickej reakcie može ovplyvniť viac činitelov, ako koncentrácia reagujúcich 
látok, teplota, prítomnosť prímesí, osobitné fyzikálne podmienky (napr. vplyv 
rozneho žiarenia bohatého na energiu, elektrického výboja a pod.), skupenský stav 
reagujúcich látok, ako aj ich fyzikálny stav (na.pr. pre tuhú látku štruktúra povrchu} 
a iné. 
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Všetky uvedené faktory možno za určitých predpokladov zhrnúť do troch skupín 
a poveda.ť, že rýchlosť chemickej reakcie v podstate závisí od: 

a) koncentrácie reagujúcich látok, 
b) teploty, 
c) prítomnosťi katalyzátorov. 

Prv než sa budeme zaoberať jednotlivými vplyvmi, treba zdorazniť, že pri 
kinetickom hodnotení reakcií sa musí prihliadať na to, či reakcia prebieha v homo­
génnej alebo v heterogénnej sústave (rovnica (7.6) od toho nezávisí). V ďalšom texte 
budeme otázku rýchlosti a rovnováh rozoberať predovšetkým na homogénnych 
sústavách; o problematike heterogénnych sústav sa zmienime osobitne. 

Závislosť rýchlosti reakcie od koncentrácie reagujúcich látok 

Uvažujme o homogénnej reakcii v plynnej fáze alebo v roztoku 

(7.10) 

Ak má táto reakcia prebiehať, je nevyhnutné, aby sa stretli častice látok C a D. 
Rýchlost prírastku koncentrácie B bude prirodzene tým vyššia, čím toto stretnutie 
bude fastejšie. Ak zvýšíme n-krát koncentráciu látky C (alebo D), pri nezmenenej 
koncentrácii látky D (alebo C), zvýšime n-krát aj pravdepodobnosť stretnutia 
častíc C a D a rýchlosť prírastku koncentrácie B sa n-krát zvýší. Tak sa dosiahne 
výsledok, že rýchlosť prírastku koncentrácie B je priamo úmerná súčinu koncentrácie 
reagujúcich látok. Tento základný zákon reakčnej kinetiky, ktorý objavili nórski 
bádatelia C. M. Guldberg a P. Waage (1867), nazýva sa zákon účinku hmot­
nosti. Pre rýchlosť prírastku koncentrácie B pri reakcii (7.10) platí vzťah 

VB = k[C] [D] (7.11) 

Koeficient úmernosti k je veličina pri danej teplote stála a označuje sa ako 
rýchlostná konštanta. Jej hodnota udáva rýchlosť prírastku koncentrácie B pri 
jednotkovej koncentrácii východiskových látok. Symboly v hranatých zátvorkách 
značia koncentrácie príslušných látok v danom okamihu. 

Ak namiesto rýchlosti prírastku koncentrácie B zavedieme reakčnú 

rýchlosť J, nadobúda rovnica (7.11) vzhTadom na rovnice (7.8) a (7.9) tvar 

1 k 
J =-vBV =-[C)[D] V (7.12) 

'JIB 'JIB 

a keďže [C] = ne/V a [D] = nn/V, dostávame: 

k 
J = - ncnnV-1 

'JIB 

Keď je chemická reakcia daná všeobecne schémou 

cC+dD+ ... =bB+ ... 

(7.13) 

(7.14) 

vyfadruje podra zákona účinku hmotnosti rýchlosť prírastku koncentrácie B vzťah 

VB = k[C]c (D)d ... (7.15) 
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Pre reakčnú rýchlosť možno teraz fahko odvodit rovnicu 

(7.16} 

kde ~ Vr = ve + vn + ... značí algebrický súčet stechiometrických koeficientov Vr 

reaktantov (ve = - c, vn= -d atcf.). 
· Napríklad pri oxidácii oxidu dusnatého kyslíkom na oxid dus.ičitý, ktorá 

prebieha podTa rovnice 
2NO + 02 = 2N02 (7.17) 

e rýchlosť prírastku koncentrácie N02 určená vzťahom 

(7.18) 

a reakčná rýchlosť vzťahom 

J = (k/2) [N0]2 [02) V = (k/2) {n(N0)} 2 n(02) v-2 (7.19} 

Kinetická klasifikácia reakcií 

Z hradiska reakčnej kinetiky sa chemické reakcie rozdefujú podfa molekulo­
vosti alebo podfa poriadku reakcie. 

Molekulovosť reakcie je určená počtom častíc, kterých súčasnou interakciou sa 
uskutočúuje chemick~ premena. Teda ak reakcia spočíva len v rozklade jednotlivých 
molekúl, nazýva sa táto reakcia unimolekulová. Ak chemická premena nastáva in­
terakciou dvoch častíc toho istého alebo rozneho druhu, ide o reakciu bimolekulovú,­
v prípade súčasnej interakcie troch Tubovofných častíc hovoríme o reakcii tri­
molekulovej atď. 

Naproti tomu poriadok reakcie n je daný súčtom mocnitefov koncentrácií 
v rovnici (7.15), ktorá vyjadruje zákon účinku hmotnosti, teda c + d + ... . Pri 
n = 1 sa príslušná reakcia označuje ako prvého poriadku; ak n = 2, ide o reakciu 
druhého poriadlcu, pri n = 3 o reakciu tretieho porfodku atď. Jestvujú však aj reakcie 
nultého poriadku, pri kterých rýchlosť prírastku koncentrácie B nezávisí od kon­
centrácie reagujúcich látok. Vačšina reakcií prebieha zložitejšie, a teda má necelistvý 
poriadok. 

Kým molekulovosť je teoretická veličina, ktorá može byť určená jedine na 
základe poznaného reakčného mechanizmu, poriadok reakcie je veličina empirická, 
vyplývajúca z kinetických meraní danej reakcie. Molekulovosť reakcie sa niekedy 
zhoduje s jej reakčným poriadkom, takže unimolekulová reakcia je niekedy i reakciou 
prvého poriadku, bimolekulová reakcia reakciou druhého poriadku a pod., avšak 
obrátene to spravidla tak nie je. 

Postupné reakcie. Vefká vačšina chemických reakcií sa neuskutečňuje bezpro­
stredne podfa výslednej stechiometrickej rovnice, ale je daná sledom niekofkých 
čiastkových dejov. V takých prípadoch možno prisúdiť istú molekulovosť len týmto 
čiastkovým dejom, ktoré sú len málokedy presne známe. Rýchlosť výslednej reakcie 
a jej poriadok sú podmienené rýchlosťami a poriadkami príslušných čiastkových 
dejov, takmer vždy unimolekulových alebo bimolekulových, a to často pomerne 
zložitým sposobom. Pomery sa zjednodušujú vtedy, ak jedna z čiastkových reakcií 
je podstatne pomalšia než ostatné, lebo vtedy táto pomalá reakcia určuje prevažnou 
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mierou kinetiku celého procesu. V dosledku toho sa často pri výslednej reakcii 
objavuje nižší poriadok, ako možno na základe úhrnnej rovnice predpokladať. 

Uvažujme na.pr. o oxidácii železnatej soli vo vodnom roztoku peroxidom vodíka 

2 FeH + H202 = 2 Fel+ + 2 OH-

Zistilo sa., že rýchlosf, prírastku koncentrácio železitých iónov vyhovuje rovnici 

(7.20) 

(7 .21) 

·takže ideo reakciu druhého poriadku, hoci v zmysle rovnice (7.20) by malo ísť vlastne o reakciu 
·tretieho poriadku. Príčinou toho je, že uvažovaná reakcia prebieha v naslodujúcich dvoch stup­
ňoch 

F ez+ + H202 = FeJ+ + OH- + · OH 1 ) 

Fez+ + ·OH = FeJ+ + OH-

(7.22) 

(7.23) 

Rýchlos tné konštanty týchto čiastkových birnolekulových reakcií rnajú hodnoty k, = 
= 0,060 mol- 1 • ml. s-1 a k 2 = 60 mol- 1 . ml. s-1. Reakcia (7.22) je teda podstatne pomalšia než 
reakcia (7.23), a preto jej rýchlosť určuje rýchlosť výslednej prameny, ktorá je tak reakciou dru­
hého poriadku. 

Niekedy sa stáva, že výsledná. reakcia má vyšší poria.dok, než a.ký prináleží jednotlivým 
-čisstkovým dejorn. Vezmime na.pr. oxidáciu oxidu dusnatého kyslíkom na oxid dusičitý, uvedenú 
n a str. 359, ktorá bota predtým považovaná za trimolokulovú reakciu . Pravdepodobnejšie však je, 
'Že prebieha v dvoch bimolekulových atupňoch · 

2NO <= N202 

N,02 + 0 2 <= 2 N02 

(7.24) 

(7.25) 

Reakcia (7.25) je v porovnaní s reakciou (7.24) pomalá, takže rýchlosť prírastku koncen­
'trácie oxidu dusičitého v(N02 ) = k'[N20 2] [02] určuje rýchlosf, celkového deja. Pri rýchlej reakcii 
{7.24) sa súčasne ustaiuje rovnováha (pozri str. 192), a pre.to možno písaf, [N20 2] = K[N0]2. 
Dosadením za [N202] dostávame pre výslednú rýchlosť prírastku koncentrácie N02 vzťah 

v(N02) = k'K[N0]2[02] = k[N0]2[02] 

ktorý zodpovedá kinetika reakcií tretieho poriadku. 

(7.26) 

Ak sú rýchlosti jednotlivých čiastkových dejov porovnateTné, je problém veTmi 
zložitý. Výsledná reakcia, ktorej rýchlosť určujú všetky čiastkové deje, má často ne­
<:elistvý poriadok. V takýchto prípadoch treba kinetiku riešiť individuálne. 

Závislosť rých losti reakcie od teploty 

Mimoriadne doležitým činiteTom, ktorý ovplyvňuje rýchlosť chemických reakcií, 
je teplota. Empiricky sa zistilo, že zvýšením teploty o 10 °C sa rýchlosť reakcie zvyšuje 
približne dva až štyrikrát. číslo, ktoré udáva, koTkokrát sa rýchlosť danej reakcie 
zvyšuje, ak stúpne teplota o 10 °0, označuje sa ako teplotný koeficient reakcie. Ak je 
napr. teplotný koeficient 2 a reakcia sa pri teplote O 0 0 skončí za 10 minút, pri 
100 °0 sa skončí už za 0,6 s. Naopak, reakcia, ktorá prebehne pri 100 °C za 10 minút, 
pri tomto teplotnom koeficiente potrebuje na dokončenie pri teplote O °C čas sedem 
dní. Z tohto vidieť, že mnohé rea~cie, ktoré vermi rýchlo prebiehajú pri vysokých 

') Znakom • sa vyznačuje prítomnosť nespáreného elektrónu v príslušnom ra.dikáli (po­
rovnaj str. 190). 
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teplotách, potrebujú na priebeh pri nízkych teplotách vefmi dlhý čas. Napríklad, 
.ak zmiešame vodík a kyslík pri obyčajnej teplote, prakticky nijaká reakcia nepre­
bieha, avšak pri zohrievaní tejto zmesi začína vznikať voda; pri 400 °C zreterne 
možno dokázať vznik vody po 80 dňoch, pri 500 °C za 2 h a pri 600 °C reakcia pre-
behne za výbuchu. . 

Aktivaéná ener(Jia. Vzrast rýcWosti reakcie so zvyšovaním teploty je pochopi­
t efný vzhfadom na to, že vzrastá rýchlosť neusporiadaného pohybu molekúl a tým 
i pravdepodobnosť ich vzájomných zrážok. Avšak pod fa kinetickej teórie plynov je po­
čet zrážok úmernýodmocnincz absolútnej teplot y, k)ím rýchlosťreakcie rastie s teplo­
tou exponenciál ne, to znamená ovefa rýchlejšie. Tento zdanlivý nesúhlas sa vysvetfuje 
tým, že molekuly móžu pri zrážke reagovať jedine vtedy, ak majú určitý minimálny 
-Obsah energie, ktorý sa nazýva aktivačná energia Ea. Pri každej teplote jestvuje 
definovaný zlomok molekúl, ktorýd1 obsah energie je vyšší než príslušná aktivačná 
·energia . Vefkosť tohto zlomku podmieňuje potom počet účinných zrážok, ktoré v:edú 
k chcmickej premene. 

Zlomok molekúl, ktoré majú energiu Ea alebo vačšiu, je pod!a štatistickej mechaniky určený 
E. 

výrazom e -RT, kde e je základ prirodzených logaritmov, R - plynová konštanta a T -absolútna 
-teplota. Ak je Z celkový počet zrážok medzi molekulami za jednotku času v jednotkovom objeme 

E. 
(tzv. zrážkové číslo), počet účinných zrážok je stanovený súčinom Ze- RT, k torý teda podmieňuje 
rýchlosť príslušnej reakcie. Pre rýchlostnú konštantu k vyhovuje všeobecne vzťah (S. Arrhon ius 
1889) 

(7.27) 

kde P je pravdepodobnostný (sterický) faktor. Tento faktor vystihuje rózne okolnosti, ktoré znižujú 
~fektívnosť účinných zrážok, najma tú, že zložitejšie molekuly vstupujú do reakcie len pri takých 
zrážkach, pri ktorých majú určitú priaznivú orientáciu. 

Zo vzťahu (7.27) je zrejmé1 že rýchlosť reakcie závisí predovšetkým od vefkosti aktivačnej 
·energie. Čím je táto energia vačšia, tým reakcia prebieha pomalšie, súčasne však tým silnejšie 
vzrastá jej rýchlosť s teplotou. 

Aktivovaný komplex. Fyzikálny výklad aktivačnej energie robil určité ťažkosti. 
Riešenie sa našlo myšlienkou, ktorá predpokladá po účinnej zrážke dvoch molekúl 
}lrechodný vznik tzv. aktivovaného komplexu (H. Eyring 1935). Tento komplex pred­
·stavuje nestály vzbudený útvar, ktorý sa nachádza v istej termodynamickej rovno­
váhe s východiskovými látkami, načo sa samovofne rozpadá za vzniku reakčných 
splodín. Napríklad rozklad jodovodíka na vodík a jód sa vysvetfuje tak, že pri 
zrážke dvoch molekúl HI nastane preskupenie vazieb za vzniku aktivovaného 
komplexu, v ktorom sú čiastočne pospájané všetky jednotlivé atómy 

H H H. 

I+ I 
I I I 

.H 
_,.. 

I 

H- - H 

+ 
I--1 

(7.28) 

Na preskupenie vazieb reagujúcich molekúl, vedúce k aktivovanému komplexu, 
je potrebná energia, ktorá zodpovedá aktivačnej energii príslušného deja. Obr. 7.1 
"Znázorňuje zmeny energie reagujúcej sústavy v priebehu reakcie, ~. j. v smere reakčnej 
koordináJ,y. Aby reakcia mohla začať, musí sústava prekonať určitú energetickú 
bariéru, ktorej výška v porovnaní s energiou východiskových látok udáva aktivačnú 
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energiu spojenú so vznikom aktivovaného komplexu. Energetický rozdiel medzi 
východiskovými látkami a reakčnými produktmi sa rovná príslušnému reakčnému 
teplu, vyjadrenému zmenou entalpie f:.H (pozri str. 197); v našom prípade je táto 
zmena záporná, takže reakcia je exotermická. 

Hodnota aktivačnej energie pri reakciách medzi molekulami máva poriadok 
102 kJ . moJ- 1 · a obvykle predstavuje zhruba 
polovicu vazbovej energie východiskových rno­

aklivovany 
komptex 

A•B 

reakčna koordinata -
Katalýza 

AB 

* 

lekúl. Aktivačnú energiu možno určovať expe­
rimentálne zo závislosti rýchlostnej konštanty 
skúmanej reakcie od teploty. Novšie sa robia 
pokusy počítať aktivačnú energiu pomocou 
kvantovo-chemických metód . 

Obr. 7.1. Zmeny energie sústavy v priebehu reakcie 

Rýchlosť mnohých chemických reakcií často možno ovplyvniť prítomnosťou 
niektorých dalších látok, ktorých zloženie i množstvo zostáva po reakcii nezmenené. 
Látky týchto vlastností sa nazývajú podfa Berzelia katalyzátory a ich účinok na 
rýchlosť reakcie sa označuje ako katalýza. Poznáme /1,atalyzátory pozitívne, ktoré 
rýchlosť reakcie zvyšujú a negativne (inhibitory) , ktoré rýchlosť reakcie spomafujú. 
Treba však zdórazniť, že prítomnosť katalyzátora nemá vplyv na zloženie sústavy 
v rovnovážnom stave (pozri str. 193), ale mení len rýchlosť, s akou sa rovnovážny 
stav dosahuje. Katalytické reakcie sú vefmi častým javoru a stretávame sa s nimi 
v žívej aj v nežívej prírode. · 

Katalyzátor móže byť súčasťou homogénnej sústavy, v ktorej prebieha reakcia 
(homogénna katalýza), alebo móže vytvárať samostatnú fázu (heterogénna katalýza). 
Ako príklad homogénnej katalýzy možno spomenúť pósobenie oxidov dusíka pri 
zlučovaní oxidu siričitého s kyslíkom a vodnou. parou na kyselinu sírovú, alebo 
účinok hydroxóniových iónov, ktoré v roztokoch urýchTujú mnohé hydrolytické 
reakcie, napr. inverziu sacharózy, zmydelnenie esterov a pod. Heterogénna katalýza 
sa obvykle uskutočňuje tuhými látkami, ktoré v styku s plymni alebo roztokmi 
katalyzujú . rózne reakcie účinkom svojich povrchov (kontaktné katalyzátory). 

Všeobecný princíp katalýzy. Hoci podrobné vysvetlenie funkcie katalyzátora 
v jednotlivých prípadoch je často veimi zložité a nie je ani presne objasnené, vše­
obecný princíp katalýzy možno znázorniť pomerne jednoduchou schémou. Uvažujme 
napr. o reakcii 

A + B AB (7.29) 

ktorá vyžaduje vefkú aktivačnú energiu, takže jej rýchlosť v obyčajných pod­
mienkach je vefmi malá. Po pridaní látky K ako katalyzáťora sa však rýchlosť 
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reakcie (7.29) podstatne zvýši. Vysvetlujeme to tým, že katalyzátor rahko vytvára 
s niektorou východiskovou látkou, napr. A, ne.stály medziprodukt, ktorý potom zasa 
lahko reaguje s druhou východiskovou látkou na látku AB pri uvofnení katalyzát0ra. 
Sch~maticky to vyjadrujú nasledujúce rovnice 

( 

A + K 

AK +B 

AK 

AB + K 

(7.30) 

(7 .31 ) 

Doležité pritom je, aby každej čiastkovej reakcň (7.30) a (7.31) prináležala 
nižšia aktivačná energia, než aká prináleží reakcii (7.29), prebiehaj úcej bez kataly­
zátora, lebo len pri tejto podmienke prebieha reakcia za účasti látky K rýchlejšie. 
Energetické pomery pri reakcii bez katalyzátora a s katalyzátorom, ktorý tvorí 
s východiskovou látkou medziprodukt, sú schematicky znázornené na obr. 7.2. 

reakčná koordináta 

Obr. 7.2. Energetické pomery pr i reakci i; 
a) bez katalylátora a b) s katalyzátcrom 

Selektívna katalýza. Niekedy sa stáva, že reakcie, ktoré vyohádzajú z tých istých začiatoč­
nýoh látok, vytvárajú podra charakteru katalyzátora rózne reakčně splodiny. V takých prípadoch 
hovoríme o selektívnej katalýze. Oxidáciou tiosíranu peroxidom vodíka v prítomnosti jodidových 
iónov vzniká napr. tetrationan 

(7.32) 

avšak v prítomnosti kyseliny molybdénovej vzniká síran 

s,o~- + 4 H202 = 2 SO!- + 2 H3Q + + H20 (7.33) 

Autokatalýza. Pri niektorých reakciách sa medzi reakčnými produktmi vyskytuje látka, 
ktorá má sama funkciu katalyzátora. Tento druh katalýzy sa nazýva autokatalýza. Vyznačuje sa 
osobitným časovým priebehom. Ne.jskór je jej rýchlosť malá, načo s pribúdan.ím katalyzátore. sa 
zvyliuje do istého maxima, dosiahnutím ktorého sa opatovne znižuje. Ako príklad autokatalýzy 
možno uviesť oxidáciu kyseliny šťavefovej v kyslom prostredí manganistanom draselným, ktorá 
je katalyzovaná iónmi J.\<!n>+, vznikajúoimi redukciou manganistanu. Iným príkladom je reakcia 
metli s kyselinou dusičnou, pri ktorej pósobia autokatalyticky oxidy dusíka , ktoré sa tvoria 

' ako produkty redukcie kyseliny dusičnej. 

Kontaktná katalýza. Účinok kontaktných katalyzátorov sa obvykle vysvetluje 
adsorpciou reagujúcich látok na vhodné miesta ich povrchu, ktoré sa označujú ako 
aktívne centrá. Tieto centrá pravdepodobne sú vytvorené roznymi nepravidelnosťami 
a poruchami kryštálovej štruktúry, kde sú atómy katalyzátora volnejšie viazané, 
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a tým prispósobené k tvorbe chemických vazieb s molekulami adsorbovaných látok 
( chemisorpcia). V dósledku toho sa vnútorné vazby v týchto molekulách zoslabujú 
a vznikajú tak reaktívne útvary, ktoré vyžadujú podstatne nižšiu aktivačnú energiu 
než póvodné molekuly v homogénnej sústave. 

Kontaktné katalyzátory prejavujú často špecifický účinok, to znamená, že sú 
schopné zvyšovat rýchlosť len celkom určitých reakcií. Napríklad etylalkohol sa. 
pri 300 °C v prítomnosti oxidu hlinitého rozkladá na etylén a vodu 

C2H50H - C2H4 + H20 (7.34} 

kým účinkom metli alebo niklu sa premieňa na acetaldehyd a vodík 

C2HsOH - CH3COH + H2 (7.35} 

Sú však známe i mnohé nešpecifické katalyzátory, napr. platina, paládium alebo 
nikel, ktoré katalyzujú rózne hydrogenačné i dehydrogenačné reakcie a pod. 

Pri kontaktnej katalýze m6že sa často vefmi zvýšiť účinnosť kata.lyzátorov prídavkom malých 
množstiev určitých látok, nazvaných promótory. Pri syntéze amoniaku sa napr. pridáva ku kataly­
zátoru, ktorým je kovové železo, ako promótor oxid hlinitý s malým množstvom uhličitanu 
draselného. 

Kontaktné katalyzátory sú vefmi citlivé na. prítomnosť niektorých látok, ktoré obsadzujó 
povrch katalyzátorov na aktívnych miestach, takže oslabujú alebo i celkom znemožňujú ich účin­
nosť. Takýmito tzv. katalytickými jedmi sú napr. zlúčeniny arzénu, selénu a telúru, ktoré „otra­
vujú" platinový katalyzátor pri kontaktnej výrobe kyseliny sírovej. 

Reťazové reakcie 

Reakcie, ktoré sa rozvíjajú prostredníctvom tzv. radikálov, ktorými rnóžu byť 
buď volné atómy, buď atómové skupiny, označujú sa ako reťazové. Radikály vznikajú 
nepolárnym štiepením niektorej kovalentnej vazby v molekule a majú teda jeden, 
prípadne viac nespárených valenčných elcktrónov, preto sa vyznačujú vefkou 
reaktivito-µ. Vznik vofných radikálov z východiskových molekúl spravidla vyžaduje 
podstatné množstvo energie (200 až 400 kJ. mol- I i viac), ktorú móže dodať napr. 
elektromagnetické žiarenie, zohrievanie, elektrický výboj a pod. Pri zrážke radikálu 
s molekulou inej látky sa preskupia elektróny a tak vznikne stabilná molekula a nový 
radikál, ktorý potom reakciou s východiskovou molekulou produkuje póvodný 
radikál. Reakcia radikálu s molekulou je zvyčajne spojená len s malou aktivačnott 
energiou ( ~ 20 až 40 kJ . mol- 1 ) , preto tento úsek reťazovej reakcie prebieha veimi 
rýchlo. 

Klasickým príkladom reťazovej rea.kcie je zlučovanie vodík.a s chlórom v plynnej 
fáze 

2HCI (7.36) 

ktorej mechanizmus možno vyjadriť nasledujúcou schémou (W. N ernst 1917) 

Cl2 - 2 Cl· 
Cl· + H2 - HCI + H· ~ 
H· + Ch - HCI+ Cl· ' cyklus 

(7.37} 

Súbor jednotlivých čiastkových reakcií, ktorých výsledkom je regenerama 
póvodného radikálu, nazýva sa cyklus. Opakovaním cyklov vzniká reakčná retaz 
o róznej dÍžke v závislosti od reaktivity radikálov. 
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Reťazové reakcie možeme rozdeliť na dve hlavné skupiny. Prvú skupinu tvoria, 
reakcie s nerozvetvenou refazou, kde pri každej reakcii radikálu s molekulou vzniká 
iba jeden nový radikál. Do druhej skupiny patria reakcie s rozvet·venou reťazou, kde 
pri reakcii radikálu s molekulou vzniká niekorko radikálov, ktoré móžu začínať vždy 
novú reťaz. Ak sa reťaz vetví v každom cykle, prebieha reakcia s mimoriadne vefkou 
rýchlosťou a v dósledku toho nastáva obvykle explózia. Reakcie tohto druhu obja­
vil a preskúmal teoreticky i experimentálne N. N. Semenov so svojou školou. 

Retlazová reakcia sa končí, keď zo sústavy vymiznú radikály, ktoré ju rozvíjaj ú. 
Može sa tak stať · napr. dezaktiváciou radikálov na stene nádoby, vzájomným 
spojením radikálov alebo ich reakciou s molekulami niektorých látok, pri ktorej sa 
tvoria málo reaktívne radikály. Takéto látky, ktoré obmedzujú dižku reťazca tvor­
bou stabilných produktov, nazývajú sa inhibitory. Napríklad pridaním stopy kyslíka 
ku zmesi vodíka a chlóru reagujú vodíkové radikály s molekulami kyslíka za vzniku 
málo reaktívnych radikálov H02 takže reakcia medzi vodíkom a chlórom sa 
vermi spomalí. 

Reťazové reakcie sú veimi rozšírené a sú hlavným typom reakcií v plynnej fáze. 
S reťazovým mechanizmom sa často stretávame aj pri fotochemických reakciách.. 
(pozri ďalej ) . 

Fotochemické reakcie 

R eakcie vyvolané absorpciou svetla nazývame fotochemickými. Pre foto-­
chemický proces je účinné len také svetlo, ktoré je niektorou z reagujúcich látok 
a bsorbované. Podra kvantovej teórie svetla (pozri str. 52) prebieha absorpcia svetla 
len po celistvých kvantách energie Qy = hy = hej),. Učinok absorbovaného svetla. 
je pritom t ým vačší, čím vačšie je príslušné kvantum energie, teda čím kratšia je 
vlnová dlžka svetla. Z viditeTného žiarenia sú najúčinnejšie modré a fialové lúče, ešte 
účinnejšie sú lúče ultrafialovó, rontgenové atď. 

Učinkom energie dodanej molekule absorbovaným žiarením obvykle sa mole-­
kula rozštiepi (fotodisociácia), pričom vznikajú zodpovedajúce radikály, ktoré potom 
vstupujú do roznych sekundárnych reakcií už bez účasti svetla. Napríklad účinkom 
ultrafialového žiarenia na kyslík disociujú molekuly 02 na voiné atómy (radikály) 

.Q. + ·O· (7.38)· 

ktoré sa v ďalšom spája jú s molekulami 0 2 , a tak vzniká ozón 0 3 

•Ó· + 02 (7.39}-

Sekundárne reakcie, ktoré prebiehajú po fotodisociácii molekúl, majú často 
refazový mechanizmus. Ak sa ožiari na.pr. zmes vodíka a chlóru svetlom s vlnovou 
dižkou kratšou než 480 nm, štiepia sa molekuly chlóru na atómy 

Cl · + Cl· (7.40)> 

Atómy chlóru začínajú reakčnú reťaz, pri ktorej sa stále regenerujú (pozri str. 190). 
Pri fotochemických reakciách prechádzajú niekedy molekuly pohltením sve­

telného kvanta len do vzbudeného stavu bez toho, aby disociovali. Chemická pre­
mena sa uskutočňuje iba pri zrážke takto aktivovanej molekuly s inou molekulou .. 
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Ako príklad možno spomenúť; rozklad chloridu nitrozylu NOCI osvetlením, čím sa 

aktivujú niektoré molekuly, ktoré potom reagujú s normálnymi molekulami 

NOCI + hv 

NOCI* + NOCI 

NOCI* 

2NO +Ch (7.41) 

Nepriama aktivácia molekúl svetlom nastáva pri tzv. senzibilovaných fotochemických dejoch. 

Na rozklad molekuly vodíka na atómy stačí napr. energetické kvantum, k toré zodpovedá svetlu 

s vlnovou d(žkou 254 nm. Vodík však tieto lúče neabsorbuje a rozklad molekulového vod íka teda 

neprebehne. Kecl sa však k vodíku primiešajú ortuťové pary, k toré absorbujú energetické kvantá 

tohto žiarenia, uvažovaná reakcia prebieha. Súvisí to s tým, že energeticky obohatené atómy 

ortuti pri náraze na molekuly vodíka odovzdá.vajú im absorbovanú energiu , pričom molekuly 

vodíka disociujú na vofné atómy. Takto senzibilovaný vodík je schopný napr. aj pri obyčajnej 

teplote redukovat oxid mednatý na meď, oxid volfrámový na volframičný a pod. 

V súčasnosti sa venuje vefká. pozornosť chemickým dejom, vyvolaným v sústavách účinkom 

žiarenia s vy30kou energiou (radiaéné reakc~). Disciplína, k torá sa. zaoberá touto prob lemat ikou, 

-Označuje sa ako radiačná chémia. 

CHEMICKÁ ROVNOVÁHA 

Podrobný výskum chemických reakcií ukázal, že v sústavách reagujúcich látok 

n eprebiehajú reakcie vačšinou až do úplného vymiznutia východiskových látok, ale 

ž e nastáva ustálenie chemickej rovnováhy, v ktorej sústava obsahuje všetky reagujúce 

látky, a to i východiskové, v určitých koncentráciách, ktoré sa už s časom nemenia. 

Takéto reakcie sa označujú ako reakcie vratné. V súčasnosti prevláda názor, že každá 

chemická reakcia je v podstate vratná, i keď v rovnovážnom stave niektorých reakcií 

sú východiskové látky prítomné v takých nepatrných koncentráciách, že tieto 

reakcie sa móžu prakticky považovat za jednosmerné. O tom, aké bude zloženie 

reakčnej sústavy v rovnovážnom stave, rozhoduje predovšetkým charakter samotnej 

reakcie, ďalej začiatočné zloženie sústavy, ako aj teplota, prípadne tlak. 

Rovnovážna konštanta K e 

Uvažujme o vratnej reakcii, ktorá prebieha v roztoku medzi východiskovými 

látkami B1 a B2 za vzniku reakčných produktov B3 a B4 

(7.42) 

Protismerné šípky vyjadrujú, že reakcia prebieha súčasne obidvoma smermi. 

P odra zákona účinku hmotnosti platí pre rýchlosť v+1 , ktorou navzájom reagujú 

látky B1 a B2 
(7.43) 

a pre rýchlosť v_1 , ktorou navzájom reagujú látky B3 a B4 

(7.44) 
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Keďže sa koncentrácia jednotlivých látok v priebehu reakcie plynule mení, 
musia sa meniť aj rýchlosti V+ i a v_1 . Koncentrácia východiskových látok B1 a Bz sa 
postupne zmenšuje, preto sa rýchlosť V+ 1 znižuje; koncentrácia reakčných produktov 
B3 a B4 sa zvačšuje , takže sa rýchlosť v_1 zvyšuje. Len čo sa rýchlosti obidvoch 
protichodných reakcií vyrovnajú, ustáli sa chemická rovnováha, pri ktorej za časovú 
jednotku vznikne také množstvo reakčných produktov B3 a B 4 , aké sa opiitovne rozloží 
na východiskové látky B1 a Bz (dynamická rovnováha, porovnaj str. 177). Z rovnovážnej 
podmienky v+1 = v_1 vyplýva pre koncentrácie všetkých reakčných zložiek za 
rovnovážneho stavu vzťah 

(7.45) 

ktorý sa móže písať v tvare 

(7.46) 

Rovnica (7.46) vyjadruje, že pomer súčinu rovnovážnych koncentrácií reakčných 
produktov a súčinu rovnovážnych koncentrácií východiskových Zátok má za danej teploty 
konštantnú hodnotu. Príslušná konštanta Ke, definovaná rovnovážnymi koncentrá­
ciami, nazýva sa rovnovážna konštanta. Jej hodnota pre danú chemickú reakciu 
závisí jedine od teploty, pri ktorej reakcia prebieha. VeTká hodnota rovnovážnej 
konštanty znamená, že rovnovážny stav je posunutý na stranu reakčných produktov 
a naopak malá hodnota tejto konštanty ukazuje, že rovnováha je posunutá smerom 
k východiskovým látkam. 

Z výrazu pre rovnovážnu konštantu možno rahko odvodiť, ako sa bude meniť 
zloženie sústavy v rovnovážnom stave, keď sa zmení koncentrácia niektorej zo zložiek 
reakčnej sústavy. Ak sa zvýší po ustálení rovnováhy koncentrácia niektorej výcho­
diskovej látky, napr. B 1 , zvačší sa menovateI výrazu (7.46) pre rovnovážnu kon­
štantu. Aby sa hodnota rovnovážnej konštanty nezmenila, musí sa náležíte zvačšiť 
i čitater, čo nastane tým, že ďalšie množstvo látky B2 zreaguje s látkou B1 za vzniku 
látok B3 a B4 , teda podporí sa reakcia prebiehajúca ziava doprava. Taký istý vý­
sledok dosiahneme aj znížením koncentrácie niektorej z reakčných splodín. Naopak, 
zvýšenie koncentrácie niektorého produktu reakcie alebo zníženie koncentrácie 
niektorej východiskovej látky podporí obrátenú reakciu, t . j . reakciu prebiehajúcu 
sprava dofava. 

Keď vyjadríme chemickú reakciu všeobecne schémou (7.1), rovnovážnu kon­
štantu určuje výraz 

Ke = [Bi)"B1 [B2]"B1 ... [Bi]"B, = fI[B]"B 
B 

(7.4 7) 

Namiesto koncentrácií reagujúcich látok móžeme použiť ich látkové množstvá 
nB; rovnica (7.47) nadobúda tvar 

(7.48) 

kde ~ VB = VBi + VBz + ... + VB1 znamená algebrický súčet stechiometrických 
koeficientov reakčných zložiek. Tento súčet udáva prírastok celkového látkového 
množstva v sústave, spósobený reakciou (7.1) 
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Rovnovážna konštanta Kp 

V prípade reakcií, prebiehajúcich v plynných sústavách, možno rovnovážnu 
konštantu vyjadrovať pomocou parciálnych tlakov reagujúcich látok, ktoré sú 
úmerné ich koncentráciám (PB = RTnB/V = RTcB = const CB)· Rovnovážna 
konštanta definovaná parciálnymi tlakmi sa označuje Kp a všeobecne ju udáva výraz 

(7.49) 

Ak vyjadríme vo výraze (7.47) koncentrácie prfslušnými parciálnymi tlakmi, 
dostaneme vzťah medzi obidvoma rovnovážnymi konštantami Ke a Kp 

(7.50) 

alebo 
(7.51) 

Ak sa v priebehu reakcie celkové látkové množstvo plynu nemení, t.j. ~VB= O, 
konštanty Kp a Ke majú prirodzrne rovnakú hodnotu. 

Príklad: Ukážeme použitie rovnovážnej konštanty pre výpočet zloženia rovnovážnyoh 
sústav na jedncducl:cm priklade reakcie mech.i vodíkem a plynným jódom 

prn ktorú móžeme pírnť (L VB = O) 

{n(HI)}2 

n(H2) n(I2) 
{p(HI)}2 

p(H2)p(I2) 

(7.52) 

(7.53) 

Vypočítame teraz, aký výťežok jodovodíka sa získa zo zmesi vodíka a jódu pri rovnakom 
Játkovcm množstve obidvoch Já tok. Ak obsahuje reakčná zmes na začiatku napr. jeden mól vodíka 
a jeden mól jédu, budú rovnová?ne látkové množstvá 

11H,'. = [nr,' = 1-x (7.54) 

kde x 2načí Já tk OYé množstvo vodíka a jédu, které m premenilo na jodovodík. Dosadením vzťahov 
(7.64) do vý1azu (7.53) dostanerr.e 1ovnicu 

4x2 

K e=-- -­
t...~; - (l-x)2 

(7.55a) 

Pri 448 °C sa Ke rovná 56,4, takže riešenim tejto rovnice dostaneme p re x hodnotu O, 7 8 
mólu. Rovnovážna zmes obsahuje teda 0,22 mólu vodíka, 0,22 mólu jód u al ,56 mólu jodovodíka. Ak 
pripadne v začiatočnej zrnesi za inak rovna.kýoh podmienok na jeden mól jódu osem mólov. vodíka, 
potom z rovnice 

K - 4x
2 

56 4 
c - (8 - x) (1 - x) = ' (7.55b) 

vycbádrn pre x hodnota 0,99, to znemená , že 99 % jódu m premeni na jodovodík. Podobnepri 
oEemnáEOl:nom nadbytku plynného jódu v porovnaní s vodíkom sa premení 99 % vodika na 
jodovod ík. 

Ďalšie príklady na výpočet rovnovážnych sústav sú v prfručkách výpočtov z anorganiokej, 
prípadne fyzikálnej chémie.1 ) 

1 ) Pozri napr. J . Gažo a kol.: Anorganická chémia - laboratórne cvičenia a výpočty, 

Alfa, Bratislava 1977. 
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Princíp pohyblivej rovnováhy 

Rovnovážny stav nejakého chemického deja sa zachováva, ak zostávajú ne­

zmenené vonkajšie podmienky. No, len čo sa zmenia vonkajšie podmienky, rovno­

váha sústavy sa poruší a začnú v nej prebiehať zmeny, ktoré rezultujú v ustálení 

novej rovnováhy, zodpovedajúcej zmeneným podmienkam. Smer, v ktorom sa 

posunuje rovnováha pri zmene vonkajších podmienok, určuje princíp pohyblivej 

rovnováhy, ktorý vyslovili H. Le Chate lier a K. F. Buun (1884-1886): Porušenie 

rovnováhy sústavy vonkajším pósobením vyvoláva zmeny, lctorými sa s·ústava usiluje 

zarnedzif účinlcom tohto pósobenia. Ukážeme platnosť princípu pohyblivej rovnováhy 

na príklade niekofkých chemických reakcií. 
Zvyšovanie teploty posunuje rovnováhu v smere reakcií, pri ktorých sa teplo 

pohlcuje, lebo tým teplota klesá a naopak znižovanie teploty podporuje priebeh 

reakcii spojených s uvoTňovaním tepla, čím teda teplota zasa stúpa. N apríklad zlu­

čovanie oxidu siričitého s kysli.kom na oxid sírový 

2 S02 + 02 ? 2 803 + 196 kJ (7.56) 

prebieha za uvoTňovania tepla, preto zvyšovaním teploty sa rovnováha posunuje 

v smere rozkladu oxidu sírového, znižovaním teploty potom v smere jeho vzniku. 

Kvantitatívne vztahy, ktoré vyjadrujú závislosť rovnovážnej konštanty Ke, prípadne Kp 

od teploty, možno odvodiť na základe termodynamických zákonov (reakčná izochóra, prípadne 

izobara; pozri učebnice fyzikálnej chémie). 

Ďalším dosledkom platnosti principu pohyblivej rovnováhy je účinok t laku na 

chemické rovnováhy v plynných sústavách. Ak pri reakcii vzrastá celkové látkové 

množstvo, posunuje zvýšenie t laku rovnováhu na stranu východiskových látok, 

lebo sa tým celkové látkové množstvo v sústave zmenšuje, a v dosledku toho tlak 

znovu klesá (tlak je úmerný celkovému látkovému množstvu zložiek p = 2:.n,RT/V). 

Ak sa však celkové látkové množstvo reakciou zmenšuje, posunuje sa rovnováha zvý­

šením t laku z toho istého dovodu na stranu reakčných produktov. Keď sa pri 

reakcii nemení látkové množstvo plynných zložiek, ako je to napr. pri reakcii medzi 

oxidom uhoTnatým a vodnou parou 

(7.57) 

nemá zmena t laku vplyv na zloženie rovnovážnej zmesi. Naproti tomu napr. pri 

zlučovaní vodíka s dusíkom na amoniak 

(7.58) 

zmenšuje sa celkové látkové množstvo, takže zvyšovanie tlaku posunuje rovnováhu 

v prospech vzniku amoniaku, znižovanie t laku podporuje zasa jeho rozklad. Z toho 

dóvodu sa táto reakcia uskutočňuje v priemysle pri vysokých tlakoch (pozri str. 344). 

Heterogénne rovnováhy 

Ak chemická reakcia prebieha medzi látkami, ktoré sa nachádzajú v roznych 

fázach (napr. kvapaliny alebo tuhé látky reagujúce s plynmi), označuje sa ak<> 

hderogénna. Ako príklad heterogénnej reakcie možno spomenúť tepelný rozklad 
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tuhého uhličitanu vápenatého, pri ktorom vzniká tuhý kysličník vápenatý a plynný 

kysličník uhličitý 

CaO + C02 (7.59) 

Keď uvážime, že uhličitan vápenatý i oxid vápenatý sú celkom neprchavé látky, 

mažeme VO výraze pre rovnovážnu konštantu považovat ich „koncentrácie" za 

konštantné a spojit ich s rovnovážnou konštantou. Tým nadobudne výraz pre rovno­

vážny stav reakcie (7.59) jednoduchý tvar 

Ke= [C02] alebo Kp = pco, (7.60) 

P odra toho je rovnovážna konštanta rozkladu uhličitanu vápenatého určená 

jedine parciálnym tlakom oxidu uhličitého. 

Iným príkla.dom heterogénnej rea.kcie je redukcia. oxidu uhličitého žeravým uhlíkom 

C02 + C <=' 200 

ktorej rovnovážny sta.v je vyja.drený vzťahmi 

(CQ]2 
Ke = (C02]; 

alebo redukoia. oxidu žele~itého, "'.'odíkom 

2 

K _ Pco 
p- - -

Pco, 

FSiOJ + 3 H2 <=' 2 Fe + 3 H 20 

pre rovnovážny sta.v k torej platí: 

Ke = K
11 

= [H20J3 = pl,,o 
[H2J3 p:., 

TEPELNÁ ENERGIA A CHEMICK~ REAKCIE 

(7.61) 

(7.62) 

(7.63) 

(7.64) 

·· Fyzika. učí, že teplo je určitý druh energie. Zrete!ne na to prvýkrát poukázal J. P. Joule 

(1840), ktorý róznym spósoboni menil mechaniokú prácu na teplo a. svojimi pokusmi stanovil 

t zv. mechanický ekvivalent tepla. Z teoretických úvah i experimentálnych pozna.tkov sa. vyvinula. 

predstava., že podstatou tepla. je mechanický pohyb základných sta.vebnýoh ča.stío látok.1) Zá ­

kladným atribútom tohto pohybu je jeho neusporia.da.nosť (oha.otičnosť), ktorá za.príčiňuje, že sa 

nemóže pozorova.ť makroskopicky, Jeho nevedie k pohybu telesa. a.ko celku. 

Tepelná energie. je teda. istý druh mecha.nickej energie, a. preto za. jej jednotku berieme 

jednotku energie, joule J . Okrem toho sa. ešte používa. za.kázaná jednotka, kalória cal, prípe.dne 

kiloka.lória koa.l; I koa.l = 103 cal. Platí presne I ca.lib = 4,184 J.2) 

·IVnútorná energia. Každej látkovej sústave možno v daných podmienkach pri­

písať~istú zásobu energie, którá sa nazýva vnútomá energia U prislušnej ·sústavy. 

Vnútorná energia sa všeobecne skladá z roznych druhov energie, ako z energie 

atómových jadier, elektrónov, vazbovej energie molekúl, energie jednotlivých druhov 

m olekulového pohybu (rotačný, vibračný a translačný), energie medzimolekulového 

posobenia a pod -. Je samozrejme pra kticky nemožné stanovit celkovú hodnotu 

t) Tento ná.zór vysiovii prVýim\t v 18. stor. ruský učenec 1\1'.. V. L omonosov. 

2) ca.lu, značí tzv. termoohemíokú kalóriu; iné druhy kalórií sú uvedené v tab. 43.5 (príloha.) . 
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vnútornej energie nejakej sústavy. I.:ahko však možno zistii zmenu. vnútornej energie, 
ák sústava prechádza z jstého začiatočného stavu 1 do nejakého konečného stavu 2. 
Zmenu vnútornej energie !:!:.U, spojenú s týmto prechodom, určuje výraz 

!:!:.U = Uz - U1 = w + q (7.65) 

kde w znamená prácu a q - teplo, ktoré bolí sústave ·pri uvažovanom deji dodané. 
Ak sústava prácu vykonáva a teplo uvofňuje, majú veličiny w a q záporné znamienko. 
Rovnica (7.65) je matematickým vyjadren.ím prvej terrruxlynamiclcej vety. 

Sústava móže prejsf zo začiatočného stavu do konečného roznym spósobom 
a prijaf pritom roznu prácu i rozne teplo. S účet ich •množstiev, ktorý určuje zmenu 
vnútornej energie, závisí jedine od začiatočného a konečného stavu sústavy 
a nie od spósobu, akým sa prechod realizoval. To je ".'last~e dosledok zákona zacho­
vania energie, ktorý vylučuje možnost zostrojenia perpetua mobile, predstavujúceho 
zariadenie, ktorým by sa energia získavala bez náhrady. 

Reakčné teplo. Každá chemická reakci& je sprévádzaná uvoliW'llaním alebo pohlco­
vaním tepla. Množstvo tepla, ktoré sa pr.i r~akcii uvolii1fje,, ozna:č~]e sa ako reakčné' 
teplo alebo tepelné zafarbenie reakcie qr. Vačšina 'chemických reakcií prebieha pri 
konštantnom tlaku a pre tento prípad sa zav'ádza veličina nazvaná entalpia H. 
Zmena entalpie l:!:.H, ktorá nastáva pri deji Pli!ilbiehajúcon;i.. pri konštantnom tlaku, 
je určená množstvom tepla sústave dodaného alebo ňou uvolneného. Vzhradom na 
rovnicu (7.65) teda platí:· .1 

l:!:.H = q = !:!:.U - ·w {7.66) 

Práca - w, konaná pri zvačšení objemu o !:!:. V, je daná súčinom p !:l V, takže 
rovnica (7.66) nadobúda tvar 

l:!:.H = !:!:.U + p !:!:. V (7.67) 

Hodnota !:lH je podobne aJrn !:!:.U funkciou len začiatočného a konečného 

stavu sústavy. 
Je zrejmé, že úbytok entalpie reakčnej sústavy určuje pri chemickej zmene pri 

konštantnom tlaku príslušné teplo a možno písaf: ' · 

(7.68) 

Ak sa pri reakcii uvolňuje teplo, má !:lH záp ornú hodnotu a taká reakcia sa nazýva 
exotermická. Niekedy reakcia prebieha samovofne už pri styku látok, ktoré sa zú­
častňujú na chemicko.m deji. Inokedy je potre bné na ;iačatie reakcie dodat zvonka 
potrebnú aktivačnú energiu a reakcia sa potom už samovoTne rozšíri v celom rozsahu 
reakčnej zmesi. Ak s~ pri reakcii teplo spotrebú va, M je k'ladné a reakcia sa nazýva 
endotermická. Priebeh endotermických reakcií je podmienený stálym dodávaním 
potrebného množstva energie zvonka. 

Reakčné teplo sa men.í s t eplotou, pri ktorej reakcia prebieha, a preto pri pres­
ných výpočtoch treba s touto zmenou rátat; príslušné kvantitatívne vzťahy aú 
v učebniciach fyzikálnej chémie. 

Termochemů;ké rovnice. Skúmanfm tepelných zmien, ktoré sú spojené s prie­
behom chemických reakcií, zaoberá sa termoché mia. V termochémii sa reakčné teplá 
udávajú zodpovedajúcou zmenou entalpie l:!:.H, ktorá sa pripíše za stechiometrickú 
rovnicu a vztahuje sa na také látkové množstvo, aké vystupuje v uvažovanej rovnici. 
Okrem toho sa v rovniciach vyznačujú aj sku penstvá reagujúcich látek, a to sym-
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bolmi (s), (1) a (g) pre skupenstvo tuhé, kvapalné a plynné. Pri kryštalických látkach 
sa podfa potreby uvádza aj modifikácia. Takto upravené rovnice sa označujú ako 
termochemické. S termochemickými rovnicami možeme narábať ako s algebrickými 
rovnicami, teda možeme ich sčítať, odčítať, jednotlivé členy možeme prenášať z jednej 
strany na druhú atď. 

Zlučovanie vodíka s kyslíkom na kvapalnú vodu možno vyjadriť termochemic­
kou rovnicou 

2 H2(g) + 02(g) = 2 H20(l); !1H = -571,5 kJ (7.69) 

Endotermickú reakciu zlučovania uhlíka so sírou na sírouhlík znázorňuje 
termochemická rovnica 

C(grafit) + 2 S(s) CS2(l); !:iH = 128 kJ (7.70) 

Pri staršom spósobe písarúa termochemických rovníc sa hodnota reakčného tepla pripisuje 
na pravú stranu týchto rovníc, pravda, s opačným znamienkom, než aké by malo zodpovedajúce 
tlH. Termochemické rovnice (7.69) a (7.70) možno.teda tak isto napísať v tvare 

2 H 2(g) + 02(g) = 2 H 20(1) + 571,5 kJ 

C(grafit) + 2 S(s) = CS2(1) - 128 kJ 

(7.71) 

(7.72) 

Poznať reakčné teplo chemickej reakcie je pre chemikov vefmi dóležité. Pomáha 
do určitej miery predvídať priebeh chemického deja a umožňuje ho usmerňovať 
v žiadanom smere (porovnaj str. 195). 

Hessov zákon a jeho aplikácia 

Základom termochémie je zákon, ktorý na empirickom základe objavil r. 1840 
G. H. Hess. Tento zákon hovorí, že velkost reakčného tepla závisí len od začiatočného 
a konečného stavu a nie od spósobu, akým sa chemická reakcia dostane zo začiatočného 
&tavu do konečného. Hessov zákon bezprostredne vyplýva z prvej vety termodyna­
miky, podfa ktorej je hodnota !:iH, určujúca pri chemickom deji reakčné teplo, 
jednoznačne určená začiatočným a konečným stavom sústavy. Priamym dosledkom 
tohto zákona je skutočnosť, že teplo, spojené s rozkladom zlúčeniny na jej prvky, 
rovná sa zlučovaciemu teplu (pozri ďalej) a má opačné znamienko. 

Na základe Hessovho zákona možno vypočitať reakčné teplá chemických 
premien, ktoré sa nedajú stanovit priamym meraním. No získať správny výsledok 
vyžaduje, aby začiatočný a konečný stav bolí skutočne rovnaké, t. j. musia byť 
rovnaké podmienky (teplota, tlak, prípadne objem), rovnaké skupenstvá látok a pri 
kryštalických látkach i rovnaké modifikácie. 

Napríklad neznáme reakčné teplo reakcie 

C(s) + 1/2 0 2 (g) CO(g); 1:1H =X (7.73) 

ktorá nemá jednoznačný priebeh, možno vypočítať pomocou experimentálne urče­
ných reakčr,iých tepiel reakcií 

C(s) + 02(g) 

CO(g) + 1/2 02(g) 

C02(g); 

C02(g); 

1:1H = -393 kJ 

1:1H = - 283 kJ 

(7.74) 

(7.75) 
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Podra Hessovho zákona platí totiž vzfah 

x-283 = -393 

z ktorého vyplýva pre hTadané reakčné teplo 

x=-llOkJ 

199 

(7.76) 

Podobne možno vypočítat aj reakčné teplo ktoréhokorvek chemického deja, 

ak sa vyjadrí ako algebrický súčet známych reakčných tepiel iných vhodných reakcií. 

Zlučovacie teplo. Zmena entalpie, ktorá nastáva pri vzniku jedného mólu zlúče­

niny z jej prvkov, nazýva sa zlučovacie teplo. Prvky sa pritom musia uvažovať 

v určitých štandardných stavoch, v ktorých sa ich entalpia považuje za nulovú. 

Za štandardný stav sa berie stála modifikácia prvku pri teplote 25 °0 a tlaku 

101,325 kPa. Takto definované zlučovacie t eplo sa označuje symbolom .6.H~1 • 

Zlučovacie teplá sa určujú buď experimentálne, alebo výpočtom podfa Hessovho 

zákona. Ukážeme výpočet zlučovacieho tepla peroxidu vodíka H 20 2, ktorého tvorbu 

z vodíka a kyslíka nemožno uskutočniť. Použime nasledujúce reakcie, ktorých 

reakčné teplo možno fahko merať : 

H2(g) + 1/2 02(g) = HzO(l); .6.H~1 = -285,81,kJ 

H202(l) - H20(l) + 1/2 0 2(g); l:lH = -98,3 kJ 

Odčítaním rovnice (7. 78) od rovnice (7. 77) a úpravou dostaneme rovnic u 

/:lff~1 =X 

takže pre hradané zlučovacie teplo peroxidu vodíka vyplýva: 

X = J-285,8 - (-98,3) = -187,5 kJ 

(7.77) 

(7.78) 

(7.79) 

(7.80) 

Poznat zlučovacie teplá má význam v tom, že ich použitím možeme vypočítat 

reakčné teplo akejkorvek reakcie. Podra Hessovho zákona je reakčné teplo dané 

súčtom zlučovacích tepiel reakčných splodín, zmenšenému o súčet zlučovacích tepiel 

východiskových látok. . 
Vypočítame napr. reakčné teplo redukcie oxidu železitého pósobením oxidu 

uhofoatého 

2 Fe(s) + 3 C02(g); ó..H =X (7.81) 

Pre zlučovacie teplá jednotlivých reakčných zložiek platí: 

Fe203(s) ó..H~1 = -816,7 kJ 

CO(g) ó..H~1 = l-110,0 kJ 

Fe(s) ó..H~1 = O 

C02(g) ó..H~ = :-393,3 kJ 

a hradané reakčné teplo bude: 

X = 3(-393,3)-(- 816,7 + 3(-110,0)) = 33,2 kJ (7.82) 

Termochemický cyk!m. Na H e3>ovom zákone je založený termochemický cyklu'!, ktorý 

uvá.dza do súvislosti mriežkovú enargiu (pozri str. 87) kry3ta.lickej soli s inými en~rgéltickými 

hodnotami, ktoré možno experimentá.lne stanovit(:\'[. B o rn a F. Haber 1919). Tant:> oyklui si 
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vysvetlíme na vzniku kryštálu chloridu sodného NaCl z tuhého sodíke. a plynného chlóru v šta.n­da.rdných stavoch. Uvedený dej možno rozložiť na nasledujúce čiastkové deje: 

Ne.(s) Na(g); 6.Ha 

1/2 Ch(g) = Cl(g); 1/2 6.Hd 
Na(g) Na+(g) + e; V1 

Cl(g) + e CI-(g); Ae 

Na+(g) + Cl-(g) = Na.Cl(s); -Vg 

(7.83) 

(7.84) 

(7.85) 

(7.86) 

(7.87) 
Energetické zmeny, spojené s každým dejom, sú vyznačené vedfa príslušnej rovnic5: 6.Ha je atomizačné teplo sodíka, 6.Hd - disociačné teplo chlóru, V1 - ionizačná energie. sodíka, Ae - elektrónová afinita chlóru a V g - mriežková energie. chloridu sodného. Podfa Hessovho zákona se. zlučove.cie teplo 6.H~, chloridu sodného rovná a.lgebrickému súčtu reakčných tepiel jednotlivých dejov (7.83) až (7.87), čím dostaneme rovnicu 

(7.88) 
Pretože na pravej stre.ne rovnice (7.88) berieme dodané energie s kladným znamienkom, musíme vziať Ae a - V g , ktoré predsta.vujú uvornené energie, so záporným znamienkom. 
Ak poznáme všetky oste.tné veličiny, móžeme z rovnice (7.88) vypočítat mriežkovú energiu chloridu sodného 

(7.89) 
Ak zisy;fme naopak mriežkovú energiu V 1,1) umožňuje rovnice. (7 .88) vypočítať ktorúkofvek inú veličinu v nej sa ne.chádzajúcu, na.pr. elektrónovú afinitu A 0 , ktorá sa priamo určuje pomerne 

obťažne. 

Tepelné javy pri rozpúšťaní 

Pri rozpúšťaní látok sa móže teplo pohlcovať aj uvofňovať. Zmena entalpie 
spojená s rozpúšťaním jedného mólu látky v takom množstve rozpúšťadla, aby 
vznikol roztok vyžadovaného zloženia, nazýva sa rozpúšťacie teplo.2) Rozpúšťacie 
teplo sa v podstate skladá z dvoch, členov, z ktorých prvý zodpovedá prevedeniu 
rozpúšťanej látky do stavu kvapalného roztoku a druhý vazbe molekúl rozpúštadla 
na častice rozpúšťanej látky (tzv. solvatácia, pozri str. 208). Pri tomto druhom deji 
sa teplo vždy uvofňuje, takže znamienko rozpúštacieho tepla závisí od algebrického 
súčtu zmien entalpie obidvoch dejov. 

Plyny sa musia pri rozpúšťaní najprv kondenzovať do objemu kvapalného 
roztoku, čo je spojené s uvoiňovaním tepla, preto rozpúšťacie teplo plynov je záporné. 
Pri rozpúšťaní tuhých látok musí sa najskór rozrušiť ich kryštálová štruktúra; ide 
o dej sprevádzaný spotrebou tepla, takže zodpovedajúca zmena entalpie je kladná. 
Znamienko rozpúšťacieho tepla tuhej látky potom závisí od toho, či prevláda prí­
rastok entalpie prvého alebo úbytok entalpie druhého deja. Látky, ktoré sa ochotne 
solvatujú, alebo bezvodé soli vytvárajúce hydráty, majú rozpúšťacie teplo záporné 
(rozpúšťanie je exotermické). Naopak soli so značnou mriežkovou energiou, ktoré 
nepodliehajú vo vačšej miere solvatácii, ako i kryštalohydráty, majú rozpúšťacie 
teplo kladné (rozpúšťanie je endotermické). 

1) Možno ju vypočítať použitím známych teoretických vzťahov (pozri str. 88). 
2) Presnejšie sa v tejto definicii hovorí o tzv. integrálnom rozpúšťe.com teple. 
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Roztokom rozumieme horrwgénnu sústavu (/ázu}, skladajúcu sa z najmenej dvoch 
zložiek, ktorých pomer sa móže v určitých rozmedziach plynule meni{. Zložkami roztoku 
sú rozpúš{adlo a rozpustené látky. Rozpúšťadlom označujeme spravidla tú látku, 
ktorá je v porovnaní s ostatnými látkami v nadbytku.I) 

Plyny sa navzájom vždy dokonale miešajú, čím vytvárajú homogénnu plynnú 
zmes - plynný roztok. K vapaliny móžu byť alebo neobmedzene miešatefné (napr. 
voda a etanol}, alebo miešateTné len čiastočne, takže vytvárajú dve oddelené fázy 
s odlišným zložením (napr. voda a dietyléter), prípadne prakticky nemiešateTné 
(napr. voda a sirouhlík). Vzájomná rozpustnost kvapalín závisí od súdržných sil 
medzi ich molekulami, ako aj od teploty a tlaku. K vapalné roztoky vznikajú ďalej 
rozpúšfaním tuhých látok alebo plynov v kvapalinách a tuhé roztoky zasa rozpúšťa­
ním plynov, kvapalín alebo tuhých látok v tuhých látkach. 

V tejto kapitole sa budeme zaoberať len kvapalnými roztokmi, a to takými, 
v ktorých sú rozpustené neprchavé látky. 

Zlo ženie roztokov 

Zloženie roztokov sa vyjadruje niektorým z nasledujúcich spósobov. 

1. Hmotnostný zlomok látky B, u·B je určený podielom hmotnosti mB rozpustenej 
látky B a hmotnosti m roztoku 

mB 
WB= - (8.1) 

m 

Ak násobíme WB stomi, dostaneme hmotnostné percentá látky B. 

2. Objemový zlomok látky B, CfJB je určený podielom objemu VB rozpustenej 
látky B a objemu V roztoku 

VB 
CfJB =v (8.2) 

Ak násobíme CfJB stomi, zfskame objemové percentá látky B . 

') Pri vodných roztokoch sa však voda konvenčne považuje vždy za rozpúiíťad.lo. 
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3. Mólový zlomok látky B, XB je určený podielom látkového množstva nB rozpus­
tenej látky B a látkového množstva všetkých zložiek roztoku 

nB XB =-­
. ~nt (8.3) 

S účet mólových zlomkov všetkých zložiek roztoku sa musí rovnat jednej: 
~ XB = 1. 

4. Molalita látky B, mB je určená podielom látkového množstva nB rozpustenej 
látky B a hmotnosti mr rozpúšCadla 

(8.4) 

Jednotkou molality je mol . kg- 1 
5. Koncentrácia látky1) B, CB alebo [B) je určená podielom látkového množstva nn 

rozpustenej látky B a objemu V roztoku 

(8.5) 

J ednotkou koncentrácie je mol . m-3. V chémii sa použf va naj ma násobná jednotka 
mol. dm-3, ktorej symbol je M; 1 M = 103 mol . m- 3. Pre koncentráciu udanú v mol . 
. dm- 3 sa doteraz používa názov „molarita". 

6. Hmotnostná koncentrácia látky B, f/B je určená podielom hmotnosti mn roz­
pustenej látky B a objemu V roztoku 

(8.6) 

J ednotkou hmotnostnej koncentrácie je kg . m- 3, no často sa používa i kg . dm-3; 
1 kg . dm-3 = 103 kg . m-3. 

V niektorých chemických odboroch, najma v analytickej chémii, sa koncentrácia 
vyjadruje normalitou látky B, en(B}, ktorá je určená podielom valového množstva nv(B) 
(pozri str. 39) rozpustenej látky B a objemu V roztoku 

Cn(B ) = nv(B) 
v (8.7) 

Jednotkou normality je val. dm-3, ktorej symbol je N. Normalita je v jedno­
duchom vztahu s koncentráciou v M, lebo platí cn(B) = v CB, kde v= 1, 2, 3, . „, 
má rozmer val. mo1-1 a závisí od chemického charakteru látky B. 

Rozpustnosť látok a krivky rozpustnosti 

Látku možno v rozpúšťadle rozpúšťať pri stálych podmienkach len do určitého 
medzného zloženia roztoku, pri ktorom je roztok nasýtený. Nasýteným roztokom 
nejakej látky rozumieme taký roztok, ktorý je v dynamickej rovnováhe s tuhou 

1) Pre upresnenie sa. teraz pre túto veličinu zavádza názov koncentrácia látkového množstva 
a.lebo množstvová koncentrácia. 
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fázou rozpustenej látky (t. j. za jednotku času sa rozpustí také isté množstvo látky, 
aké sa jej opať z roztoku vylúči). Zloženie nasýteného roztoku udáva rozpustnost' 
príslušnej látky v danom rozpúšťadle. Rozpustnost závisí od chemickej štruktúry 
látky, od charakteru rozpúšťadla a od teploty. 

Rozpustnosť látok sa udáva roznym sposobom (g látky na 100 g rozpúšťadla, 
g látky na 100 g roztoku, koncentrácia a pod.). Okrem tabufkového sposobu vy­
jadrovania rozpustnosti veTmi ·často sa roz­
pustnosť vyjadruje aj graficky tzv. krivkami 
rozpustnosti. Tieto krivky sa obvykle zostro-

=> 
jujú tak, že sa na vodorovnú os nanáša x 

E 
teplota a na zvislú os rozpustnost látky. Nie- N 

koiko charakteristických kriviek rozpustnosti 2 

100 

je znázornených na obr. 8.1. g 50 
~ 

Obr. 8.1. Krivky rozpustnosti 
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Sposob zmeny rozpustnosti danej látky s teplotou závisí podstatne od jej 
rozpúšťacieho tepla. Podia princípu pohyblivej rovnováhy (pozri str. 195) vše­
obecne platí, že rozpustnosť látok, ktoré pri rozpúšťaní t eplo pohlcujú (vačšina 

látok), s rastúcou teplotou stúpa (krivky a a b) a rozpustnosť látok, ktoré pri roz­
púšťaní teplo uvofňujú, naopak klesá (krivka d) . Rozpúšťanie niektorých látok je 
sprevádzané len minimálnym tepelným efektom (napr. chlorid sodný) a ich roz­
pustnosť sa s teplotou nijako osobitne nemení (krivka c). 

Ak tuhá látka vytvára kryštalohydráty (pozri str. 271) s roznym obsahom 
kryštálovej vody, má každý kryštalohydrát · aj bezvodá látka osobitnú krivku 
rozpustnosti. Jednotlivé kryštalohydráty a bezvodá látka sú stále len v obmedzenej 
teplotnej oblasti. Podrobnejšie analyzujme krivku rozpustnosti síranu sodného na 
obr. 8.2. Ako vidieť, rozpustnost NaiS04 so zvyšovaním teploty do 32,4 °C prudko 
stúpa a potom začína klesat. Táto zmena súvisí s tým, že pod teplotou 32,4 °C je 
v rovnováhe s roztokom dekahydrát síranu sodného Na2S04 • 10 H20, ale počnúc 
od tejto teploty bezvodý síran sodný. Po zohriatí roztoku vyše 32,4 °C sa teda tuhá 
fáza začína postupne menit, ubúda dekahydrát síranu sodného a vzniká bezvodý 
síran sodný, kterého rozpustnosť sa s teplotou znižuje. Preto je teplotná závislost 
rozpustnosti Na2S04 do 32,4 °C určená krivkou rozpustnosti dekahydrátu a nad 
touto teplotou krivkou rozpustnosti bezvodej soli. 

Ak látka vytvára viac kryštalohydrátov rozneho zloženia, má jej krivka roz­
pustnosti prirodzene zložitejši priebeh a objavuje sa na nej viac zlomov. Ako príklad 
je na obr. 8.2 uvedená krivka rozpustnosti síranu železnatého, ktorý do 56,6 °C 
vytvára heptahydrát FeS04 • 7 H 20 („zelená skalica"), od tejto teploty do 64,4 °C 
tetrahydrát F eS04 • 4 H 20 a konečne pri ešte vyšších teplotách monohydrát FeS04 • 

. H 20. Na jeho krivke rozpustnosti pozorujeme dva zlomy, pri ktorých nastáva 
zmena charakteru priebehu teplotnej závislosti rozpustnosti, podmienená tvorbou 
vždy nového kryštalohydrátu; počnúc od 64,4 °0 rozpustnosť síranu železnatého 
v dosledku jestvovania monohydrátu s teplotou klesá. 
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Obr. 8.2. Krivka rozpustnosti 
síranu sodného a síranu že. 
leznatého; 
Čísla na krivkich udivajú počet 
molekúl krylttlovej vody 

Ak rozpustíme v kvapalnom rozpúšťadle niektorú neprchavú látku, bude 
výaledný tlak pary roztoku podmieňovaný len parciálnym tlakom pary rozpúšťadla. 
Rozpustenfm neprchavej látky zníži sa zastúpenie molekúl prchavého rozpúšťadla 
v jednotke objemu a tým sa zmenší aj počet molekúl, ktoré za jednotku času unikajú 
z kvapalnej fázy do plynnej. V dosledku toho sa rovnováha medzi kvapalinou a parou 
ustáli už pri menšom tlaku pary. Z toho teda vyplýva, že tlak nasýtenej pary roz­
púšťadla nad roztokom musí byť vždy menší než nad čistým rozpúšťadlom. 

F. M. Raoul t (1886) pokusne dokázal pre zriedené roztoky, že zníženie tlaku 
pary tip rozpúštadla je priamo úmerné mólovému zlomku rozpustenej látky B, XB 

(8.8) 

kde p 0 je tlak pary čistého rozpúšťadla, nr - látkové množstvo rozpúšťadla a nB -
látkové množstvo rozpustenej látky B. 

So znížením tlaku pary pri roztokoch neprchavých látok priamo súvisí zvýšenie 
bodu varu týchto roztokov v porovnaní s bodom varu čistého rozpúšťadla. Pokusne sa 
zistilo, že zvýšenie bodu varu ó.1'v zriedených roztokov je priamo úmerné molalite roz­
pustenej látky B, mB 

(8.9) 

Konštanta úmernosti E je tzv. ebulioskopická konštanta, ktorá je charakteristická. 
pre rozpúšťadlo a znamená zvýšenie bodu varu roztoku, ak je molalita látky B 
jednotková. 

Dosledkom zníženia t laku pary nad roztokmi je tiež zníženie bodu tuhnutia 
roztokov v porovnaní s bodom tuhnutia čistého rozpúšfadla. Zníženie bodu tuhnutia 
ó.Tt , tak isto ako zvýšenie bodu varu fi1'v, je úmerné molalite rozpustenej látky B, mB 

(8.10) 

K je tzv. kryoskopicM konštanta, charakteristická pre rozpúšťadlo a znamená 
zníženie bodu tuhnutia roztoku pri jednotkovej molalite látky B. 
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Ebulioskopia a kryosk<Ypia. Z pokusne zisteného zvýšenia bodu varu alebo zní­

ženia bodu tuhnutia možno pomocou vzťahov (8.8) a (8.9) stanoviť molekulovú váhu 

rozpustenej neprchavej látky. Metóda, ktorou sa stanovuje relatívna molekulová 

hmotnosť na základe zvýšenia bodu varu, nazýva sa ebulioskopická a metóda, k torou 

sa stanovuje relatívna molekulová hmotnost na základe zníženia bodu tuhnutia, 

nazýva sa kryoskopická. 

Ak rozpUBtíme v Q kilogramoch rozpúšťadla q kilogramov látky B noznámoj mólovej 

hmotnosti M, dostaneme pre molalitu vzťah 

l OOOq 
mB = MQ 

Ak dosadíme za mB do rovnice (8.9), dostanemo 

z čoho pre m ólovú hmotnosť vyplýva: 

1 OOOEq 

MQ 

M = l OOOEq 
11TvQ 

Podobný výraz pre mólovú hmotnosť možno prirodzene získať aj z rovnice (8.10). 

Osmotický tlak 

(8. 11) 

(8.12) 

(8.13) 

Majme roztok oddelený od čistého rozpúšťadla pomocou polopriepustnej (semipermeabilnej) 

membrány, to znamená steny, ktorej otvory sú také malé, že prepúšťajú len molekuly rozpúšťadla., 

nie však molekuly rozpustenej látky. Takouto membránou móže byť napr. celofánová blana a.lebo 

ešte vhodnejšie hlinená diafragma., v póroch ktorej je vyzrá,žaný kyanoželeznatan mednatý 

Cu2Fe(CN)6 • Pri vhodnom usporiadaní pokusu (obr. 8.3) móžeme pozorovať, že rozpúšťadlo 

vniká samovofne do roztoku, ktorý sa teda tým zrieduje; tento je.v se. nazýva osmóza. J e to 

z termodynamického hradiska dósledok tendencie po vyrovnaní tlaku pary roztoku a rozpúšťadla, 

Jebo samovofným zriedovaním roztoku, ktorý má nižší tlak pary než rozpúšťadlo, zvyšuje sa 

jeho tlak pary a približuje sa teda tlaku pary samotného rozpúšťadla. Vnikarúm rozpúšťadla polo­

priepustnou stenou do roztoku vzniká v ňom pretiak, ktorý možno 

merať pripojeným manometrom. Tento dej sa zastaví vtedy, ked 

tlak v roztoku dosiahne určitú hodnotu, nazvanú osmotic/,,"Ý tlak. 

Je určený vonkajším t is.kom, ktorým sa musí pósobiť na roztok, aby 

sa zabránilo vznikaniu rozpúšťadla do roztoku. 

Obr. 8.3. Meranie osmotického t laku; 
M - polopriepustná membrána. m - ortuťový mano meter. 1 - roztok, 

2 - rozpúšťadlo 

Z pokusov vyplynulo, že osmotický tlak ll zriedených roztokov možno vyjadriť vzťahom 

II = CBRT (8.14) 

kde CB je koncentrácia rozpustenej látky B, R - plynová konštanta a T - absolútna teplota. 

Rovnica (8. 14), ktorú pokusne odvodil J. H. van't Hoff (1886), sa formálne zhoduje so 

stavovou rovnicou ideálneho plynu (pozri str. 165), lebo v stavovej rovnici nB/V = cB. To teda 

nasvedčuje tomu, že sa molekuly rozpustenej látky správajú z kinetickoj stránky podobne ako 

molekuly plyn\!, 
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Termodynamickými úvahami možno ukázať, že existuje úzka súvislosť medzi osmotickým 
t lakom na jednej strana a znížením tlaku pary, zvýšením bodu varu a znížen ím bodu tuhnutia 
na strana druhej. Všetky tieto javy závisia jedine od počtu molekúl , nachádzajúcich sa v obje­
movej jed.notk a, t . j. od ich k oncentrácie bez ohradu na chemický cha rakter rozpusten ej látky. 

ELEKTROLYTY 

Vznik teórie ionizácie. V niektorých prípadoch sa zistilo, že vplyv rozpustenej 
látky na zmenu charakteristických vlastností zriedených roztokov (osmotický tlak, 
zvýšenie bodu varu a pod.) je vačší, než možno očakávať podfa ich zloženia. Anomálie 
.sa zistili menovite pri vodných roztokoch kyselín, hydroxidov a solí. V týchto prí­
padoch niektoré vlastnosti roztokov zodpovedali vačšiemu počtu častíc, než udával 
jednoduchý výpočet koncentrácie rozpustenej látky podfa zákonov pre zriedené 
roztoky. 

Keď vychádzame no.pr. pri výpočte osmotického tlaku z rovnice (8. 14) 

II vy poč = CB RT (8.15) 

nameraný osmotický tlak IInamer takéhoto roztoku je viičší než vypočítaný IIvypoč• Aby rovnic& 
(8.15) platila aj pre roztoky tohto druhu, zaviedol do nej van't Hoff empirický k oeficient i ako 
súčinitef konccntrácie rozpustenej látky B , es 

II namer = ics RT (8.16) 

Tento koeficient udáva, kofkok.rát sa v roztoku zviičšil počet m olekúl a možno ho vyjadriť 
aj ako pomer nameraného osmotického tlaku k t laku vypočítanému z rovnice (8.15) 

. IInamer 
i =--­

II vy poč 
(8.17) 

Ten istý koeficient i vystupuje aj v iných rovniciach, ktoré vyjadrujú vlastnosti zriedených 
roztokov. Napríklad rovnice. (8.9 ) pre zvýšenie bodu varu nadobúda tvar 

(ÓTv)namer = EimB (8.18) 

a koeficient i je definovaný tak isto a ko pomer nameranéh o a vypočítaného zvýšenia bodu varu 

. (ÓTv)namer 
i= (ÓTv}vypoč 

Podobna vstupuje koeficient i do rovnice (8. 10) pre zníženie bodu t uhnut ia. 

(8.19) 

Švédsky fyzik S. Arrhenius (1887) si všimol, že vodné roztoky zlúčenín, ktoré 
javia takéto odchýlky od zákonov pre zriedené roztoky, vedú súčasne elektrický 
prúd. Roztoky elektricky vodivé označujú sa podfa Faradaya ako elektrolyty; tento 
názov. sa však bežne používa aj pre látky , ktoré tieto roztoky vytvárajú. V snahe 
vysvetliť súvislosť medzi elektrickou vodivosťou a anomálnymi vlastnosťami elektro­
lytov vytvoril Arrhenius tzv. teóriu elektrolytickej disociácie čiže ionizácie.1) 

•) V modernej teórii elektrolytov sa pojmom disociácia rozumie jav, ktorý tkvie v štiepení 
a sociovaných útvarov, vzniknutých v dósledku elektrostatických príťažlivých síl medzi iónmi 
(pozri str. 210) pri zriedovaní roztokov. Preto v dalšom texte pre disoció.ciu v zmysle Arrheniovej 
predstavy budeme používať vhodnojší termín ionízácia. 
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Podstata tejto teórie spočívala v predstave, že sa kyseliny, hydroxidy a soli vo 

vodných roztokoch rozpadávajú na elektricky nabité častice, t . j. ióny, ktoré zaprí­

čiňujú elektrickú vodivosť roztokov. Zvačšenie počtu častíc v objemovej jednotke 

roztoku v dosledku rozpadu - ionizácie východiskových látok má súčasne za násle­

dok aj zvýšenie osmotického t laku a ostatných vlastností elekt rolytov v porovnaní 

s roztokmi neionizovaných látok pri rovnakej koncentrácii rozpustenej látky. 

Keď je ionizácia úplná, je i podfa Arrheniovej toórie rovné počtu iónov, na ktoré sa roz­

padne každá molekula. uvedená do roztoku. Na.príklad pre chlorid sodný Na.Cl, ktorý pri ionizácii 

tvorí dva ióny, je i = 2, v prípade chloridu vápenatého CaCJ2> ktorý <láva tri ióny, je i = 3 atd. 

Obvykle sa však hodnoty i od celistvých čísiel odchyfujú, čo Arrhenius vysvetlil predpokladom 

o čiastočnej ionizácii elektrolytu. 

Ionizačný stupeň. P re posúdenie vefkosti ionizácie v roztoku zaviedol Arrhenius 

tzv. ionizačný stupeň oc. Jeho hodnota udáva podiel látkového množstva ionizovaného 

elektrolytu B, (nB)ion a látkového množstva všetkého elektrolytu B, nB 

(nB)ion 
oc =--- (8.20) 

Ak sa daný elek trolyt B móže štiepiť na N iónov, potom se. z jeho látkového množstva nB 

vytvori látkové množstvo N nBcx iónov a ostane n eionizované látkové množstvo nB - nBCX = 
= nB( l - ex). Celkové látkové množstvo častíc sa teda. zviičší v pomere [nB( l - ex) + N nBex] : 

: nB = (1 + ex(N - l)] : 1, to znamená [ l + cx(N - l)] krát. Pre koeficient i teda platí: 

i = 1 + ex(N - 1) (8.21) 

a pre ionizačný stupeři ex z toho vychádza. 
i - I 

ex =---
N- 1 

(8.22) 

Pomocou tohto vztahu móžeme z koeficientu i, zisteného fyzikálno-chemickými metóda.mi, 

vypočítat ionizačný stupeň príslušného e lektrolytu. 

Fyzikálna a chemická teória roztokov 

Arrheniove predstavy sú založené na tzv. /yzikálnej teórii roztokov, ktorá pova­

žuje rozpúěťadlo len za inertné prostredie a pri rozpade látok na ióny neuvažue­

o vzájomnom chemickom posobení rozpustenej látky a rozpúšťadla. Experimentálne 

údaje však ukazujú, že samotné rozpúšfanie nie je len fyzikálnym javom, ale že pri 

rozpúšťaní prebiehajú medzi rozpúšťadlom a rozpúšťanou látkou chemické reakcie. 

To potvrdzuje aj tá okolnost, že rozpúšťanie lát-0k sprevádzajú tepelné efekty 

(uvorňovanie alebo pohlcovanie tepla), objemové zmeny, ako aj hlboké zmeny che­

mických vlastností týchto látok. 
Analyzujúc jednotlivé efekty pri rozpúšťaní, D. I. Mendelejev (1887) vypra­

coval tzv. chemickú teóriu roztokov. Podra tejto teórie je rozpúšťanie procesom nielen 

fyzikálnym, ale i chemickým, lebo molekuly rozpúšťadla reagujú s časticami rozpúš­

ťanej látky a vytvárajú s nimi viac alebo menej labilné zlúčeniny rozneho zloženia. 

O správnosti tohto názoru svedčil predovšetkým jav, že mnohé látky sa vylučujú 

z roztokov v poďobe kryštalohydrátov (kryštalosolvátov), v ktorých na každú 

stechiometrickú molekulu rozpustenej látky pripadá definovaný počet chemicky 

viazaných molekúl rozpúštadla. Tieto molekuly rozpúšťadla sú súčasfou kryštálo-
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vej štruktúry kryštalosolvátov a podmieňujú mnohé z ich fyzikálnych aj chemic­
kých vlastností (pozri str. 271). Výsledky fyzikálno-chemických meraní existenciu 
solvatovaných iónov v roztokoch elektrolytov jednoznačne potvrdzujú. 

Mechanizmus procesu ionizácie 

V čase vzniku ionizačnej teórie nebolo jednoduché vysvetlit, čo je príčinou 
existencie elektrických nábojov častíc, vznikajúcich pri ionizácii, z akého dóvodu 
podliehajú ionizácii len určité typy látok a prečo nastáva ionizácia len v určitých 
rozpúšťadlách, predovšetkým vo vode. Je zrejmé, že vysvetlenie týchto nejasností 
vyžadovalo hlbšie znalosti o chemickej štruktúre ionizujúcich sa látok, ako aj ioni­
záciu spósobujúcich rozpúšťadiel a umožnil ich až rozvoj novodobej teórie chemickej 
vazby a štruktúry. Na tomto základe sa potom niektorépredstavypóvodnej ionizačnej 
teórie potvrdili, iné však bolo nevyhnutné doplnit alebo opravit, prípadne pozmeniť. 

Ionizácia iónových zlúlenín a zlúlenín s polárnymi molekulami. Je jasné, že pri 
zlúčeninách s iónovou vazbou nevznikajú ióny až pri ich rozpustení. Ióny sa na­
chádzajú v kryštálových štruktúrach týchto látok a pri rozpustení kryštálu vo vode, 
prípadne v inom polárnom rozpúštadle sa z týchto štruktúr len odštiepujú. Pri styku 
kryštálu iónovej zlúčeniny s rozpúšťadlom sa zoskupujú okolo iónov na povrchu 
kryštálu poláme molekuly rozpúšťadla tak, že kladné póly dipólov vyhfadávajú 

1 - „ -
- + - „ - • () 

- + - ~ -

blízkost aniónov a záporné póly sa sústreďujú nad 
katiónmi (obr. 8.4). Tým sú ióny elektrostaticky 
priťahované smerom von od povrchu iónového 
kryštálu, v dósledku čoho sa príťažlivé sily medzi 
iónmi podstatne oslabujú. Len čo sily priťahovania 
molekúl rozpúšťadla a iónov prevládajú nad vaz­
bovýrrů silami iónov v kryštálovej štruktúre, kryštál 
sa rozpadá a ióny prechádzajú do roztoku. 

Obr. 8.4. Rozpúšťanie kryštálu iónovej zlúčeniny v polárnom 
rozpúšťadle 

Vo vode sa však ionizujú nielen typicky iónové, ale aj molekulové zlúčeniny, 
ak sú ich molekuly dostatočne poláme. Dipóly rozpúšťadla, ktoré sa pritiahnu ku 
koncom polámej molekuly, deformujú ju a zapríčiňujú oddialenie jej pólov, takže 
molekula sa v dósledku toho napokon rozpadne na jednotlivé ióny (obr. 8.5). 

Solvatácia iónov. Po uvofnení z kryštálu, prípadne po vytvorení z molekuly sú 
ióny ihneď zo všetkých strán obalené istým počtom molekúl rozpúšťadla; tento dej sa 
označuje ako solvatácia. Ak je rozpúšťadlom voda, hovorí sa o hydratácii. Hydratácia 
má podstatný vplyv na mnohé vlastnosti iónov vo vodných roztokoch. Uvofňuje sa 
pri nej vefké množstvo tepla , označovaného ako hydratačné, čím sa zfahčuje alebo 
dokonca vobec umožňuje rozpúšťanie látky, ktoré samo osebe je dej endotermický. 
Hydratácia súčasne stabilizuje ióny v roztoku tým, že im zabraňuje znovu sa spo­
jovať za tvorby kryštálu, prípadne molekúl. 
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Vazby medzi molekulami vody a iónmi majú niekedy povoď v elektrostatickom 
iónovo-dipólovom posobení, ktoré sa uplatňuje najma pri katiónoch, ktoré nepre­
javujú vefkú náklonnost ku koordinácii (napr. pri katiónoch vačšiny alkalických 
kovov alebo kovov alkalických zemín), ako aj pri všetkých aniónoch. Castejšie sa 
však pri hydratácii vytvárajú medzi katiónmí a molekulami vody chemické vazby 
donorno-akceptomého typu, to znamená, že vznikajú komplexy iónov kovov s mole­
kulami vody (podrobnejšie o tom pozri str. 272). 

Obr. 8.5. Schéma ionizácie polárnej molekuly v polárnom rozpúšťadle 

Vplyv chemidcej štruktúry elel.:trolytov na charakter ich ionizácie. Vychádzajúc 
z naznačených predstáv, fahko pochopíme, prečo poláme rozpúšťadlá dobre roz­
púšťajú iónové a polárne zlúčeniny a zle nepoláme, prípadne málo poláme zlúčeniny. 
Súčasne je zrejmé, že pri ionizácii sa budú štiepi( prednostne tie viizby, ktoré sú v danej 
zlúčenine najpolárnejšie. Preto napr. hydroxid draselný KOH sa ionizuje na K + 
a OH-, kým kyselina dusičná HN03 , i keď obsahuje skupinu OH, ionizuje sa na. 
H+ a N03-. Je to tým, že účinkom vody sa štiepi vždy najpolámejšia vazba, a tou 
je pri KOH vazba medzi atómom draslíka a kyslfka, ktorá je praktickyiónová,kým 
v HN03 vazba medzi atómom vodíka a kyslíka, ktorá je vzhTadom na štruktúru tejto 
molekuly silne polarizovaná smerom k atómu kyslfka. Z toho názorne vyplýva, a.ký 
podstatný vplyv má chemická štruktúra elektrolytov na charakter ich iónizácie, 
a teda aj na ich chemické vlastnosti v roztokoch. 

Slabé a silné elektrolyty 

Výskum vlastností roznych elektrolytov ukázal, že treba rozlišovat elektrolyty 
slabé a silné. Pri slabých elektrolytoch možno v podstate prijímať Arrheniovu pred­
stavu o čiastočnej ionizácii, pri ktorej sa usta!uje rovnováha medzi neionizovanými 
molekulami a iónmi, na ktoré povodné molekuly pri ionizácii prechádzajú. Naproti 
tomu silné elektrolyty sú v roztokoch vždy úplne ionizované, a to aj pri pomerne 
vysokých koncentráciách, takže tu nemožno uvažovat o prítomnosti neionizovaných 
molekúl. K silným elektrolytom patrí vačšina solí, ako aj kyseliny a hydroxidy, 
ktoré sa konvenčne označujú ako silné (napr. HCI, H 2S04 , HN03 , KOH, Ba(OH)2 

a i.). V nasledujúcej stati rozoberieme hlavné zákonitosti správania sa roztokov 
obidvoch typov elektrolytov. 

Rovnováha v roztokoch slabých elektrolytov. Uvažujme o slabom elektrolyte B, 
ktorý sa ionizuje na katióny R+ a anióny X-

B ~R++ X - (8.23) 



210 VŠEOBECNÁ CHÉMIA 

Pre rovnováhu tejto ionizácie pri danej teplote platí rovnica 

[R+] [X- ] 
K = [B] (8.24) 

Rovnovážna konštanta K predstavuje ionizačnú konštantu slabého elektrolytu B. 
Ak je CB koncentrácia elektrolytu B a a jeho ionizačný stupeň pri tejto koncen­

trácii, potom cBa: je rovnovážna koncentrácia katiónov a aniónov a cB(l - a:) 
rovnovážna koncentrácia neionizovaného elektrolytu. Dosadenim týchto vzfahov 
<lo rovnice (8.24) dostaneme výraz 

K = (cBa:)2 
CB(l - a:) 

(8.25) 

Rovnica (8.25) vyjadruje tzv. Ostwaldov zrieďovaci záJcon, ktorý udáva závislost 
ionizačného stupňa a od koncentrácie CB elektrolytu B v roztoku.l) Keďže hodnota 
fonizačnej konštanty K sa pri danej teplote nemůže zmerůt, musí sa pri znížení kon­
·Centrácie CB zvýšit hodnota ionizačného stupňa a:. 

Pri elektrolytoch velmi málo ionizovaných , pokiar je ex vzhfadom na jednotku zanedbatefne 
malé, a teda 1 - ex """ l , možno ionizačnú konštantu vyjadriť aproximatívnym vzťahom 

(8.26) 
.a z toho vyplýva: 

ex""" VK/cB (8.27) 

Tento vzťah znamená, žo ionizačný stupeú. cx pri slabých elektrolytoch je nepriamo 
úmerný odmocnina koncentrácie roztoku (F. Kohlrausch). 

Pomery v roztokoch silných elektrolytov. Pre silné elektrolyty, ktoré sú vždy úplne 
iorůzované, Ostwaldov zrieďovací zákon pochopiterne nemóže platit. Tak isto i rov­
nica (8.22) nemóže pri silných elektrolytoch vyjadrovať ionizačný stupeř1. 

Zníženie osmotického tlaku, ako i pokles elektrickej vodivosti, ktoré nastávajú 
-v roztokoch silných elektrolytov pri zvyšovaní ich koncentrácie, nesúvisí s neúplnou 
ionizáciou, ako to vysvetToval Arrhenius, ale so vzájomným silovým pósobenim 
medzi elektrickými náboj mi iónov. Každý ión priťahuje ióny opačne nabité a odpu­
·dzuje súhlasné ióny, takže v okolí každého iónu je vačší počet iónov s opačným zna­
mienkom. Jóny sa takto navzájom silove ovplyvňujú a ich vofná pohyblivost je tým 
obmedzená, čo sa prejavujc zmenšením ich účasti na prenose elektriny roztokom. 
Podobne i pre vlastnosti, ktoré závisia od počtu častíc v roztoku (osmotický tlak 
.a pod.), růe sú smerodajné všetky prítomné ióny, ale len ich určitý podiel, ktorý je 
daný mierou vzájomného medziiónového pósobenia. Z týchto príčin sa namiesto 
skutočných koncentrácií zavádzajú isté „účinné" koncentrácie elektrolytov, ktoré 
určujú všetky základné vlastnosti roztokov a označujú sa ako aktivity. Aktivita 
rozpustenej látky B, aB sa vypočíta z jej koncentrácie CB vynásobením príslušným 
aktivitným koeficientom fB, ktorý sa maže zistiť experimentálne i výpočtove; platí teda: 

aB = /B CB (8.28) 
Hodnoty aktivitných koeficientov silne závisia. od koncentrácie a od mocenstva. všetkých 

iónov prítomných v roztoku. Pre roztoky, v ktorých je koncentrácia elektrolytov mimoria.dne 
nízka, blížia sa hodnoty aktivitných koeficientov jednej a s ras túcou koncentráciou klesajú. Po 
dosiahnutí dostatočne vysokých koncentrácií dochádza niekedy opat k vzrastu aktivitných 
koeficientov. 

1) Prirodzene, že pre elektrolyt iného typu, ionizujúci sa napr. na R H + 2X-, má príslušná. 
ovnica zložitejší tvar. 
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KYSELINY A ZÁSADY 

Kyseliny boli k edysi charakterizované sfarbením lakmusového papierika na červeno, kyslou 
chuťou, vyvíjaním kysličníka uhličitého z vápenca a rozpúšťaním neušTachtilých kovov za vývoj a 
voclíka. Zásady zase. m odrým zafar bením lakmusového papierika a zmydelřt0vaním organických 
esterov. Boli známe aj rozdioly v síle kyselín a zásad, nebola však jasná ich príčino.. !ba Arrheniova 
onizačná teória priniesla výst ižn ejší a vedecky p odložený názor n a kyseliny a zásady. 

Arrheniova teória kyselín a zásad 

V zmysle Arrheniovej teórie je kyselina zlúčenina, ktorá sa vo vodnom roztoku 
ionizuje za vzniku vodíkových katiónov, zásada potom zlúčenina, ktorá sa ionizuje za 
vzniku hydro;-cidových aniónov. Napríklad kyselina dusičná sa ionizuje podra schémy 

(8.29} 

hydroxid sodný podTa schémy 
NaOH ~ Na+ + OH- (8.30) 

Sila kyselín alebo zásad podTa Arrhenia závisí od koncentrácie vodíkových alebo 
hydroxidových iónov v roztoku, ktorá je určená stupňom ionizácie. Čím viac s1'i 
kyseliny alebo zásady v roztoku ionizované, tým sú silnejšie. Ak zmiešame vodné 
roztoky kyseliny a zásady, zlučujú sa vodíkové a hydroxidové ióny za vzniku vefmi 
málo ionizovanej vody 

(8.31) 

a v tomto deji tkvie podstata neutralizácie kyseliny zásadou. Reakčné teplo neutrali­
zácie, tzv. neutralizačné teplo, má pri neutralizácii silnej kyseliny silnou zásadou 
v zriedených roztokoch vždy rovnakú hodnotu b..H = -56,74 kJ pre vznik 1 mólu 
vody. Je to sposobené tým, že podstatou neutralizácie je v takom prípade vždy jediná 
reakcia (8.31). Pri neutralizácii slabých kyselín alebo slabých zásad prebiehajú okrem 
neutralizácie (8.31) ešte iné reakcie, predovšetkým ďalšia ionizácia slabej kyseliny, 
prípadne zásady, a hodnota neutralizačného tepla sa teda od uvedenej hodnoty líši. 

Bronstedova teória kyselín a zásad 

Arrheniovo pojatie kyselín a zásad je velmi úzke, lebo sa vztahuje len na vodné 
roztoky a vobec neprihliada na interakciu medzi rozpustenou látkou a rozpúštadlom. 

Tieto nedostatky odstránila tzv. protolytická teória kyselín a zásad, ktorú vy­
pracoval r . 1923 N. J. Bronsted a ktorá sa z hradiska modernej teórie roztokov 
ukázala ako najužitočnejšia. 

Podra Bronsteda sa za kyselinu považuje látka, ktorá je schopná. odovzdávaf 
protón (je donorom protónu} a za zásadu látka, ktorá može protón prijíma( (je akcep­
tororn protónu). Každá kyselina K je spriahnutá so zodpovedajúcou zásadou Z, 
s kterou tvorí tzv. konjugovanú dvojicu 

K ~ Z+H+ (8.32) 

V tab. 8.1 sú uvedené niektoré príklady konjugovaných dvojíc kyselin a zásad. 
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Tabulka 8.1 
KONJUGOVANé DVOJICE KYSELÍN A ZÁSAD 

K z + H T 

""' .. 
HCI Cl- + H+ 

CH3 COOH CH,coo- + H+ 

NH~ NH3 + H+ 

H,so. HS04 +H+ 

HS04 so~- + H+ 

H2 0 OH- + H+ 

H3 0 + H2 0 +H+ 

[Al(H20)6p+ [Al(H20)s(OH)Ji+ + H+ 

Je zrejmé, že v Bronstedovom pojatí móžu byť kyselinami a zásadami nielen 
elektroneutrálne molekuly, ale aj niektoré ióny. Kyselinami móžu byť katióny ako 
H3 0 +, NHt a pod. (lyóniové ióny) a niektoré komplexné katióny kovov, napr. 
[Al(H20)6]3+, ako aj anióny „viacsýtnych" kyselín, napr. HS04. Zásadami potom 
móžu byť i niektoré katiónové komplexy kovov, napr. [Al(H20)5(0H)]2+ a anióny 
kyselín vrátane OH- (lyátové ióny) . Okrem toho vidíme, že niektoré látky móžu 
vystupovať raz ako kyselina a druhýkrát ako izásada, napr. H20 alebo HS04. Takéto 
látky sa označujú ako amfotérne (podrobnejšie pozri str. 220). 

Aby sa zdóraznil mimoriadny význam, aký prisudzuje táto teória protónu, 
kyseliny a zásady sa označujú ako protolyty a reakcie medzi nimi ako protolytické. 

Protolytické reakcie 

Funkcia Bronstedovej kyseliny alebo zásady sa moze prejaviť až po spojení 
dvoch konjugovaných sústav. Vofné protóny v roztokoch nie sú schopné existencie, 
a preto kyselina Ki móže svoj protón odštiepiť iba vtedy, ak je prítomná zásada Z2 , 

ktorá by ho prijala a pritom vznikne nová kyselina K 2 a zásada Z1. V roztoku teda 
prebiehajú vždy súčasne dva deje 

K1 ~ Z1 + H+ 

HCl~Cl- +H+ 

Z2 + H+ ~ Kz 

NH3 +H+ ~NHt 

ktoré súborne dávajú celkovú protolytickú reakciu 

K1 + Zz ~ Kz + Z1 

HCl + NH3 ~ NHt + Cl-

(8.33) 

(8.34) 

Reakciou kyseliny so zásadou sa tak tvorí nová sústava kyseliny a zásady, ktorá 
potom určuje výslednú reakciu roztoku. 

Podla Brčinsteda je určitá podobnosť medzi oxidačno.redukčnýrni a protolytickými reak­
ciami. Pri oxidačno-redukčných reakciách odovzdáva redukovadlo oxidovadlu elektrón, kým pri 
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protolytických reakciách odovzdáva kyselina zásade protón. Podra toho platia všeobeone sohémy 

K1 + Z1 <= K 2 + Z1 

R ed 1 + Ox2 <= Red2 + Ox1 

z ktorýoh vyplýva formálna analógia priebehu obidvoch druhov reakoif. 

(8.35) 

(8.36) 

Protolytické reakcie, pri kterých molekula kyseliny alebo zásaay reaguje s mole­

kulou rozpúšfadla, sú podstatou ionizácie kyseliny, prípadne zásady. Óím je afinita 
rozpúšťadla k protónom vačšia, t. j. čím je rozpúšfadlo zásaditejšie, tým sa kyslé 
vlastnosti rozpustenej látky prejavujú silnejšie a jej zásadité vlastnosti slabšie 
a opačne. 

Typické „silné" kyseliny, napr. kyselina dusičná, ktoré sú vo vode úplne ioni­
zované 

HN03 + H20 ~ H30+ + N03 (8.37) 

K1 Z2 Ki Z1 

ionizujú sa v kyslejšom rozpúšťadle, napr. v Tadovej kyseline octovej, podstatne 
menej 

HN03 + CH3COOH ~ CH3C00Ht + N03 (8.38) 

K1 Z2 Ki Z1 

Naproti tomu zásady, ktoré sú vo vode nepatrne ionizované, napr. anilín 

H20 + C6HsNH2 ~ C6HsNHj +OH- (8.39) 

K1 Z2 K2 Z1 

sa správajú v Iadovej kyseline octovej a.ko silné zásady, lebo sú v kyslejšom rozpúš­
ťadle veTmi ionizované 

CH3COOH + C6HsNH2 ~ C6HsNHj + CH3COO- (8.40) 
K1 Z2 Ki Z1 

V ešte kyslejšom rozpúšťadle, napr. v kyseline chloristej, aduje dokonca aj ky­
selina dusičná protón a vystupuje ako zásada 

HCI04 + HN03 ~ H2NOj + CJ04 (8.41) 
K1 Z2 Kz Z1 

Naopak v silno zásaditom rozpúšťadle, napr. v kvapalnom amoniaku, správajú 
sa aj kyseliny, ktoré sú vo vode slabé, napr. kyselina octová, ako úplne ionizované 

CH3COOH + NH3 ~ NHt + CH3COO- (8.42) 
K1 Z2 Ki Z1 

Vidíme teda, že z hradiska Bronstedovej t eórie treba kyslost alebo zásaditosf 
látky posudzovat vždy so zretelom na prostredie (rozpúšfaalo), v ktorom sa nachádza. 

Lewisova teória kyselín a zásad 

Bronstedovu teóriu nemožno použiť v prípade tzv. aprotných rozpúštaaiel, kte­
rých molekuly nie sú schopnó ani odovzdávať, ani viazať protóny (kvapalný kyslič­
ní.k siričitý, chlorid tionylu, benzén a i. ). To podnietilo G. N. Lewisa (1923) k odliš-
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nému zovšeobecneniu pojatia kyselín a zásad. Podra Lewisovej teórie zásada je látka, 
ktorá je donororn volného elektrónového páru, kým kyselina je látka, ktorá móže viazaC 
volný elektrónový pár inej častice, a je teda jeho akceptororn. Neutralizácia kyseliny 
zásadou je podmienená vznikorn koordinačnej (donorno-akceptornej) vazby, napr.: 

H + + H - 0-H 

:c1j H 
- I I 101- B + jN- H -+ 
- I I 

jCl j H 

1011 
- I - -
1Cl-Sn- c1J + 2 jci l- -~ - I - -

1011 

ICII R 
- I I 
jCI-B-N-H 
- I I 

!Cli H 

- 1c1I - 2-

101"'- I /011 
jc1/

8
1n"'-c1j 

- \Cl i -

(8.43} 

(8.44) 

(8.45} 

Lewisova teória má význam predovšetkým v chémii koordinačných zlúčenín, 
kde všetky centrálne atómy sú ako akceptory elektrónových párov vlastne Lewisove 
kyseliny a všetky ligandy sú ako donory elektrónových párov Lewisove zásady. 

Usanov i čova teória kyselín a zásad 

Jednou z najuniverzálnejších teórií kyselín a zásad je teória M. I. Usanoviča 
(1939). Podra tejto teórie sa ako kyselina chápe látka, ktorá je schopná odovzdávaC 
protón alebo akýkolvek iný katión a viaza( elektróny alebo anión. Zásadou sa rozumie 
látka, ktorá je schopná odovzda( elektróny alebo anión a viazat protón, prípadne iný 
katión. Je zreteTné, že podTa Usanoviča sú oxidačno-redukčné reakcie jedným z prí­
padov acidobázických reakcii (vzájomných reakcií kyselin a zásad}. Usanovičova 
teória je na jednej strane univerzálnejšia než teória Bronstedova a na strane druhej 
nemá také nedostatky ako teória Lewisova. Podra Lewisovej t eórie by napríklad 
H2S04 , HCI, HN03 a pod. nemali byť kyselinami (nie sú. schopné viazať voTný 
elektrónový pár). 

Kým podTa Bronsteda reakciou kyseliny a zásady vzniká nová sústava kyseliny 
a zásady, podTa Usanoviča produktom reakcie kyseliny so zásadou je vždy sol . 
Takáto definícia soli je na prvý pohTad obdobná s póvodným chápaním takejto 
látky. Ak však prijmeme Usanovičovu koncepciu kyseliny a zásady, potom naprí­
klad reakciou H+ + OH-= H20 vznikajúcu vodu treba tiež považovať za sor. Toto 
je z hfadiska široko zaužívanej predstavy o soliach nezvyklé. Preto, aj keď Usanovi­
čovu definíciu soli možno akceptovať, treba zdórazniť, že dodnes sa najčastejšie 
chápe sor len ako jeden z produktov vzájomnej reakcie takých látok, ktoré holi 
v Arrheniovej teórii ponímané ako kyseliny (napr. H 2S04 , HN03 a pod.) a zásady 



KYSELINY A ZÁSADY 215' 

(napr. KOH, Ca(OH)2 a pod.). Ide o produkty, ktoré obsahujú anión Arrheniovef 
kyseliny a katión Arrheniovej zásady. 

Ďalšou stránkou Usanovičovej teórie je, že zachováva a dokonca rozširuje 
predstavu o neutralizácii, ktorú Bronsted zo svojej teórie vylúčil. Usanovič tým 
nielen póvodným spósobom umožňuje označovať klasicky chápané acidobázické· 
reakcie ako reakcie neutralizačné, ale toto označenie používa aj pre oxidačno-re­
dukčné reakcie. Pravda, takéto ponímanie oxidačno-redukčných reakcií sa neujalo. 

Podra Usanoviča sa teda ako kyselina chápe nielen napríklad katión NHt, ktorý 
je schopný odštepovať protón (a preto má podfa Bronsteda kyslé vlastnosti), ale aj 
katión ktoréhokoivek iného kovu, pretože je schopný viazať elektróny, prípadne 
anióny. Alebo, ako zásada sa chápe každý atóm, prípadne atómová skupina (elek­
tricky nabitá alebo neutrálna), ktoré sú schopné odovzdať elektróny, prípadne byť 
donorom pri tvorbe donorno-akceptornej vazby. 

Aj keď je Usanovičova teória najvšeobecnejšia, predsa sa z dóvodov užitočnosti 
diferenciácie chemických reakcií doteraz v chémii udržuje opis acidobázických 
reakcií podia Bronsteda, Lewisa, ba aj podfa Arrhenia. 

Podrobnejšie informácie o týchto, ako i ďalších teóriách kyselín a zásad možno 
nájsť v špeciálnych monografiách.I) 

lonizácia rozpúšťadiel 

Aj dokonale čistá voda nepatrne vedie elektrický prúd. Vodivosť vody súvisí 
s jej vlastnou ionizáciou 

Vzťah pre ionizačnú konštantu vody má tvar 

K= [H30 +] [OH-] 
[H20]2 

(8.46) 

(8.47) 

Vzhfadom na nepatrnú ionizáciu vody možno vo vode a v zriedených roztokoch 
považovať koncentráciu vody za konštantnú (55,56 M) a uvedený vzťah upravit 
takto: 

(8.48)· 

Takto definovaná rovnovážna konštanta Kv sa nazýva iónový súčin vody. 
Zistilo sa, že iónový súčin vody Kv pri teplote 25 °C má hodnotu 1 . lQ-14 M2. 

To znamená, že v čistej vode pri tejto teplote sa koncentrácia hydroxóniových, ako 
aj hydroxidových iónov rovná 10-7 M. Pretože iónizácia vody je reakcia silne endo­
termická (M = 56,74 kJ), iónový súčin vody sa s rastúcou teplotou podstatne, 
zvyšuje. 

Vlastná ionizácia, tzv. autoprotolýza, nie je nijakou osobitosťou vody, ale uplat-· 
ňuje sa vo vačšej alebo menšej miere aj pri iných rozpúšťadlách schopných výmeny 
protónu. Ako príklady autoprotolýzy nevodných rozpúšťadiel můžeme uviesť: 

C2H 50H + C2H50H ~ C2H50Hi + C2H50- (8.49} 

') Pozri napr. A. J . šatenšte jn: Theorie kyselin a zásad, Nakl. ČSAV, Praha 1953. 
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NH3 + NH3 ---" NHt +NH2 (8.50) ..... 
CH3COOH + CH3COOH ---" CH3COOHi + CH3COO- (8.51) ..... 

HCOOH + HCOOH ---" HCOOHi + HCOO- (8.52) ..... 
HiS04 + HiS04 ---" H3SOt + HS04 (8.53) ..... 

HF+HF ---" HiF+ + F- (8.54) ..... 

Podfa N. Bj erruma sa označuje protón, solvatovaný molekulou rozpúšťadla, 
ako lyónio11ý ión a anión, vzniknutý z molekuly rozpúšťadla stratou protónu, ako 
lyátový ión. Súčin koncentrácií lyóniových iónov je pre každé rozpúšťadlo konštant­
nou veličinou, ktorá sa nazýva autoprotolytická konštanta. 

Autoprotolytické konštanty Kr niektorých bežnejších rozpúšťadiel pri 25 °0 sú 
uvedené v tab. 8.2. 

AUTOPROTOLYTICK~ KONŠTANTY PRI 25 ° C 

Rozpúšťadlo 

Kyselina slrová 
Kysel ina mravčia 
Kyselina octová 

1 . 1 o-s 
s . 10- 7 

2,5 . 10- n 

Vodíkový exponent pH 

Rozpúšťadlo 

Voda 
Etylalkohol 
Amoniak (pri - 50 ° C) 

Tabufka 8.2 

Kr [M 2] 

1 . 10- 14 

8 . 10-20 
2.10- 33 

l 
.. ~ 

Hodnota autoprotolytickej konštanty zostáva zachovaná aj pre zriedené roztoky 
v príslušných rozpúšťadlách. Ak poznáme hodnotu autoprotolytickej konštanty 
a koncentráciu lyóniových iónov, mažeme vypočítať koncentráciu lyátových iónov 
a opačne. Pre zjednodušenie údaja o koncentrácii lyóniových iónov používa sa tzv. 
vodíkový exponent pH, ktorý je definovaný ako záporný logaritmus koncentrácie 
lyóniových iónov.t) Vo vodných roztokoch teda vodíkový exponent pH predstavuje 
záporný logaritmus koncentrácie hydroxóniových iónov 

pH = - log (H30+] (8.55) 

Keďže iónový súčin vody pri 25 °0 je (H30+J [OH- ] = 10-14 M2, zodpovedá ne­
-utrálnemu roztoku, v ktorom je [H30 +] = [OH-], pH= 7. Ak je [H30 +] > [OH- ], 
.a teda pH < 7, reaguje roztok kyslo, ak je [H30 +] < [OH-], takže pH> 7, reaguje 
zásadito. 

Podobne ako pH, používa sa pri vodných roztokoch symbol pOH, ktorý udáva 
.záporný logaritmus koncentrácie hydroxidových iónov 

pOH =-log [OH- ] (8.56) 

') Presnejšie sa má. definovať vodíkový exponent pomocou aktivft, avšak v zriedených 
Toztokocb sa koncentrácie bližia aktivitám a pri bežných úvahách ich móžeme použiť. 
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a symbol pK v, ktorý značí záporný logaritmus iónového súčinu vody (pKv = - log K v). 
Použitím týchto vzťahov možno rovnicu (8.48) písat v tvare 

pH +pOH = pKv (8.57) 

v ktorom pKv pri 25 °C je 14. Z toho vyplýva, že stupnica pH pre zriedené vodné 
roztoky má rozsah O až 14. 

Ak prejdeme k iným rozpúšťadlám, má stupnica pH podfa hodnoty pKr, t. j. 
záporného logarumu autoprotolytickef konštanty pdslušného rozpúšfad,la, rozny rozsah. 
V kyseline octovej (pKr ~ 13) je napr. stupnica pH trochu kratšia než vo vode, ešte 
kratšia je v kyseline mravčej (pKr ~ 7) alebo sírovej (pKr ~ 5), kým napr. v amo­
niaku (pKr ~ 33) je ovefa dlhšia. Ako „neutrálny" možeme všeobecne charakterizo­
vat roztok, ktorého pH sa rovná polovičnej hodnote pKr. 

lonizácia Bronstedových kyselín a zásad 

Ak berieme do úvahy základný vzťah medzi kyselinou a zásadou K 1 .,:: Z1 + H +, 

možeme podTa zákona účinku hmotnosti písat pre rovnovážnu konštantu výraz 

(8.58) 

kde axi, az1 a aH+ značí rovnovážne aktivity kyseliny Ki, konjugovanej zásady Z1 

a protónu. Konštantu Kx„ ktorá sa označuje ako konštanta kyslosti, nemožno síce 
stanovit, je však možné jej porovnanie s rovnovážnou konštantou inej konjugovanej 
dvojice Z2 + H+ .,:: K2 

(8.59) 

ktorá sa označuje ako konštanta zásaditosti. Ak spojíme obidve uvažované konjugo­
vané dvojice na výslednú protolytickú rovnováhu K 1 + Z2 .,:: Z1 + K 2 , možeme jej 
rovnovážnu konštantu vyjadriť · vzťahom 

(8.60) 

Keď uvažujeme o zriedoných vodných roztokoch, možno pripustit namiesto 
aktivít používanie koncentrácií a ionizáciu kyseliny K, ktorá prebieha podfa schémy 

K_+ H20 .,:: Z + H30+ 

možno charakterizovat rovnovážnou konštantou 

(8.61) 

(8.62) 

Koncentráciu vody, ktorá je v zriedených roztokoch prakticky konštantná, móžeme 
spojit s rovnovážnou konštantou K a písať zjednodušený vzťah 

Kk = [Z] [H30+] 
[K] 

(8.63) 
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Konštanta Kk bola pomenovaná ako konvenlná relatívna konstanta kyslosti 
a zodpovedá bežnej ionizačnej konštante uvažovanej kyseliny vo vodnom roztoku. 
Podobne móžeme ionizáciu zásady 

(8.64) 

charakterizovat konvenčnou relatívnou konstantou zásaditosti K z, bežne označovanou 
ako ionizačná konštanta príslušnej zásady 

K _ [OH- ] [K] 
z - [Z] (8.65) 

:Lahko zistíme, že medzi konvenčnými relatívnymi konštantami kyslosti a zása­
ditosti Tubovornej konjugovanej dvojice platí jednoduchý vzfah 

(8.66) 

ktorý móžeme písaf v logaritmickom tvare 

pKk +pKz = 14 (8.67) 

V tab. 8.3 sú zostavené konvenčné relatívne konštanty kyslostiKk a ich záporné 
logaritmy pKk pre niektoré dvojice konjugovaných kyselín a zásad pri 25 °C vo 
vodných roztokoch. 

Tabufka 8.3 
KONVENČN~ RELAT(VNE KONŠTANTY KYSLOSTI PRI 25 °C 

- . 
Kyselina Zásada Kk [M) pKk 

CC'3. COOH CCIJ. COO- 3. 10-1 0,52 

H2S03 HSOj 1,3 . 10-2 1,89 

HSO;- SO!- 1,0. 10-2 2,00 

H3PO. H2PO;- 7,6. 10-3 2,12 

HF F- 7,2 .10-• 3,14 

HN02 NO; 4,5. 10-• 3,35 

HCOOH HCOO- 1,8 . 1 o-• 3,75 

CH3 . COOH CH3 • COO- 1,8. 10-s 4,76 

H2C03 HC03 4,3. 10-7 6,37 

HSO j so~- 1,0 . 10- 7 7,00 

H1PO;- HPO~- 6,2. 10-8 7,21 

H1S HS- 5,7 . 10- 8 7,24 

HCN CN- 7,2 . 10- 10 9,14 

NH: NHJ 5,5. 10-10 9,26 

HCOj co~- 4,7. 10- 11 10,3 

HPO~- PO!- 4,8. 10- u 12,3 

HS- s1- 1,2. 10-1s 14,9 
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Závislosť sily kyselín od ich zloženia a štruktúry 

Sila kyselin sa určuje pomocou ich ionizačných konštánt Kk, prípadne hodnot 

pKk. Tieto veličiny majú však len relatívny význam, pretože kyselina može ioni­

zovat len v prítomnosti zásady, takže jej sila závisí od použitého rozpúštadla ako 

zásady. 
Podra zloženia molekúl rozdefojú sa kyseliny na dve skupiny: 

1. kyseliny, v ktorých je protón viazaný s kyslíkom, 

2. kyseliny, v ktorých je protón viazaný s ktorýmkoTvek iným prvkom. 

Kyslíkaté kyseliny všeobecného vzorca XOm(OH)n možno zaradif. do štyroch 

pomerne dobre definovaných skupín v závislosti od hodnoty m. Ukazuje sa, že ich 

sila, meraná ionizačnou konštantou kyseliny XOm(OH)n, značne závisí od m a len 

pomerne málo od n. Kvalitatívne sa to objasňuje tým, že silne elektonegatívne atómy 

kyslíka, viazané a atómom X, odťahuj ú elektróny od vazby alebo vazieb H-0 a tým 

zvyšujú ich polaritu, takže odštiepenie protónu sa ufahčuje. 

Kyseliny typu X(OH)n (m = O), čiže HnXOn, napr. HCIO, H 3B03, H 3As03, 

H 4Si04, H6Te06 , sú výlučne velmi slabé kyseJ,iny (pKk obvykle > 8). 

Kyseliny typu XO(OH)n (m = 1), čiže HnXOn+t • napr. HN02, H2S03, H3PO.c, 

H 5I06 , sú podstatne silnejšie, hoci sú to pomerne slabé kyseliny (pKk obvykle 2 až 5). 

Kyseliny typu X02(0H)n (m = 2), čiže HnXOn+2• napr. HN03, HC103, H2SO., 

H2Se04 a kyseliny typu X03(0H)n (m = 3), čiže HnXOn+J, napr. HC104, HMn04 

sú silné kyseliny. Vo vode aú úplne ionizované a ich silu možno rozlišit napr. v kyseline 

octovej, kde aú kyseliny X03 (0H)n podatatne silnejšie (pKk ~ -8) ako kyseliny 

s X02(0H)n (pKk ~ -1 až -3). 

Pretože počet atómov kyslíka. vzrastá pri zvyšovaní oxida.čného stupňa atómu X, kyslikaté 

kyseliny (s konšta.ntným n) sú obvykle tým silnejáie, čim vyšší je oxidačný stupeň atómu X. Ako 

príkla.dy možno uviesf, dobra známe dvojice: kyselinu dusitú a dusičnú a lebo kyselinu siričitú 

a sírovú. Vefmi poučným prfkladom je rad: kyselina chlórna, chloritá, chlorečná a chloristá. 

Kyselina. fosforná. a fosforitá. sa začleňujú do tejto schémy Ion vtedy, ak uvážime, že ma.jú štruk­

túru H 2PO(OH), prípadne HPO(OH)z, pričom móžu ionizovať len atómy vodíka viazané na. 

atómy kyslíka (pozri str. 377 a 378). 
Predchádzajúce pravidlá. poskytujú, pravda, len hrubú orientá.ciu o s ile h-yselín, pretože 

tá je podmienená mnohými faktormi, najroa energiou vazieb, efektívnymi nábojmi a vplyvom 

rozpúšťadla. 

Bezkyslíkaté kyseliny všeobecného vzorca HnX tvoria prvky Vb až VIIb pod­

skupiny periodickej sústavy. PrehTad približných hodnot pKk týchto kyselin je 

uvedený v tab. 8.4. 

HODNOTY pKk KYSELfN HnX 

Vb 

35 
27 

H20 
H2S 
H2Se 
H2Te 

Podskupina 
VI b 

16 
7 

4 
3 

Tabufka 8.4 

VII b 

HF 3 

HCI -7 
HBr - 9 
Hl - 10 



220 VŠEOBE CNÁ CHÉMIA 

Zmeny v síle kyselín sú pravidelné a sú spojené najma 
a) s energiou vazby H-X v molekule HnX, 
b) s elektrónovou afinitou zostávajúceho atómu alebo radikálu, 
c) s hydratačným teplom zostávajúceho aniónu. 
V radoch NH3 - H 20 - HF, PH3 - H 2S - HCI, ako aj pri dvojiciach HzSe­

-HBr a H2Te - HI je najpravdepodobnejšia príčina zvačšujúcej sa sily kyselín 
rastúca elektrónová afinita X , kým v Vlb a VIIb podskupine je zrejme určujúcim , 
faktorom zvyšovania kyslosti klesajúca energia vazby H-X v rade H 20 až HzTe, 
prípadne HF až HI. 

Pri aniónových kyselinách, ktoré vznikli postupnou ionizáciou viacsýtnych Arrheniových 
kyselín, je ionizačně. konštanta vždy menšia (často ovefa menšia). Napríklad H 3P 0 4 má pKk = = 2,12, H 2P04 má pKk = 7,21 a konečne HPO!- má pJ(k = 12,3. V podstate je to spojené 
s tým, že pri odtrhnutí druhého, prípadne tretieho protónu treba prekonať elektrostatickú 
príťa.žlivosť jedného, prípa.dne dvoch záporných nábojov lokalizovaných na. a.nióne. Ak je záporný 
náboj úplne sústredený na a.tóme, s ktorým je viazaný druhý protón, je rozdiel medzi obidvoma. 
ionizačnými konštantami mimoriadne velký. Napríklad H 2S má pKk = 7,24, kým HS- má 
pKk = 14,9. 

Amfotérne látky 

Ako sme už poznali, viaceré látky možu vystupoval VO funkcii kyselín i zásad, 
lebo sú schopné odštiepovať i viazať protóny. Látky s takýmito vlastnosťami 
označujeme ako amfotérne. leh typickými predstavitefmi sú anióny viacsýtnych 
Arrbeniových kyselín, ako HC03, H2P04, HPO~- a i. N"apríklad: 

H2C03 + HzO 

HC03 + HzO 

(8.68) 

(8.69) 

V prvej reakcii má ión HC03 funkciu zásady (pKz = 7,63), v druhej naopak ky­
seliny (pKk = 10,3). 

Amfotérnymi látkami sú aj hydroxidy kovov oxidačného stupňa II, III, prípadne 
vyššieho, ktoré sú schopné s hydroxidovými iónmi poskytovat definované hydroxo­
komplexy. Ako príklad vezmime hydroxid zinočnatý, ktorý sa rozpúšťa v kyselinách 
za vzniku zinočnatých solí, kým v silných hydroxidoch sa rozpÚšfa za vzniku zi­
nočnatanov. Tieto reakcie sa obvykle vyjadrujú jednoduchými rovnicamil) 

Zn(OH)z + 2 H + 

Zn(OH)2 + 2 OH-

(8.70) 

(8.71) 

Jóny Znz+ majú tendenciu vytvárať komplexy, v ktorých majú koordinačné 
číslo štyri, takže vodné roztoky zinočnatých solí obsahujú komplexné katióny 
tetraakvazinočnaté (Zn(H20)4]2+. Tieto akvakomplexy majú zreterne kyslý cha­
rakter, a preto pridaním silného hydroxidu (zásady OH-) prebieha protolytická 
reakcia za vzniku hydroxidu zinočnatého ako neutrálneho komplexu [Zn(OH)2(H20 )z] 

[Zn(OH)2(H20)z] + 2 HzO (8.72) 

1) Pozri na.pr. E . Votoček: Anorganická chemie, SNTL, Praha. 1954. 
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Reakcie hydroxidu zinočnatého so silnými kyselinami a hydroxidmi móžeme 
považovat takisto za protolytické a schematicky ich formulovat takto: 

[Zn(OHh(H20)z] + 2 H30 + 

[Zn(OH)2(H20)z] + 2 OH-

[Zn(H20)4)2+ + 2 HzO 

[Zn(OH)4)2- + 2 HzO 

(8.73) 

(8.74) 

V sústave (8.73) vystupuje hydroxid zinočnatý ako zásada, v sústave (8.74) ako ky­
selina, konjugovaná s komplexným aniónom tetrahydroxozinočnatanovým ako 
zásadou. 

Acidobázické indikátory 

Acidobázické indikátory sú látky, ktoré menia farbu v závislosti od hodnoty pH 
roztoku. Sú to slabé kyseliny alebo zásady,2) ktorých neionizovaná forma sa vyznačuje 
iným sfarbením než ich ióny. Sem patrí napr. lakmus, fenolftaleín, metyloranž, metyl­
červeň a mnoho iných. Vysvetlíme si činnost indikátora na fenolftaleíne, ktorého ne­
ionizované molekuly Hln sú bezfarebné, kým jeho ióny In- sú červené. Ionizáciu 
fenolftaleinu vo vodnom roztoku možno znázorniť rovnicou 

Hin + H20 (8.75) 

Rovnovážna konštanta tejto reakcie 

K _ [H30+] [In-] 
In - [Hin] (8.76) 

sa nazýva indikátorová konštanta. Pridanie kyseliny zvačšuje koncentráciu iónov 
H 30 +, a preto sa musí zmenšit pomer [In- ]/[Hin], teda rovnováha sa posunuje 
smerom k bezfarebným molekulám Hln. Pridanie hydroxidu zvyšuje koncentráciu 
iónov OH- a zmenšuje podfa rovnice (8.48) koncentráciu iónov H3Q+, takže sa musí 
zvyšovat pomer [In- ]/[Hln] a rovnováha sa naopak posunuje v smere zafarbených 
iónov In-. 

R oztok bude tým farebnejší, čím viac v ňom bude iónov In- a naopak. Sfarbenie roztoku 
závisí teda o d koncentračného pomeru [In-J/[Hin] a je ovplyvňované koncentráciou hydroxó­
niových iónov. Stred farebného prechodu indikátora nastáva vtedy, ked je [In-] = [Hin], 
takže podla rovnice (8.76) je Krn = [H 30 +]. Toto ukazuje, prečo sa na určovanie rozdielnych 
hodnót pH používajú rózne indikátory. 

V tab. 8.5 sú uvedené niektoré bežnejšie indikátory, rozmedzia pH, v ktorých 
nastáva ich farebný prechod, hodnoty pKrn (pKrn = -log Krn), ako i farebné 
zmeny spósobené príslušnou zmenou pH. 

Podrobnejšie informácie o indikátoroch možno nájst v učebniciach analytickej 
chémie alebo i v niektorých špeciálnych monografiách.2 ) 

2) Existujú aj indikátory, ktoré sú aprotónne látky a patria ku zovšeobeoneným kyselinám 
v zmysle Lewisovej definície. 

2) Pozri E. Bányai: Chemické indikátory, SVTL, Bratislava 1967. 
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NIEKTOR~ INDIKÁTORY 

·- „-

Indikátor 
.._ ___ 

.... „:.-.... 

Tymolová mod rá (1. prechod) 

Metyloranž 
Metylčerveň 

Brómfenolová červeň 

Lakmus 
Brómtymolová modrá 

Feno lová červeň 

Tymolová modrá (2. prechod) 

Fenolftal ein 

I ÓNOV~ REAKCIE 

Rozmedzie 
pH pre farebný pKrn 

_ P!_~Od 

1.2-:-2,8 1,51 

3,1-:-4,4 3,7 

4,2-:-6,3 5,1 
5,2-;- 6,8 6,16 

4,4 -;- 6,2 s.o 
6,0-:-7,6 7,0 

6,8 -:- 8,4 7,9 

8,0-;-9,6 8,9 

8,3-:-1 o.o 9,4 

VŠEOBECNÁ CHÉMI A 

Tobufko 8.5 

Farebná zmena 
sp&sobená zmenou 

-~·~ 
červená - žitá 
červená - žitá 
červená - žitá 

žitá - červená 

červená - modrá 

žitá - modrá 

žitá - červená 

žitá - modrá 

bezfarebná - červená 

Ak zmiešame roztok, obsahujúci elektrolyt AB, s roztokom, v ktorom je roz­

pustený elektrolyt CD, výsledný roztok bude obsahovať štyri druhy iónov: A+, B-, 

C+ a D-. V roztokoch sa ióny neustále neusporiadane pohybujú, a preto m6žu 

teoreticky nastať zrážky prítomných iónov vo všetkých možných kombináciách. 

Ióny sa m6žu zlučovať iba vtedy, keď sa stretnú elektricky opačne nabité ióny 

(ióny A+ a B- alebo C+ a B-, A+ a D- , prípadne C+ a D-). V chemickej rovnováhe 

budú teda takéto štyri zlúčeniny 

AB + CD ~ AD + CB (8.77) 

Posun rovnováhy na ravú alebo pravú stranu bude určovaný vlastnosťami 

jednotlivých látok a pravdepodobnosťou možných zrážok medzi prítomnými iónmi. 

Povedzme, že východiskové koncentrácie látok AB a CD boli rovnaké. Ak sú všetky 

zložky v sústave (8.77) po zmiešaní roztokov s elektrolytmi AB a CD rovnako ioni­

zované, vtedy je pravdepodobnosť vzniku všetkých jednotlivých zložiek rovnako 

verká, a preto nenastáva nijaký posun rovnováhy. V takýchto prípadoch sa aj 

reakčné teplo rovná nule, čo svedčí o tom, že v sústave neprebieha chemický dej. 

Posun rovnováhy sposobený vzni kom málo ionizovanej látky 

Iná situácia sa ukazuje vtedy, ak je jedna zo vznikajúcich látok podstatne 

menej ionizovaná ako ostatné. Ak pridáme napr. do roztoku octanu sodného zriedenú 

kyselinu chlorovodíkovú, stretávajú sa v roztoku ióny CH3COO- s iónmi H30 + 

a vytvárajú spolu neionizované molekuly kyseliny octovej CH3COOH a molekuly 

vody. V důsledku toho sa v roztoku ustáli rovnováha, pri ktorej roztok obsahuje 

ióny H 30 + a CH3COO- v takej koncentrácii, ktorá zodpovedá hodnote ionizačnej 
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konštanty kyseliny octovej. Tento dej můžeme vyjadrit nasledujúcou iónovou 

rovnicou 

čiže 
(8.79) 

Rovnováha bude v tom prípade cel.kom posunutá smerom k vzniku neionizo­

vaných molekúl CH3COOH. Z toho vyplýva důležité všeobecné pravidlo, že reakcie 

me,d,zi iónmi prebiehajú v smere tvorby málo ionizovaných Zátok. Takéto reakcie sa 

bežne označujú ako vytláčanie slabých kyselín (prípadne zásad) z ich solí silnejšími 

kyselinami (prípadne zásadami). Je však zrejmé, že v skutočnosti ideo protolytické 

reakcie medzi silnou kyselinou H30 + a silnou zásadou - aniónom soli A- za vzniku 

konjugovanej slabej, málo ionizovanej kyseliny HA 

(8.80) 

Posun rovnováhy sposobený vznikem plynnej alebo málo rozpustnej látky 

Posun rovnováhy reakcie je spůsobený aj odstraňovaním niektorej zložky 

sústavy z roztoku. Často sa to uskutočňuje tak, že vzniká plynná látka alebo látka 

velmi málo rozpustná. Príčina posunu rovnováhy v smere vzniku plynnej alebo málo 

rozpustnej zložky súvisí so znižovaním jej koncent rácie v roztoku (pozri str. 193). 

Ak pridáme napr. do roztoku chloridu sodného kyselinu sírovú, ustáli sa v sú­

sta ve rovnováha 
(8.81) 

V koncentrovanom roztoku, prípadne v bezvodom prostredí- a pri vyššej teplota 

uniká zo sústavy plynný chlorovodík, čím sa rovnováha ustavične posunuje doprava. 

V důsledku toho sa napokon z prítomného chloridu uvolní všetok chlorovodík, hoci 

ide o silne ionizovateTný elektrolyt. 
Príkladom posunu rovnováhy spůsobeného vznikom málo rozpustnej látky 'může 

byť reakcia, ktorá prebieha pri zmiešaní roztoku dusičnanu strieborného s roztokom 

chloridu sodného. Pretože vznikajúci chlorid strieborný je vefmi málo rozpustný, 

koncentrácie iónov Ag+ a CI- v roztoku sú nepatrné (pozri str. 227) a rovnováha je 

preto prakticky úplne posunutá doprava. Túto reakciu můžeme v iónovom tvare 

napísať takto: 

Ag+ + N03 +Na+ +Cl- ~ AgCl +Na+ + N03 (8.82) 

Ak zanedbáme ióny, ktoré sa v priebehu reakcie nezlučujú, dostaneme v~e­

obecnú i6novú rovnicu 

Ag+ + CI- ~ AgCl (8.83) 

ktorá vyjadru'je zrážanie každej vo vode rozpustnej striebornej soli roztokom obsa­

hujúcim ióny Cl-. 
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Tlmivé roztoky (pufry) 

Pre rozličné účely v praxi sú potrebné roztoky so stálou hod.notou pH, ktorá sa 
len nepatrne mení prídavkom malého množstva silnej kyseliny alebo hydroxidu. 
Tieto tzv. tlmivé roztoky (pu/ry) sa pripravujú obvykle zmiešaním slabej kyseliny 
a jej konjugovanej zásady, t. j. príslušnej soli, alebo slabej zásady a zodpovedajúcej 
kyseliny vo vhodnom koncentračnom pomere. 

Uvažujme o roztoku, ktorý obsahuje slabú kyselinu HA a jej sor s aniónom A- . Rovnováhu 
pri ionizácii kyseliny HA vyjadruje jej ionizačná konštant a K k 

(8.84) 

Prítomnosť úplne ionizovanej soli zvyšuje rovnovážnu koncentráciu A- ; aby výraz pre Kk 
zostal konštantný, musí sa podfa potreby znížiť hodnota koncentračného pomeru [H30+]/[HA], 
čo je možné jedino potlačením ionizácie slabej kyseliny HA. 

Možno dokázat, že pH tlmivého roztoku závisí Jen od pomeru koncentrácie soli 
a kyseliny, a preto sa zriedením roztoku prakticky nemení. Okrem toho sa pH tlmivého 
roztoku veTmi nemení ani pridaním malého množstva silnej kyseliny alebo hydroxidu. 
To je spósobené tým, že pri pridaní kyseliny reagujú hydroxóniové ióny s aniónmi A­
za vzniku málo ionizovanej kyseliny HA (H30+ + A- ~ HA + H20) a pri 
pridaní hydroxidu zasa hydroxidové ióny s molekulami HA vytvárajú anióny 
A- (HA + OH- ~ A- + H20). 

Tlmivé roztoky majú veTký význam v rozličných oblastiach výskumu i praxe, 
napr. v biochémii, enzymológii, lekárstve, polnohospodárstve a pod. V tab. 8.6 sú 
uvedené niektoré bežnejšie používané tlmivé roztoky a oblasti pH, v ktorých sú 
účinné. 

NIEKTORÉ TLMIVÉ ROZTOKY 

Zlofky tlmivého roztoku 

Kyselina citrónová+ dihydrogencitrónan draselný 

CH3COOH + CH3COONa 
KH2PO. + Na2HP04 

KH2PO. + tetraboritan disodný 
NH3 + NH.CI 
Tetraboritan disodn ý + NaOH 

Na,HPO. + Na3PO. 

Solvolýza a hydrolýza solí 

Oblasť pH 

2,2-:-3,6 
3,72-:- 5,57 
5,29 -:-8,04 

5,8-:-9,2 
8-:-11 

9,2-:- 11 
11_-:- 12 

Tabufka 8.6 

Solvolýzou všeobecne rozumieme protolytickú reakciu iónov rozpustenej soli 
s molekulami rozpúštadla. Solvolýzou aniónov vznikajú v roztoku voTné lyátové ióny, 
solvolýzou katiónov potom lyóniové ióny. V etylalkohole sa napr. v prítomnosti 
iónov ON- ustafuje rovnováha 

(8.85) 
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a v prítomnosti iónov NH.t zasa rovnováha 

NH.t + C2HsOH ~ NH3 + C2HsOHi (8.86) 

V chemickej praxi najčastejším a najdoležitejším prípadom solvolýzy je hydro­
lýza, ktorá prebieha vo vodných roztokoch niektorých solí. 

Ako hydrolýzu soli označujeme protolytickú reakciu iónov rozpustenej soli s vodou 
za vzniku hydroxidových alebo hydroxóniových iónov, ktoré sposobujú zásaditú alebo 
kyslú reakciu roztoku. Tento dej prebieha vo vačšom rozsahu vtedy, ak soI poskytuje 
v roztoku silne zásaditý anión alebo silne kyslý katión, ktorý javí tendenciu premeniť 
sa prijatím, prípadne odovzdaním protónu na konjugovanú slabú kyselinu, prípadne 
zásadu. Naproti tomu soli, ktoré produkujú slabo' kyslý katión i slabo zásaditý 
anión (napr. NaCl, Kl, KN03, Na2S04 , CaC12 a pod. ), nepodliehajú takmer hydrolýze 
a ich roztoky reagujú prakticky neutrálne. 

a) Hydrolýza soli so zásaditým aniónom 

Ak napr. VO vode rozpustíme kyanid sodný, zlučuje sa silne zásaditý anión CN­
S hydroxóniovými iónmi (prítomnými v dosledku autoprotolýzy vody) za vzniku 
slabej konjugovanej kyseliny HCN. Tým sa posunuje iónová rovnováha vody a v roz­
toku sa hromadia hydroxidové ióny, ktoré sú voiné, lebo katión Na(H20)~ je taká 
slabá kyselina, že je stabilný aj v silno zásaditom prostredí. V roztoku kyanidu 
sodného teda prebiehajú tieto tleje: 

(8.87) 

leh spojením dostávame výslednú rovnicu protolytickej rovnováhy 

CN- + H 20 ~ HCN +OH- (8.88) 

Možno však oprávnene predpokladať, že vzhiadom na silnú zásaditost aniónu 
CN- prebieha reakcia (8.88) v roztoku kyanidu tiež sama osebe. Máme teda v roztoku 
napokon určité množstvo voinej kyseliny kyanovodíkovej a nadbytok hydroxido­
vých iónov, ktoré spósobujú zásaditú reakciu roztoku. 

Pre rovnovážnu konštantu reakcie (8.88) móžeme písať: 

[HCJ\'] [OH-] = K[H O] = K 
[CN-J 2 hy dr 

(8.89) 

lebo koncentráciu vody možno považovat za konštantnú. K hydr, ktorú nazývame hydrolytickou 
konštantou, zodpovedá protolytickej konštante zásady - aniónu CN- (pozri str. 218) a vzhfadom 
na rovnicu (8.66) ju možno vyjadriť ako podiel iónového súčinu vody Kv a ionizačnej konštanty 
konjugovanej kyseliny Kk. 

b) Hydrolýza soli s kyslým katiónom 

Ako ďalší prípad vyšetríme hydrolýzu, ktorá nastáva v roztoku chloridu amón­
neho. Katión NHt má charakter kyseliny, i keď dosť slabej, a zlučuje sa v malej 
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miere s hydroxidovými iónmi z vody na konjugovanú slabú zásadu NH3 • Posunem 
iónovej rovnováhy vody vytvárajú sa voTné hydroxóniové ióny (nepatrne zásaditý 
anión CI- neviaže protóny ani v kyslom prostredí), ktoré spósobujú slabo kyslú 
reakciu roztoku. Sumárna rovnica protolytickej rovnováhy potom je: 

(8.90) 

Hydrolytická konstanta je určená výrazom 

K _ [NH3] (H30+] 
bydr - [NH:J (8.91) 

a zodpovedá teda p rotolytickej konštante kyseliny - katiónu NH~. Možno ju vyjadriť ako podiel 

iónovéh o súčinu vody Kv a ionizačnej konštanty konjugovanej zásady R.z. 
Takisto soli kovov, které obsahujú dvojmocné alebo trojmocné katióny, podliebajú hydro­

lýze a ich roztoky majú kyslú reakciu. Vysvetfujeme to tým, že hydratované viacmocné katióny, 

prítomné v roztokoch týcbto solí, sú pomerne silné kyseliny a zúča.stňujú se. na. protolytickej 

reakcii s vodou, na.pr.: 

[Mg(H20),:]2+ + H20 ~ [Mg(OH) (H20):r_i]+ + H30+ 

[Fe(H20):z:]H + lH20 ~ [Fe(OH) (H20):r_1]2+ + H 30+ 

(8.92) 

(8.93) 

Hydrolýza soli s kyslým kati6nom a zásaditým ani6nom. Ak ideo sor, ktorá po­
skytuje silne kyslý katión a silne zásaditý anión, zúčastňujú sa síce obidva i6ny v pod­
statnej miere na protolytickom tlejí, avšak reakcia roztoku sa vačšinou príliš ne­
odchyfuje od neutrálnej. H ydrolýza tohto druhu sa uplatňuje napr. v roztoku octanu 
amónneho 

(8.94) 

Stupeň hydrolýzy a jej potláčanie. Hydrolýza sa kvantitatívne hodnotí tzv. 
stupňom hydrolýzy, čo je podiel hydrolyzovaného látkového množstva a celkového 
látkového nmožstva rozpustenej soli. Stupeň hydrolýzy danej soli závisí od teploty 

a od zriedenia roztoku. 
Ak zvýšíme v roztoku hydrolyzovanej soli koncentráciu jedného z produktov 

reakcie, t. j. iónov OH- alebo H30 + (pridaním hydroxidu alebo kyseliny), posunie sa 
rovnováha hydrolýzy v súhlase so zákonom účinku hmotnosti dofava, teda hydrolýza 
sa potlačí. Okrem toho sa móže hydrolýza potláčať aj zvyšovaním koncentrácie 
rozpustnej soli a znižovaním teploty, čo vyplýva z hydrolytických rovnováh a súvisí 
so závislosťou iónového súčinu vody od teploty. 

c) Hydrolýza iných látok 

Pojem hydrolýza sa používa často aj na označenie protolytických reakcií 
molekúl rozpúšťadla s niektorými inými látkami v roztoku než soli (v bežnom 
ponímaní). Pri týchto reakciách sa ióny pochádzajúce z molekúl rozpúšťadla viažu 
s elektricky opačne nabitými súčasťami molekúl rozpustenej látky. Ako príklad 
možno uviesť reakciu kyseliny chlorosírovej, chloridu kremičitého alebo fosforitého, 
fluoridu telúrového alebo sulfidu fosforečného s vodou (pozri str. 334, 376, 
385, 413). Mechanizmus takýchto hydrolytických reakcií je často pomerne zložitý; 
píše sa o ňom na str. 291 , 356, 376. 
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Súčin rozpustnosti 

Ak máme nasýtený roztok nejakého silného, málo rozpustného elektrolytu, napr. 
chloridu strieborného, v styku s príslušnou tuhou fázou, ustáli sa rovnováha medzi 
elektrolytom v zrazenine a jeho iónmi v nasýtenom roztoku 

AgCl(s) ~ Ag+(aq) + CI-(aq) 1) (8.95) 

Túto rovnováhu možeme vyjadrit rovnovážnou konštantou 

K = aAg+ac1-
aAgC1 

(8.96) 

kde aAg+, acc a aAgCI značí aktivity iónov Ag+, CI-, prípadne tuhého AgCl. Keďže 

aktivita tuhého elektrolytu je konštantná, možno ju spojit s rovnovážnou konštantou 
K a písat: 

(8.97) 

Konštanta SAgCI sa nazýva súčin rozpustnosti chloridu strieborného. Ak na­
miesto aktivit zavedieme koncentrácie, potom vzhladom na rovnicu (8.28) dostávarne 

SAgc1 = [Ag+] [CI- ] fAg+/ c1- (8.98) 

kde f Ag+ a /CI- značí príslušné aktivitné koeficienty. Vzhfadom na vefmi malú roz­
pustnost chloridu strieborného je uvažovaný roztok vefmi zriedený, a teda obidva 
aktivitné koeficienty možno položit rovné jednej , čím rovnica (8.98) nadobúda tvar 

SAgCl = [Ag+] [CI-] (8.99) 

· Hodnota súčinu rozpustnosti chloridu strieborného pri 18 °C je SAgCI = 
= 1,1 . 10- 10 M2, takže v nasýtenom roztoku tejto soli je koncentrácia strieborných 

iónov [Ag+] = VsAgCl = 1,05 . 10-s M a rovnako velká je zrejme i koncentrácia 

chloridových iónov. 
Ak prekročí v roztoku súčin koncentrácii pritomných i6nov hodnotu súčinu roz­

pustnosti pri danej teplote, začne sa vylučovat málo rozpustná látka z roztoku, a v takom 
prípade hovoríme o zrážaní. Opačne možno povedať, že látka sa rozpúšťa v roztoku 
dovtedy, kým sa v ňom nedosiahne taká hodnota súčinu koncentrácie jej iónov, 
ktorá zodpovedá súčinu rozpustnosti pri dancj teplote. 

Hodnota súčinu rozpustnosti sa musí zachovat konštantná i vtedy, keď je 
v nasýtenom roztoku nadbytok niektorého z iónov zrazeniny. Ak zvýšíme napr. 
v nasýtenom roztoku chloridu strieborného koncentráciu chloridových iónov na hod­
notu lQ-3 M, aby súčin (Ag+] [Cl- ] neprevýšil hodnotu súčinu rozpustnosti, musí sa 
koncent rácia strieborných iónov znižit z povodnej hodnoty 1,05 . 10-s M na hodnotu 
1,1 . 10- 7 M. To teda znamená, že nailhytkom jedného z iónov tažko rozpustnej soli 

znížime koncentráciu druhého z týchto iónov, a tým i rozpustnost príslušnej soli. Tento 
poznatek sa často využíva v analytickej chémii na znižovanie rozpustnosti zrazenín. 

:rstý vplyv na rozpustnost málo rozpustných soli má. i prítomnosť indiferentného elektroly t u , 

ktorého ióny nereagujú s iónmi zrá.žanej soli. Ak do roztoku chloridu strieborného pridáme indi­

ferentný elektrolyt, napr. dusičnan draselný, zviičšuje sa celková koncentrácia elektrolytu v roz-

1) Symbol (aq) značí vodný roztok príslušnej látky. 
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toku, čím sa zmenšujú hodnoty aktivitných koeficientov fAg+ afcC· Pretože SA~+c1, definovaný 
rovnicou (8.98), je skutočnou termodynamickou konštantou, musí sa s poklesom aktivitných 
koeficientov zvýšiť hodnota súčinu [Ag+] [Cl- ), to znamená, že sa musí zvačšiť rozpustnost 
zrazeniny chloridu strieborného. 

Pre elektrolyt RmXn, ktorý poskytuje ionizáciou m iónov Rn+ a n iónov Xm-, 
je súčin rozpustnosti určený vzťahom 

(8.100) 

Pre fluorid vápenatý CaF2 možno napr. písať ScaF, = [Caz+] [F-]2, pre sulfid biz­
mutitý Bi2S3 platí SB;,s, = [Bi3+)2 [S2-p a pod. 

V tab. 8.7 sú uvedené hodnoty súčinov rozpustnosti niektorých elektrolytov pri 
18 °C. 

Tabufka 8.7 
S ÚČINY ROZPUSTNOSTI PRI 18 °C 

~,...., 

s i 
Elektrolyt s i.$-:~t..,_ Elektrolyt 

"- ...... ... ~ .... „. "'" .- Ói',w~~.~4 •-

Ag Cl 1, 1 . 10-10 M2 ZnS asi 10-23 MZ 

Ag Br 4,1 . 10-13 M2 Cd S asi 10-29 M2 

Agl 2,5 . 10-16 M2 Cu S asi 10-45 M2 

CaS04 2,2 .10-4 M2 Hg S asi 10-sJ M2 

SrSO, 2,8. 10-8 M2 Ag,S asi 10- 49 MJ 

PbS04 1,7.10-s M2 BaF2 1,7 .10-6 M3 

BaS04 1, O • 1 0-10 M2 PbF2 3,7. 10- 8 MJ 

CaC03 1,0 . 1 o-s M2 CaF2 3,4 . 10- 11 MJ 

SrC03 4,9 .10-9 Ml Mg(OH)i 1,2. 10- 11 MJ 

BaC03 1,6. 10-9 M1 Al(OH)J 1,1 .10-u M' 

Mn S asi 1 o-1s M2 Fe(OH)J 1,1.10-36M4 

Fe S asi 10-19 Ml Bi,53 asi 1 o-96 MS 

ELEKTRÓDOVÉ POTENCIÁLY 

Štandardné potenciály kovov 

Podra elementárnej predstavy o kovovej vazbe (podrobnejšiepozri str. 449) je 
kryštál kovu tvorený katiónmi, ktoré obsadzujú uzly vačšinou tesne usporiadanej 
mriežky, a v priestore medzi nimi sa voine pohybujú od nich odpútané valenčné 
elektróny. V istom ohfade sa teda štruktúra kovov ponáša na štruktúru iónových 
zlúčenín (obsahuje kladne a záporne nabité častice), takže pri styku kovového kry­
štálu s vodou nastáva zhruba podobný dej, ako v prípade rozpúšťania iónového 
kryštálu vo vode. Účinkom polárnych molekúl vody sa určité množstvo katiónov 
kovu odštiepuje z kryštálovej štruktúry a prechádza do vody (obr. 8.6a). Samotné 
elektróny sa však na rozdiel od aniónov iónového kryštálu zo štruktúry kovu od­
štiepiť nemožu a ostávajú naďalej v kove. V dosledku toho má kov nadbytok elektró-
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nov, čím sa nabíja záporne, kým roztok sa nabíja kladne. Vytvorený záporný náboj 
na kove však začne priťahovať ióny, ktoré prešli do roztoku, takže sa ihned dosiahne 
rovnováha, pri ktorej sa uvorní z kovu za jednotku času tofko iónov, koTko sa ich 
tam opať vrátí. Súčasne sa na povrchu kovu v roztoku vytvorí tzv. elektrická dvoj­
vrstva, zložená z kladných a záporných nábojov (obr. 8.6b) . 

Obr. 8.6. Vznik potenciálu na kove 
ponorenom do vody; 
a) schéma rozpúšfania, b) vznik elektrickej 
dvojvrstvy él} 

kov 

+ + + + + 

rozpůšfadlo 

b) 

S podobným dejom sa stretneme, ak vložíme kov namiesto do čistej vody do 
roztoku nejakej soli tohto kovu. V tomto prípade móžu takisto z kovu prechádzať 
ióny do roztoku, avšak v menšej miere než do čistej vody. Ak je však koncentrácia. 
iónov v roztoku dostatočne veiká a tendencia kovu vysielať do roztoku ióny malá., 
potom naopak časť iónov sa z roztoku vylúči na povrchu kovu. V tomto prípade sa: 
kov nabije kladne, kým roztoku udelia ostávajúce anióny soli náboj záporný. Medzi 
kovom a roztokom vznikne teda určitý potenciálny rozdiel, ktorý predstavuje 
elektródový potenciál daného kovu. 

Tento potenciál závisí od charakteru kovu, aj od koncentrácie roztoku a od 
teploty. Verkosť elektródového potenciálu možno vypočítal pomocou Nermtovej 
rovnice, ktorá pre teplotu 25 °0 nadobúda tvar 

E - Eo + 0,059 1 - - -n- og CB (8.101} 

kde n je iónové mocenstvo a CB je koncentrácia iónov daného prvku B v roztoku.1} 

Veličina E 0 predstavuje potenciál kovu v roztoku, v ktorom je koncentrácia iónov 
jednotková, a označuje sa ako štandardný potenciál príslušného kovu. Jeho hodnota 
móže byť mierou schopnosti kovu prechádzať do stavu iónov v elektrolyte, ktorá je 
rozhodujúca pre jeho chemickú aktivitu pri reakciách v roztokoch. Na túto hodnotu 
má vplyv vefkosť atomizačného tepla a ionizačnej energie dotyčného kovu, ako aj 
hydratačné teplo vytvorených iónov. 

1 ) Pri presnej formuláoii výrazu pre e!ektródový potenciál treba namiesto koncentráci& 
použiť aktivitu. Ióny prvku B sa obvykle formuluj ú zjednodušene ako Bn+, napr. Cu2+, Fe3+, 
Sn<+ a pod., hooi tieto ióny v roztokoch jestvujú v zložitejšej podobe (napr. ako akvakomplexy). 
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Elektrochemický rad napatia kovov 

Absolútnu hodnotu štandardného potenciálu kovu experimentálne nemožno 
určil, móžu sa však meraf, potenciálne rozdiely vytvorené medzi elektródami z róz­
nych kovov. Napríklad medzi zinkovou a medenou elektródou, ktoré sú ponorené do 
roztokov svojich solí s c = 1 M, vznikne potenciálny rozdiel asi 1,1 V, ktorý móžeme 
zmerať voltmetrom (obr. 8.7). Takéto zariadenie móže byť aj zdrojom elektrického 
prúdu a označuje sa ako galvanický článok. 

o 
ZnS04_ 

Obr. 8.7. Galvanický článek; 
M - porézna membrána, V - voltmeter 

Obr. 8.8. Štandardná vodíková elektróda 

Za štandardnú elektródu, na ktorú sa vzťahujú elektródové potenciály jednotli­
vých kovov, hola zvolená tzv. štandardná v<Xlílcová elektróda. Je to platinová elektróda 
pokrytá platinovou čerňou, nasýtená vodíkom pri parciálnom tlaku 101,325 kPa 
a ponorená do roztoku kyseliny s jednotkovou aktivitou hydroxóniových iónov. 
Potenciál štandardnej vodíkovej elektródy sa konvenčne pri každej teplote rovná 
nule. Jedna z používaných konštrukcií vodíkovej elektródy je znázornená na obr. 8.8. 

V tab. 8.8 sú uvedené štandardné potenciály dóležitejších kovov pri 25 °0 
v porovnaní so štandardnou vodíkovou elektródou. Potenciály zostavené v tejto 
tabuike predstavujú tzv. elektrochemický rad napiitia kovov. Tento rad sa začína 
najmenej ušiachtilýrni kovmi, ktoré javia najvačšiu tendenciu uvoiňovať elektróny 
a prechádzať na katióny; túto ich vla~tnosť nazývame elektropoz1:tivita.1) 

Najelektropozitívnejšie kovy- alkalické kovy a kovy alkalických zemín -
majú teda najnegatívnejšie elektródové potenciály. Na druhom konci radu napatia 
sú naopak ušlachtilé kovy (striebro, platina, zlato a i), ktoréneochotne tvoria katióny, 
a preto sa vyznačujú slabou elektropozitivitou. Všeobecne platí, že' čím negatívnejši,a 
je hodnota štandardného potenciálu kovu, tým viičšia je jeho tendencia prechádzat do 
roztoku v podobe katiónov. Z toho vyplýva, že kov s negatívnejším potenciálom 
(menej ušiachtilý) redukuje z roztoku ióny kovu s pozitívnejším potenciálom (ušiach­
tilejšieho) a pritom sám sa oxiduje a prechádza do roztoku v iónovom stave. Ak 
napr. pósobíme kovovým zinkom na vodný roztok síranu meďnatého, z roztoku sa 
vylučuje meď a zinok sa rozpúšťa: 

Zn+ Cuz+ - Znz+ +Cu (8.102) 

1) Elektropozitivita nie je opačná vlastnosť vzhfadom na elektronegativitu. 
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Tabufka 8.8 

ŠTANDARDN~ POTENCIÁLY NIEKTORÝCH KOVOV PRI 25 ° C 

Elektróda E0 [V] Elektróda E0 fV] Elektr óda E0 [V] 
~ -·· 

Li+I Li - 3,045 Mnz+IMn - 1,18 Snz+ISn -0,136 

K+IK - 2,925 Znz+IZn - 0,763 Pbz+IPb -0,126 

Baz+IBa -2,90 CrJ+I Cr - 0,74 H +I H2 0,00 

Sr2+ISr -2,89 fez+IFe -0,440 Cuz+ICu +0.337 

Caz+ICa -2,87 Cdz+I Cd - 0,403 Ag+IAg +0,799 

Na+I Na - 2,714 Tl+!TI - 0,336 Hgz+IHg + 0,854 

Mgz+IMg -2,37 Coz+!Co -0,277 Pdz+IPd + 0.987 

AIHIAI -1,66 Niz+INi -0,250 Au J+!Au + 1.50 

Podobne je to s možnosťou redukcie vodíka. Kovy s negatívnymi potenciálmi 
sú schopné redukovať katión vodíka z roztokov s dostatečnou koncentráciou iónov 
H 30+, v kterých je potenciál vodíkovej elektródy blízky nule. Preto sa tieto kovy 
rozpúšťajú vo vodných roztokoch silných kyselín za vývoj a vodíka. Naopak kovy 
s pozitívnymi potenciálmi nie sú schopné redukovať z roztokov vodíkový katión 
a nerozpúšťajú sa teda v zriedených kyselinách. Na rozpúšťanie týchto kovov sa 
používajú kyseliny, ktoré majú výrazné oxidačné vlastnosti, napr. kyselina dusičná, 
koncentrovaná kyselina sírová, prípadne lúčavka krárovská. Oxidačným činidlom 
tu nie je vodíkový katión, ale atóm NV, SVI a iné. 

Na základe radu napatia možno posúdiť aj správanie sa kovov oproti vode. 
V čistej vode sa koncentrácia iónov H30+ rovná 10-1 M (pozri str. 215), takže po­
tenciál vodíkovej elektródy tu podfa rovnice (8.101) je E(H+iH2) = 0,059 log l0- 7 = 
= -0,41 V. Vodíková elektróda vo vode sa teda v rade napatia nachádza medzi 
železem a kadmiom. V dosledku toho by malí všetky kovy so zápornejším potenciá­
lom z vody redukovať vodík. Niektoré z týchto kovov, napr. alkalické kovy, skutočne 
energicky rozkladajú vodu za vývoja vodíka. Pri mnohých neušfachtilých kovech 
je však vývin vodíka pri styku s vodou brzdený tým, že sa pokrývajú ochrannou 
vrstvičkou hydroxidu (napr. hliník, zinok a i.). 

Oxidačno-redukčné potenciály 

Predstavme si, že do vodného roztoku, ktorý obsahuje ióny v dvoch roznych 
oxidačných stupňoch, napr. ióny železnaté a železité, ponoríme platinový pliešok. 
Pliešok sa nabije opro~i roztoku na určitý potenciál, a ak kombinujeme takto vytvo­
renú elektródu s inou, nastá va na nej buď oxidácia F ez+ na FeH, alebo naopak 
redukcia Fe3+ na Fez+, podfa toho, či je platinová elektróda v článku záporná alebo 
kladná. Táto elektróda sa líši od kovových elektród, o ktorých sa hovorilo v pred­
chádzajúcom texte, v podstate len tým, že samotná sa nezúčastňuje na elektródovej 
reakcii, ale len sprostredkuje výmenu elektrónov medzi redukovadlom a oxi­
dovadlem. 

Potenciál fobovofnej sústavy, ktorá obsahuje určitý prvok v dvoch roznych 
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oxidačných stupňoch, je určený tzv. Peterso'Vou rovnicou, ktorá prí 25 °C má tvar 

E _ Eo 0,059 l (Ox) 
- "' + n og [Red] (8.103) 

kde n je počet elektrónov, ktoré sa vymíeňajú , [Ox] koncentrácia látky vo vyššom 
a [Red] v mžšom oxidačnom stupni. Ak sú koncentrácie obidvoch oxidačných stup­
ňov rovnaké ([Ox] = [Red]), potom potenciál E 0 platinovej elektródy v tomto 
roztoku vzhfadom na štandardnú vodíkovú elektródu predstavuje štandardný 
oxůla.čno-redukčný v otenciál danej sústavy. 

Podobne ako kovy, možu sa aj oxidačno-redukčné sústavy usporiadať podfa 
stúpajúcích hodnot ich št.andardných potenciálov do radu, ktorý je obdobou radu 
na.patia kovov; niektoré doležitejšie sústavy tohto radu sú uvedené v tab. 8.9. 

Tabufka 8.9 

OXIDAČNO-REDUKČN~ POTENCIÁLY NIEKTORÝCH S ÚSTAV PRI 25 °C 1) 

S ústava E0 [V] 

CrJ+ + e -' 
'<"""" Cri+ ... - 0„41 

y 3+ + e -' yi+ ·;; - 0,255 '<"""" „ 
H3PO. + 2 H+ + 2e -' H3P03 + H20 o - 0,276 '<"""" c 
TiO, ... + 2 H+ + e -' Ti3+ + H2 0 :;: + 0.1 '<"""" 

Co(NHJ) ~+ + e -' Co(NHJ)~+ 
„ 

+ 0.1 '<"""" > S + 2 H+ + 2e -' H2S + 0.141 '<"""" .= 
Sn•++ 2e -' Sni+ v + 0,15 '<"""" ..... 
Cui+ + e -' Cu+ c + 0.15 '<"""" >V 

SO!- + 4 H+ + 2e -' S02 + l H2 0 ~ + 0,17 '<"""" :;;J 

Fe(CN)~- + e -' Fe(CN)!- ..., + 0,36 '<"""" 
QI 

'2 + 2e -' 21- „ + 0,535 '<"""" 

Mn04 + e -' Mn O!- :;: + 0.564 '<"""" „ 
H3AsO. + 2 H+ + 2e -' HAs02 + 2 H20 „ + 0,559 '<"""" 

MnO ; + 2 H,O + 3e ""' Mn02 + 4 OH- + 0,59 
BrO:; + 3 H20 + 6e -' 

'<"""" Br- + 6 OH- + 0,61 
FeJ+ + e -' f ei+ + 0,771 '<"""" 

2 Hgi+ + 2e _, 
'<"""" Hgi+ + 0,920 

N0 3 + 3 H+ + 2e -' HN02 + H20 + 0,94 '<"""" 

NO)+ 4 H+ + 3e -' NO + 2 H10 + 0,96 '<"""" 

HN02 + H+ + e -' NO + H2 0 + 1,00 '<"""" 

IO) + 6 H+ + 6e -' 1- + 3 H2 0 + 1,085 '<"""" „ 
Br2 + 2e -' 2 Br- + 1,065 o '<"""" 

TIJ+ + l e -' TI + + 1,25 c '<"""" „ 
Cr20 ~- + 14 H+ + 6e -' 2 CrJ+ + 7 H2 0 + 1,33 "' „ ~ 

> Ch + 2e -' 2 Cl- + 1.359 '<"""" 

.= BrO; + 6 H+ + 6e -' Br- + 3 H20 + '1,44 v ~ ..... CI03 + 6 H+ + 6e -' Cl- + 3 H2 0 + 1,45 c '<"""" 

>V Pb02 + 4 H+ + 2e -' Pb>++ 2 H20 + 1.455 „ ~ ..., Mno; + 8 H+ + Se -' Mni++ 4 H2 0 + 1.51 ")( 
'<"""" 

Ce<++ e -' Ce3+ + 1,61 o '<"""" „ H20 2 + l H+ + l e .,: l H20 + 1,77 
"' Col+ + e -' Co>+ + 1.82 „ „ '<"""" 

T F 2 + le -' 2F- + 2.87 '<"""" 

1) V celoj knihe sa zachovúva písan ie oxidačno-redukčných sústav tak, aby oxidovaná. 
forma lát ky bola na ravej strane rovnice. 
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Čím je vo všeobecnosti potenciál pozitívnejší, tým je činidlo účinnejším o:i--idovadlom 

a naopak, čím je negatívnejší, t ým účinnejšie je redukovadw. V roztokoch s poriadkovo 

rovnakou koncentráciou je každé činidlo tohto radu oxidovadlom pre všetky sústavy 

s negatívnejším potenciálom a redukovadlom pre sústavy s pozitívnejším potenciálom. 

Jódom pri E 0 (I21I - ) = + 0,535 V mažeme napr. oxidovať sor cínatú na ciničitú: 

E 0 (SnHjSn2+) = + 0,15 V, nie však sor tálnu na talitú: E 0 (TlHITl+) = + 1,25 V. 

Alebo soTou železnatou pri E 0 (Fe3+1Fc2+) = +0,771 V možno redukovať dvojchró­

man na sof chromitů: E 0 (Cr20j- jCr3+) = + 1,33 V, nemožno však redukovať soI 

meďnatú na meďnú: E 0 (Cu2+!Cu+) = + 0,15 V a pod. Čím je rozdiel potenciálov 

dvoch sústav viičší, tým účinnejšie bude ich vzájomné oxidačno-redukčné posobenie. 

Určenie rovnovážnej konštanty oxidačno-redukčných reakcií. Ak poznáme hod­

noty štandardných potenciálov dvoch oxidačno-redukčných sústav, fahko z nich 

možno odvodiť rovnovážnu konštantu oxidačno-redukčnej reakcie, ktorá prebieha medzi 

týmito sústavami. Uvažujme napr. o reakcii medzi elementá rnym chlórom a jodidom 

alkalického kovu 
Ch + 2 I- ~ 2 Cl- + 12 

Rovnovážna konštanta tejto reakcie je vyjadrená vzťahom 

K = [Cl-]2 [12] 

[Cli] [I- ]2 

Reakcia (8.104) je kombináciou nasledujúcich čiastkových sústav 

Ch + 2e ~ 2 CI-

12 + 2e ~ 2 r-

pre potenciály ktorých pri 25 °C podra rovnice (8.103) a tab. 8.9 platf:1) 

0,059 [Ch] 
E 1 = 1,36 +-2- log [Cl- ]2 

0,059 [I2] 
E2 = 0,53 +-2- Iog [I- ]2 

(8.104) 

(8.105) 

(8.106) 

(8.107) 

(8.108) 

(8.109) 

V rovnovážnom stave sa musia potenciály obidvoch sústav navzájom rovnat 

(E1 = E2), takže dostávame: 

5 
0,059 l [12] 0,059 l [012] _ 0,059 l [CI- )2 (12] 

1•36 -0, 3 =-2- og [I- ]2 - -2- og [Cl-]2 - -2- og [Cl2] [I- ]2 (8.110) 

Z porovnania rovnice (8.110) s rovnicou (8.105) vyplýva pre rovnovážnu 

štantu uvažovanej reakcie 

kon-

l K - 2(1,36 - 0,53) - 2 
· og - 0,059 - 7 (8.111) 

a z nej K = 1021. Vysoká hodnota rovnovážnej konštanty ukazuje, že elementárny 

chlór dokonale oxiduje jodid alkalického kovu na elementárny jód. 

t ) Do rovnice (8.103) treba [Ox], prípadne [Red) dosadzovať v takej mocnine, ko?ko molekúl 

( iónov) týchto látok vystupuje v rovnici uvažovanej reakcie. 
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Zložitejším príkladom je reakcin, ktor á. nastá.va medzi dusičnanom a sofou železnatou 
v kyslom prostrecli 

N03 + 3 F el+ + 4 H + -<= NO + 3 FeJ+ + 2 H20 
Jej rovnová.žna konštanta bez ohJadu na koncentráciu vody je: 

K = --"'[N_O""']-'-[F_e_J-'+)'--3-­
[N0 3] [F e2+)3 [H +]• 

Čiastkové procesy, ktoré prebieha.jú v reakcii (8.112), sú: 

N 03 + 4 R + + 3e ""' NO + 2 H20 
FeJ+ + e ~ Fel+ 

a ich potenciály pri 25 °C sú určené vzťa.hmil) 

E = O 
96 

0,059 1 [N0 3] [H+]• ' ' + 3 og [NO] 

[FeH) 
E 2 = 0,77 + 0,059 log (Fel+J 

V rovnovážnom stave platí: 
O 96 O 7 _ 0,059 I [NO] (FeH]' 

' - ' 7 - - -3- og [N03] [Fe2+]3 [H +]• 

takže pre rovnovážnu konštant u roakcie (8.112) dostávame: 

I K _ 3(0,96 - 0,77) _ 
9 og - 0,059 - ' 7 

(8.112) 

(8.113) 

(8.114) 

(8.11 5) 

(8.116) 

(8.117) 

(8.118) 

(8.119) 

a teda K = 10"7 M- •. Získaná hodnota rovnovážnej konštnnty ukazuje na hladký priebeh oxidá­
cie železnatej soli na sof železitú účinkom dusičnanu. 

Pre oxidačno-redukčnú reakciu tvorenú Tubovornýrui čiastkovými sústavami 
1 a 2 možno rovnovážnu konštantu pri 25 °C vyjadriť všeobecne vzorcom 

I K _ n(E~ -E;) 
og - 0,059 (8.120) 

kde E; je štandardný potenciál pozitívnejšej sústavy, Ei štandardný potenciál 
negatívnejšej sústavy a n je počet elektrónov, vymieňaný medzi oxidovadlom 
a redukovadlom. 

!Aaherov vz(ah. Niekedy sa stá.va, že určitý prvok vytvá.ra ióny vo viacerých oxidačných 
stupňoch, pričom štandardný potenciál jedného z možných oxidačno-redukčných systémov ne­
možno stanoviť priamym meraním. Ak sú však známe štandardné potenciály fubovofných dvoch 
oxidačno-redukčných systémov t ohto prvku, možno neznámy potenciál iného systému príslušného 
prvku vypočítať pomocou vztahu, ktorý odvodil R. Luther. Tento tzv. Lutherov vztah je takýto: 

(z - x) E 0 (R•iR "') = (y - x) E 0 (R YIR "') + (z - y) E 0 (R•jR v) (8.121 ) 

kde z znamená najvyšší, x najnižší a y stredný oxidačný stupeři prvku R. 
Chceme napr. vypočítat štandardný potenciál systému Crl+ jCr pomocou známych štandard­

ných potenciálov systémov CrHjCr a CrHjCrl+ (pozri tab. 8.8 a 8.9). Dosadením príslušných 
údajov do rovnice (8.21) dostaneme: 

a odtiar 
3(- 0,74) = 2 E 0 (Cr2+jCr) + 1(-0,41) 

E 0 (Cr2+jCr) = 1/2(-2,22 + 0,41) = -0,905 V 

(8. 122} 

(8.123) 

') Ak sú súčasťou sústavy ióny H +, prípadne OH- , je potrebné do čitatefa, prípadn& 
menovatefa rovnice (8.103) zaviesfl ich koncentrácio v zodpovedajúcich mocninách. 



9. VODiK 

Umiestnenie v periodickej sústave 

Vodík je podTa atómového čísla i relatívnej atómovej hmotnosti prvým členom 

prirodzeného radu chemických prvkov. Zaradenie vodíka do niektorej skupiny 

vperiodickej sústave prvkov však robí určité problémy. Tietovyplývajú z okolnosti, 

že atóm vodíka má len jeden elektrón a do elektrónovej konfigurácie najbližšieho 

vzácneho plynu hélia mu chýba takisto jeden elektrón. 

Vodík sa obvykle zaraďuje do prvej skupiny periodickej sústavy, ako to zodpo­

vedá jeho elektrónovej konfigurácii (ls)1, pre ktorú sú elektrónovými analógmi 

vodíka alkalické kovy. Chemickými vlastnosťami sa ale vodík líši od alkalických 

kovov, pretože je nekov, má slabo elektropozitívny charakter, nie je schopný v tu­

hých látkach vystupovat v podobe jednoduchých katiónov, s ktorými sa stretávame 

v zlúčeninách alkalických kovov, vytvára naopak jednomocné anióny, ktoré pri 

alkalických kovoch nenachádzame a pod. V niektorých literárnych prameňoch sa 

zasa vodík umiestňuje v VII. skupine periodickej sústavy, čo je v súhlase s jeho 

vztahom k elektrónovej konfigurácii nasledujúceho vzácneho plynu, ktorým sa 

podobá halogénom. Pre toto umiestnenie vodíka hovorí aj napr. schopnost vytvárat 

stabilné dvojatómové molekuly, ktoré sú bežnou formou jeho existencie v ele­

mentárnom stave, alebo tvorba už zmienených jednomocných aniónov. Predsa 

však elektrochemické správanie sa vodíka je úplne iné ako správanie sa halogénov 

a anióny H- nemóžu jestvovať vo vodných roztokoch. 

Móžeme uzavrieť, že vodík v dosledku osobitnosti elektrónovej konfigurácie má 

špecifické chemické správanie sa, ktoré nie je v úplnom súlade s chemickým charak­

terom nijakej skupiny periodickej sústavy. Aj keď ho vzhfadom na elekt rónovú 

konfiguráciu a niektoré vlastnosti ponecháme v I. skupine, musíme mať na zreteli 

jeho príbuznosť s prvkami VII. skupiny, ako aj to, že sa niektorými významnými 

vlastnosťami, predovšetkým elektronegativitou, podobá aj prvkom v strede perio­

dickej sústavy (bóru, uhlíku a pod.). 

Sposob vazby 

Hoci elektrónová štruktúra atómu vodíka je najjednoduohšia zo všetkých 

prvkov, umožňuje velmi rozmanitý a ča.sto neobvyklý spósob vazby. 
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Odtrhnutím elektrónu z atómu vodíka vzniká katión H+, to znamená protón. 
Ionizačná energia atómu vodíka (13,6 cV) je vermi vysoká a overa vyššia, než ioni­
začné energie atómov alkalických kovov; je len trocha nižšia, než prvá ionizačná 
energia kryptónu. Z tohto dóvodu, ako aj pre mimoriadnu schopnost protónu 
podieTaf sa na elektrónových oblakoch susedných atómov,_n~§.tr:~táv~me_s.!!-_.~li!-

_Čenini!:_ch :gik.9,y s vodík..2~ vo form~ka~iónu H +. Vodíkový katión sa móže vytvorif 
len vtedy, ak sa vodíkaté zlúčeniny nachádzajú v prostredí, ktorého molekuly sa 
dokážu na tento katión viazaf svojimi volnými elektrónovými dvojicami za vzniku 
solvátu (porovnaj str. 208). Energia, uvofnená pri solvatácii vodíkového katiónu, 
nahradzuje potom energiu potrebnú na poláme štiepenie kovalentnej vazby atómu 
vodíka. Napríklad vo vodných roztokoch sa hydratáciou vodíkových katiónov 
tvoria hydroxóniové katióny H30 + 

H+(g) + H20 + aq !:J.H = -1121 kJ (9.1) 

Pripojením jedného elektrónu k atómu vodíka vzniká anión H- s elektrónovou 
konfiguráciou nasledujúceho vzácneho plynu hélia~.J)Jlektrónová_~.fullt_!!-_"\'.Odíka je 
kladná, ale pomerne nízka (0,7 eV). Preto vytvára vodík ako anión...H::._ióno:v.JLv::.azbu 
len s najmenej elektronegatívnymi prvkami (alkalickými kovmi a koill'.).j_~lkalických 
zemín) v tuhom stave. 

v prevažnej vačšine zlúčenín je atóm vodíka viazaný lokalizovanou kovalentnou 
vazbou, ktorá vzniká prekrytím jeho orbitálu ls s orbitálom adekvátnej symetrie, po­
chádzajúcim od vazbového partnera; do vytvoreného vazbového orbitálu typu a 
dodávajú potom obidva atómy po jednom elektróne. Nepolárna kovalentná vazba sa. 
vyskytuje v molekule H2, inak majú vazby atómu vodíka vždy polárny charakter, 
úmerný rozdielu elektronegativit obidvoch zlúčených atómov, napr. HCI, H20, NH3 
a pod. Elektronegativita vodíka má strednú hodnotu (x = 2,1) , takže vodíkový atóm 
móže predstavovaf kladnú i zápornú zložku zlúčenín. 

Atóm vodíka v ionizovanom stave (ako H+ alebo H-) sa može uplatňovat ako 
akceptor alebo donor elektl'ónového paru 

H+ + NH3 - NH.t 

B2H6 + 2H- - 2BH4 

(9.2) 

(9.3) 

V ojedinelom prípade katiónu Ht je vazba medzi obidvoma atómami vodíka 
sprostredkovaná jedným elektrónom, ktol'ý sa nachádza na vazbovom a-orbitáli. 

Atóm vodíka je vzhfadom na symetriu svojho ls-orbitálu a na svoju elektro­
negativitu schopný vytvárat aj delokalizované, elektrónovo-deficitné vazby, ktoré 
sú sprostredkované troj-, prípadne viaccentrovými vazbovými orbitálmi, obsade­
nými elektrónovými dvojicami. Príkladom zlúčenín s vazbami tohto aruhu, ktoré 
podrobnejšie opfšeme neskor, možu byť vodíkaté zlúčeniny bóru (ako B2l4, a jeho 
homológy), hliníka, berýlia a i. Tieto vazby preštavujú prechod k nevalenčným, 
vysoko delokalizovaným vazbám charakteru kovovej vazby (pozri str. 449), aké 
pozorujeme v nestechiometrických hydridoch niektorých predchodných kovov. 
V určitých podmienkach móže atóm vodíka vytvorit osobitný druh nevalenčnej 
delokalizovanej vazby, tzv. vodíkový rnostik, o ktorom píšeme na str. 247. 

1) Symbol aq značí vodu. 
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VODÍK AKO JEDN O DUCHÁ LÁTKA 

Vodík je bezfarebný plynl) bez zápachu. Tvorí dvojatómové molekuly H 2 ,2) 
v ktorých sú atómy vodíka viazané jednoduchou nepolámou kovalentnou vazbou 
(pozri str. 93 a 115). Pri vefmi nízkych teplotách sa dá skondenzovať na bezfarebnú 
pohyblivú kvapalinu (b. v . -252,8 °0, kritické veličiny pozri tab. 6.1). Varom pri 
znížení t laku táto kvapalina stuhne na priehfadnú látku podobnú radu (b. t. 
- 259,2 °0), ktorá má najtesnejšiu hexagonálnu štruk túru (pozri str. 457). 

Vodik je najfahší zo všetkých plynov. Pretože molekuly Hz sú vermi mal~ vodík. 
velmi rýchlo difunduje róznymi póroviti!!!.i.§..t~n~i. Vo vode a v iných rozpúšťadlách 
je vodík veTmi málo rozpustný. Pomeme dobrn...s..&J.o.z~..n.iektm:ý.ciL.kovoch, 
najlcpšie v paládiu (gozri str. 656). 

Elementárny vodík sa zlučuje priamo s mnohými prvkami, zvyčajne pri zvý­
šenej teplote. S fl.uórom reaguje za výbuchu aj pri teplotách niže-200 °0, s ohlórom 
pri obyčajnej teplote, najma pri osvetlení. S brómom a najma s jódom sa zlučuje 
podstatne menej ochotne. S kyslíkom sa zlučuje pri zahriatí alebo účinkom elektrickej 
iskry na vodnú paru za uvo!nenia vefkého množstva tepla; reakcia má reťazový 
mechanizmus (pozri str. 253). Zmes vodíka a kyslíka je vo vhodných podmienkach 
silne výbušná (traskavý plyn). Pri zvýšenej teplote sa zlučuje aj s plynnou sírou na 
sírovodík a s dusíkom na amoniak; posledná reakcia má rnimoriadny .E!_:\!l!!!Y.§.el.~ý 

_yýznam (pozri s~r. 344)._ 
Vo všeobecnosti sa vodík z chemického hradiska vyznačuje redukčnými vlast­

nosťami. Pri vyšších teplotách redukuje mnohé oxidy kovov na elemeJ!.tárne kovy 

PbO+H2 

Fe203 + 3H2 

W03 + 3H2 

Pb +H20 

2Fe + 3H20 

W + 3H20 

(9.4) 

(9.5) 

(9.6) 

Úloha vodíka pri týchto reakciách tkvie zrejme v tom, že viaže at6my kyslíka, uvofnené li 
z vazby s at6mami kovu 

PbIIQ-II = PbO + oo (9.7) 

oo + H~ = (9.8) 

Pre tento mechanizmus svedčí okolnosť, že oxidy najelektronegatívnejších kovov, napr. 
oxid ortutnatý HgO alebo strieborný Ag20, sa rozkladajú n a. kov a kyslík samotným zahriatím 
(pozri str. 254). 

Podobne redukuje vodík aj niektoré soli_kovov, napr. halogenidy alebo sulfidy 

2AgCl + Hz 

Ag2S + H2 

2Ag + 2HC1 

2Ag + H2S 

(9.9) 

(9.10) 

Vodík je schopný viazaf. sa za vhodných podmienok v molekulách róznych 
látok. Takéto reakcie, ktoré sú dóležité najma v organickej chémii, sa označujú ako 

1 ) Pokiar nie sú uvedené iné podmienky, ideo podmienky obyčajné. 
2) Ideo tzv. le.hký vodt'k (pozri str. 239). 
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h11droqenácia. Ako príklad uveďme hydrogenáciu oxidu uhofnatého ; takto sa vyrába 

metylalkohol 
CO+ 2H2 (9.11) 

Vodík: sa p ri vyšších teplotách zlučuje priamo aj s niektorými kovmi na prí­

slušné hydridy, napr. Lili, NaH, CaH 2 a i. Pretože v týchto hydridoch je vodík 

elektronegatívnejšou zložkou, vystupuje pri týchto reakciách ako oxidovadlo. 

Ortovodík a paravodí!c 

Sú známe dve modifikácie molekulového vodíka, ktoré sa označujú ako ortovodík a paravodík. 

avzájom sa líšia výsledným jadrovým spinom: pri ortovodfku sú spiny jadier 12bidvoch atómov 

paralelné,. kým pri paravodíku sú antiparal~lné. Tento jav sa prejavuje premennou intenzitou 

pru.ov v spektre vod.Hm a má svoj od.raz aj na jeho mernej tepelnej kapacite. 

Obyčajný vodík predstavuje rovnovážnu zmes obidvoch modifikácií, ktorej zloženie 

v závislosti od teploty je graficky znázornené na obr. 9.1. Z neho vidiee, že nad teplotou 273 K 

sa pomer obsahu ortovodíka a paravodíka asymptoticky blíži medznej h od.note 3 : 1. 

100 

paravodik, .. 

50 

o ....... ._~~-'-~~~--'~~~~-'-~~~~ 

o 100 200 300 T [K] 
Obr. 9.1. Zastúpenie paravodíka a ortovod fka 
v molekulovom vodíku 

Ak sa zmení teplota zmesi modifikácií vodíka určitého zloženia, nová rovnováha sa v n ej 

ustafuje vefmi pomaly, takže jej póvodné zloženie zostáva dlhú dobu n ezroenonó. Vzájomnú 

premenu obidvoch modifikácií možno urýchliť katalyzátorom, na.pr. adsorpciou zmesi na aktívnom 

uhlí. Takto možno pri vefmi nízkej teplote získat takmer čistý paravod.fk. 

Obid.ve modifikácie sa líšia magnetickým momentom, lctorý je p ri m olekule paravodíka 

nulový, kým molekuly ortovodíka majú dvojnásobnú hodnotu magnetického momentu protónu. 

Ortovodík a paravorlík sa líši aj tepelnou vod.ivosťou, čo sa využíva na určenie zloženia danej 

zmeú modifikácií. Z chemického hfadiska sú obidve modifikácie úplne rovnocennó. 

Atómový vodík 

Atómový vodík vzniká rozštíepením vodíkových molekúl dodaním potrebnej 

energie 
H2(g) 2 H(g); D.H = 431,8 kJ (9.12) 

Pretože disociácia molekulového vodík:a je silne endotermická reakcia, atómový 

vodík sa tvorí vo vefkej koncentrácii až pri vefmi vysokých teplotách. Pri tlaku 

101,325 kPa je v plynnom vodíku prítomné napr. pri 2 000 °C len 1 % apri3000 °C 

asi 9 % atómového vodík:a. 
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Pri spatnej tvorbe vodíkových molekúl z voiných atómov sa teplo uvedené v rovnici (9.12) 
prirodzene uvofní, čo možno využiť napr. na zváranie niektorých ťažkotavitefných kovov. Prúd 
.atómového vodíka, vytvoreného elektrickým oblúkom m edzi volfrámovými elektródami, sa za. 
meriava na povrch kovu, kde nastáva rekombinácia atómov vod.Hm na molekuly. Tým sa dosahuje 
vefmi vysoká teplota, pri ktorej sa prítomné kovy topia a dajú sa zvárať. 

Atómový vodík: sa obvykle pripravuje z plynného vodík:a účinkom vysokej 
teploty, elektrického výboja pri nízkom tlaku, svetla ortuťovej výbojky v prítom­
nosti ortuťových pár (pozri str. 192) alebo elektrónov s nízkou energiou (10 až 20 eV). 
Doba jeho existencie je krátka; polovica všetkých atómov sa zlúči na molekuly asi 
za 0,3 s. Rekombinácia atómového vodíka na molekulový je mimoriadne rýchla 
v prítomnosti tuhých látok, najma kovov. Chemicky je atómový vodík podstatne 
reaktívnejší ako molekulový. Zlučuje sa za chladu priamo napr. s fosforom, arzénom, 
.antimónom, germániom a cínom, redukuje mnohé oxidy, napr. CuO, PbO, HgO, 
Ag20 a Bii03 , halogenidy alebo sulfidy už za obyčajnej teploty a pod. 

Atómový vodík sa tiež tvorí v prvom stupni redukcie HI v roztokoch; takýto 
vodík: sa často označuje ako „vodík v stave zrodu". V roztoku sa pripravuje reakciou 
neušfachtilého kovu so silnou kyselinou (porovnaj str. 231) 

Mn+ + n H + n H20 (9.13) 

Vznikajúci atómový vodík reaguje potom s látkou prítomnou v roztoku skór, 
než sa zlúči namolekulový vodík. Atómový vodík je aj v roztoku silným reduko­
vadlom 

H+ +e ~ H(g), E 0 = -2,10 V (9.14) 

Redukuje napr. roztoky solí strieborných, meďnatých alebo ortutnatých na 
kovy, dichrómany na soli chromnaté, manganistany na soli mangánaté, oxid siričitý 
na sírovodík a pod. 

tZOTOPY VOD(KA 

Prírodný vodík je zmesou troch izotopov: lahkého vodíka čiže prócia IH, fažkého 
vodíka čiže deutéria iH alebo D a trícia ~H alebo T.t) Obsah deutéria v prírodnom 
vodíku je 1,56 . 10-2 %; obsah trícia je celkom nepatrný (1 atóm T pripadá na 1017 

ostatných atómov vodíka). Preto vlastnosti prírodného vodík:a určuje fahký vodík. 
Deutérium má jadro deuterón d, zložené z jedného protónu a jedného neutrónu. 

Zlúčené s kyslík:om je prítomné v obyčajnej vode (molekuly D20, prípadne HDO) 
a dá sa získat z kysličníka deutérneho D20, nazvaného „ťažká voda" (pozri str. 273) 
Iubovofnou reakciou, akou sa uvoiňuje vodík: z vody (pozri ďalej). Relatívny rozdiel 
medzi hmotnosťou atómu deutéria a prócia je vačší než v prípade izotopov ktorého­
kofvek iného prvku, a to má za následok dosť vefké rozdiely vo fyzikálnych vlast ­
nostiach obidvoch izotopov vodíka; tieto rozdiely znázorňuje tab. 9.1. Z chemického 
hiadiska je deutérium trocha menej reaktívne ako fahký vodík a jeho reakcie s inými 
prvkami alebo zlúčeninami vyžadujú vačšiu aktivačnú energiu, takže ich rýchlosti 
sú všeobecne menšie. 

') Grécky protos znamená prvý, deuteros druhý a tritos tretí. 
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FYZIKÁLNE VLASTNOSTI PRÓCI A A DEUTÉRIA 

Bod topenia [K] 

Bo d varu [ K] 

Krit ická t eplota [ K] 

Kritický tlak [MPaj 

Skupenské tep lo topen ia [).mol- •] 

Sk upens ké teplo vyparovania pri O K[) . mol- ' ] 

A N OR.GANICK Á CHÉ MIA 

H 1 

13,95 
20,38 
33,24 

1,30 

117 
765 

Tabufka 9. t 

02 

18,65 
23,6 
38,35 
1 ,66 

197 
1155 

Zlúčeniny deutéria sú úplne analogické zlúčeninám prócia a pripravujú sa ob­

vykle reakciami oxidom deutérnym D20 

S03 + DzO 

Na20 + D20 

alebo výmennými reakciami zlúčenín prócia s deutériom 

(9.15) 

(9.16) 

(9.17) 

Triciimz má jadro tritón t, zložené z jedného protónu a dvoch neutrónov. Pri­

pravilo sa umele bombardovaním zlúčenín deutéria prúdom deuterónov 

D + d T +p (9.18) 

a získava sa najlepšie v jadrových reaktoroch z lítia účinkom pomalých neutrónov 

~Li+ n = ~He + T (9.19) 

Tricium je rádioaktívne a vyžarovaním P-lúčov sa rozpadá na izotop hélia ~He; 

polčas rozpadu je 12,46 rokov. Chemicky sa veTmi podobá obyčajnému vodíku. 

VÝSKYT V PRÍRODE, PRÍPRAVA A POUŽITIE VODÍKA 

Všeobecne možno povedaf, že vodík je prevládajúcim prvkom vo vesmíre, kde 

sa vyskytuje v plynnom obale Slnka i stálic a v hmlovinách. Vodík má .vo vesmíre, 

úlohu „kozmického atómového paliva". Žiarenie zo slnka, dopadajúce na našu 

zemegufu, je sposobené jadrovými reakciami, pri ktorých z vodíkových jadier 

vznikajú jadrá zložitejších atómov, predovšetkým hélia (porovnaj str. 48). 
Na Zemi sa vodík v nezlúčenom stave bežne nevyskytuje; malé množstvo a tó­

mového vodíka je v horných vrst vách atmosféry. V zlúčenom stave je vodík súčasťou 

vody, ako aj všetkých organických zlúčenín. J eho obsah v zemskej kare, vrátane 

hydrosféry a atmosféry, je 3,0 mólových %-1) 

1 ) V celej učebnici sa. obsah prvkov v :z,emskej k óre udáva v m ólových % podfa A. P. Vino ­

g rad ov a (1949). 
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Priemyselne sa vodík n!!>.ičastejšie pri12avuje reakc_iou vodn(3j_mgy .§....!OZj~r_a­

veným kok§Qffi. __ 
(9.20) 

Zo vzniknutej zmesi plynov (vodný plyn, pozri str. 398) sa oxid uhofnatý od­

straňuje ochladením na takú teplotu, pri ktorej sa táto látka skvapalní, alebo reak­

ciou s vodnou parou v prítomnosti katalyzátora (oxidy železa alebo kobaltu) 

(9.21) 

Technicky čistý vodík sa potom ziska absorpciou oxidu uhličitého vo vode 

pod tlakom. 
_ Jechnicky významná metóda, prípravy pomerne čistého vodíka je založená D!!; 

reakcii práškového želez~tjnqp._p_~ pri zvíšenej t~nJ.Qk 

(9.22) 

Vznikajúci oxid Fe30 4 sa regeneruk_účinkom generátorového alebo vodn~ho 

plynu 
3 Fe+ 4 002 (9.23) 

Možnosť. získavať. vodík poskytuje aj elektrolýza vody fpozri ďalej ). V súčasnosti 

sa takto získava vodík vo vačšom množstve ako vedfajší produkt len pri elektrolýze 

vodného roztoku chloridu sodného (pozri str. 305) a elektrolytickej príprave ťažkej 

vody (pozri str. 273). 
Vodík sa može získavať. aj z koksárenských plynov frakčnou kondenzáciou 

ostatných zložiek. 
Ďalšie reakci~ :mj _ktorýc4_f!8. tvQrÍ vodík,~jú len laboratór~znam. J e to _ 

reakcia roztokov silný~h ~xselín_ s ~eušfacht~ými ~o.!.. mi_ f 

(9.24) 

alebo reakcia roztokov hydroxidov alkalických kovov s kovmi, ktorých hydroxidy 

majú amfotérny charakter 

Zn + 2 OH-+ 2 H20 (9.25) 

Neušiachtilé kovy, ktorých štandardný potenciál je nižší než -0,41 V a ktorých 

hydroxidy sú vo vode rozpustné, reagujú za vzniku vodíka a j s vodou 

2 Na + 2 HzO = 2 Na+ + 2 OH- + Hz (9.26) 

Vodík sa tvorí aj rozkladom hydridov alkalických kovov alebo kovov alkalic­

kých zemin vodou 

CaH2 + 2 HzO = Ca(OH)i + 2 H2 (9.27} 

Priemyselne vyrábaný vodík sa používa najma na syntézu amoniaku, na syntézu 

metanolu a iných organických látok, na hydrogenáciu uhlia (syntetický benzín), 

rastlinných olejov (pokrmové tuky) a iných látok, na prípravu niektorých kovov 

(napr. volfrámu) redukciou ich oxidov a na zváranie a tavenie kovov (kyslíkovodí­

kový plameň). Dodáva sa v oceiových bombách pod tlakom 15 MPa. 
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ELEKTROLÝZA 

Ak vložíme do roztoku nejakého elektrolytu (pozri str. 206) dve elektródy, ktoré 
spojíme s pólmi vhodného zdroja jednosmerného elektrického prúdu, vytvorí sa 
medzi oboma elektródami elektrické pole. Ióny, ktoré nesú elekt rické náboje a vy­
konávajú termické pohy by, uvedú sa elektrickým pofom do usmerneného pohybu. 
Katióny sa pohybujú v smere intenzity elektrického pofa, to znamená ku katóde, 
.anióny sa zasa pohybujú opačným smerom, čiže k anóde (obr. 9.2). K atióny, ktoré 

CJ ,------, 

Obr. 9.2, Schéma elektrolýzy 

prichádzaj ú ku katóde, priberajú tu potrebné elektróny, a anióny súčasne odovzdá­
vajú anóde svoje nadbytočné elektróny. Opísaným pohybom iónov v elektrickom 
poli udržuje sa v obvode nepretržitý prúd. Elektróny zo záporného pólu zdroja pri­
d1ádzajú ku katóde, kde vybíjajú katióny a súčasne elektróny aniónov prechádzajú 
na anódu, odkiaf spojovacím vodičom idú na kladný pól zdroja. Takto nastáva vo 
vonkajšom obvode prechod elektrónov od záporného pólu zdroja ku kladnému, 
pričom sa roztokom prenáša elektrický náboj časticami látky. Prechod elektrického 
prúdu elektrolytom, a tým spósobené chemické zmeny, označujeme súborným názvom 
elektrolýza. 

Chemické premeny pri elektrolýze móžu byť vefmi rozmanité, pretože ióny 
v okamihu vylúčenia na elektródach zvyčajne vstupujú do nejakej sekundárnej 
reakcie medzi sebou, s molekulami rozpúšťadla, alebo aj s elektródou, pdpadne s vy­
lučovaným vodí.kom a kyslíkom. 

Celá elektrolýza predstavuje všeobecne oxidačno-redukčný dej. Anóda má 
nedostatok elektrónov, a preto má snahu prijimať elektróny, takže je oxidovadlom. 
K atóda má naopak nadbytok elektrónov a móže teda odštiepovať elektróny, čiže je 
redukovadlom. Na anóde tak vždy prebieha oxidácia (anodická oxidácia), kým na 
katóde naopak redukcia (katodwká redukcia) . Všimnime si teraz dva konkrétne 
príklady elektrolýzy. 

Podrobme elektrolýze zriedený roztok kyseliny sfrovej medzi platinovými 
elektródami. Na katóde prijímajú katióny H+, ktoré pochádzajú z katiónov H 30 +, 
po jednom elektróne a vzniknuté neutrálne atómy H sa zlučujú na molekulý H2 • Na 
anóde odovzdávajú anióny SOi- po dva elektróny a prechádzajú na radikály 804 , 

ktoré reakciou s vodou vytvárajú kyselinu sírovú za vzniku atómov kyslíka, tvo­
riacich potom molekuly 0 2 • K atódový a anódový dej možno schematicky vy­
jadriť rovnicami: 

katóda : 

ar.óda: 

2 H 30 + + 2e 2 H20 + H 2 

so~- + H20 = H2S04 + 1/2 02 + 2e 

(9.28) 

(9.29) 

Na katóde sa teda uvofňuje vodík a na anóde kyslík v objemovom pomere 2 : 1 
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a v roztoku sa regeneruje kyselina sírová. To znamená, že výsledek elektrolýzy je 

taký istý, akoby sa rozkladala ňistá voda (tá však je vefmi málo vodivá). 

Elektrolyzujme teraz zriedený roztok hydroxidu sodného medzi platinovými 

elektródami. Na katóde sa vybíjajú katióny H + z katiónov H 30 +, vzniknutých a uto­

protolýzou vody (pozri str. 215). Elektrická práca na to potrebná je podstatne 

menšia, než v prípade katiónov Na+, ktoré tak zostávajú nezmenené v priestore 

katódy, kde p rešli pod vplyvom elektrického pofa. Na anóde sa vybíjajú anióny 

OH- a vzniknuté radikály OH poskytujú vzájornnou reakciou vodu a atóroy kyslika, 

dávajúce moleku ly 0 2 • Katódový a anódový dej schematicky vyjadrujú rovnice: 

katóda: 

anóda: 20H-

2H20 + H2 

H20 + 1/2 0 2 + 2e 

(9.30) 

(9.31) 

J e teda zrejmé, že výsledok elektrolýzy je rovnaký ako v predchádzajúcom 

prípade (rozklad vody na vodí.k: a kyslík). 
Iné príklady elektrolýzy poznáme na roznych miestach v kapitolách anorganickej 

systematiky. 

P olarizácia elektród a nadpiitie. Ak rozkladáme napr. roztok kyseliny sirovej medzi platino­

vými elektródami, zistíme, že pri malom vonkajšom napatí neprechádza okruhom ta.kmer nijaký 

prúd a elektrolýza teda prakticky neprebieha. Príčinou toho je, že po vloženi vonkajšieho napatia 

začne sa na elektródach vyvíjať vodík a kyslík, čím vzniká nový galvanický článok, ktorého elek· 

tromotorické napatie je namierené proti vonkajšiemu no.patiu . Tento jav sa nazýva polarizácia 

elektród a iwu vyvolané elektromotorické napatie sa označujo ako polarizaéné. Je zrejmé, že trvalý 

prúd móže pri e lektrolýzo prechádzať len vtedy, a k vonkajšie napatie prevyšuje polarizačné 

-elektromotorické na.patie. Najmenšie napiitie, ktoré sa mus í na eloktródy vložiť, aby prechádzal 

trvalý prúd a prebieha.la elektrolýza., sa nazýva rozkladné napatie U„ Na.príklad pre roztok 

kyseliny sfrovej (a.j inej kyslíkatej kyseliny) alebo h ydroxidu alkalického kov u so. rozk ladné 

napatie rovná 1,23 V, čo predstavuje e lektromotorické napiltie kyslíko-vodíkového článku, 

pretože sa. tu na katóde vylučuje vždy vodík a na anóde kyslík. 

Niektoré plyny, najma vodík, sa často nevylučujú pri zodpovedajúcom rozkladnom napatí, 

.ale na ich vylučovanie treba podsto.tne vačšie napatie. Rozcliel obidvoch napatí sa označuje ako 

nadpatie ?]; jeho vefkosť závisí najma od materiálu katódy, prúdovej hustoty, teploty, ale o.j od 

mnohých iných faktorov. Vodík javí napr. najmenšie nadpiitio na platinovej clektróde, pokrytej 

platinovou čerňou, najvučšie na ortuťovej olektródo. To je jedno. z príčin, prečo sa na ortuťovej 

katóde vylučujú aj vermi olektropozitívne kovy (kovy alkalické a a lkalických zemín) ako amal­

gámy bez vývoje. vodíka (porovnaj str. 507). 

Elektrolýza sa ve!mi často využíva v technickej praxi aj vo vedeckom výskume. 

Používa sa najma na príprn.vu mnohých látok (napr. hydroxidu sodného alebo drasel­

ného, kyslíkatých zlúčenín chlóru alebo peroxidu vodik:a), pri izolácii viacerých kovov 

(napr. sodíka, horčik:a alebo hlinik:a) z t avenín ich zlúčenín, pri čistení (rafinácii) 

niektorých kovov (napr. medi), pri pokovovaní roznych predmetov (galvanostegia), 

pri zhotovovaní kovových odliatkov (galvanoplastika), ako aj pri analytickoro 

stanovení prvkov. 
Zákony elektrolýzy. K vantitatívnym výskumom elektrolýzy sa zaoberal M. Fa­

raday a na základe mnohých presných meraní odvodil r. 1833 dva základné zákony 

elektrolýzy. 
1. Hmotnosť. m vylúčenej, prípadne chemicky premenenej látky pri elektrolýze 

j e úmerná elektrickému náboju Q, ktorý prešiel elektrolytom 

m = AQ (9.32) 
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V prípade stáleho prúdu J, prechádzajúceho elektrolytom za čas t, platí: 

m=Alt (9.33) 

Konštanta úmernosii A sa nazýva elektrochemický ekvivalent a znamená množ­
stvo látky, ktoré sa vylúči (premení) nábojom 1 C. 

2. Na vylúčenie (premenu) jedného valu ktorejkoTvek látky treba vždy rovnaký 
niboj F, ktorý sa nazýva Faradayova konštanta (predtým Faradayov náboj); má 
hodnotu F = N Ae = 9,648 456 (27) . 104 C . mot- 1. Medzi nábojom Q, ktorý prešiel 
elektrolyt om a lát.lwV"ým množstvom n elektrochemicky zreagovanej látky je tcda 
priama úmernosť 

Q=vFn (9.34) 

kde v je počet prijatých, prípadne odovzdaných elektrónov. 
Pretože platí n = m/M, kde M je mólová hmotnosť (pozri str. 36), dostávame 

pre hmotnosť elektrochemicky zreagovanej látky vzťah 

M 
rn=-Q 

vF 
(9.35) 

Rovnica (9.35) predstavuje matematické vyjadrenie Faradayovho elektroly­
tického zákona. 

Použitím Faradayových zákonov možeme vypočí~ať buď množstvo látky pre­
menenej pri elektrolýze známym prúdom za určitý čas, buď naopak prúd, ktorý 
v určitom čase elektrolyticky premení známe množstvo látky. Treba však rátať s tým, 
že pri mnohých elektrolýzach prebiehajú rózne vedfajšie tleje, napr. rozklad vody, 
na ktoré sa spotrebuje časť prúdu. 

HYDRIDY 

Hydridy sú vo všeobecností binárne zlúčeniny vodíka s prvkami. Vodík tvorí 
binárne zlúčeniny takmer so všetkými prvkami periodickej sústavy. Prihliadajúc na 
ich chemickú štruktúru a vlastnosti možeme hydridy rozdeliť do piatich skupin. Sú 
to hydridy i6nové, polymérne, kovového typu, prechodnélw typu a molekulové. Rozdeleníe 
prvkov v rámci periodickej sústavy podTa typov hydridov, ktoré tvoria, je vyznačené 
na obr. 9.3. 

1. lónové hydridy obsahujú anióny H -, ktoré sú spojené s katiónmi kovu~ vaz­
bami viac-menej iónového charakteru. Vytvárajú ich najmenej elektronegatívne 
kovy, a to alkalické koyy a kovy alkalických zsimín. Pripravujú sa priamou syntézQ!l 

__mykov pri zvýšen~ teplote. Sú to bezfarebné kryštalické látky, chemicky veTmi 
reaktívne. Zlučovacie teplá óH~1 dosahujú pri hydridoch alkalických kovov najviac 
-92 kJ . mol- 1 pre hydrid lítny a v prípade hydridov kovov alkalických zemin pri­
bližne dvojnásobok predchádzajúcej hodnoty. Termická stabilita hydridov alka­
lických kovov je, okrem hydridu lítneho, pomerne malá; hydridy kovov alkalických 
zemín sú termicky trocha stálejšie. Hydrid lítny, ktorý jediný sa topí bez rozkladu, 
je v roztavenom stave ionizovaný na katióny Li+ a anióny H-, a pri elektrolýze sa 
vylučuje vodík na anóde. Obdobne prebieha aj elektrolýza ostatných iónových 
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hydridov, rozpustených v taveninách halogenidov alkalických kovov. Hydridový 
a nión má vefmi silné redukčné vlastnosti - -

E 0 = -2,25 V (9.36) 

a rýchlo reag_µj~..!}~I!L..JLVOqol!, ~torej_odg_berá protón _ 

(9.37) 

V zmysle predchádzajúcej reakcie možno anión H- považovat za vermi silnú 
zásadu, ktorá je formálne konjugovaná s molekulou H 2 ako extrémne slabou kyselinou 

H ydridy alkalických kovov MIH ma jú štruktúru chloridu sodného, v ktorej ka.tióny M+ 
zaujímajú polohy ka.tiónov Na.+ a anióny~H- zasa polohy aniónov CI-. 

2. Polymérne hydridy majú atómy prvku viazané s atómarni vodíka k9".1!:lent-
_njDli,..xiičšin ou _y_šak...el.ekt.i:ÓJlDvo-Q&fi.QitnÝ!l!i _vaz Qami. Rozurnieme tým delokalizo­

vané vazby vytvorené pomocou viaccentrových vazbových orbitálov, pre ktoré je 
k dispozícii menej elektrónov, ako bolo póvodných atómových orbitálov. Hydridy 
t ohto druhu nachádzame pri berýliu, horčíku, bóre, hliníku a prvkoch pod~uP.inY 
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gália a zinku (okrem...Q!:·~ti). Hydrid berýlnatý (BeH2)x sa napr. skladá z nasledujú­
cich nekonečných reťazcov 

Predpokladáme, že každý atóm berýlia vytvára približne hybridné orbitály sp\ 
z ktorých každý sa prekrýva s l s-orbitálom jedného mostíkového atómu vodíka. 
Vznikajú tak t rojcentrové vazbové orbitá.ly, ktoré sa rozprestierajú v mostíkovom 
systéme Be---H---Be (obr. 9.4), a sú obsadené dvoma elekt rónmi (po jednom z atómu 
berýlia a vodíka). 

~~r!~!i~t'ii~ 
hybridne orbitaly 

sp3 

AO 

~ o o 
() ~ 

MO 

Obr. 9.4. Vznik vazbového trojcentrového orbitálu v hydride berýlnatom 

Hydridy bóru (B2H6, B4H1o a ich homológy) a gália (GazH6) sú v obyčajných 
p odmienkach plynné alebo kvapalné, ostatné polymérne hydridy sú spravidla tuhé 
neprchavé látky. 

3. Hydridy kovového t.rpu majú medzi atómami kovu a vodíka vazby kovového 
charakteru. Hydridy tejto skupiny tvoria prvk..Y.: podskU:piny chró_!I!ut-želez~,_J..s.Q.baltu 

a niklu. Význačnou _ylastnosťou uvedený~h :ervlf.2yje_yynika'úca s_g_hQpnosť rozpúšťl!&_ 
vodík už pJi normálnom tlak~; napr. 1 ~bjem paládia r~púšťa až 900 objemov vodíka. 
P ohltené množstvo vodíka je spravidla úmerné odrnocnine z jeho t laku, čo nasvedčuje 
tomu , že vodík je v kove rozpustený v atómovom stave. Vazbové pomery pri hydri­
doch tejto skupiny sú verrni zložité a ich konštitúcia nie je dosiar jednoznačne vy­
svetlená ..... M.ožJ!Q..iCh pov!1Žovať za osobitný druh zliatin s vmedzerenými atómami 
vodík.a ~~iciálne zliatiny)_a vazby interpretovať na základe pásovej teórie -
kovov (pozri str. 451); problémom je však určenie elektrónového prenosu pri vodí­
kovom atóme. Sú to krehké látky kovového vzhladu, s vodivými alebo polovodi-
vými vlastnosťami. ~ 

4. Hydridy prechodného typu obsahujú vazb;y ~hodnéQo charakteru medzi 
kovovou a iónovou vazbou. Stretávame sa s nimi pri prvkoch podsklJ.Pil'!Y f'!kandi~, 

titánu a vanádu, ako aj pri niektorých lantanoidoch a :j,.kt.inQjdoch . Tieto prvky pri 
styku s vodíkom ho vo vefkom množstve rozpúšťajú, pričom spravidla netvoria 
presne definované zlúčeniny. Lantán pri teplote 240 °0 ochotne pohlcuje vodík 
a tvorí čierny produkt približného zloženia LaH3 , avšak jeho presné zloženie závisí 
od t eploty a tlaku vodíka. Zahriaty na vzduchu alebo v kyslíku zhorí a s vodou rýchle 
reaguje za uvofi"1ovania vodík.a. Titán vytvára s vodíkom zasa látku , ktorej zloženie 
je približne TiHi.75 a vanád dáva s vodíkom hydrid približne VHom. 
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5. Molekulové hydridy majú atómy prvku a vodíka v~:u.é..k.Q.yaJ.entný.mi vaz­
bami v individuálnych, presne definovaných m~lách. Patriak nim hydridy uhlíka, 
kremíka, prvkov podskupiny germánia, dusíka, fosforu, prvkov podskupiny arzénu, 
kyslíka, síry, prvkov podskupiny selénu a halogénov, ako napr. CH4 , NH3 , PH3 , 
H20, H202 , H2S, HCI a in~. VšetiliJ. sú via_p-meu~_prg_havé _ll pewosť ich vazie_Q, 
ako aj ich termická stabilita sa zmenšl.!,j_e v danej ~kuE_ine s rastúcim atómovým 
číslom prvku a zvačšuje smerom doprava v každej perióde. Podrobnejšie sa budeme 
hydridmi tejto skupiny zaoberať neskor pri príslušných prvkoch, prípadne v rámci 
podskupín. 

VAZBA VOD(KOVÝM MOST(KOM 

Ak sledujeme body varu molekulových hydridov prvkov V„ VI. a VIL skupiny 
periodickej sústavy, zistíme, že hydridy začiatočných prvkov každej skupiny, to 
znamená fluorovodík HF, voda H20 a amoniak NH3 , majú mimoriadne vysoké body 
varu v porovnaní s hydridmi nasledujúcich prvkov s vyššími atómovými číslami. 
Názorne to vidieť z obr. 9.5, v ktorom je graficky znázornená závislost bodu varu 

Obr. 9.5. Body varu molekulových hydridov 

molekulových hydridov od čísla periódy, v ktorej sa príslušný prvok nachádza. Pri 
hydridoch prvkov IV. skupiny, ktoré sú tiež do diagramu zahrnuté, sa uvedená ano­
mália neprejavuje. Podobný priebeh ako body varu prejavujú napr. aj skupenské 
teplá varu molekulových hydridov prvkov V. až VII. skupiny (obr. 9.6). Anomálne 
body varu, skupenské teplá varu i ďalšie fyzikálne vlastnosti, súvisiace so súdržnosťou 
molekúl, ktoré pozorujeme pri molekulových hydridoch najelektronegatívnejších 
prvkov druhej periódy, dajú sa vysvetliť len tak, že molekuly týchto hydridov majú 
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schopnost vzájomnej asociácie za vzniku viacmolekulových útvarov. Vazby, ktoré 

zapríčiňujú takú asociáciu, sa označujú ako viizby vodíkovým mostíkom alebo krátko 

vodíkové rnostíky (vazby). Tieto vazby sa uplatňujú aj rnedzi mnohými inými moleku­

lami, prípadne skupinami, ktoré obsahujú atómy vodíka viazané so silne elektro­

negatívnymi atómami, predovšetkým fluóru, kyslíka a dusíka, ako tomu nasvedčujú 

údaje rontgenovej a neutrónovej difrakčnej analýzy, infračervenej spektroskopie, ako 

a j mých fyzikálnych metód. 

40 

' 30 tjF o 
E 
-, 
.:::. HiTe 
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Obr. 9.6. Skupenské teplá varu Lm molekulových hydridov 

Všeobecný princíp vazby vodíkovým mostíkom je ten, že atóm vodíka, viazaný 

kovalentne s atómom X, vstupuje do interakcie s atómom Y, ktorý obsahuje voTnú 

elektrónovú dvojicu, za vzniku slabšej doplnkovej vazby. Schematicky to možno 

znázornit takto: 
X-H---Y 

Podmienkou pritom je, aby atómy X i Y holi dostatočne elektronegatívne; tejto 

podmienke najlepšie vyhovujú atómy fluóru, kyslíka a dusíka, prípadne chlóru. 

Energia tejto vazby sa pohybuje v rozmedzí 10 až 40 kJ. mol- 1, a teda je podstatne 

menšia ako energia valenčnej vazby (kovalentnej alebo iónovej), ktorá l:-ýva 120 

až 400 kJ . mo1- 1. Vzdialenost atómov X a Y, viazaných vodíkovým mostíkom, býva 

v rozmedzí 0,23 až 0,30 run a je vačšinou blízka súčtu van der waalsovských polo­

merov (pozri str. 145) obidvoch týchto atómov. 
Najjednoduchšie teoretické objasnenie vazby vodíkovým mostíkom je elektro­

statické. Pretože atóm X je silne elektronegatívny, je vazba X- H značne polárna, 

čiže tvorí sa dipól s vodíkovým atómom ako kladným pólom. Silne elektronegatívny 

atóm Y, viazaný v inej molekule, zasa predstavuje záporný pól príslušného dipólu. 

Ak sa priblížia k sebe dipóly po spojnici X- H---Y, dochádza k elektrostatickému 

pritahovaniu medzi kladným pólom dipólu X-Ha záporným pólom, sústredeným 
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na atóme Y. Významnú úlohu pritom hrajú vofné elektrónové dvojice atómu Y, 
ktorých priestorová orientácia určuje smer, v ktorom je interakcia atórnu vodíka 
a atómu Y najsilnejšia. Len tak možno pochopiť, že napr. polymérne molekuly (HF)x 
majú lomený tvar (pozri str. 285), pretože v prípade sarnotnej interakcie dipól-dipól 
by malí byť lineárne. Výpočty, založené na elektrostat ickom modeli, vedú pre energiu 
vazby vodíkovým mostíkom k prijatefnej hodnote približne 25 kJ. mol- 1• Napriek 
tomu C. A. Coulson ukázal (1957), že sú závažné námietky proti interpretácii tejto 
vazby ako čiste elektrostatickému spojeniu. V súčasnosti sa prijíma názor, že na 
vazbu vodíkovým mostíkom prispieva okrem elektrostatickej interakcie vo vefkom 
meradle aj kovalencia a polarizovatefnosť. 
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Obr. 9.7. Energetický diagram molekulových orbitálov v systéme 
X - H---Y 

Teória MO uvažuje pri vazbe vodíkovým mostíkom interakciu medzi Pz·orbi­
tálmi atómov X a Y, orientovanými pozdÍž osi vazby (os x), a s-orbitálom vodíkového 
atómu. Touto interakciou vznikajú tri trojcentrové molekulové orbitály, a to vazbový 
<J, nevazbový <Jn, ktorý je energeticky trochu výhodnejší a protivazbový a*. Ener­
getický diagram týchto orbitálov je znázornený na obr. 9.7. Elektróny vazby X - H 
(z ktorých formálne jeden prislúcha atómu X a druhý atómu vodíka) a voiný 
elektrónový pár atómu Y obsadzuje dva nižšie orbitály <J a <Jn. 



10. KYSLf K 

Kyslík je prvým členom VI. skupiny periodickej sústavy prvkov. Jeho atóm má 
elektrónovú konfiguráciu (ls)2 (2s)2 (2px)2 (2py)l (2pz)1 s dvoma nespárenými elek­
trónmi v p-orbitáloch. 

Sposob vazby 

Ató!n kyslík.a, ~ko prvok q~uJ!~j_periódy,~ískava_y zlúčenom st~ve oktetovú kon­
figuráciu n~ledujúceho vzácneho Elynu neó~u"-Móže sa to uskutočniť buď prijatím 
dvoch elektrónov za vzniku dvojmocného oxidového aniónu 0 2- , alebo vytvorením 
najčastejšie dvoch, ale aj jednej, troch, prípadne štyroch kovalentných vazieb. 

A tóm kyslíka má vysokú zápornú hodnotu druhej elektrónovej afinity (-7 ,3 e V), 
takže pripojenie druhého elektrónu k jednomocnému aniónu o- je obťažné. Z tohto 
dóvodu sa s oxidovým aniónom 0 2- stretávame len v oxidoch najmenej elektro­
negatívnych kovov, na ktorých ionizáciu je potrebná pomerne malá energia. Energia, 
uvofnená pri tvorbe kryštálov týchto oxidov, stačí uhradit energiu vyžadovanú pre 
prechod elektrónov z atómov kovu na atómy kyslíka. 

V zlúčeninách s nekovmi, ale aj vo viičšine zlúčenín s kovmi, majú vazby atómu 
kyslíka prevažne kovalentný charakter. Nepolárna kovalentná vazba sa vyskytuje 
okrem molekuly 0 2 v peroxidoch, napr. H 20 2 alebo Mi02 a v niektorých peroxozlúče­
ninách, napr. (HS03)z02 a pod. Inak majú vazby kyslíkového atómu vždy polárny 
charakter, pričom je na tomto atóme v dósledku vysokej elektronegativity kyslíka 
(x = 3,5) v porovnaní s elektronegativitou ostatných zlúčených prvkov sústredený 
značný zlomkový záporný náboj. Len v prípade vazby s atómo~ fiu~ru ~a_:i~_kyslíko­
vom atóme n~chádza .kladný zlom_kový ná]?~kp_reto~e fiu~má _ _y;y:ššiu_~le~r~eg~ti-
vitu ako kyslík (pozn tab. 4.5). • 

Pntomnost uvoch nespárených elektrónov VO valenčnej vrstve atómu kyslíka 
predurčuje predovšetkým jeho dvojvazbovosť. V tom prípade je atóm kyslíka bez 
formálneho náboja a obsahuje dve vofné elektrónové dvojice. Dvojvazbový atóm 
kyslíka móže vytvárať alebo dve jednoduché a-vazby, napr. H20, C}zO, H20z, 
CH30H, (C2Hs)20 a pod., alebo jednu dvojitú vazbu, to znamená a- a n-vazbu, napr. 
H 2C= 0, (CH3)2C= 0, CH30N = 0, CliS = O a pod. V prvom prípade sa atóm kyslíka 
nachádza v neekvivalentnej hybridizácii SP3, pri ktorej sú dva orbitály sp3 obsadené 
voJnými elektrónovými pármi, v druhom prípade mu možno pripísať neekvivalentnú 
hybridizáciu spz s dvoma volnými pármi v orbitáloch sp2• 
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Atóm kyslíka móže byť aj jednovazbový a vytvárať jednu jednoduchú a-vazbu, 
napr. OH-, O~- alebo (CH3)3NO. Vtedy má jeden formálny záporný náboj a tri vorné 
elektrónové páry. Na vznik a-vazby sa používa orbitál p:i; , prípadne do malej miery 
hybridizovaný sinými orbitálmi. Jednovazbový atóm kyslíka sa vyskytuje pomerne 
zriedkavo, pretože ak je atóm kyslíka viazaný jednou a-vazbou, zúčastňiljú sa 
obvykle p„-orbitály tvorby delokalizovaných :n;-vazieb (pozri ďalej). 

V niektorých prípadoch vystupuje atóm kyslika ako trojvazbový, keď má jeden 
formálny kladný náboj a prislúcha mu jedna voiná elektrónová dvojica. Trojvazbový 
atóm kyslika vzniká spravidla z dvojvazbového atómu použitím jednej voinej elek­
trónovej dvojice na koordinačnú vazbu, napr. H 30 +, CH30H{, F3BO(C2H5)2, 

Zn(H20)~+ a i. Nachádza sa v hybridnom stave SP3, pričom jeden z orbitálov sp3 je 
neekvivalentný a obsahuje voinú elektrónovú dvojicu. Výnimočne móže trojvazbový 
atóm kyslíka, vyskytujúci sa v hybridnom stave SP, tvoriť jednu a-vazbu a dve 
n-vazby, napr. CO alebo NO+. 

V ojedinelých prípadoch nachádzame konečne aj štvorvazbový atóm kyslíka, 
vytvorený z dvojvazbového atómu koordináciol}__ za účasti obidvoch voiných 
elektrónových párov, napr. Be40(CH3C00)6 , (C2H 5) 20{In(CH3)J}z alebo 
Cu40Cl6{0P(C6H 5)3}4. Má dva formálne kladné náboje a produkuje štyri jednoduché 
a-vazby za účasti hybridných orbitálov sp3. Štvorvazbový atóm kyslíka sa vyskytuje 
aj pri niektorých oxidoch nekonečnej atómovej štruktúry, napr. BeO, ZnO alebo 
Alz03; v kryštálovej štruktúre týchto látok má atóm kyslíka koordinačné číslo 4. 

Atóm kyslíka je v mnohých molekulách alebo zložených, prípadne komplexných 
aniónoch viazaný delokalizovanými vazbami n. Ak je spojený s atómami prvkov 
druhej periódy, ide o delokalizované n-vazby, vzniknuté prekrývaním orbitálov 
p„ (pz, prípadne py}, ako sme to poznali pri molekule 0 3 (pozri str. 130).Príkladom 
može byť vačšina oxidov dusíka, oxid uhličitý, anióny ako N02-, N03 alebo CO~-
a cyklický anión B30~-. V prípade kombinácie atómu kyslíka s atómami prvkov tretej 
periódy, ako aj vyšších periód, vytvárajú sa delokalizované :n;-vazby prekrývanim 
p„-orbitálov atórnov kyslíka s vhodnými d„-orbitá}mil) centrálnych atómov (nd-vazby, 
pozri str. 279). Ako priklad možno uviesť anióny XO~- (X = Cl, S, P, Si, Mn, Cr a i.), 
ďalej oxid chloričitý, siričitý, sírový alebo niektoré komplexy prechodných kovov 
s kyslíkovými mostíkmi ako [Cl5Re- O-ReCl5) 4- . Vazby atómu kyslíka, ktoré 

zahfňajú delokalizované :n;-vazby, majú všeobecne necelistý vazbový poriadok ťf 

(napr. 1,5 v 0 3, N02, XO~- a 1,33 v N03, CO~- atď.). -~"'t:. 

Kyslík móže vystupovať aj v podobe jednomocného dvojatómového katiónu Ot ~f 
ktorý vzniká z molekuly 0 2 odstránením jedného elektrónu z protivazbových orbi­
tálov n*2p (pozri str. 120). Ako priklad možno uviesť komplexnú zlúčeninu 0 2(PtVF6] . 

Prehiad vazbových možností atómu kyslíka s pripojením prikladov zlúčenín, 
ktoré sú pre ne typické, je uvedený v tab. 10.1. 

Významnou vazbovou vlastnosťou atómu kyslíka v zlúčeninách, v ktorých 
obsahuje voiné elektrónové dvojice, je schopnosť viazať sa vodíkovým mostíkom, 
napr. H20---H20, H20---H3N, H20---HF, SO~----H20 , C2H50H---OHCzH5 , 

B(OH)J---(OH)JB, H2P04---H2P04 a pod. 
Atómy kyslíka prejavujú len vefmi malú schopnosť vytvárať reťazce. Dva 

spojené atómy kyslíka nachádzame v peroxidoch (H20 2, Wz02), hyperoxidocb 
(MI02) a peroxozlúčeninách (HS030 2H, (HS03)20 2 a i.), trojčlenné reťazce atómov 
kyslíka sa vyskytujú napr. v molekule 0 3 a anióne O:;-, prípadne v molekule H 20 3• 

1) Móže ísť aj o niektoré hybridné orbitály za účasti d„.orbitálov (pozri str. 320). 
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VAZBOV~ MOŽNOSTI ATÓMU KYSLiKA 

Typ hybridizácie Vazby 

l Atóm kyslíka s oktetovou konfiguráciou 

SP3 

5p2 

SP 

iónová vazba 

1a + 3 vp 2) 

4a 
3a + 1 vp 
2a + 2 vp 

2a + 1rr delok + 1 vp 
1a + 1rr + 2vp 

fo + 2rr + 1 vp 

Príklady 

Be4 0(CH3 C00)6 ; ZnO; A'20J 
H,O+; [Zn(H20),)2+ 
H20 ; Cl20; (C2Hs)20 

0 3 (prostredný atóm) 
CH3COCH3 

co 

Príklady látok, ktoré vysvetfujeme len 0 2 (pozri str. 120) 
teóriou MO: Oi (pozri str. 506) 

Tabufka 10.1 

') Na vazbu sa použlva jeden p·orbit.1.1 ; prlspevok osta.tných orblt1ilov je velmi malý. O type hybrldizAcie 
ea neuvažuje 

') vp - volný elektronový ptlr 

Kyslík, vzhfadom na vysokú elektronegativitu má v zlúčeninách predovšetkým 
oxidačný stupeň -II. Menej často vystupuje aj v oxidačnom stupni-I, napr. H202, 
Ml02 alebo (HS03)z0:zr. Kladný oxidačný stupeň má kyslík v zlúčeninách s fluórom, 
ktorý jediný má vyššiu elektronegativitu, napr. OF2 alebo 0 2F 2 , ako a j v poďobe 
katiónu O!, napr. v zlúčenine 0 2[PtF6l (pozri str. 734) . 

KYSLlK AKO JEDNODUCHÁ LÁTKA 

Obyčajný kyslík sa skladá z dvojatómových molekúl 0 2 , ktoré obsahujú dva ne­
spárené elektróny, a preto sú paramagnetické; ich elektrónovú štruktúru sme už vy-
svetlili (pozri str. 120). ~ 

Kyslík je bezfarebný plyn (b. t. - 218,8 °0, b. v. - 182,97 °0, kritické veličiny 
pozri tab. 6.1). V kvapalnom a tuhom stave má svetlomodrú farbu. Vo vode je slabo 
rozpustný (1 dm3 vody rozpúšťa pri O 0 0 49 cm3 a pri 20 °0 31 cm3 kyslíka). Rozpust­
nosť kyslíka vo vode je podmienená možnosťou molekúl 0 2 spájať sa s molekulami 
vody vodíkovými mostíkmi. Kyslík rozpustený vo vode má vefký význam pre život 
vodných organizmov, lebo umožňuje ich dýchanie. Tuhý kyslík je známy v troch 
modifikáciách (body prechodu -230,6 °0 a - 255,6 °C). 

Kyslík je vefmi reaktívny prvok. R eakcie zlučovania kyslíka s látkami sú naj­
častejšie veimi exotermické. Základn_ou chemickou vlastnosfou kyslíka je, že sa 
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správa ako silné oxidačné činidlo.1) Až na halogény; vzácn~lyg~~_!>.toré u§J!!ch.:__ 
tilé kovy {napr. zlato alebo platinu). sa kyslík zlučuje .P!'gi.~o SQ. všetký.E1i _@'Vka!flÍ. 
Na začatie uvedených reakcií treba spravidla vyššiu teplotu, potom však už uvornené 
reakčné teplo stačí na ich samovofoý priebeh. 

Významná je najma reakcia kyslík.a s vodíkom 

!::JI = -571,5 kJ (10.1) 

Pri nižších teplotách do 400 °0 prebieha táto reakc'ía mimoriad.ne porna.ly, a to aj v prítom. 
nosti katalyzátore. (na.pr. platinovej černe). Zahriatím na 600 °0 alebo iniciovaním elektrickou 
iskrou sa však jej rýchlosť natofko zvý.3i, že nastane lavínovitý priebeh spojený s explóziou. 
Závislosť reakčnej rýchlosti od t laku pri danej teplote vyše 450 °0 naznačuje, že reakcia má reťa­
zový mechanizmus s rozvetvenou reťazou (pozri str. 191). Tento mechanizmus možno zjedno­
dušene znázorniť schémou 

H2 --+ 2H· 
H · + 02 --+ ·OH + ·O· 
·O· + H2 --+ ·OH + H· 

·OH + H2 --+ H,O + H· 
} 

Začatie reťaze 
Rozvoj a vetvenie 
reťaze (10.2) 

Obdobný typ reťazového mechanizmu sa uplatřiuje aj pri iných reakciách kyslíka, na.pr. 
pri reakcii s oxidem uhornatým, bielym fosforem a pri mnohých reakciách horenia (pozri de.laj). 

Ak sú exotermické reakcie látok s kyslikom sprevádzané vývojom svetla, 
označujú sa ako horenie. Aby sa látka zapálila, musí sa zahriať na tzv. zápa.lnú teplotu, 
ktorá je pri róznych látkach rozna. Dodaným teplom vyparená látka reaguje s kyslí­
kom, pričom sa uvofňuje také veiké reakčné teplo, že sa tuhé súčiastky spalných 
plynov rozžeravia a svietia. Sálavým teplom sa potom vyparujú ďalšie množstvá 
látky, spaiujú sa atd., až kým látka nezhorí. 

Reakcie látek s kyslíkem sú niekedy velmi pozvolné, takže horenie nene.stá.ve., ne.pr. hrdza­
venie železa, práchnivenie dreva a pod, Takisto dýchanie vyšších živočíchov je oxidačným pro­
cesom, podobným horeniu organických látok. 

Kyslík je silným oxidovadlom aj vo vodnom roztoku, najmii v kyslom prostredí 

02 + 4H+ + 4e 

02 + 2 H20 + 4e 

E0 = + 1,229 V 

E 0 = + 0,401 V 

(10.3) 

(10.4) 

Prírodný kyslík je zmesou troch izotopov: 1go (99,759 %), 1á0 (0,0374 %) a 1f0 
(0,2039 %). Vodu možno obohatit izotopom 1f0 frakčnou destiláciou. Tento izotop 
sa použÍva pri sledovaní mechanizmov reakcií zlúčenín obsahujúcich kyslík (pozri 
napr. str. 276). 

VÝSKYT V PR(RODE, PR(PRAVA A POUŽITIE l<YSlÍKA 

Kyslík je na našej zemeguli najrozšírenejším prvkom. Pre celkový obsah kyslíka 
v litosfére, hydrosféra a atmosfére sa udáva 58,0 mólových %· Molekulový kyslík 0 2 

sa nachádza v atmosfére, kde jeho obsah je 23,0 hm. %, t. j. 20,8 obj.%· Podstatne 

1) Názov oxidácia (okysličovanie) sa póvod.ne zaviedol práva pre zlučovanie kyslíke. 
s látkami. 
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vačšie množstvo kyslíka je viazané vo vode, v horninách a v živých organizmoch, 

ktorých je stálou a nevyhnutnou súčasťou (biogénny prvok). 

Technicky na jyýznamnejší sp6sob získavania kyslílfije založený na frakčnej 

destilácii kvapalného vzduchu. 

-180 

t 
[Oe) 

-185 

-190 

- 195 

o O,S 

molový zlomek Nz 

Obr. 10.1 . Izobarický diagram varu zmesi 
kyslíka a dusika 

1,0 

Aby sme pochopili fyzikálnu podstatu frak­
čnej destilácie kvapalného vzduchu, vysvetlíme 
si izobarický diagram varu kvapalnej zmesi dusí­
ka. a kyslíka. (obr. 10.1). V tomtodia.gra.mekrivka. 
A udáva. závislosť bodu va.ru zmesi od jej zloženia. 
a krivka. B zloženie pár nad vria.cou zmesou p ri 
ka.ždom bode varu. Vidíme, že bod varu zmesi 
sa. p lynule zvyšuje od bodu varu čistého dusíka 
(-195,80 °C) k bodu va.ru čistého kyslíka. 
(-182,97 °C), pričom unika.júce pa.ry sú v p o­
rovnaní s vria.cou zmesou vždy boha.tšie na. prcha­
vejší dusík. Ak destilujeme na.pr. zmes dusíka. 
a kyslíka., ktorej zloženie je určené bodom A 2 , 

majú jej pary zloženie určené bodom B 2 • Pretože 
sa. v destilovanej zmesi hromadí menej prchavý 
kyslík, jej bod varu stúpa. podfa. krivh."Y A až 
na.pr. k t eplote zodpovedajúcej zloženiu v bode 
A3 • Al{ teda. destiláciu v tomto bode prerušíme, 
získame zmes b oha.tšiu na. kys!Jk a.ko povadne 
a kon denzáciou jej pár, ktorých zloženie je da.né 
bodom B 3 , dostaneme zmes rovna.kého zloženia. 
(bod A 1), teda na.opak bohatšiu na dusík a.ko 
povodne. P ri destilácii tejto zmesi budú jej pary, 
ktorých zložen ie udáva. bod B„ ešte boha.tšie n a 
dusík. Systematickým postupom, ktorý tkvie 
v opakovaných destiláciách jednotlivých fra.kcií 
pri ich vhodnom spája.ní, možno napokon kyslík 
úplne oddeliť od dusíka. V technickom meradle 
sa. destilácia kvapa.lného vzduchu uskutočřmje 
na samočinných kolónach ta.kej konštrukcie, a.by 
sa rozdelen ie v zduchu na. čistý kyslík a dusík 
dosiahlo prakticky jediným postupom. 

Ďalší jednoduchý sp6sob získavania 
kyslika je elektrqiý~_:pQ<bJ_(pozri str. 242) . 
Tento sp6sob f e ·pre.vefkú spotrebu elek­
trickej energie vefmi nákladný, preto sa 
v praxi používa len vefmi zriedkavo. 

Kyslík sa može pripraviť aj roznymi chemickými metódami, ktoré však majú len 

laboratórny význam. Vzniká napr. t epelným rozkladom niektorých oxidov, peroxi­

dov, prípadne kyslíkatých solí 

2 Hg0 

2 Agz0 

2H202 

2Ba02 

2 KC103 

2 K1Vfn04 

2 Hg + 02 

4 Ag + 02 

2 H20 + 02 

2Ba0 + 02 

2KC1 + 3 0 2 

KzMn04 + Mn02 + 0 2 

• 
(10.5) 

(10.6) 

(10.7) 

(10.8) 

(10.9) 

(10.10) 
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reakciou niektorých vyšších oxidov s koncentrovanou kyselinou sírovou 

2 Mn02 + 2 H2S04 

4 Cr03 + 6 H2S04 

2 MnS04 + 2 H20 + 02 

2 Cr2(S04)3 + 6 H20 + 3 02 

aj inými reakciami, s ktorými sa oboznámime príležitostne. 
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(10.11 7 

(10.12} 

Kyslík sa používa pri róznych oxidáciách a spalovaní, pri autogénnom zváraní 
a rezaní kovov, v dýchacích prístrojoch a kyslíkových stanoch, na inhaláciu pri 
otravách, na intenzifikáciu róznych metalurgických procesov, v kvapalnom stave pri 
pohone rakiet a kozmických lodí. Dopravuje sa podobne ako vodík v ocelových 
bombách stlačený na 15 MPa, alebo v kvapalnom skupenstvc v špeciálnych nádobách. 

O X I DY (K Y S LI Č N Í K Y) 

Oxidy (kysličníky) sú zlúčeniny prvkov s kyslíkom, v ktorých je kyslík elektro­
negatívnejš~ zlo@rnu.:. Sú známe oxidy všetkých prvkov okrem vzácnych plynov 
s nižším atómovým číslom. 

Oxidy móžeme na základe ich štruktúry a vlastností rozdelif. do niekofkých 
skupín. 

1. Iónové oxidy, v ktorých sú oxidové anióny 0 2- spojené s katiónmi kovu...ti&._ 
bou prevažne iónového charakteru. Ak.o sme sa už zmienili, tvorba aniónu 0 2- je 
energeticky pomerne nevýhodná, čo je príčinou toho, že iónové oxidy vytvárajú 
len najmenej elektronegatívne kovy, a to alkalické kovy, kovy alkalických zemín, 
lantanoidy, aktinoidy a niektoré iné, najmi.i. prechodné kovy v nízkom oxidačnom 
stupni. 

V literatúre sa často pripisuje iónový charakter mnohým takým oxidom kovov, 
pri ktorých to nie je vóbec oprávnené vzhfadom na efektívny náboj na atóme kyslika. 
V oxide horečnatom, ktorý sa bežne považuje za iónový, majú napr. vazby v skutoč­
nosti len 50 % iónovosti (pozri str. 92) a v oxidoch, ktoré obsahujú malé atómy 
kovu vo vyššom oxidačnom stupni, napr. Ab03, Ti02, Mn02 a pod., treba už vazby 
považovat za prevažne kovalentné. 

Jónové oxid~:rru!jJLy~é b..9.tlLk>nenia ktoré sa pritom so zvačšujúcim sa 
nábojom katiónu zvyšujú, avšak s rastúcim objemom katiónu naopak klesajú. 

Anión 0 2- je extrémne silnou zásadou a z molekuly vody dychtivo prijíma protón 
za vznilm aniónu OH-

20H- (10.13) 

Z toho dóvodu iónové o:;i.QyJtoré rea_gujú s vgdq_~, -dávajú r<?~~_ky _o!>~al).ujúce. 
siJ.nú zásadu -anióny OH-, a preto sa označujú ako zásadotvorné. Oxidy, ktoré ruajú 
do značnej miery iónový charakter, reagujú so zriedenými silnými kyselinami, napr.: 

(10.14} 

.Oxidy alkalických kovov M~03 okrem oxidu cézneho, majú antištruktúru fluoridu váprna ­
tého, oxid cézny má antištruktúru chloridu kademnatého. Oxidy kovov alkalických zemín MIIO, 
prípadne niektorých dalších kovov v oxidačnom stupni II, napr. MgO, CdO, MnO, FeO,l) CoO, 
NiO, kryštalizujú v štrul<túre chloridu sodného. 

1) Štruktúra sa vyznačuje poruchami (pozri str. 175). 
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l ón ové oxidy zloženia M~"O vytvárajú štruktúru oxidov kovov vzácnych zemin typu A 
alebo C. Pri type A sa. vyskytuje hexagonálna. štruktúra., v ktorej majú katióny ?;!J+ neobvyklé 
koordinačné číslo sedem (obr. 10.2). Typ C sa. vyznačuje kubickou štruktút·ou s úzkym vzťahom ku 
štruktúre fluoridu vápenatéh o, z ktorej ju móžeme odvodiť vynechanfm 1/4 aniónov; koorrlinačné 
číslo katiónov MJ+ je šesť, avšak ich koordinácia. je vefmi zvláatnA a. uskutočňuje M. dvojakým 
spósobom (obr. 10.3). K typu A pa.trí napr . La.20 3, Ce20 3, Pr20 3 a Nd20 3, k typu .:; na.pr. Sc203, 
Y203, o:-Mn203, In203 a Tl203. 

0-o 
Obr. 10.2. Schéma koordinácie katiónu MH 
v struktúre M20 J typu A 

2. Oxidy s nekonečnou atóniovou štruktúrou, v ktorých sú atómy kovu a kys­
líka spojené prevažne kovalentnými yazba.mi y trojrozmerné, ro.vinné aleb.o.i:eťa.z.oové 
zoskupenia. Do tejto skupiny patria oxidy vačšiny kovov so strednou a vyššou 
elektronegativitou (od asi 1,5 vyššie), vystupujúcich najma vo vyšších oxidačných 
stupňoch, ďalej niektorých polokovov, prípadne i nekovov (bóru, kremíka, germánia, 
selénu a telúru). Ich body topenia sú najma pri trojrozmerných štruktúrach obvykle 
vefmi vysoké. 

Obr. 10.3. Dve možné 
koordinácie katiónu MJ+ 
v štruktúre M203 typu C 



KYSLÍK 257 

Prevažná časť oxidov ~~jto skfilliny s vodou nereaguj~. Niektoré, napr. CuO 
alebo HgO, reagujú so silnými kyselinami a mnohé, ako ZnO, PbO alebo Ah03 , 

reagujú so silnými kyselinami a hydroxidmi1_napr.: 

ZnO + 2H30+ 

ZnO + 2 OH- + H20 

zn2+ + 3 H20 

[Zn(OH)4]2-

(10.15) 

(10.16) 

to značí, že sú amfotérne. Viaceré amfotérne oxidy, napr. BeO, Ah03 alebo Cr203, 
sú však v kryštahckom stave oproti silným kyselinám i hydroxidom vermi odolné 

Obr. 10.4. Základná bunka 
štruktúry oxidu réniového 

6)-Re o-o 

Niektoré atómové oxidy kovov vo vysokom oxidačnom stupni, napr. Cr03 , 
ako aj polokovov alebo nekovov, napr. B20 3 a Se02, reagujú s vodou za vzniku zod­
povedajúcich kyselín a sú t eda kyselinotvorné (pozri ďalej). Iné oxidy, ako W03 
alebo Si02 , sa vo vode nerozpúšťajú, ale so silnými hydroxidmi (zásadou OH-) 
vytvárajú komplexné kyslíkaté anióny (WOl-, SiO~- a pod.).1 

Velká vii.čšina. a.tómových oxidov vytvára. nekonečné trojrozmerné štruktúry. Oxidy zlože­
nia. MIIO ma.jú spra.vidla. štruktúru wurtzitu, na.pr. BeO a.lebo ZnO. Oxidy zloženia. MXV02 kryšta.­
lizujú pri meněích, prípa.dne elektronega.tívnejšíoh a.tómoch M v štruktúre rutilu, napr. Ti021 
Mn02, Ru02, Os02, Ir0 2, Ge02, Sn02, Pb02 a Te02, v prípade velkých, a.ko aj menej elek­
tronega.tívnych a.tómov M potom v štruktúre fluoridu vápenatého, na.pr. ThO„ Ce02, Hf02, U02, 
Np02 a. Pu02. 

Pri oxidoch zloženia. MVX03 naehádza.me štruktúru oxidu réniového, v ktorej obsa.dzujú 
a.tómy rénia vrcholy a a.tómy kyslíka. stredy hrán kooky; každý a.tóm rénia. je obklopený šiestimi 
oktaedricky usporiada.nými atóma.xni kyslíka (obr. 10.4). V deformova.nej štruktúre tohto typu 
kryštalizuje oxid volfrámový W03 • 
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Oxidy typu M~103 vytvárajú štruktúru korundu (oc-Al20 3). V tejto štruktúre ·sú atómy 
kyslíka hexagonálne usporiadané do tesne zoskupených rovín, pričom atómy hliníka zaujímajú 
2/3 všetkých „oktaedrických" medzier medzi týmito rovina.mi (obr. 10.5). Každý a.tóro hliru'ka 
je koordinovaný šiestimi atómami kyslíka, rozmiestnenými vo vrcholoch deformovaného oktaédra. 
Túto štruktúru má. napr. oc-Al20J , oc-Fe,03, Cr20 3, Ti20 3, V203 a Rh203 . -

'·· . 
• • • •'.!,. ~ . „ 
·t' 
:"··.' 

.„. 
„ ... 

A 

B 

A 

B 

.„ .. ·.·· 

Obr. 10.5. Štruktúra korundu; 

„ 

L ·- ·- ·- ·- ·-

a) 

b) 

• )Schéma usporiadania atómov kysllka a hl inika. Vefké kroHky predstavujú atómy kysllka : dve r ozne roviny . ú ozna­
čené A a B. Malé krúiky predstavujú polohy atómov hlinika, ktoré sú obsadené len z dvoch tretln, b) Pohlad na rez 
pod la roviny oznaěenej v a) KL 

Špeciálna je kryštá.lová. štruktúra kupritu Cu20, ktorá sa skla.dá z dvoch navzájom se. prestu­
pujúcich kubických štruktúr. V obidvoch je každý atóm kyslíka. tetraedricky obklopený štyrmi 
inými atóma.mi kyslíka a. atómy medi sú vložené vždy medzi dva atómy kyslíka (obr. 10.6); ko­
ordinačné číslo atómov medi a kyslíka je 2 a 4. V tejto štruktúre kryštalizuje ešte oxid striebomý 
Ag20. 

Menej často sa pri atómových oxidoch vyskytuje štruktúra vrstevnatá alebo reťazcová; 
prvú má napr. SnO, PbO a Mo03, druhú napr. H g O, Se02 a Cr03 • 
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3. Oxidy molekulové, ktoré majú atómy prvku a kyslíka· spojené koval~ntnýni.i _ 
vazbami do individuálnych, presne definovaných molekúl, napr. ChO, NO, CÚ2 ; 

Mn20 7 , N20 4, P40 6 , P40 10 , 830 9 a pod. Do tě]to kategórie patria oxidy vačšiny 
nekovov (vodíka, uhlíka, dusili.a, fosforu, síry, chlóru, brómu a jódu) , ďalej arzénu, 
antimónu a niektorých kovov vo vysokom oxidačnom stupni (ilapr. Mn vn alebo 
OsVIII). Na rozdiel od oxidov ob_i~vo~h _ _p_!~d.Q_hác!,~i!:j_~ci9h_~-~~ sú f.?-..h.~prc!.!_a~é 
a pri obyčajnej teplote sú viičšinou plynné alebo pri vyššej relatívnej molekulovej 
hmotnosti kvapalné, prípadne aj tuhé. 

Obr. 10.6. Koordinácia atómov kysllka 
a med i v štru ktú re kupritu 

8-cu o-o 

Oxidy tejto skupiny vy~tupujft oproti vode vačšinou ako ak9.fil>0.!Y_~!~_ktrónp­
vého páru_ ~.poslfyl1,1jú ~ ňou p_ríslušné Jrys~ljny _ 

takže ich možno charakterizovať ako kyselinotvorné. Tieto oxidy možno obvykle 
pripraviť dehydratáciou zodpovedajúcich kyselin, a preto sa označujú ako anhydridy 
kyselín. 80 zásadotvornými oxidmi reaguiú z~~~u so_!!, __ !lapr.: 

CaO + 803 Ca804 (10.18} 

Niektoré molekulové oxidy, n~.e:.:_~.P alebo CO, sú opi;_<?_ti ~oq~ indiferen}:'!!:_é„ _ 
4. Oxidy podvojné, ktoré obsahujú dva dřuhy atómov kovu, kombinované 

s atómalni kyslíka do trojrozmernej štruktúry. Najvýznamnejšie sú tri typy podvoj­
ných oxidov, a to typ perovskitu AB03, ilmenitu AB03 a spinelu AB204. 

Štruktúra perovskitu CaTi03 predstavuje vlastne štruktúru kysličnili.a réniového,. 
v ktorej sú atómy rénia nahradené atómami titánu a do stredu kocky je uložený atóm 
vápnikaI) (obr. 10.7). Táto štruktúra vzniká pri kombinácii vefkého atómu A s ma-

1) To je ideálna štruktúra perovskitu, ktorá je v skutočnosti často viao alebo menej de·­
formovaná. 
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Iým atómom B a vystupuje v nej aj SrTi03, SrSn03, SrZr03, BaCe03, LaCr03, 
KNb03 a iné. 

Štruktúru ilmenitu FeTi03 možeme od vodiť od štruktúry korundu tak, že atómy 
hliníka nahradíme striedavo atómami železa a titánu. Túto štruktúru, ktorá sa 
vytvára pri malých atómoch A i B, nachádzame tiež pri MnTi03, CoTi03 alebo 
NiTi03. 

Q-ca 8-Ti O-o 
Obr. 10.7. Základná bunka štruktúry 
perovskitu 

Štruktúra spinelu MgAlt04 je tvorená kubickou plošne centrovanou mriežkou 
obsadenou atómami kyslíka, v ktorej dutinách sú umiestnené atómy horčíka a hliníka 
v pomere 1 : 2 tak, že prvé sú koordinované tetraedricky, druhé zasa oktaedricky 
atómami kyslíka. Štruktúru tohto typu má aj MnAh04, FeA}z04, CoAh0.4, ZnAlz04 
a i. V iných spineloch, ako Fe(MgFe)04 alebo Feill(FeIIFeIII)04 (magnetovec), 
všeobecne B (AB)04, zaujíma polovica atómov B tetraedrické polohy, zostávajúca 
polovica atómov B a atómy A oktaedrické polohy (obrátené spinely). 

Príprava oxidov. Oxidy sa na"častej~i&.pri,prayujú :griamym zlučovaním prvkov 
s kyslíkoJ!LP.ri_n-ššej ter-lote. Iný významný sposob prípravy ox:idov je založený 
na termickom rozklade hydroxidov alebo niektorých kyslíkatých ~lí (uhliq_i~.!!Q.Y, 
dusičnanov, sírai:!QYL · 

Cu(OH)z 

CaC03 

2Pb(N03) 2 

Fe2(S04)3 

CuO + H20 

CaO + 002 

2 PbO + 4 N02 + 02 

Fe203 + 3 so3 

(10.19) 

(10.20) 

(10.21 ) 

(10.22) 

Niekedy možno oxidy pripraviť aj reakciou prvkov s vodnou parou pri vysokej 
teplote 

C+H20 

3Fe + 4H20 

(10.23) 

(10.24) 
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Niektoré prvky sa~il! oxi~ovať na svoje o:itL<1y_fil róznymi oxidovadlami, 
najma kyselino.u.dusičnou, ktorá oxiduje napr. síru na oxid siričitý, prípadne sírový, 
germánium na oxid germaničitý, cín na oxid ciničitý a pod. Rózne nižšie oxidy sa 
móžu pripraviť. redukciou vyšších oxidov zahrievaním s vodíkom alebo oxidom uhoT­
natým, napr. MnO, FeO, V20 3 , Mo02 a i. 

Niektoré vlastnosti oxidov. Maximálny oxidačný stupeň prvkov v oxidoch pre­
važne zodpovedá číslu skupíny, do ktorej prvok patrí v periodickej sústave (charak­
teristický oxidačný stupeň). Výnimku tvoria len prvky podskupiny metli (meď, 
striebro a zlato) a niektoré lantanoidy (cér, prnzeodým a terbium). Niekedy prvky 
nevytvárajú oxidy, v ktorých by dosahovali charakteristický oxidačný stupeň. Tak je 
to napr. pri bróme a pri vačšine prvkov osmej skupiny (okrem ruténia a osmia). 

Oxidy kovov majú často nestechiometrické zloženie a sú bertolidmi. Tento jav 
je spósobený poruchami v ich kryštálových štruktúrach a. podrobnejšie sme ho už 
objasnili (pozri str. 175). 

Termická stabilita oxidov je podrnienena všeobecne mnohými faktorm1, naJmii 
charakterom vazieb, kryštálovou, prípadne molekulovou štruktúrou, efektívnymi 
nábojmi atómov a pod. Všeobecne platí, že oxidy málo elektro~atívnych ~ovov, 
ako sú alkalické lf_ovy, berýlium, l.!9.!č!~ a kovy _alkaligkých zemín, tak ~_to ~j ]iliník 
a kovy podskupiny skandia, ktoré sa vyz]!ačujV. pevnými iónovými. prípadne atómo-

- !)'mi štruktúrami s vysokou mriež_kovou_energiou, sú termicky veTmi stále. Nápadný 
je značný vzrast terroickej stability pri prechode od oxidu sodného ku oxidu horečna­
tému a obdobne od oxidov ďalších alkalických kovov• ku oxidom susedných kovov 
alkalických zemín. Je to pochopiteiné vzhfadom na nižšiu mriežkovú energiu oxidov 
alkalických kovov, začínajúc oxidom sodným, ktorá je podmienená vzájomným 
odpudzovaním objemnejších katiónov alkalických kovov v kryštálovej štruktúre. 
Stabilita oxidov prechodných kovov s charakteristickým oxidačným stupňom sa 
v skupinách zvyšuje s rastúcim atómovým číslom kovu a v periódach klesá so stúpa­
júcim číslom skupiny. Naopak stabilita oxidov neprechodných kovov s charakte­
ristickým oxidačným stupňom v podskupinách lb až IVb sa spravidla s rastúcim 
atómovým číslom kovu podstatne zmenšuje. Oxidy niektorých kovov s vyššou 
elektronegativitou (asi 2), napr. ortuti, striebra, zlata alebo platiny, sú termicky 
nestále a už miernym zahrievaním sa rozkladajú na kov a kyslík. Medzi atómovými 
oxidmi prvkov s vyššou elektronegativitou vyniká mimoriadnou stabilitou oxid 
boritý a kremičitý. Termická stabilita molekulových oxidov nekovov, prípadne 
polokovov je približne tým vačšia, čím je elektronegativita prvku zlúčeného s kyslí­
kom menšia. Preto sa vyznačujú veimi malou stabilitou oxidy elektronegatívnych 
prvkov ako chlóru, brómu alebo vačšina oxidov dusíka. 

Vyššie oxidy, ktoré obsahujú atómy s oxidačnými vlastnosťami, napr. Cr03 , 

Sb20 5 , Pb02 , Mn02 , Tl20 3 a i., sa obvykle zahrievaním rozkladajú na príslušné nižšie 
oxidy. 

Všetky oxidy-P..cykov krátkych periód s charakteristickým oxidačným stupňom 
sú bezfarebné.Naproti tomu veia oxidov prvkov dlhých periód s charakteristickým . 
oxidačným stupňom je sfarbených. Najčastejšie sú však sfarbené oxidy prechodných 
kovov v oxidačnom stupni nižšom ako číslo príslušnej skupiny. 
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OZÓN 

Ozón je alotropická· modifikácia .kyslíka, ktorá sa skladá z trojatómových mo­
lekúl 0 3. Infračervenou spektroskopiou a elektrónovou difrakciou sa zistilo, že 
molekula ozónu má zalomenú štruktúru 

l = 0,1278nm 
IX = 116,8° 

O jej elektrónovej štruktúre srne už hovorili (pozri str. 130). V důsledku zalome­
ného tvaru a asymetrického rozdelenia elektrónovej hustoty medzi stredným a kon­
covými atómami kyslika je molekula 0 3 polárna (µ = 0,49 D). 

Ozón v hrubších vrstvách je modrý plyn (b. t. - 193 °0, b. v. -112 °0), preni­
kavého zápachu, m.imoriadne jedovatý. V kvapalnom stave má trnavo fialovomodrú 
farbu. Pre svoju polaritu sa rozpúšťa vo vode podstatne lel!šie než opyčll.j11ý kyslík; 
v 1 dm3 vody sa rozpúšťa pri O 0 0 494 cm.2...2Wl.ll!· 

Ozón vzniká z kyslika disociáciou častí molekúl 0 2 na volné atómy, ktoré sa 
potom spájajú s molekulami 0 2 · 

. 0 2 - 2 O; AH = +494 kJ (10.25) 

02 +O 0 3; AH= -105 kJ (10.26) 

Spojením rovnic (10.25) a (10.26) dostaneme sumárnu rovnicu vzniku ozónu 

3 02 = 2 0 3; AH = + 285 kJ (10.27) 

ktorá ukazuje, že vznik ozónu z obyčaj ného kyslíka je endotermická reakcia. 

Obr. 10.8. Schéma ozonizátora 

Ozón sa obvykle pripravuje v ozonizátqr_e úflinkQgi._t,!ch~PP elektrického výl?,gj~ 
__ 11~.Y~4-ušný.Ju.s~.~nárpJ:_i@fli~~7".$QV_ozonizátor (obr. 10.8). Ozón sa tvoríaj vplyvom 

ultrafialových lúčov na kyslík, ako aj pri niektorých chemických reakciách, spojených 
B UVOlňovanfm kyslík.a, napr. pri poso beni kyseliny sfrovej na peroxidy kovov alebo 
pri reakcii fluóru s vodou. 
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Óistý _gzón možno získať skvapalnením zmesi obygaj!lého kyslíka a ozónu 
a odparením kyslíka, pretože kyslík má podstatne nižší bod varu. 

Ozón fahko uvofňuJe atomový kystlk, a pretoiňii'silné oxidačné vlastno13Ji, __ _ 
Účinkom ozónu takmer všetky kovy (okrem zlata, platiny a irídia) prechádzajú na 
oxidy, siričitany sa oxidujú na sírany, amoniak na kyselinu dusitú a dusičnú a pod. 
Z roztoku jodidu draselného posobením ozónu sa vylučuje jód 

2 KOH + I2 + 02 I (10.28) 

takže papier napustený jodidom draselným a škrobovým mazom zmodrá. Mnohé 
organické látky, napr. guma alebo farbivá, sa ozónom rozrušujú, niektoré, ako alko­
hol, sa ním dokonca zapafujú. 

Ozón sa správa ako silné oxidovadlo v kyslom i zásaditom roztoku 

03 + 2H+ + 2e 

03 + H20 + 2e 

02 + H20;_g 

02 + 20H- ; 

E 0 = +2,07V 

E 0 = +1,24 V 

(10.29) 

(10.30) 

Pre svoje oxidačné vlastnosti sa ozón používa na sterilizáciu vody, čistenie 
vzduchu, bielenie olejov, škrobu a pod. 

Ozonidy súTzlúčeniny typu MIQJ. Ozonid draselný KOJ tvorí preva.žný obsah (a.si 90 %) 
prepra.rátu, ~~iíill.k.9I!l.QZ..QID?iQY!l-.P~ho !sY.slílm na suchý práško~ hydroxid draselný_ 
pri - 15 až -10 °C._9dbúrava. sa. porna.ly na hJ::~O~~<;l K02~~lek'!lový_kyslík. Vodou sa. 
rozkla.dá 

2 KOJ+ H 20 =: 2 KOH;+ 5/2 0 2 (10.31) 

Obsahuje ozonidové a.nióny 03, ktorých elektrónovú štruktúru možno odvodit od ětruktúry 
molekúl OJ (pozri str. 130) prija.tím jednébo elektrónu do protivazbového n*-orbitálu. Preto sú 
tieto a.nióny paramagnetické (µ = 1,67 B.M.). 



11. ZLÚČENINY KYSLiKA S VODiKOM 

Kyslík tvorí s vodíkom tri binárne zlúčeniny: vodu H20, peroxůJ, vodí/ca H202 
a nedávno bola pripravená zlúčenina zloženia H 20 3 • 

VODA 

Voda H 20 sa vyskytuje v obrovskom množstve na zemskom povrchu v hydro­
sfére a velké množstvo vody sa nachádza vo forme vodnej pary aj v atmosfére. 
Voda je nevyhnutnou zložkou živočíšnych a rastlinných organizmov a umožňuje ich 
životné procesy. J e štruktúrnou súčasťou mnohých minerálov i hornín a v prírode 
má veJký vplyv na rózne geologické procesy. V chémii je voda najdóležitejším 
rozpúšťadlom (o vode ako rozpúšťadle pozri str. 208), je nepostrádatefnou látkou 
v priemysle, v pofnohospodárstve, v medicíne a v živote na Zemi vóbec. 

Prirodná voda nie je nikdy chemicky čistá, . Podfa póvodu obsahuje rozpustené rózne látky 
a. niekedy a.j látky suspendované. V mnohých prípadoch ju musíme čistit, prípa.dne sterilizovat 
alebo zba.vova.ť tvrdosti. Čistenie vody pre chemické účely sa uskutočňuje na.jčastejšie destiláciou 
(destilovaná. voda). Destilovaná voda móže obsahovat ešte popri rozpustenom kysličníku uhličitom 
prchavé organické zlúčeniny, ktoré sa odstraňujú ta.k, že na ňu pósobíme róznyroi oxida.čnými 
činidla.mi, na.pr. manganista.nom draselným a podrobíme ju novej destilácii. 1 ) 

O štruktúre molekuly H20 sa píše na str . 110; medzijadrová vzdialenosť 0-H 
je 0,095 8 nm. Molekula vody má v dósledku silnej polarity vazieb 0- H a zalomeného 
tvaru silne polárny charakter. Z merania relatívnej permitivity vodnej pary, ktorá. 
je tvorená izolovanými molekulami. ryplýva pre molekulu H20 dipólový moruent 
1,84D. 

Štruktúra vody v tuhom skupenstve 

Ead poznáme vo viacerých polymorfných modifikáciách. Obyčajný Iad, ktorý 
vzniká ochladením vody na O °C pri atmosferickom tlaku, označuje sa ako Iad I. 

1 ) Bližšie < čistení vody pozri J. Gažo a kol.: Anorganická chémia.-labora.tórnecvičenia. 
a. výpočty, Alfa., Bratislava. 1977. 
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Tento rad kryštalizuje v hexagonálnej sústave (rad Ih) a jeho kryštálová štruktúra 
je vyriešená rontgenovou štruktúrnou analýzou. 

Atómy kyslíka v Tade Ih sú rozmiestnené na spósob štruktúry wurtzitu a vytvá­
rajú vrstvy, ktoré sa skladajú zo šesťčlenných stoličkovito poprehýbaných kruhov 
(obr. 11.1). Každý kyslíkový atóm je tetraedricky obklopený štyrmi inými kyslíko­
vými atómami, z ktorých t ri patria do tej istej vrstvy a jeden do susednej hornej 

a) 

b) 

Obr. 11.1. Štruktúra radu; 
a) Schéma usporiadania kyslíkových acómov 
a vyznačenie vrstvy, 

b) Usporiadanie atómov vo vrstve; nifšie ulo­
fené at6my kyslfka sú vybodkované 

alebo spodnej vrstvy. Medzijadrová vzdialenosť susedných kyslíkových atómov je 
0,276 nm. Atómy vodík.a sa nepochybne nachádzajú na spojniciach atómov kyslíka 
a z infračervených spektier vyplýva, že každý atóm kyslíka má dva vodíkové atómy 
v tesnej blízkosti (0,10 nm), takže s nimi tvorí kovalentné vazby, kým iné dva vodí­
kové atómy má vo viičšej vzdialenosti (0,176 nm) a je s nimi spojený vodíkovými 
mostíkmi (obr. 11.2). Uhol H- 0-H je na rozdiel od plynnej molekuly H 20 presne 
tetraedrický, totiž 109°28'. 

Pretože zoskupenia O-H---0 nie sú symetrické, móže každý atóm vodíka na danej spojnici 
dvoch atómov kyslíka zaujíma& dve rózne polohy, ako to znázorimje obr. 11.2. Atómy vodíka teda 
nemajú v kryštálovej štruktúre presné polohy medzi atómami kyslíka, ale oscilujú medzi obi­
dvoma krajnýrni polohami. Tento štruktúrny model sa dobre potvrdzuje termodynamickými 
i spektroskopickými úde.jmi. 
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Bližší pohfad na kryštálovú štruktúru radu ukazuje, že je pomerne prázdna, 
a teda sú v nej vefké dutiny, podmienené už opísanou vzájomnou orientáciou molekúl, 
pri ktorej sú optimálne možnosti tvorby vodíkových mostíkov. Prázdna štruktúra 

radu zapríčiňuje, že jeho hustota je men­
šia než hustota kvapalnej vody pri tej istej 
teplote. Do dutín v štruktúre radu možu 
vstúpiť aj molekuly niektorých plynov, 
napr. xenónu alebo chlóru (tzv. klatráty, 
pozri str. 737). 

Obr. 11 .2. Umiestenie atómov vodíka na spojnici 
atómov kyslíka 

Popri bežnej modifikácii fadu je známa kubická modifikácia (Iad Ic), ktorá vzniká pri 
nízkom tlaku pri teplotách -80 až - 140 °C a amorfná modifikácia, ktorá sa tvorí kondenzáciou 
vodnej pary na podložke pri teplote nižšej než - 110 °C. Kubická rnodifikácia má kryštálovú 
štruktúru typu diamantu, s atómarni kyslíka umiestnenými v polohách atómov uhlíka. Jeho 
hustota je približne rovnaká ako pri obyčajnom Iade. Tretia rnodifikácia je zrejme skutočne 
amorfná a nie súborom velmi malých, náhodne rozmiestnených kryštá]jkov (porovnaj str. 158), 

Pri vysokých tlakoch jestvuje šesť dalších rnodifikácií fadu, ktoré sa označujú ako IadII, 
III, IV, V, VI a VII. Všetky majú vyššiu hustotu ako obyčajný fad i ako voda pri.O °C a ich 
štruktúry sa vyznačujú tetraedrickým usporiadaním molekúl, ktoré je však v niektorých prí­
padoch deformované. 

Štruktúra kvapalnej vody 

Kvapalná voda sa tiež podrobila štruktúrnernu výskuruu, a to difrakciou riintgenových 
lúčov a infračervenou spekti:oskopiou. Na základe získaných výsledkov sa zostavil tzv. oktaedrický 
model štruktúry kvapalnej vody, podia ktorého je každá molekula vody v priemere obklopená 
šiestimi inými molekulami, tvoriacimi okolo nej deformovaný oktaeder. Týchto šesť molekúl 
vytvára s danou molekulou štyri lineárne vazby vodíkovými mostíkmi 0-H···Ó, v ktorých je 
priemerná vzdialenosť kyslíkových atómov asi 0,29 nm; okrem toho sú tu vytvorené dve priame 
„vazby" kyslíkových atómov, ktorých priemerná vzdialenosť je asi 0,36 nm (obr. 11.3). Súčasne 
sa v kvapalnej vode vyskytuje v malom množstve aj podobné usporiadanie molekúl ako v oby· 
čajnom fade, najmii. pri teplotách blízkych bodu topenia Iadu. Tieto predstavy o priemernom ui;,po· 
riadaní molekúl sú v zhode s hustotou kvapalnej vody i s anomálnou zmenou jej hustoty s teplotou 
(pozri ďalej). 

Fyzikálne vlastnosti vody 

Ohemicky čistá voda je bezfarebná kvapalina, bez zápachu, v hrubých vrstvách 
blankytne modrá. Niektoré významné fyzikálne konštanty vody sú uvedené 
v tab. 11.1; fázový diagram vody je znázornený na obr. 11.4. 
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T abufka 11.1 

FYZIKÁLNE KONŠTANTY VODY A OXIDU DEUTéRNEHO 

Bod Bod Kritická Kritický Hustota Teplota 
topeni a varu teplota tlak [g. cm- 3] maximálnej 

(oC) (oC) (oC) (MPa) hustoty 
(oC) 

Hl O o 100 374,1 22,11 0,998 203 3,98 
101,325 kPa 101,325 kPa 20 ° c 

D20 3,82 101,42 370,9 22,43 1,105 34 11.185 
101,325 kPa 20 °C 

Skupenské Skupenské Merná Povrchové 
teplo teplo tepelná napatie Relativna 

topeni a varu kapacita permitivita 
(J • g-1) (J.g-1) (kj. kg-1 • K-1) (N. m-1) 

Hl O 333,3 2 257 4,179 1 72,75 80,36 
20 °C 20 °C 20°c 

D20 332,2 2 071 4,27 67,8 79,755 
18 °C 20 °C 20 °C 

Voda sa vyznačuje v mnohých fyzikálnych vlastnostiach celkom výnimočnými 
osobitnosťami. O anomálnej zmene hustoty vody pri tuhnutí na fad a jej príčine 
sme už hovorili. V dósledku zmenšenia 
merného objemu vody pri topení klesá 
podia princípu akcie a reakcie bod topenia 
Iadu so stúpajúcim tlakom, ako to nazna­
čuje zakrivenie krivky topenia na obr. 11.4 
(porovnaj str. 179). 

Vply v tlaku na teplot u toponia Iadu je 
pravda nepatrný, pretože objemové zmeny, spó· 
sobené topením, sú Jon malé. Tak na základe ter­
modynamického v2'ťahu1) možno vypočítať, že 
ak stúpne tlak o 100 kPa, klesne teplota topenia 
fadu o 0,007 43 °0. Bolo by treba zvýšiť tlak asi 
na 13 MPa, aby sa rad topil pri -1 °0. 

Obr.11.3. Schéma oktaedrického modelu štruktúry 
kvapalnej vody 

1 ) Ide o Clausiovu a Clapeyronov u rovnicu; bližšio pozri učebnice fyzíkálnoj chémio, napr. 
V. Kollo-A. Tkáč: Fyzikálna chémia, Nakladatefstvo Alfa, Bratislava 1977, str. 330. 
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Obr. 11.4. Fázový diagram vody ; 
.Rímskymi čísl icami sú označené roxno modifl kácie radu; K - kritický bod 
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Obr. 11.5. Hustota (e) kvapalnej vody 
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Anomália sa prejavuje aj v zmene hustoty kvapalnej vody s teplotou. Od O °C do 
4 °C sa hustota vody zvyšovaním teploty zvačšuje, takže pri 4 °0 (presne 3,98 °0) má 
voda maximálnu hustotu, a to 0,999 973 g. cm- 3; počnúc touto teplotou sa hustota 
vody už správa normálne, čiže pri zohrievaní sa zmenšuje (obr. 11.5). Tento jav 
možno vysvetliť tým, že pri zvyšovaní teploty vyše O °C sa v štatistickej štruktúre 
vody zmenšuje podiel štruktúry podobnej Tadu, ktorá má menšiu hustotu ako 
-0k;taedrická štruktúra, čím sa výsledná hustota zvačšuje. Od 4 °C je výsledná hustota 
ovládaná tepelným pohybom molekúl, takže ďalším zvyšovaním teploty sa zasa 
zmenšuje. 
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Bod topenia radu i bod varu vody je vzh!adom na pomerne malú relatívnu 
molekulovú hmotnost vody ve!mi vysoký. Sirovodík, selenovodík a telurovodík, 
ktoré sa skladajú z molekúl podobnej chemickej štruktúry, sú v obvyklých podmien­
kach plynné látky. Vysoký bod topenia i varu súvisí pri vode s tým, že na rozrušenie 
vazieb vodíkovými mostíkmi medzi molekulami v !ade i kvapalnej vode je potrebná 
značne veiká energia. Touto okolnostou je tak isto podmienená pomerne ve!ká 
hodnota skupenského tepla topenia a vyparovania, prípadne varu. 

Obr. 11.6. Merná tepelná kapacita (C) 
vody 

4,21 

:-. 4,20 

O> 

o 4,19 

4,18 

o 50 t ['Cl 100 

Ak zohrievame kvapah1ú vodu, len časť dodaného tepla posobí na zvýšenie 
kinetickej energie pohybu molekúl, to znamená zvyšovanie teploty, kým zvyšok 
sa spotrebuje na trhanie vodíkových mostíkov. Dosledok toho je ve!ká hodnota 
mernej tepelnej kapacity vody, ktorá sa okrem toho mení s teplotou anomálne, a to 
tak, že pri zvyšovaní teploty najskór klesá a až potom začína znova vzrastať 
(obr. 11.6). 

Silné spojenie medzi molekulami vody sa prejavuje aj vysokou hodnotou po­
vrchového napatia, ktoré priamo súvisí so súdržnosfou molekúl.1) 

Pre chemickú prax je mimoriadne dóležité, že vnútorné treníe (viskozita) vody 
sa zvyšovanim teploty vefmi silne znižuje (viac ako na 1/6 pri zahriatí z O °C na. 
100 °C); využíva sa to najmii pri filtrácii vodných roztokov. 

Chemické vlastnosti vody 

O chemickom správaní sa vody a reakciách, ktorých sa zúčastňuje, píšeme 
v iných súvislostiach v roznych statiach učebnice (pozri str. 208). v tejto stati sa 
budeme zaoberať len termickou stabilitou vody. 

Voda je termicky mimoriadne stála látka. Napriek tomu pri vysokej teplote sa 
vodná para čiastočne rozkladá na vodík a k yslík 

2 H20(g) 2 H2(g) + 02(g); /::,.[i = 483, 7 kJ (11.1) 

V súhlase s princípom pohyblivej rovnováhy sa .rozklad vodnej pary prehlbuje 
s rastúcou teplotou a s klesajúcim t.lakom. 

1) Bližšie o povrchovom napatí pozri učebnice fyziky, napr. Z. Horák-F. Krupka.­

V. Šindelář: Technická fysika, SNTL, Praha 1961, str. 364 až 373. 
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Ak rozloženú časť m ólu vodnej pary označíme ex, sú látkové množstvá jednotlivých zložiek 
v r0Vl1ová.žnom st.a.ve n(H 20) = 2( 1 - ex), n(H2) = 2ex a n(02 ) = ex. Pre rov n ovážn e parciálne 
tlaky potom platí (pozri str. 156) 

2(1 - ex) 
p(H20) = 2 + ex p, 

kde p je celkový t lak rovnovážnej sústavy. R ovnovážna konštanta Kp je určená vzťahom 

(11.2) 

(11.3) 

Ak je stupei'1 termickej disociácie ex zanedbatelný proti jednotke, možno približne písať: 

(11.3) 

Rovnovážna kon.št.ant a K p má pri 2 000 °C hodnotu 0,164 Pa, t akže za tlaku 100 kPa d o ­
sahuje termická. disociá.cia pri tejto teplote asi 1,43 %· 

Kvapalná voda sa dá rozložit na v odík a kyslík elektrolytick-y; bližšie o tom pozri str. 242. 

Voda chemicky viazaná 

Voda sa uplatňuje ako súčasť chemickej štruktúry mnohých látok . Látky tohto 
druhu sa všeobecne označujú ako hydráty. V niektorých hydrátoch chemická indivi­
dualita viazaných molekúl vody úplne zaniká a v štruktúre týchta látok ich už ne­
možno chemicky vyjadriť. Sú to predovšetkým hydroxidy alebo kyseliny, ktoré 
možno považovať (viičšinou pravda len formálne) za hydráty východiskových 
oxidov (pozri str. 257). P re látky tohto druhu sa názov „hydráty" vóbec nepoužíva. 
V iných hydrátoch zostáva naopak chemická individualita obsiahnutých molekúl 
vody zachovaná, pretože tieto molekuly sú v štruktúre hydrátov len viazané chemic­
kými vazbami rózneho druhu (pozri ďalej) . V tomto prípade možno viazanú vodu 
analyticky stanoviť i štruktú.rne ju charakterizovať, napr. pomocou neutrónovej 
difrakcie. 

Napríklad oxid lítny sa zlučuje s vodou na hydroxid lítny LiOH, pri vzniku 
ktorého nastáva také preskupenie chemických vazie1', že molekuly vody ako indi­
viduálne častice prest ávajú j estvovať. Hydroxid lítny potom kryštalizuje z vodných 
roztokov ako monohydrát LiOH. H 20, v kryštálovej štruktúre ktorého vystupujú 
individuálne molekuly vody, viazané koordinačne s katiónmi Li+ a vodíkovými 
mostíkmi s aniónmi OH- (pozri str. 508). 

Hydráty niektorých oxidov, na.pr. oxidu hlinitého, železitého, kremičitého, ciničiťého, 
antimoničného a i„ n cmajú presne definované zloženie a obsah ujú premenlivé množstvo vody, 
Informácie o štruktúre týchto hyclrá tov sú vačšinou n eúplné. Všeooocne ich možno p ovažovat 
za h ydrogély l), v ktorých sú molekuly vody v iazané s časticarni oxidu silami prechodnéh o oha­
rakteru medzi valenčnou vazbou a súdržnosfou typu adsorpcie. 

O látkach prvého druhu sa bude písaf v priebehu celej anorganickej systematiky. 
Preto na tomto mieste sa budeme zaoberaf len skutočnými hydrátmi, ku ktorým 
v podstate patria kryštalohydráty a akvakomplexy. 

1 ) H ydrogélom rozumieme koloid vylúčený rósolovite zo svojho vodnéh o roztoku (h ydro­
sólu). 
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Kryštalohydráty. Niektoré látky, najma soli, sa vylučujú z vodných roztokov vo 
forme kryštálov, ktoré obsahujú určitý počet molekúl vody, pripadajúci na každý 
súbor atómov daný stechiometrickým vzorcom. Také látky sa nazývajú kryštalo­
hydráty a príslušná voda sa nazýva kryštálová. Ako príklad možno uviesf Na2S04 • 

. 10H20, Ba(OH)i . 8 H20, KAl(S04}z . 12 H20, CaClz . 6 H20, CuSO~ . 5 H20, 
FeS04 • 7 H20 a i. Kryštálová voda je súča.'3fou kryštálovej štruktúry kryštalo­
hydrátov a priamo ovplyvňuje ich fyzikálne, prípadne chemické vlastnosti, napr. 
kryštálový tvar, farbu, rozpustnost a i. Niektoré kryštalohydráty sú veimi stále 
a iné sú zasa labilné, to znamená, že Iahko uvoiňujú kryštálovú vodu a pre.chádzajú 
na bezvodú látku. Mierou stálosti kryštalohydrátov je tlak vodnej pary, ktorá je pri 
danej teplote v rovnováhe s kryštalohydrátom. 

Ak sa nachádza nejaký kryštalohydrát v priestore bez vodnej pary, uvofňuje do okolia 
vodnú paru, a to tak dlho, kým jej tlak nedosiahne určitú hodnotu, pri ktorej sa medzi kryštalo­
hydrátom a vodnou parou ustáli dynamická rovnováha (pozri str. 177). Tento tlak, k torý je 
pri danej teplote pre každý kryštalohydrát charakteristický, sa nazýva rozkladný tlak kryštalo­
hydrátu. Ak je tlak vodnej pa.ry v atmosfére nižší než uveden ý rozkladný tlak, kryšta.lohydrát 
.zvetráva, to znamená, že strá.ca samovoine vodu a prechádza. na nižší kryšta.lohydrát, prípadne na. 
bezvodú látku. Ak je však tlak vodnej pa.ry vyšší než pr íslušný rozkladný tlak, kryšta.lohydrát 
je hygroskopický. V tomto prípade prijíma. v odnú pa.ru z okolia. a mení se. na vodou bohatší 
kryštalohydrát alebo na roztok (a.k už vyšší kryštalohydrát nie je možný). · 

v kryštálových štruktúrach kryštalohydrá tov možu byf molekuly vody spojené 
s katiónmi kovu elektrostatickými iónovo-dipólovými vazbami; tak je to najma pri 
kryštalohydrátoch tvorených sorami alkalických kovov a kovov alkalických zemín. 

Obr. 11 .7. Časť základnej bunky štruktúry tetra­
hydrátu síranu berýlnatého. Atómy vodíka ležia 
na bodkovaných spojniciach 

6) -Be ®-S Q -0 v sor 
O - O v H20 v1azane J na Se 

Vo vačšine kryštalohydrátov sú však medzi katiónmi kovu a molekulami vody vy­
tvorené do istého stupňa koordinačné vazby, takže také kryštalohydráty je vhodné 
považovat za komplexné zlúčeniny (akvakomplexy, pozri ďalej); príkladom mOžu 
byf hexahydráty alebo tetrahydráty mnohých solí kovov, ako (Al(H20 )6]0h, 
[Ni(H20 )6]S04, [Zn(H20)4]Ch a pod. Počet koordinovaných molekúl vody je často 
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(nie však vždy) v kryštálovej štruktúre i v roztoku rovnaký. V prípade kryštalo­
hydrátov s kyslíkatými, prípadne fluoridovými aniónmi možu byť molekuly vody 
viazané aj s týmito aniónmi vodíkovými mostíkmi. 

V štruktúre tetrahydrátu síranu berýlnatého BeS04 . 4 H20 sú napr. štyri 
molekuly vody koordinované tetraedricky na katión Bez+, pričom každá je ešte 
viazaná vodíkovými mostíkmi s dvoma kyslíkovými atómami roznych aniónov so~­
(obr. 11.7). 

Zložit.ejšie pomery sú v štruktúre pentahydrátu síranu meďnatého CuS04 • 
. 5 H 20, tzv. modrej skalici. Štyri molekuly vody sú koordinované štvorcovo na 
atóm CuII, ktorého koordinačná sféra sa doplňuje dvoma axiálne umiestenými 
atómami kyslíka, pochádzajúcimi z aniónov SO~-, na deformovaný oktaéder. Zostá­
vajúca molekula vody nie je koordinačne viazaná na atóm eun, ale je spojená vodí­
kovými mostíkmi s dvoma koordinovanými molekulami vody a s dvoma kyslíkovými 
atómami roznych aniónov SO~- (obr. 11.8). Podobný sposob vazby jednej molekuly 
vody sa zrejme uplatňuje aj v štruktúre heptahydrátu síranu zinočnatého ZnS04 • 
. 7 H 20 (biela skalůa). 

~-Cu 0-s 0:- 0 

Obr. 11.8. Časť základnej bunky štru ktúry pentahydrátu síranu meďnatého 

Akpakomplexy. Ako sme už naznačili, molekuly vody sa móžu viazať koordinač­
nou vazbou, takže majú schopnost vstupovat ako ligandy do vnútornej koordinačnej 
sféry mnohých komplexov. Také komplexy sa všeobecne označujú ako akvakomplexy. 
Stretávame sa s nimi bežne vo vodných roztokoch soli kovov v dosledku hydratácie 
katiónov i v kryštálových štruktúrach kryštalohydrátov. Molekuly vody v akva­
komplexoch sa možu substituovat pri chemických reakciách inými ligandami, napr.: 

[Zn(H20)4]z+ + 4 NH3 [Zn(NH3)4]z+ + 4 H20 (11.4) 
Molekuly vody možu vystupovat ako ligandy nielen v homogénnych akva­

komplexoch, ale aj v komplexoch s heterogénnou koordinačnou sférc u, ako je napr. 
[Co(H20) (NH3)sJ3+, [CuCli(H20)i), [Cr(SCN)4(H20)i]- a pod. 
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OXID DEUTÉRNY 

Oxid deutérny D20 sa bežne nazýva „ťažká voda" a v malom runožstve sa 
nachádza vždy v prírodnej vode .. Jeho obsah v prírodnej vode sa dá zvýšiť elektro­
lýzm.i. pri ktorej sa fahký vodík vylučuje rýchlejšie než cleutérium, takže v zost.í.vajú­
com elektrolyte sa hromadí oxid deutérny. 

Zvyčajne sa. postupuje tak, ie prírodná voda sa elektrolyzuje tak cllho, kým sa jej póvodný 
objem nezmenší asi na 1/7. Potom sa v elektrolýze pokračuje a uvofilovaný vodík, ktorý sa teraz 
postupne obohacuje deutériom, sa. zacnytáva. Len čo obsah deutéria dosia.hne asi 0,02 %• nahro ­
ma.clený vodík sa spáli s 1.-yslíkom. Získaná voda so zvýšeným obsahom oxidu deutémeho sa 
pridá k póvodnému elektrolytu a znova sa elektrolyzuje. 

Množstvo oxidu deutérneho vo vocle možno stanovit\ vermi presne mera.ním hustoty a.lebo 
indexu lomu. 

Fyzikálne vlastnosti oxidu deutérneho sú trocha odJišné od vlastností obyčajnej 

vody; uvedené sú v tab. 11.1. 
Chemická reaktivita oxidu deutérneho je vo všeobecnosti menšia než pri obyčaj­

nej vode a reakcie v ňom obvykle prebiehajú pomalšie. Jeho iónový súčin má hodnotu 
[D30 +] [OD- ] = 1,35 . 10- 1s 1\1!2 (25 °C) a je teda asi sedemkrát menší než iónový 
súčin obyčajnej vody. Pre menšiu hodnotu relatívnej permitivity je trocha horším 
ionizujúcim rozpúšťadlom v porovnaní s obyčajnou vodou. Soli v ňom vo viičšine 
prípadov sú o niečo menej rozpustné než v obyčajnej vode. Napríklad pri 25 °C je 
rozpustnosť chloridu sodného v obyčajnej vode 35,9 g/ 100 g, avšak v oxide deutérnom 
len 30,9 g/ 100 g. 

Najjednoduchšou chemickou reakciou oxidu deutérneho je výmena izotopov 
vodíka s obyčajnou vodou 

(11.5) 

Rovnovážna konštanta tejto reakcie je Ke = 3,3.1) 

Oxid deutérny sa používa v biológii pri výskume Játkovej premeny v organiz­
moch. Významné je aj jeho použitie v jadrovej technike ako moderátora, t . j. látky, 
ktorá účinne spomafuje rýchle neutróny. 

PEROXID VO D(KA 

Peroxid voilika H202 je sirupová kvapalina, bezfareuná, v hrubých vrstvách 

modrá, ktorá tuhne pri -0,89 °0. Ešte pred dosiahnutím bodu varu sa explozívne 
rozkladá, preto sa táto konštanta mohla stanoviť len extrapoláciou, ktorou sa získala 
hodnota 152,1 °0. S vodou sa mieša v fubovofnom pomere a dobre sa rozpúšťa aj 
v éteri. Hodnota jeho relatívnej permitivity (er = 93 pri 25 °0) ukazuje, že sa správa 
ako výborne ionizujúce rozpúšťadlo. 

Peroxid vodíka sa priemyselne vyrába hydrolýzou kyseliny peroxodisírovej, 
pripravenej elektrolýzou kyseliny sírovej (pozri str. 242), za tepla 

(11.6) 

1 ) Rovnováha je posunutá mierne doiava. vzb!a.clom na štatistické rozdelenie nuklidov 
H a D, pre ktoré Ke = 4. 
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Takto sa získava 30 až 35% vodný roztok, z ktorého možno frakčnou destiláciou 
pri zníženom tlaku pripravit 99 % peroxid vodíka. Preparáty s vysokou koncentrá­
ciou možno izolovat aj frakčnou kryštalizáciou. Do predaja prichádza peroxid vodíka 
ako 30% alebo 3% roztok. 

Laboratórne sa peroxid vodíka pripravuje reakciou peroxidu bárnatého so 
zriedenou kyselinou sírovou 

(11.7) 

Vzniknutý nerozpustný síran bárnatý sa odfiltruje a vo filtráte zostáva zriedený 
roztok peroxidu vodíka. 

1--------- , 

: H~: 
13 ()- --o rx l o---J 
/ « / 

/ / H / L _________ _/ 

Obr. 11.9. Geometr ia molekuly peroxidu vodíka 

« = 96, 9° 

(3 = 93,6° 

L = 0,149 nrn 

V molekule H 202 sú dva atómy kyslíka viazané navzájom, pričom na každom 
z nich je viazaný jeden atóm vodíka. Štruktúrny výskum ukázal, že molekula H20 2 
má lomený tvar a jednotlivé vazby 0-H sa nachádzajú v dvoch roznych rovinách 
(obr. 11.9). 

Možno predpokladat, že každý atóm kyslíka vytvára neekvivalentné hybridné 
sp3-orbitály, z ktorých dva sú obsadené vofnými elektrónovými pármi. Prekrytím 
sp3-orbitálov obidvoch kyslíkových atómov vzniká a-vazba 0-0 a prekrytím 
ostávajúcich sp3-orbitálov týchto atómov s l s-orbitálmi atómov vodíka tvoria sa 
a-vazby 0-H (obr. 11.10). 

Molekula H 20 2 je vysoko polárna (µ = 2,13 D ). V kvap alnom stave sú molekuly 
H202 ešte vo viičšom rozsahu asociované pomocou vodíkových mostíkov než pri vode. 

Zlučovacie teplo !1H';;. peroxidu vodíka, určené nepriamo na základe Hessovho 
zákona, má hodnotu -187,5 kJ. mol- 1 (pozri str. 199). Kvapalný peroxid vodíka je 
termodynamicky nestály 

!1H = - 98,3 kJ (11.8) 

avšak jeho rozklad za obyčajnej teploty prebieha vefmi pomaly. Pdtomnosťou 
niektorých látok, ako jemne rozptýlených kovov, oxidu manganičitého, čiastočiek 
prachu alebo telies s drsným povrchom sa t ento rozklad katalyticky urýchfuje 
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a v koncentrovaných roztokoch móže prebiehat aj explozívne. Naproti tomu iné 

látky, najma acctanilid alebo rózne kyseliny (sírová, fosforečná a i. ) rozklad peroxidu 

vodíka spomaTujú a móžu sa preto používat na stabilizáciu jeho koncentrovaných 

roztokov. 

Obr. 11.10. Vznik vazieb v molekule H20 2 

Peroxid vodíka sa správa ako silné oxidovadlo v kyslom i zásaditom roztoku 

H 202 + 2 H + + 2e ~ 2 H20 ; 

H02 + H20 + 2e ~ 3 OH- ; 

E 0 = + 1,77V 

E 0 = + 0,88 V 

(11.9) 

(11.10) 

Oxiduje sulfidy, tiosírany a siričitany na sírany, jodidy na jód, soli železnaté 

na železité, soli mangánaté na kysličník manganičitý atď., napr.: 

s 2- + 4 H202 so~- + 4 Hzo (11.11) 

2 I- + H202 + 2 H30 + 

Mnz+ + Hz02 + 2 OH-

lz + 4H20 

Mn02 + 2H20 

(11.12) 

(11.13) 

V styku s niektorými silnými oxidovadlami móže peroxid vodíka pósobif, aj 

redukčne, najma v zásaditom prostredí, v ktorom je oxidačno-redukčný potenciál 

02 + H20 + 2e ~ H02 + OH-; 

nižší ako v kyslom roztoku 

E 0 = - 0,08 V 

E 0 = +0,682V 

(11.14) 

(11.15) 

Redukuje napr. oxid strieborný na kovové striebro, chlórnany na chloridy, soli 

ceričité na cerité, manganistany na soli mangánaté a pod. 

Ag20 + H202 2Ag + HiO + 02 (11.16) 

010- + Hz02 - Cl- + H20 + 02 (11.17) 

2 Ce4+ + H202 + 2 HzO - 2 Ce3+ + Oz + 2 H30 + (11.18) 

2 Mn04 + 5 H202 + 6 H30+ 2 Mnz+ + 5 0 2 + 14 HzO (11.19) 
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Uskutočncním predchádza júcich reakcií s peroxidom vodíka, ktorý obsahuje 
izotop iso , sa zistilo, že všetok uvofnený kyslík pochádza len z peroxidu vodíka. 
Z toho vyplýva, že vazba 0 - 0 v molekulách H 20 2 zostáva zachovaná a odštiepujú 
sa z týchto molekúl len elektróny, prípadne katióny H +. 

Peroxid vodíka má charakter vefmi slabej kyseliny 

H202 + H 20 ~ H 30 + + HOz-; pKk;::::: 12 (11.20) 

J e schopný reagovat so silnými hydroxidmi a vytvárať dva typy solí: hydro­

genperoxidy MIH02 a peroxidy M!02. 
Peroxidy sú známe pri alkalických kovoch a kovoch a lkalických zcrnín. P eroxid 

sodný Na20 2 sa bežne pripravuje spafovaním sodíka s kyslíkom 

2 Na + 0 2 = Na.20 2 (11.21 ) 

P eroxid bárnatý Ba0 2 sa získav.a zahrievaním oxidu bárnatého na 500 až 
600 °C v atmosfére kyslíka 

2 BaO + 0 2 = 2 Ba0 2 (11.22) 

Peroxidy alkalických kovov a kovov alkalických zemín sú iónové zlúčeniny, 

ktorých kryštálová štruktúra sa skladá z katiónu kovu a peroxidového aniónu 
[0-0]2- . Elektrónovú štruktúru peroxidového aniónu odvodíme z elektrónovej 
štruktúry molekuly kyslíka (pozri str. 120) tak, že každý protiva.zbový orbitál n*2p 

. sa obsadí elektrónovým párom. 
Peroxidový anión je silnou zásadou, ktorá sa hydrolyzuje 

H20 + Oi- ~ H02 + OH- (11.23) 

Peroxidy alkalických kovov sú vo vode rozpustné a z roztokov sa móžu vylu­
čovat aj ako kryštalohydráty, napr. Na20 2 . 8 H 20. 

Peroxidový anión móže vystupovat ako ligand v komplexoch ; na jznámejšie sú 
rózne peroxokomplexy chrómu (pozri str. 612). 

Hydrogenperoxidy sú známe pri niektorých alkalických kovoch. Hydrogen­
peroxid sodný vzniká napr. pridaním peroxidu sodného k etylalkoholu , ktorý obsa­
huje t rocha etoxidu sodného 

Naz02 + CzHsOH = NaH02 + CzH50Na (11.24) 

Hydrogenperoxidy možno izolovat len vo forme peroxohydrátov, napr. NaH02 . 
. 0,5 H202. 

Hyperoxidy, ktoré jestvujú pri alkalických kovoch (okrem lítia), obsahujú 
hyperoxidový anión 02 v spojení s katiónom kovu; ich všeobecný vzorec jo l\'1102 . 

Hyperoxidy draselný, rubídny a. cézny vznikajú priamym zlučovaním príslušných 
kovov s kyslíkom. Hyperm..id sodný možno pripraviť len reakciou peroxidu sodného 
s kyslíkom pri zvýšenej teploto a vysokom tlaku. 

E lektrónová štruktúra hyperoxidového aniónu sa podobá elektrónovej štruktúre 
molekuly kyslíka (pozri >itr . 120), lenže na jednom protiviizbovom orbitále n*2p sa 
nachádza elektrónový pár. Anión 0 2 má teda na rozdiel od molekuly 0 2 len jeden 
nespárený elektrón, ktorý zapríčiňuje jeho paramagnetizmus. 

Hyperoxidy reagujú energicky s vodou a uvofňuje sa pritom kyslík 

2 Oz- + HzO OH- + HOz- + 02 (11.25) 

Významná je ich reakcia s oxidom uhličitým, pri ktorej vzniká kyslík, napr. 

4 K02 + 2 C02 = 2 K2C0 3 + 3 0 2 (11.26) 



12. HALOVÉ PRVKY 

. Halové prvky čiže halogény1) sú fiuór, chlór, bróm, jód a astát a patria do siedmej 

skupiny perioclickej sústavy (podskupina VIIb). Okrem halogénov sa do siedmej 

skupiny zaraďuje aj podskupina mangánu: mangán, technécium a réniurn (podskupina 

VIIa). Elektrónové konfigurácie atómov prvkov siedmej skupiny sú uvedené 

v tab. 12.1. 
Spoločným znakom elektrónovej konfigurácie halogénov je, že do elektrónovej 

konfigurácie najbližšieho vzácneho plynu im chýba jeden elektrón. Valenčnou vrstvou 

je n-vrstva s elektrónovou konfiguráciou (ns)2 (np)s. Spoločným znakom elektrónovej 

konfigurácie prvkov podskupiny VIIa je, že sú to prechodné kovy, valenčnou vrstvou 

ktorých je (n - ·1) a n-vrstva s elektrónovou konfiguráciou ((n- l)d)5 (ns)2 (mangá.n, 

rénium), prípadne ((n-1)d)6 (ns)t (technécium). 

Sposob vazby 

Elektrónová konfigurácia valenčnej vrstvy atómov halogénov je (ns)2 (npz)2 

(npy)2 (npz)l. Vyplýva z nej tendencia hal~nov _ d_os~h~uf_ sta~ilnú _~ktrónovú 

konfiguráciu najbližšíc~ v~ic~y~h E_lynov. K ~m_u ~ože najfahšie dojsť alebo vznikom 

jednomocných ha~ogenidových aniónov X-, alebo vytvorením j~nej kovalentnej 

vazb;r_
1 
~~·. 

F uór_ má zo všetkých halogénov najvyššiu elektronegativitu a najvač~iu ten-

de~ciu Y.Y§.~_1:1l!Q!~.~ y p()dpbe ani9np. :preto majú fluoridy_ často ió.E._()ry chigakter, 

kým ostatné halogenidy tých istých kovov majú už kovalentný charakter. Ak je 

vazba atómu fluóru kovalentná, je spravidla silne polá rna a vyznačuje sa značným 

obsahom iónovosti. Napríklad vazba H-F vo fluorovodíku je asi na 60 % iónová, 

kým iónovosť vazby H-Cl v chlorovodíku je už len približne 20 % a vazba H-I 

v jodovodíku je takmer nepolárna. Nepolámou kovalentnou vazbou sú halogény 

viazané v dvojatómových molekulách typu X 2 , teda F 2 , C}z, Br2 a 12 • Prakticky 

nepolárna je aj vazba N-Cl v chlorodusíku alebo vazba G-I v jodide uhličitom. 

Kovalentne viazaný atóm fluóru vytvára pre svoju vysokú elektronegativitu 

takmer vždy len jednu a-vazbu a len výnimočne sa mOže viazať aj dvoma a-vazbami, 

napr. v katióne fluorónia HzF+ alebo v niektorých zlúčeninách, v ktorých atómy 
. ' f " F . ' AHI-"<.. o'""' "" :; 

1 ) Názov halogény je odvodený z gréčtiny e. znamená solitvorné. 
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Tobufko 12.1 

ELEKTRÓNOV~ KONFIGURÁCIE ATÓMOV PRVKOV SIEDMEJ SKUPINY 

·- ----· . 
Počet elektrónov Orbitály použitefné na vazby 

Prvok vo vrstvách a ich obsadenie v atóme 
K L M N o p 

F 2 7 
ITO 
2s DIWW 

Cl 2 8 7 
ITO 
3s 

iHial 1 I 
3p 

__ ,_ __ ,l __ ; 
o;t--,-- ~-..., 

I 1I1!11·I1 i [[] I ! 
Mn 2 8 13 2 3d 4s 4p 

WJ IH 11~ I 1 I rr=···----..., 
--l--L-...J 

Br 2 8 18 7 4s 4p 4d 

IH I 1 I 1 I~ 1 · i [j] I I 
Te 2 8 18 14 4d Ss Sp 

~=J~=1==r~_1-~J::.r=J CIC llilliliJ a=:i--.--.--, 
--~-J--~ 

2 8 18 18 7 4f Ss Sp Sd 

I 1I1I1, ., f '. ! lliJ ' I I 
Re 2 8 18 32 13 2 Sd 6s 6p 

At 2 8 18 32 18 7 
2TI LiiliiliJ o==r_--r--r-, 
6s 6p 

6d __ L__j 

fluóru vystupujú v úlóhe mostíkov. Atómy halogénov, počnúc chlórom, sa pomerne 
často vyskytujú viazané aj vačším počtom a-vazieb, a to najma v zlúčeninách s kyslí­
kom alebo s inými halogénmi, najma s fluórom. Atóm chlóru a brómu tvorí maxi­
málne pať a-vazieb a atóm jódu sedem a-vazieb. Pri vačšom počte a-vazieb móžu 
sa zúčastňovať na vazbách okrem orbitálov s a p aj orbitály d, prípadne (pri 
jóde) aj orbitály f predposlednej vrstvy (pozri ďalej). 

a-vazby atómov halogénov sa často dopÍňajú vazbami :n:, ktoré sú obvykle de" 
lokalizované. Medzijadrové vzdialenosti v mnohých zlúčeninách fluóru, napr. v BF3 , 

SiF4 alebo PF3 nasvedčujú, že na vazbách atómu fluóru sa podstatne podieTajú 
:n:-vazby, obdobne ako pri iných atómoch prvkov druhej periódy. V molekulách, 
prípadne aniónoch kyslíkatých zlúčenín halogénov, v ktorých sú ich atómy viazané 
viac než jednou a-vazbou, sa spravidla nachádzajú :n:-vazby, ktoré vznikajú po­
užitím nd-orbitálov atómov halogénov. Vezmime ako príklad anión Cl04, ktorý 
obsahuje štyri tetraedricky orientované a-vazby Cl-O, vytvorené pomocou hybrid­
ných sp3-orbitálov atómu chlóru. Medzijadrová vzdialenosť Cl-O je 0,146 nm, teda 
podstatne menšia než hodnota 0,169 nm, očakávaná v prípade čiste jednoduchej 
vazby. Preto treba predpokladať, že vazby v anióne 0104 majú prevažne dvojitý 
charakter; analogický záver vyplýva aj zo štúdia infračervených spektier. 
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Teoretický rozbor ukázal, že sú tu prítomné dva silne vazbové molekulové 

n-orbitály, tvoriace sa prekrývaním dx'- Y' a dz2-orbitálov atómu chlóru (d„-orbitály) 

s p -orbitálmi kyslíkových atómov, ktoré sú lokalizované kolmo na hlavné osi tetra­

edrického aniónu (p„-orbitály), ako to znázorňuje obr. 12.1. n-vazba, vytvorená 

prekrývaním orbitálov d„ a p„, sa obvykle označuje symbolom nd· Ostatné tri 

d-orbitály dzz, dyz a d:i;y neposkytujú takú dobrú možnost prekrývania s p„-orbitálmi 

ako orbitály dz'- Y' a dz2. Možno dokázat, že pri týchto dvoch d-orbitáloch majú inte­

grály prekrývania Va-krát viičšiu hodnotu ako v prípade zostávajúcich d-orbitálov. 

Obr. 12.1. Využ.itie orbitálov d, , 
a d,,,,_11> na vznik .7td-vazieb; 
a) Prekrytie orbitálu d.z?- 1,1 s p,rorbi­
tálmi, b) Prekrycie orbitá.lu di:2 s P:rr 
orbitálmí 

Pretože každý z obidvoch d11-orbitálov produkuje nct-viizby so štyrmi atómami 

kyslíka, každá vazba Cl- Omán-vazbový poriadok 1/4 + 1/4 = 1/2. 
Atómy všetkých halogénov sa možu viazať aj vodíkovými mostíkmi. Predo­

všetkým atóm fluóru vytvára pevné vodíkové mostíky, napr. v anióne H]2, ktorý 

je stály aj v roztoku. Pomerne pevné sú aj vodíkové mostíky H- - -Cl, známe v nie­

ktorých zlúčeninách v tuhorn stave. Naproti tomu vodíkovémostíky H- - -Br a H- - -I 

sú velmi slabé a zvyčajne neprichádzajú do úvahy. 
Oxidačné stupne halogénov sa pohybujú od -I do VII. Iba fluór ako najelektro­

negatívnejší prvok javí len oxidačný stupeň -I a O. V kladných oxidačných stupúoch 

vystupujú ostatně halogény spravidla len v zlúčeninách so silne elektronegatívnymi 

prvkami, predovšetkým s kyslíkom a fluórom. PrehTad známych oxidačných stupňov 

halogénov s pripojením príkladov niektorých zlúčenín, v ktorých sa vyskytujú, je 

uvedený v tab. 12.2. 

Tabufko 12.2 

OXIOAČNÉ STUPNE HALOGÉNOV 

VII - X Ch07 ; HCIO, KBrO, HslOo; NalO, 

VI - X CI03 X X 

V - X HCIOJ HBr03 HI03 

IV - X CI02 Br02 X 

Ill - X HCI02 X l(CIO,)J 

11 - X X X X 

1 - X ChO; HCIO Br2 0 ; HBrO HIO 

O- Fi Cb Br2 12 

-I - HF; KF; F20 HCI; KCI HBr; KBr Hl; Kl 
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VAZBOVÉ MOŽNOSTI ATÓMOV HALOGÉNO V 

Typ 
hybridizácie Vazby 

At6m fluóru s oktetovou konfiguráciou 

iónová vazba 

1) 1a + 3 vp 

SP3 2a + 2 vp 

Príklady 

NaF a vačši na fluoridov 

[H2F]+; komplexy s F 
ako mostíkom 

Atómy ostatných halogénov s oktetovou konfiguráciou• 

iónová vazba 

1a + 3 vp 

NaCl; CaCh 
NaBr; Ca8r2 
Nal; Cal2 

HCI; cc1. ; SCI, 
HBr ; CBr. 
Hl; PI, 

Atómy ostatných halogénov s nadoktetovou konfiguráciou 

SP3 

1a + slabá :;i;d 

4a + 2nd delok2) 
3a + 2nd delok + 1 vp 
2a + 2nd delok + 2 vp 

4a + 1nd delok + 1 vp 
3a + 2 vp 
2a + 3 vp 

6a + 3nd delok 
Sa + 1 vp 
4a + 2vp 

7a 

•) Pozri poznimku •)v tab. 10.1 
2) delok - delok&lizovani vázba 

CIO; 
c103 
CIOž 

I02F:l 
CIF3 

centrálny atóm I v 13; 
IClž; [l(py),]+ 

10~­
IFs 
ICl4 

IF7 

Tabufka 12.3 

Napriek tomu, že halogény s vyššími atómovými číslami možu jestvovať aj VO 

vysokých kladných oxidačných stupňoch, ich elektronegativita je príliš velká na to, 
aby vystupovali v poďobe jednoduchých kladných iónov. Najmenej elekt ronegatívny 
jód vytvára v oxidačnom stupni I niektoré komplexné katióny, napr. [I(py)2]N03, 
[I (py)z]Cl04 , [I(py))I03, [I(py)]OOCCH3 a i. (py = pyridín C5H 5N). Koordinačnou 
vazbou možno stabilizovať v komplexných katiónoch aj BrI, prípadne ClI, ako uka­
zuje jestvovanie zlúčenín [Br(py)z]N03 alebo [Cl(py)z]N03. P oznáme aj niektoré 
zlúčeniny jódu, v ktorých má jód oxidačný stupeň III, napr. I(OOCCH3)3, lP04, 
I(N03)3, 1(103)3 alebo I(Cl04)3 . 2 H20; analogické zlúčeniny chlóru a brómu nie 
sú známe. 
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Halogény v oxidačnom stupni -I vytvárajú halogenovodíky HX, pri ktorých 
polarita vazieb, ako aj ich pevnosť výrazne klesá v rade HF-HCl-HBr-HI. 

Atómy halogénov v kladnom oxidačnom stupni vystupujú obvykle v hybridnom 
stave SP3, napr. HCl04 , Cl04, Ciz01, Hl04, 104 a pod. Často sa stáva, že táto hybri­
dizácia je neekvivalentná (pozri str. 108), pričom niektorý z hybridných orbitálov je 
obsadený voTným elektrónovým párom. Taká situácia nastáva napr. pri Cl03, Br03, 
I03 (jeden vofný elektrónový pár), HCl02, Cl02 (dva voiné páry) a pripúšťa sa aj 
napr. pri HClO, CIO-, HBrO, BrO- (tri voTné páry). Ďalej sa pri atómoch halogénov 
vyskytuje hybridizácia SP3D, která je však vždy neekvivalentná za účasti jedného 
(I02F2), dvoch (ClF3, BrF3), prípadne troch (I3, ICI2) voTných elektrónovýchpárov, 
ako aj hybridizácia SP3D2, alebo s úplným využitím orbitálov pre vazby (IO~-), 
alebo častejšie s jedným (IF5 , BrF5), prípadne dvoma (ICl;í) voinými pármi. Konečne 
v prípade zlúčeniny IF7 sa zrejme uplatňuje hybridizácia FSP3D2, pri ktorej sa na 
kombinácii vlnových funkcií, vedúcich ku vzniku hybridných orbitálov, podieTa 
okrem orbitálov 5s, 5p a 5d aj jeden orbitál 4f atómu jódu. 

PrehTad vazbových možností atómov halogénov s príkladmi typických zlúčenín 
je uvedený v tab. 12.3. 

HALOGÉNY AKO JEDNODUCHÉ LÁTKY 

Všetky halogény vytvárajú dvojatómové molekuly X2 • Elektrónovú štruktúru 
molekuly F 2 možno na základe teórie MO vyfaáriťšciiémou 

F2(KK(a2s)2 (a*2s)2 (a2p)2 (n2p y,z)4 (n*2py, z)4] 

z ktorej je zrejmé, že sa v nej nachádza jedna a-vazba. Elektrónové štruktúry molekúl 
ostatných halogénov sú v podstate analogické, avšak a-vazby sa v nich dopÍňajú 
vazbami n, tvorenými čiastočným prekrývaním orbitálov p a d (pozri str. 112). 
Molekuly X 2 sú prítomné vo všetkých troch skupenských stavoch halogénov; napr. 
v kryštálovej štruktúre jódu sú molekuly .12 -usporiadané vo -vrstvách a navzájem 
sú uložené ako parkety (pozri str. 172). 

Niektoré dóležité vlastnosti halogénov ako jednoduchých látek a atómové 
vlastnosti halogénov sú uvedené v tab. 12.4 a 12.5. 

ATÓMOVÉ VLASTNOSTI ELEMENTÁRNYCH HALOGÉNOV 

ti 
Fluór Chlór Bróm 

Elektrónová afin ita 
X+ e = x- [eY] 3,62 3,82 3,54 

lónový polomer x- [nm] 0,136 0,181 0,196 

Kovalent ný polomer [nm] 0,072 0,099 0,114 

Medzijad rová vzdialenosť 
v molekule X2 [nm] 0,142 0,200 0,229 

Elektronegativita podra Paulinga 4,0 3,0 ' 2,8 

Hydratačné teplo X- [kJ . mol- 1) 536 405,4 385,8 

Tabufka 12.4 

Jód 

3,24 
0,21 6 
0,133 

0,266 
2,5 
358,9 
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Tabufka 12.5 
VLASTNOSTI HALOGéNOV AKO JEDNODUCHÝCH LÁTOK 

Fluór Chlór Bróm Jód 

Farba Zeleno- Žito- Červeno- Sivočierna, 
žitá zelená hnedá v parách 

fialová 

Bod topenia [0 C] - 223 - 101 - 7 + 114 
Bod varu [0 C] - 187 - 34 + 59 + 184 
Kritická teplota [0 C] - 129 + 144 + 310 + 512 
Kritický tlak [MPa] 5,6 7,8 10,3 11,8 
Disociačné teplo 
X2 = 2X [kj . mol- 1) 130 241,8 190,4 119.0 
Štandardný potenciál X2IX- [V] + 2,87 + 1,3595 + 1,065 + 0,5355 

Pretože všetky halogény majú podobnú chemickú štruktúru, ich body topenia 
a body varu závisia len od hmotnosti ich molekúl a pravidelne stúpajú od fluóru 
k jódu. 

Všetky halogény prejavujú svetelnú absorpciu, ktorá je podmienená elektróno­
vými prechodmi (n* 2py,z)3 (a* 2p)1 +- (n* 2py,z)4 (pri zachovaní S = 0)1 a so stúpa­
júcim atómovým číslom sa posunuje k dlhším vlnovým dÍžkam, v dósledku čoho 
halogény nadobúdajú sústavne temnejšie zafarbenie (porovnaj str. l~l ) . 

Molekulový fluór má nápadne nízke disociačné teplo, nižšie ako všetky ostatné 
halogény. Vysvetrujeme to silným odpudzovaním elektrónových párov na n-orbitá­
loch v molekulách F2, ako aj tým, že súdržnosť atómov nemóže byť zosilnená n -vaz­
bami ako v molekulách ostatných halogénov, pretože atóm fluóru nemá vo valenčnej 1, 

} "" vrstve d-orbitály. Pravid~)!i.Ý_EQk.!es _.~!_s~~ia!\12~.!1~ tepla: v Ea~e _ Ch-Br~-:-12 je 
", zrozumiterný vzhradom na rastúcu medzijadrovú vzdialenosť v molekulách X 2. 
„-.Aj~~ktrónová afinita sa mení v skupine halogénov n~p_!a-yidelne, pretože fluór 

má prekvapivo menšiu elektrónovú afinitu než chlór. Túto skutočnosť možno pocho-

- .. 
piť vzhradom na silné odpudzovanie pristupujúceho elektrónu vplyvom kompaktného 
elektrónového oblaku vo vonkajšej vrstve malého atómu fluóru (porovnaj str. 86). 

. ; . ~ 
-~ 

"• 
Halogény ako látky s nepolárnymi molekulami rozE_úšťajÉ_ sa_Q_Q..~~-.,J_ p.~polár-_ . 

~h_roz~šťadlách ~ le~ ~álo v rozpúšťadlách polárnych, napr. vo vode. 1 dm3 vody 
_pri 20 °C rozpúšťa 2,3 dml c!tlóru (chl&rová voda). _Keď sa chlór zavádza do vody 
ochladenel!.1~ o °C,_!yl1:1čujú_sa z roztoku ~eJ_~ož~é kryštály hydrátu chlóru s kla~rá­
tovou štruktúrou (pozri str. 734). Podobne aj bróm tvorí s vodou k ryštalický hydrát. 

1 JÓ sa rozpúšťa vo vode len nepatrne, lepšie sa rozpúšťa vo vodnom roztoku jodidu 
1 draselného v dósledku tvorby trijodidov (pozri str. 303). Vefmi dobre sa jód roz­
púšťa v sirouhlíku a v organických rozpúšťadlách ako v etylalkohole, dietyléteri, 
chloroforme, chloride uhličitom, benzéne a pod. S niektorými rozpúšťadlami (síro­
uhlíkom, chloridom uhličitým, chloroformom a i.) poskytuje jód fialové roztoky, 
v ktorých sa nachádza, podobne ako v plynnom skupenstve, v poďobe molekúl 12. 
V iných rozpúšťadlách (vode, alkohole) má však jód hnedú farbu, ktorá sa pripisuje 
solvátom jódu s molekulami rozpúšťadla. 

Jód tvorí so škrobovým mazom intenzívne modrý adsorpčný produkt , ktorého 
vznik sa využíva v analytickej chémii na dókaz elementárneho jódu. 
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~ fJVšetky halogény sú vermi reaktívne látky. Fluór svoj2.1! .r~11:~_tj::_ito!!...Predstihne 

všetky ostatné prvkY:_ §_ vodíkom reaguje za výbuchu už pri teplote -252 °C. Za 

vzniku plameňa sa zlučuj e napr. s brómorn, jódom, sírou, fosforom, kremíkom, 

amorfným uhlí.kom a s róznymi kovmi. Niektoré kovy, napr. meď alebo nik.elJ„s.!! -·­

však OP!:t?~i. !!1!2.~_E_01P-._ei:n~ .. st_~~~-'-· č~-~~visí __ s tý!!!, že 13a .n.~J~_:e_ovr~hu vytvára_ 

vrstvička fl!!ori~torá~medzuje ďalšej reakcii s fl.uórom. S dusíkom fluór priamo 

nereaguje; s kyslíkom sa dá priviest k reakcii účinkom elektrického výboja. Fluór 

_ rea~j~~L~-~ii:čši~o~ cheJ'.!li<'.kých zlúčeníp., pričom v nich oxiduje ich elektronega­

tívn~jši_~ __ ajožky , napr.: 
2 H20 + 2 Fz 

Si02 + 2 F2 

2NH3 + 3F; 

4 HF + 02 

SiF4 + 02 

6HF + N2 

(12.1) 

(12.2) 

(12.3} 

Chlór sa zlučuje priamo takmer so všetkými kovmi i nekovmi. Niektoré látky 

sa v chlóre spaiujú, napr. fosfor, antimón i mnohé kovy, najma pri zahriatí. Meď alebo 

železo v úplne suchom stave s chlórom nereagujú, avšak stopy vody stačia na hladký 

priebeh reakcie. S vodí.kom sa chlór zlučuje najma pri zahriatí alebo účinkom svetla 

(pozri str. 190). Zlučuje sa aj s vodí.kom, ktorý je obsiahnutý v uhfovodíkoch, pričom 

napokon zostáva elementárny uhlík. Nezlučuje sa priamo len s kyslíkom a s dusí.kom. 

S vodou pozvorna reaguje za vzniku kysliny chlórnej a chlorovodíkovej (pozri str. 293). 

Bróm a jód sa chemickými vlastnostami podobajú chlóru, sú však menej 

reaktívne. Priamo sa zlučujú s vačšinou prvkov, niekedy aj za vývinu tepla a svetla. 

S vodíkom sa badaterne zlučujú len pri zvýšenej teplote; pri jóde sa ustafuje rovno­

váha medzi zložkami reakcie (pozri str. 194). Oproti vode sa správajú analogicky ako 

chlór, avšak rovnováha je posunutá stále viac k východiskovým látkam. 

Všetky ~aj_ogé~y ~~j~- oxidač~~ v.:Jastn_ost!, ktoré postupne klcsajú od fluóru 

k jq_du. Veimi dobre to móžeme postrehnúť z hodnot ich oxidačno-redukčných 

potenciálov (pozri tab. 12.5), ktoré v smere od fluóru k jódu výrazne klesajú. Tieto 

potenciály sú termodynamickou mierou energie uvofoenej pri prechode molekúl X 2 

v plynnom stave na anióny X - v roztoku; schematické znázornenie týchto zmien 

je uvedené na obr. 12.2. Hoci fluór má menšiu elektrónovú afinitu než chlór, pomerne 

Obr. 12.2. Schéma energetic· 
kých zmien pri prechode 
molekuly X2 na hydratovaný 
anión x-

disoc'iačne 
teplo 

X 

I 

elektronová 
afinita 

I 

hyd~atačn~ 
t eplo 

' 

x- Xiaq I 

l . 
r 
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- nízke disociačné teplo molekulového fluóru a vysoké hydratačné teplo fluoridového 
aniónu sposobujú, že sa pri uvažovanom prechode uvorní overa viičšia energia než 
v prípade chlóru a samozrejme aj ostatných halogénov. Podobne je to aj pri vzniku 
kryštalických fluoridov, pri ktorom sa v príslušnom termochemickom cykle (po­
rovnaj str. 190) uplatňuje energia, spojená s tvorbou kryštálu, ktorá je vzhTadom na 
malý polomer fluoridového aniónu tiež vermi vefká. 

Fluór je tvorený jediným stabilným izotopom 1;F. Príroclný chlór je zmesou dvoch izotopov, 
a. to ~~Cl (75,4 %) a. :;c1 (24,6 %)· Bróm sa vyskytuje v prírode a.ko zmes ~~Br (50,5 %>a. ~:Br (49,5 %>· Prírodný jód je čistý izotop •gr. Okrem toho možno pripraviť mnohé rádioa.ktívne izo­topy ha.logénov, z ktorých sú dóležité najmi:i. ~~Cl (polčas rozpadu 4,4 . 10' rokov) a. 1!gI (polčas rozpadu 25 mesiacov), ktoré sa. poUŽÍ\'o.jú ako ráclioaktívne indikátory. Rádioa.ktívny ·jód so. po­užíva aj v lekárstve na vnútorné ožarovanio po zavedení do fudského organizmu. 

y~jťažší halogén, aseáe At,~krát pripra.vili r. 1940 jadrovou ~kcio_u,_ktor!je 2!,11ložen~. na. ostrelovaní bizmutu oc-častica.mi s vysokol;!_~giQ_u_ 

(12.4) 

Získaný izotop 2~~At je rádioa.ktívny a. jeho polča.s rozpadu je 7,5 hodín. Okrem toho sú známe aj viaceré ďa.lšie izotopy a.státu, ktoré su všetky rádioa.ktívne; najstálejší z nich má polča.s rozpadu 8,3 hodin. Je teda prirodzené, že chémia a.státu sa mohla skúmať len s mikrokvantami tohto prvku. Zistilo sa, že v elementárnom stave je vefmi prchavý a rozpúšťa sa trocha vo voda, odkiaf sa móže extrahovat benzénom alebo chloridom uhličitým. Jeho chemické vlastnosti nazna­
čuje schéma 

HCIO alebo 
S20~-

S02 a.Iebo / -+ Ato ­
Zn 3 

At- -- At"-. 

HALOGENOVODÍKY 

"-.-+ AtO-, prípaclne HAtO 
Br2 

(12.5) 

Halogenovodíky HX sú bezfarebné, ostro páchnúce plyny, ktoré sa dajú fahko 
skvapalniť. Niektoré d6ležité fyzikálne vlastnosti halogenovodíkov sú uvedené 
v t ab. 12.6 

Tabulka 12.6 
FYZIKÁLNE VLASTNOSTI HALOGENOVODÍKOV 

HF HCI HBr Hl 
Bod topenia [0 CJ - 83,7 -114 - 87 - St 
Bod varu [0 C] 19,5 - 85 -67 -36 
Kritická teplota ["CJ +1 88 +51,4 +90 +1 50 
Kritický tlak [MPa] 6,5 8,4 8,5 8,3 
Zlučovacie teplo [kj . mol - 1] - 268,6 - 92,0 -36,23 +25,9 
Medzijadrová vzdialenosť [nm] 0,092 0,128 0,141 0,162 
Dipólový moment [D] 1,91 1,03 0,79 0,38 
Zloženie (% HX) a bod varu 35,4 20,2 47,6 56,7 
[

0 C] azeotropnej zmesi 120 110 124 127 
van't Hoffov koeficient i 
v roztoku koncentrácie 0, 1 M pri 1. 8 °C 1,1 1,926 1,935 1,950 
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Molekuly HX obsahujú jednu a-vazbu tvorenú l s-orbitálom atómu vodíka 
a npx-orbitálom atómu halogénu (porovnaj str. 122). P olarita va~_v moleln~lác,h _ 

_ HX sa v smcr~_<?<.!..il_~r~~<?q_Qt~ ~- jod_9.vodi_l~u _výrazne znižuj e. Y. tomto poradí sa 
postupne zmenšuje aj pevno~C va~i_takže t ermická stá.lo~ť halogenovog.íkov klesá. 

Halogenovodíky majú pomerne vysoké body va~ _vzhiadom na svoje relatívne 
molekulové hmotnosti, čo sposobuje polarita ich molekúl. Mimoriad].l.~-vy~o~ý...J:>Q_<i_ _ 
varu pri fluorovodíku je, podobne ak2...EE,i vode (pozri str. 269), podmienený asgciáciou 
molekúl HF v dó~fe~_p. t"._orby vodíkovy ch niOštíkov. V tuhom fluorovodíku sa 
dokázala prítomnosť nekonečných kiukatých reťazcov 

oe .::::: 120° l = 0,25 nm 

Kratšie reťazce obdobnej štruktúry sa vyskytujú aj v kvapalnom fluorovodíku. 
V parách pri nižších teplotách sa zistili najmii polymérne molekuly (HF)z a (HF)6 • 

Všetky halo~ovodílfy_~_možu pr.ip.raviť pr!!i.mou syntézou z prvkov. V sú­
časnosti je to najdoležitejšia metóda výroby chlorovodíka. Neexplozívny priebeh 
reakcie sa zaisťuje tak, že vodík a chlór sa zlučujú v špeciálnych horákoch. 

Pri reakcii vodíka s brómom je pri vyšších teplotách rovnováha posunutá doiava, 
a preto sa syntéza. bromovodí,.ka uskutočĚ1lJ..~ Eri nižších teplotách oužit~m kataly­
zátorov (napr. aktívneho uhlia). 

Další sposob prípravy halogenovodíkov je založený na reakcii silnej neprchavej 
kyseliny s niektorými halogenidmi kovov za tepla. Je to najdoležitejšia metóda 

_ _m:ip~~ vy JI. uorovodíka 

CaF2 + H2S04 = CaS04 + 2 HFt (12.6) 

Obdobnou metódou sa povodne vyrábal aj chlorovodík 

(12.7) 

Pri vyššej teplote (až 600 °C) reaguje takto aj hydrogensíran sodný 

NaCl + NaHSO, = Na1SO, + HCit (12.8) 

Na prípravu _bromovodíka a jodovodíka Jt? táto metóda nevhodná, pretože kon­
centrovaná kyselina sírová. oxiduje bromovodík a ešte Iahšie jodovodík na bróm, 
prípadne jód. 

Bromovodík a jodovodík sa výhodne p~ipravujú ~y_drolýzou príslušJ!ých halQ.­
genidov fosforl!, .. mH!r.:_ 

PBr3 + 3 H 20 = H3P03 + 3 HBr (12.9) 

Zriedený roztok kyseliny jodovodíkovej možno pripravit zavádzaním sírovodíka 
do suspenzie jódu vo vode 

2HI +s (12.10) 
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Je ze.ujímavé, že v plynnom skupenstve reaguje naopak jodovodík so sírou (reakcia 
(12.10) prebieha opačným smerom). 

Halogenov~díky sa _ vfbo~zpú~ťajú .vo _y_9d~: Fluorovodík, chlorovodík, 
bromovodík--a jodovodík tvoria za obyčajnej teploty a atmosferického tlaku na~ý­
tený roztok s obsahom asi 50 %, 40 %, 65 % a 70 % príslušného halogenovodíka. 
Vodné roztoky halogenovodíkov sa označujú ako kyseliny halog_f}_7t_!)V~í!c_ové._ 

Ak desWujeme no.pr. zriedený roztok kyseliny chlorovodíkovej pri konštantnom tlaku, ob· 
saJmjú pary vždy viac vody ako vriaca kvape.lina, ktorá sa takto obohacuje chlorovodíkom a jej 
bod varu sa zvyšuje. Pri llO °C a atmosferickom tlaku dosialme obsah chlorovodíka v destilovanej 
kvape.line 20,2 % a pary rnajú rovnaké zloženie, ktoré sa do konce. destilácie už nemení. Pri 
destilácii koncentrovanejšieho roztoku (vyše 20,2 % HCl) dostaneme opii.ť ako najvyššie vriaci 
podiel roztok s obsahom 20,2 % chlorovodíka, lenže v tomto prípade sú pary vždy bohatšie na 
chlorovodík ako destilovaná kvape.lina. Roztoky tohto dru l\u, ktoré pri danom tlaku destilujú pri 
konštantnom bode varu, pričom pary majú ustavične rovnaké zloženie ako vriaca kvape.lina, 
nazývajú sa azeotropné zmesi1). Podobné azeotropn.3 zmesi ako chlorovodík vytvárajú s vodou aj 
ostatně halogonovodíky. 

Predajné preparáty halogenovodíkových kyselín obsahujú asi 40 % HF, 
36 % HCI, 48 % HBr, prípadne 57 % HI. 

Vodný roztok kyseliny fluorovodíkovej sa správa ako slabá kyselina 

pKk = 3,14 (25 °C) (12.11) 

Č'asf fluoridových aniónov sa viaže vodíkovými mostfkmi na neionizované mole­
kuly fluorovodíka 

F- + HF Ke = 5,1 M- 1 (12.12) 

Anión H]2 má symetrickú lineárnu štruktúru a obsahuje veTmi pevnú vazbu 
vodíkovým mostíkom (vazbová energia asi 105 kJ. mol- 1). Charakter viizieb 
v anióne HF2 možno najlepšie vyjadrit pomocou teórie MO (pozri str. 249). 

Je pozoruhodné, že v koncentrovaných roztokoch (5 až 15 M) sa s ila kyseliny fluorovodi1wvej 
podstatne zvyšujo. Je to spósobené prítornnosťou polymérnych molekúl (HF)z, (HF)J atd., ktoré 
se. pomerne Jahko ionizujú za vzruku stálych aniónov HF;, H 2Fj atd. a katiónov H3Q+. Z tej 
istej príčiny sa kvapalný fluorovodík vyznačuje veJmi vysokou kyslosťou, ktorá spósobuje, že 
mnohé silné kyseliny, ako ne.pr. kyselina dusičná, sa v ňom ionizujú ako zásady>) 

HN03 + HF <= H 2NO; + F- (12.13) 

Aj mnohé organické látky, napr. acetón, vystupujú v ňom ako akceptory protónu 

(12.14) 

Zlúčeniny ako BF„ SbF5 a i., ktoré majú silne vyvinutú schopnosť viazať fluoridové anióny, 
sa v kva.palnom fluorovodíku správajú ako Lewisove kyseliny 

BF3 + 2 HF ~ BFi + H 2F+ (12.15) 

Kvapalný fluorovodík je dobrým rozpúšf.adlom mnohých solí. Niektoré sa v ňom len ioruzujú 
ako vo vode (Na.F, KCl04 , KBF4 ), iné však podlieha.jú róznyrn chemickým zmenám, napr.: 

NaCl+ HF Na+ + F- + HClt (12.16) 

KN03 + 2HF K+ + 2F- + H~o; (12. 17) 

KOH + 2HF K++ 2F- + H 3Q+ (12.18) 

K1SO• + 4HF 2K+ + 3F- + FS03H + H3Q+ (12.19) 

i) Existujú azeotropné zmesi s maximálnyrn aj s mínimálnym bodom varu. 

2) Pre zjednodušenie v na.sledujúcich rovrucia.ch píšeme len vzorec monoméru fluorovodíka. 
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Kyselina fluorovodíková reaguje s kysličníkom kremičitým i kremičitanmi 

Si02 + 4 HF (12.20) 

preto ju nemožno uskladňovat v sklených nádobách (používajú sa nádoby z olova, 
parafínu alebo najčastejšie z polyvinylchloridu). 

Kyselina fluorovodíková je mimoriadne jedovatá a nebezpečná látka. Ak sa dostane na 

pokožku, vznikajú na nej popáleniny, ktoré sa vefmi ťaž.ko hoja. 

Kyselina chlorovodíková, bromovodíková a jodovodíková sú vermi silné kyseliny 

(pozri str. 219). S ~astúcifi.1 ató~vfrp. číslom P.alogéA.U s_aJ.gh.§ila zvyšµj~. takže najs.il­
_nejšia je kyselina jo~<?.Y.~~íková. V zriedenom vodnom roztoku sú všetky úplne 

ionizované. 
Kyselina bromovodíková a najma jodovodíková pri styku so vzduchom. sa 

postupne oxidujú na bróm., prípadne jód. Napriek ve!mi malej rozpustnosti jódu vo 
vode tento z roztoku nevykryštalizuje, pretože sa v ňom rozpúšťa a vytvára ióny I3 
(pozri str. 303). V důsledku toho býva roztok kyseliny jodovodikovej sfarbený do 
hnedočervena. 

Kyselina chlorovodíková, tzv. kyselina solná, je ve!mi důležitou látkou v che­
mickom. priemysle a má významnú úlohu aj pri trávení ako. zložka žalúdočných 
štiav. 

HALOGENIDY 

Halogenidy sú zlúčeniny halogénov s menej elektro_l!.~_gatívnymi P!vkami._ 
Mnohé halogenidy možno považovat za soli halogenovodikových kyselín. 

Hylogenidy móžeme podTa ich chemickej štruktúry a vlastností rozdeliť v pod­
state do troch skupín. 

1. Halogenidy.J.§n..o"..é~ v ktorých sú vazby medzi atómami kovu a halogénu pre­
važue iónové. Do t ejto skupiny patrí prevažná vačšina fluoridov kovov a ostatných 
halogenidov alkalických kovov, horčíka a kovov alkalických zemín, ďalej chloridy, 
bromidy, prípadne jodidy niektorých prechodných kovov, napr. ScCh, LaBr3 , ThI4 

a pod. a mnohých lantanoidov. Maj ú vysoké body topenia i varu a v roztavenom 
stave dobrú elektrickú vodivosť. 

Všeobeene platí, že pri halogenidoch tejto skupiny so stúpajúcou hodnotou 
pomeru náboja ku polomeru katiónu kovu sa zvyšuje podiel kovalencie VO Vazbách. 
Podra toho napr. kovalentný charakter pribúda v rade KCl-CaCl2-ScCh, ako 
to demonštruje pravidelný pokles elektrickej vodivosti v roztavenom stave. Chlorid 
titaničitý, ktorý by stál na konci tohto radu, je už typicky kovalentná zlúčenina bez 
elektrickej vodivosti. Okrem toho s rastúcim objemom halogenidového aniónu sa 
zvačšuje jeho polarizovatefnosť, čo tiež spósobuje vzrast kovalentného charakteru 

vazieb. J>reto v ra.<J.~. J:i~log_enidov s. tjm ~stýip._k~tiónoi;n koyu_ vzre:stá kov_alentnosť 
spravidla od fluorid:g_ k jQQ.i_9._µ,_ __ ~fapríklad fluorid vápenatý má typickú iónovú 
štruktúru (pozri str. 168), chlorid a bromid vápenatý majú mierne deformovanú 
štruktúru rutilu, avšak jodid vápenatý má vrstevnatú štruktúru jodidu kademna­
tého, ktorá poukazuje na vefký podiel kovalentného charakteru vazieb vo vnútri 
vrstiev. 
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Halogenidy alkalických kovov majú štruktúru chloridu sodného alebo chlon"du cézneho (pozri 
str. 167). Fluoridy kovov v oxidačnom stupni II majú pri vii.čších katiónoch štruktúru kazivca 
(SrF2 , BaF2, CdF2 , PbF2 ), pri menších katiónoch potom štruktúru rutilu (MgF2, ZnF2, MnF2 , 
FeF 2 , CoF 2, NiF2). Chlorid a bromid vápenatý a chlorid strontnatý kryštalizujú v mierne deformo­
vanej štruktúre rutilu. Chlorid, bromid a jodid bárnatý roajú osobitnú štruktúru, pozorovanú pri 
chloride olovnatom, v ktorej je každý katión kovu obklopený deviatimi halogenidovými aniónmi. 
Chlorid horečnatý vytvára vrstevnatú štruktúru chloridu kademnatého (pozri de.Lej), bromid a jodid 
horečnatý a jodid vápenatý vystupujú vo vrstevnatej štruktúre jodidu kademnatého. Fluoridy 
kovov v oxidačnom stupni III mávajú štruktúru kysličníka réniového. Ako príklad možno 
uviesť AIF3 , FeF3 , RhF3 , UF3 a i. 

2. Halogenidy s nekonečnou atómovou štruktúrou, v ktorých sú atómy kovu 
a halogénu spojené prevažl!_~ ko.Y.,_aJfil!~i _VjtZbaml ao nek9~e_§.ných reť~ZCQ.V, 
vrsticv alebo priestorových systémov. Patrí k nim viičšina chloridov, bromidov a jo­
didov kovov so strednou a vyššou elektronegativitou (asi 1,5 až 2,2), vystupujúcich 
najmii v oxidačnom stupni II a III, zriedkavo I. V porovnaní s iónovými haloge­
nidmi často majú ovefa nižšie body topenia i varu a v roztavenom stave len slabo 
vedú elektrický prúd. V plynnom stave obvykle vystupujú v podobe definovaných 
molekúl, napr. Cd Cli, Znl2, Al2Cl6 , Fe2Cl6 a pod. 

Chlorid a bromid strieborný majú štruktúru chloridu sodného, chlorid, bromid a jodid 
medný a jodid striebomý štruktúru sfaleritu. Chlorid a bromid mednatý a chlorid paládnatý sa 
skladajú z nekonečných planárnych retazcov, napr: 

Vii.čšina atómových halogenidov kovov v ox.idačnom stupni II, na.pr. znu, CdII, MnII, FeII, 
CoII a NiII však majú vrstevnatú štruktúru, a to chloridy spravidla štruktúru chloridu kademna­
tého, bromidy a jodidy zasa štruktúru jodidu kademnatého. Struktúra vrstiev v kryštále chloridu 
i jodidu kademnatého je rovnaká (pozri str. 173) a. kryštály obidvoch látok sa Hšia Jen vzájomnou 
polohou a.tómov halogénu v susedných vrstvách. Chlorid chromitý vytvára vrstevnatú štruktúru 
príbuznú so štruktúrou chloridu kademnatého, z ktorej vznikne vynecha.ním 1/3 atómov kovu 
(obr. 12.3). Štruktúra jodidu bizmutitého je v rovnakom vzťahu k štruktúre jodidu kademnatého. 
Prvú štruktúru má aj chlorid hlinitý, inditý a talitý, druhú štruktúru vytvára aj jorlid arzenitý, 
antimonitý, chlorid železitý a bromid chromitý . 

. JJ:.Halo~p.idy molek~lové, ktoré sa skladajú z individuá.Iny~h molekúl koneč: 
_!lej velkosti. Molekulovú štruktúru si zachovávajú aj v tuhom stave._..Igh Jl!ti~i~ové. 
energie sú však malé, preto bývajú značne prchavé, za obyyklých Jlodmienok_s~ 
vii.čšinou plynné alebo kvapalné a pokiar sú tuhé, spra_y@~ fu_hko subliml!i!í-. V kva­
palnom stave aú elektrick nevodivé alebo len nepatme vodivé. Patria sem predo­
všetkým halogenidy kovov vo vysokom oxi ačnom stupni (TiCLi, SnCl4 1 PbCJ4, VF5 , 

NbCls, MoF6, WF6, OsF6 ai.), ako aj všetky halogenidy nekovov a vačšinou aj polo­
kovov, ako bóru, uhlíka, kremíka, dusíka, fosforu, arzénu, antimónu, síry, selénu 
a telúru. Molekulovú štruktúru majú aj niektoré chloridy, bromidy, prípadne jodidy 
elektronegatívnejšfch kovov. v nižšom oxidačnom stupni (HgCh, HgBr2 , Au2Br6 
a pod.) a niektorých kovov podskupiny IIIb (AhBr6, AhL;, Ga2Cl6, In2L; a pod.). 

Príprava halogenidov. Halogenidy sa obvykle pripravujú takto: 

1. Syntézou z prvkov (spravidla pri zvýšenej teplote) 
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2 Fe + 3 CI2 

Hg +I2 

S+ 3F2 

289 

(12.21) 

(12.22) 

(12.23) 

2. Rozpúštaním neušTachtilých kovov v prísiušných haiogenovQ_díkový~4_ky...::. 
selinách 

Zn + 2 HCI = ZnC}z + H2 

O - Cl v hornej rovine 

O - Cl v spodnej rovine 

e-cr 

Obr. 12.3. Štruktúra vrstvy chloridu chromitého 

(12.24) 

____3.._B~akciou oxidov aiebo hyj.roxidov k~~~adne soli ~bý~h . .kY.!!~lín _ 
s haiogenovodíkovou kyselinou_ 

Ag20 + 2 HF 2 AgF + H20 (12.25) 

KOH + HCI - KCI+ H20 (12.26) 

(12.27) 

4. Účinkom haio~no~ogíkQ~ých lfys_e!f_g, pyípadne rozpustných halogenidov na 
roztoky solí kovov,_~~orych haio~enidy sú málo rozpustné 

AgN03 + HCI AgCl + HN03 

Tieto iónové reakcie možno všeobecne formulovat rovnicou 

Mn+ +nX- = MXn -!-

(12.28) 

(12.29) 

(12.30) 
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5. Zahrievaním oxidov s uhlíkom v prostredí chlóru alebo s chloridom uhličitým 

Si02 + 2 C + 2 Ch 

2Be0 + CCl4 

SiC14 + 2 CO 

2BeCii + C02 

(12.31) 

(12.32) 

6. Zahrievaním oxidov v zmesi chloridu sírneho a chlóru; touto metódou sa 

obvykle pripravujú chloridy lantanoidov 

(12.33) 

Fluoridy sa niekedy pripravujú reakciou príslušných chloridov s bezvodým fluorovodíkom 

CrCh + 3 HF = CrF3 + 3 HCit (12.34) 

alebo zahrievaním oxidov s fluoridom vápenatým 

Zr02 + 2 Ca.F2 = 2 CaO + ZrF4 (12.35) 

Niektoré vlastnosti halogenidov. Halogenidy kovov sú VO vode vačšinou dobre 

rozpustné. Málo rozpustné sú chloridy, bromidy a jodidy eur, AgI, TII, Hg1 a PbII. 

Ak sú halogenidy daného kovu v podstate iónové, r_ozpustnosť_lgesá so _ _yg!!_still!L_­

mriežkovej energie v sme~e zmenšujúcehQ ~ p9lo!Ileru ha.!QgenidQy~ho aniónu, to . 

znamená v rade od jodidu k fluoridu. Táto pravidelnost sa prejavuje pri halogenidoch 

alkalických kovov, kovov alkalickýchzemínalantanoidov; vposledných dvoch skupi-

nách sú fluoridy prakticky nerozpustné. Ak sú však vazby v halogenidoch kovov pre­

važne kovalentné, rozpustnost sa obvykle zmenšuje v obrátenom poradí, ako to možno 

pozorovať napr. pri halogenidoch AgI a Hgll. 
Rozpustné halogenidy sú v roztokoch vačšinou úplne ionizované a produkujú 

hydratované katióny kovov a halogenidové anióny, v důsledku čoho tieto roztoky 

dobre vedú elektrický prúd. Niektoré halq_geni(lY.Jl koval~ntný~i vj!.~"Qami, nap!:. 

chlorid, bromid a jodid kade!!ffi~~' prejavujú však v roztokoch anomálne nízku 

elektrickú vodivosť, čo je podll!~~é- tvorbou komplexných iónov (CdX]+, [C~..21 

_l9dX3J-, prí~e [.QiX4]:_:_. Aj iné halogenidy, napr. chlorid, bromid a jodid ortut­

natý, sú v roztokoch len nepatrne elektricky vodivé, pretože ich roztoky obsahujú 

takmer výlučne elektricky neutrálne molekuly HgX2 • 

Niektoré rozpustné halogenidy kovov nie sú v roztoku poznatelne hydrolyzo­

vané, napr. chloridy, bromidy, prípadne jodidy alkalických kovov a kovov alkalic­

kých zemín. Fluoridy alkalických kovov však vzhradom na istú zásaditosť aniónu F­

podliehajú slabej hydrolýze 

(12.36) 

a preto ich roztoky reagujú slabo zásadito. Iné rozpustné halogenidy kovov, ktorých 

katióny [M(H20)x]n+ majú charakter kyselín, .v dósledku hydrolýzy reagujú v roztoku 

slabo kyslo. Molekulové halogenidy kovov podliehajú obvykle silnej hydrolýze 

(12.37), 

1 ) Oxid sa v skutočnosti vylučuje v hydratova.nej forma. 
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V niektorých prípadoch sposobuje hydrolýza vznik halogerůdoxidov 

SbCh + H20 SbOCl + 2 HCl (12.38) 

Viaceré molekulové halogenidy nekovov sa pri styku s vodou hydrolyzujú 
prakticky úplne 

BCb + 3H20 

SiCJ4 + 2 H 20 

PC13 + 3 H 20 

H3B03 + 3 HCI 

Si02 + 4 HCI 

H3P03 + 3 HCI 

(12.39) 

(12.40) 

( 12.41) 

Sú to tie, v molekulách ktorých ·sú na centrálnom atóme prítomné volné, energe-
ticky dostatočne nízke orbitály vhodnej symetrie, do ktorých sa možu prenáša.ť volné ' "6. 
elektrónové páry molekúl vody. Vznikajú tak prechodné medziprodukty, ktoré sa J:~ 
v ďalšom priebeh\I reakcie rozkladajú na príslušné reakčné produkty. Naopak , I' 
halogerůdy nekovov, ktorých centrálny atóm nemá vhodné orbitály pre vznik medzi- · (li·.•\'' 
produktov s molekulami vody (CC14 , SF6 a pod.), velmi dobre odolávajú hydrolýze. 

Vo vode rozpustné halogenidy získavame často v poďobe kryšta.lohydrátov, 
napr . . LiCl. HzO, Lil . 3 HzO, KF . 2 HzO, MgClz . 6 HzO, BaC}z . 2 H 20, HgF2 • 

. 2 HzO, AIBr3 . 6 H20, MnCI2. 4 H20, FeF2. 4 HzO, CoClz. 6 H20, PtC14 • 5 H 20 
a pod. Hydráty niektorých halogenidov možno dehydratovať už samotným zohrie­
vaním. Iné musíme zasa zohrievať v upravených podmienkach, napr. v atmosfére 
príslušného halogenovodíka, aby sa zamedzil vznik hydroxidosoli alebo oxidosoli. 
Niektoré bezvodé halogerůdy sa z ich hydrátov termickým rozkladom nedajú vobec 
pripraviť, na.pr. chlorid hlinitý alebo železitý (pozri str. 479 a 636). 

Vii.čšina halogenidov je bezfarebná,-najmii halogenidy, v ktorých·nienej elektro­
negatívne atómy majú ·osemelektrónovú, prípadne osemnásťelektrónovú štruktúru. 
Halogenidy prechodných kovov, ktorých atómy majú neúplne obsadené (n-l)d~ 
orbitály, sú všetky farebné. Niektoré halogerůdy, ktoré obsahujú kovalent né vazby 
s atómom kovu, ktorý nesposobuje zafarbenie, sú takisto zafarbené, pričom zafar_- _ 
benie sa obvykle prehlbl!je v smere u odidom. Napríklad chlorid ti~aničitý je bez­
farebný, bromid titaničitý je oranžovožltý a jodid titaničitý je cervenohnedý. 
Vefmi často sa farebnosť hydrátov halogenidov podstatne líši od farebnosti bezvodých 
solí. Napríklad hydrát CoClz. 6 H 20 je ružový, ale bezvodý CoC}z je modrý alebo 
hydrát FeCh . 6 H 20 je hnedožltý, ale bezvodý FeCl3 je čiernohnedý. 

Vo fluoridoch, vzhfadom na malý polomer a.tómu fluóru a zrejme aj v dósledku mimoriadnej 
stabilizácie elekťrónových systémov, dosahujú menej elektronegatívne atómy často :tnaximálne 
možnú vazbovosť. Ako príklad možno uviesť nasledujúce fluoridy (pre porovnanie uvádzame aj 
najvyššie chloridy daného prvku) 

SF6 
sc1. 

AsFs 
AsCb 

IF1 
!Ch 

M0Ft1 
MoCI5 

PtFo 
P t C14 

N apriek tomu, že fluór je chemicky vefmi reaktívna látka, niektoré fluoridy nekovov sú che· 
micky vefmi inertné, napr. CF4 , NF„ SF6 , SeF6 a pod. 

Halogenidově a.nióny čas~o ! YsJ;up]!jú ako _d~mory e1ektrón~vý.91L.Pároy _a vy- . 
tvárajú komplexy, n1wr. [BF4]-, [AgC}z]- , [Hgl4]2-, [CoBr4]2-, [S~F6]2-, [AIF6]3- , 
[CuCl5]3- , [TaF7F-,, [PtC}z(NH3)z], [CoCl(NH3)5]2+ a pod. V týchto a podobných 
komplexoch sa halogenidové anióny uplatňujú vždy ako jednofunkčné ligandy. 
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Bežne však vytvárajú aj mostíky medzi centrálnymi atómami vo viacjadrových 
komplexoch (pozri str. 534), keď sú dvojfunkčnými ligandmi 

OH2 OH2 

Cl>ti< Cl"'ii<Cl 

Cl I 01/ I Cl 

OH2 OH2 

Všetky halogenidové anióny sa možu spájať vodíkovými mostíkmi s príslušnými 
halogenovodíkmi za vzniku aniónov HX:;:. V ermi stály je anión HF;, ktorý vytvára. 
soli hydrogendiftuorůly MIHF2 , na.pr. s alkalickými kovmi s vyššími atómovými 
čísla.mi a s amóniom. Hydrogendifiuorid draselný KHF2 vzniká z fiuoridu draselného 
reakciou s ekvivalentným množstvom kyseliny fiuorovodíkovej a je taký stály, že 
sa. nemení ani pri miemom zahrievaní. 

Známe sú aj dihydrogentl'ifluoridy, ktoré obsahujú anión H 2F;, ktorý má nasledujúou 
za.Jomenú štruktúru 

tt. = 130° 
f = 0,233 nm 

Z osta.tnýoh hydrogenha logenidov sú známe soli s aniónom HCl2, na.pr . CsHCh alebo 
((CH1) 4N]HC'2 a š truktúrny vjskum ukázal, že ten to a nión m á o bdobnú symetrickú zalomenú 
š trukt úru a.ko anión HF;. V 03tat nom čase sa izolovali aj pomerne st;ále soli s aniónmi HBr; 
a HI2, štruktúrne zrajme obdobné s aniónmi HF2 a HCI; . 

KYSLÍKATÉ ZLÚČENINY HALOGÉNOV 

Fluoridy kyslíka 

Fluór tvorí s kyslíkom len malý počet binárnych zlúčenín. Pretože fluór má vii.čšiu 
elektronegativitu ako kyslík, treba tieto zlúčeniny považovat za fluoridy kyslíka. 

Difluorid kyslíka OF2 vzniká zavádzaním fluóru do asi 2 % roztoku hydroxidu 
sodného 

2F2 +2NaOH 2NaF + OF2 + H 20 (12.42) 

Je to svetložltý jedovatý plyn (b. v. -145 °C), pomerne stály a neexplozívny. Je 
silným oxidačním činidlom. s vodou reaguje len vermi pomaly, no rahko reaguje 
s hydroxidmi alkalických kovov za uvorňovania kyslíka. 

M'.llekula OF2 m i zalom3ný t var; vazb:>vý uhol F-0-F je 103,2°. Atóm kyslíka vytvára 
neekvivalentné hybridné orbitá.ly sp1, z ktorých d va sa p oužili na u-vazby a dva sú obsadené 
vofnými elek t rónovými pármi. 

Pri ve!mi nízkych t eplotách a. nízkych tla koch reaguje fluór s kyslíkom pod vplyvom elektric ­
kého výboja a vznikajú vefmi nestále zlúčeniny 01F2, 0 3F2 a O,F2. 
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Oxidy a kyslíkaté kyseliny chlóru 

Chlór tvorí s kyslíkom štyri oxidy: chlórny ClzO, chlmičitý Cl02, chlórový Cl206 
a chloristý Ch07 • Všetky sú endotermické zlúčeniny a sú málo stále a explozívne. 
Známe kyslíkaté kyseliny chlóru sú: chlórna HClO, chloritá HC102 , chlorečná HC103 
a chloristá HC104 • Len kyselinu chloristú, ktorá je najstálejšia, možno izolovat 
v bezvodej forme; ostatné sa dajú pripravit len vo vodnom roztoku~So st\Íp_ajúcim 
oxidačn;IT'b stupňom._!i.~l_<?_génu_~ _pos~pne ~~yěuje sila týchto kyse~- (pozri str. 219), 
ako aj sta ilita ich ani6nov a zmenšuje sa ich oxidačná účinnost. 

Oxid chlórny ChO sa pripravuje účinkom_~.l.~~<rrJ.t.árnel:t2. chlói:_~ ~<2_chl~dený _ _ 
oxid ortutnatý 

(12.43') 

Je to žltočervený plyn (b. v. 2 °C), ktorý s~ri zahriatí rozkladá za výbuchu. 
Má silné oxidačné vlastnosti. VeTmi dobre sa rozpúšťa vo vode, s ktorou tvorí kyselinu 
chlórnu, takže je jej anhydridom. 

Molekula ChO má zalomenú štruktúru 

4X 
Cl Cl 

l = 0,171 nm 
(X= 111° 

Kyselina chlórna HClO vzniká v roztoku vedra kyseliny cblorovodíkovej 
reakciou chlóru s vodou "' . • ~ oJ 

l , .v. . 
'} (12.44) 

Reakcia sa začína polárnym štiepením kovalentnej vazby v molekule Ch a na­
viazaním katiónu Cl+ na kyslíkový atóm molekuly vody (pri súčasnom odštiepení 
protónu). Súčasne však prebieha aj poláme štiepenie vazby O- Cl v molekule HClO, 
sprevádzané pripojením katiónu Cl+ na chloridový anión, takže reakcia (12.44) je 
výslovne vratná. 

Ak chceme jej prieboh usmerniť doprava., musíme via.zaf. ~znika.júce chloridové anjóp.y„ 
ěo je možné m:i,ilaním oxidu ortutnatého, ktorý s nimi poskytuje má.lo rozpustný chloridoxid 
ortutna.tý HgO .:_ HgCh 

2 Ch + 2 HgO + H20 = HgO . HgCl2 + 2 HClO (12.45) 

Kyselina chl6rna je veTmi nestála.Zahrievaní~ alebo_ osvetlením sa rozkladá na 
kyslík, chlór a kyselinu chlorečnú. Pósobí ako vermi si!né oxidačné činidlo _ 

HClO + H+ + e ~ 1/2 Cl2 + H 20; E 0 = + 1,63V (12.46) 

Oxiduje napr. kyselinu chlorovodíkovú na chlór, sírouhlík na oxid uhličitý a sírový, 
sulfidy kovov na sírany kovov, soli chromité na chrómany, olovnaté na oxid olovičitý 
apod. 

Kyselina chl6rna je veTmi slabá kyselina (pKk = 7,47 pri 25 °C). Jej soli sú 
_ chlórnany M1QJ . Vznikajú zavádzaním chlóru do vodEÝ..2~.!oztokov hJ'..droxidov 

Ch+ 2 OH- = CIO-+ Cl-+ H20 (12.47) 
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Chlórnany alkalických kovov sa obvykle pripravujú elektrolýzou roztokov 
chloridov alkalických kovov (pozri str. 305). Chlórnany sa správajú ako silnéoxido­
vadlá 

E 0 = +0,89V (12.48) 

_ Pri ~ššej teplote RQ.dlieQ.filú dispro11orcionácii na chlorečnany a na chloridy 

3 ClO- = 0103 + 2 Cl- (12.49) 

Roztoky chlórnanu sodného a draselného mali význam v textilnom priemysle ako 
bieliace prostriedky. Chlórnan vápenatý je účinnou zložkou známeho chlórovéhQ. 
vápna, ktoré sa technicky vyrába účinkom chlóru na vlhké hasené vá11no a vo velkom 
meradle sa používa na bielenie a dezinfekciu. 

Kyselina chloritá HC10 2 je známa len v zriedenom roztoku, ktorý sa získa napr. 
z chloritanu bárnatého rozkladom kxselinou _síro!~u. _ 

Ba(Cl02)z + H2S04 = BaS04 + 2 HCl02 

Je vermi nestála a má silné oxidačné účinky 

HCl02 + 2 H + + 2e ~ HClO -t H20; E 0 = + 1,64 V 

(12.50) 

(12.51) 

Kyselina chloritá je silnejšia než kyselina chlórna (pKk;::: 2). Jej soli, chloritan y 
MICJ02, sa tvoria_vedfa chlo_rQ2~QQY r~~]<Qiou oxifiJ.I_chlQriQ_ij;ého (P.Ozri ďalej) s roz­

- t_gkmi hY.Q!'oxidov 

(12.52) 

Samotné chloritany možno pripraviť účinkom oxidu cl:!).siričitéhQ. UL!:Q.Ztg~Y. 
peroxi9-ov 

. Chloritany sú silné oxidačné činidlá 

ClOž + H 20 + 2e ~ CIO- + 2 OH- ; E 0 = + 0,66 V 

Zahrievaním sa dis11ro12orcionujú na chlorečnany a chlori~y 

3 ClO:z = 2 CI03 + Cl-

(12.53) 

(12.54) 

(12.55) 

Chloritanový anión ClO; má zalomený tvar (obr. 12.4). Medzijadrová vzdialenosť Cl- O je 
0,166 nm a vazbový uhol O-Cl- O je ll0,ó0

• Atóm chlóru podlieha hybridizáoii SP3 (dve a.vazby 
a dva vo!né elektrónové páry) a jeho vazby majú dvojitý charakter, podnůenený prítomnosťou 
vazieb 7td. · · 

Oxid chloričitý Cl02 sa pripravuje. ~akciou ~hlore~-~!J.U_~r~~l!!ého s }soncen­
tro>anou kyselinou sírovou alebo vh~~ejšie s kyselin<.?._10ťavefovou 

3 KC103 + 3 H2S04 2 Cl02 + HC104 + 3 KHSO. + H20 

2 KÓ103 + 2 H2C204 - 2 Cl0 2 + 2 C02 + KzC204 + 2 H20 

(12.56) 

(l~.57) 

Pohodlne sa dá pripraviť aj w'isobením chlóru pri zvýšen~j teplote na chloreč~~ 
strieborný 

2 AgCl + 2 Cl02 + 02 (12.58) 
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Je to zelenožltý plyn, ktorý sa Iahko kondenzuje na červenohnedú kvapalinu 
(b. v. 11 °C}. Je velmi nestály a dá sa Iahko podnietiť. k silnej explózii. Vo vode savý­

borne rozpúšť.a a jeho roztoky sú pomerne stále. Vytvára žitý kryštalický hydrát 

Cl02 • 6 H 20 . Pósobí ako silné oxidov_~~!Q_v _!y~lo_m_ ~j ~~a,9.!~E!_.P!Ostredí 

Cl02 + H+ + e 

Cl0 2 + e 

E 0 = + 1,275 V 

E 0 = + 1,16 V 

(12.59) 

(12.60) 

Oxid chloričitý je molekulový radikál (s nespáreným elektrónom). Molekula 
Cl02 má zalomenú štruktúru /V'-"'-" v~~ 

~l 
o o 

l = 0,147 n111 

:X.= 117,4° 

Atómu chlóru možno prisúdit hybridný stav SP2 s jedným vo!ným elektrónovým párem. 

Okrem toho sú v molekule vytvorené tri molekulové n-orbitály, v podstata podobné molekulovým 

orbitálom v molekule ozónu (pozri str. 130), lenže so značnou prímesou 3 d,'-orbitálu atómu 

chlóru. Kým vazbový a nevazbový n-orbitál o bsahujú po elektrónovom páre, proti vazbový n-orbi­

tál je obsadený jedným nespárenýmelektrónom; n-vazbový poriadok vazby Cl-O je 1,5. S pr ítom­
nosťou nespáreného elektrónu na protivazbovom n-orbitále zrajme súvisí neochota molekúl Cl0 2 

spájať sa navzájem za vzniku diméru. 

Kyselina chlorečná HC103 získa sa v roztoku napr. z chlorečnanu bárnatého 

účinkom kyselinY. __ sír_Q~j- . 

(12.61) 

J e nestála a pri zahusť.ovaní roztoku (vyše 40 % HC103) sa rozkladá na chlór, 

kyselinu chlQEi~!!_-~_lcE!!!k__,_ Správa sa ako silné oxidovadlo 

E 0 = + 1,21 V 

0103 + 6H+ + 5e E 0 = + I ,47V 

(12.62) 

(12.63) 

Oxiduje napr. jód na kyselinu jodičnú, síru na kyselinu sírovú, kyselinu chlorovodí­
kovú na chlór a pod. 

K yselina chlorečná je silná kyselina, v zriedenom roztoku úplne ionizovaná. 

Tvorí soli chlorečnany MICI03 , ktoré vznikajú disproporcionáciou chlórnanov za tepla . 

(pozri str. 294) . Dajú sa preto získať. zavji.dzaním chlóru do horúcich _roztokov 
bygroxidov_ 

CI03 + 5 CI- + 3 H20 (12.64) 

Chlorečnany alkalických kovov sa V__p_@:XÍ pripravujú e1_~ktrol~ou )1g_rú9i9h 

roztokov chloridov alkalických kovov (pozri str. 305). Všetky chlorečnany sú vo vode 
rozpustné. V roztoku majúoxiClačnéučinky, avšak slabšie než chlórnany, prípadne 

chloritany 

Cl03 + H20 + 2e ~ CJ02 + 2 OH- ; E 0 = + 0,33V (12.65) 
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Zahrievaním ~or~nanov nastáva disproporcionácia na chloristany a chlorid 
a súčasne rozklad na chloridy a kyslik,~r. : 

r 
11,,4A ~ ~„ _. 4 KC103 3 KC104 + KCI (12.66) 

~·.., , ' 2 KC103 2 KCI + 3 0 2 (12.67) 
I """'O\. 

Druhá reakcia sa katalyticky urýchfuje prítomnosťou oxidu manganičitého. 
S róznymi hodavými látkami (sírou, uhlíkom, cukrom a i.) tvoria chlorečnany 

prudko výbušné zmesi. Chlorečnan draselný sa používa v priemysle zápaliek 
a traskavín. 

Chlorečnanový anión Cl03 má tvar trojbokej pyramídy (obr. 12.4); vzdialenosť 
Cl-O je 0,148 nm a uhol O-Cl- O je 106°. 

Atóm chlóru je v hybriclnom stave SP3 {tri a-vazby a jeden vorný elektrónový pár); všetky 
tri vazby sú zdvojené pomocou n11-vazieb. 

Oxid chlórový Cl20 6 vzniká působením ozónu na oxid chloričitý ako tmavočervená 
olejovitá. kvapalina (b. t. 4 °C). Stanovenie jeho relatívnej molekulovej hmotnosti 
v chloride uhličitom poukazuje na veikú prevahu diméru Ch06 • Štruktúra diméru je 
nejasná a móže na pr. byť 0 3Cl- Cl03 • V plynnom stave ho tvoria jednoduché molekuly 
Cl03 a jedným nespáreným elektrónom. J e nestály a už pri bode topenia aa čiaatočne 
rozkladá na oxid chloričitý a kyslík. -~ roztokmi hydroxidov alkalických kov2v 
reaguje za vzniku chlorečnanu a chloristanu 

C'206 + 2 OH- = CI03 + Cl04 + H20 (12.68) 

Oxid chloristý C}z07 možno získať dehydratáciou kyseliny chloristej účinkom 
oxidu fosforečného pri - 10 °C 

(12.69) 

Tvorí bezfarebnú olejovitú kvapalinu (b. v. 83 °C). Je síce najstálejší spomedzi 
oxidov chlóru, napriek tomu pri zahriatí alebo nárazom vybuchuje. S vodou posky­
tuje kyselinu chloristú a je teda jej anhydridom. Štúdium infračervených spektier 
oxidu chloristého ukázalo, že jeho molekula má konfiguráciu 0 3Cl- O- Cl03 • 

Kyselina chloristá. HCl04 sa pripravuje 2-Ósobením koncentrovanej kys~lip;y 
sírove j na chloristan draselný 

(12.70) 

Destiláciou pri zníženom tlaku (1 až 2 MPa) dá sa získať v bezvodom stave ako 
bezfarebná pohyblivá kvapalina (b. t. - 112 °C). Do predaja prichádza ako 72 % 
roztok (azeotropná zmes, b. v. 203 °C). Mieša sa s vodou v každom pomere a tvorí 
s ňou viacero hydrátov. Monohydrát HC104 • H20 je tuhá kryštalická látka, ktorá 
obsahuje v kryštálovej štruktúre ióny H30 + a Cl04 (chloristan hydroxónia). 

K yselina chloristá má sice silné oxidačné vlastnosti 

Cl04 + 2 H + + 2e ~ Cl03 + H20; E 0 = +1,19 V (12.71) 

predsa však v zriedenom roztoku prebiehajú oxidačné reakcie za jej účasti vačšinou 
veimi pomaly. Koncentrovaná, prípadne bezvodá je však silným oxidovadlom orga­
nických Játok, ktoré s ňou často vybuchujú. 
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Kyselina chloristá je najsilnejšia zo všetkých známych Irrselíp (pKJc~ -11). 
To zrejme súvisÍ s vefmi malými efektívnymi nábojmi kyslíkových atómov (-0,08) 
v molekule HC104 , oslabujúcimi celkovú vazbu protónu, ako aj so zvýšením symetrie 
pri vzniku aniónu Cl04. 

Soli kyseliny chloristej, chloristany MIC104 , vznikajú termickým rozkladom 
chlorečnanov (pozri str. 296). Obvykle sa pripravujú z chlorečnanovelektrolytickou 
oxidáciou na anóde. Vačšina chloristanov sa vo vode dobre rozpúšť.a, málo rozpustný 
je chloristan draselný, rubídny, cézny a amónny. 

Obr. 12.4. Modely aniónov CIO.;, CI03 a CIO; 

Hoci chloristany majú oxidačné vlastnosti 

Cl04 + H 20 + 2e ~ CI03 + 2 OH- ; E 0 = + 0,36 V (12.72) 

ich reaktívnosť je vzhfadom na rnimoriadnu stabilit u aniónu CI04 len vefmi malá. 
Dajú sa redukovat len vefmi silnými redukovadlami, napr. sorou titanitou, chróm­
natou, ditioničitanom alebo hydroxidom železnatým v zásaditom prostredí. Silným 
žÍhaním sa rozkladajú na príslušné chloridy a kyslík 

K 0104 KCI + 2 0 2 (12. 73) 

Chloristanový anión 0104 má tvar pravidelného tetraédra , v ktorého strede 
je atóm chlóru (obr. 12.4); vzdialenosť 01-0 je 0,146 nm. O vazbovýchpomeroch 
v anióne 0104 pozri str. 278. 

Chloristanový anión m á vefmi malú schopnos t: vystupovať ako ligand v komplexných zlú­
čeninách, aspoň pri reakciách vo vodných roztokoch . V nevodných prostrediach sa však dokázala 
a.j existenci& komplexov, ktoré obsahujú anión CIO• vo vnútornej koordinačnej sfére. 

Oxidy a kyslíkaté kyseliny brómu 

Známe sú oxidy brómu zloženia: Br20 , Br02 a Br30 8 • Všetky sú stále len pri 
nfzkych teplotách a 1CliVlastnost1 sú málo preskúmaňě.-:ůarej sú známe tri kyslíkaté 
kyseliny brómu: brómna HBrO, bromičná HBr03 a bromistá HBr04 . 

Kyselina brómna HBrO vzniká obdobne ako k,Y.selina chlórna re_akajou brómq_ 
s vodou, Jenže rovnQ_~ha je v t~to :prípade posunu!~ viac doTava. J e slabšia ako 
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kyselina chlórna (pKk = 8,69 pri 25 °C). Jej soli, brómnany MI» rO, sa získavajú zasa 

obdobne ako chlórnany účinkom brómu na vodné roztokyJ1ydroxidoy. Podobne ako 

kyselina chlórna, prípadne chlórnany sú aj kyselina brómna, prípadne brómnany 

silné oxidačně činidlá 

HBrO + H + + e ~ 1/2 Br2 + H 20; 

BrO- + H 20 + 2e ~ Br- + 2 OH- ; 

E 0 = + 1,59V 

E 0 = + 0,76 V 

(12.74) 

(12.75) 

Brómnany sa ešte !ahšie ako chlórnany disproporcionajú na bromičnaI_!~-~ 

r.nidy.! --
Kyselina bromičná HBr03 sa pripraví oxidáciou brómu vo vodncm roztoku 

napr. kvselinou chlórnou 

Br2 + 5 HClO + H20 2 HBr03 + 5 HCI (12.76) 

alebo účinkom kyseliny sírovej na bromičnan bárnatý 

(12. 77) 

Stálosťou aj kyslosťou sa ve!mi podobá kyseline chlorečnej. J e tiež silným oxi­

dačným činidlom 

Br03 + 6 H + + 5e ~ 1/2 Br2 + 3 H20; E 0 = +1,52 V (12.78) 

Oxiduje napr. sírovodík na síru, kysličník siričitý na kyselinu sírovú, bromovodík 
na bróm a pod. 

Soli kyseliny bromičnej , bromičnany MIBr03, vznikajú podobne ako chlorečnany 

reakciou brómu s horúcimi roztokmi hydroxidov. Posobia ako oxidovadlá 

E 0 = + 0,61 V 

Zahrievaním sa rozkladajú roz,nym sposobom, napr.: 

2 KBr03 - 2 KBr + 3 0 2 

2 Mg(Br0 3)2 - 2 MgO + 2 Br2 + 5 0 2 

(12.79) 

(12.80) 

(12.81) 

Bromičnanový a.nión BrO; má analogickú štruktúru ako chlorečnanový anión; uhol 
O- Br-O je 108°. 

V minulosti sa uskutočnilo vefa pokusov o prípravu bromistanov, všetky však 

holi neúspešné. Neexistencia bromistanov sa donedávna teoreticky odovodňovala 

zlou možnosťou prekrývania 4d„-orbitálov atómov brómu s p„-orbitálr.ni atómov 

kyslíka. Napriek tomu hola v r. 1969 uverejnená úspešná príprava bromistanov_, a to 
oxidácio11 bromičnanov elekj;rolyticky, a_kQ aj účinkom fluoxid.!!..xenonatého alebo 

lepšie elementárneho fluóru na Q!:Qmičnl!ny _v zásaditom_pro_stredí. Bromistan sodný, 
získaný oxidáciou elementárnym fluórom, bol v roztoku pomocou kyslého vymieňača 

iónov (pozri str. 425) premenený na kyselinu bromistú. 
Kyselina bromistá HBr04 je silná kyselina, vo vodnom roztoku stála do 55 % 

obsahu HBr04 • V zriedenom roztoku je málo účinným oxidovadlom, ktoré pomerne 
pomaly oxiduje jodidy a bromidy a vobec nie chloridy. Koncentrovaná kyselina 

bromistá pri zvýšenej teplote oxiduje pomerne rýchle sor mangánatú na oxid manga­

ničitý, sol chromitú na dvojchróman a i. Neutralizáciou roztoku kyseliny bromistej 
roztokmi príslušných hydroxidov sa pripravili bromistany alkalických kovov M1Br04 • 
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Bromistany majú podobné chemické vlastnosti ako chloristany, sú však menej 
stále. Bromistany alkalických kovov sú menej stále než bromičnany, kým pri ob­
dobných zlúčeninách chlóru je to naopak. Bezfarebný bromistan draselný KBr04 

sa pri 280 °0 rozkladá a zanecháva bromičnan. Spektroskopicky sa dokázalo, že 
obsahuje v tuhom stave i v roztoku tetraedrické anióny Br04. Má slabú oxidačnú 
schopnosť. 

Skutočnosť, že bromistany sa pomerne dlho nepodarilo pripraviť, je pochopitelná preto, lebo 
~ ~~j~ll:t~~i~..PJ'ldačné činidl4 _umožňujú oxidáciu BrV na Brvu. To zrejme súvisí s velkou ener-

getickou bariérou, spojenou s tvorbou bromi§.t~QY.:.. -

Oxidy a kyslíkaté kyseliny jódu 

Najlepšie preskúmaným oxidom jódu je oxid iodičný IA Okrem toho sú 
známe binárne zl,úleniny jódu s kyslikom zložema 1204 , 1409 a I201. Zlúčenina 120 4 

má polymérnu štruktúru (IO . J03}z a zlúčenine 140 9 možno pripísat konštitúciu 
I (I03)3. Známe kyslíkaté kyseliny jódu, obdobné kyselinám chlóru a brómu, sú: jódna 
RIO, jodičná HIQ3 a_žqdist!HI04 :_P!._~ JVII poznáme ešte ďalšie kyslíkaté kyseliny, 
a to pentahydrOfl!_njodistú H 5I06 a tetra~yp,rogendijodistú H4I20 9 , ako aj soli kyseliny 
trihydrogenjodistej H 3I0s. 

Kyselina jódna HIO vzniká podobne ako kyselina chlórna a brómna, rovnováha 
reakcie jódu s vodou je však posunutá takmer celkom dofava. Rovnováhu tejto 
reakcie možno posunúť doprava viazaním vznikajúcich jodidových aniónov, napr. 
oxidom ortutnatým. Táto kyselina je v rade kyselín halogénov s oxidačným stupňom 
I najslabšia (pKk = 10,64 pri 25 °0). Je schopná ionizovať sa aj ako slabá zásada 

Kz = 3,2 . 10- 10 (25 °0) (12.82) 

pKz = 9,49 

Je vefmi nestála a rýchle sa disproporcionuje na kyselinu jodičnú a jód. Jej soli, 
__j_ódnany M~IO, vznikajú obdobne ako chlórnany a brómnany rozpúšťaním jódu vo 
~~tqkocl':t hy,drnxidov. Kyselina jócfna aj jódnany p ó.šOOia oxidačne -

IDO + H+ + e ~ 1/2 12 + H 20; 

IO- + H20 + 2e ~ I- + 2 OH-; 

E 0 = + 1,45 V 

E 0 = + 0,49V 

(12.83) 

(12.84) 

Jódnan:y: už pri izbovej_teplote prechádzajú pomerne rýchle disproporcion~ciou _ 
_ na jodičnany a jodidy. 

Oxill jodiěný l 2{Js"ša získava dehydratáciou kyseliny jodičnej pri 240 °0 

(12.85) 

Je to biely kryštalický prášok, ktorý sa už pri vyššej teplote ako 300 °0 rozkladá 
na jód a kyslík. Posobí ako silné oxidovadlo -~ oxiduje napr. kvantitatívne oxid 
uhofnatý na uhličitÝ. 

I20s + 5 CO = I2 + 5 002 (12.86) 

Oxid jodičný je jediná exotermická zlúčenina zo všetkých oxidov halogénov 
(6.H~1 = -200 kJ . mol-1). Reaguje s vodou za vzniku kyseliny jodičnej, ktorej je 
anhydridom. Výskum infračervenou spektroskopiou ukázal, že má usporiadanie 
0 2I-O-I02. 
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Kyselin1 jodičná HI03 sa pripraví oxidáciou jódu_y_o vodng~_Q~tre<;li kon­
centrovanou kyselinou dusičnou l,lJebo chl(>J:_om _ 

312 + 10HN03 6 HI03 + 10 NO + 2 H20 

- 2 HI03 + 10 HCI 

(12.87) 

(12.88) 

Je známa aj v tuhom stave a tvorí bezfarebné, sklovito lesklé kryštály, vo vode 
veTmi fahko rozpustné. Je pomerne silnou kyselinou (pKk = 0,77 pri 25 °0). Zkyslí­
katých kyselín jódu je najstálejšia a je oveTa stálejšia ako kyselina chlorečná alebo 
bromičná. Má oxidačné účinky, avšak slabšie než kyselina bromičná 

103 + 6H+ + 5e E 0 = +1,195 V (12.89) 

Oxiduje napr. jodovodík na jód, sirovodík na síru, oxid siričitý na kyselinu 
sírovú a pod. Zahrievaním pri 110 °C prechádza na kuselinu t!ifodilnú HI30 8 • Tá 
v.zniká aj státím kyseliny jodičnej na suchom vzduchu pri 30 až 40 °C. 

Soli kyseliny jodičnej , jodfgnar1:y M1I03 , sa 12riJ>,ravujp, p9.Q.ob:µe {l.ko chlorečna!!L 
alebo bromičnany:, roz12úšťaním j.Qdu v horúcic!J. roztokoch_hydro:x:idov. Y porovnaní 
s brcmičnanmi majú slabšie oxidačné účinky 

E 0 = +0,26 V (12.90) 

Žíhaním sa jodičnany rozkladajú :roznym sposobom, niektoré za vzniku jodis­
tanov (pozri str. 301 ). 

•-r o-F o -O 
Obr. 12.5. Modely aniónu I02F2 

Jodičnanov}r •tnión !Oj má analogickú štruktúru ako chlorečnanový, prípadne bromičnano ­
ry anión. 

Substitúciou atómu kyslíka v jodičnanoch atómami ftuóru vznikajú fluorojodiénany, napr. 
KI02F„ pripravený rozpúšťaním jodičnanu draselného v koncentrovanej kyseline ftuorovodíko­
vej. Anión I02F2 má štruktúru trocha deformovanej trigonálnej bipyramídy s vofným elektró­
novým párom, smerujúcim do jedného rohu základne (obr. 12.5). Atóm jódu je v hybridnom stave 
SP3D p ri obsaden í jedného planárneho orbitálu vofným elektrónovým párom. 

Kyselina hydrogenjodistá (metajodistá) HI04 vzniká opatrnou dehydratáciou 
kyseliny pentahydrowm,jodistej H 5I06 (pozri ďalej) pri 100 °0. Jej sodnú sor mo.žn.Q 

__ rujpmviť ox~dáciou jodičnanu sodného y: zás_aditom-pi:ost:r:ed.Lchlórnanom.. 

Nal03 + NaCIO Nal04 +NaCl (12.91) 

Anión I04, prítomný v tuhých jodistanoch, má tetraedrickú štruktúru podobne 
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ako anión 0104; vzdialenosť I-O je 0,179 nm. V roztoku rýchle viaže vodu a pre­
chádza na anión tetrahydrogenjodístanový H4I06 

104 + 2 H20 ~ li4!06 (12.92) 

Kyselina pentahydrogenjodistá (ortojodistá) H 5I06 sa pripraví v roztoku z bár­
natej soli rozkladom ]fy_selinou síroy<m_ 

Ba5 (I06)2 + 5 H2S04 = 5 BaS04 + 2 H 5l06 (12.93) 

alebo anodickou oxidáciou roztoku kyseliny jodičnej. Tvorí bezfarebné kryštály 
velmi rozpustné vo vode. Žíhaním sa rozkladá na oxid jodičný, vodu a kyslík. Je 
silným oxidačným činidlom 

HsI06 + H+ + 2e ~ !03 + 3 H20; E 0 = + 1,6 V (12.94) 

Kyselina pentahydrogenjodistá je pomerne 
podTa schémy 

slabá kyselina, ktorá sa ionizuje 

Hs!Oó + H20 ~ H30+ + H4I06; K:,, = 5,l . 10-4M 
pK:,, = 3,29 

(12.95) 

J ej slabá kyslosť, v porovnaní s kyselinou chloristou, je podmienená zvačšením 
počtu skupín OH viazaných na centrálny atóm, ako aj vačším efektívnym nábojom 
(-0,19) kyslíkového atómu. Anión H4IO;j sa.ionizuje ako slabá kyselina 

H4I06 + H 20 ~ H30 + + H3IO~-; K;= 2. 10-1 M (12.96) 
pK; = 6,70 

Normálne soli kyseliny pentahydrogenjodistej sa tvoria termickým rozkladom 
niek~.5,:~j~dičp~~-v__ ---· - - -- --- - ---- - ·---

5 Ba(l03h = Bas(I06)2 + 412 + 9 02 (12.97) 

alebo oxidáciou jodičnanov v zásaditom roztoku chlórom 

!03 + 6 OH- + Cli = IO~-+ 2 Cl-+ 3 H20 (12.98) 

prípadne ich elektrolytickou oxidáciou. Okrem normálnych solí dajú sa získať rózne 
hydrogensoli, na.pr. Na~I06 . H20, K2H3I06 alebo Na3H2I06. 

Anión IO~- má tvar pravidelného oktaédra, v ktorého strede sa nachádza atóm 
jódu, ktorý podlieha hybridizácii SP3D2; vzdialenosť I-O je 0,185 nrn. Jednotlivé 
vazby sú čiastočne zdvojené vazbami 7ld' vytvorenými použitím orbitálov d:r;z' d11z 
a dx11 atómu jódu (pozri str. 112). 

Kyselina tetrahydrogendijodistá H4l209 vzniká miernou dehydratáciou kyseliny 
pentahydrogenjodistej pri 80 °C. Poskytuje soli ako K4I 20 9 . H20 . 

Známe sú a j soli hypotetickej kyseliny trihydrogenjodistej (mezojodístej) H3I05 , 

na.pr. Ag3lOs. 

VZÁJOMNÉ ZLŮČENINY HALOGÉNOV 

Poznáme štyri typy neutrálnych binárnych zlúčenín halogénov, ktorých zloženie 
možno všeobecne vyjadrit vzorcom XY n, kde Y je halogén s nižším atómovým 
číslom ako X a n je nepárne číslo od 1 do 7. 
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PrehTad týchto zlúčenín, ako aj ich fyzikálne vlastnosti a štruktúry sú v tab. 12. 7. 
Zlúčeniny XY sa pripravu~riamym_~učovaním ~bidvoc_h _P..rvkov _ 

2XY (12.99) 

Aj fluorid chloritý ClF3 a bromitý BrF3 a chlorid joditý ICh sa získavajú syn­
tézou zo svojich prvkov. Fluorid bromičný BrFs sa tvorí reakciol}._fluóru s fluoridom 
bromitým. Fluorid jodičný IFs a jodistý IF1 vznik...J!J~ym.E}učovaJ:!ÍJJL§YQjk:h 
prvkov, prvý pri nadbytku jódu a druhý zasa pri nadbytku fluóru .. 

Fyzikálne a chemické vlastnosti interhalogénových zlúčenín sú často na prechode 
medzi vlastnosťami jednotlivých halogénov, ktoré ich tvoria. Vačšina z nich je .po­
merne málo stála a vermi realill.vna. Termická stálost zlúčenín XY klesá v poradí 
ClF > ICl > IBr > BrCl. Fluorid brómny má snahu disproporcionovať sa na fluorid 
bromitý a elementárny bróm. Stabilita zlúčenín XY n s vyššími hodnotami n sa 
všeobecne zviičšuje s rastúcim rozdielom elektronegativít atómov X a Y. Všetky 
interhalogénové zlúčenii:!Y sa vodou, WJ!ladne hydroxidmi alkalických kpvov rozkla-

PREHl:.AD VZÁJOMNÝCH ZLÚČENfN HALOG~NOV 

Typ Zlúcenina Vlastnosti 

CIF Bezfarebný plyn 
b. t. - 1S6 °C, b. v. -101 ° C 

BrF Svetlohnedý plyn 
b. t. - 33 °C, b . v. 20 °C 

IF Za obyčajnej teploty nestály 

XY Br Cl Existuje len v rovnováhe s Cl2 a Br2 

ICI R.ubinovočervené kryštály 
b. t. 27,2 ° C, b. v. 97,4 °C 

I Br Hnedočervené kryštály 
b. t. 36 °C, b. v. 116 °C 

CIF3 Bezfarebný plyn 
b. t . - 83 °C, b. v. 12 °C 

XY3 Brf3 Žltozelená kvapalina 
b. t. 8,8 °C, b. v. 126 °C 

'2Cl6 Žité kryštály 
b. t. 101 ° C (pod tlakom) 

CIFs Za obyčajnej teploty plyn 

XY, BrFs Bezfarebná kvapal ina 
b. t . - 61,3 °C, b. v. 41 °C 

IF, Bezfarebná kvapalina 
b. t. 9,6 ° C, b. v. 97 °C 

XY, IF, Bezfarebný plyn 
b. t . S,S °C, sublimuje pri 4,S °C 

Tabufko 12.7 

Štruktúra 

lineárna 

tvaru písmena T 

planárna 

tetragonálne 
pyramidálna 

pentagonálne 
bipyramidálna 
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dajú za vzniku aniónov y - a kyslíkatf9h ~_yselín halogénov Jb_prÍQttdne ich aniónov, 

napr.: 
(12.100) 

V molekule C1F3 a BrF3 je centrálny atóm v hybridnom stave SP3D, pričom na 

vazby sa použili obidva axiálne orbitály a jeden planárny orbitál, kým zostávajúce 

dva planárne orbitály sú obsadené vo!nými elektrónovými dvojicami. Preto sú tieto 

molekuly planárne a majú tvar písmena T. V dósledku odpudivého účinku vo!ných 

elektrónových párov sú vnútorné vazbové uhly trocha menšie než 90°. Chlorid joditý 

má dimérne molekuly I20Ls, ktorých štruktúra je planárna. Atómom jódu možno 

pripísať hybridný stav SP3D2 s dvoma vo!nými elektrónovými pármi v obidvoch 

.axiálnych orbitáloch. V molekulách CIF5 , BrF5 a IF5 podliehajú centrálne atómy 

hybridizácii SPJD2 za účasti vo!ného elektrónového páru v jednom axiálnom orbitáli, 

takže tieto molekuly majú tvar tetragonálnej pyramidy. Molekula IF7 má štruktúru 

pentagonálnej bipyramídy a pod!a súčasných názorov je atóm jódu v hybridnom 

stave FSPJD2. 

Viaceré interhalogénové zlúčeniny v kvapalnom stave vedú elektr ický prúd, čo sa pripisuje 

ich vlastnej ionizácíí 
2 !Cl .,: I + + !Cl; 

2 BrF3 .= BrFi + BrF4 

2 IF, .,: IF~ + IF; 

(12.101) 

(12.102) 

(12.103) 

Často reagujú aj s halogenidovými aniónmi, ktoré oprot i ním vystnpujú ako Lewisove 

·zásady 
ICl +K++ Cl- K ++ IClž 

BrF3 +K++ F- .,: K + + BrF4 

Inokedy zasa s nimi reagujú niektoré halogenidy ako Lewisove kyseliny 

(12.104) 

(12.105) 

ClF3 + SbF, .,: CIF; + SbF; (12.106) 

Okrem neutrálnych interhalogénových zlúčenín je známa aj rozsiahla skupina 

polyhalogenůlových aniónov, z ktorých niektoré príklady sme už poznali pri reakciách 

12.101 až 12.105; preh!ad dobra preskúmaných polyhalogenidových aniónov je 

uvedený v tab. 12.8. 
Najstálejší a najdóležitejší z polyhalogenidových aniónov je trijodidový anión 

13. ktorý vzniká na:Rf._nri rozpúšťaní }ódu v roztoku- joaidu draselň~ho - -

f»REHL'.AD POLYHALOGENIDOVÝCH ANIÓNOV 

X; 

Brj' ; 13 

1-, 

XY; 

CIBr2; BrCli'; ICl2 
IBr2 

CIF;; BrF; ; IF4 
ICI; 

IF6 

(12.107) 

Tabufka 12.8 

XYZ; 

IFBr- ; ICIBr-

IFClj' 
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Vyššie polyha.logenidové a.nióny sa. vyskytujú v kryšta.lických soliach, zlúčené vačšinou 
s objemnými katiónmi, na.pr. [(CH3).N] ! 5 , [(C2H 5 )4N] ! 7 , RbI9 , CsICI. alebo RbIFCl„ 

Trihalogenidové anióny ako I3, Br3, ICl2, IClBr- a pod. majú lineárnu štruktúru, pričom 
v prostriedku sa nachádza najťa.žší atóm, k torý je v hybridnom stave SP'D. Axiálne orbitály sa 
použili na vazby a planárne orbitály sú obsadené vofnými elektrónovými pármi. Anión BrF4 
má štvorcovú štruktúru s atómom brómu v hybridnom stave SPJD2; v obidvoch axiálnych orbité.­
loch sa naché.dzajú volné elektrónové páry. Podobnú štruktúru mé. aj anión IC14 . Vyššie poly­
jodidové anióny predstavujú pomeme labilné zoskupenia, ktoré vznikajú pravdepodobne na.po­
jením molekúl 12 na anión r -. 

V'ÝSKYT V PRÍRODE A PRÍPRAVA HALOG~NOV 

Halogény sa pre svoju reaktivitu nevyskytujú v prírode vofné, ale len v zlúčeni­
nách. Fluór a chlór tvoria viac druhov minerálov, kým bróm a jód tvoria minerály 
len veTmi vzácne a ich zlúčeniny bývajú primiešané v iných nerastoch. 

Fluór sa nachádza v zemskej kóre v množstve 2,8 . 10- 2 mólových %· Hlavnými 
minerálmi fluóru sú fluorit (kazivec) CaF2, kryolit Na3AIF6, topás Alz(Si04 )}'2 a apg,ti1 
Ca5(P04)3F. 

Zlúčeniny fluóru sa nachádzajú aj v organizme stavovcov, kde sa koncentrujú 
najma v kostiach a v zubnej sklovine. 

Obsah chlóru v zemskej kóre je 0,026 mólových %· Najdóležitejším minerálem 
chlóru je chlorid sodný NaCl (kamenná sol, halit). Vyskytuje sa aj v poďobe iných 
chloridov, a to draselného a horečnatého, ako aj v podvojných soli.ach (pozri str. 496). 
Rozpustené chloridy sa nachádzajú vo všetkých prírodných vodách, najma v morskej 
vode, prípadne v slaných jazerách a odtiaf v minulosti vylúčené vytvárajú soTné 
ložiská. Chlór sa vyskytuje aj v živočíšnych a v rastlinných organizmech; v Tudskom 
tele ea nachádza v krvi vo forme chloridu sodného. 

Bróm zvyčajne sprevádza v prírode v malom množstve (4 .10-s mólových %> 
chlór, a to vo forme bromidov, ktoré bývajú primiešané k chloridem a sú rozpustené 
aj v morskej vode a v slaných jazerách. 

Jód sa vyskytuje takmer vždy v nepatrnom množstve (4. 10-6 mólových %} 
súčasne s chlórem a brómom. V morskej vode sa nachádza viazaný v organických 
zlúčeninách a odtiaf sa dostáva do tela morských rastlín a živočíchov (riasy, chaluhy, 
huby, koraly). Vo forme iodičnanov j~rimiešaný v ~vom číl~kom liadku, ~torý 
je dóležitým zdrojem tohto prvku. Výdatným zdrojem sú aj ropné vody a jódové 
pramene, ako aj vodné výluhy niektorých vysokopecných prachov. V Tudskom tele 
v poďobe zložitej organickej látky sa nachádza v štítnfJj žTaze, kde zastáva doležitú 
úlohu pre celkovú životnú funkciu. 

Chlór možno pripraviť oxidáciou kyseliny chlorovodíkovej napr. dichrómanom 
alebo manganistanem draselným, prípadne oxidom manganičitým 

KzCr201 + 14 HCI 

2 KMn04 + 16 HCI 

Mn02 + 4HCI 

3 Clz + 2 CrCh + 2 KCI + 7 HzO 

5 Clz + 2 MnC}z + 2 KCJ + 8 HzO 

Clz + MnC}z + 2 H20 

(12.108} 

(12.109) 

(12.110) 
Chlorovodík sa móže oxidova.ť za tepla na chlór aj vzdušným kyslíkom v prítomnosti 

chloridu meďnatého a.ko katalyzátore.. Táto reakcia je podstatou tzv. Deaconovho procesu, 
ktorým se. v minulosti priemyselne získaval chlór. 
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_yj_hQqp_e_ .§.~Qhlór pri.ru:a'!:_gj~ z chlórového vá.P.na (pozri str._294) účink9m kyse:­
~ chlorovogfk...9Yfťj_._Tá uvolřrnje z prítomného chlórnanu vápenatého kyselinu 

chlórnu, ktorá ihneď oxiduje ďalšiu kyselinu chlorovodíkovú 

HCIO +HCI (12.111) 

Bróm_jj.ód možno_:e_r:.~~~~i_~ Q_xidácio~ b~Q.r_g~ggv, .PtiPadnc jodidov halogénom 
_ s n~ším atómovým __ Qi§.lom, ktorý je silnejším oxidovadlom (pozri hodnoty oxidačno­
redukčných potenciálov v tab. 12.5)1) 

Cli+ 2 Br-

Br2 + 2 r-
Br2 + 2 Cl- (12.112)' 

(12.113) 

Inak možno bróm alebo jód pripravit oxidáciou zodpovedajúcich halogenidov 
zahrievaním s kysličníkom manganičitým v kyslom prostredí (kyselina sírová) 

2 X-+ Mn02 + 4 H 30+ = . X 2 +Mni++ 6 H 20 (12.114) 

Jód sa získa.va aj z jodičnanov, ktoré se. nachádza.jú v kryšta.lizačnom lúhu z čilskeho liad.L:::u. 
Jodičnany sa o.lebo redukujú účinkom hydrogensiričita.nu 

2 !03 + 5 HS03 = I2 + 3 HS04 + 2 so;- + H20 (12.J 15) 

alebo se. najskór pósobením kysličníka siričitého a síranu mednatého vyzráža jodid medný 

2 IO) + 7 S02 + 2 Cul+ + 17 H20 = 2 Cul + 9 H , o+ + 7 HS04 (12.116) 

a ten sa zoxiduje na jód zahrieva.ním s kysličníkom manganičitým o. kyselinou sírovou. 

Jediný možný sp§sob prípravy el_ementárneho fluóru j ejele~trolytickáloxidácia. 
fluoridových ani~~_! .bezvod9J? prostredí. To bol dóvod, pre ktorý sa príprava, 
fluóru podarila ako posledná zo všetkých halogénov až r. 1886, kedy ju uskutočnil 
H. Moissan. V súčasnosti sa pri elektrolytickej príprave fluóru používajú ako elek­
trolyty hydrogenfluoridy zloženia KF. HF, KF. 2 HF alebo KF. 3 HF a elektrolýza. 
sa uskutočňuje v oceTových nádobách, vyložených Monelovým kovo!!!_J~iatinQu 
medi s nikloIJ!).:. Katóda je tak isto z ocele a anóda je z uhlíka. Katódoyý_1~riestor _ 

_musí byť o<ldele.ni Q.d &nód9vého„ aQy .. :Q.e<;l.ošlo k explozívnemu_~lúčeniu vodfka 
s flµórom . Dosa!!_~J~-~--~~~~adkou z Monelovho kovu, k~r~_pod povrchom 
taveniny má otvory, avšak nad taveninou je nepriepustná. -- - --

_ Chlór_ s~obyyk..l~ pripravuje elěl{ti:olýzou takmer nasýtenélio vodného roztoku '---\ 
chlori41:!.. sodného. Chlór sa uyoTňuje na grafitovej anóde; na železnej katóde sa 
vylučuje vodík a v katódovom priestore súčasne vzniká roztol0.!Ydro:JEJdu ~oc!ného _ 
(porovnaj str. 507). Pritom sa musí zabránit styku uvoTneného chlóru s týmto 
roztokom, obvykle pórovitou stenou - diafragmou. 

_Elektrolýzoq _ _ypdného_ro~toku c;h.19ridu sodného alebo drasaj.ného možno pri-_ 
P!aviť aj chlórnany1 Nipadne chlorečnany alkalických kovov. V tom prípade sa 
anódový priestor _neoddeT_?je od ~atód<:Jvého, ~e naopak, nechá sa reagovat chlór, 
~nikajúci na anóde, s roztokom hydroxidu alkalického kovu, ktorý sa tvorí v kató­
_Q.ovom priestore. Ak Ša táto řeákcia uskUtočňuje.za studena, vzlliFa.-ioztok chlórnanu, 

ak reakcia prebieha za horúca, vzniká chlorečnan (pozri str. 293 a 295). 
Podobne ako chlór a chlorečnany, pripravujú sa z bromidov, prípadne jodidov 

elektrolyticky bróm a bromičnany, prípadne jód a jodičnany. 

1 ) Na tomto princípe by so. mohol pripraviť aj chlór oxidáciou chloridov flnórom, prakticky 
t,o však neprichádza do úvahy pre obťažnosť prípravy samotného fluóru. 



13. SÍRA 

.. 

Síra patrí do šiestej skupiny periodickej sústavy. Okrem síry do tejto skupiny 
~araďujeme kyslík, podskupinu chrómu: chróm, molybdén a vol/rám (podskupina VIa) 
a podskupinu selénu: selén, telúr a polónium (podskupina Vlh). Kyslík, síra a prvky 
podskupiny selénu sa označujú spoločným názvom ckalkogény.t) Elektrónové konfi­
gurácie prvkov VI. skupiny sú uvedené v tab. 13.1. 

Spoločným znakom elektrónovej konfigurácie prvkov podskupiny Vlh je, že im 
.chýbajú do elektrónovej konfigurácie najbližšieho vzácneho plynu dva elektróny. 
Valenčnou vrstvou je n-vrstva s elektrónovou konfiguráciou (ns)2 (np)•. Valenčnou 
vrstvou prvkov podskupiny Vla (prechodné kovy) je (n-1)- a n-vrstva s elektrónovou 
konfiguráciou ((n-1) d)S (ns)t (chróm, molybdén),prípadne ((n-1) d)4 (ns)2 (volfrám). 

Sposob vazby 

Elektrónová konfigurácia atómu síry v základnom stave je (ls)2 (2s)2 (2p)6 (3s)2 
{3px)2 (3py)1.{3pz)1 s dvoma nespárenými elek1!E_~nmi v orbitáloc~ Hoci atómy 
kyslika a síry majú analogické elektrónové konfigurácie valenčnej vrstvy, medzi 
spósobom vazby obidvoch atómov sú velmi podstatné rozdiely. 

Atóm síry móže prijatím dvoch elektrónov nadobudnúť elektrónovú konfiguráciu 
najbližšieho vzácneho plynu argónu (ls)2 (2s)2 (2p)6 (3s)2 (3p)6, ale tvor!?.~ .. l!!J.i2.IJ.!!.~2.­
je energ~ticky málo yýjiodnL (celková elektrónová afinita S--?- S2- je -3,4 eV). 
Keďže aj elektronegativita síry (x = 2,5) je pomerne malá, s aniónmi S2- , prípadne 
s jednovazbovým atómom síry, napr. v anióne [H-S]- , sa stretávame len v spojení 
s najmenej elektronegatívnymi prvkami, ako sú alkalické kovy. Tieto kovy majú 
malú ionizačnú energiu, takže energia potrebná na vznik katiónu kovu a aniónu s2-, 
pripadne HS- sa móže uhradit energiou uvo!nenou pri vzniku kryštalického sulfidu 
(pozri str. 88). Pri vzniku sulfidov kovov vo vodnom roztoku je energia, spojená 
s tvorbou sulfidových aniónov, zasa kompenzovaná hydratačným teplom (pozri 
str. 200) týchto aniónov. 

Ak je atóm síry viazaný kovalentne, móže vytvárať O-- aj n-vazby. Pretože 
atóm síry obsahuje vo valenčnej vrstven= 3 popri orbitáloch s ap ešte d-orbitály 
(v základnorn stave vofné), ktoré sa možu použit na tvorbu viizieb, je na rozdiel od 

1 ) N&.zov ohalkogény je odvodený z gréčtiny a znamená rudotvorné. 
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Tobufko 13.1 

ELEKTRÓNOVé KONFIGURÁCIE ATÓMOV PRVKOV ŠIESTEJ SKUPINY 

Poi!et elektrónov Orbltály použltefné na vazby 
Prvok vo vrstvách a leh obsadenle v atóme 

K L M N o p 

OJ 
o 2 6 2s 2p 

c-::---
s 2 8 6 Js 3p 3d 

1 J:JI:: J,""' 

Cr 2 8 13 3d 4s 4p 

~ L_ I 
.., :=r~ - ----~ - .... 

Se 2 8 18 6 4s 4p 4d 

~1L í1"1 

Mo 2 8 18 13 4d Ss Sp 

L•J ~ LJ 
. - .., 

Te 2 8 18 18 6 Ss Sp Sd 

.___J_,...1 TI iJ 
w 2 8 18 32 12 2 Sd 6s 6p ... , 

•' 

Po 2 8 18 32 18 6 6s 6p 6d 

atómu kyslfka schopný vystupovat v zlúčeninách viazaný až šiestimi kovalentnými 

vazbami. 
a-vazby sa pri atóme síry tvoria pomocou hybridných orbitálov: sp2 (802, 803), 

sp3 (H2S, RzSO, SO~-. H2S04, HS03Cl, SO~-, R 2S02), sp3d (SF4), prípadne sp 3d2 

(SF6 , S2F 10) . Často sa stáva, že niektoré hybridné orbitály sa nepoužijú na vazby, 

ale sú obsadené voinými elektrónovými pármi. V prípade molekuly 802 sú napr. 

len dva sp2-orbitály atómu síry použité na vazby s atómami kyslíka a tretí je obsadený 

vofným elektrónovým párom. Obdobne pri anióne so5- sú ZO štyroch sp3-orbitálov 

použité na vazby len tri a zostávajúci obsahuje vofný elektrónový pár, alebo pri 

molekule H2S sú len dva sp3-orbitály použité na vazby a ďalšie dva sú obsadené 

vo!nými elektrónovými pármi. 
Popri a-vazbách sa pri atóme síry bežne vyskytujú a j vazby n, na ktorých sa 

však atóm síry spravidla nezúčastňuje orbitálom p„(pz) , ako sme to poznali pri atóme 

kyslíka, ale obvykle do nich zapájajú orbitály d„. Tieto orbitály, ktoré sú v atóme 

síry voiné, prekrývajú sa s p„-orbitálmi vazbových partnerov, napr. atómov kyslíka, 

obsadenými dvoma elektrónmi, čím vznikajú vazby typu :Ttd (porovnaj str. 279). 

Vazby nd atórnu síry sú všeobecne delokalizované a ich prítomnost sa prejavuje 
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značne kratšou medzijadrovou vzdialenosťou obidvoch viazaných atómov, než aká 
zodpovedá súčtu ich kovalentných polomerov v prípade jednoduchej vazby. 

Kovalent né vazby atómu síry móžu byť nepoláme alebo poláme. Nepoláme sú 
vtedy, ak spájajú priamo dva atómy síry, ako je to napr. v Ss, ClS-SCl, F5S-SFs 
alebo v [S- S]2- . Ak však kovalentné vazby spájajú atómy síry s atómami iných 
prvkov, ktoré majú odlišnú elektronegativitu, sú vždy viac alebo menej polárne.1) 

Atóm síry, na rozdiel od atómu kyslíka, nemá pre svoju nižšiu elektronegativitu 
schopnost viazat sa vodíkovými mostíkmi. 

Prehfad vazbových možností atómu síry s pripojením príkladov typických 
zlúčenín je uvedený v tab. 13.2. 

vJ!.zeov~ MOŽNOSTI ATÓMU SÍRY 

("' ... 
Typ hybridizácie Vazby 

• 
At6m siry s oktetovou konfiguráciou ...._ 

SP3 

iónová vazba 

1a + 3 vp 

4a 
3a + 1 vp 
2a + 2 vp 

At6m síry s nadoktetovou konfiguráciou 

5p2 3a + Jnd delok 
2a + 2n<1 delok + 1 vp 

4a + 2nd delok 
SP3 3a + 2n<1 delok + 1 vp 

3a + 1 :it<1 + 1 vp 

SP3D 4a + 1 vp 

SP30 2 60' 

1) Pozrl poznAmku •)v tab. 10.1. 

Tabufka 13.2: 

Prlklady 

52- v kryštáloch K2S; CaS 

ZnS tuhý 
R3S+ ; H3S+ v kvapalnom H2 S 
H2S; centrálne atómy siry v S~- ; S!-; s;-

S03 plynný 
S02 

H2so.; SO!- ; (S03) tuhý 
so~-
S O Ch 

SF4 ; SCl4 

SF6 

Pretože atóm síry obsahuje vo valenčnej vrstve šesť elektrónov, maximálny 
kladný oxidačný stupeň síry je VI, ktorý uplatňuje oproti silne elektronegatívnym 
prvkom, ako je kyslík alebo fluór. Okrem toho síra bežne vystupuje aj v oxidačnom 
stupni IV. Z toho, že atómu síry chýbajú do elcktrónovej konfigurácie nasledujúceho 
vzácného plynu (argónu) dva elektróny, vyplýva jeho maximálny záporný oxidačný 

1 ) Ak chceme byť dóslední, určitou polaritou sa vyznačujú niekedy aj vazby S-S. Je to 
vtedy, ak sú vazboví partneri obidvoch atómov síry rózni, a teda tieto atómy majú odlišný 
efektívny náboj, napr. v CIS- S- SCI alebo [S- S03]2- . 
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stupeň -II. V ňom síra vystupuje oproti vodíku a málo elektronegatívnym prvkom. 
Prehfad jednotlivých oxidačných stupňov síry s udaním prikladov zlúčenín, v kto­
rých sa uplatňujú, je zostavený v tab. 13.3. 

OXIDAČN~ STUPNE SÍRY 1) 

VI - S03; H2SO.; S02Cl2; SF6 

V - S2F10 
IV - S02; K, S03; SOCI,; SF. 

111 - Na,s,o, 
li - SCI, 

I - S2Cl2 
O - S8 

- 1 - H1S2 
- 11 - H2S; K2 S 

Tabufka 13.3 

Príklady zlúčenín obsahujúcich síru v roznych 

oxidačných stu pňoch : 

Na2S20 3: VI a -11; skupina (Sl) : IV 

Na2S5 : -I (2 atómy) a O; skupina (S5): -11 

Na, S, Oo: V (2 atómy) a O; skupina (S,): X 

•) V tabu!kAch sa uvádzajú len zhl.čeniny s celistvými oxidačnýml stupňami atómov. 

SÍRA AKO JEDNODUCHÁ LÁTKA 

Síra vystupuje vo viacerých alotropických modifikáciách. V tuhom stave po­
známe . síru ortorombickú (síru a:). a sír~- mq'!l-Q}f]iriJ2kJÍ (síru {J). Obid ve modifikácie 
obsahujú molekuly Ss, líšia sa však spósobom uloženia týchto molekúl v kryštálovej 
štruktúre. V molekule S8 je každý atóm sí.ry viazaný s ďalšími dvoma atómami 
jednoduchými kovalentnými vazbami, čím vzniká osemčlenný prstenec prehýba­
ného tvaru (obr. 13.1). Vazbový uhol S- S-S je asi 107° a predpokladáme, že sa 
na vazbách zú~~~ňuiť!_ qy~ sp:i_- orbit~jtl~ždého atQ.mu síry; zostávajúce dva sp3-or­
bitály sú obsadeq.é vofoými elektrónovými pármi. 

Obr. 13.1. Model molekuly Ss l•0,2059 nm 

Z fázového diagramu síry (obr. 13.2) je zrejmé, že obidve modifikácie móžu byť 
v rovnováhe len pri teplotách a tlakoch, ktoré zodpovedajú krivke AD, znázorňujúcej 
závislost bodu premeny od vonkajšieho tlaku (krivka premeny). Pri nižších teplotách, 
než bod premcny pri danom tlaku, je monoklinická síra v stave podchladenom a pri 
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vyšších teplotách je zasa ortorombická síra v stave prehriatom. To sú metastabilné 
stavy týchto modifikácií, ktoré postupne prechádzajú na príslušné stabilné modifi­
kácie, len čo sa vytvoria ich kryštálové zárodky. 

Čistá síra je žltá látka, ktorá veimi zle vedie teplo a elektrinu. Vo vode sa prak­
ticky nerozpúšťa, rozpúšťa sa v sirouhlíku, chloride uhličitom a iných nepolárnych 
rozpúšťadlách. 

tlak 

A 

t~plota 

' [Pa .sl 

10 

120 200 280 t ('C] 

Obr. 13.3. Dynamická viskozita (11) kvapalnej síry 

Obr. 13.2. Fázový diagram síry (kvalitatívna schéma); 
AD - krivka premeny, 80 - krivka topenia meustabilnej Soc. 
co - krivka topeni• sn 

Monoklinická síra sa topí pri 119 °C, 1) pričom sa jej objem značne zviičšuje (asi 
o 15 %). Do 160 °C je roztavená síra žltá kvapalina , zložená z osematómových prs­
tencových molekúl; nad 160 °C táto kvapalina hnedne a viskozita rastie (obr. 13.3), 
pretože sa osematómové prstence štiepia a spájajú do dlhých špirálových reťazcov. 
V_yše 190 °C sa viskozita kvapalnej síry začína opat znižovať, nakoiko sa stredná 
dlžka prítomných reťazcov zmenšuje. Pri 400 °C má roztavená síra už pomerne 
nízku viskozitu a je sfarbená do tmavohneda. Bod varu síry je 444,6 °C. 

V parách síry sa ustaluje rovnováha medzi molekulami 88 , 86 a 82 , ktorá je 
posunutá tým viac doprava, čím je vyššia teplota. Asi pri 900 °C sa pary síry skladajú 
prakticky len z molekúl 82 • Pri ešte vyšších teplotách obsahujú pary síry aj voiné 
atómy 8. Molekula 8 2 má dva nespárené elektróny, a preto je paramagnetická, 
podobne ako molekula 0 2 (pozri str. 120). 

Rýchlym ochladením pár síry sa vytvára tzv. sírny kvet. Naliatím roztavenej 
síry zahriatej vyše 230 °C do vody vzniká tzv. plastická sira. 8írny kvet aj plastická 
síra (amorfné formy síry) obsahujú kruhové molekuly 88 rozpustné v sírouhlíku 
(cyklo-88 ), aj rozne yysokomolekulové reťazcové útvary v sirouhlíku nerozpustné 
(800) , okrem malého množstva reťazcových molekúl 88 (catena-88). Tieto jednotlivé 

1) To je tzv. ideálny bod topenia, ktorý obvykle býva o niekorko stupňov znížený v dósledku 
prítomnosti iných molekúl ako S8 . 
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formy sú v kvapalnej sire navzájom v rovnováhe a ochladením prechádzajú do tuhého 
skupenstva, pretože rovnováha sa nestačí posunúť v prospech cyklo-88 • Podobne je to 
pri ochladení sirnych pár, keď molekuly v nich prítomné sa nemóžu náležite presku­
piť, takže vzniká molekulovo nejednotný systém s prevahou Sao . Sírny kvet i plastická 
sira sa len čiastočne rozpúšťajú v sirouhlíku, a to v miere zodpovedajúcej prítom­
nému podielu cyklo-S8 • Státím sa amorfná síra postupne úplne premieňa na stálu 
modifikáciu, síru o:. 

Síra je pomerne reaktívna látka. Zlučuje sa t akmer so všetkými prvkami; 
s kovmi reaguje silno exotermicky. Mimoriadne rahko reaguje s meďou , so striebrom 
už pri obyčajnej teplote a s ortuťou sa zlučuje aj pri teplote kvapalného vzduchu . 

Síra sa používa najma na výrobu kyseliny sírovej, na prípravu preparátov na. 
ničenie škodcov v poinohospodárstve, na výrobu zápaliek, sírouhlíka a pod. 

Prírodná síra je zmesou štyroch izotopov s hmotnostnými čfslami 32, 33, 34 a 36, k torých 
pomerné zastúpenie v hm. % je 95,06; 0,74; 4,18 a 0,014. Okrem toho sú známe aj rádioizotopy 
ns, ~~S a ~~S. Nejstálejší z nich je ~~S, ktorý sa dá získať posobením neutrónov na izotop chlóru 

~~Cl 
~~Cl + n = t~S + fH (13.1} 

ktorý vysiela fJ·žiarenie a prechádza tak na izotop chlóru gel s polčasom rozpadu 87,l dňa. 

Používa sa na štúdium reakčných mechanizmov zlúčenín síry. Pomocou neho sa dokázalo, že 
obidva atómy síry v tiosíranovom anióne sú funkčne celkom odli§né a navzájom nevymenitefné 
(pozri str. 334). 

SÍROVOD(K, KYSELINA SÍROVODÍKOVÁ, SULFIDY 

A POLYSULFIDY 

Sírovodík (sulfán) 

Sírovodík (sulfán) H 2S je bezfarebný plyn (b. t. - 85 ,60 °0, b. v. - 60,75 °C), 
ktorý aj velmi zriedený nepríjemne zapácha po skazených vajciach; je prudke> 
jedovatý. :Cahko sa kondenzuje na bezfarebnú kvapalinu; kritické parametre sú 
v tab. 6.1. Molekula H2S má zalomený tvar; medzijadrová vzdialenosť S-H je 
0,1334 nm a vazbový uhol H-S-H je 92,2° (porovnaj str. lll). Pretože vazby 
H- S sú len slabo poláme, aj pri zalomenej štruktúre je dipólový moment molekuly 
H2S pomerne nízky (0,93 D). Medzi molekulami sírovodík~L..n~ rozdi~!gd_y_o.Qri _ne- _ 
nastáva vazba_ vodíkovým ip9~tíkom, _ _.2Q~odráža vo fyz!k.M.!lY.2.~ . .Y~stnqst!~ch 
sírovodíka (:Qorovnaj_str. 247). Vo vode je sírovodík dosť rozpustný (1 dmJ vody 
rozpúšťa pri 20 °0 2,6 dmJ sírovodíka); nasýtený vodný roztok sírovodíka sa nazýva 
sirovodíková voda. 

Sírovodík sa može pripraviť priamym zlúčením síry s vodíkem 

H 2(g) + S(g) - H2S(g); D.H = -20,1 kJ (13.2) 

Reakčné teplo tejto syntézy je ovefa nižšie než reakčné teplo syntézy vody z vodíka 
a. kyslíka (pozri str. 253) a reakcia (13.2) rahko prebieha opačným smerom. 

V laboratórnych podmienkach sa sirovodík bežne pripravuje reakciou vodných 
roztokov silných neoxidujúcich kyselin s niektorými sulfi.dmi kovov (železnatým, 
vápenatým, bárnatým), obvykle však so sulfidem železnatým 

FeS + 2 HCI - H 2S + F eClz (13.3} 
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Sírovodík má redukčné vlastnosti, pričom S_!!.-9..!.L<!!ij~_spravidla na sir_u_ 

E 0 = + 0,141 V (13.4) 

:Cahko sa oxigj,!je_!lan.r. l!_~!ggénmi kyslíkom, peroxidom vodík.a i mnohými 
inými oxidovadlami 

Ch + H;,S 

H202 + H2S 

H2Cr201 + 3 H2S + 3 H2S04 

2 FeCh + H2S 

2 HN03 + 3H2S 

H2S04(konc) + H2S 

Kyselina sírovodíková 

- 2HC1 + s (13.5) 

2H20 + S (13.6) 

Cr2(S04)J + 3 S + 7 H20 (13.7) 

2 FeCli + S + 2 HCl (13.8) 

2 NO + 3 S + 4 H20 (13.9) 

S02 + S + 2H20 (13.10) 

(13.11) 

Rozpustením sírovodíka vo vode sa získa roztok kyseliny sírovodí kovej, ktorá sa 
ionizuje podra schémy 

(13.12) 

Konjugovaná zásada - hydrogensulfidový ión HS- je amfotérny a može sa 
ionizovat tiež ako kyselina 

(13.13) 

Kyselina sírovodíková je vo vode slabá kyselina, ktorej protolytická konštanta je 
určená vzťahom 

JC = [H30 +] [HS- ] = 5 7 10- s M (25 °C) · 
k [H2S] ' . ' pK~ = 7,24 (13.14) 

Hydrogensulfidový anión je kyselina ešte overa slabšia a pre jeho protolytickú 
Jrnnštantu p latí: 

pK~ = 14,9 (13.15) 

Súčin protolytických konštánt K~ a K~ sa obvykle označuje ako výsledná ioni­
-začná konštantal) kyseliny sírovodíkovej Kk 

K = K' K' = (H30 +]2 [S2- ] ,..., 10-22 M2· 
k k k [H2S] ,...., ' (13.16) 

1 ) Y terminol6gii Arrheniovej te6rie, ktorá. sa dosiaT v literatúre bežne používa, sa prot o ­
lytická konštanta H 2S označuje ako ionizačně, konštanta ky.soliny sfrovodíkovej do prvého stupňa 
a protolytická konštanta HS- ako ionizačně, konštanta kyseliny sírovodíkovej do druhého stupňa. 
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S U L F I DY (S [ R N I K Y) 

Sulfidy sú zlúčeniny ~.Y ~ pryk~raj,Jng.r~ ma.bJ_nj~šiu_~illklr:onegatiyitu ako síra. 
Viičšina sulfidov, najmi.i sulfidy kovov, považujú sa za soli kyse_ljn~QYQdíko..Y.ej. Sú 
známe hydr(jfle!J§y:!fif!,_~J;J.§_~ ~~l}i4y_Mi~.!.-

Všetky hydro_gensulfidy sú VO vode dobre rwustn~ Zo sulfidov sú v_o ..Y.Q_d~. 
~tné len sulfi<J.y aj.kalických kovov ~ ~rocha aj sulfidy kovQ.y alkalickýg_h zeigíp_ 
{v podstate sú rozpustné hydrogensulfidy, ktoré vznikajú ich hydrolýzou). 

Anión S2 - (pozri str. 218) je vefmi silná zásada, preto rozpustné sulfidy pod­
liehajú hlbokej hydrolýze, ktorou sa menia z prevažnej častí na hydrogensulfidy 

S2- + H20 ~ HS-+ OH- (13.17) 

V dósledku toho majú vodné roztoky sulfidov alkalických kovov vysoké pH; vý­
počtom zistíme, že napr. v roztoku sulfidu sodného s c = 0,5 M je pH= 13,47.1) 

Naproti tomu zásaditost aniónu HS- je podstatne menšia, a preto hydrogen­
sulfidy sú hydrolyzované len čiastočne 

HS- + H20 ~ H2S +OH- (13.18) 

Výpočtom obdobne móžeme zistiť, že napr. v roztoku hydrogensulfidu sodného 
s c = 0,5 M je pH= 10,47.1) 

Štruktúra sulfidov. -~.l!.Jt!.4Y..mál~ektr_q~atÍYEY9h prvkov ~~ú _prevažne 
iónovú štruktú~µ_, Sú to sulfidy alkalických kovov a kovov alkalických zemín, 
z ktorých prvé (okrem Cs2S) majú antištruktúru fl,uoridu vápenatého, to znamená J •1 ,,. • · 

s katiónmi v polohách aniónov a opačne, druhé zasa štruktúru chloridu sodn4_h!!:!' ' .)_, 
Sulfidy ostatných kovov tvoria atómové kryštály, v ktorých sú atómy kovu a síry .IJ, ' 
úplne pospájané kovalentnými vazbami, všeobecne s menšou iónovosťou ako vazby 
v kryštáloch oxidov kovov. 

Niektoré sulfidy kovov typu MS majú štruktúru arzenidu niklu NiAs, ktorá je znázornená 
na obr. 13.4. Je zrejmé, že v tejto štruktúre sú atómy ruklu usponadané hexagonálne do rovín, 
medzi k toré sú vložené atómy arzénu tak, že každý atóm arzénu je v strede trojbokého hranolu 
s atómami niklu v rohoch; každý atóm niklu je oktaedricky obklopený šiestimi atómami arzénu: 
(NiAs.!l.I· V tejto štruktúre, istým spósobom deformovanej , kryšta.lizujú FeS, CoS a N iS. Vzdiale-

6 ~~~~~~~~~~~~~~~~~~~~-~~~~~~-
nos ť dvoch atómov kovu je pomerne malá: pri spomínaných sulfidoch 0,260 až 0,268 nm. Tým je 
umožnená vazbová interakcia každého atómu kovu vždy s dvoma susednými atómami kovu, čo 
sa prejavuje niektorými kovovými vlastnosťami, napr. leskom a polovodivosťou. 

Iné sulfidy kovov typu MS vytvárajú štruktúru Bjaleritu, napr. BeS, OdS a HgS alebo wurt­
zitu, napr. CdS a 1\fuS. Sulfidy kovov typúMS2 vystU~JÚ-často vo Vr8tevnatych-š€řiilrt:'úra.cfí,"6t<> 

• typuj&:iiilukiU:lemniífe'ho, napr. TiS2 .~a:Pts,. S_Ulfiay typu M;133 , napr. SD,SJa"Bi;s;;· 
maJU reťazcove-struktúry, tvoréne nekonečnými reťazcami, ktoré možno schematicky znázorniť 
takto: 

"'-/s vs ""-/s"-
M 1\f M M 
I I I 
s s s s 

AM/'',MAM/ 
I I I 
s s s 

Tieto reťazce sú navzájom pútané len slabými príťažlivými silami. 

1 ) Pozri J. Gažo a kol.: Anorganická chémia - laboratórne cvičenia a výpočty, Alfa, Bra­
tislava 1977. 
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Sulfidy kovov mávajú často premenlivé zloženie. Príkladom mť>že byť sulfid 
železnatý, v ktorého kryštálovej štruktúre existujú katiónové vakancie (pozri str. 175) 
v dósledku čoho atómový pomer F e : S je menší ako 1 : 1. 

O-Ni · -As 

Obr. 13.4. Štr uktúra arzenidu niklu 

Príprava a rozklad sulfidov. Podob_n~ ~~Q.....Q~jdy, aj S\llfidy sa móžu viičšinou 

~ískat priamym zl!Í-čením prvkov so sírou. Nasýi!_ením roztoku hydroxidu sírovod_íkom 
vzniknll_ hyQ.rqg~nsulfid 

(13.19) 

Ak sa však k roztoku hydrogensulfidu pridá ekvivalentné množstvo hydroxidu, 
je rovnováha reakcie 

HS- + OH- ~ s2- + H20 (13.20) 

posunutá v dósledku veimi slabej kyslosti aniónu HS- značne doiava. Preto sa 
hydrogensulfid premení na sulfid len z pomerne malej časti; _~k chceme y_ripraviť 
rozto}f_§.ulfi@,,_l_!lusím_ll.JlQ_U~iť znl0~Ý nadbytok_hydroxidu, 

Z rovnice (13.14) fahko zistíme, že napr. v roztok u h ydroxidu sodného s c = 0,1 M, v ktorom 
{H 30+] = l o- u M, sa po nasýtení sírovodíkom pomer [HS- ]/[H 2S] približne rovná 6. los, to 
znamená, že prevažná vii.čšina molekúl H 2S prešla na anióny HS- . Naproti tomu z rovnice (13.15) 
zistíme, že v rovnakých podmienkach je pomer [S2-] /[HS- ] asi 10- 2, čiže len približne stotina 
.aniónov HS- prešla na anióny s2-. 

Vo vode málo rozpustné sulfidy možl!.o _získať pósobením sírovodíka alebo 
_fil!]_fidu amónneho na roztoky rozpustných solí róznych kovov 

CuS04 + HiS 

Pb(N03)z + HzS 

F eS04 + (N~)zS 

eus+ + HzS04 

PbSi- + 2HN03 

FeS.j, + (NH4)2S04 

(13.21) 

(13.22) 

(13.23) 
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Hodnoty súčinov rozpustnosti niektorých málo rozpustných sulfidov sú zahrnuté v t ab. 8 .7. 

'l'ieto sulfidy sú vii.čllinou intenzívne zafarbené, obvykle čierne. leh vznik sa využíva v analytickej 

chémii na kvalitatívne d ókazy katiónov kovov. Na základe rozdielnych hodnot súčinu roz ­

pustnosti možno \rO!bou vhodného rozmedzia pH roztoku dosiahnuť selektívne vyzrážanie jed­

notlivých sulfidov. Sulfidy, ktorých súčin rozpustnosti je dostatočne nízky (Ag2S, HgS, PbS, 

Bi2S3 , CuS, CdS, As2S3 , Sb2S3 a SnS), sa zrážajú u ž v silne kyslom roztoku, pretože aj nepatrná 

koncentráciu iónu s2-, aká. sa v ňom móže vytvoriť, stačí na prekročenie súčinu rozpustnosti. 1 ) 

Ak je však súčin rozpustnosti trocha vyšší (MnS, FeS, Cos, NiS a ZnS), zrážajú sa sulfidy až 

v zásaditorn roztoku, v ktorom je koncentrácia iónov s2- vyššia. Na zrážanie takých sulfidov 

t reba namiesto sírovodíka použiť sulfid amónny. 
Opačný postup, to znamená rozpúšťanie sulfidu, nastáva vtedy , ak sa v roztoku zníži kon ­

centrácia iónu s2- na takú h odnotu, pri ktorej sa nedosiahne jeho súčin rozpustnosti. Ak póso­

bíme na málo rozpustný sulfid silnou kyselinou (napr. chlorovodíkovou), zlučujú sa v roztoku 

ióny s2- (dané rozpustnosťou sulfidu, ktorá vyplýva z jeho súčinu rozpustnosti) s hydroxóniovými 

iónmi na málo ionizovaný prchavý sírovodík 

s2- + 2 H 30+ <= H2St + 2 H20 (13.24) 

Porušenie rovnováhy, ktoré vzniklo úbytkom iónov s•-, vyvoláva dalšie rozpúštanie sulfidu 

a umožňuje priebeh uvedenej reakcie, čo pokračuje tak dlho, kým sa rovnováha v daných pod­

mienkach neustáli. 

CaS04 + 4 C CaS + 400 (13.25) 

Pri zahrie~aní na vzduchu _ _(praženie) filechá,dza vačšina sulfidov na oxidy 

kovo~, prípadn~ n~_sarpot!!éJfQV..J, ak ide _o ušiachtilé kovy, ke<!~e ich qrj_g)'~IJ .pri 

.:n:M_~j teplo.1e _nestále 
2ZnS + 3 02 

Ag2S + 02 

2Zn0 + 2802 

2 Ag+ S02 

(13.26) 

(13.27) 

Tieto reakcie majú velký technologický význam pre získavania kovov, pretože kovy 

sa vyskytujú v prírode veimi často práve v podobe sulfidov. 

V určitých podmienkach, no.pr. pražením pri nízkej teploto alebo dlhodobým pósobením 

kyslíka na navlhčené sulfidy, m óže vzniknúť ako produkt oxidácie až síran. 

Polysulfidy 

·Keď tavíme sulfidy alkaJ!ckýcl!J~ovov M2S so sírou alebo zohrievame roztoky __ 

~o sulfidov so s_írou, vz;p.iktlú žlté_~ž_hp.~g.o~~Y.~~~ JJ.9!Y.~ulfi.1JL všeobecného vzorca 
lrUSn (n nadobúda hodnoty 2, 3, 4, 5, prípadne ai~ššie). 

Polysulfidy alkalických kovov a kovov alkalických zernín sú iónové zlúčeniny, 

v ktorých polysulfidové anióny majú atómy síry usporiadané retazcovo (obr. 13.5). 

Z polysulfidov ťažkých kovov je najdóležitejší disulfid železnatJi. FeS2 ; !_lazvaný 

pyrit, ktorý )e_,rd~ležitou surovinou na výrobu kyseliny sírovej. Jeho kryštálovú 

štruktúru možnd' odvodit od štruktú;i chloridu sodného tak, že katióny Na+ sa 

nahradia katiónmi Fe2+ a do polóh aruónov CI- sa umiestnTa- fužiská dvojatómových 

""&řiiOnoV-Sf--, ktořěsuořien€ované špósob-omzniizOřneným na obr. 13.6. V štruktúre 

tohto typu k:ryštalizuje aj CoS2 a NiS2. 

') Pozri J". Gažo a kol.: Anol'ganická chémia - laboratórne cvičenia. a Výpočty, Alfa, 

Bratislava 1977. 
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Polysulfidy sa vo vodnom roztoku hydrolyzujú menej než príslušné sulfidy. 
Úč4ik9m negx:idujQ.<j.s:h !tyselín sa pQ!y~aj_fidy vo vodJ!ýcl!...!'~to,k.och_ pri bežných 
:Q_odmienkach rozkladajú za yývoja sírovodíka a vylučovani11_s~iro..iY'--

2 NaCl + H 2S + (n-1) S (13.28) 

Niektoré polysulfidy vodika (polysulfány) H 2Sn možno získať v podoba olejovitých kvapalín, 
ked sa roztoky polysulfidov vlejú za súčasného chladenia do nadbytku koncentrovanej kyselíny 
chlorovodíkovej. 

„: .·: ·:.:: .· . 

Obr. 13.5. Model aniónu Si- '!'.~.~':.~ ··~;;.:;;.:::::~· --. . .... \;:;,:··· 

Q -Fe ®-s Obr. 13.6. Štruktúra pyritu 

HALOGENIDY S(RY 

Síra sa zlučuje s halogénmi okrem jódu priamo a vytvára halogenidy siry. 
Poznáme halogenidy síry typu S2X2 (X = F, Cl, Br), SnX2 (X = Cl, Br, I), SX2 , 

SX4 (X = F, Cl), ako aj fluoridy SF6 a S2F10 • Prehfad halogenidov siry a ich fyzikálne 
vlastnosti sú uvedené v tab. 13.4. 
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Tabufko 13.4 
PREHl:.AD HALOGENIDOV SfRY 

Štruktúrny 
vzorec 

„S, ;t. 
X S 

ZALOMENÝ 
REŤAZEC 

X - (S)„ - X 

ASI ZALOMENÝ 
REŤAZEC 

Fluoridy 

SF6 
sublimuje pri 
- 63,8 °C 
b. t. - 50,S °C 
bezfarebný plyn 

S1F10 
b. t. - 90 °C 

Chloridy 

b. v. 29 ° C 
bezfarebná kvapalina 

SF. 
b. t. -124 °C 
b. v . - 40 ° C 
bezfarebný plyn 

SF1 
nie je s lstotou 
dokázaný 

S2F2 
b. t . - 120,5 °C 
b. v. -38,4 °C 
bezfarebný plyn 

SCI• 
b. t . -30 ° C 
rozkladá sa už 
pri teplote -15 ° C 
žité kryštáliky 

S Ch 
b. t. -78 °C 
rozkladá sa pri 
teplote 59 °C 
červená kvapalina 

S2Ch 
b. t. - 80 °C 
b. v. 135,6 °C 
žitá kvapalina 

S„Ciz 
kvapaliny 
d ichlórpolysulfány 

Bromidy 

S2Br2 
b. t. -40 °C 
b. v. 54 °C 
červená kvapalina 

SnBr2 
kvapaliny 
dibrómpoly­
sulfány 

Snl2 
dij6dpolysulfány 

Halogenidy síry možno pripraviť priamou syntézou. leh vznik ovplyvňujú 
podrnienky, pri ktorých syntéza prebieha. Napríklad chlorid ~irnL v~I!ik~ J:l!-Y4dza-. 
ním chlórl_?, .Q..Q. rqztaveg_ej_ síni:, cl!J<:>!.hl~!r_ll~!!Ý,RCJ~benim._film_néhQ...a cblQ!'i!i_pJr.ič.~~ = 
kvapalného chlóru na c1!lotl<!.. llfr!ly..__ Sú to chemicky reaktívne látky. Prevažná. 
vačšina týchto zlúčenín sa vodou rozkladá. 

Chlorid sírny S2Cb má zalomené neplanárne molekuly, ktorých štruktúra sa 
podobá štruktúre molekúl peroxidu vodíka (pozri str. 274) 

Cl li s l 

~§77 ~CI 
11 = 0,205 nm; l2 = Ó,199 nm; 
(X = 103° 

Na v]hkQm_v~dugbu_llym.l!LY~Q~ . sa roz~aQ,á i:i,a chJo_!"ovodU~, ~íru a. oxid 
eiričitý 

2 S2Clz + 2 HzO = 4 HCI + 3 S + S02 (13.29) 
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h~i~ sa ako rozpúšťadlo síry_,_pri vulkanizá_.2ii kaučuku a_!!!Lp_ripravll. nie­
_ktfilých chloridov (p..Qzri str. 290). 

Dichlórpolysulfány SnOii vznikajú rozpúšťaním síry v chloride sírnom; hodnota 
n može dosiahnuť až 100. 

Chlorid sírnatý SOii má molekuly zalomeného tvaru 

l Cl 

s 
Z Cl 

l = 0,200nm; 
IX = 103° 

Chlorid sírnatý je menej stály než chlorid sírny a už v bežných podmienkach 
vermi disociuje: 

2 8Cli (13.30) 

Chlorid siričitý SC14 je stály len pri nízkych teplotách. V tuhom stave má. charakter soli, 
ktorú možno formulovať ako sct;c.J;-. S chloridmi mnohých prvkov vytvára adičné zlúčeniny, 
na.pr. 8014 • AlC13 , SC14 • SnCI,, SC14 • SbC15 , SC14 • 2 ICl3 a i. 

Fluorid sírový SF6 vzniká reakciou síry s fluórom pri teplote rniestnosti. J eho 
- molekuly sú oktaedrické s hybridizáciou atómu síry SP3D2 (pozri str. 107); vzdiale­

nosť S- F je 0,157 nm. Od ostatných halogenidov síry sa líši _chemickou jnertnosťou 
a stálosťou. Vodou sa nerozkladá a je nehor:.favý. Jeho nereaktívnosť je podmienená 
vefkou pevnosťou vazby S-F, ako aj tým, že atóm síry tu dosahuje svoju maxi­
málnu vazbovosť (pozri str. 141). 

Fh.!_~rid s~~i.!i SF4~~.iJ.6P!i~..Eripravuje účin!rnm chlor~du sírnatého na suspem.iu fluori­
du sodn~o v aC!to~rile. Chemicky je vefmi reaktívny a vo4_~ __ qkam@;e_~_kJ!!dá n'!:...C?!i.~ 
siričitý a fluorovodík.__ . ' ' 

Možno predpokladať, že v molekule fluoridu siričitého je atóm síry v hybridnom stave SP'D, 
pričom jeden z hybridných orbitá.lov je obsadený vofným elektrónovým párorn. Podfa toho by 
tvar tejto molekuly mal byť ta.kýto: 

F 

F>~~ 
F I 

F 

Fyziká.lnymi memniami sa taká.to konfigurácia skutočne potvrdila a súčasne sa ukáza lo, Ž6 
axiá!ne vazby S- F sú podstatne dlhšie (0,165 nm), než planárne vazby S- F (0,155.nm) . To je 
v súhlase s teoretickými predstavarni o neekvivalentnosti axiálnych a planárnych vazieb pri 
hybridizácii SP'D (pozri str. 107). 

Fluorid sírny S2F 2 sa tvorí reakciou síry s fluoridom strieborným AgF. Svojimi vlastnosťami 
sa vcelku podobá chloridu. -

\ 

KYSLfKAT~ ZLÚČENINY S(RY 

Poznáme bezpečne tri oxidy síry: sírny S20, sirititý 802 a sírový 803 , ako aj. 
peroxid síry 804 • Známe kyslíkaté kyseliny síry, formálne roztriedené do troch skupín, 
sú zostavené v tab. 13.5. Pri každej kyseline sa uvádza jej stechiometrický vzorec, 
názov a forma jej existencie. 
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PREHl!AD KYSLfKATÝCH KYSELÍN SÍRY 

H,so, 
Kyselina sulfoxylová 
CoS02 
Organické deriváty 

H,S03 
Kyselina siričitá 
Roztok I) 
Soli 

H 2 SO. 
Kysel i na s írová 
Vorná 

H,so, 
Kyselina peroxosfrová 
Vorná 

H1S202 
Kyselina tiosiričitá2) 

H1S203 
Kyselina tiosírová 
Vofná pri - 78 °C 
Soli 

H1S20• 
Kyselina ditioničitá 
Soli 

H1S20s 
Kyselina disiričitá 
Roztok 
Soli 

H1S206 
Kyselina ditiónová 
Roztok 
Soli 

H1S201 
Kyselina disírová 
Volná 

H1S20s 
Kyselina peroxodisírová 
Volná 

•)V ror.tokujestYUJolen v lonl~ovaneJ forme 
2) Vznikl\ len prechodne v nlektorfch sústavAch 
>) Stlborný názov je kyseliny polytlónové 

Oxidy a oxokyseliny síry 

Tobufka 13.S 

Typ H1S1106 3) 

n = 3 - 6 

H1SJ06 
Kyselina tritiónová 
Roztok 
Soli 

H1S•06 
Kyselina tetratiónová 
Roztok 
Soli 

H,S,Oo 
Kyselina pentatiónová 
Roztok 
Soli 

H1SoOo 
Kyselina hexatiónová 
Roztok 
Soli 

_Q~l.<Ls!rp.y_.fuQ ~a _mó:le získať pósobením elektrického výboja na oxid siričitý alebo jeh o· 
ZJ:!l_es so sírou. Pri obyčajnej teplote je nestály, ochladený kvapalným vzduchom posky tuje­
oranžovočervený polymér. Má zalome:r:!~ II_J.olekuly s ~nfi~.r._áciou~SO. 

Oxid siričitý S02 je bezfarebný plyn ostrého dráždivého zápachu (b. t. - 72,5 °C,. 
b. v. - 10,0 °C), fahko skvapalnitefný; kritické parametre sú v tab. 6.1. Vo vode sa 
dobre rozpúšťa (pri 20 °0 v 1 dm3 vody asi 40 dm3 802); o jeho vodnom roztoku. 
pozri str. 322. 

Molekula 802 je polárna (µ = 1,61 D) a má zalomený tvar 

l = 0,143 nm; <X = 119,5° 



320 ANORGANICKÁ CHÉMIA 

Vazbový uhol O-S-O jasne naznačuje, že a-vazby sú tvorené hybridnými 
sp2-orbitálmi atómu síry; tretí sp2-orbitál je obsadený varným elektrónovým párom. 
Krátke medzijadrové vzdialenosti S-O dokazujú, že obidve vazby majú do značného 
stupňa dvojitý charakter. 

V azby :n: v molekule S02 možno opísať konštrukciou hybridných ;i;.orbitálov a lebo po. 
užitím teórie MO. 

Ak sa v atóme síry kombinuje 3p,.orbitál s dvoma. 3d,„·(3d„,. a. 3d11„) orbitálmi, vznika.jú 
tri hybridné pdl.orbitály typu n, ktoré sú orientované trigonálne nad a p od rovinou xy (rovina 
a·vii.zieb). Tvar jedného hybridného pd2-orbitálu je znázornený na. obr. 13.7. J e zrejmé, že dva. 
z týchto h y bridných p d2.orbitálov sa móžu bočne prekrývať s 2p„.orbitálmi kyslíkových atómov 
a poskytovat tak :n:ct·Vazby (obr . 13.8). Tratí pdl.orbitál zostáva potom vazbovo nevyužitý. 

o s o 
Obr. 13.7. Geometria hybridného pdl-orbitálu Obr. 13.8. Vazby v molekule S02 

V zmysle teórie MO sa kombinuje 3p,. a. 3d„,.orbitál atómu s íry s 2p,·orbitálmi atómov 
kys!Jka, čím sa vytvárajú dva vazbové a dva protivazbové molekulové n·orbitály (obr. 13.9). 
Dva elektróny z a.tórou síry a jeden elektrón z každ ého a.tórou kys líka zaplňe.jú potom obidva 
vazbové , delokalizované trojcentrové n ·orbitály. Pretože atómové orbitály o.tórou kyslíka sú 
energeticky nižšie než atómové orbitály atómu síry, je ich príspevok do vazbových :n:·orbitálov 
vačší, to znamená, že vačšia časť elektrónovej hustoty na vazbových n;. orbitálooh je konoentro. 
vaná v oblasti kyslíkových atómov. 

__ Opd siričitý ~uiie!!J.ysel_n~ v:yrába _SP!l-!.C?.Yaním !?i!'Y !l~ yzQ.uchu 

l:!,,,H = -296,6 kJ (13.31) 

alebo pražením pyritu FeS2 

4 FeS2 + 1102 (13.32) 

Jnak_ možQQ. oxid si.ri9it_ý prip!'aviť re.dukciou koncentrovanej kyseliny sírovej 
zahrievaI!.(gi_§_p.iekt_qti!!IJ kov:Q'.ll._~Jep_o _!!e~oy~i 

802 + CuO + H20 

3802 + 2H20 

alebo rozkladom siričitanoy_ ~Y§.~.!!~Qp._s!rq_vou _ vo _v_odnom roztoku 

(13.33) 

(13.34) 

(13.35) 

Oxid siričitý je látka chemicky velmi reaktívna. Jeho charakteristické reakcie 
možno rozdeliť do troch skupin: 
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~ a) reakcie, pri ktorých sa oxidačný stupeň síry nemení, 

b) reakcie, pri ktorých sa oxidačný stupeň síry zvyšuje, 

c) reakcie, pri ktorých sa oxidačný stupeň síry znižuje. 

I 

"' 

321 

Do prvej skupiny patria časté adičné reakcie oxidu siričitého s rozličnými 
nenasýtenými organickými zlúčeninami (napr. farbivami) . 

.N_ajtniickejšie a najpočetnejšie sú reakcie, v ktorých sa prejavujú redukčné 
_vla§_tn..Q§~i_o~idu siričitého, oxidujúceho sa v roztoku na kyselinu sírovú, přípaane 

~~n 
E 0 = +0,17V 

,--O--\ 
I 'ITi \ 

I \ 
I I 

I ,-Q---; I 

I I íT* \ I 
I I 1 I 

---1TL____,I I I I 
~ I \ 

\ I \I 
3dxz v 11 

I \ \I 

___ITL______,/ I \\ 

~ , \\ 

3pz I I 1---{fr-ú}-
\ \ /I 

atómove 
orbitaly 

s 

\ ~"/ 2pz 2pz 

1 'iT2 / atomově 
1 I orbitóty 
I I 0 
'----fill--' 

1T1 

Obr. 13.9. Energetický diagram molekulových :n-orbitálov v molekule S02 

Oxid siričitý rahko reaguje napr. s chlórom, kyselinou dusičnou 
oxidovadlami 

Clz + S02 + 2 H20 2HCl + H2S04 

2 HN03 + 3 S02 + 2 H20 2NO + 3 H2S04 

NaOCl + S02 + H20 - NaCl+ H2S04 

H2Cr201 + 3 S02 Cr2(S04)3 + H20 

(13.36) 

a s inými 

(13.37) 

(13.38) 

(13.39) 

(13.40) 

Reakcie, pri ktorých posobí oxid siričitý oxidačne, sú málo charakteristické. 
O~id _siriQitý sa reQ.ukuje len ú_~igk9m~silqý9i?-_r~_9.ukčných . ~J.?..idiel na síru _ 

E 0 = + 0,45 V (13.41) 
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Reakciu možno uskutočniť napr. zahrievaním oxidu siričitého s vodíkom, uhlíkom 
alebo bezvodým jodovodíkom 

L 
S02 + 2 H2 - S + 2 H20 

S02 + C - S + 002 

S02 + 4 HI - S + 2 I2 + 2 H20 

(13.42) 

(13.43) 

(13.44) 

_So síro~odíkom ~rrrítomnosti vo.dy poskytuje tiež elementárnu síru._Reakcia. 
je zložitá a zhruba ju možno vyjadriť rovnicou 

(13.45) 

V kva~ll'lom, ~ta ve j11 g_xid ~jrjčitý vfigrným rozpúštadlom_pre rózne anorga­
nické i organické látky. Niektoré anorganické látky vedú v kvapalnom oxide siričitom 
rovnako dobre elektrický prúd ako vo vodných roztokoch. Samotný je však len málo 
elektricky vodivý (podobne ako voda). Vodivosť kvapalného oxidu siričitého je 
podmienená reakciou 

(13.46) 

Oxid siričitý má velké uplatnenie v priemysle (výroba kyseliny sírovej, celuló­
zový priemysel, konzervovanie ovocia, odfarbovanie látok atď.). Keďže skupenské 
teplo vyparovania oxidu siričitého je pomerne vysoké (402 J. g-1 pri bode vam), 
používal sa aj ako náplň do chladničiek. 

Kyselina· siričitá H 2S03 sa predpokladala vo vodnom roztoku oxidu siriči tého. 

Novšie fyzikálno-chemické výskumy však ukázali , že tento roztok _gq~~@k_._o_~id~ 

..fil.!:!.titý prevažnc vo vofne bydratovanej forme 802 • x H20 J kým_lllolekul~H2SO, sú_ 

prítomné len v nepatrn_Q.m m1!Qžstve. Hydratovaný oxid siričitý sa čia.stočne ionizuje, 
pričom sa ustaluje rovnováha 

(13.47) 

Rovnovážna konštanta tejto reakcie, ktorá predstavuje ionizačnú konštantu 
„kyseliny siričitej", sa móže vyjadriť rovnicou 

K , = [H30+] [HS03] = 13 10- 2 M (25 oO)· 
k [S02. xH20] ' . ' pK~ = 1,89 (13.48) 

Okrem reakcie (13.47) v malom meradle prebieha aj ionizácia hydrogensiričita­

nového aniónu HS03, pre ktorú platí protolytická konštanta 

K • = [H30+] [SO~-] = 1 O 10-1 M (25 °0) · x · 7 00 
k [HS03] ' . ' p k = ' (13.49) 

Od kyseliny siričitej sa odvodzujú dva rady solí: hydrogensiričitany MIHS03 

a siričitany M!S03. 
Hydrogensiričitany vznik!!:,iú n~ýteníll!_~o~ného_!.'~z~ku alebo suspenzie hydro­

xidov, prípadn_~_u.hličit~v kovo.Y...QXidom_~irič.itým_ 

NaOH + 802 - NaHS03 

Oa003 + 2 S02 + H 20 Ca(HS03)i + C02 

(13.50) 

(13.51) 
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Hydrqgensiriči~l!.L.§_LY..9 .YQc!L4Qbr~ .l_Q~pust.né. Hydrogensiričit.anový anión 
HS03 vystupuje v dvoch tautomémych formách 

Prakticky. ~_&významl}ilftí__ je __ liy§r...o~!}~ri_či~~~ _yá~na~ý __ ~J!!SQ3h_1 ktorého 
vodné roztoky sa používajú pri získavaní celulózy z dreva (sulfitový_lúh). 

Siričitany alkalickýgh_kQ.Y.QY_sú vo y0dLL:ozp.Mtné_a pripravujú sa reakciou 
hydrog~nsiričitanov s ekvivaleni n' množstvom hydroxidu 

(13.52) 

Siričitany ostatných k.QY..QY sú_ vo vode m~l<?_!'.2ZP!1~tn~ _ 
Siričitanový anión so~- má tvar trojbokej pyramidy s atómom síry VO vrchole; 

vzdialenosť. S- O je 0,139 run. Tri hybridné sp3-orbitály atómu síry vytvárajú 
a-vazby a štvrtý je obsadený volným elektrónovým párom; všetky tri vazby S-O 
sú silne zdvojené prítomnosťou nd-vazieb. 

Siričitany alkalických kovov sú y_Q.ósled~q_zig;aditg_sti anióllli. _S<)j:- čiastočne _ 
hydrolyzované 

(13.53) 

a majú preto zá§aditú reakcfo,_,Naproti tomu roztoky hydrogensiričitanov reagujú 
kyslo v důsledku síce len slabej, ale predsa pozorovateTnej ionizácie hydrogensiri­
čitanového aniónu. 

Pri žíhaní_~ir:ičitanov alkalických kQY.OV na~plotu a§.i 600_:C _vznikajú,_ sírany 
a sulfidy 

(13.54) 

Táto disproporcionácia je obdobná disproporcionácii chlorečnanov na chloristany 
a chloridy (pozri str. 296). 

Niektoré siričitan~~~klaglili! pa_Q_xi..Q.y 

MgS03 = MgO + S02 (13.55) 

Siričitany, podobne ako oxid siričitý, prípadne kyselina siričitá, majú pomerne 
silné redukčné vlastnosti. Siričit!&P.Y sa na vzduch!.!, najma v rozto~_9xidujú už p~­

. obyčajnej teplote na sírai:i_:y __ 

(13.56) 

Aj róznymi inými oxidov..ru!!.a..IDi, na1g:,_rn_~..Qgani_&tann1i, sa sir!.Q_itany oxis!J:.iji! _ 
v roztoku na sír~gy _ _ 

2 MnS04 + 5 N azS04 + KiS04 + 3 H20 
(13.57) 

Dehydratáciou hydrogensiričitanov vznikajú disiričitany M~S205 

2 KHS03 = K2S20s + H20 
~'- - - -

Disiričitanový anión S20~- má usporiadanie 0 2S-S03. 
Disiričitany majú silné redukčné vlastnost_i.:. 

(13.58) 
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_ Oxid sírov' 803 mA~.J~}.Y!i!!_O~-~t.a.:ve kd_!.1.g<l_uch~ !!!Olekuly, ktoré majú plošnú 
štruktúru , takže tri atómy kyslíka tvoria rovnostranný trojuholník, v strede ktorého je 
atóm síry. Vzdialenosť S- O je 0,143 nm, teda taká istá. ako v molekule oxidu siri­
čitého. 

Skelet molekuly 803 je tvorený tromi a-vazbami, ktoré vznikli použitím hybrid­
ných spz-orbitálov atómu síry. Všetky vazby majú silne dvojitý charakter. 

Teórie. VV vysvetiuje tvorbu vazieb n 4 v molekule 803 obdobne e.ko v molekule S02 
(porovnaj str. 320) prekrýve.ním hybridných (pdl),.-orbitá.lov atómu síry s 2p.-orbitá.lmi jednotli­
vých atómov kyslíka. 
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Obr. 13.10. Energetický diagram molekulových n-orbitálov v molekule S03 

Vazby n v molekule 803 možno opísať e.j pomocou teórie MO. pričom sa kombinujú 3p.-, 
3d,.,- e. 3dvz·Orbit á.Jy atómu síry s 2p,-orbitá.lmi troch kyslíkových atóm->v za vzniku troch vazbo-
vých a troch protivazbových molekulových n-orbitá.lov (obr. 13.10). Tri olektróny z atómusíry 
e. jeden elektrón z každého atómu kysHka obsadzujú tri vazbové §tvorcentrové n-orbitá.ly, kt""'é 
je.v ia preve.hu elektrónovej hustoty pri kyslíkových atómoch. 

_ Ply_nni_ qzjd sírový f?a ocgiaQ~ním kondenzuje na p#el!fadnú látku pqdobnú _ 
_ _r~du_lb. t. 1.6 ~ °CJ, ktorá sa skladá z tr!mérnych !!J.Olekúl (S03h cyklickej štr:ukt.úry 
(obr. 13.11). Cas_Qip samovofne prechádza na inú, ~4l~jšig_modifikáciu, ktorá sa skladá 
z bielych, hodvábne lesklých, plsfovitý.Q...h i.hličiek a má vyšší bod topenia. Táto modi­
fikácia obsahuj~_pajy1nérne rp.9~kajy_(S03)x ,_ ~vorené nekonečnými lomenými refaz­
cami (obr. 13.12). Okrem toho je známa aj tretia, najstálejšia modifikácia, ktorá sa 
topí pri ešte vyššej teplote. 

V polymérnom oxide sírovom je centrálny atóm síry tetraedricky obklopený 
štyrmi atómami kyslíka, z ktorých dva majú úlohu mostíka. Vazby atómu síry 
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s týmito atómami kyslík.a sú zvačša jednoduché, no vazby s vonkajšími atómami 
kyslíka sú zdvojené prítomnosťou vazieb 3rd. 

Oxid síroyý: vzniká priamym zlučov~nÍf!l oxidu siričitého s kyslíkom 

Mi = - 195,8 kJ (13.59) 

@br. 13.11. Model molekuly (S03h e-s @-O 

Obr. 13.12. Model molekuly (SOJ)„ 
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Táto reakcia je vratná, a pretože sa pri nej uvofňuje teplo, posúva sa rovnováha 
zvyšovaním teploty v smere rozkladu oxidu sírového. Pri nízkej teplote je však 
rýchlosť reakcie veTmi malá, ale dá sa účinne zvýšiť, ak sa použijú niektoré kataly­
zátory, ktoré majú schopnosť vystupovať ako prenášače kyslika. V týchto podmien­
kach prebieha reakcia s dostatočnou rýchlosťou už pri 400 až 500 °C. 

Na rozdiel od teploty má zvýšenie tlaku podTa princípu pohyblivej rovnováhy 
priaznivý účinok na tvol'bu oxidu sírového. 

Rovnováho. reakcio (13.59) je pri do.nej teplota určená rovnovážnou kon.što.ntou 

K - {p(S0,)}2 
P - {p(S02)}2 p(02) 

(13.60) 

z kt.orej p1·iamo vyplývo. vzťah 

(13.6 1) 

Pomer p(S03 )/p(S02), udá.vajúci výťažok oxidu sírového, je podia toho úmerný odmocnina 
z parciálneh o tlaku kysl.firn a možno ho teda zvýšit primiešaním vzduchu k rovnovážnej sústo.ve. 

Reakcia (13.59) je technicky vefmi důležitá, pretože je základom priemyselnej 
výroby kyseliny sírovej. 

Priemysel.ne sa vyvinuli dva postupy yýro]!y Ify~eliny ,gírQ.vej z oxidu siri.i';itého tzv. 
k<mlaktná a nitrózová metóda. V súčasnosti so. síce používajú obidva. postupy, no častejšie metódo. 
kontakt.M,_ 

J'ri konto.ktnej metóde sú katalyzátormi tuhé lát!u'., uložené v t zv. kontaktných tel~Ál:h~ 
~!L§Jl- ako katalyzátor pou žívala-Pl!!:..tjpJ!t.._y ...§Úi\l!.§!1.0.fili_sa bežne používa Qzji;l. van a i@.,ý. 

Oxidácia oxidu siričitého na oxid sírový účinkom oxidu vanadičného sa móže zjednodušena 
vysvetliť vznikom oxidu vanadičitého ako medziproduktu 

Y20s + 802 
1/2 02 + 2 V02 

1/2 02 + 802 so, 

(13.62) 
(13.63) 

(13.64) 

Rýchlosť reakcie (13.62) a (13.63) je podst.o.tne vyššia než rýchlosť priamej reakcie (13.64). 
Pri nitrózovej metóde ako homogénne katalyzátory sa používajú oxidy dusíka. Oxidáciu 

oxidu siričitého možno schematicky vyjadriť rovnicami 1 1 _. .t 
I ll-·t.t :i-i.11rw.t .v~ .L 

o "Vvo")l 1/2 02 + NO N02 r N o't ~\ ( ~ -
N02 + 802 + R20 = H2SO. + NO ... 1,.."( 

1/2 0 2 + 802 + H20 H2SO. 

Starší postup pri nitrózovej metóde bol tzv. komorový; novší postup je vežov1í. 

(13.65) 

(13.66) 

(13.67) 

Oxid sírový možno pripraviť aj teťmickýrn rozkladom niektorých síranov 

Fe2(S04)J Fe203 + 3 S03 (13.68) 
C I' /'.''c..„ ~;.("\j '- ~'0t~ ~P\ ·~ 1' ,:.r3 

Táto reakcia sa v minulosti použífala na výrobu kyseliny sírovej, no dnes už nemá 
technický význam. 

Kyselina sírová H2...S04 vzniká reakciou oxidu sírového s vodou 

Ill! = -80kJ (13.69) 

Oxid sírový sa energicky zlučuje s vodou (má silné dehydratačné vlastnosti), 
preto je reakcia (13.69) veTmi prudká a niekedy može mať až explozívny charakter. 
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Technologické uskutočnenie reakcie oxidu sírovéh o s vodou je pomerne komplikované, 
kedže pritom vzniká hmla kyseliny s(rovej a disírovej , ktorá sa ťažko usadzujo. Obťažnosť tohto 
procesu súvisí s ta.kým usporiadaním molekúl kyseliny s írovej, prípadne disírovej v hmle, pri 
ktorom povrch kvapóčok tvoria negatívne nabité atómy kyslíka, ktoré sa navzájom odpudzujú 
(obr. 13.13). Okrem toho plynný oxid sírový pri styku s vodou čiastočne prechádza. na poly­
mérnu modifikáciu, ktorá reaguje s vodou Jen pozvolna. Z týchto príčin sa pri kontaktnej metóde 
o xid sírový neabsorbuje vo vode, ale v koncentrovanej kyseline s írovej , pričom vzniká tzv. 
6leum, t. j. roztok oxidu sírového v kyseline sírovej. 

Obr. 13.13. Usporiadanie mole­
kúl v kvapočke hmly SO,- H20 

Celú výrobu kyseliny sírovej možno rozdeliť na niekofko etá.p: 
a) príprava zmesi oxidu siričitého a vzduchu, 
b) čistenie tejto plynnej zmesi, 
c) oxidácia oxidu siričitého na oxid sírový za použitia katalyzátorov, 
d) príprava kyseliny sírovej, prípadne ólea. 

Pri nitrózove j metóde je oxidácia oxidu siričitého na oxid sírový spojená so vznikom 
kyseliny sírovej (pozri str. 326). Takto pripravená kyselina sírová je rnenej čistá, než kyselina 
získaná kontaktným spósobom a musí sa ešte koncen t rovat. 

Úistá kyselina sírová je bezfarebná olejovitá kvapalina (b. t. 10,36 °0, e = 
= 1,836 g. cm- 3 pri 15 °C). Malým množstvom vody sa bod topenia pozorovateine 
znižuje; napr. 96% kyselina sírová má bod topenia len 3,0 °0. Pri odparovaní čistej 
kyseliny sírovej zo začiatku unikajú pary oxidu sírového a potom pri 338 °0 98.3.}'_ 
~yselina sírová dosahuje konštantný bod varu (azeotropická zmes H 2S04-H20, 
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porovnaj str. 286). Kyselina tejto koncentrácie sa získa aj pri destilácii zriedenej 
kyseliny, Jenže v tomto prípade najskór uniká vodná para. Takáto kyselina sírová sa 
obvykle označuje ako koncentrovaná. 

Kyselina sírová sa s vodou mieša v každom pomere. Pri rozpúšťaní vo vode 
nastáva objemová kontrakcia a uvoiňuje sa vefké množstvo tepla (85,4 kJ na mól 
H2S04 v nadbytku vody pri 20 °C). Pohlcuje vodnú paru aj zo vzduchu, a preto sa 
v laboratóriu používa ako vysušovadlo. 

Na obr. 13.14 je znázornený diagram tuhnutia sústavy kyseliny sírovej a vody, 
ktorý udáva body tuhnutia tejto sústavy v závislosti od jej zloženia (podrobnejšie 
pozri str. 461). 

o 
i' 
ď 
(/) 

-I 

20 

o 40 100 
Obr. 13.14. Diagram tuhnutia sústavy 
HzS04-H20; . 
E1 a! E, - eutektické body (porov. ltr. ~61) 

Maximá na krivke tuhnutia udávajú zloženie roznych hydrátov, existujúcich VO 

vodnom roztoku kyseliny sírovej, ako napr. H2S04 • H20 (b. t. 8,5 °C), H2S04 • 2 H20 
(b. t. -38 °C) a H2S04 • 4 H20 (b. t. -27 °0). 

Molekula kyseliny sírovej má takúto štruktúru 

o"'s/o-H 
O_/n'd ""0-H 

cr-vazby S-O sú tvorené hybridnými sp3-orbitálmi atómu síry. Vazby atómu síry • 
s kyslíkovými atómami skupin OH sú prevažne jednoduché, kým vazby s koncovými 
atómami kyslíka sú silne zdvojené pomocou vazieb :rt"d. 
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V čistej ky$eline sírovej sa ustafujú rózn') chemické rovnováhy, v dósledku ktorých okrem 
molekúl H 2SO. sú tam prítomné aj rózne iné molekuly alebo ióny. Vždy nastáva autoprotolýza. 
kyseliny sírovej 

H,so. + H2SO. ~ li3SO~ + HSO:; 

a takisto kondenzácia h-yseliny sírovej na kyselinu disírovú 

2 H,so. ~ H20 + H2S201 

Produkty reakcie (13. 71 ) potom reagujú s kyselinou sírovou 

H,so. + H10 ~ li30+ + HSO:; 

H,so. + H2S207 ~ li3S04 + HS207 

(13.70) 

(13.71 ) 

(13.72) 

(13. 73) 

Kyselina sírová vystupuje ako silná kyselina už oproti veTmi slabým zásadám, 
ktorým úplne odovzdáva protóny. Preto je vo vodných roztokoch aj pri koncentrácii 
napr. c = 1 M prakticky stopercentne ionizovaná. Anión HS04 sa správa ako stredne 
silná kyselina a jeho protolytická konštanta pri 18 °C je 1,29 . 10-2 M. 

Koncentrovaná kyselina sírová má silné oxidačné vlastnosti. Oxiduje za horúca 
niektoré ušfachtilé kovy_Js kladným štandardným potenciálom) 

Cu + H2S04 
CuO + H2S04 

CuO + S02 + H20 
CuS04 + H20 

(13.74) 
(13.75) 

(13.76) 

Ďalej oxi.ili.!j~írovodík_~síru,_iodo_y_q_dík_~k~I.!'!..o.Y2dík_~a_·ód a bróm (nie 
.~.hl_Q!'9voq_íkl. a za hqrÚ!J.a aj uhlík na oxjif_qJ1l!čitý. 

Okrem oxidačných vlastností má_ ~qp~!!'.2..v.:aná ky~elina sírová aj sil!l_e deby_d::. 
ratačgé vlast.!!OS~i a mnohým organickj:m látkal'.J'.!.. odoberá vodu, t_akže sposobuje 
ich zuhoTnatenie. 

Zriedená kyselina sírová nemá na rozdiel od koncentrovanej kyseliny schopnosť 
podliehať redukcii z SVI na s1v, a preto rozpúšta len kovy so záporným štandardným 
potenciálom. 

Z technického hradiska je dóležité správanie sa kyseliny sírovej k železu. Kým v zriedenej, 
prípadne nie príliš koncentrovanej kyselina sírovej sa železo fahko rozpúšea, velmi koncent ro ­
vanou kyselinou sa. pasivuje {pozri str. 530), a preto je oproti n ej velmi odolné. To umožňuj e 
transportovať koncentrovanú kyselinu sírovú (vyše 9~~_y~!_i._2l_stern_á:ch:.._ 

Ak kyselina sírová obsahuje rozpustený oxid sírový v pomere látkových množ­
stiev 1 : 1, hlavnou zložkou sústavy je kyselina disírová H 2S20 7 , ktorá vzniká reakciou 

(13.77) 

Ak je obsah kysličníka sírového vačší, tvorí sa zrejme aj kyselina trisírová 
H2S30 10 a tetrasírová H2S40n. Tieto kyseliny sa však už stopami vody rozkladajú na 
kyselinu sírovú. 

Kyselina sírová a óleum majú vefké použitie v priemysle a v chemických labo­
ratóriách. Vefké množstvo kyseliny sírovej sa spotrebuje najma na výrobu prie­
myselných hnojív, ďalej v organickej výrobe, v petrolejárskom priemysle, v papieren­
stve a v textilnom priemysle. Vo všeobecnosti možno povedať, že nieto takmer 
odvetvia chemickej technológie, v ktorom by sa kyselina sírová nepoužívala. Preto 
sa jej výroba neustále zvyšuje a jej spotreba može byť meradlom vyspelosti v mno­
hých chemických priemyselných oblastiach. 
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Kyselina sírová je dvoj~ýtna_!fyselina a tvorí dv.~rady ~í: hydr.2f!!:Ji§.Í!..<!:...1J:Y_ 
MIHS04 a sírany _ _ffiso.""'4-· __ 

Sírany sa najčastejšie pripravujú neutralizáciou hydroxídov kyselinou sírovou 
(13.78), posobením kyseliny sírovej na neušrachtilé kovy (13.79) a oxidy kovov 
(13.80), rozkladem solí slabších, prípadne prchavejších kyselín kyselinou sírovou 
(13.81) a zrážaním (13.82) 

H2S04 + 2 NaOH 

H2S04 + Zn 

H2S04 + CuO 

H2S04 + ZnC03 
H2S04 + 2 NaCl 

H2S04 + BaCl2 

Na2S04 + 2 H20 

ZnS04 + H2 

CuS04 + H20 

ZnS04 + C02 + H20 } 
Na2S04 + 2 HCI 

BaS04t + 2 HCI 

(13.78) 

(13.79) 

(13.80) 

(13.81) 

(13.82) 

Ako sme už uviedli (pozri str. 315 a 323), sírany možu vzni.kať aj oxidáciou 
sulfidov a siričitanov. 

Vačšina síranov je vo vode dobre rozpustná. Málo rozpustné sú sírany kovov 
podskupiny vápnika a síran olovnatý. 

Sírany alkalickÝ.ch kovov sa topia bez rozkladu. Niektoré SÍf.!J!:qy _sa však pri 
vyššej teplote rozkladajú, pričom vzniká oxid k9vu a oxid sírQYý, prípadne produkty 
jeho rozkladu (oxid siričítý a kyslík). I.:~.hl_ro fl..!!:_r.Q~ladajú SÍL~Y kovov_v__9xida9.12Q..I!!.. 
stupni III. rg~oi.,i, 
---mranový anión so~- má štruktúru tetraédra, v kterého strede sa nachádza 

atóm síry. Vzdialenosť S- O je 0,149 run, takže je o 0,020 run kratšia ako vypočítaná 
vzdialenosť S-O pre jednoduchú vazbu, která je 0,169 nm. Vazbové pomery sú 
celkem podobné tým, které sme vysvetlili pri anióne Cl04 (pozri str. 279). Podfa 
toho tvorí atóm síry hybridnými sp3-orbitálmi štyri a-vazby a dvoma 3d„-(3dx2 _1/­

a 3dz2-) orbitálmi nd-vazby so štyrmi atómami kyslíka; n-vazbový poriadok je 1/2. 
Tuhé hydrosírany sú známe len nri alkalicfilí:ch ko~ch,,Vo vode sú dobre roz­

pustné a nripravujú sa reakciou k_xseliny~íro_y~j s.hy,dr..Q:iddmu kll..D..mi alebo chloridmi 
alkalických kovov 

H2S04 +KOH 

H2S04 + Na2S04 

H2S04 + NaCl 

- . KHS04 + H20 

2 NaHS04 

NaHS04 + HCI 

Zahrievaním hydrogensíranov vznikajú disírany_~§,&,__ 

2 NaHS04 

(13.83) 

(13.84} 

(13.85) 

(13.86} 

Štruktúra disíranového aniónu S20~- je znázornená na obr. 13.15. V súhlase 
s medzijadrovými vzdialenosťami sú vazby atómov síry s mostíkovým atómom 
kyslíka skor jednoduché, kým vazby s vonkajšími atómami kyslíka sú silne zdvojené 
prostredníctvom nd-vazieb (pre n-vazbový poriadok vychádza 0,6). 

N ajdóležitejší je disíran ~;,.~illv.J<torS:.. ~a- 2._oUŽÍY.!Lll.a~klad_ťažkoro.#PU?„9.U'.:ch 
oxidov (Al,O" Fe203, Ti02, Zr02). Tavením týchto oxidov s disíranom draselným vznikajú 
vo vode dobre rozpustné sírany 

Al203 + 3 KzS201 = Al,(804)3 + 3 K1SO. (13.87 ) 

Sú známe aj trisíran y s aniónom S30i0 , napr. trisíran nitrylu (N02}zS30 10 • 
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Peroxidy ·a peroxokyseliny síry 

Peroxid sírl': S04 sa pripravuje ú~i_~o~ho _9!_oktl'i_ck~~<?.. výboja. na zmes s1.w~ého oxidu 
siričitého a. k vslíka v ozonizá.19r~ Je to biela tuhá látka.. Pri 3 C sa rozkla.dá a. vzmka. oranžová 
kvapalina stechiometrického zloženia. 8 20„ S vodou sa nezlučuje na. kyselinu peroxosírovú, ale 
v s tyku s ňou sa rozkla.dá a. uvolňuje sa. kyslík . .Má silné oxidačně vlastnosti, na.pr. mangána.té 
soli oxiduje na manganistany. 

-
Obr. 13.15. Model aniónu S20~- 8-5 0 -0 

Kyselina peroxodisírová. H2S20 8 je tuhá kryšta lická látka (b. t. 60 °CJ, vefmi 
hygroskopická. Okrem vazieb S- O a S-OH obsahuje peroxidovú vazbu - 0 - 0 -

o o 
ndl Ind 

H- O- S- 0 - 0 - S- O-H 
:ndl Ind 
o o 

Pripravuje sa elektrolý~Q!!_~tr~dne konce~ro"vaných _r9ztokov kyseliny sírovej 
pri nízkej teplote ~~oužitia vy~ok~j_P.E_údo~~i ~~toty na anódť'. 

2 HS04 H2S20s + 2e (13.88) 

-~Ože sa prtP_r11vii.~·.L realf.ci9~~y~eliny_pe!'ox2sJro_!ej (pozri ~l~j) ~ kyselinou 
..chlorosírovou 

(13.89) 

Kyselina peroxodisírová je silná dvojsýtna kyselina. Z jej solí, peroxod·isíranov 
Mj_S20 8 , je dobre známy peroxodisíran amónny (:r-.TH4)iS208 a peroxodisíran draselný 
Kz820 s. 

Peroxodisíranový anión vzniká al!odickou oxidáciou síranového aniónµ v po­
dobných podmienk~cJ.!„_ ~lfQ_~~jpravuj~_!{~~li:n~_perox9disírová, Štruktúra pero­
xodisíranového aniónu 820~- je znázornená na obr. 13.16. Vzdialenosť S- O je 
0,150 nrn, vzdialenosť 0 - 0 je 0,131 nm a uhol S- 0 - 0 je 128°. 

Takmer všetky peroxodisírany, okrem draselnej soli, sú dobre rozpustné vo vode 
a ich roz.toky sú pomerne stále. 

Kyselina peroxodisírová a peroxodisíranL!P~j ú silné oxidačné. vlastnosti 

S20~- + 2e ~ 2 SO~- ; E 0 = + 2,01 V (13.90) 
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Oxidujú mangánaté soli na manganičité, prípadne až na kyselinu manganistú, želez­
naté soli na železité, strieborné soli na peroxid strieborný Ag202 a pod. 

(13.91) 

_ V orná kyselina peroxodisírQvá_ sa vo vodný@ rqz~ok0cb, fa..Pk.9 _rozkladá, pričom 
popri kyseline sírovej "\'."Zni~á n11jsk§r kyselina pe~Q~_osírpvá a P.s>~m p~~id voJfí~~ 

H03SOOS03H + H20 ~ HOOS03H + H 2S04 

HOOS03H + H20 ~ H 202 + H2S04 

(13.92) 

(13.93) 

Tieto reakcie sa v technickom meradle používajú pri príprave peroxidu vodíka. 
(pozri str. 273). 

_Kyselina peroxo§Ú'~!.l!-J~y~lina Qi\!:.QQ.Y~) __ Ijz_~Ps. je ~u4á lqyštalická látka (b. t. 
45 °C). Obdobne ako kysJlina peroxodisírová vedra vazieb S-O a S- OH obsahuje 
peroxidovú va?.bu -0- 0 -

o 
Ind 

H-0-0-S- O-H 
Ind 
o 

Okrem uvedenej reakcie kyseliny peroxodisírovej s vodou možno kyselinu 
peroxosírovú pripraviť aj účinkom peroxidu vodíka na koncentrovanú kyselinu 
sírovú za studena (spatná reakcia jej rozkladu vodou) alebo na kyselinu chlorosírovú 

(13.94) 

Kyselina peroxosírová je silná jednosýtna kyselina. Jej soli M1HS05 sú nestále. 
Má oxidačné vlastnosti podobne ako kyselina peroxodisírová. 

Haloge,idy kyslíkatých kyselín síry 

Nahradením jednej alebo obidvoch hydroxylových skupin v kyslíkatých kyse­
linách síry atómami halogénu sa odvodzujú halogenidy týchto kyselin. Poznáme • 
halogenidy kyseliny siričitej, sírovej a disírovej typu SOX2, S02X2, HS03X a S20 5X2, 
ktoré sú aj so svojimi fyzikálnymi vlastnosťami uvedené v tab. 13.6. 
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PREHl!.AD HALOGENIDOV KYSELÍN SÍRY 

Východisková 
kyselina 

Štruktúrny 
vzorec 

w
5
/X 

" 'x 

O~ /X 
o1·s'x 

o~5/x 
01'.• 'OH 

o~~o 

o;s'* 's ..... 
01·~'0 

Fluoridy 

SOFz 
b.t. - 110,5 °C 
b. v. - 43,8 °C 
bezfarebný 
plyn 

S02F2 
b. t. -136 °C 
b. v. -55,4 °C 
bezfarebný plyn 

HS03f 
b. t. - 87,3 °C 
b. v. 165,5 °C 
bezfarebná 
kvapalina 

SzOsfz 

333 

Tabulko 13.6 

Chloridy Bromidy 

SOC(z SOBr2 

b. t . - 105 °C b. t. - 52 °C 
b. v . 78,8 °C rozkladá sa, 
bezfarebná červená kva-
kvapalina pal i na 

S02Ch 
b. t. -51,4 o 

b. v. 69,1 °C 
bezfarebná 
kvapalina 

HS03CI 
b. t. -80 °C 
b. v. 158 °C 
bezfarebná 
kvapalina 

SzOsClz 
b. t. 39-37 °C 
b. v. 152,5 °C 
bezfarebná 
kvapalina 

Zo všetkých halogenidov kyslíkatých kyselín síry sú najdóležitejšie chloro­

deriváty kyseliny siričitej a kyseliny sírovej. 

Molekuly SOX2 majú tvar trojbokej pyramídy s atómom síry vo vrchole; 

vzdialenosf. S-O je asi 0,145 nm. Tri neekvivalentné hybridné sp3-orbitály atómu 

síry sa používajú na a-vazby a vo štvrtom sa nachádza vo!ný elektrónový pár. 

Vazba S-O je zdvojená pomocou vazby nd, a to tým silnejšie, čím je elektrone­

gativita halogénu vačšia. 
Dichlorid tionyl~ (dich_!?.~~~.ox~d siričitý) §.OCh sa pripravuj e ~~inkom chloridu 

fosforečného na 9xid ,siričitý . 

PC15 + 802 = SOC}z + POCh (13.95) 

T~hnicky_ sa vyrába reakciou oxidu. sírovél!..o __ ~ chlor~om sf.!'~ym, prípadne 

sirnatým 
803 + 82Ch 

803 + SC}z 

SOClz + 802 + 8 
'. 

- 80C}z + 802 

(13.96) 

(13.97) 

Molekuly S02X 2 majú tvar deformovaného tetra.édra s atómom síry v jeho 

strede. a-vazby atómu síry sú tvorené jeho neekvivalentnými hybridnými spl-orbi­

tálmi. Vazby S-O sú zdvojené prostredníctvom vazieb nd. 

Dichlorid sulfurylu (dichlorid-oxid sírový) S02Cli sa pripray11j~_pri_a:_I_!!Q_u synté-. 

zou oxidu sirigtéhQ. a ch1ór.u v_p1jtQm~o~ti kat_alyzátora (napr. gáfru) 

802 + Ch , = S02Cl2 (13.98) 

' ' I 
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alebo termickým rozkladom kxseliny....Q..hl.Qrosírovr.j 

2 HS03Cl = S02Clz + H2S04 (13.99) 

-~_x_seli__na chlorosírová (kyselina chlórsulf§E~Y!} HS03Cl ~ pripravuje (aj 
technicky) priamou syntézou oxidu sírového a chlorovodíka 

(13.100) 

Získa sa aj reakciou koncentrovanej kyseliny sírovej s chloridom fosforečným 

(13.101) 

Používa sa často v organických syntézach a ako dymotyorná látka. 
Všeobecnou vlastnosfou halogenidov kyslíkatých kyselín je, že sa vodou rozkla­

dajú. Rozkladom halogenidov kyselín síry a halogenokyselín síry vodou vzniká 
okrem halogenovodíkovej kyseliny kyselina sírová, prípadne oxid siričitý 

SOX2 + H20 - 802 + 2 HX 

S02X2 + 2 H20 - H2S04 + 2 HX 

HS03X + H20 - H2S04 + HX 

(13.102) 

(13.103) 

(13.104) 

Kým kyselina chlorosírová reaguje s vodou búrlivo až explozívne, fluoroderiváty 
sa vodou rozkladajú len vermi pomaly. 

Tiokyseliny síry 

Kyselina tiosírová H 2S20 3 je vefmi nestála. Vofná sa nedávno pripravila reakciou 
síro-vodíka s oxidom sírovým pri -78 °0. Muže sa pripraviť aj reakciou sírovodíka 
s kyselinou chlorosírovou pri takej istej t eplote 

(13.105) 

Soli kyseliny tiosírovej sú tiosirany MiS20 3. Štruktúra tiosíranového aniónu 
S20~- je podobná štruktúre síranového aniónu (pozri str. 330), len jeden atóm kyslíka 
je nahradený atómom síry. Vzdialenosť S-S je 0,199 nm a vzdialenosť S-O je 
0,148 nm. Tieto vzdialenosti naznačujú pomerne slabé zdvojenie vazby S-S, avšak 
značné zdvojenie vazieb S--0 (ako v síranovom anióne). 

Na rozdi~!Qy_cj)._a..rak~fil'. ~tQ!!!Q.Y.. síry v t iosíra1!9vo_m anióne __ poukazuj.e na pr. 
reakcia dusičnanu strieborného s tiosírano.µi_§_o@ý111....TIL.v..Qgl!Q!l'.li:~~epJIJ._ 

2 AgN03 + Na2S203 + H20 = Ag2S + H 2S04 + 2 NaN03 (13.106) 

Prakticky najvýznamnejší je tiosíran sodnÝ- N~2..S2Q3 . Technicky sa obvykle 
získava oxidáciou polysulfidov vzdušným_ kyslíko_m 

2 Na2S2 + 3 02 - 2 Na2S203 (13.107) 

2 Na2Ss + 3 0 2 2 Na2S203 + 6 S (13.108) 

Tiosírany mozeme pripraviť aj zavádzaním _pl nnej_ ~me&i oxidu_si.tlčiMh..o 
a sírovodíka.Lsp.!i_vnom pomere do vodnýgh mz_tokov h~<!r.Qxidov: "'lkalických.koxo.y_ 

2 HS-+ 4 HS03 = 3 S20~- + 3 H20 (13.109) 
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ďalej zohrievaním sus~~e sí~o~toku si~gitanu . 

SOi- + S S20~- (13.110) 

a inými spósobmi. 
Pósobením ~selín sa tiosíra!!Y,_vo vodných roztokoc~ _oxid..siri­

čitý, síru a melu__ 
3H20 + S02 +s (13.111) 

Pósol1!iní~J.!n~i~gh_o~gačných činidiel (chlQ.r, brómjt_j,) sa tiosi!any ~a na . 
.fil.rany 

2 NaHS04 + 8 HCI (13.112) 

Táto reakcia umožňuje používat tiosíran ako tzv. antichlór. 
Pósobením s!!!-Q.ších oxidačných činidiel, napr. jÓdu, sa tiosírany oxidujú na 

tetratiónany -
2 S20i- + I2. = 840~- + 2 I- (13.113) 

Táto reakcia sa často využíva v odmernej analytickej chémii (jodometria). 
Významné je použitie tiosíranu sodného vo fotografii. Tiosíran sodný je pod­

statnou súčastou ustafovača, ktorý má po vyvolaní negatívu alebo pozitivu od­
stránit z filmu halogenidy striebra. Ide ·v podstate o vznik rozpustnej komplexnej 
zlúčeniny bis(tiosulfáto)striebornanu trojsodného Na3[Ag(S20 3)i] 

2 Na2S203 + AgX - Na3[Ag(S203)i] + NaX (13.114) 

Obr. 13.17. Model aniónu 540~- e-s @-0 

Kyselina ditioničitá H 2S20 4 nio je vo vofnom stave známa . ...Ici...§9.li.. ditioni§itany M~f3204 , 

sa móžu pripraviť redukciou vod_!!;ý:ch roztokov h;'.drogensiričitanov zinkem v prítomnosti oxidu 

tsiričit.ébo --- ---

2 NaHS03 + Zn + 802 = ZnS03 + NaiS204 + H20 (13.lló) 

Ditio1ůčitanový anión 820~- má konfiguráciu 02S- S02 s velkou vzd.ialenostou S-S 

0 ,239 nm. Ditioničitany majú vysoký negatívny oxidačno-redukčný potenciál 

2 SO~- + 2 H20 + 2e ~ 820!- + 4 OH-; E 0 = - 1,12 V (13.116) 

a. preto účinkujú v zásadjtom prostredí ako silné redukčné činidlá. 
Kyselina ditiónová H 28 20 6 je známa len v roztoku. Jej mangánatá sol (popri sírane man· 

gánatom) sa získa zavádzanírn oxidu siričitého~o vodnej suspenzie oxidu mang~ičitého 

(13.117). 
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Ditiónanový anión S20!- má usporiadanio 0 3S-S03 • Vzdialenosť S-0 je 0,143 nm, takže 
tieto vazby sú prevažne dvojité. Ditiónany sú veTmi stále a odolné proti oxidácii a j redukcii. 

Kyseliny polytiónové H2Sn0 6 (n = 3 až 6) sú prítomné v roztoku, ktorý vzniká 
zavádzaním sírovodíka do vodného roztoku oxidu siričitého. Pri odparovaní tohto 
roztoku sa polytiónové kyseliny rozkladajú na kyselinu sírovú, oxid siričitý a síru . 
Stálejšie než vofné kyseliny sú ich soli , polytiónany M~Sn06 , najma polytiónany 
alkalických kovov. Polytiónanové anióny majú dve skupiny 803 viazané na atóm 
síry, prípadne na reťazce tvorené dvoma alebo viacerými atómami síry (obr. 13.17). 

VÝSKYT V PRÍRODE A ZÍSKAVANIE SÍRY 

Síra sa nachádza v zemskej kóre (0,03 mólových %). Vychádzajúc z poznatku, 
že meteority vždy obsahujú sulfid železnatý, prišlo sa k záveru, že aj jadro Zeme 
obsahuje síru. 

V důsledku oxidačných a lúžiacich procesov značné množstvo síry sa dostalo 
z litosféry do hydrosféry, kde sa síra nachádza v poďobe rozpustných síranov. 

V atmosfére sa síra trvalo nevyskytuje, lebo jej prchavé zlúčeniny, napr. siro­
vodík, sirouhlík a pod., sú v bežných podmienkach nestále, ·postupne sa oxidujú 
a v konečnej fáze vznikajú neprchavé zlúčeniny síry. V oblasti niektorých priemy­
selných závodov sú však v atmosfére prítomné také množstvá prchavých zlúčenín 
síry, ktoré sú zdraviu škodlivé. 

V prírode sa síra yyskytuje v troch formách: ako elementárna sira, v poďobe 
sulfidov a síranov. V hÍbke zeme sú stále len sulfidy, a to až do rozhrania pásma. 

·-=5f-' tf--2 

.. :--, 

Obr. 13.18. Schéma Frashovej metódy; 
1 - Prlvod sclaleného horúceho vzduchu, 2 - Prívod horúcej 
vody. 3 - Tok kvapalnej siry, 4 - Odtok spenenei zmesi kvapal­
nej siry a vody 

zvetrávania (oxidačr. é páuno). V tcmto pátme ~ú potom stále Jen sírany. Touto 
ekutočnosťou možno vysvetlit., že v prírode Ea vyEkytu jú t akrr.e1 v l ovnakom množ­
stve sulfidy a síran y. V pcdcbe sírar:ov je sha zlúčuá r:a jrra s alllal i dl ~' rr i kovmi 
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a kovmi alkalických zemín. V poďobe sulfidov je zlúčená takmer výlučne s ťažkými 
kovmi, najmi.i. železom, meďou, olovom a ortuťou. 

Najdóležitejšie zlúčeniny síry, ktoré sa vyskytujú v prírode, sú GlaUberova soí 
Na2S04 • 10 H 20, sadrovec CaS04 • 2 H20, baryt BaS04 , pyrit FeS2 , sfalerit ZnS, 
rumelka (cinabarit) HgS, ga"lenit PbS, chalkozin Cu2S a chalkopyrit CuFeS2 • 

Z ekonomického hradiska sú sulfidy hodnotné najmi.i. ako surovina na získavanie 
kovov; výnimkou je pyrit, ktorý sa faží predovšetkým pre obsah síry (pozri str. 320). 

Vii.čšina síry sa nepripravuje, ale len ťaží, kedže sa v prírode nachádza voTná vo vefkých 
ložiskách. Starší spósob b a.níckeho d obývania síry je u ž dnes prakticky úplne opustený. V súčas­
n osti sa síra najčastejšie získava FrMhovou met6dou, podla ktorej sa síra pod zemou roztápa 
prehriatou vodnou parou, vháňanou sondami , a skvapalnen á síra sa vytláča na povrch teplým 
stlačeným vzduchom (obr. 13.18). Takto získaná síra je v efmi čistá (99,6 %) a obvykle sa dalej 
ani n erafinuje. 

Keď sa pary síry vedú d o komor zohriatych vyše 120 °C, získava sa kvapalná síra, ktorá sa 
odlieva do foriem (tzv. k olíková síra). Kolíková sira a sírny kvet sú bežnými preda jnými formami 
elemen tárnej síry. ' , 

Síra sa získava aj z róznych technických plynov (koksárenský plyn, svietiplyn, vodný plyn 
a p od.), v ktorých sa nachádza najma v podobe sírovodíka. Neúplným spa!ovaním sírovodíka 
pomocou kyslíka za prítomnosti katalyzátorov v tzv. Clatmwých peciach (Clauaov proces) vzniká 
e lementárna síra -

2 S(s) + 2 H 10(g); l;,.H = - 444 kJ (13.118) 

Podfa iného spósobu sa technický plyn, ktorý obrnhuje sírovodík, vedie nad hydroxidom 
železitým, čím vzniká sulfid železitý, ktorý sa vzdušným kyslíkem rr.ení na hydroxid a elemen­
tárnu síru. 

Elementámu síru možno získať z technických plynov aj vtedy, ak je v nich prítomná v po­
doba oxidu siričitého. Keď sa napr. konvertorový plyn (pozri str . 641), ktorý obsahuje oxid 
si.ričitý, vedie nad zohriatym uhlím, vzniká síra a oxid uhličitý 

(13.119) 

Takto pripravená. technická síra sa čistí destiláciou. 



14. DUSÍK 

Dusik patrí do piatej skupiny periodickej sústavy. Okrem dusíka sa do tejto 
skupiny zaraduje fosfor, podskupina vanádu: 1:anád, niób a tantal (podskupina Va) 
a podskupina arzénu: arzén, antimón a bizmut (podskupina Vb). Elektrónové konfigu­
rácie atómov prvkov V. skupiny sú uvedené v tab. 14.1. 

Spoločným znakom elektrónovej konfigurácie prvkov podskupiny Vb je, že im 
<Jhýbajú do elektrónovej konfigurácie najbližšieho vzácneho plynu tri elektróny. 
Valenčnou vrstvou je n-vrstva s elektrónovou konfiguráciou (ns) 2 (np)3. Valenčnou 
vrstvou prvko v podskupiny Va (prechodné kovy) je (n-1 )- a n- vrstva s elektrónovou 
konfiguráciou ((n-l)d)3 (ns)2 (vanád, tantal), prípadne ((n-l)d)4 (ns)I (niób). 

Sposob vazby 

Elektrónová konfigurácia atómu dusíka v základnom stave je (ls)2 (2s)2 (2px)I 
(2py)l (2pz)I s tromi nespárenými elektrónmi v orbitáloch 2p. Atóm dusíka by pri­
jatím troch elektrónov mohol nadobudnúť elektrónovú konfiguráciu najbližšieho 
vzácneho plynu neónu (ls)2 (2s)2 (2p)6 

!~· + 3e - JN j3- (14.l) 

Napriek tomu sa v zlúčeninách s aniónom N3- v skutočnosti nestretávame. Súvisí 
to s tým, že vznik záporne nabitých jednoduchých iónov s mocenstvom -2 a tým 
Bk6r -3 je energeticky nevýhodný (pozri str. 92). Napríklad v nitride horečnatom 
Mg3N2 , v ktorom sa p6vodne predpokladala iónová vazba, sa na atóme dusíka 
narniesto náboja -3 experimentálne zistil efcktívny náboj len -0,9. Okrem amidov 
MINH2 a prípadne niektorých imidov MIINH majú vazby atómu dusíka v zlúčeni­
nách prevažujúci kovalentný charakter. 

Nepolámou kovalentnou vazbou je atóm dusíka viazaný spravidla v zlúčeninách 
B vazbou N-N, a to jednoduchou aj násobnou, napr. H2N-NH2, FN= NF alebo 
N = N. Kovalentné vazby atómu dusíka s atómami iných prvkov sú však vždy do 
istej rniery polárne.1) 

l) Vazby N-Ct sú prakticky nepoláme vzhfadom na rovnakú elektronegativitu d usíka 
.a chlóru. 
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Tabufka f.4.1 

ELEKTRÓNOVt KONFIGURÁCIE ATÓMOV PRVKOV PIATEJ SKUPINY 

Prvok Po~et elektrónov Orbitály pouiitefné na vazby 
vo vrstvách a ich obsadenie v atóme 

K L M N o p 

[fil I • l ~ : 1 I 
N 2 s 2s 2p 

o ~~IJ co--r--,--, 
' ' ' '-- .L--' 

p 2 8 s Js Jp Jd 

i 1I1I1 I OJ 
v 2 8 11 2 Jd 4s 4p 

6J 1· :· l'i IT:J--.----, 
' ' ' • --L.--L„..J 

As 2 8 18 s 4s 4p 4d 

I 1I1I1I1 I D I ! I 

Nb 2 8 18 12 4d Ss Sp 

Q I 1 ~ 1 ! : I co--,..-'T- .... ' ' ' --"'-·- _. 
Sb 2 8 18 18 s Ss Sp Sd 

I 1I1I1 I Q I I 
Ta 2 8 18 32 11 2 Sd 6s 6p 

[J ~--, ..___. ___.____. co--r--T--i u_ t_ :.. _ _: 

Bi 2 8 18 32 18 s 6s 6p 6d 

Ak má atóm dusíka v zlúčenine vo!né elektrónové páry, móže sa viazať koordi­
načnou vazbou s inými atómami, najma atómami kovov za vzniku komplexov. 
Poznáme vefa komplexov kovov s dusíkatými ligand.mi, napr. amoniakom, pyridí­
nom, róznymi amínmi, hydrazínom, hydroxylamínom, prípadne ich derivátmi a pod. 

VzhTadom na to, že atóm dusíka má značne vysokú elektronegativitu a v zlú­
čeninR.ch spravidla vo!né elektrónové páry, je schopný viazať sa aj vodíkovými 
mostíkmi. 

Pretože vo valenčnej vrstve atómu dusíka sú prítomné len orbitály s a p, vystu­
puje atóm dusíka v zlúčeninách najviac ako štvorvazbový. Okrem toho sa atóm 
dusíka bežne vyskytuje trojviizbový a niekedy aj dvojvazbový, prípadne jedno­
viizbový, ako napr.: 

[ 
H ]+ I <+l 

H-r-H 
H 
I 

IN-H 
I 

H 
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Tabufka H.2 

CHARAKTERISTIKA NIEKTORÝCH TYPICKÝCH VAZIEB N - 0 A N - N 

Vazbový Medzijadrová Vazbová 
Zlúčenina vzdialenosť energia 

poriadok (nm] (kJ. mol- 1) 

H2N - OH 1 0 ,146 193 
0 2N-OH 1 0,141 239 
N03 1,33 381 
N03(NaN03) 1,33 0,121 
CH3N02 1,5 0,122 431 
N02 1,75 0,119 469 
FN = O 2 0,113 586 
NO~ 2 0,115 665 1) 

NO 2,5 0,115 632 
NO+ 3 0,106 11051) 

H2 N - NH2 1 0,147 159 
FN = NF (cis) 2 0,125 477 
N+ 

2 2,5 0,112 845 
N, 3 0,110 946 

1) H odnota vypočltaná za predpok!adu, že po rozštiepeni vii.zieb sa iónový náboj rozdeli rovnomerne medzi 
jednotlivé a tómy. 

Atóm dusíka vytvára okrem a-vazieb vermi často aj n -vazby a vazbový po­
riadok jeho vazieb móže mať hodnoty od 1 do 3. V tab. 14. 2. sú uvedené vazbové 
poriadky niektorých typických vazieb N-0 a N-N, príslušné medzijadrové vzdia­
lenosti a vazbové energie. Je zrejmé, že s rastúcim vazbovým poriadkom sa pravi­
delne zmenšuje medzijadrová vzdialenosť a zvyšuje vazbová energia. 

Atóm dusíka vystupuje v zlúčeninách bežne v hybridnom stave SP3, pričom 
vytvára alebo štyri a-vazby (NH,4, R 4N+, R 3N- O), alebo tri, prípadne dve a-vazby 
a má jeden, prípadne dva voiné elektrónové páry (NH3, NHz-). Vzhradom 
na častý násobný charakter vazieb atómu dusíka stretávame sa pri ňom často aj 
s hybridizáciou SP2 alebo SP. V prípade hybridizácie sp2 sú prítomné alebo tri a-vazby 
(HN03, N03, CH3N02 , N02Cl), alebo dve a-vazby a jed"'n vofný pár (NOF, NOz-). 
Pri hybridizácii SP sa vyskytujú <lve vazby a (NO!), prípadne jedna vazba a 
a jeden vorný elektrónový pár (NNO). Ak je atóm dusíka v hybridnom stave SP2 

alebo SP, zostávajú mu nezmenené jeden alebo dva orbitály 2p (2pz , prípadne 2pz 
a 2py) a tie sa využívajú na tvorbu n-vazieb. Tieto vazby sú najčastejšie delokali­
zované, a to trojcentrové, prípadne viaccentrové a možno ich najlepšie objasniť 
pomocou teórie MO. 

Niektoré zlúčeniny dusíka (NO, N02) obsahujú nepárny počet elektrónov, takže 
pri niektorom atóme je porušená oktetová konfigurácia valenčnej vrstvy. Nepárny 
elektrón je, pravda, obťažné priradiť jednému určitému atómu molekuly a adekvátny 
opis elektrónovej štruktúry je tu možný len na základe teórie MO. 

Prehrad vazbových možností atómu dusíka s pripojením príkladov typických 
zlúčenín nájdeme v tab. 14.3. 

Z prítomnosti piatich elektrónov vo valenčm:j vrstve atómu dusíka vyplýva, že 
maximálny kladný oxidačný stupeň dusíka je V a záporný - III. Kladný oxidačný 
stupeň uplatňuje dusík len v zlúčeninách s kyslíkom a íiuórom, ktoré majú vačšiu 
elektronegativitu. Prehfad jednotlivých oxidačných stupňov dusíka s uvedením 
príkladov zlúčenín, v ktorých sa vyskytujú, je zostavený v tab. 14.4. 
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Tabufka 14.3 

V~ZBOV~ MOŽNOSTI ATÓMU DUSÍKA 

f . Typ 
hybridizácie Vazby 

Atóm dusíka s oktetovou konfiguráciou 

1) 1a + 3 vp 

4cr 
SP3 3cr + 1 vp 

2cr + 2 vp 

SPl 3cr + 1 n delok 
2cr + 1n delok + 1 vp 

SP 2cr + 2n delok 
1cr + 2n + 1 vp 

Príklady 

NH2 -

NH~; (CH3)JNO; [Cu(NH3 ) 4)2+ 
NH3; N2 H4 ; NF3 ; NCb; NH2 CI 
NHi 

HN03 ; NO j: N02CI 
NOz-; NOF 

NO! 
NNO (koncový atóm N) 

Príklady látok, ktoré vysvetlujeme len teóriou MO : NO (pozri str. 123), 
N02 (pozri str. 361 ). 

•) Pozrl pozn~mim 1) v tab. 10.1. 

OXIDAČN~ STU PNE DUSÍKA 

V - Nz06 ; HN03; NOj 

IV - N02 

Ill - HN02; N02 

li - NO 

- HzN202 
O - Nz 

- I - NH20H 

- 11 - N2H. 

-Ill - NH3 

Tabufka 14.4 

Príklady zl účenín obsahujúcich dusík v roznych 

oxidačných stupňoch 

HNJ: -1 (jeden atóm) a O; skupina (N,): -1 

NzO : li a O; skupina ( Nz): li 

Oxidačný stupeň dusíka v intersticiálnych 

n itridech sa neurčuje 

DUS{K AKO JEDNODUCHÁ LÁTKA 

Dusík tvorí vo všetkých skupenstvách dvojatómové molekuly N2 ; b. t. -210 °C, 

b. v. -195,80 °C, kritické parametre sú v tab. 6.1. Vo vode sa rozpúšťa menej než 

kyslík (1 dm3 vody rozpúšťa pri O 0 0 23 cm3 dusíka). 

V zmysle Lewisovej oktetovej teórie sú v molekule N 2 obidva atómy dusíka. viazané trojitou 

vazbou a okrem toho je na ka.ždom z nich prítomný vofný elektrónový pár: I N ""' N I· Možno 

uva.žova.ť, že prekrytím 2p„-orbitálov dvoch a.tómov dusíku. se. tvorí cr-vazba a prekrytím ioh 

2p11- a. 2p,-orbitálov vznika.jú dve n-vazby (obr. 14.la). PodJa. nov§fch názorov je pravdepodob­

nejěie, že v a.tómoch dusíka nastáva. mieša.nie orbitálov 2s a 2p:t: za tvorby hybridných orbitálov 
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približne charakteru sp. Jeden z týchto orbitálov jedného atómu sa prekrýva s obdobným orbi­
tálom druhého atómu a poskytuje tak a-vazbu; zostávajúce 2p „-orbitály sa prekrývajú ako prv 
a produkujú dve :n:-vazby (obr. 14.lb). V nepoužitom sp-orbitáli je na každom atóme dusíko. 
umiestená vofná elektrónová dvojica. 

a) b) Obr. 14.1. Schéma vazieb v molekule N2 

Molekulu N2 pomocou teórie MO (pozri str. 119) možno znázornit schémou 

N2[KK(a2s)2 (a*2s)2 (n2py,i)4 (a2p)2] 

Elektróny na vazbovom a2s a protivazbovom a*2s molekulovom orbitáli sú vo 
svojom účinku ekvivalentné vofoým (nevazbovým) elektrónovým dvojiciam. 
Elektróny na vazbovom a2p-orbitáli uskutočňujú a-vazbu a elektróny na degene­
rovaných vazbových n2p„-orbitáloch sprostredkujú dve n-vazby. Vazbový poriadok 
v molekule N 2 sa rovná 3 a medzijadrová vzdialenosť N-N je 0,110 nm. 

Energia trojitej vazby N = N je mimoriadne veTká (946 kJ. mol- 1) a sposobuje 
známu chemickú inertnost molekulového dusíka, ako aj nestálost vačšiny jedno­
duchých dusíkatých zlúčenín, ktoré majú tendenciu rozkladat sa za uvoiňovania 
najstálejšieho útvaru - molekúl N2. Preto sa aj najviičšia čast dusíka na zemeguli 
vyskytuje práve v podobe jednoduchej látky N2 • Pri izbovej i zvýšenej teplote, ktoré 
sú bežné pri chemických reakciách, je molekulový dusík len nepatrne disociovaný 
na vorné atómy (ešte aj pri 3 000 °0). z toho dovodu chemické prcmeny elementár­
neho dusíka, ktoré sú základom niektorých doležitých priemyselných výrob (pozri 
str. 344), vyžadujú veimi vysoké teploty alebo prítomnost k.i.talyzátorov. Výnimku 
tvoria reakcie dusíka s niektorými málo elektronegatívnymi prvkami, napr. lítiom, 
horčíkom alebo vápnikom, ktoré sa zlučujú s dusíkom aj pri nižších teplotách za 
vzniku nitridov (pozri str. 350). 

Je zaujímavé porovnať energie 'jednoduchej a trojitej vazby medzi atómami dusíka s ener­
giami analogických vii.zieb medzi atómami uhlíka (kJ. mol-1). 

N- N 
N= N 

159 

946 

C-C 

C;;:;C 

343 

803 

Z toho vyplýva, že kým pri dusíku je trojitá vazba. asi šesťkrát p evnejšia. než jednoduch á. 
vii.zba, v prípa.de uhlíka je pevnosť trojitej vazby len trocha. vačšia. než dvojná.sobok pevnosti 
jednoduch ej vazby. Tým je podrrůenené, že molekulový dusík je podstatne menej reaktívny 
než zlúčeniny s vazbami - C=:;C- a. nemá. napr. sklon k adičným reakciám, aké sa. prejavujú pri 
acetyléne a jeh o derivátech. 

Vzhladom na chemickú inertnosť molekulového dusfka je pozoruhodná schopnosť niektorých 
mikroorga.nizmov, napr. azotobacteru, ktorý sa vyskytuje na koreňoch motýfokvetých rastlín 
(hrach a i.), chemicky viazať molekulový dusík priamo z ovzdušia. v bežných podmienkach a me­
niť ho na deriváty amonia.ku. Mechanizmus tohto významného procesu je zatiaf n ejasný, sú však 
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isté náznaky toho, že fixácia molekulového dusíka je podmienená. koordinačnou vazbou molekúl 
N 2 na atómy prechodných kovov (Fe, Mo). Z toho dóvodu patrí v súčarnosti výskum vzniku 
a charakteru takej vazby medzi najpríťažlivejšie problémy koordinačnej chémie. 

Atómový dusík, ktorý vzniká rozštiepením viizieb v molekulách dusíka poso­
bením elektrického výboja, je chemicky vefmi reaktívny. Už pri izbovej teplote 
reaguje so sírou, fosforom, ortuoou a s mnohými ďalšími prvkami. 

Technicky sa dusík získava frakčnou destiláciou kvapalného vzduchu (pozri 
str. 254). Takto získaný dusík obvykle obsahuje zvyšky kyslíka a argónu.~~ 
možno z technického dusíka odstrániť prepieraním v roztoku ditioničitanu alebo 

~a'Mřifn-1 na~ m~~ v šp~c~á!ny~h _!lledených kolónach. J 1-1 ( "' ,.. ,{,. ~? 
, ~l?_ora_!'.?_~~--~~-<!us~;Zi~~_!a _najčastej~ie ___ ~ermic~m _ ro~kladom dusitanu 

amonneno 
NH4N02 N 2 + 2 H 20 (14.2} 

Vefmi čistý dus!k možno Eripraviť termickým ro~klado!ll azidE sQ9.ného 

2Na + 3N2 (14.3) 

Ako chemická surovina sa dusík používa najmii na výrobu amoniaku, kyseliny 
dusičnej a dusíkatého vápna. V priemysle i v laboratóriách sa často používa ako 
ochranný plyn pred oxidáciou látok vzdušným kysli.kom. 

ZLÚČENINY ousfKA s V O DÍKOM 

Sú známe tri molekulové zlúčeniny dusíka s vodíkom: amoniak NH3 , hydrazin. 
NzH4 a azoimid HN3. K nim možno priradiť ešte iónové zlúčemny azid am6nny 
NHtN3 a azUT7Vjjď,řazín'ia N1HtN3. 

Amoniak 

Amoniak NH3 je bezfarebný plyn s charakteristickým štipfavým zápachom. 
Vzhfadom na relatívnu molekulovú hmotnosť má neočakávane vysoký bod 

topenia (-77 ,7 °0) a bod varu (-33,4 °0). P odmienené je to tým, že sa molekuly 
amoniaku, podobne ako molekuly vody a fluorovodíka, navzájom viažu vodíkov}J1li._ 
mostíkmi. 

Amoniak je vo vode mimoriadne dobre rozpustný (1 dm3 vody rozpúšťa pri O °C 
asi 1 200 a pri 20 °C asi 700 dm3 amoniaku). To je sposobené tvorbou vodíkových 
mostíkov medzi molekulami amoniaku a vody (pozri ďalej). 

Amoniak možno fahko skvapalniť; kritické parametre sú v tab. 6.1. Kvapalný 
amoniak má vysokú hodnotu relatívnej permitivity (asi 22 pri b. v.) a ako taký je 
dobrým rozpúšťadlom iónových zlúčenín. 

O chemickej štruktúre molekuly amoniaku pozri str. 109; medzijadrová vzdia­
lenosť N-H je 0,1014 nm. Touto štruktúrou je pri polarite viizieb N-H podmienený 
vefký dipólový moment (1,46 D). 
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Dusíkový atóm molekuly amoniaku maže zaujímat dve rovnová.žne polohy na. každej stra.ne 
roviny troch vodíkových a.tómov, takže molekula. amoniaku maže oscilovat medzi dvoma formami 
(obr. 14.2). Táto tzv. inverzia molekuly amonia.ku vedie k existencii dvoch energetickýchhla.dín, 
ktoré sa zretefne prejavujú vo vibračnom spektre amoniaku. Mažu sa. použiť a.j na vysielanie 
mikrovlnných signá.lov s vysokou spektrálnou čistotou. ( ( 

.,_(,' -l,(~1. 
' I "'l< .\l 

N 

H 

Obr. 14.2. Dve možné formy molekuly NH3 

Amoni~k možno priP.raviť _yiacer -~i -~oso_!>mi. V sú~s_nosti je_ tec~c~i n8'.J:_ 
~~l}~..!!l~eJ~ia sy_r.it~Zl! argoniaku z dusíka a vodíka (Ha_ber2va -:. Boschov~ _§lyntéza) 

tiH = -46,9 kJ (14.4) 

Vzhladom na to, že reakcia (14.4) je exotermická a že sa pri nej zmenšuje celkové 
látkové množstvo, rovnováha sa posúva doprava v súhlase s princípom pohyblivej 
rovnováhy znižovaním. teploty a zvyšovaním. tlaku. Keďže sa však pri nízkych teplo­
tách ustaluje rovnováha velmi pomaly a tým aj výtažky amoniaku aú malé, v praxi sa 
pracuje za použitia katalyzátorov pri teplotách 400 až 500 °0: Dobrým katal~á~o~o~ 
1~QYOV~ že~zo,. ktorého katalytický účinok sa zvyšuje ~hodnými prísadami, nap!:,__ 

oxidom hlinitým. 

R ovnovážny stav rea.kcio (14.4) je pri da.nej teplote určený rovno<ážnou konšta.ntou 

(14.5) 

Pomocou vzťa.hu (14.5) mažeme, a.k poznáme hodnotu K p pre určitú teplotu, vypočítat 
výťa.žok amonia.ku pri tejto teplote a fubovornom celkovom tlaku sústa.vy.1) Na obr. 14.3 je 
graficky zn!Í.zornen1. závislost výťa.žku amonia.ku v závislosti od celkového tlaku pri róznych 
teplotách. J e zrajmá, že pri teplote 500 °C, pri ktorej syntézo. amonia.ku v prevádzke bežne pre­
bieha., dosahuje so. použitím tlaku 20 až 100 MPa výťa.žku 20 až 60 obj. % amonia.ku . 

.J!t_ý techni~~Y- vý~a~ý ~~,9b_ ~!pravy amoniaku je v jeho izolácii z tzv. 
čpavkovfch_ vo_!l,J,~tgré sú odpadnýn;u>rq~uktom_xýrob _.u!J.nárňach a v koksov­
niach. Podstatná čast amoniaku sa z týchto vód vypudí varom (volný amoniak 
a amoniak viazaný v soliach slabých kyselín). Amoniak zo soli silnfQ.h_kyselín .i;llL 
uvG>fňuje varom s vápennf.~ mliek9~. 

1) Pozri J. Gažo a. kol.: Anorganická chémia - laboratórne cvičenia. a výpo~ty, Alfa, 
Bratislava.1977. 
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Amoniak možno z~~!rnť aj z kyánamidu _\'.'~E~naté!'J.o CaCN2 (pozri str. 515) roz­
kladom _prehria~]I vodnoE_Parou 

CaCN2 + 3 H20 = CaC03 + 2 NH3 

Amoniak mož~EE!Prayiť _aj_hyjro!ý~<;>t:t ll!~~torých nitridov 

Mg~2 + 6 H20 - 3 Mg(OHh + 2 NH3 

AlN + 3 H20 = Al(OH)J + NH3 

(14.6} 

(14.7} 

(14.8} 

100 C-~~~~~========~20~03•c[:::::::=:=:::;::;;::;;~'.::::'.:'.:'.::~ 
NH1 

[obj 'lo] 

50 

20 40 60 80 

Obr. 14.3. Výťažok amoniaku v závislosti od tlaku pri roznyc:h teplotách 

alebo z amónnych solí reakciou s hydroxidmi alkalických kovov 

NH4Cl +NaOH = NaCl + NH3 + H20 

Reakcia (14.9) má význam pre laboratórnu prípravu amoniaku. 

p [MPo] 

(14.9) 

Okrem uvedených reakcií prípravy amoniaku časté sú reakcie rozkladu dusí­
katých organických látok, pri ktorých vzniká amoniak. 

Amoniak sa najčastejšie správ~-~<2-.~~-~da, keďže volným eleJ_kg.!)._Q.YÝ~ 

_p_ár9m svojej molekuly ochotne prijíma :ero~-~ iných látok. Hladko reaguje so 
silnými kyselinami, ako napr.:- - . -~-. 

NH3 + HCI ~ NH.t + Cl-
;; 

(14.10) 

a vytvára tak am6nne soli. 
S niektorými kovmi, ako napr. alkalickými, poskytuje plynný amoniak pri 

zvýšenej teplote za uvolňovania vodíka amidy 

Na + NH3 = Na+ + NHž + 1/2 H 2 (14.ll} 

Amoniak rozpustený vo vode reaguje s ňou adične a vytvára niektoré hydráty 
amoniaku. Z diagramu tuhnutia sústavy amoniaku a vody (obr. 14.4) je zrejmá 
existencia dvoch hydrátov, a to 2 NH3 • H20 (b. t . -78,8 °C) a NH3 • H20 (b. t. 
- 79,0 °C). V týchto hydrátoch sú molekuly amoniaku viazané s molekulami vody 
vodíkovými mostíkmi. 
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Pri bežných koncentráciách podlieha vo vodnom roztoku malá čast rozpusteného 
amoniaku protolytickej reakcii s vodou 

(14.12) 

Preto sa amoniak správa oproti vode ako slabá zásada, ktorej protolytickú 
konštantu určuje vztah 

Kz = [N~;Ji~H-] = 1,75. 10-s M (18 °C); 

o 
t [•c) 

-20 
o 
N 
:!: 

-40 "' I 
z 

-60 

-80 

o 20 40 

Obr. 14.4. Diagram tuhnutia sústavy NH3- H20 ; 
e, •Ž e , - eutektické body (porov. str. ~61 ) 

o 
N 

I 
;., 
I z 
N 

60 

pKz = 4,76 (14.13) 

80 (mol '/.) NH3 100 

Fyzikálno-chemické merania ukázali, že neioruzovaný amonia.k vo vodnom roztoku jestvuje 
v dvoch formách, a.ko h ydratovaný a nehydratovaný. Predpokla.dá. sa., že sa. v tomto roztoku 
us tafujú nasledujúce rovnováhy 

(14.14) 

Naproti tomu tu nie sú vóbec prítomné neionizované molekuly „hydroxidu amónneho" 
NH40H. Rozborom vibračného spektra plynného a vodného amoniaku sa odvodilo, že konfi­
gurácia hydl'a.tovanej formy je H 3N - - - H - OH. 

Amoniak je pri izbovej teplote stály, ale E!i~!Jkých t eplotách, najma v p!_Í­
tomnosti katalyzátorov, sa rozkladá na dusí.k a vodík. Týmto rozkladom sa vysvet­
Iuj ú redukčné vlastnosti am.~miaku pri zvýšenej teplote. Redukujú sa ním oxidy 
ušiachtilých kovov 

3 CuO + 2NH3 (14.15) 

Halogény sa amoniakom redukujú už pri izbovej teplote 

3 Clz + 2 NH3 6 HCI + N1 (14.16) 
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_ Zapálený amoniak horí vJ<Y-sl~u žitým plameňo_!n 

2 Nz + 6 H20 (14.17) 

Zmes amoniaku so vzduchom, ktorá obsahuje 16 až 27 % amoniaku, je výbušná. 
Priemyselne má mi\l'loriadny význam . !)p~fQYanie aroo_nia!}_l_kyslikom v prí­

tomnosti katalyzátorov .P~~~-dusnatý _(pozri str. 358). 
VzhTadom na prítomnosť volného elektrónového páru v molekule, móže sa 

amoniak koordinovat k mnohým centrálnym atómom v úlohe liganda a vytvárať 
arnminkompkxy, napr. [Ag(NH3)z)+, [Pt(NH3)4)2+, [Ni(NH3)6]2+, [Co(NH3)6)H a i. 
Mnohé z týchto reakcií majú praktický význam, najma v analytickej chémii, ale 
aj pri niektorých výrobných postupoch. V niektorých komplexných zlúčeninách sa 
amoniak viaže na kovy tak pevne, že sa hydroxidmi alkalických kovov vóbec ne­
móže uvofniť, prípadne uvoTňuje sa len čiastočne. 

Amoniak má rozsiahle použitie. Slúži najmii na výrobu kyseliny dusičnej a prie­
myselných dusíkatých hnojív, na výrobu uhličitanu sodného Solvayovou metódou, 
v chladiarenstve ako cirkulačná kvapalina do chladiacich zariadení (vysoké sku­
penské teplo vyparovania amoniaku 1 264 J . g- 1 pri O °C súvisí s depolymerizáciou 
amoniaku pri prechode z kvapalného skupenstva do skupenstva plynného). 

Amoniak sa predáva alebo v oceTových bombách alebo ako 25 % vodný roztok. 
Vodný roztok amoniaku je jedným z najdóležitejšfoh reagenčných činidiel. 

Chémia kvapalného amoniaku 

Kvapalný amoniak je jedným z najvýznarnnejších anorganických rozpúšťadiel, ktoré sa 
svojirni vlastnosťami istým spósobom podobá vodo. Podobne ako voda podlieha vo velmi malom 
meradle autoprotolýze 

(14.18) 

a jeho autoprotolytická konštanta [NH:J [NB i] je p ri - 33 °C asi lO- J0 Ml. Stupnica pH m á 
teda pre zriedené roztoky v kvapalnom amoniaku rozsah O až 30; pH = O javí roztok chloridu 
.amónneho, ktorého c = 1 M a pH = 30 roztok amidu draselného s c = l M. 

Ako možno mnohé kyslíkaté zlúčeniny forrnálne odvodzovať od vody, tak možno mnohé 
dusíkaté zlúčeniny považovať za podobné deriváty amoniaku. Názorne to vidieť z uvedeného 
prehfadu 

Derivát vody: 

OH~CJ- K +QH- CaO NO,OH S02(0H)z 

Derivát am oniaku: 

NHtCJ- K +NHž CaNH 

RoztoJ.."Y amónnych solí v kvapalnom amoniaku rozpúšťajú mnohé neušfaohtilé kovy za 
uvofňovania vodíka.. Vo všeobecnosti ide o reakciu 

M + nNHt Mn++ n/2 H2 + nNHJ (14.19) 

obdobnú rozpúšťa.niu neušfachtilých kovov vo vodných roztokoch silných kyselín. Roztok dusič­

nanu amónneho poskytuje však so sodíkom alebo drn-slíkom dusnatan (nitroxylan) 

NaiN02 + NaOH + NH3 (14.20) 

Kvapalný amoniak rozpúšťa elektropozitívne kovy (alkalické, alkalických zemín a i.) 
a vytvára s nimi pekné modré roztoky s vysokou elektrickou vodivosťou. Fyzikálne vlastnosti 
zriedených a stredne koncentrovaných roz to kov kovov v amoniaku sa dajú objasniť predpokladom, 
že sú v nich prítomné solvatované katióny kovu M(NH3 ):,:.• a vofné elektróny, obklopené oriento· 
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vanými molekulami a moniaku. Postupom času sa t ieto roztoky rozkladajú za uvoiňovania vodíka 
a. prechádzajú na roztoky a.midov kovov. 

Kvapalný amoniak je zá.sa.ditejšie rozpúšťadlo než voda, a. p reto zvyšuje ionizáciu slabých 
k-yselín, na.pr. : 

CH3COOH + NH3 

HCN + NH3 

:NHt + CHJcoo­
NHt + CN-

(14.21) 

(14.22) 

K yseliny s pKk asi 5 (vo vodnom roztoku) sú v kvapa lnom amoniaku e~te prakt icky úplr e 
ionizované. Kyseliny sa teda v amoniaku čo do sily vyrovnávajú (nivolizačný efekt ). Naprot i tomu 
kyslý charakter amoniaku je vefmi slabý, takže aj silné zá.sady sú v ňom len málo ionizované, 

Niektoré zlúčeniny, napr. halogenidy elektronega.tívnejšíoh prvkov, podliehajú v kvapalnom 
amoniaku amolýze (obdoba hydrolýzy), ktorou vznikajú a.mónne ióny a amidy, imidy, prípadne 
nitridy 

HgC12 + 2NH3 HgNH2Cl + NHt + Cl- (14.23 ) 

PCh + 6NH3 P(NH2)J + 3 NHt + 3 Cl- (14.24) 

Gel4 + 6 NH3 Ge(NH)z + 4 NHt + 4 I- (14.25) 

SbCl 3 + 4 NH3 SbN + 3 NHt + 3 Cl- (14.26) 

Amónne soli 

Amónne soli H 4X sú tuhé kryštalické látky, zložené z amónneho kationu 
NHt a kyselinového aniónu X-. Katión NH,t má pri hybridizácii SP3 tvar pravidel­
ného tetraédra. Svojimi vlastnosťarni (kryštálovým tvarom , rozpustnosťou , farbou 
a pod .) sa amónne soli vefmi podobajú draselným a rubídnym soliam. Súvisí to 
s blízkymi rozmermi príslušných iónov (polomer NH,t je 0,143 nm, K+ je 0,133 nm 
a Rb+ je 0,148 nm). 

Amónne soli s chloridovými, bromidovými a jodidovými aniónmi vytvárajú v závislosti od 
teplo ty kryštálovú štruktúru chloridu cézneho (niže 184,4; 137,8 a - 17,6 °C) alebo chloridu sodného 
(nad uvedenými teplotami). Naproti tomu fluorid amónny NH4F kryštalizuje v štruktúre wurtzitu , 
kde každý dusíkový atóm katiónu NHt je tetraedricky obklopený štyrmi aniónmi F-, s kterými 
je viazanýprostredníctvom vodíkových mostíkov N- H - - - F. 'l'áto štruktúra sa vefmi podobá 
štruktúre fadu a s tým súvisí velká rozpustnost\ fluoridu amónneho v fade (10 hm.%). Aj azid 
amónny NH4N 3 a hydrogendifluorid amónny NH4HF 2 majú kryštálové štruktúry podmienené vo ­
díkovými mostíkmi. 

Pri zvýšenej teplote sa amónne soli rozkladajú viičšinou na plynný amoniak 
a zodpovedajúcu kyselinu, napr.: 

NH4Cl(s) 

(NH4)zS04(s) 

NH3{g) + HCl(g) 

NH3(g) + NH4HS04(s) 

(14.27) 

(14.28) 

Najstálejšie sú amónne soli, ktoré obsahujú objemné jednomocné anióny. Malé 
alebo viacmocné anióny deformujú amónny katión a taká.to sol je náchylnejšia k roz­
kladu na volný amoniak a voinú kyselinu. 

Ak má anión oxidačné vlastnosti, amoniak sa oxiduje na dusík (reakcia (14.2)) 
alebo jeho oxid 

(14.29) 

Takmer všetky amónne soli sú vo vode dobre rozpustné a sú úplne ionizované; 
málo rozpustné sú hexachloroplatičitan (NH4)z[PtCl6] a hexanitrokobaltitan 
(NH4)J(Co(N02)6]· 
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K atión NH4 má kyslý charakter, čo sa prejavuje protolytickou reakciou s vodou 
i silnými zásadami 

mr: + H20 

NH% + OH­

NH% +s2-

~ NH3 + H30+ 

~ NH3 + H20 

~ NH3 + HS-

(14.30) 

(14.31) 

(14.32) 

Pomocou hydrolytickej konštanty - protolytickej konštanty katiónu NH% móžeme 
vypočítat, že napr. roztok chloridu amónneho s c = 0,1 M má pH = 5,13.1) 

Amónne soli sa pripravujú najčastejšie zavádzaním amoniaku do vodného roz­
toku príslušnej kyseliny alebo reakciou vodného roztoku kyseliny s vodným roz­
tokom amoniaku, prípadne uhličitanu amónneho. 

Najvýznamnejšie amónne soli sú chlorid, dusičnan, síran, uhličitan a sulfid 
amónny. 

Chlorid amónny (salmiak) NH4Cl je látka horkoslanej chuti, ktorá Tahko subli­
muje. Používa sa pri spájaní kovov, ako elektrolyt v Leclancheových a suchých 
článkoch. V laboratóriu je dóležitou chemikáliou. 

Dusičnan amónny NH4N03 je na vlhkom vzduchu rozplývavá látka (b. t. 
169,5 °C). Je známy v šiestich modifikáciách. P oužíva sa na prípravu oxidu dusného, ,i ~ 
prevažne však na výrobu ·bezp-ečnostných výbušnín (hliníkový amonal - zmes d' 
dusičnanu amónneho a práškového hliníka) a priemyselného hnojiva (vápenato­
amónny liadok - zmes dusičnanu amónneho a uhličitanu vápenatého). 

Síran amónny (NH4)iS04 sa používa VO verkom množstve ako priemyselné 
hnojivo. 

Uhličitan amónny (NH4)2003 je nestály, státím na vzduchu odštiepuje amoniak 
a vzniká hydrogenuhličitan amónny NH4HC03 . Asi pri 60 °C sa rozkladá úplne 

(14.33) 

Sulfid amónny (NH4)zS vzniká pri - 18 °0 priamou syntézou amoniaku a síro­
vodíka 

(14.34) 

Jeho roztok je důležitá reagencia v analytickej chémii. 

Amidy, imidy a nitridy 

.Tieto zlúčeniny možno považovať za produkty substitúcie atómov vodíka 
v amoniaku atómami kovu. 

Amidy MINH2 vznikajú, ako sme už uviedli, reakciou zahria~ygh alkalických 
~~ s pl~ým amoniakom alebo rozpúšť~ním kovov y __ k!~.Qalnom amoniaku __ 
{v prítomnosti katalyzátora, na.pr. chloridu železnatého). Amidy kov9v alka]!g_ký..Q.l;i_ 
-~mín, Ag, Zl!c, Cd, Mn a Ni možno pripraviť zráža.ním roztokov solí týchto kovov 

v k vapal.J!om amoniaku účinko.Ql amidu alkalického kovu 

(14.35) 

1) Pozri J. Gažo a kol.: Anorganická ohémia- laboratórne cvičenia a výpočty, Alfa, 
Bratislava 1977. 
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Amidy alkalických kovov sú typické soli s aniónom NH2. Sú to bezfarebné 
kryštalické látky, ktoré možno sublimovat alebo destilovat pri zvýšených teplotách ; 
v matne červenom žiari sa rozkladajú. Amid sodný NaNH2 a draselný KNH2 posobia 
v roztavenom stave ako redukčné činidlá. Amid sodný sa vo ve!kom množstve 
používa na prípravu kyanidu sodného (pozri str. 406) a pri organických syntézach. 
Amid strieborný AgNH2 je explozívny. 

Amidový anión NH2 je veTmi silná zásada a reaguje s vodou za uvoTňova.nia 
amoniaku 

(14.36) 

V určitých podmienkach je to zásada ešte silnejšia než anión OH-, čo sa pre­
javuje reakciou 

NH2 +OH- = NH3 + 0 2-

1Inidy M5NH sa tvoria termickim rozkladom niektorých a.mid~ 

2 LiNH2 Li2NH + NH3 

Ca(NH2)i = CaNH + NH3 

(14.37} 

(14.38) 

(14.39) 

alebo zrážaním ro~J;.Q!!;..Q~ solí k.Q_yov v kvapalnQ_J!! ~l!_oniaku amidom -~lkalickéh.Q. 

kovu 
PbI2 + 2 KNH2 = PbNH.J, + 2 KI + NH3 (14.40) 

Imidy sú známe len pri malom množstve kovov (Li, Ca, Ge, Sn a Pb). 
Nitridy MJ~možno pxipraviť reakciou dusíka s kovmi, ,viičiíinou pri pomerne 

vysokých teplotách (Li, Mg a Ca. reagujú už za obyča.jnej, prípadne mierne zvýšenej 
teploty), ďalej rozkladom amidov, P.!iP_adne imidov lítia a _kovov alkalických zemín 

3 Ba(NH2h = Ba~2 + 4 NH3 

3 CaNH = Ca3N2 + NH3 

ako aj zahrievaním kovov, ich oxidov alebo chloridov v prúde amoniaku 

2 Al + 2 NH3 - 2 AIN + 3 H2 

3Cu20 + 2NH3 = 2Cu~ + 3H20 

CrCh + NH3 = CrN + 3 HCI 

(14.41) 

(14.42) 

(14.43} 

(14.44} 

(14.45) 

Niektoré nitridy vznikajú aj zrážaním roztoku vhodnej soli kovu v kvapalnom 
amoniaku amidom alkalického kovu 

BiI3 + 3 KNH2 = BiN .j. + 3 Kl + 2 NH3 (14.46) 

Nitridy ako zlúčeniny dusíka s menej elektronegatívnymi prvkami možno 
rozdeliť v podstate do troch skupín. 

1. NitrůJ,y_ s nekonečn'ÝJ!!:. atómovým zoskJ:1!.enim, v ktorom sú zlúčené atómy 
viazané kovalentnými vazbami s vačším alebo meňšlm podielom iónovosti (porovnaj 
str. 92). Patrí sem Li~, Be3N2, M~2 , C&JN2, Sr~2 , Ba~2 , Zn~2 , Cd3N2 , BN, 
AIN, GaN, InN, Si~4 , Ge~4 , Sn~4 a ThJN4 • Tieto nitridy tvoria. bezfarebné 
kryštály, majú vysoké body topenia a vodou sa rozkladajú za uvoTňovania amo­
niaku 

Mg3N2 + 6 H20 = 2 NH3 + 3 Mg(OH)2 
/ '-- '"-' 

(14.47) 
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Nitridy 1\1~2 majú antištruktúru oxidov M 20 3 typu C (atómy :M nitridu v polohách ató­
mov kyslíka a atómy dusík.a. ne. miestacb atómov :M oxidu), nitrid BN vytváro. vrstevnatú štruk­
túru typu tuhy a oste.tné nitridy :MN vystupujú vo wurtzitovej štruktúre. 

2. Nitridy nedostatočne charakterizované, ako Hg3N2, SbN a BiN. Nitrid ortuti 
Hg3N2 je explozívny. · ----- -

3. Nitrůly intersticjá_lne, ktorých štruktúra je tvorená naj tesnejším zoskupením 
atómov kovov (pozri str. 457), medzi ktorými sú v medzerách umiestnené atómy 
dusíka. Sem patria ScN, YN, LaN ~_, ZrN, HfN, VN, NbN, TaN, Mo~, W2N, UN. 
Mn4N, Fe..N a i. Tieto nitridy majú premenlivé a často nevalenčné zloženie. Vyzna­
čujú sa mimoriadne vysokými bodmi topenia, nezvyčajnou tvrdosťou, kovovou 
vodivosťou a velkou chemickou odolnosťou. 

Poznáme v ojedinelých prípadoch aj nitridy molekulové, napr. S,.N4 (pozri 
str. 367). 

Hydrazín 

Hydrazín N2H4 možno považovať z~_:er_o~ukt substitúcie a~mu vo~ka v ~monia­

ku aminoskupinou - NH2. Formálne je to dusíkatý analóg__J>eroxidu vodíka H202. 
Hydřazín je bezfarebná, na vzduchu dymiaca kvapalina (b. t. 1,4 °C, b. v. 

113,5 °C). s vodou sa mieša v každom pomere. 
Známy je aj ako hydrát N2H 4 • H20. Štruktúru 
molekuly hydrazínu možno vidieť na obr. 14.5. 

Obr. f.4.5. Model molekuly N2H, 

G-N 0-H 

l1"' O, 104 nm 
()( "' 110• 

Hydrazín sa E~P.Ea~u~ o~'i_<!_áciol!_~!EQ!-li!l:.k.!-1 _ ch)ór~~Q!P-_ ~kalické!_i.o kovu w 
vodnom ~oztoku A •· ... ~:n ·t /I.· "~ • J,f<óiX j(ju 1 ť J 

2 NH3 + NaClO - NzH4 + NaCl + H20 (14.48} 

Syntéza prebieha v dvoch stupňoch a vznik hydrazínu je podmienený reakciou 
chlóramínu, ktorý vz11!!cA ~ko !PedzipJ:odukt s amoniakom 

NH3 + NaOCl NaOH + NH2Cl 

NH2Cl + NH3 + NaOH N2H 4 +NaCl+ H20 

(14.49)· 

(14.50} 

Kedže molekula hydrazínu obsahuje dva atómy dusíka s vofnými elektrónovými 
pármi, može hydrazín vystupovať ako dvojsýtna zásada, poznatelne slabšia než. 
amoniak. 
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'Vo vode sa hydrazín ionizuje podia uvedených schém: 

N2H4 + HlO ""' N2H ; + OH­

N2H; + H20 ~ N,H~+ + OH-

Pre príslušné protolytické konštanty platí: 

K , = [N,Ht] [OH- ] = 8 5 l0- 7 M (25 °C)· K ' 6 07 
z [N2H•] ' . , p z = , 

K • = [N,m+J [OH-] ~ 9 10- 16 M (25 °C)· K ' 15 
, [N2Hn ~ . , p z ~ 

(14.51 ) 

(14.52) 

(14.53) 

(14.54) 

Hydrazín tvorí s kyselinami dva rady soli hydrazinia:_N2H5X- a N2H~+(X-)i. 
Prvé sú vo vodnom roztoku stále, kým druhé sa veTmi silne hydrolyzujú 

N2H~+ + H20 ~ N2Hs + H30+ (14.55) 

Najznámejti.Jiydrogensíran hy~ra:-zínia N~HJ:.HS04,_ biela, vo vode málo 
rozpustná zlúčenina. 

Podobne ako amoniak má aj hydrazín schopnost koordinovat sa ako ligand 
k centrálnym atómom za vzniku komplexov, napr. [ZnC12(N2H4)2]. 

Rozpúšťaním alkalických kovov v hydrazíne sa uvoTňuje vodík a vzniká hydra­
zid alkalického kovu M + N 2H3. 

Hydrazín posobí ako silné redukčné činidlo, najma v zásaditom ~ostredí. Me­
-0hanizmy oxidačno-reéfukčných realfon Silydrazňiom sú komplikované a -obvyklým 
produktom oxidácie hydrazínu je molekulový dusík. Termodynamicky možno 
tieto reakcie charakterizovat schémou 

E 0 =-1,16 V (14.56) 

Uvedená oxidácia hydrazínu prebieha napr. účinkom jodičnanu v zásaditom roztoku a jej 
štúdium pomocou rádioizotopov dokázalo nasledujúci mschanizmus 

Už v obvyklých podrnienkach sa hydrazín na vzduchu pomaly :oxiduje. Pary 
hydrazínu reagujú s kyslíkom za značného vývinu tepla 

Nz(g) + 2 H20(l); 6.H = -621,7 kJ (14.58) 

S halogénmi hydrazín energicky reaguje za vzniku molekulového dusíka a prí­
slušných halogenovodíkov 

N2H4 + 2 X 2 = N2 + 4 HX (14.59) 

Zásaditý vodný_rozpok ~~_!'.aZ~!!_.~rá~-~ozto~ov meďnatých solí oxid meďQ*'­
a z roztokov solí strieborných, prípadne ortutnatých _ stri13bro, prípadne ortut, 
_ ričom sá.liiélriZTn.qiiéluJ.~-~a m~ul~v,±_dus~ .. _ 

Vo vodnom roztoku sa hydrazm _pomaly dis~orc~~je na a~oniak a dus~ 

3 N2H4 - 4 NH3 + N2 (14.60) • 

Táto reakcia je katalyzovaná vplyvom niektorých kovov, napr. platiny. 
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Azoimid 

Azoimid (kyselina dusíkovodíková) HN3 je bezfarebná, fahko pohyblivá, jedo­
vatá kvapalina (b. t . -80 °C, b. v. 37 °C), ktorá prenikavo zapácha. Azoimid má 
v molekule všetky tri atómy dusíka navzájom viazané a usporiadané lineárne 

H 
~[, l2 

"'NLN-N 
I II III 

l1 = 0,124 nm 
l2 = 0,113 nm 
ex = 110° 

Skelet molekuly NH3 tvoria a-vazby, ktoré vznikli použitím hybridných sp2. 
orbitálov dusíkového atómu I, viazaného s atómom vodíka a hybridných sp-orbitálov 
zvyšných dvoch dusíkových atómov II a III (obr. 14.6}. 

Obr. 14.6. Vznik cr-vazieb v molekule HN3 

Obr. 14.7. Vznik molekulových 
:n--orbitálov v molekule HN,; 
n 1 - Vazbový trojcentrový orbitál, 
ni - Vizbov'f dvojcentrov'f orbitál, 
"• - Nevazbový orbitál N N 

~k;j 
's::,:~:~) 

N 

MO 

QQ 
0---0--0 'iín 

00 
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Podra teórie MO kombinujú sa 2p.-orbitály všetkých troch atómov dusíka za vzniku deloka­

lizovaných, trojcentrových :n-orbitálov (:n1 a :n~). Ďalej, 2p1,-orbitály dusíkových atómov II a III 

sa. kombinujú na. lokalizované, dvojcentrové :n-orbitály (:n2 a. n !), otočené vzhfadom na predchá­

dzajúce orbitály o 90° okolo osi molekuly. Konečne kombináciou 2p,-orbitálov dusíkových ató­

m ov I a III tvorí sa v dósledku celkom nepatrného prekrývania slabo protivazbový n -orbitál, 

ktorý možno považovat za prakticky nevazbový (n0 ) . Vznik molekulových n-orbitá.lov v molekule 

HJ."'13 je zná.zornený na obr. 14. 7. Jeden eloktrón z 2p,-orbitálu dusíkového atómu I, dva elektróny 

z 2p,-orbitálu a jeden elektrón z 2py-orbitálu dusíkového a tómu II a. po jednom elektróne z 2p„ 

a 2p11-orbitálu dusíkového atómu III obsadzujú obidva vazbové :n-orbitály (:n1 a n 2 ) a nevazbový 

orbitál :nn. Energetický diagram molekulových :n-orbitálov v molekule HN3 je vyznačený na. 

obr. 14.8. 

r 

·· ,~, 
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Obr. 14.8. Energetický diagram molekulových n-orbitálov v molekule HNJ 

Pri syntéze azoimidu a jeho solí sa vzhladom na ich štruktúru vychádza z t ých 

látok, v ktorých sú už dva atómy dusíka navzájom viazané (hydrazín, oxid dusný) 

N2H4 + HN02 

N20 +NaNH2 

HN3 +2H20 

NaN3 + H20 

(14.61) 

(14.62) 

Z azidu sodného sa azoimid získava destiláciou z vodného roztoku so zriedenou 

kyselinou sírovou. Bezvodý azoimid Iahko vybuchuje 

2 ~t(l) - H2(g) + 3 N2(g); MI =-527kJ (14.63) 

Vo vodnom roztoku je azoimid stály. J e slabou kyselinou (pKk = 4,75). Jej 

soli, azůly MIN3 , sa vonkajším vzhTadom a rozpustnosťou podobajú chloridem. 

Napríklad azid strieborný AgN3 sa zráža z vodného roztoku azoimidu dusičnanom 

etrieborným (14.64) 

Azidový anión N) má symetrickú lineárnu štruktúru ; obidve vzdialenosti N-N 

sú rovnaké (0,116 nm). Obidve vazby N- N teda majú (na rozdiel od azoimidu) 

rovnaký vazbový poriadok. Elekt rónová štruktúra aniónu N) je (až na polaritu 

vazieb) úplne analogická ako v prípade oxidu uhličitého (pozri str. 400). 
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Azidy alkalických kovov a kovov alkalických zemín sa tavia bez rozkladu. Až pri 
vyšších teplotách nastáva rozklad, pričom vzniká príslušný kov a molekulový dusík 
(pozri str. 343). Azidy, ktoré majú kovalentnejší charakter, napr. strieborný AgN3 , 

olovnatý Pb(N3)2 alebo ortutný Hg2 (N3)z, sú silno explozívne. Keďže sa ich explózia 
rahko prenáša na iné výbušniny, používajú sa ako náplň do rozbušiek. 

Azoimid sa móže redukovať i oxidovať. Ak posobí oxidačn2, napr. pri rozpúšťaní 
kovov alebo pri reakcii s jodovodíkom, vzniká d~sík i~oniak 

Zn+ 3HN3 

2HI +HNJ 

ak pósobí redukčn!4, vzniká najma dusík 
- =-

2HN3 + I2 

HN3 +HN02 

Zn(N3)2 + NH3 + Ni 

I2 +NH3 +N2 

3N2 + 2 HI 

Nz +N20 + H20 

Halogénsubstitucné deriváty dusíkovodíkov 

(14.65) 

(14.66) 

(14.67) 

(14.68) 

Substitúciou atómov vodíka v molekule amoniaku, hydrazínu alebo azoimidu 
at6mami balogénu sa odvodzujú halogénsubstitučné deriváty. leh prehfad podáva 
tab. 14.5. · 

Tobufko 14.5 

PREHl!.AD HALOGÉNSUBSTITUČNÝCH DERIVÁTOV DUSÍKOVODÍKOV 

NH2 F NH2 CI NH2Br 1 ) NH2 11 ) 

NH, NHF2 NHCI, 1) NHBr2 1) 

NF3 NCb NBr3 • 6 NH3 Nb. NH3 .. 

N2 H4 N2F• 

HN3 FN3 CINJ BrN3 IN3 

1 ) Je znll.my len v roztoku, nebol však izolovaný v čistom stave 

Fluoroderiváty amoniaku. Mono-, dí- a trifluónimín NH2F, NHF2 a 1'TF3 (fluoro­
dusík) sa tvoria elektrolýzou roztopeného hydrcgendifluoridu amónneho. 

Fluorodusík NF3 je bezfe.rebný plyn (b. t. - 206,8 °0, b. v. -129,0 °C). Je termicky velmi 
stá.ly (ti.H~, = -124,3 kJ. mol- 1) a. nie je explozívny. Chemicky je vefrni iner tný. Energicky 
však reaguje s vodíkom 

2 NF3 + 3 H2 = N 2 + 6 HF (14.69) 

O chernickej štruktúre fluorodusíke. pozri str. 144. 

Ohloroderiváty amoniaku. Mono- , di- a trichlóramín NH2Cl, NHC}z a NCh 
(chlorodusík) vznikajú zavádzaním c_:t1lóru d<?_roztoku chloridu amónneho pri vhodnom 
rozmedzí :pH J NH2Cl - pH > 8,5; NHCI2 - pH = 4,5 až 5,0; NCh - pH < 4,5). -
Sú to endotermické zlúčeniny, a preto sú nestále a výbušné,_Všetky sa vodou rozkla­
dajú na amoniak a kyselinu chlórnu 

NH2Cl + H20 ~ NH3 +HOCI (14.70) 
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S amoniakom reagujú za vzniku molekulového dusíka 

NCh + 4NH3 (14.71) 

Monochlóramín NH2Cl tvorí žltú olejovitú kvapalinu (b. t.-66 °C). Velmi fahko sarozkladá: 

3 NH2Cl NH4Cl + N2 + 2 H CI (14.72) 

Za obyčajnej teploty mó~e existovať len v roztoku. Vzniká ako medziprodukt pri syntéze 

hydrazínu (pozri str. 351). 
Chlorodusik NCh je žitá olejovitá kvapalina (b. t. - 27 °0, b. v. 71 °C). Vo vode je neroz­

pustný, rozpúšťa sa v organických rozpúšťadlách (tetrachlórmetáne, benzéne). Jeho vlastnosti sú 

ovplyvnené kladným zlučovacím teplom (ti.H~ 1 = 230 kJ. mol- 1). V styku s vodou sa rozkladá 

a reakcia je zrajme podrnienená spojením jeho molekuly s molekulami vody vodíkovými mostíkmi 

Cl"' 
CI/NI + H-0 
CI I 

H 

Cl" 
Cl-N---H-0 
c1/ I 

H 

Ch. 
= ~_?NI + ClOH (14.73) 

Ten istý proces sa potom opakuje ešte d vakrát a výsledkom je substitúcia všetkých troch atómov 

chlóru na. atóme dusíka. atómami vodíka, to znamená vznik amoniaku. 

Bromoderiváty amoniaku. Mono- a dibrómamín 1\TJI2Br a NHBr2 v znikajú reakciou brómu 

a .amoniaku v roztoku éteru pri nízkych teplotách , nedajú sa vše.k z roztoku izolovať. Učinkom 

brómu na. kvapa.lný amoniak a od parením roztoku vzniká červenofialová látka zloženia NBr3 • 

. 6 NH3 , k torá sa pri teplote miestnosti explozívne rozkladá. 

J ododeriváty amoniaku. Pósobením nadbytku jódu na vodný roztok amonia.ku sa tvorí 

tmavá zrazenina zloženia NI,. NH3 . J e to velmi nestála. látka, ktorá. pri najmenšej iniciácii (me­

chanickej, svetelnej) prudko vybuchuje. Rozpúšťa sa v nadbytku amoniaku 

3NH2I (14.74) 

Sú známe aj zmiešané halogénsubstitučné deriváty amoniaku: NF2Cl a NFCh ; obidve zlúče­

niny sú velmi reaktívne. 
Tetrafluórhydrazin N2F 4 možno pripraviť zahrievaním fluorodusíka s elementárnou meďou, 

ktorá viaže fluór . Je to plyn (b. t.- 168 °C, b . v. - 73 °C. Má. podobnú štruktúru ako h ydrazín 

(pozri str. 351). Velmi fahko sa disociuje, proto sa zúčastňuje róznych radikálových reakcií. 

H alogéncizidy. XN3 sa pripravujú z azoimidu alebo azidov kovov 

4HN3 + 2F2 

HN3 +HOCI 

AgN3 + I2 

3 FN3 + Nz + NH.iF 

ClN3 + H20 

lN3 +Ag! 

(14. 75) 

(14. 76) 

(14.77) 

Fluórazid FN'3 a chlorazid ClN3 sú plyny, brómazid BrN3 je oranžová kvapalína. a jódazid 

IN3 je žitá tuhá látka. Všetky sú velmi oxp lozívne. 

Ako vedlajší produkt pri elektrolýze roztaveného hydrogendifluoridu amónneho vzniká 

difluórdiazén N2F„ ktorý je známy v podobe dvoch izomérov: cis (b. t. < - 195 °C, b. v. - 105,7°C) 

a trans (b. t. - 172 °C, b. v. - 111,4, °C) 

cis 

ciB-izomér je síce termodynamioky stálejší, napriek tomu je však reaktívnejší než trans-izomér. 
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Hydroxylamín 

Hydroxylamín NH20H je bezfarebná kryštalická látka (b. t.. 33 °0), VO vode 
vefmi dobre rozpustná. J e mimoriadne nestály a už nad 15 °0 sa rozkladá na amoniak, 
oxid dusný, dusík a vodu. Móže vystupovať v dvoch tautomérnych formách 

H 
I <+u-> 

~ H-N-Oj 
I -
H 

Pripravuje sa redukciou róznych kyslíkatých zlúčenín dusíka, napr. katodickou 
redukciou_rozt.<?1!.? lE~liny dusičnej v 50 % kyseline súov,ej__fl,lebo redukciou dusitanu 
~iCkého "kovu (v slabo kyslom roztoku) hydrogensiričitanom alkalického kovu. 

H ydroxylamin je vermi slabá zásada (pKz = 8,18). S kyselinami tvorí soli 
hydroxylamónne NH30H+X - . Má redukčné i oxidačné vlastnosti, skor sa však uplat­
ňuje ako redukovadlo. Má schopnost vystupovať aj ako ligand v komplexoch. 

OXIDY A KYSLÍKATÉ KYSELINY DUSIKA 

Atóm dusíka sa v oxidoch vyskytuje v piatich oxidačných stupňoch: oxid 
dusný N20 (pozri tab. 14.4), dusnatý NO, dusitý Ni03 , dusičitý N02 (aj ako dimér) 
a dusičný N20 5 • .Ako prechodný medziprodukt sa zistil a j radikál N03 • 

Kyslíkaté kyseliny dusíka poznáme v troch oxidačných stupňoch: kyselina 
didusná H2N20 2, dusitá HN02 a dusičná HN03 a pripravená hola aj kyselina peroxo­
dusitá HOONO a peroxodusičná HOON02. S kyselinou didusnou je izomérny nitramid 
NH2N02. 

Okrem predchádzajúcich kyselín, v podobe solí je známa ešte kyselina dusnatá 
(nitroxylová) H2N02 a didusnatá (nitrohydroxyW.minová) H2N20 3 • 

Oxid dusný N20 je bezfarebný plyn sladkastej chuti (b. t. -102,4 °0 , b. v. 
- 88,5 °0) . 

V plynnom i tuhom skupenstve má lineárnu štruktúru 

Z1 Zz 
N-N-0 Z1 = 0,113 nm; Z2 = 0,119 nm 

PodTa teórie VV sú obidva atómy dusíka a a.tóro kyslíka v hybridnom stave SP. 

Molekulovo-orbitálový opis n:-vazieb v molekule N 20 je podobný ako pri molekule C02 

(pozri str. 401). Po dvoch elektrónoch je wniestené vo vazbových, delokalizovaných trojcentro . 
vých orbitá.Ioch n:1 a n z, a v nevazbových orbitáloch n:n a n~, lokalizovaných na krajnom atóme 
dusíka a. atóme kys1J1ca . 

Oxid dusný vo všeobecnosti vzniká termickým rozkladom látok stechiometric­
kého zloženia N20. n H20. Najčastejšie sa používa dusičnan amónny, ktorý sa 
zahrieva na 170 až 200 °0 (reakcia (14.29)). 
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Oxid dusný sa trocha rozpúšťa vo vode na roztok s úplne neutrálnou reakciou. 
Pri vyšších teplotách sa rozkladá na dusík: a kyslík:, takže v ňom niektoré látky 
horia. Používa sa v lekárstve na Iahké narkózy („rajský plyn"). 

Kyselina didusná H 2N20 2 tvorí biele kryštály, v suchom stave vefmi výbušné. 
Postupne sa rozkladá aj vo vodnom roztoku. 

Kyselina didusná vzniká účinkom kyseliny dusitej na hydroxyJamíu._ - --- - ---
r ············i 

HONH2 +ONOH 
1 ...........• ..1 

HON =NOH + H20 (14. 78) 

Soli kyseliny didusnej s alkalickými kovmi vznikajú redukciou vodných roztokov 
dusitanov alebo dusičnanov sodík:ovým amalgámem. Z vodných roztokov di­
dusnanov alkalických kovov sa vofná kyselina didusná získava pósobením dusičnanu 

strieborného a rozkladom vyzrážaného didusnanu strieborného chlorovodík:om. 
Kyselina didusná je slabá dvojsýtna kyselina (pK~ = 7,0; pK; = 11,0). Di­

dusnanový anión N20~- v tuhých didusnanoch má trans-konfiguráciu 

[ 1]2

-1cVN~N/l 
Oxid dusnatý NO je bezfarebný plyn (b. t. -163,6 °C, b. v. -151,8 °C). 
Molekula NO m ;í, nepárny počet elektrónov, a je preto_llitramagneticki. Jej 

chemickú štruktúru možno úspešne objasniť len na základe teórie MO (pozri str. 123) 
a znázorniť schémou 

NO[KK( O's)2( a:)2(:ny,z)4( O' x)Z(;rr;~, z)l] 

z ktorej pre vazbový poriadok vyplýva 2,5 a v súhlase s tým je medzijadrová vzdiale­
nosť N-0 0,114 nrn. Nespárený elektrón na protivazbovom orbitáli je rozložený po 
celej molekule NO a tým je zrejme zmenšené jeho úsilie po spárení. Preto má oxid 
dusnatý len malú schopnost dimerizovať sa. Až v kvapalnom stave dochádza k čias­

točnej dimerizácii; t uhý oxid dusnatý sa skladá z vofne spojených dimérov takejto 
ětruktúry: 

N ........ 0 
Z 1 I I l1 = 0,110 nm; l2 = 0,238 nm 

O •....... N 
l2 

Oxid dus!!_atý sa pr!Qmyselne vyrába oxidáciou amoniaku vzdušným kyslík:om 
v prítomnosti katalyzátora (platina alebo zliatina platiny a ródia) pri teplotc asi 
500 °C 

4NH3 + 502 4NO + 6H20 (14.79) 

Oxid dusnatý možno pripraviť aj priamou syntézou z prvkov 

Nz(g) + 02(g) 2NO(g); D.H = 176,1 kJ (14.80) 

Rovnováha tejto reakcie nezávisí od tlaku, zato však voimi od teploty. Pretože reakcia je 
silne endotermická, dobrý výťažok oxidu dusnatého sa získa len pri velmi vysokých teplo~ách, 
napr. v elektrickom oblůku (asi 5 000 °C). Pritoro treba reakčnú zroes rýchle ochladit, aby sa 
vznilmutý oxid dusnatý nestačil rozložit. Táto metóda výroby oxidu dusnatého zo vzduchu 
nenašla trvalé uplatnenie pre prílišnú nákladnost. 
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V laboratóriu sa oxid dusnatý pripravuje zo zriedenej kyseliny dusičnej (1 : 4 

objemove) reakciou s meciou 

8 Hl°'f03 + 3 Cu (14.81) 

Oxid dusnatý sa vzdušným kyslíkom Tah.ko oxiduje a sfarbuje sa do hneda 

vznikajúcim oxidom dusičitým (o mechanizme tejto reakcie pozri str. 186. 

!J.H = -113,4 kJ (14.82) 

Oxid dusnatý vystupuje ako ligand v róznych komplexoch kovov, ako 

[Fe(NO)(H20)5]2+, [Fe(CN)5(N0)]-2 , [Co(NO)(NH3) 5]i+ a i. 

Skupina NO p od!a doterajších ná.zorov móže v takýchto komplexoch vystupovat s kladným 

alebo aj so záporným ná.bojom. Táto otázka je v súčasnosti predrnotom intenzívneh o skúmania. 

Ionizačná energia NO= NO++ e je 9,25 eV. Táto nie pr!liš vysoká hodnota je 

v súlade s prítomnosťou nespáreného elektrónu v protivazbovom orbitáli a vysvetTuje 

existenciu zlúčenín nitrozylu s katiónom NO+ (pozri str. 366). Infračervené spektrá. 

ukázali, že v katióne NO+ je vazba N-0 pevnejšia než v molekule NO, čo súhlasí so 

zvýšením vazbového poriadku na 3. 

Sú známe a j zlúčeniny s aniónom NO-, ktorý vzniká z molekuly NO prijatím jedného elek­

trónu do protivii.zbového orbité.lu. Napríklad účinkom oxidu dusnatého na roztok sodíka, draslíka 

alebo bária v kvapalnom amoniaku sa získajú soli Na+NO-, K+NO- alebo Ba2+(NO-)z. 
~ 

Oxid dusitý N20 3 je pri teplote nižšej než b. t. - 102 °C svetlomodrá tuhá látka. 

Získa sa reakciou oxidu dusnatého s kyalíkom alebo oxidom dusičitým v stechio­

metrickom pom?.re pod - 100 °C. Pri vyšších teplotách sa čiastočne rozkladá na 

nižší a vyšší oxid v zmysle rovnováhy 

(14.83) 

Pretože ide o vratnú reakciu, zmes obsahujúca rovnaké objemové diely oxidu 

dusnatého a oxidu dusičitého sa správa ako oxid dusitý. S vodriými roztokmi hydro­

xidov alkalických kovov napr. reaguje za vzniku dusitanov 

NO + N02 + 2Na0H (14.84) 

S vodou dáva kyselinu dusitú a može sa teda považovat za anhydrid tejto 

kyseliny. 

Spektroskopické údaje ukazujú, že oxid dusit ý má usporia.da.nie ON-N01 s mimoriadne 

dlhou vzdialenosťou N - N, ktorá je 0,208 nm (porovnaj so vzdialenosťou N-N v hydrazín e) . 

Skupiny N O a N01 sú teda spojen é len vefmi v ofne a vyslovil sa predpoklad, že tu ide o čistú 

n-vii.zbu N- N . 

Kyselina důsitá H.~02 v plynnej fáze sa može ziskať reakciou oxidu dusitého 

(stechiometrickej zmcsi oxidu dusnatého a dusičitého) s Yodnou parou, pri ktorej 

sa ustafuje rovnováha 

' 
NO(g) + N02(g) + H20 (g) (14.85) 

Jej vodný roztok sa pripravuje reakciou dusita.nov s neoxidujúcimi silnými 
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kyselinami. Je to stredne silná kyselina (pKk = 3,35 pri 25 °C). V roztoku je nestála 
a Tahko sa rozkladá ~{,'r,~roror..,.~'"•t.; "ř 

3 HN02 ~ HN03 + 2 NO + H20 (14.86) 

Kyselina dusitá vystupuje ako redukčné i oxidačné činidlo. Oxidačnými činid­
lami, napr. manganistanom draselným alebo peroxidom vodíka, sa oxiduje na 
kyselinu dusičnú, prípadne dusičnanový anión 

E 0 = + 0,94 V (14.87) 

Silné redukčné činidlá pósobia na kyselinu dusitú tak, že ju redukujú na zlúče­
niny s nižším oxidačným stupňom dusíka (oxid dusnatý, dusný, molekulový dusík, 
hydroxylamín, amoniak) 

E 0 = +1,00V (14.88) 

Soli kyseliny dusitej sú dusitany MIN02. Pripravujú sa spravidla termickýrp. 
_r:~kla_Q9m dusičnanov alkalic_~ých !_o!'.:9.Y alebo redukciou ich taveniny napr. olovorn 

2 NaN03 

KN03 +Pb 

2NaN02 + 02 

KN02 +PbO 

(14.89) 

(14.90) 

Všetky dusitany sú dobre rozpustné vo vode s výnimkou žltého dusitanu strie­
borného AgN02. Dusitany alkalických kovov sa topia bez rozkladu, ale dusitany 
elektronegatívnejších kovov sa pri topení rozkladajú. Vo vodných roztokoch sa 
dusitany hydrolyzujú a v dósledku nestálosti kyseliny dusitej prebieha ďalší rozklad 

3 NaN02 + H 20 = 2 NaOH + 2 NO + NaN03 (14.91) 

Dusitanový anión N02 má zalomený tvar 

l = 0,124nm; cc = 115° 

Vazbové pomery v anióne NOz- sú podobné ako pri molekule ozónu (pozri 
str. 130). Atóm dusíka vytvára dvoma hybridnýmisp2-orbitálrni a-vazby a v treťom je 
umiestnený vofný elektrónový pár. Po dvoch elektrónoch sa nachádza vo vazbovom 
trojcentrovom n-orbitáli a v nevazbovom nn-orbitáli, lokalizovanom na obidvoch 
kyslíkových atómoch. Energetický diagram molekulových n-orbitálov v anióne 
NOz- je znázornený na opr. 14.9. 

Sú známe mnohé organické deriváty obsahujúce skupinu N02, ktorá móže byt 
viazaná buď atómom kyslíka: R-ONO, alebo atómom dusíka: R-N02 • Obdobná 
izoméria sa prejavuje aj pri komplexných zlúčeninách obsahujúcich anión NOz- ako 
ligand. Jestvujú nitritozlúčeniny s vazbou M-ONO a nitrozlúčeniny s vazbou 
M-NOz. 

Oxid dusičitý jestvuje v poďobe bezfarebného diméru N20 4 a hnedočerveného 
monoméru N02. V tuhom stave (b. t. - 9,3 °0) je tvorený výlučne dimérom N20 4 • 

V kvapalnom a plynnom stave sa ustaluje rovnováha medzi obidvoma formami 

D..H = 57,3kJ (14.92) 

• 



D U SÍK 361 

So stúpajúcou teplotou sa rovnováha posunuje doprava a climér sa postupne rozpadá 
na monomér. Za atmosferického tlaku obsahuje látka pri teplote b. v. (21,2 °C) asi 
0,1 % N02 , pri 100 °0 asi 90 % N02 a disociácia je úplná pri teplote asi 150 °0. 

Molekula N02 má zalomený tvar 
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Obr. 14.9. Energetický diagram molekulových n-orbitálov v anióne N02-

Obsahuje nepárny počet elektrónov, takže je paramagnetická. Výskum elek­
trónovou paramagnetickou rezonanciou ukázal, že nespárený elektrón sa nachádza. 
na CT-orbitáli. Elektrónovú štruktúru N02 možno vysvetliť asi tak, že a.tóro dusík& 
je v hybridnom stave SP2, pričom dva hybridné sp2-orbitály sa použijú na tvorbu 
CT-vazieb, a v treťom sa. nachádza nespárený elektrón. Štyri elektróny za.piňajú 
podobný systém n-orbitálov, aký sme poznali pri anióne N02 (pozri str. 360). 

Podrobná interpretácia elektrónovej štruktúry molekuly N02 na základe teórie MO je zlo­
žitá a možno ju nájs t v špecializovanejěej literatúre. 1) 

Spárerúm nespárených elektrónov dvoch molekúl N02 vzniká molekula. diméru 
N20 4 , pre ktorú sa zistila planárna štruktúra 

o"" li ~·2 o 
/

N-N ~ 

o o 

Z1 = 0,175 nm; 
li = 0,118 nm; 
a= 134° 

1) Pozri napr. H. B. Gray: Electrons and Chemical Bonding, ruský preklad: Izd. Mir, 
Moskva 1967, kap. VII. 
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Vzdialenost N-N je o 0,028 run dlhiia než pri jednoduchej vii.zbe N-N, ěo s rovnakou hod­

notou vazbového uhla O-N-0 ako v molekule N02 nasvedčuje, že ideo dve molekuly N02, 

spojené len velmi volnou vazbou. Napriek tomu volné. rotácia skupin N02 okolo osi N- N je 

takmer úplne zamedzené.. Niektorí autori predpokladajú, že vazba N-N je čiste typu n, iní vliak 

dé.vajú prednost typu u. Otázka tejto vazby je teda v podstate nevyriešené.. Okrem toho sú ná­

znaky, že pri nízkych teplotách sú prítomné ešte útvary s dvoma skupinami N02 v rovinách 

zvierajúcich navzé.jom pravý uhol, ako aj útvary s konfiguráciou ON-O-N02. Nie je nelogické. 

domnienka, že malé. ěasť posledných molekúl ovplyvňuje fahkú ionizáciu molekúl N20 4 na NO+ 

a N03 (pozri dalej). 

Oxid dusičitý sa Briem~sel!!i) pripravuje §Y!!tézou oxidu dlJ!!I!atéhQ..fil> ~<!~šnfl!l 

_kyslíko..!!L (pozri str. 359). Laboratórne sa získava termickým rozkladom dusičnanov 

tažkých kovov 
(14.93) 

Oxid dusičitý je silné oxidačné činidlo. Oxiduje napr. niektoré kovy za vzniku 

dusičnanov 
(14.94) 

Rozpúšfaním oxidu dusičitého vo vode sa tvorí kyselina dusitá a dusičná 

(14.95) 

reakcia oxidu dusičitého s vodou má mimoriadny technický význam, keďže je jednou 

zo základných reakcií výroby kyseliny dusičnej (následující text). Rozpúšťaním oxi­

du dusičitého vo vodných roztokoch hydroxidov alkalických. kovov vzniká zrges. 

dusičnanu a dusitanu 

2N02 + 2NaOH 

Oxid dusičitý nad 150 °C podlieha disociácii 

2N02 ~ 2NO + 02 

ktorá. je úplná asi pri 650 °C. 

Reakcie kvapalného oxidu dusičitého sú podmienené jeho vlo.stnou ionizé.ciou 

N10• ""' NO+ + N03 

Napríklad pri rozpúlitaní oxidu dusičitého v kyseline sírovej prebiehajú reakcie 

N10• + H2SO, ""' NO+ + HS04 + HNO, 

HNO, + 2 H2SO, ""' NO! + 2 HS04 + H,O+ 

(14.96) 

(14.97) 

(14.98) 

(14.99) 

(14.100) 

V zriedenejších roztokoch je rovnováha posunutá úplne doprava a oxid dusiěitý je úplne 

i onizova.ný na NO+. 

Ionizačná energia N02 =NO! + e je 9,91 eV, teda pomerne nízka. Tým je u­

možnená existencia mnohých zlúčenín nitrylu obsahujúcich katión NO! (pozri 

str. 366). 
Oxid dusičný N20 5 je bezfarebná tuhá látka (b. t . 30 °C). Je nestály a Tahko 

sa rozkladá na oxid dusiúitý a kyslík, niekedy za výbuchu. 

V plynnej fáze je oxid dusičný zložený z molekúl s usporiadaním 0 2N- O-N02, 

ale v kryštalickom stave má iónovú štruktúru NOtN03. 
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Oxid dusičný nemožno pripravit priamou oxidáciou nižších oxidov dusíka, 
ale ~r~táciou kyseliny dusičnej, napr. oxidom fosforečným 

2 HNOJ + P20s = 2 HPOJ + NiOs (14.101) 

Rýchle sa znovu zlučuje s vodou na kyselinu dusičnú. 

V kyselinách, napr. kysoline sírovej, sa oxid dusičný ionizuje a poskytuje katióny NO; 
(porovnaj s ionizá.ciou oxidu dusičitého) 

(14.102) 

Kyselina dusičná HNOJ sa v súčasnosti_EE!em~elne vyrába_výlučne metódou 
sparovania amonia~u, oxidáciol_! yzn.Qgmtéh9 oxidu dusnatého vzdušným kyslikom 
na oxid dusičitý a j_eho _absorpci~~ vz<_!:uchom vo vode 

(14.103) 

V laboratóriu možno kyselinu dusičnú pripraviť rozkladom dusičnanu sodného 
zahrievaním s koncentrovanou kyselinou sírovou 

NaNOJ + H2S04 - NaHS04 + HNOJ 

NaNOJ + NaHS04 Na2S04 +HNOJ 

(14.104) 

(14.105) 

Kyselina dusičná je v čistom stave bezfarebná kvapalina (b. t. -41,6 °C, b. v. 
84 °C s čiastočným rozkladom. e = 1,524 g . cm-3 pri 15 °C). s vodou sa neobmedzene 
mieša a vytvára s ňou azeotropnú zmes s obsahem 68,4 % HNOJ (b. v. 121,9 °C), 
ktorá sa označuje ako koncentrovaná kyselina dusičná. Z diagramu tuhnutia sústavy 
kyseliny dusičnej a vody vyplýva existencia dvoch hydrátov: HNOJ. H 20 (b. t. 
-37,7 °C) a HN03 . 3 H20 (b. t. -18,5 °C). Aj roztoky čisteLk~eliny_duaj_čn~j sú 
sfarbené SEqi.vi<;lla do žita až červena, nretože sa svetlom čiastogn!.HQ.ikl!ldá.„pričpm 
vg;niká oxid dusičijý N02, ktorý v nej ostáva rozp!lst~ný. Bezvodú kyselinu dusičnú 
možno získať vákuovou destiláciou zmesi kyseliny dusičnej a koncentrovanej kyseliny 
sírovej (kyselina sírová tu vystupuje ako dehydratačné činidlo). 

Štruktúra molekuly HN03 v plynnom stave je planárna 

R"' li ~2 O O-Nu. . 

o 

Z1 = 0,141 nm; 
li = 0,122 nm; 
(X,= 130° 

Atóm dusíka je v hybridnom stave SP2 • Vazba N-OH je jednoduchá, kým 
vazby N-0 sú zdvojené obdobným systémem :n:-orbitálov, aký sme opísali pri anióne 
N02 (pozri str. 360). 

V čistej kyseline dusičnej nastáva čiastočná autoprotolýza, ktorá vedie k rovno­
váham 

HN03 + HN03 ~ H2NOj + N03 

H 2NOj + HNOJ ~ NO! + H30+ + N03 

(14.106) 

(14.107} 

Zrieďovan.ím vodou nastáva posun rovnováhy dorava a prebieha ionizácia za 
účasti vody · 

(14.108) 
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Kyselina dusičná je silná kyselina, ktorá je vo vodnom roztoku s c = 0,1 M 

ionizovaná približne na 93 %· V rozpúšťadlách menej zásaditých ako voda, napr. 

v kyseline octovej, je však ionizovaná overa menej ako iné „silné" kyseliny , napr. 

HC104, HBr, H 2S04 alebo HCI. V silne kyslých rozpúšťadlách, napr. v kyselina 

chloristej alebo sírovej, ionizuje sa naopak ako zásada 

2 HCl04 + HN03 ~ NOf + 2 0104 + H 30+ (14.109) 

I 2 H2S04 + HNOJ ~ NOt + 2 HS04 + H30+ (14.110) 

l----
Prítomnosťou iónov NO{ v zmesi kyseliny dusičnej a sírovej sa vysvetfuje silný 

nitračný účinok tejto zmesi (tzv. nitračná zmes) na aromatické zlúčeniny. 

Kyselina dusičná má silné oxidačné úči~ Oxiduje celý rad látok, napr. síro­

vodí.k, síru alebo oxid siričitý na kyselinu sírovú, fosfor na kyselinu trihydrogen­

fosforečnú , soli železnaté na železité a pod. Sama sa pritom redukuje spravidla na 

oxid dusnatý 

N03 + 4 H+ + 3e NO + 2H20; E 0 = +0,96 V (14.111) 

Kyselina dusičná rozpúšťa prakticky všetky kovy okrem zlata, platiny, ródia, 

iridia, nióbu a tantalu. Tieto reakcie, spojené s redukciou kyseliny dusičnej na pro­

dukty nižšieho oxidačného stupňa, podstatne závisia od koncentrácie kyseliny, od 

elektrochemického charakteru kovu i od teploty. Čím je kyselina zriedenejšia a čím 

je kov menej ušiachtilý, tým hlbšie sa kyselina_Q.usičná redukuje. Pri rozpÚšťaní 

ušiachtilejších kovov (Pb, Cu, Ag, Hg) v koncentrovanejšej kyseline redukuje sa 

kyselina dusičná na oxidy dusí.ka. V prípade neušiachtilých kovov (Zn, Cd, Fe, Mg) 

a dostatočne zriedenej kyseliny sa pravdepodobne uvofňuje vodí.k v stave zrodu, 

ktorý móže redukovať kyselinu dusičnú až na amoniak (prípa-0.ne dusičnan amónny). 

Niektoré kovy, ktoré so zriedenou kyselinou dusičnou energicky reagujú (Fe, 

Cr, Al), sa v koncentrovanej kyseline dusičnej nerozpúšťajú, ale sa pasivnjú. Tento 

jav sa vysvetfuje v podstate tým, že sa tieto kovy pokrývajú kompaktnou vrstvou 

oxidu, ktorý ich chrání pred ďalším účinkom kyseliny (pozri str. 530). 

Kyselina dusičná je ako v laboratóriu, tak aj v chemickom priemysle mimoriadne 

dóležitou chemikáliou. VeTké množstvá kyseliny dusičnej sa spotrebujú v priemysle 

organických farbív, výbušnin, Iiečiv, ďalej na prípravu dusičnanov, celulózových 

lakov, kinofilmov a v celom rade iných odvetví. 

AO MO 

Obr. 14.10. Vznik moleku­
lových :n:-orbitálov v anióne 
NO:;; 
Šrafovaním sú znizornené 
o blasti prekritia acómových 
orbit!lov 

Soli kyseliny dusičnej sú dusičnany MIN03 • Pripravujú sa rozpúšťaním kovov 

v kyseline dusičnej alebo reakciou kyseliny dusičnej s hydroxidmi, oxidmi a uhliči­

tanmi kovov. Dusičnany sú celkove vo vode dobre rozpustné. Pri vyšších teplotách 
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posobia ako silné oxidačné činidlá. Vo vodných roztokoch sa však redukujú Jen 

látkami s výraznými redukčnými vlastnosťa.mi, napr. vodíkom v stave zrodu. Preto 

sa varom s hliníkom alebo zinkovým práškom v zásaditom prostredf dajú zredukovat 

až na amoniak. Termicky sa dusičnany alkalických kovov rozkladajú na dusitany 
(reakcia (14.89)), dusičnany iných kovov až na oxidy (reakcia (14.93)). 

Dusičnanový ani6n N03 má tvar rovnostranného trojuholníka, v ktorého strede 
je atóm dusfka a v rohoch sú atómy kyslfka; vzdialenosť N-0 je 0,122 nm. At6m 

dusfka je v hybridnom stave SP2 a a-vazby sú doplnené jednou :n-vazbou, rozdelenou 

rovnomerne na všetky tri at6my kyslíka (n-vazbový poriadok je 1/3). PrehÍpenie 

tejto predstavy umožňuje teória MO. 
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Obr. 14.11. Energet ický diagram molekulových :n:-orbitálov v anióne NO; 

Nepoužitý 2p,.orbitál atórnu dusíka. sa kombinuje s 2p,.orbitálmi všetkých troch kyslí­

kových a.tómov, čím vznikajú delokalizova.nó, štvorcentrové orbitály :n a :n:*; vznik vazbového 

:n:·orbitálu je znáZ'ornený na obr. 14.10. Okrem toho kombináciou 2p.-orbitálov troch atómov 

kyslíka tvoria sa dva degenerované, v podstata nevazbové :n:· orbitály (:n:„ a :n:~), lokalizované na 

jednotlivých kyslíkových atómoch. Dva elektróny z 2p,·orbitálu dusíkového atómu a štyri elek­

tróny z 2p„orbitálov jednotlivých atómov kyslíka zaplňajú vazbový :n:·orbitál a. obidva nevazbové 

:n„· a. :n:~·orbitály. Energetický diagram molekulových :n:·orbitálov v anióno N03 je vyznačený 

na obr. 14.11. 
Aniónu N03 sa predtým pripisova.la len malá spósobilosť viazať sa ako ligand v komplex­

ných zlúčeninách. Najnovšie výskuroy však ukázali, že s atómami kovov má schopnost vytvárať 

mnohé pevné komplexy, v ktorých sa uplatňuje bud jednofunkčne, a.lebo aj dvojfunkčne. 

Z L 0Č EN INY NITROZYLU A N I TRY L U 

H alogenidy nitrozylu NOX možno považovať za halogénderiváty kyseliny 
dusitej. Majú zalomenú štruktúru, v ktorej atóm dusfka vytvára dvoma hybrid­

nými sp2-orbitálmi a-vazby a v treťom má vofný elektrónový pár. Zvyšný 2pz-orbitál 
atómu dusfka sa používa na :n·vazbu s atómom kyslíka. 
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Je známy fluorid, chlorid a bromid nitrozylu NOF, NOCl aNOBr. Fluoridnitrp­

zylu je bezfarebný, chlorid nitrozylu oranžovo žltý a bromid nitrozylu červený plyn. 

Pripravujú sa priamou syntézou o4idu dusnatého s halogénom. leh stálost silne klesá. 

od fluoridu k bromidu. Sú značne reaktívne a prejavujú silné oxidačné vlastnosti. 

Vodou sa rozkladajú na kyselinu dusitú a kyselinu halogenovodíkovú 

NOX+ H20 - HN02 + HX (14.112) 

Chlorid nitrozylu vzniká a j v zmesi koncentrovaneLk;v.selin~-~ a chloro­

_vodíkovej 
HN03 + 3 HCI NOCl + Cl2 + 2 H20 (14.113) 

Zmes koncentrovaných roztokov uvedených kyselin v objemovom pomere 1 : 3 

sa označuje ako lúčavka královská. Používa sa na rozpúšťanie zlata a platiny, pri 

ktorom vzniká kyselina chlorozlatitá H[ AuCLi], prípadne chloroplatičitá H2(PtC1<;]. 

Okrem halogenidov nitrozylu, ktoré majú kovalentnú molekulovú štruktúru, sú 

známe viaceré soli nitrozylu, ktoré obsahujú katión NO+ (pozri str. 359) zlúčený 

s aniónmi kyslíkatých kyselin alebo komplexných fluoro-, prípadne chlorokyselín. 

Ako prf.klady možno uviesť NO+CI04, NO+HS04, (N0+ )2S20~-, (NO+)iSeO~-. 

NO+BF4, (NO+)zTiF~-. (NO+ )zSnCJ~-. NO+SbCJ;, (NO+)iPtCli- a i. Chloristan 

a fluoroboritan nitrozylu NOC104 a NOBF4 sú izomorfné so zodpovedajúcimi sofami 

amónnymi, čo potvrdzuje predstavu o ich iónovej štruktúre. Všetky soli nitrozylu sa 

vodou ihned rozkladajú 

NO+ + 2 H20 - HN02 + H 30+ (14.114) 

Hydrogensírannitrozylu NOHS04 vzniká pósobením oxidu dusitého, prípadne zmesi oxidu 

dusnatého a dusičitého na koncentrovanú kyselinu sírovú 

(14.115) 

Namiesto oxidu dÚsitého možno použit aj oxid dusičitý, vzniká věak eěte katión NOi 

(pozri str. 362). 
H dro ensíra.n nitrezylu sa. tvorí ako medzi rodukt ri ' obe selin sírove~~ó!!2.!!_ 

nitrózovou ozr1 str. sa. izo ova.t z roz o u yse y s oveJ vo orme bezfarebnýoh 

-kryě OV. 

Halogenidy nitrylu N01X možno považovat za ha.logénderiváty kyseliny dusičnej. Ioh 

štruktúra. je planárna a. zodpovedá zrejme štruktúre kyseliny dusičnej, v ktorej je skupina OH 

na.hra.daná atómom X. 
Poznáme ftuorid a. chlorid nitrylu N01F a N01Cl. Sú to bezfa.rebné plyny. Fluorid nitrylu 

vzniká. reakciou oxidu dusičitého s fluórom, chlorid nitrylu sa získa. účinkom ozónu na chlorid 

nitrozylu 
NOCl + 03 = N02CI + Oz 

alebo pósobením kyseliny ohlorosírovej na. bezvodú kyselinu dusičnú 

HS03Cl + HNOJ = N02Cl + H2so. 

(14. 116) 

(14.117) 

Obidva. aú velmi reaktívne a. vodou sa. rozklada.jú na kyselinu dusičnú a. ha.logenovodíkovú 

N02X + H,O = HN03 + HX (14.118) 

Sú známe aj soli nitrylu s katiónom NO! (pozri str. 362), ako NOtCI04, 

NOtHS207, NOtS03F-, NOtBF4 a i. Katión NOt je lineárny a jeho elektrónová 

štruktúra sa úplne podobá štruktúre oxidu uhličitého (pozri str. 400). Napríklad 

chloristan nitrylu N02Cl04 sa pripraví účinkom oxidu dusičného na kyselinu chloristú 

:: NzOs + HClQ4 NO:t + Cl04 + HN03 (14.119) 

Soli nitrylu sú velmi reaktívne. Vodou sa rýchle rozkladaiú. 



DUSÍK 367 

ZLÚČENINY DUSÍKA SO SÍROU 

Vazba medzi atómom dusíka a síry je vefmi pevná, v dosled.ku čoho existuje vera 

rozmanitých zlúčenín s vazbami S-N. Najznámejší a najlepšie preskúma.ný je tetra­

nitrid tetrasíry S4N4 • :Vzniká ro~úšťa~ím sírr v kv~palnom a1?oniaku 

4NH3 + 10$ (14.120) 

~esa pripravit ~j~avá~zaním suchého_~moniakll do rozt_oku ch.!_orid~ sírneho 

v éteri 
(14.121) 

Vytvára oranžové kryštály (b. t. 178 °0). Vo vode je nerozpustný, rozpúšta sa. 

však v mnohých organických rozpúštadlách. Pósobením roztoku hydroxidu alkalic­

kého kovu sa rozkladá, pričom vzniká amoniak a príslušné soli kyslíkatých kyselin 

síry. Z toho vyplýva, že dusík je v tejto zlúčenine elektronegatívnejšou zložkou, a. ide 

teda. o nitrid síry. 

t 

N 

s 

Obr. 14.12. Model molekuly s.N. 

Rontgenové. štruktúrna analýza ukázala, že molekula s.N. má tvar slabo deformovaného 

disfenoidu (obr. 14.12). Jej elektrónová štruktúra je zložitá. a možno ju vyjadrit delokalizovaným 

systémom m olekulových orbitálov za účasti p,-orbitá.lov atómov dusíka, d -orbitá.lov atómov síry 

a so slabou interakciou S-S. 
Zahrievaním tetranitridu s.N. s roztokom síry v s írouhlíku vzniká. dinitrid ietrasiry S4N2 , 

tmavočervená prchavá látka. 

Zlúčeniny, v ktorých sa dusík viaže na síru, sú aj amidy a imidy kyseliny sirovej. 
Preštudované boli najma tieto deriváty: 

Kyselina amidosírová 
( aminosulf ónová) 

_ / NH2 
028( 

'-NH2 

Diamid kyseliny sírovej 
(sulfamid) 

Kyselina imidobis(sírová) 
(iminosulfónová) 

r 
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/NR~ 
02S, /S02 

'-NH2 HiN 

Diallnid kyseliny imidobis(sirovef) (imidosulfamid) 
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NH-B02> 
02 NH 

NH-BOz " r. w. 

Sulfimid 

, ' 
\ 
~ 

1 

Sú to bezfarebné kryštalické látky, vo vode vefmi rozpustné. Kyselina imido­
bis(sírová) je známa len v roztoku a sulfimíd v podo be solí a alkylderivátov. V znikajú 
vo všeobecnosti posobením amoniaku na oxid sírový, chlorid sulfurylu, prípadne 
kyselinu chlorosírovú. Majú zretefne kyslý charakter. Vo vode sa postupne rozkladajú 
až na amoniak (vo forme amónnej solí) a kyselinu sírovú (vo forme hydrogensíranu). 

V podobe solí je známa a j kyselina nitridotris(sírová) (nitrilosulfónová) 
(HS03)3N. Nit ridotr is(sírany) alkalických kovov vznikajú reakciou dusitanov 
s hydrogensiričitanmi alkalických kovov 

(14.122) 

Tieto soli sú stále len v zásaditom roztoku , kým v kyslom roztoku sa rozkladajú 
na kyselinu sírovií a imidobis(sírovú) a tá potom ďalej až na kyselinu amidosírovú. 

VÝSKYT DUSÍKA V PR[RODE 

Obsah dus~ v zemskej kóre je 0,025 mólových %- Podstatná čast dusíka sa 
nachádza v atmosfére (79 obj. %). Na niektorých miestach, a to na čílskom pobreží, 
sa vyskytujú vefké náleziská dusičnanu sodného NaN0 3 , tzv. čílsky liailok. Inak 
anorganické látky, ktoré obsahujú dusík:, sa vyskytuj ú v zemskej kare len zriedkavo. 

Dusík: je prvok nevyhnutný pre živé organizmy, lebo je pravidelnou zložkou 
bielkovín. Z analýzy kolobehu dusíka v prírode vidíeť, že biosféra je kumulátorom 
dusíka. V živočíšnych a rastlinných bielkovinách je obsah dusík:a asi 15 %- Pre 
doplňovanie obsahu dusík:a v pode pridávajú sado nej priemyselné dusíkaté hnojivá. 



15. FOSFOR 

Sposob vazby 

Atóm fosforu v základnom stave má elektrónovú konfiguráciu (ls)2 (2s)2 (2p)6 
(3s)2 (3pz)l (2py)1 (3pz)1, s tromi nespárenými elektrónmi v orbitáloch 3p. Hoci atóm 
fosforu by prijatím troch elektrónov mohol nadobudnúť elektrónovú konfiguráciu 
najbližšieho vzácneho plynu argónu (ls)2 (2s)2 (2p)6 (3s)2 (3p)6, tvorba aniónu p3- je 
energeticky natofko neyýhodná, že sa s ním v zlúčeninách nestretávame. V dósledku 
neveikej hodnoty elektronegativity atómu fosforu (x = 2,1) majú jeho vazby s ató­
mami nekovov aj kovov (vrátane alkalických kovov) prevažne kovalentný charakter. 

Kovalentnými nepolárnymi vazbami je atóm fosforu viazaný v P4, H2P-PH2 , 

XiP-PX2 (X = Cl alebo I), (H0)20P- PO(OH)i a blízke nepolárnym sú aj vazby 
v PH3 • Inak sú kovalentné vazby atómu fosforu vždy polároe; vazby s atómami silne 
elektronegatívnych nekovov podstatne viac ako obdobné vazby atómu dusík.a. 

Napriek tomu, že atóm fosforu má analogickú elektrónovú konfiguráciu valen­
čnej vrstvy ako atóm dusíka, v spósobe vazby sa od atómu dusíka vermi podstatne 
Jíši. Tieto rozdiely sú podobného charakteru ako rozdiely medzi spósob01:n vazby 
atómu kyslíka a síry. 

Atóm fosf~ru nie je s.cho_E~ tvoriť :n-vazby ~e_!r~ývaníIE_P,„-p„, ako ~ robí _ 
atóm ~us:lf:~0_!e vytvára :nd-vazby, to znamená p rekrývaním d„- p„ (pozri str. 279). 
Táto okolnost, pravda, spósobuje významné rozdiely medzi chémiou kyslíkatýclí. 
zlúčenín obidvoch prvkov. Napríklad pri fosfore nejestvujú jednoduché oxidy P 20 3 , 

P20s alebo P02 , ale vyskytujú sa oxidy dim~rgej, prípadne polymérnej štruktúry_ 
P406, P 40 1o a (P02)z; namiesto kyseliny, prípadne aniónu, ktoré by štruktúrne 
zodpovedali molekule HN03 , prípadne aniónu N03, nachádzame polymérne útvary 
(HP03 )z a (P03)~- a pod. 

Atóm fosforu obsahuje vo valenčnej vrstve (n=3) vofné d-orbitály, takže sa 
móže, na rozdiel od atómu dusík.a, viazať aj viac ako štyrmi kovalentnými vazbami, 
a to piatimi až šiestimi. Pretože orbitály 3d sú energeticky značne vyššie než orbitály 
3s a 3p, nie je ich účast na a-vazbách výhodná. Napriek tomu štruktúry zlúčenín, 

obsahujúcich pať, prÍpadne šesť O'-Vazieb, jestvujú a SÚ stabilizované vazbou prvkov 
s vysokou elektronegativitou, napr. fluóru, chlóru alebo kyslíka. 

Atóm fosforu vytvára v zlúčeninách najčastejšie štyri a-vazby použitím hybrid­
ných orbitálov sp3 (H3P02 , H3P03 , H 3P04 , POl- , P40 10 , R 3PO, POF3 , PH,t, PClt). 
V mnohých prípadoch vytvára len tri a-vazby prostredníctvom orbitálov, kterých 
charakter možno pribli:l.ne vyjadriť ako sp3 (PH3 , R 3P, PF3 , PCh, P 40 6). Okrem 
toho poznáme aj niekoiko málo prípadov, keď atóm fosforu vytvára pať alebo šesť 
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a-vazieb za účasti hybridných orbitálov spJd, prípadne sp3d2 (PF5 , PCl5 , P(OR)s, 

P]6). K a-vazbám atómu fosforu sa často pripájajú vazby nd, najmii. v zlúčeninách, 

kde je atóm fosforu viazaný so štyrmi vazbovými partnermi. 

Vodíkovými mostíkmi sa atóm fosfo.ru, na_Lozdiel 09: atómu_dusíka, neviaže. 

v zlúčeninách, v ktorých je atóm fosforu trojvazbový, má ešte vornú elektrónovú -

dvojicu a može vystupovat ako donor elektrónov, takže takéto zlúčeniny sa možu 

uplatňovat ako ligandy v komplexných zlúčeninách, napr. [NiCl2(PR3)2), 

(PtCh(PCh)z] a 1. 

Atómy fosforu majú určitú schopnost vytváraf kruhy, ako to dokazuje napr. 

štruktúra aniónov P30~-, P401~- alebo molekuly (PNClz)J. Pri poslednej zlúčenine sú 

v kruhu prítomné delokalizované n-vazby, podobné tým, aké jestvujú v benzénovom 

kruhu. 
Prehiad vazbových možností atómu foforu s príkladmi typických zlúčenín je uve­

dený v tab. 15.1. 

VAZBOVé MOŽNOSTI ATÓMU FOSFORU 

Typ 
'hybridlzácle 

Viz by 

Atóm fosforu s oktetovou konfiguráclou 

SP3 4<1 

3<7 + 1 vp 

Atóm fosforU"s nadoktetovou konfiguráclou 

SPl 4<1 + 2n4 delok 

4<1 + 1n4 

5<1 

6<7 

Pr[klady 

PHt; [PCI.]+ 
PHl ; PCb; P.06 

PO!- ; P20;-

H3PO,; HlPOl; P.010 

PF,; PCI, plynný 

Tabufka 15.1 

Paf elektrónov vo valenčnej vrstve atómu fosforu sposobuje, že podobne ako pri 

dusíku je maximálny kladný oxidačný stupeň fosforu V a záporný -III. V kladnom 

o:ridačnom stupni vystupuje fosfor oproti elektronegatívnejším prvkom, napr. 

kyslíku, halogénom alebo síre. Okrem oxidačného stupňa V sa tu výrazne uplatňuje 

aj oxidačný stupeň III. Oxidačný stupeň 7I:g_JE~žno p~ipísaf ~<?._sfo~~ni~_!~~ých 

fosfidoch kovov, napr. Na3P, Ca3P2 alebo AlP. Naproti tomu priradenie záporného 

oxidačného stupňa fosforu v jeho vodíkatých zlúčeninách je čiste formálne vzhfadom 

na prakticky . rovnakú elektronegativitu obidvoch prvkov. Prehfad známych oxi­

dačných stupňov fosforu s príkladmi zlúčenín, v ktorých .sa vyskytujú. je daný 

v tab. 15.2. , . 
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Tabufka 15.2 

OXIDAČNÉ STUPNE FOSFORU 

V - P.010; H3P04; PCls 
IV - (PO)x; H.P20d 

Oxidačný stu peň fosforu vo fosfidoch 

intermetalického typu sa .neurčuje 

Ill - P.06; H3P03; PCIJ 
li - P1Cl4 

I - H3P01 
O - P4 

- I 
- li - P2 H, 

- Ill - PH3 

FOSFOR AKO JEDNODUCHÁ LÁTKA 

Fosfor je známy v troch hlavných modifi.káciách, ako biely fosfor , červený fosfor 
a Čierny fosfor. Kaž~á z týchto hlavných modifikácií jestvuje ešte v niekofkých 
róznych formách. 

Biely fosfor je v čistom stave bezfarebná alebo biela látka charakteristickej vóne, 
makká a krájatefná (e = 1,828 g. cm-3 , b. t. 44,1 °C, b. v. 280,5 °C). Vo vode sa 
rozpúšťa len nepatrne. Dobre sa rozpúšťa v sírouhliku, chloride sírnom a chloride 
fosforitom. Je mimoriadne jedovatý; smrtelná dávka pre človeka je 0,15 g. 

Biely fosfor je tvorený z molekúl P4 tvaru pravidelného tetraédra (obr. 15.1). 
Vazbové uhly P-P- P sú neobvykle malé, len 60°. 

t>- • . : . ~ =.~: .. . . • •• ' • 
. . . ·.:. 

.· .. , 

--
Obr. 15.1. Model molekuly P. 

Otázka vazbových pomerov v molekule P 4 je dodnes diskutabilná. Tieto pomery 
sú zrejme príčinou vefkej chemickej reaktivity bieleho fosforu. Vefmi fahko sa zlu­
čuje s kyslíkom, takže sa na vzduchu aj samovofne zapafuje, a preto sa uschováva 
pod vodou. Okrem kyslíka reaguje energicky aj s halogénmi, sírou a mnohými kovmi. 
Kyselinou dusičnou sa oxiduje na kyselinu trihydrogenfosforečnú, v roztoku silných 
hydroxidov podlieha disproporcionácii (pozri str. 377). 
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Biely fosfor svetielkuje . Tento jav je podmienený neustálym nepatrným odparovaním 

(sublimáciou ) fosforu, ktorý sa na vzduchu oxiduje najskór na oxid fosforitý a v de.lšom ze. sú­

časného vysiele.nie. svetla na oxid fosforečný. Svetielkove.nie fosforu sa používa na kvalitatívny 

dokaz bieleho fosforu (Mitscherlichova skú§ka). 
Sú známe dve formy bieleho fosforu, a t o vysokoteplotná forma, tzv. cx-biely fosfor, a nízko­

teplotná forma, f1-biely fosfor. Bod prameny obidvoch foriem je -76,9 °C pri tlaku 101,325 kPa. 

cx-biely fosfor má kubickú štruktúru s vermi velkou základnou bunkou, ktorá obsahuje až 

56 molekúl P 4 • 

Zohrievaním bieleho fosforu v incrtnej a tmosfére vzniká červený fosfor. P roces 

premeny bieleho fosforu na červený je katalyzovaný prídavkom malého množstva 

jódu alebo síry a tiež ultrafialovým žiarením. Preparáty červeného fosforu , získané 

rozličnými metódami. majú roznu farbn od tmavočervenej do hnedej až fialovej . leh 

hustota sa pohybuje v rozmedzí 2,0 a~ 2,4 g . cm- J a bod topenia v rozmedzí 585 

fl,Ž 600 °C. Obchodný preparát červeného fosforu je prakticky úplne amorfný . 

Amorfný červený fosfor má pravdepodobne štruktl'.~ru tvorenú neuspor iadane oriento­

vanými reťazcovými zoskupeniami atómov fosforu .. Okrem amorfnej formy je zná­

mych eštc šesť ir:ých foriem červeného fosforu, ktoré vačšinou nie sú dostatočne 

preskúma.né. 
Červený fosfor je podstatne menej reaktívny než biely a nie je jedovatý . Je 

prakticky nerozpustný vo všetkých rozpúšťadlách a zapafoj e sa až pri pomerne 

vysokej t eplote (asi 400 °C). 
Zahrieva ním bieleho fosforu pod vysokým tlakom l 200 MPa sa ťvorí Čierny 

fosfor. Dá sa pripraviť aj dlhodobým z<thrievaním (8 dní) bieleho fosforu bez zvýše­

ného t laku pri teplote 370 °C v prítomnosti ortuti ako katalyzátora. Je to kryšta­

lická, tmavo sivá látka (g = 2,69 g . cm-3), kovového lesku, s dobrou tepelnou 

i elektrickou vodivosťon. 
Kryštalický čierny fosfor má štruktúru tvorenú zvlnenými vrstvami atómov 

fosforu, zloženými vždy z dvoch rovín. Každý atóm fosforu je viazaný s tromi sused­

nými atómami, z ktorých dva patria do jednej a tretí do druhej roviny (obr. 15.2). 

Okrem kryštalického čierneho fosforu je známy ešt-0 amorfný čierny fosfor (e = 
= 2,25 g . cm- 3). 

Obr. 15.2. Schéma štruktúry čierneho fosforu 
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K ryštalický čierny fosfor je z termodynamického hfadiska najstálejšia modifi­
kácia tohto prvku . Je chemicky najmenej reaktívny, na vzduchu je stály a len ťažko 

sa zapaluje. 
Kvapaliny získané roztavením bieleho, červeného a čierneho fosforu majú 

prakticky také isté zloženie a výsledky rčintgenografického výskumu ukázali, že ich 

tvoria v podstate molekuly P4 • V plynnom stave je fosfor zložený do teploty 800 °C 
tak isto z molekúl P4 , ktoré sa nad 800 °C disociujú na molekuly P 2 • 

Prfrodný fosfor tvorí jediný izotop s hmotnostnýro číslom 31; existujú však aj rádioizotopy 

~~pa t~P. Významný je najma izotop t~P. ktorý vzniká na.pr. z obyčajného fosforuostrefovaníro 

deuterónmi alebo neutrónmi 

:~p + d = :~p + p 

t~P + n = ~~p + y 

(15.1) 

(15.2) 

Vysielaním {3-žiarenia (s polčasom rozpadu 14,29 dní) prechádza na izotop síry :~s. Používa 

ea. pri výskume metabolizmu fosforu v živočíšnom organizme, v leká.rstve na vnútrotelové 

oiarovania a na sledovanie mechanizmov chemických reakcií . 

ZLÚl:ENINY FOSFORU S VODfKOM 

Bezpečne sú známe dve zlúčeniny fosforu s vodíkom: fosfán PH3 , obdoba amo­

niaku, a difosfán P2H.i, obdoba hydrazinu. Vazba P- H je však slabšia než vazba 

N-H (EN-11 = 389 kJ. mol- 1, EP-H = 322 kJ. mol- 1), čo sa prejavuje všeobecne 

menšou stálosrou vodíkatých zlúčenín fosforu v porovnaní s dusíkatými analógmi. 

Pre neschopnost fosforu vytvárať vodíkové mostíky sú obidve zlúčeniny podstatne 
prchavejšie než obdobné zlúčeniny dusíka. 

Fosfán (fosfín) PH3 je bezfarebný, jedovatý, odporne páchnuci plyn (b. t. 

- 133,8 °C, b. v. -87,8 °C). Molekula PH3 má tvar trojbokej pyramídy s atómom 

dusíka v jej vrchole; medzijadrová vzdialenosť P - H je 0,142 nm a vazbový uhol 

H-P-H je 93,3° (porovnaj str. lll). Malá polarita vazieb P - H spósobuje napriek 

pyramidálnej štrukt úre nízky dipólový moment (0,55 D ). 
Fosfán sa nedá pripraviť priamou syntézou fosforu s vodíkom. Pripravuje sa, roo­

kladom niektorých fosfidov kovov vodou, prípadne zriedenými kyselinami 

Ca3P2 + 3 H20 

2 AIP + 3 H2S04 

3 Ca(OH )2 + 2 PH3 

A1i(S04h + 2 PH3 

aJebo rozkladom fosfóniových solí účinkom hydroxidov alkalických kovov 

PH.i! + KOH 

(15.3) 

(15.4) 

(15.5) 

Fosfán vzniká a j disproporcionáciou látok obsahujúcich po, PI alebo p m , ako sa 
o tom zmienime na iných miestach. 

Fosfán sa nepatrne rozpúšťa vo vode a je ovela slabšou zásadou ako amoniak (ne­

vytvára PHtOH-). So silnými kyselinami dáva fosfóniové soli P~, podobné amón­
nym soliam, napr. PH4Cl, PH4Br, PH4l, PH.iC104 • Tieto soli sa však vodou veTrni 

Tahko hydrolyzujú na príslušnú kyselinu a fosfán 

PHt + H20 ~ PHJ + H30+ (15.6) 
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a v parách sú prakticky úplne disociované na svoje zložky 

PH.X(s) ~ PH3(g) + HX(g) (15.7) 

Fosfán má silne redukčné vlastnosti. Zapálený s kyslikom zhorí na hmlu kyseliny 

trihydrogenfosforeči:i.eL 
(15.8) 

Energicky reaguje aj s chlórom 

PH3 + 4012 PC15 + 3 HCI (15.9) 

Z roztokov solí strieborných alebo meďnatých vylučuje fosfidy súčasne s ele­

mentárnymi kovmi 

PH3 + 6AgN03 

Ag~ . 3 AgN03 + 3 H20 

Ag3P • 3 AgN03 + 3 HN03 

6 Ag + 3 HN03 + H3P03 

(15.10) 

(15.11) 

Niektorými reakciami možno dosiahnuť substitúciu atómu vodík.a v molekule 

fosfánu atómom kovu. Napríklad účinkom fosfánu na éterický roztok trifenylmetyl­

sodíka (C6H5)JCNa sa tvorí dihydrogenfosfid sodný NaPH2 ako biela zrazenina, 

ktorá sa na vzduchu samovo1ne zapaTuje. 
Difosfán P2H4 je bezfarebná kvapalina (b. t. - 99 °C, b. v. 56 °C). Vzniká spolu 

s fosfánom ako vedfajší produkt pri rozklade fosfidov vodou a od fosfánu ho možno 

oddeliť ochladením. 
Štruktúra difosfánu je s najvačšou pravdepodobnosťou podobná štruktúre hydra­

zínu (pozri str. 351). Na rozdiel od hydrazínu však nemá vobec zásadité vlastnosti. 

Jeho pary sa na vzduchu samovo1ne zapa1ujú. 

Difosfá.n sa fahko rozkladá., najmii. účinkom tepla a svetla, podfa schémy 

:z:> y (15.12) 

Vznikajú pritom tuhé, amorfné, žlté produkty, ktorým možno pripísať priememé zloženie 

P 2H . Predstavujú zrejme vysokomolekulové zlúčeniny, podobné organickým plastickým lá.tka.m 

alebo fosforovému sklu (pozri str. 385). Na vzduchu sú pomeme stále a nerozpúšťajú sa v nijakom 

bežnom rozpúšfadle. 

FOSFIDY 

Fosfidy sú zlúčeninyfosforu s menej elektronegatívnymi prvkami . Pripravujú sa. 

obvykle priamym zlučovaním fosforu s prislušnými prvkami. Zo štruktúrneho hra­

diska sa rozdefujú na fosfidy s polymérnou štruktúrou, v ktorých sú atómy fosforu 

spojené s druhými atómami na priestorové alebo sieťové zoskupenia, napr. LhP, 

Na3P, Na2P5 , K2Ps , Mg3P2, Ca3P2, Zn3P2, AlP, LaP, AsP a i„ a fos fidy kovového 

charakteru, blížiace sa štruktúrou a vlastnosťami intermetalickým zlúčeninám (pozri 

str. 468), napr. TiP2 , MnP2, MnP, FeP, Fe3P , NiP3, CuP2, Cu3P a i. Fosfidy prvej 

skupiny sa vodou vačšinou rýchle rozkladajú za uvoYňovania vodíkatých zlúčenín 

fosforu (vačšinou fosfánu, pozri str. 373). Fosfidy prechodných kovov sú podstatne 

menej reaktívne a niektoré z nich patria k najinertnejším chemickým látkam. 

• "' ·r-t- • ~ „ ~ /., ......... J „ 2'> ~ ' 

í, \: 
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ZLÚČENINY FOSFORU S HALOG~NMI 

Fosfor tvorí s halogénmi zlúčeniny typu PX3 , PX5 a niekedy P 2X4 • Okrem toho 
aú známe zmiešané halogenidy fosforu typu PX2Y a PX3Y2 • PrehTad jednoduchých 
ha.logenidov fosforu je v tab. 15.3. 

PREHtAD HALOGENIDOV FOSFORU 

:Štruktúrny 
.....-..... „ 

~ : ~. 
.:· 

Fluořidy Chh~r.ldy 
v.zore~ .. 

I.i, .-.......... ~,.... 

~ PFs PCI, 

X""Y....-X b. t. -93,8 °C b. t. 166,B °C 

X"' b. v. -84,5 °C sublimuj e 
X bezfarebný pri 162 °C 

trigonálna biele kryštáliky 

bipyramída 

..,.P' 
PF3 PC'3 

b. t. - 151 ,5 °C b. t. -112 °C 
X {"X b. v. -101,5 ° C b. v. 75,5 °C 

bezfarebný bezfarebný 
trigonálna 
pyramída 

P2Cl4 
X. _ X b. t. -28 °C 
X,...P-~ b. v. 180 °C 

bezfarebný 

Bromidy „ 

PBr, 
rozkl. 100 °C 
žité kryštáliky 

PBr3 

b. t . -40 °C 
b. v. 172,9 °C 
bezfarebný 

Tabufka 15. 3 

Jodidy 

Pb 
b. t. 61 °C 
b. v. rozkl. 
červený 

P2l• 
b. t. 12"4 ° C 
b. v. rozkl. 
jasnooranžový 

Sú známe tieto zmiešané halogenidy fosforu: PF2Cl, PF2Br, PFC}z, PF3C}z 
a PF3Br2. 

Halogenidy fosforité PX3 majú molekuly so štruktúrou trojbokej pyramídy 
s a.tómom fosforu v jej vrchole; vazbové uhly X-P-X sú v rozmedzí 101 až 104°. 

Medzijadrová vzdialenosť P-F v molekule PF3 je 0,155 nm a táto hodnota naznačuje, že 
vazby v molekule PF3 sú do určitej miery zdvojené :itďvazbami, vzniknutými čiastočným pre. 
nosem elektr6nov z 2p„.orbitálov atómov fluóru do 3d„.orbitálov atómu fosforu. Takto sa 
čiastočne kompenzujú značné zlomkové náboje na at6moch fosforu a fluóru, které vznikli v dó­
sledku velkého rozdielu elektronegativít obidvoch prvkov. V molekulách P~ s ostatnými 
menej elektronegatívnymi halogénmi sú medzijadrové vzdialenosti P-X (0,200; 0,233, prípadne 
0,252 nm pre X = Cl, Br, prípadne I) úplne v súhle.se s čiste jednoduchým charakterem prí­
slušných vazieb. 

Chlorid,j)romi4..?- joj.id fo§foritý~pripravujú ,Priamym zl_!!čovanírn príslušných 
halogénov s fosforom. Fluorid fosforitý sa pripravuje napr. účinkom fluoridu arieni­
tého na chlorid fosforitý 

(15.13) 

Haloge~~_y f~sforl~~~-!.P.Orovnaní s podo bnými__~logeni~~-dusí~a _yy:značujú 
verkou stálosfol!JJtJ.o.~ú m.Q.~~.2..YY~!:~Y~Lpodstatne nižšou elektronegativit~ú fosforu, 
v dósledku ktorej sú vazby P-X silno polarizované smerom k atómu halogénu. 
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Všetky ?-alogenidy fo~~~ríté s_a _vodou energi~"Y rozkladajú za ~vorby kyseliny 
fosforitej a halogenovodíkovej 

(15.14) 

Ree.lt-0ia sa pravdepodobne začína pripojením molekuly vody na molekulu PCl3 za použitia 

volného 3d-orbitálu atómu fosforu 

Cl cr"'-7 PI + 10-H 
Cl I 

(15.15) 

H 

a obdobne pokračuje dalej, takže konečným výsledkom reakcie je popri kyselina chlorovodíkovej 

kyselina fosforitá. 

Halogenidy fosforité poskytujú s kyslíkom a so sírou halogenid-oxidy, prípadne 

halogenid-sulfidy fosforečné, napr.: 

PCh + 1/2 02 - POCh 

PCh +S PSCh 

(15.16) 

(15.17) 

__ Pr!ltQ.Ž!l !.9!i_J'!l9le.k]:!ly_ obsal.!_l;l-jl\ _~oEný el~ls.trónoyý_pár, móžu vystupovat ako 

_3andy v komplexoch, ~~.E~ [Ni(PCh)4L_ ~!.tJ · t <,-,• l ..,':;_.ff, J7o · ··-

Halogenidy fosforečné PX5 sa v plynnom stave skladajú z molekul s konfi­

guráciou trigonálnej bipyramídy (pozri str. 107). Naproti tomu v kryštalickom 

stave má chlorid fosforečný iónovú štruktúru, zloženú z katiónov PClt (hybridizácia 

SP3 ) a aníónov PCJ; (hybridizácia SPJD2). Iónovú štruktúru chloridu fosforečného 

potvrdzuje aj elektrická vodivosť jeho roztokov, napr. v nitrobenzéne. Bromid 

fosforečný je tiež v kryštalickom stave iónový, skladá sa však z iónov PBrt a Br- , 

takže sa netvoria anióny PBr;. 
Halogenidy fosforečné vznikajú zlučovaním halogenidov fosforitých so zodpove­

dajúcími halogénmi 
(15.18) 

Fluorid fosforečný sa často pripravuje reakciou chloridu fosforečného s fluoridom 

antimoničným 
PCls + SbFs = PFst + SbCls (15.19) 

Stabilita halogenidov fosforečných sa výrazne zmenšuje v smere od fluoridu 

k bromidu. To súvisí s rastúcím objemom atómov halogénov, ako aj s poklesom 

ich elektronegativity, ktorým sa stáva vazbový systém za účasti 3d-orbitálov atómu 

fosforu menej stály. Už chlorid fosforečný je v parách značne disociovaný na chlorid 

fosforitý a chlór 
(15.20) 

Halogenidy fosforečné sa. vodou..!:QzkJ..a,Qajú P.ričQm "..zniká najpry tti_chloii!f-oxíd 

fosforečný, ktorf sa nadbyJkom vQ!ls: menj_na_qseJinu trihydrogenfosforečnú 

PCI5 + H20 - POCh + 2 HCI 

POCh + 3 H20 - H 3P04 + 3 HCI 

(15.21) 

(15.22) 
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Fluorid fosforečný vytvára s fluorovodíkom kyselinu hexaftuorofosforečnú 
H[PF6). Je to silná kyselina. Jej soli, hexafliwrofosforečnany MI[PF6] , vznikajú 
reakciou chloridu fosforečného s mnohými fluoridmi kovov 

PC15 + 6 MF = M[PF6] + 5 MCI (15.23) 

H alogenidy fosfornaté P 2X 4 majú zrejme konfiguráciu X 2P-PX„ Chlorid fosfornatý P 2Cl4 sa. tvorí účinkem elektrického výboje. na zmes pár chloridu fosforitého s vodíkem, jodid fosfornatý 
P:zI. možno pripra.vit: rea.kciou jódu s bie lym fosforom v sírouhlíku alebo chloride uhličitom a na.­
sledujúcou kryštalizáciou. Zahrievaním sa disproporcionujú n a halogenidy fosfori té a fosfor, 
vodou sa. rozkladajú za vzniku viacerých produktov. 

OXIDY A KYSlÍKATÉ KY SELINY FOSFORU 

Poznáme tri oxidy fosforu: fo,ttoí~Ý. r~2Ó • [o~/oričitj_ (P02 )x a f,Js[orečný P 4Q!Q.· 
Známe a dobre preskúmané sú ys í ate yseliny, Vlřtorých má fosfor oxidačný 
stupeň I , III, IV a V. Okrem toho sa izolovali aj niektoré peroxokyseliny fosforu. 

Kyselina fosforná (kyselina dihydrido-dioxofosforečná) H(PH 20 2)1) sa pripra­
vuje zo svojich solí, ktoré vznikajú posobením vodných roztokov silných hydroxidov 
na biely fosfor. Hlavné reakcie sú pri tom tieto: 

P4 +40H-+ 4H20 

P4 + 3 OH- + 3 H20 

4PH202 + 2H2 

3PH202 + PHJ 

(15.24) 

(15.25) 

Zo získaného fosfornanu sa kyselina fosforná uvofní účinkom kyseliny sírovej. 
Kyselinu fosfornú možno rripravit aj oxidáciou fosfánu vodnou suspenziou jódu 

H(PH202) + 4 HI (15.26) 

Z koncentrovaných roztokov táto kyselina kryštalizuje vo forme bielych k ryš­
tálov (b. t . 26,5 °C). Jej štruktúra je nasledujúca: 

R 
I 

O-P- 0 - H 
na I 

H 

Dva atómy vodíka, ktoré sa viažu priamo na atóm fosforu, sa pri reakcii s hydro­
xidmi nenahradzujú atómom kovu. Preto kyselina fosforná vystupuje len ako jedrn;i­
s= . Aj vo vodných roztokoch je ionizovaná len do prvého stup1'ía (pKk = 1,1). 
'Dava teda len jeden typ solí, fosfornany Ml(PH20 2). Takmer všetky fosfornany sú 
vo vode dobre rozpustné. 

Fosfornanový anión PH202 má podfa rontgenovej štruktúrnej analýzy tvar deformova­
ného tetra.édra, ktorého dva vrcholy sú obsadené atómami kyslfka a v zostávajúcich dvoch sa. na· 
chádzajú atómy vodíka, kým atóm fosforu je uložený v jeho strede. Zistené vzdialenosti P-0 
0,152 run ukazujú na čiast-0čne násobný charakter týchto vazieb, podmienený účasťou :rtd·vazieb. 

•) Takto napísaný vzorec znázori"mje, že len jeden atóm vodíka má „kyslý" charakter; 
pozri další text. 
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Kyselina fosforná i fosfornany_!.ll'ii ú s.iJ.!!.é re.!!.ukčn_é vlastnosti 

H2(PH03) + 2 H+ + 2e ~ H(PH202) + H20; 

PHO~- + 2 H20 + 2e ~ PH202 + 3 OH-; 

E 0 = -0,50 V (15.27) 

E• = -1,57 V (15.28) 

Z roztokov meďnatých solí sa napr. pof!obením kyseliny fosfornej vvlučuje okrem 

medi aj hydrid medi Culi 

Zahrievaním na vyššiu teplotu ako 130 °C sa kyselina fosforná rozkladá; pro­

duktmi tohto rozkladu sú v podstate fosfán, fosfor, kyselina fosforitá a vodík. 

--0--3§ ---

..... ,;:,,c.:,. ··:.:·· .~-,,~~·:„ .. „ ~~ •• ~ ,..,,„, •• ,„ .~s .„.„ " .. ~'\~ •• , 
~!i:Sb.~~··~)1 . .'„: .. : :1~~·1 ,"\\ 
-"''Ji°<>: .. ;fř~.;:.~~;-

Obr. 15.3. Model molekuly P,06 

Oxid fosforitý P 40 6 sa dá Qriprnviť spajov2ním fosforu pťÍ regiYov~ných B9L 
mienkach . Vo všetkých t roch skupenstvách sa skladá z molekúl P 40 6 . Základom 

ich štruktúry sú štyri tetraedricky usporiadané atómy fosforu. aké tvoria molekuly 

P 4 , pričom medzi každým párom atómov fosforu je atóm k~rslíka (obr. 15.3). K aždý 

atóm fosforu používa na vazby s atómami kyslíka tri hybridné sp3·orbitály a štvrtý 

má ob'3adený vol'ným elektrónovým párom. J e to biela kryštalická látka (h. t. 

23,8 °0, b. v . 175,4 °0), velmi jedovatá. Zahrieva ním sa pri teplotách v vše 210 °0 

rozkladá na oxid (P02}x a červený fosfQ.r __ 

(15.30) 

V studenej vode sa pomaly rozpúšťa za vzniku kyseliny fosforitej H2(PH03), 

ktorej je anhydridom. Ro~púšťaním v horúcej vode vzniká najma fosfán, kyselina 

trihydrogenfosforečná a červený fosfor. Reakciou s plynným chlorovodíkom sa 

tvorí kyselina fosforitá a chlorid fosforitý 

(15.31) 

Kyselina fosforitá (kyselina hydrido.trioxofosforečná) H2(PH03)_s~ prip_ravuie_ 

hydrolýzou chloridu fosfor.it&.h.o..'..(pozri str. 376). T vorí bezfarebnú hygro~kopickú 

látku (b. t . 70,1 °C), vo vode vefmi rozpustnú . J e len dvojsýtna Js..vse!ina (pK~ = 1,3; 

- -
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pK; = 6,7), čo sa vysvetfuje tým, že ječen atóm vodíka je priamo viaz<iný na at-:m 
fosforu. To je v súhlase s jej štruktúrou 

o 
lnct 

H-0-P- O-R 
I 

H 

Vzhfadom na dvojsýtnosť tvorí kyselina fosforitá len dva rady solí: hydrogen­
fosforitany MIH(PH03) a fosforitany Mi(PH03) . Organické estery, odvodené od 
kyselinyfosforitej majú však štruktúru P(OR)J i OPR(OR)i (R = alkyl). Fosforitany 
kovov alkalických zernín a ťažkých kovov sú pomerne málo rozpustné. 

Molekula kyseliny fosforite j i jej anióny ma.jú štruktúru deformovaného tetraédra, v ktorom 
je atóm fosforu viazaný s jedným atómom vodíka a s tromi atóma.mi kyslíka. Vzdialenosti P-0 
v anióne PHO~- sú 0,151 nm, čo opať nasvedčuje určitej násobnosti týchto viizieb. 

Kyselina fosforitá i fosforitany sú silné redukčně činidl~J!~labši~ n~ž kyselina 
fosforná, prípa~~ fos_forna!!Y 

H3PŮ4 + 2 H + + 2e 

POl- + 2 HtO + 2e 

H2PH03 + H20; 

PHOi- + 3 OH-; 

E 0 = -0,276 V (15.32) 

E 0 = -1,12 V (15.33) 

Z roztokov solí ušfachtilých kovov sa kyselinou fosforitou vyredukujú kovy 

(15.34) 

Pri zahrievaní sa kyselina fosforitá rozkladá, pričom bez prítomnosti vody pre­
bieha reakoia 

kým v prítomnosti vody prebieha reakcia 

H2(PH03) + H20 

(15.35) 

(15.36) 

Oxid fosforičitý (P02)x vzniká, ako sme už uviedli, zahrie·rn ním oxidu fosforitého 
a to najlepšie v zatavenej evakuovanej rúrke, na 200 až 250 °C niekorko dní. 

Tvorí lesklé priehfadné kryštály, ktoré sa na vzduchu rozplývajú a dobre sa rozpúšťajú vo 
vode. Zloženie týchto vodných roztokov v poclstate nie je známe; n iekedy sa preclpokladá tvorba 
zmesi kyseliny fosforitej a fosforečnej. Stanovenie hustoty pár oxidu fosforičitého poskytlo r&zne 
výsledky. Má zrejme molekuly komórkovitej štruktúry, ovefa viičšie n ež pri oxide fosforitom. 

Kyselina tetrahydrogendifosforičitá H4P 20 6 je obsiahnutá v zmesi kyslíkatých 
kyselín fosforu, ktoré vznikajú pomalou oxidáciou vll1kého bieleho fosforu vzdušným 
kyslíkom. Jej disodnú sof možno__B!iJ?.raviť _9Xidáciou Červeného fosforu roztQ!~o_:rp. 
chloritanu sodného. Výsledky, ktoré sa, získali jadrovou magnetickou rezonanciou 
i rontgenovou štruktúrou dokttzujú, že táto kyselina má symet rickú štruktúru 
s priamou vazbou medzi dvoma atómami fosforu 

o o 
:ndl Ind 

HO- P-P-OH 
I I 

HO OH 
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Kyselina tetrahydrogendifosforičitá sa získala ako v bezvodej forme, tak a j vo 

forme mono- a dihydrátu. Je to štvorsýtna kyselina. J e značne stála oproti oxidač­

ným činidlám. Pri vyššej teplote~ríto_mgosti s!lný_gh_ky,!!_elín S? uoztoku_!.Q!.­

kladá na kyselinu fosforitú a tr:ihydrogenfosforečnú 

(15.37) 

Oxiil fosforečný P 40 10 sa pripravuje spafovaním fosforu v nadbytku suchého 

vzduchu a ochladením pár vo vefkých komorách. Oxid fosforečný je známy v troch 

kryštalických, dvoch amorfných (práškovej a sklovitej) a dvoch kvapalných formách. 

·.,~f·· ':"·. 

--0--::;:3'4'---~ 

Obr. 15.4. Model molekuly P4 P10 

Fary oxidu fosforeč·ného sa skladajú z molekúl P 40 10 , ktorých štruktúra sa odvodí 

zo štruktúry molekúl P40 6 tak, že saku každému atómu fosforu smerom navonok 

pripojí jeden atóm kyslíka (obr. 15.4). Každý atóm fosforu (hybridizácia SP3) je 

v strede deformovaného tetraédra, v ktorého vrcholoch sú atómy kyslíka, pričom 

tri z nich sú společné s tromi susednými tetraédram i. Dlhá vzdialenosť medzi atómom 

fosforu a mostíkovým atómom kyslíka ukazuje, že táto vazba je v podstate jedno­

duchá, kým vefmi krátka vzdialenosť medzi atómom fosforu a vonkajším atómom 

kyslíka naznačuje silnú násobnosť tejto vazby v dósledku prítomnosti vazby nd 

(n-vazbový poriadok sa rovná jednej) . 

Z tých istých molekúl P 40 10 , aké sa nacháclzajú v parách oxidu fosforečného, skladá sa. 

aj hexagonálna moclifikácia tejto látky, ktorá sa obvykle označuje a.ko li-forma. Okrem t oho 

poznáme dve ortorombické modifikácie oxidu fosforečného, a to stá.lu , označovanú ako O'-formu 

a. meta.stabilnú , označovanú ako O-formu. Obidve tieto modifikácie majú štruktúru tvorenú ne­

konečnými vrstvami, v ktorých sú atómy fosforu, podobna ako v molekulách P 40 10 , tetrMdricky 

obklopené a.tómami kyslíka, z ktorých tri sú vždy spoločné sinými atómami fosforu. Roztavením 

hexagonálnej formy vzniká priezračná prchavá kvape.lina, zatiaf čo roztavením O' - alebo O-formy 

sa tvorí iná, viskóznejšia a menej prchavá kvapalina. Rýchlym ochladením tejto kva.paliny sa 

získa sklovitá modifikácia oxidu fosforečného. 

Obchodný preparát oxidu fosforečného predstavuje v podstate hexagonálnu 

kryštalickú modifikáciu. Je to biela kyprá látka, ktorá pri 360 °C sublimuje. Subli­

mácia je výborná metóda na prečistenie tejto látky. 

Jednou z najtypickejších vlastností oxidu fosforečného je jeho_m~.dna 4~ 
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hydratačná schopnosť. Dehydratuje napr. aj tak pevne vodu pútajúce látky, ako je 
kyselina dusičná alebo sírová, a mení ich na príslušné anhydridy. V laboratóriu sa 
preto často používa pri sušení plynov a kvapalín, z ktorých treba odstrániť posledné 
zvyšky vlhkosti. 

Oxid fosforečný sa s vodou vermi energicky zlučuje; sústava oxidu fosforeč­
ného a vody je zložitá (pozri ďalej). S bezvodými halogenovodíkmi reaguje za vzniku 
halogenid-oxidu fosforečného a kyseliny hydrogenfosforečnej 

P 40 1o + 3 HCI = POCh + 3 HP03 (15.38) 

Kyseliny fosforečné vznikajú reakciou oxidu fosforečného_s vodou, pncom 
v závislosti od stupňa hydratácie možu vzniknúť tieto základné kyseliny_:.liydro[el!'.--
fosforečná (HPQ})~.J.... ~~~!!_h:Jf.drogendifosforečná H4P201 a trihydrqgenfosforeč_ru! H3~04. 
Vznik jednotlivých kyselin sa dosahuje rozdielnym stupňom dehydratácie kyseliny 
trihydrogenfosforečnej alebo rozdielnym pomerom pridanej vody k oxidu fosforeč­
nému. Vznik kyselin s nižším pomerom vody k oxidu je podmienený tým, že kyselina 
trihydrogenfosforečná má značnú tendenciu ku kondenzačným reakciám. Kondenzač­
nými reakciami rozumieme také reakcie, pri ktorých z viacerých molekúl za súčasnej 
straty malých molekúl, napr. vody, vznikajú útvary s vačšou molekulovou váhou. 
Vo vodných roztokoch je jedinou stálou formou kyseliny fosforečnej kyselina trihy­
drogenfosforečná. 

Kyselina trihydrogenfosforečná (ortofosforečná) H3Pi&_~~ipra~j~qzkladom 
fosforečnano!t~h m~nerálov kyselinou sírovou ~le.!J9 spafovallÍill: J?i.eleh? fosf~ _ 
a hydratáciou vzniknutého ~!§u fosfor_!lčné_hQ.,_ V kryštalickom stave tvorí bez­
farebné hranolčeky (b. t. 42,35 °C), vefmi rozpustné VO vode. Do preda~p.!}c.!fádza -
najčastejšie ako sirupovitý~5 až 90~ vod_:i.ý ro!t~k. Vytvára aj kryštalický hemi­
hydrát H3P04 . 0,5 H20 (b. t. 29,32 'O). 

V molekule kyseliny trihydrogenfosforečnej je atóm fosforu (hybridizácia SP3) 

viazaný a-vazbami so štyrmi atómami kyslíka, z ktorých tri sú viazané s atómami 
vodíka. Ide o nasledujúcu štruktúru 

Vzdialenosť P- 0 koncového atómu kyslíka je kratšia a z toho vyplýva, že táto 
vazba je silnejšie zdvojená pomocou Jtd-vazby, ako vazby atómu fosforu s kyslíkovými 
atómami skupín OH. V kryštalickej kyseline trihydrogenfosforečnej sú vodíkové 
atómy každej molekuly H~04 spojené vodík~~mi m_Qstík!!Ů ~ kl_slíkov:ými !1-tómami„ 

mých molekúl !!JPO,._._j'oto SJ?Ojeni~~Of?t4Ja_J)iastočn~chované aj_ v koncentrova­
ných roztokoch uodmieňuje ich sirupovitos_ť; v zriedenejších roztokoch sú však 

molekuly H3P04 , prípadne anióny IGP'CJ"faltF<J1- pevnejšie viazané vodíkovými 
mostíkmi s molekulami vody ako navzájom. 

Kyselina trihydrogenfosforečná je (s výnimkou tvorby solí a esterov) pri oby­
čajnej teplote málo reaktívna. Pri zvýšenej teplote však Iahko reaguje s vačšinou 
kovov, ako aj s ich oxidmi a posobí dokonca aj na kremeň. Je to trojsýtna, stredne 
silná kyselina (pK~ = 2,12). Anión H2P04 je slabou kyselinou (pK~ = 7,21) a anión 
HPOl- kyselinou velmi slabou (pK~ = 12,3). 

Od kyseliny trihydrogenfosforečnej sa v súhlase s. jej trojsýtnosťou odvodzujú 
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tri rady solí: dihydrogenfosforečnany M1H 2P04 , hydrogenfosforečnany M!HP04 

a fosforečnany M~P04 • 
Fosforečnany alkalických kovov: sa najčastejšie prin_ravujú neu_tralizáciou k~­

linv trihydrogenfosforečnej roztokmi hydroxidov aleb_o uhličita_nov ~~alic~ýcl'L_ 

kovov v príslušných pomeroQh. Nerozpustné fosforečnany. sa obvykle ziskavajú 
zrážanim rozpustných fosforečnanov. prípadne hydrogenfosforečnanov roztokom soli 
prfslušného kovu 

HPO~- + 3 Ag++ H20 = Ag3P04 .j. + H 30 + (15.39) 
!ltý 

Dihydrogenfosforečnany sa všetky rozpúšfajú vo vode a v dosledku kyslej 
funkcie aniónu H2P04 majú v roztoku kyslú reakciu. Z hydrogenfosforečnanov 
a fosforečnanov sú vo vode rozpustné len soli alkalických kovov, ktoré v dosledku 
zásaditého charakteru aniónu HPOh prípadne PO~- podliehajú v roztoku hydrolýze 

HPOi- + H20 ~ H2P04 + OH­

POl- + H20 ~ HPOi- +OH-

(15.40) 

(15.41) 

Pre túto hydrolýzu majú roztoky hydrogenfosforečnanov alkalických kovov slabo 
zásaditú a roztoky foaforečnanov silno zásaditú reakciu. 

Nerozpustné fosforečnany sa dajú účinkom siln~selín, naE!::.!:y_s~~-síro­

ve ·, remeniť na roz ustné dihydrogenfosforečnany,_Keďže základné suroviny pre 
výrobu fosforečných hnojív, apatit a fosforit, sú vo vode nerozpustné, premieňa sa 
v nich obsiahnutý fosforečnan vápenatý reakciou s kyselinou sírovou na rozpustný 
dihydrogenfosforečnan vápenatý 

(15.42) 

Táto reakcia je podstatou výroby doležitého priemyselného hnojiva superfosfáiu, 

ktorý je zmesou dihydrogenfosforečnanu a síranu vápenatého. 
Fosforečnanový anión PO~- má tvar tetraédra, v ktorého strede je umiestený 

atóm fosforu (hybridizácia SP3). Vzdialenosť P-0 je 0,155 nm, čo znamená, že tieto 
vazby majú analogicky ako v izoštruktúrnych aniónoch Cl04, prípadne SOi- z jednej 
polovice dvojitý charakter. 

Substitúciou skupin OH v molekule kyseliny trihydrogenfosforečnej atómami 
halogénu sa odvodzujú halogenidy kyseliny trihydrogenfosforečnej, tzv. halogenid­

oxidy fosforečné alebo halogenidy fosforylu POX3. Známy je fluorid-oxid POF3 , chlorid­
oxid POCh, bromid-oxid POBr3 , ako aj zmiešané halogenid-oxidy POF2Cl, POFC!i, 
POF2Br a POFBr2 • Všetky majú molekuly s atómom fosforu (hybridizácia SP3) 

v strede tetraédra, tvoreného atómom kyslíka a tromi atómami halogénu. 
Za obyčajnej teploty je .fluorid-oxid plyn, chlorid-oxid kvapalina a bromid-oxid 

tuhá látka. Najvačší význam má chlorid-oxid, ktorý sa prigravu~n.Q._s.Q_bením. chloridu 
fosforečného na kyselinu šťavefovú 

PC15 + (COOH)i = POCh + CO + 002 + 2 HCI (15.43) 

alebo reakciou chloridu fosforečného s oxidom fosforečným 

lOPOCh (15.44) 

Rozpúšťa sa pomaly vo vode, pričom sa rozkladá na kyselinu trihydrogen­
fosforečnú a chlorovodíkovú (pozri str. 376). Pri za.hrievaní je stály. 
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Kyselina tetrahydrogendifosforečná H 4P 20 7 vzniká dehydratáciou kyseliny 
trihydrogenfosforečnell!:!.120 °C. Kryštalizuje pomaly zo sústavy oxidu fosforečného 
a vody, v ktorej sa pomer látkových množstiev obidvoch zložiek pohybuje približne 
pri hodnote 0,5. ,Je to bezfarená kryštalická látka (b. t. 61 °0), VO vode fahko rozpustná. 
V roztoku však nie je stála a jeho varom alebo státím sa zlučuje s vodou na kyselinu 
trih ydro genfosforečnú. 

Kyselina tetrahydrogendifosforečná je štvorsýtna kyselina, overa silnejšia než 
kyselina trihydrogenfosforečná (pK~ = 1,0). Anión H3P 207 je stredne silnou kyse­
linou (pK; = 2,0), anióny H2P20~- a HP20~- sú slabými kyselinami (pK; = 6,6; 
pKí;i' = 9,6). Všeobecne sa zistilo, že kondenzované kyseliny sú overa silnejšie, 
než príslušné východiskové kyseliny. 

Hoci je kyselina tetrahydrogendifosforečná štvorsýtna kyselina, poznáme len dva 
druhy jej solí: dihygr<N.e:.?Jd:il'1§.f_orečna'!J::U Milfa;F60 7 a dilos/orečnany Ml~lli.:. Súvisí 
to zrejme s tým, že hodnoty pK~ a pK~ sú si vefmi blízke, a to isté platí pre hodnoty 
pK~ a pKí;", kým medzi hodnotami pK~ a pK; je vefký skok. V dosledku toho sa 
pri neutralizácii kyseliny tetrahydrogendifosforečnej dajú nahradiť alebo len dva 
atómy vodíka, alebo všetky štyri. 

Dihydrogendifosforečnany i difosforečnany alkalických kovov možno pripraviť 
termickou dehydr.atáciou zo.dpovedaj.úcich dihydrogen-, prípadne hydrogenfosforeč-

- nanov, narr.: 
N azH2P201 + H20 

Na4P201 + H20 

(15.45) 

(15.46) 

Dihydrogendifosforečnany sa vo vačšine prípadov rozpúšťajú vo vode a posky­
tujú slabo kyslé roztoky. Z difosforečnanov sú vo vode rozpustné len soli alkalických 
kovov a ich roztoky reagujú v dosledku hydrolýzy slabo zásadito. Málo rozpustný 
difosforečnan tetrastrieborný Ag4P20 7 je biely na rozdiel od málo rozpustného 
žitého fosforečnanu tristrieborného Ag3P04 • 

Obr. 15.5. Model aniónu P,O~-

Difosforečnanový anión P20~- má štruktúru dvoch tetraedrických aniónov 
POl-, spojených pomocou spoločného atómu kyslíka (obr. 15.5). Medzijadrové 
vzdialenosti naznačujú, že vnútorné vazby P-0 sú takmer jednoduché, kým von-
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kajšie vazby P-0 majú výrazne dvojitý charakter, pretože :n-vazbový poriadok 
dosahuje hodnotu 0,7. 

Kyselina hydrofosforečná (metafosforečná) (HP03):z vzniká ako konečný pr9d~ 
dehydratácie kyselin y triliyd_r~genfosforečnej. Tvori sklovitú tvrdú látku , ktorá 
sa vo vode fahko rozpúšťa na roztok silne kyslého charakteru, v ktorom ~Il!. 
postupne prechádza až na kyselinu trihydro&enfosforečnú. O jej štruktúre nemáme 
priame informácie. 

Pomerne dobre preskúmané sú soli kyseliny cyklo-trihydrogentrifosforečnej 
(tris(hydrogenfosforečnej), trimetafosforečnej) H3P30 9 a kyseliny cyklo-tetrahydro­
gentetrafosforečnej ( tetrakis(hydrogenfosforečnej), tetrametafosforečnej) H4P 40 12 • 

Cyklo-trifosforečnan trisodný (trimetafosforečnan sodný) Na3P 30 9 vzniká. napr. reakciou 
difosforečnanu tetrasodného s cbloridom amónnym 

(15.47) 

Cyklo-tetrafosforečnan tetrasodný (tetrametafosforečnan sodný) NaJ'40 12 se. obvykle 
získava reakci o u dusičnanu medna.tého s kyselinou trihydrogenfosforečnou a podvojným rozkladom 
vzniknutého difosforečnanu diroeďnatého sulfidom sodným. 

Obr. 15.6. Schéma vazieb v anióne P.O~i 

Anión P30~-, ktorý je súčastou soli N&.JP30 9 , má cyklickú štruktúru a skladá sa 
z troch tetraédrov P04 , spojených prostredníctvom kyslíkových atómov; anión 
P 401:ž, ktorý sa nachádza v soli Na4P 40 12 , je tvorený analogicky štyrmi tetraédrami 
P04 (obr. 15.6). Vazby P-0 v kruhoch sú prevažne jednoduché, vonkajšie vazby 
P-0 sú však značne zdvojené. 

Niektoré metafosforečnany (M1P03).z obsahujú polymérne anióny reťazcovej 
štruktúry, podobnej tej, aká sa zistila pri pyroxénoch (pozri str. 419). Do tejto skupiny 
patrí napr. metafosforečnan draselný (KP03).z, ktorý vzniká zahrievaním dihydro­
genfosforečnanu, prípadne dihydrogendifosforečnanu draselného 

(15.48) 

(15.49) 

Difosforečnany sú začiatočným členom skupiny polyfosforečnanov typu 
M~+2Pn03n+l · Ďalšími členmi tejto skupiny sú trifosforečnany, napr. trifosforečnan 
pentasodný Na5P3Ú10 , tetrafosforečnany, napr. tetra.fosforečnan tribárnatý Ba3P 40 13 , 
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prípadne aj vyššie polyfosforečnany. Tieto soli obsahujú anióny , v k torých je príslušný 
počet skupín P04 spojený spoločnými. atómami kyslíka, napr.: 

r 
O O O Js-

0-~-0-~-0-~-0 
I I I 
o o o 

Tavením dihydrogenfosforečnanu sodného vzniká úplnou dehydratáciou amorfná látka 
zloženia metafosforečnanu'), ktorá má vlastnosti skla. Vytvárajú ju reťazce obsahujúce určitý 
násobok skupín P03 , ktoré sú usporiadané viac alebo menej nepravidelne (pozri str. 417). Zvyčajne 
sa tak získajú lá tky so strednou dfžkou reťazca, pohybujúcou sa v rozmedzí 20 až 50 skupín P03 , 

ale získali sa aj vzorky s 250 až 500 skupinami v reťazci. Tieto sklá sa rahko rozpúšťajú vo vode na 
roztoky koloidného typu, ktoré obsahujú vysokomolekulové metafosforečnanové anióny v p od­
state bez zmeny. Tieto anióny majú schopnosť viazať z roztoku katióny Ca2+ za vzniku koloidných 
chelátov (pozri str. 536), a preto sa metafosforečnan sodný používa ako prostriedok na zmakčo­
vanie vody. 

ZLÚČENINY FOSFORU SO SÍROU 

Fosfor vytvára sosírousulfidy zloženia P4S3 , P 4S5, P 4S7 aP4S10 • Vznikajú priamym 
zlučovaním jednotlivých zložiek v stechiometrických pomeroch prizvýšenej teplote. 
Všetky tvoria žlté kryštalické látky. Sulfid fosforečný sa rozkladá v kyslom aj 
v zásaditom roztoku 

(15.50) 

Trisulfid tetrafosforu sa používal do hlavičiek zápaliek. 

Sulfid P4 S10 má analogickú štruktúru ako oxid P 4 0 10 , s atómami síry namiesto atómov 
kyslíka. Aj sulfidy P 4S3 , P 4S5 a P 4S1 majú ako základ štruktúry tetraedricky usporiadané atómy 
fosforu, pričom a tómy síry alebo spájajú ako mostíky vždy dva atómy fosforu, alebo sa. viažu 
smerom navonok na jednotlivé a.tómy fosforu. 

ZLÚČENINY FOSFORU S DUSÍKOM 

Najlepšie preskúmanými zlúčeninami fosforu s dusíkom sú chlorid-nuridy fosfo­
re~né (PNCI2 )n· Tieto zlúčeniny vznikajú zahrievaním chloridu fosforečného s chlq_­
ridom amónnym na 150 až 200 °0 

(PNClz)n + 4n HCI (15.51) 

1) V literat úre alebo v technickej praxi niekedy sa používa nesprávny názov „hexameta ­
fosfát". 
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Zo vmiknutej zmesi chlorid-nitridov možno extrakciou benzénom a frakčnou kryštalizá<:iou izolovat zlúčeniny (PNCh)J, (PN"Cl2 )4 , (PNC12 )5 , prípadne a j vyššie polyméry. Trimér (PNChh má podfa rontgenovej štruktúrnej analýzy molekuly tvorené šesťčlennými rovinnými kruhmi, v k torých sa striedajú atómy fosforu a dusíka, pričom na každý atóm fosforu sú viazané dva atómy ch lóru. Tetramér (PNCh)4 má podobné osemčlenné kruhové molekuly, ktoré však nie sú rovinné, ale poprehýbané na spósob vaničky (obr. 15.7) . 

Cl Cl 4 delokalizované ,, ~ ;~=:_N Cl 'ií. - vazby 
N/ ' p!.:c1 
I : ! I 

Cl-;P,, __ __, .N 
Cl N-f.>' N 

I' Cl Cl 

Obr. 15.7. Schéma vazieb v molekulách (PNChh a (PNC'2)4 

Možno predpokladať, že a-vazby sú v týchto molelmlách tvorené hybridnými spJ.orbitálmi atómov fosforu a hybridnými sp2 -orbitá1mi atómov dusíka; jeden z sp2-orbitálov dusíkových e.tómov je obsadený vofným elektrónovým párom. Prek.rytím 3d „,-orbitálov každého atómu fos­foru s 2p ,-orbitálmi obidvoch susedných atómov dusíka (obr. 15.8) vzniká systém delokalizova­ných molekulových orbitálov benzénového typu (porovnaj str. 129). 

p N. p N 

Obr. 15.8. Vznik delokalizovaných nd·Vizieb 
d p d p 

Hydrolýzou chlorid-nitridov fosforečných vznikajú kyseliny nitridojosjMečné [PN(OH)i]n· Napríklad z tetraméru (PNCl,)4 možno hydrolýzou získať dihydrát tetramémej kyseliny nitrido­
fosforečnej [PN(OH),)4 • 2 H 20. Jej anión má cyklickú štruktúru obdobnú štruktúre východisko­vého chlorid-nitridu. 

Ak sa zahrieva zmes chlorid-nitridov na teplotu 250 až 350 °C, získa sa produkt podobný 
kaučuku („anorga.nický kaučuk"), ktorý predstavuje vysokopolymému látku (PNCh)x s reťaz­covou štrUktó:rou (obr. 15.9), podmieňujúcou jeho elastickosť. 

VÝ.SKYT V. P Rf ROD E A PRÍP RAVA FOSFOR U 

Fosfor nie je vermi rozšírený prvok (0,05 mólových %). V prírode sa nachádza 
prakticky len v podobe fosforečnanov, ako je apatit Ca5F(P04 )3, hydroxylapatit Cas(P04)3(0H) a fosforit (v podstate skryte kryštalický, jemne vláknitý až celistvý 
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apatit). Fosfor je pravidelnou súčasťou živočíšneho i rastlinného tela. V podobe 
fosforečnanu vápenatého sa nachádza v kostiach a viazaný v zložitých organických 
zlúčeninách sa nachádza v látke mozgovej, svalovej, nervovej a i . 

Obr. 15.9. Model časti molekuly (PNCl2)z 

... .. 
.. ·:„· 
.:.· . 

·: ·. ·:. 

Priemyselne sa fosfor vyrába z fosforečnanu vápenatého v elektrických peciach 
působením uhlíka ako redukčného činidla a oxidu kremičitého ako látky, ktorá viaže 
oxid vápenatý. Reakciu, ktorá pri tom prebieha, možno zjednodušene vyjadriť takto: 

(15.52) 

Vznikajúci biely fosfor sa najčastejšie ihneď spafuje na oxid fosforečný, ktorý 
je surovinou na výrobu kyselfY fosforečnej , prípadne fosforečnanov. 

I ,~v~ ~.ó ~s.c,.·~ 
•r, 

\ 1' :i -· ť 



16. UHLiK 

Uhlik patrí do štvrtej skupiny periodickej sústavy. Okrem uhlíka sa v tejto 
skup i ne nachádza kremík, podsk:upina titánu: titán, zirkónium, hafnium a k:určatoviuml) 
(podskupina IVa) a podsL.vupina germánia: germánium, cín a olovo (podskupina IVb). 
Elektrónové konfigurácie atómov prvkov IV. skupiny sú uvedené v tab. 16.1. 

Spoločným znakom elektrónovej konfigurácie prvkov podskupiny IVb je, že 
im chýbajú do elektrónovej konfigurácie najbližšieho vzácneho plynu štyri elektróny. 
Valenčnou vrstvou je n-vrstva s elektrónovou konfiguráciou (ns)2 (np)2• Valenčnou 
vrstvou prvkov podskupiny IVa (prechodné kovy) je (n-1)- a n-vrstva s elektróno­
vou konfiguráciou ((n-l)d)Z (ns)2 • 

Sposob vazby 

Elektrónová konfigurácia atómu uhlíka v základnom stave je (ls)2 (2s)2 (Px)l 
(2py)1 s dvoma nespárenými elektrónmi v orbitáloch 2p. Pri zlučovaní móže 
uplatňovae tetraedrickú hybridizáciu SP3, v dósledku ktorej sa vytvárajú štyri 
O"-vazby (CH4 , 0014 , CHCb, C2H 6 a i.), trigonálnu hybridizáciu SP2, pri ktorej sa 
vytvárajú tri O"-vazby a jedna n-vazba (C2H 4 , COj- , (CH3 )zCO a i.), alebo diago­
nálnu hybridizáciu SP, pri ktorej zasa vznikajú dve O"-vazby a dve n-vazby (C2H2, 
002, HON a i. ). Preto atóm uhlíka vystupujevovačšinezlúčenínakoštvorvazbový. 
No sú známe aj prípady, keď je atóm uhlíka menej než štvorvazbový, napr. v iónoch 
q -, CN-, (C6Hsh0-' , (C6H 5)JC- , v molekule CO alebo v rozličných radikáloch ako 
(C6HshC· 

Atóm uhlí~~-]_U~ _Y.e~mi_ vysoké hodnoty ionizačných energií (pozri tab. 4.1), 
_Rreto prakticky nevytvára jednoduché kladne nabité ióny, ale i~~~Q)[~Jeptné vazby. 

Tieto vazby móžu byť nepoláme alebo poláme, podia toho, či zlúčený atóm má 
rovnakú, vačšiu alebo menšiu elektronegativitu ako uhlík (x = 2,5). Pre svo ju _nie 

-E!i!!.L~y~okú ~~ktrQnegativi~u sa _ ató}Il \}hlíl?.a neviaže vodíkovými mostíkm~. 
Charakteristickou vlastnosrou atómov uhlíka je schopnosť_ntvárať navzájom 

"l'eťaz~.eJodmienená mimoriadnou pevnosCou jednoduchej i násobnej vazby uhlík­
. uhlík-

') Niekedy sa tórium, ktoré patrí do skupiny aktinoidov, zaraduje tiež do !Va podskupiny 
(pozri str. 581). 
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T abufka 16. t 

ELEKTRÓNOV~ KONFIGURÁCIE ATÓMOV PRVKOV ŠTVRTEJ SKUPINY 

Poěet elektrónov Orbltály pou!iterné na vazby 

Prvok vo vrstvách a leh obsadenie v atóme 

K L M N o p Q 

[ill I 1I1 I 
c 2 4 2s 2p 

illJ I 1i1 i r- . -·--
-- --~-.J 

Si 2 8 4 3s 3p 3d 

! 1 I 1 I I ill] I I 
Ti 2 8 10 2 3d 4s 4p 

[ill 11 11 I c·--r-... - „--: 
- - - _-J 

Ge 2 8 18 4 4s 4p 4d 

I 1I1 I I ITO I I 
Zr 2 8 18 10 2 4d Ss Sp 

OD I 111 I ~ ____ _, 

Sn 2 8 18 18 4 Ss Sp Sd 

I 1 I 1 ! I [fil I I 
Hf 2 8 18 32 10 2 Sd 6s 6p 

OJ] l' I 1 I L ·--..... --, . ---- _, 

Pb 2 8 18 32 18 4 6s 6p 6d 

Q:"2 [ij] I I 
Ku 2 8 18 32 32 10 2 6d 7s 7p 

Medzijadrové vzdialenosti at-Omov uhb'ka a energie týchto vazieb sú takéto: 

Medzijadrová 
vzdialenosf. E nergia vazby 

[nm] [kJ. mol- 1) 

C-0 0,1542 341,4 

0 = 0 0,1326 611,3 

0 = 0 0,1204 803,7 

Veimi vefká je aj energia vazby C-H (414 kJ . moJ- 1), C-0 (352 kJ. mol- 1) 

i vazieb s ďalšími nekovmi, čo spolu so spomínanou schopnosf.ou atómov uhlíka 

ref.azif, sa je príčinou vefkej rozmanitosti a pomernej stálosti zlúčenín uhlíka. 
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V mnohých „nenasýtených" zlúčeninách, najma aromatických a heterocyklic­
kých, napr. v benzéne C6H6 , pyridine C5H 5N, tioféne C4H 4S a pod., vytvárajú atómy 
uhlíka delokalizované systémy n-vazieb (pozri str. 129). Prehfad vazbových možností 
atómu uhlíka s vhodnými prikladmi je zostavený v tab. 16.2. 

VAZBOV~ MOŽNOSTI ATÓMU UHLÍKA 

Typ 
hybridixácie Vazby 

Atóll) uhlrka s oktetovou konfiguráciou 

SP3 4a 

5p1 Ja.+ 1.:n 
Ja + 1.:n delok 

2a + 2.:n 
SP 2a + 2.:n delok 

1G + 2.:n + 1 vp 

Atóm uhlika so septetovou konfiguráciou 

Priklady 

C1H• 
C6 H6 (benzén); tu ha 

C1H2; HCN 
C02 
q-; CN-

(C6HshC· a iné radikály 

T abufka 16.2 

Ak má atóm uhlíka v zlúčenine vofný elektrónový pár, može vystupovať ako ·----------·------···---- "ď " - - •. - - . -;-:;;---o-donor~aza!_s~_ koordin~čnou vazbou. oú známe mnohé koordinačné zlučeniny 
s vazbou kov- uhlík, napr. karbonyly a kyanokomplexy prechodných kovov, ako 
Fe(C0)5 , Ni(C0)4 , [Fe(CN)6]4- , [Fe(CN)6]3-, [Pt(CN)4}2-, [Ag(CN)z]- a i. V týchto 
komplexoch sú okrem koordinačných a-vazieb obvykle aj datívne n-vazby, ktoré 
vznikajú prenosom elektrónov z obsadených d„-orbitálov atómov kovu do vofných 
protivazbových n*-orbitálov uhlíkového ligandu (bližšie pozri str. 547). 

Vzhfadom na prítomnosť štyroch elektrónov vo valenčnej vrstve atómu vystu­
puje uhlik maximálne v oxidačnom stupni IV v zlúčeninách s elektronegatívnejšími 
prvkami, napr. s kyslíkom alebo halogénmi, a v oxidačnom stupni -IV v zlúčeninách 
s prvkami s menšou elektronegativitou, napr. s vodíkom v metáne CR. alebo s nie­
ktorými kovmi, na pr. v karbide hlinitom Al4C3 • Okrem toho može uhlík v niektorých 
prípadocb. mať aj oxidačný stupeň II, napr. v oxide uhofnatom CO. Treba však 
poznamenať, že uhlík može v zlúčeninách v dosledku ich vefkej štruktúrnej rozmani­
tosti nadobúdať najroznejšie hodnoty oxidačných stupňov mec!.zi IV a -IV, vrátane 
necelistvých oxidačných stupňov. 

Počet zlúčenín uhlíka s vodí.kom a inými nekovmi viacnásobne prevyšuje počet 
všetkých ostatných anorganických zlúčenín. Vzhfadom na to sa prevažnou vačšinou 
zlúčenín uhlík.a zaoberá osobitný odbor chérnie - organická chérnia. Medzi anorga­
nické zlúčeniny sa konvenčne zaraďujú oxidy a halogenidy uhlíka, kyselina. uhličitá 
a uhličitany, sírouhlík, karbidy a karbonyly kovov, ako aj niektoré zlúčeniny, ktoré 
obsahujú skupiny ON, NCO a NOS. Rozsiahlou skupinou zlúčenín, ktoré obsahujú 
vazbu kov-uhlík, sa zaoberá chérnia organokovových zlúčenín. 
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U HLfK AKO JEDNODUCHÁ LÁTKA 

Čistý uhlík poznáme v dvoch alotropických modifikáciách, ako dia'Yr}ant_a_t:y,hu _ 
(grafit). 

Diamant kryštalizuje v kubickej sústave, najčastejšie v osemstenoch. Jeho 
kryštily sú alebo bezfarebné a _priehfadné, alebo rózne zafarbené, dobre lámu svetlo 
a majú hustotu 3,51 g . cm- 3. Struktúra diamantu (pozri str. 170) a vefká pevnost 
vazieb spósobuje mimoriadnu tvrdosť (najtvrdšia prírodná látka, 10. člen Mohsovej 
stupnice tvrdosti), vysoký bod topenia (asi 3 500 °0), a nízku chemickú reaktivitu. 
Diamant je elektricky nevodi:yL Zahriaty na teplotu vyššiu ako 800 °C v atmosfére 
kyslíka zhorí jasným bezplamenným žiarom na oxid uhličitý. Róznymi oxidovadla.mi 
možno diamant spáliť na oxid uhličitý, napr. tavením s dusičnanmi alkalických 
kovov a1ebo varo.JE=~-kJselino~írovou ~Eichróm~I_!q,m dra~e-~,__ 

Číre bezfarebné diamanty sa používajú ako drahokamy. Obvykle sa brúsia do tvaru bri­
liantov, ktoré pre vysoký index lomu (asi 2,42) majú nádherný lesk. Nepr iesvitné prírodné dia­
manty (karbonádo) sa vsadzujú do nástrojov na rezaniekovov a kameňov. Diamantovýprášok sa 
používa ako br·úsidlo diamantov alebo iných tvrdých drahokamov. D iamanty sa vážia na karáty; 
l karát zodpovedá 200 mg. 

Obr. 16.1. Fázový diagram uhlíka o 2000 4000 T[K) 

Diamant je metastabilná alotropická modifikácia uhlíka, avšak jeho premena na 
termodynamicky stabilnú modifikáciu tuhu je nesmierne pomalýproces. Naobr.16.1 
je uvedený fázový diagram uhlíka. Premena tuhy na diamant sa uskutočňuje pri 
teplotách asi 2 000 až 3 000 °C a tlaku asi 6,5 až 9,0 GPa. Naproti tomu pr~menu 
diamantu na tuhu možno uskutočnit jeho púhym zahriatím na 1 800 až 2 000 °C bez 
prístupu vzduchu 

C(diamant) = C(grafit); tl.H = 1,88 kJ (16.1) 
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Napriek tomu pri bežnej teplote diamanty pretrvávajú veTmi dlhý čas bez pozorova­
teTnej zmeny. 

P ri pramene tuhy na diamant sa používajú ako katalyzát ory malé množstvá niektorých pre­
chodných kovov (chróm, mangán, železo, kobalt, nikel, platinové kovy), ktorých účinok je 
pravdepod obne v tom, že rozpúštlajú grafit ický uhlík a umožňujú jeho vykryštalizovanie v po­
doba diamantu. Takto sa vyrábajú aj priemyselné diamanty pre technické účely. 

Tuha (grafit) má vrstevnatú štruktúru (pozri str. 173), ktorásposobuje výraznú 
anizotropiu jej fyzikálnych vlastností. Kryštály tuhy sú makké_ (tVTdosť v Mohsovej 
stupnici 0,5 až 1), šupinkovité a fahko štiepat efné pozdlž vrstiev. Elektróny, obsaftz~­
júce systém delokalizoyaných n-orbitálovj _pgQpiieňuiúJi~rnosivé sfarbenie, ne:p!}~-

_§vitJ!.<?Sť a ko.:y9vý lesk tuhy, ako aj jej elektrickú a tep~lnú vodivosť, ktorá je ovefa 
vačšia v smere vrstiev, než v smere kolmo na ne. Kcďže atómy uhlík.a sú v tuhe 
usporiadané meneftesne než v-diamante, hustota tuhy (2,25 g. cm- 3 ) je v porovnaní 
s hustotou diamantu menšia. 

Tuha sa vyskytuje v dvoch formách : hexagonálnej , termodynamicky najstálejšej, kde sú 
a.tómy uhlík.a každej druhej vrstvy uložené nad sebou (obr. 6.19), a ortorombickej, kde sú nad 
sebou uložené atómy uhlíka každej tretej vrstvy') . Obidve formy sa vyskytujú vprirodzenej tuhe . 

Vrstevnatá štruktúra tuhy ovplyvňuje aj jej chemické v lastnosti. Reakciou tuhy s rozto­
penými alkalickými kovmi -~~šším atómovÝ!Jl_ ~!!!- (dra.s~,- rubídi2!!1_. cézium) _v_ZajkaJ~ 
zlúčeniny MC8 , ktoré obsa.hujú atómy~_!!mlic~ého kovu v ložené medZi každými dvoma vrstyam! 
a.tó!l!~uhlíki:,„ silll~Jllím z~.rc.ie~aním tý~hto proquktov odstraňuje sa časť vložených atómov. 
a vytvárajú sa zlúčeniny MC16 , s atómami alkalického kovu medzi každou druhou dvojicou 
vrsfiěVUlilll<:ových· ató.mov. · Prítomno.sť atómov alkalického kovu v kryštálovej štruktl'ire tUhy. 
~ie elektrickú_vodivosť látky:, k torá d osahuje vodivost práškovej medi. To nasvedčuje tomu, 
že tieto látky majú kovovú vodivosť (pozri str . 454), ktoré. je zrajme podmienené. zapojením va. 
lenčných elektrónov časti atómov alkalického kovu do vodivostného pé.sa (pozri str. 455) tuhy. 

€l -F e-c 

Obr. 16.2. Štruktúra vrstvy fluoridu grafitu 

_ :!'i~Ý~!!Íffi tuhy parami brÓ!!lU sa tyorí t uhá z]ÚČ.!l~ina CsBr,_v ktorej atómy b!Óf!l:l! .Zl!i.Ují-
_majú tie isté _poloh_y~~-a_tómy_~lk.a.lic_!cého kovu v_ zlúčenine _MC8 . Prítomnosť atómov brómu 

v kryštálovej štruktúre t uhy vyvoláva obdobnú zmenu jej elektrickej vodivosti ako prítomnosť 
atómov alkalického kovu. Predpokladá sa, že časť elektrónov z vodivostného pása tuhy prechádza 
k atómom brómu a elektrická vodivost sa zvyšuje pohybom pozitívnych „ dier". 

Účinkom fh~óru_p_!:i~O °C na tuhu v znikajú nestecEio~~rick~zlúče~y 9:i;F11 , kde pomer 
x: y maže byť až 1 : ."Tieto Zfúceniny ó'bsahujú atómy fluóru medzi vrstvami uhlíkových atómov 
a konečný produkt, fluorid grafitu (CFh; ! má každý a tóm uhlíka viazaný s jedným atómom fluóru 
a tromi inými atómami uhHka prostredníctvom hybridných spl.orbitálov (obr. 16.2). Kedževšetky 

•) Tento jav sa nazýva polytypia. 
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elektróny v póvodných nehybridizovaných p,-orbitáloch, ktoré spósobovali elektrickú vodivosť 
tuhy, sa zúčastnili tvorby u-vazieb s atómami fluóru, fluorid grafitu už nevedie elektrický prúd. 

Pósobením silných oxid_l.!'.čnj,!)h_ činidiel .!_c~ill~!!. a~ebo m~g__a_J!i~anu draselného,_ kyse. 
li!!Y_<!~sičnej)_na tuhu \T_~n,_~á tzy_,__ ~id grajjtu („kyselina grafitová'„'.) _ všeobecného zloženia. 
C„01„ kcíePOmer x : y sa blíží medznej hodnota 2 : l a zlúčenina. obsahuje aj vodík. Podra zloženia. 
má žité a.ž tma.vObD.eae-sTářoeníe- a ·nevedie_ eléKtři'.cky: .. prúd.- V- oxide grafitu- ostáva.jú ešte vrstvy 
zložené z atómov uhlíka, vytváraJií sa ·ti.i"'však i vazby C-OH, Ů=O a C-0-C. V dósledku 
toho se. móžu medzi vrstvy absorbovať molekuly vody, pričom medzivrstvová vzdialenosť vzrastie 
z a.si 0,6 nm pri suchom oxide grafitu na asi 1,1 nm pri oxide grafitu nasiaknutom _vodou_ 

Sú známe aj tzv. soli grafitu, ktoré v hrl!-ničnom prípade majú zloženie C24X (X-HSOi, 
HSe04, Cl04, NO;, H2P04 a i.). 

Zahriatím na 690 °0 v atmosfére kyslíka tuha. zhorí jasným bezplamenným 
žiarom na oxid uhličitý. Pri vysokých teplotách sa tuha zlučuje priamo s vodíkem 
(vzniká acetylén), s chlórem (vzniká hexachlóretán 02016 a hexachlórbenzén 06010), 

s dusíkem (vzniká dikyán (CN)2), so sírou (vzniká sírouhlík CS2 ), s kremíkom (vzniká. 
karbid kremičitý SiC) a s viacerými kovmi (vznikajú karbidy). 

Tuha má rozsiahle praktické upotrebenie, vyrába sa preto aj priemyselne, a to zahrieva.ním 
rozpráškovaného koksu a kremeňa v elektrickej peci asi jeden deň na 2 500 °C (Achesonov spósob). 
Podstatou tohto procesu je narastanie kryštálikov tuhy, vytvorených póvodne už v kokse; vy-
redukovaný kremík pritom pósobí ako katalyzátor. · 

Tuha sa používa na výrobu elektród (elektri~ká vodivosť), žiaruvzdorných materiálov 
(vysoký bod sublimácie, zlepšovanie mechanických vlastností s rastúcou teplotou), ceruziek, 
mazadiel a pigmentov (mákkosť, Iahký oter, tmavosivé sfarbenie), náterov chráni!ICich železo 
pred koróziou (vefká chemická odolnosť), jadrových moderátorov pre atómové reaktory (spo-
ma?ovanie rýchlych neutrónov) a i. · 

Rozkladom róznych organických zlúčenín pri za.hrievaní za nepríatupu vzduchu alebo. za. 
jeho·obmedzeného prístupu vznikajú rózne produkty, ktoré sa predtým považovali za „amorfný" 
uhlík. K nim patrí najma koks, drevné uhlie, kostné uhlie, živočíšne uhlie, sadze, retortové uhlie 
a. lesklý uhlík. Rontgenoštruktúrnym výskumum sa. ukázalo, že tieto ',,amorfné" formy uhlíka. 
ma.jú v skutočnosti grafitovú štruktúru a. sú tvorené vefmi malými individuálnymi kryštálikmi tuhy, 
ktoré sú viac alebo menej náhodne orientované. Niektoré formy uhlíka s inimoriadne nepravidel­
nou štrukťúrou sa vyznačujú vefkou adsorpčnou schopnosťou (aktívne uhlie) a používajú se. na 
zE1Chytáva.nie róznych plynov, prípa.dne pár zo vzduchu, na čistenie plynov alebo kvapalín a do 
filtrov ochranných masiek„ Ioh adsorpčná schopnosť móže byť ešte zosilnená. špeciálnym sp6-
sobom prípravy („karborafín"). 

Prírodný uhlík sa skla.dá z 98,89 % izotopu 1~C a 1,11%izotopu 1:c; okrem toho obsahuje 
stopy rádioizotopu 1~C. Ten se. vytvár11. v horných vrstvách atmosféry účinkom neutrónov 
v kozmickom žiarení jadrovou reakciou 

'~N + n 1!C + lH (16.2) 

Rozpadá sa. vyžarovaním {J-lúčov s polčasom rozpadu 5 570 rokov. Na tom sa za.kle.dá určo­
vanie jeho obsahu v pravekých organizmoch, ktoré holi za života v rovnováha s atmosferickým 
oxidom uhličitým, čím možno zistiť ich približný vek. 

ZLÚČENINY UHLfKA S VODÍKOM (UHl.'..OVODfKY) 

Uhlovodíky sú binárne zlúčeniny uhlíka s vodíkom. Poznáme velké množstvo uhlovodíkov, 
štúdiom ktorých sa zaoberá organická ohémia. V tejto učebnici preto uvedieme len niekolko na.j­
věeobecnejiMch poznámok. 

Vazbové pomery v metána CH4 , etyléne C2H., acetyléne C2H 2 a benzéne C,;H6 sme už 
vysvetlili (pozri str. 106až130). Uhlovodíky s menším počtom atómov uhlíka. v molekule, napr. 
CH., C2H6 , C3H8 , C4H10, C2H., C2H2 a i. sú plyny, kým uhlovodíky s váčším počtom atómov 
uhlíka („vyššie uhfovodíky") sú kvapalné alebo aj tuhé. Uhfovodíky sú velmi odolné proti kyse-
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linám i hydroxidom. Neprejavujú výrazne ani k yslé, ani záJladité vlastnosti. Nenasýtené uhJo­
vodiky (C2H., ~H2 a. pod.) sú značne reaktívne a preja.vujú množstvo adičných reakoií, na.pr. 
s ha.logénmi, ha.logenovodíkmi, vodíkom a. i . 

CH2 = CH2 + Ch 

CH1= CH2 + H2 

CH2Cl • CH2Cl 

CH3 . C~ 

(16.3) 

(16.4) 

IDo.vným prírodným zdrojom no.aýtenýoh uhlovodíkov je ropo. a. zemný plyn, zdrojom e.ro­
me.tických uhJovodikov je zase. čiernouhoiný decht. Plynné uhlovodíky ma.jú význam ako palivá. 
a avietivá., kvapalné uhfovodíky ako pohonné látky do výbušných motorov. 

KARBIDY 

K arbidy sú binárne zlúčeniny uhli..ka s menej elektronegatívnymi prvkami. 
Možeme ich rozdelit na niekofko skupín. 

1. Karbidy iónové, _ _ktoré ol:sa hujú v kryštálovej štruktúre dvojmocn~ ~~r.!i~r. 
acetybdové ]~"QIJ2:. Karbidy tejto skupiny možno teda považovat za soli acety­
lénu (acetyliily). Sú známe acetylidy typu Mi~ (MI - a.tóm alkalického kovu), MII~ 
(MTI - atóm skupiny kovov alkalických zemín) a My:t(~h (MIIL--Alill, CeID). Pri 
alkalických kovoch jestvujú aj hydrog~n~~~~lidy MIH~~ Acetylidy sa obvykle 
Ei:.iPE~vujú reakciou kovov alebo ich oxidov s uhlíkom aleqo_acetY.lé!!QID. Vodou sa. 
rozkladajú a uvoTňuje sa. acetylén ako produkt hydrolýzy aniónu Ci-
::;;.-

lf ~· Ci- + 2 H iO - 2 OH- + ~H2 (16.5) 
~~ 

Aoetylidy typu MIIC2 mo.jú vo vačšine prípadov štruktúru zistenú pri acetylide vápenatom 
Ca.Ca, ktorá. sa velmi podobá. štruktúre chloridu sodnéh_o__,_ V tejto štruktúre katióny Cal+ ze.ujímajú 
polohy katiónov Na.+ a. anióny [IC= Cl]2- sa za.aa. nachádza.jú na miestach aniónov Cl- (obr. 16.3). 
Anióny [IC=01J2- sú pretie.hnuté pozdlž vertikálnej osi, v d ósledku čoho výsledná. symetria nie 
je kubická, a.Je tetra.gonálna.. 

O-ca e-c Obr. 16.3. Základná bunka 
štruktúry acetylidu vápena· 
t é ho 
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K acetylidom formálne pa.tria aj karbidy Cu2C2 , Ag2C2 , Au2C2 , ZnC2 , CdC2 a. HgC2 • Vznikajú 

zavá.dzanim acetylénu do roztoku vhodnej zlúčeniny príBlušného kovu. Vodou sa. vačšinou ne­

rozklada.jú a. ich štruktúra. zrajme nie je preva.žne iónová.. Karbidy metli a. striebra. BÚ exploz.ívne. 

Okrem spomenutých acetylidov sú známe a.j zlúčeniny typu MCz, kde M móže byť Y, La, Ce, 

Pr, Nd, Srn, U a i. Experimentálne sa. dokázalo, že atóm M má oxidačný stupeň III a predpo­

kladá sa., že jeho tretí elektrón je premiestnený do protivii.zbového :n:•-orbitálu aniónu Ci-, čomu 
nasvedčuje predlženie medzijadrovej vzdia.lenosti C-C. Vii.zbý medzi MJ+ a C~- v týchto kar­

bidoch nemožno považovat za úplne iónové a. zdá sa., že sa. tu uplatňuje a.j kovová intera.kcia.. Pri 

rozklade vodou sa uvoli'íuje nielen acetylén, ale a.j metán, etylén a vodík. 

Do skupiny iónových ka.rbidov patrí aj trikarbid dihorčíka Mg2C3 , v ktorého kryštálovej 

ětruktúre BÚ lineá.rne ětvormocné anióny řC=C=C]•-, ktorých elektrónová ětruktúra. je podobná. 

iitruktúre molekuly oxidu uhličitého (p-;;-zri str:-400). Rozkladom vodou poskytuje homológ 

cetylénu, tzv. alylén 

(16.6) 

2. Karbidy kovalentné, v ktorých atómy uhlík.a a atómy druhého prvku 

navzájom viazané'k"óVařěn'tnými vazbami tvoria trojrozmerné atómové zoskupenie. 

Patrí sem Be20, A140 3, SiO_a B40_..:_Pripravujú sa reakciou prvku alebo jeho oxidu s uhlí­

kom. Karbid berýlnatý ~e~O a hli!J.i_!lý_ 4J1Q3 s~-~~dou rozkladajú za vzniku metánu.Na­
prot i tomu karbid kremičitý SiO a karbid tetrabóru B40 sú chemicky vefmi odol.n ~, 

majú vysoké body topenia a sú miJ!_loriaq_!!~_tvrdL . 
3. Karbidy intersticiálne, ktorých kryštálová štruktúra obsahuje atómy uhlílfa 

vsunuté do medzier medzi najtesnejšie zoskupenými atómami kovu. Aby sa taká 

štruktúra mohla vytvoriť, polomer atómu zúčastneného kovu nesmie byť menší než 

0,13 nm. Patrí sem TiO, ZrO, VC, NbC, Ta..Q,_V20 , MoC1 MozQ, WC a W-C. Vznikajú 

zahrievaním práškovitého kovu s uhlíkom na vysokú teplotu. Zachovávajú si kovové 

vlastnosti, napr. vysokú elektrickú vodivosť. Vstup uhlíkovýéh atómov sposobuje 

zvýšenie súdržnosti kryštálovej štruktúry, čo sa prejavuje vermi vysokými bodmi 
topenia a neobyčajnou tvrdosťou (pozrí str. 531). .1 

4. Karbidy skupiny železa, ktoró sú na prcchode medzi karbidmi iónovými 

a intersticiálnymi. Patrí k nim Cr3C2, l\fo3C, Fe3C, Co3C a Ni3C. Vzhradom na malé 
polomery atómov príslušnýcb kovov, ktoré n~'VmJžňujú tvorbu interst iciálnych 

štruktúr, je kryštálová štruktúra kovu silne deformovaná a prestúpená reťazcami 

uhlíkových atómov. Vodou a zriedenými kyselinami sa rozkladajú za vzniku zmesi 
roznych uhlovodíkov, ktoré sa tvoria z uhlíkových reťazcov v ich štruktúre. ' 

\ =-e e 
ZLÚČENINY UHlÍKA S HALOGÉNMI 3, 

Binárne zlp._če~y uhlíka s _halogénmi možno považova~- 7:..8:.J!alogénderiváty 
uhlov<><líkov. Známe sú vo vefkom množstve a ich štúdiom sa zaoberá organická 

chémia. v tejto stati budeme písať len o najjednoduchších halogenidoch typu cx4 
a o niektorých zmiešaných halogenidoch typu CXnY4_n- Molekuly týchto zlúčenín 
majú atóm uhlík.a v hybridnom stave SP3, a majú teda tetraedrickú štruktúru. 

Fluorid uhličitý (tetrafluórmetá&_9F 4 j e be~!ar~bný pl~b. t. -185 °0, 
b. v . - 128 °C), asi trikrát ťažší než vzduch. Pripravuje sa napr. účinkem fluóru ní!_ 

karbid kreIJlifa]):.; _súčasne vznikajúci fluorid kremičitý sa absorbuje premývaním 

roztokom hydroxidu sodného. J e to mimoriadnc stála a chemicky iner tná Játi.s~. 
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~hlorid ~!Íči~ý_(tetrachlórmetán) CCI4 je bezfarebná · kvapalina · sladkastého 
zápachu, s narkotickými účinkaxpi, nehor!avá (b. t. -~3 °C,' b. v. 76 °C). Prl.pravuje 
sa reakciou chlóru so sírouhlíkom v prítomnosti katalyzátoro_v (napr. chlori_du mangá­
natého) 

(16.7) 

Vo vode je nerozpustný. Učinkom svetla &a rozkladá. a .pri zvýšenej teplote má 
schopnosť odštepovať atómy chlóru (pozri str. 290). Používa sa ako výborné rozpúš­
ťadlo nepolárnych, najmii organických látok. PouŽíva sa aj ako,l1asiaGi prostriedok„ 

Bromid uhličitý (tetrabrómmetán) CJ?r4 je svetložltá a jodid uhličitý (tetra­
jódmetán) CI4 tmavočervená kryštalická látka. 

Zmiešané fiuórchlóruhličité deriváty flu6rtrichlórmetan CFCh , difluórdichlórme­
tan CF2Cl2 a trifluórchlórmetán CF3Cl) sa pripravujú posobením fluorovodíka na 
chlorid uhličitý v prítomnosti fluoridu antimonitého. Majú značné skupenské teplo 
vyparovania, nie sú jedovaté a neposobia korozívne; preto sa používa jú ak.o náplň do 
chladiacich strojov (freóny). 

OXIDY A KYSLÍK~TÉ KYSELINY UHlÍKA 

Poznáme suboxid uhlíka C30 2 a oxidy: uholnatý CO a uhličitý C02 • Z vefkého 
množstva kyslík(ttých kyselín uhlíka opíšeme len kyselinu uhličitú H2C03 a niektoré 
peroxokyseliny uhlíka. · 

Suboxid uhlíka C30 2 je bezfarebný plyn dusivého zápachu. Vzniká dehydratáciou 
kyseliny malónovej CH2(COOH)z oxidom fosforečnf!!! · 

(16.8) 

Jeho zmes s kyslíkom je výbušná. S vodou sa zlučuje spiiť na kyselinu malónovú. 
Má lineárnu štruktúru s koncovými atómami kyslík.a, ktorá obsahuje systém delo­
kalizovaných J>t-viizieb. 

Oxid uhoinatý CO je bezfarebný plyn bez zápachu (b. t. - 204,0 °C, 
b. v. -191,5 °C). Ťažko sa skvapalňuje; kritické parametre sú v tab. 6.1. Vo vode je 
veimi málo rozpustný_,__ 

Podra teórie VV sa predpokladá, že v molekule CO je atóm uhlika i atóm kyslíka 
v hybridnom stave SP a a-vazba medzi nimi vzniká prekrývaním sp-hybridného 
orbitálu atómu uhlíka s obdobným orbitálom atómu kyslíka; druhý hybridný orbitál 
sp je pri obidvoch atómoch obsadený voiným elektrónovým párom. Zostávajúce 
dva 2p-orbitály atómu uhlíka sa používajú na tvorbu dvoch :n:-vazieb so zostávajúcimi 
dvoma 2p-orbitálmi atómu kyslíka (obr. 16.4). Malý dipólový moment molekuly 
CO (0,10 D) sa vysvetfoje silným posunom vazbových elektrónov smerom k overa 
elektronegatívnejšiemu atómu kyslíka, čím sa skoro kompenzujú formálne náboje 

. (-) (+) 

dané trojitou vazbou medzi obidvoma atómami JC=OJ. 
Elektrónová štruktúra molekuly CO na základe teórie MO je opísaná na str. 123; 

dá sa vyjadriť schémou 
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Oxid uhofnatý vzniká horením uhlfka v sústave s nedostatkom kyfilf;kJ!. Pod­

statou reakcie jeho vzniku je redukcia oxidu uhličitého, vytvoreného spálením častí 

uhlfka celým prftomným kyslfkom, ešte nespotrebovaným rozžeraveným uhlíkom 

C02(g) + C(s) 2 CO(g); D..H = 176,1 kJ (16.9) 

Obr. 16.4. Schéma vazieb v molekule CO 

Táto reakcia vedie pri danom tlaku pri každej teplote k určitej rovnováhe, ktorá 

sa označuje ako Boudouardova rovnováha. Príslušná rovnovážna konštanta má tvar 

K - {p(C0)}2 
P - p(C02) 

(16.10) 

Keďže reakcia (16.9) je endotermická, bude v súhlase s princípom pohyblivej 

rovnováhy v zmesi oxidu uhličitého a uhofnatého nad uhlíkom so zvyšujúcou sa 

teplotou rásť obsah oxidu uhofnatého. Toto je graficky znázornené na obr. 16.5, 

z ktorého vidieť, že pri 400 °C je rovnováha posunutá prakticky úplne na stranu 

oxidu uhličitého a pri 1 000 °C úplne na stranu oxidu uhofnatého. To znamená, že 

v sústave s nadbytkom uhlíka je vznik oxidu uhličitého alebo u'hornatého v rozho­

dujúcej miere ovplyvnený teplotou. Ak teda ide o prípravu oxidu uhofnatého, musí sa 

uhlík spafovať kyslfkom tak, aby spalné plyny prichádzali do styku s rozžeraveným 

uhlíkom pri čo možno najvyššej teplote. 
Boudouardova rovnováha sa uplatňuje vo všetkých prípadoch, keď sa usku­

točňuje redukcia kyslikatej zlúčeniny nadbytkom uhlfka. 

Oxid uhofnatý je významnou zložkou dvoch technicky dóležitých plynov, tzv. 

generátorového a vodného plynu. 

Generátorový plyn sa vyrába v šachtových peciach, nazvaných generátory, v ktorých sa cez 

niekofkometrovú vrstvu koksu zospodu vháňa. vzduch. V týchto peciach sa proces rea.kcie vedie 

tak, aby bol v odchádzajúcej plynnej zmesi obsah oxidu uhličitého minimálny. Obvyklé zloženie 

generátorového plynu je asi 25 % CO, 70 % N 2 , 4 % C02 a malé množstvo iných plynov. 

Ak sa do generátorov s rozžera.veným koksom vháňa vodná para, vzniká zmes oxidu uhof­

natého a vodíka 

C(s) + H20(g) = CO(g) + H 2(g); í:J.H = 117,6 kJ (16.11) 
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a táto zmes se. označuje a.ko vodný plyn. Vznika.júoi oxid uhofnatý reaguje čiastočne s vodnou 
parou za vzniku oxidu uhličitého 

CO(g} + H20(g} = C02(g} + H 2(g); ó.H = -41,0 kJ (16.12) 

pri vysokých teplotách je však rovn ováha reakcie (16.12) posunutá vefroi dofava. 
Pretože pri vzniku vodného plynu sa teplo p ohlcuje, p alivo sa pozvofna ochladzuje a na jeho 

udržanie v rozžeravenom stave treba. vháňanie vodnej pary striedať s vháňaním vzduchu do 
generátorov. Vodný plyn preto obsahuje spravidla 44 % CO, 45 % H„ 5 % C02 a 6 % N„ 

Vodný plyn m á význam nielen ako p lynné palivo, ale najmii. ako tzv. syntézny plyn v orga­
nickej chémii. Ak sa v edie zmes oxidu uhofnatého a vodíka cez vhodné kontaktné katalyzá tory, 
dajú sa pripravit rózne alkoholy, kvapalné uhlovodíky a p od. 

o 
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Obr. 16.5. Rovnováha v sústave uhlíka, oxidu uhličitého a uhoFnatého 

V laborat óriu sa oxid uhofnatý získava rozkladom kyselin_y_mi,:~y])~j ~I.C0...9.Il 
alebo kyseliny šťavefov~j_(QQQJ!h_konc_~ntro_v~no.~ kyse)inou sírovol!__ 

HCOOH 

(COOH)i 

CO+ H20 

CO+ C02 + HzO 

(16.13) 

(16.14) 

Pri reakcii (16.14) sa súčasne vznikajúci oxid uhličitý odstráni premývaním roz­
tokom hydroxidu bárnatého. 

Oxid uhofnatý nie je anhydridom nijakej kyseliny. P ri ~yý~e~f.ch t~l_Qtách 
však s ~E!()Xid~i alkalLqlfých jw_v_gv dáva m_QJ.,vča_i;i.y_ 

CO + NaOH H COONa (16.15) 

Oxid uhofnatý je reaktívna látka. Typické sú najmii. jeho redukčné a adičné 
vlastnosti. Na vzduchu sa zapafuje asi pri 700 °C a zhorí na oxid uhličitý 

2 CO(g) + Oz(g) 2 C02(g); ó.H = -565,7 kJ (16.16) 

Pri zvýšenej teplote redukuje mnohé oxidy kovov (Fez03 , Mn02 a i.) na elemen­
tárne kovy. Paládium sa ním rednlrnJ !il aj z vodI}X.ch J_oztok,,o_v svojich soli. 

PdClz + CO + HzO Pd + C02 + 2 HCI (16.17) 
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Uvedená reakcia sa využíva na analytický dokaz oxidu uhofnatého (roztok sa vy­

lúčeným kovom sfarbí na čierno). 
Oxid uhofnatý má scho11nosť viazať _sa ako ligand na ató_E!J_p_rechodných 

kovov za vzniku mnohých karbonylov kovov, napr. Ni(C0)4 , Fe(CO)s, Cr(COt6_a. i. 

(pozri str. 650). Okrem toho oxid uhofnatý vytvára komplexy aj s niektorými sofami 

kovov. P ohlcuje sa nim.t,_y ch!orovodíkovom roztoku chloridu meďnatého, ~om_ 

vzniká produkt CuQL, CO. 2 H20. Obdobne sa. pohlcuje aj v amoni~~QVO,!Il_roztoku _ 

chloridu medného, čo sa ~žíva na jeho odstraňovanie z plynných zmesí. 

10 

p 
[MPa] 

a 

Obr. 16.6. Fázový diagram oxidu uhl ičitého 

W t ['C] 

Oxid uhelnatý je jedným z ne.jsilnejších jedov pósobiacich na človeka e. ne. všetky živo­

čichy, ktoré majú v krvi hemoglobin. Súvisí to s tým, že se. oxid uhofne.tý viaže pevnejšie s herno· 

globínom ako kyslík, ktorý sa v organizme prenáša práve pomocou hemoglobínu. Už dýchanie 

vzduchu, ktorý obsahuje o.si 0,1 obj.% CO, je životu nebezpečné. Oxid uhoine.tý je zákerný najma 

preto, lebo nezapácba, a tým sa ťa.žko postrehne jeho prítomnosť. Pri záchrana otráveného oxidom 

uho!natým pósobí ako prvá pomoc vdyohovanie vzduchu obohateného kyslíkom a umelé zo­

hrievanie tele.. 

Oxid uhličitý 002 je bezfarebný plyn slabo kyslého zápachu a chuti, ktorý · 

pri atmosferickom t laku pri - 78,5 °0 sublimuje. V plynnom stave má hustotu asi 

1,5-krát vyššiu než vzduch. Dá s& fah.ko skvapalnie; kritické parametre sú v tab. 6.1 

a na obr. 16.6. Dodáva sa v ocefových flašiach, v ktorých sa nachádza v kvapal­

nom stave. 

Ne. obr . 16.6 je znázornený fázový dia.gram oxidu uhličitého. Z nebo vidíme, že tlak na­

sýtenej pe.ry oxidu uhličitého už pri teplote O °C je 3,37 MPa, čo spósobuje jeho rýchle vype.ro­

vanie. Pritom se. spotrebovaným teplom silne och ladzuje, až pri -56,6 °C tuhne na kypní látku 

podobnú snehu. Pri tejto teplote je tlak pe.ry ešte 0,53 MPa, preto tuhý oxid uhličitý intenzívne 

sublimuje, čím sa dalej ochladzuje, a to až do -78,5 'C, kecl t lak pe.ry klesne na. O, 10 MPa. V sú­

hlase s tým pri teplota vyše - 78,5 °C tuhý oxid uhličitý sa pri atmosferiokom tlaku netopí, a le 

prie.mo sublimuje. Často se. pod názvom „such ý fad" používa ako chladiaci proatriedok. 
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Oxid uhličitý sa rozpúšta vo vode (1 dml vody rozpúšta pri O 0 0 a 101 kPa 
1,71 dm3 oxidu uhličitého); roztok má slabo kyslú reakciu (pozri str. 402). Varom 
dá sa z roztoku celkom vypudit. 

Obr.16 .7. Schéma va:zieb v molekule 
co. 

Oxid uhličitý má lineárne symetrické molekuly; medzijadrová vzdialenosť 
C-0 v plytmom stave je 0,115 n.m. Pre túto štruktúru sú molekuly 002 nepolárne. 
Atóm uhlíka je v hybridnom stave SP a vytvára s 2pz-orbitálmi atómov kyslíka dve 
a-vazby. Okrem toho prekrývaním 2p„-orbitálov atómu uhlíka s 2p„-orbitálmi 
kyslíkových atómov vznikajú dve n-vazby, ktoré sú navzájom orientované kolmo 
(obr. 16.7). 
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Obr. 16.8. Energetický diagram molekulových n-orbitálov v molekule C02 
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Zistená. medzijadrová. vzdia.lenosť C-0 je overa. k.ra.těia. než vzdia.lenosť zodpoveda.júca. 
dvojitej vazba. (0, 112 nm), takže uvedený opis :n:-vii.zieb nie je úplne korektný. Lepšíu charak­
teristiku :n:-vazieb v molekule C0 2 umožňuje použitie teórie MO. Kombináciou 2p„-orbitálov 
atómu uhlíka a obidvoch kyslíkových a.tómov tvoria sa delokalizované trojcentrové :n:-orbitály 
a. okrem toho kombináciou dvoch 2p„-orbitálov kyslíkových atómov vznika jú takmer nevazbové 
:n:-orbitály. Ako vidieť z energetického diagramu molekulových :n:-orbitálov na obr.16.8, z celko ­
vého počtu elektrónov, póvodne prítomných v atómovýoh p„-orbitá.loch, obsadzujú lityri elektróny 
v azbové orbitály :n:1 a. :n:2 a ďalšie štyri za.plňajú nevazbové orbitály :n:n a :n:~. Na obr. 16.9 je 
znázornený vznik jedného vazbového trojcentrového :n:-orbitá.lu . .Teho elektrónový oblak je 
v dósledku vyššej elekt ronegativity kyslíka. v porovnaní s uhlíkom rozložený nerovnomerne 
a. javí vyššiu hus totu v oblasti kyslíkových a.tómov. 

AO MO 

o o o 
Obr. 16.9. Vznik vazbového trojcentrového :n:-orbitálu v molekule C02 

V tuho_m._§~~~-1]1?- q,xid uhlj_QitÝ_!!.lQJ~k~!Qyú štruktúru, _v ~torej _sú lineárne_ 
molekuly 002 usporiada_!l.~_40 kub!ckej_plo_šn~ . cent!O"'.~nej_ll!ri_e~~y (obr:.:_J~)O) . 
Medzijadrová vzdialenosť G-0 je tu 0,105 run, to znamená o 0,01 nm kratšia ako 
v plynnej molekule 002 , čo sa pripisuje vplyvu kryštálových síl. 

Oxid uhličitý sa pripravuje technicky al~.Q_.§p.Alovaním uhl(Jia_ (J!itlia~ok_!iu), 

C(s) + 02(g) 

Obr. 16.10. Základná bunka kryštálovej 
štruktúry tuhého oxidu uhlič itého 

C02(g); Ml = -393,3 kJ (16.18) 

e-c ~-o 
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CaO(s) + C02(g); t::..H = 178,8 kJ (16.19) 

V obidvoch prípadoch sa získa oxid uhličitý zmiešaný s dusíkom. V čistom stave ho možno 
izolovat z tej to zmesi tak, že sa absorbuje vo vodnom roztoku uhličitanu draselného 

(16.20) 

a varom sa potom z neho opii.ť. uvofňuje (spatná. reakcia). 

V laboratórnych podmienkach sa oxid uhličitý najčastejšie získava rozkladom 
uhličitanu vápenatého kyselinami, zvyčajne kyselinou chlorovodíkovou 

CaC03 + 2HCI CaC}z + C02 + H20 (16.21) 

Oxid uhličitý je za obyčajných podmienok najstálejším oxidom uhlíka. Zah.r!.~--
vaním s~_termiclry_j.i~oc.i_1:1je __ _ 

2 C02(g) 2 CO(g) + 02(g); t::..H = 565, 7 kJ (16.22) 

ale rovnováha je poznateine posunutá doprava až pri vefmi vysokých teplotách (pri 
1 200 °C dosahuje disociá'.cia 0,03 %, pri 2 500 °C asi 50 %). 

Oxid uhličitý je veimi slabé oxidačné činidlo. Iba veimi silné redukovadlá, ako 
vodík, uhlík, horčík, sodík a pod., sú schopné oxid uhličitý pri vyšších teplotách 
redukovať na oxid uhoinatý alebo uhlík 

Oxid uhličitý je anhydridom kyseliny uhličitej H 2C03. 

(16.23) 

(16.24) 

Kyselina uhličitá H2C03 vzniká v malom množstve vo vodnom roztoku oxidu 
uhličitého jeho zlúčením s vodou. Z roztoku sa nedá izolovať , pretože sa pri zahrievaní 
i pri vymrazovaní úplne rozkladá spať na vodu a oxid uhličitý . 

Kyselina uhličitá sa ionizuje ako stredne silná kyselina (pKk = 3,58). Vodný 
roztok oxidu uhličitého obsahuje v skutočnosti prevažnú časť rozpusteného plynu 
vo voTne hydratovanej forme C02 • x H20 a len malú časť vo forme monohydrátu 
H2C03. Pretože sa do menovatera výrazu pre ionizačnú konštantu kyseliny uhličitej 
obvykle dosadzuje celková koncentrácia (H2C03 + C02 • x H20] a nie skutočná 
koncentrácia [H2C03) , vychádza pre túto konštantu hodnota asi tisíckrát menšia 
((pKk)celk = 6,37). Anión hydrogenuhličitanový sa správa ako veimi slabá kyselina. 
(pK~ = 10,3). 

Stanovenie podielu oxidu uhličit.ého, prítomného vo vodnom roztoku ako monohydrát, 
je založené na skutočnosti, že pridaním hydroxidu alkalického kovu sa neutralizujú len prítomné 
molekuly H,C03 a kati6ny H 30 +, kým ďalšia neutralizácia prebieha pomalšie, pretože opa.tavné 
ustálenie porušenej rovnováhy 

(16.25) 
vyžadu je dlhší čas. 

Nedávno hola kyselina uhličitá izolovaná reakciou kyseliny chlorovodíkovej s uhličita.nom 
sodným v prostredí dimetyléteru pri nízkych teplotách ako kryštalický éterát H 2C03 • (CH,),O. 

Od kyseliny uhličitej sa odvodzujú dva rady solí: hydrogenuhličitany MIHC03 
a uhličitany M~C03 • 
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Hydrogenu!tličit~!lllJÍ.sJ.ogre ZI!._áID.ť2 pri alJ.s..aljcký2h kovoch a kovoch alkalických 
zemín, ako a:L!li~ls_todchj_;_al.~!~h kov9_cl1 y oxi~ačnom stupni II. Vo vode sú rozp~~.é 

(mencj rozpustné SÚ sodná a vápenatá sof). V_. tµhoIJLS~Ve S.t da3u Izolovat- len 
pri alkalických.J~_o~_gc_h . _ 

Uhličitany tvoria vii.čšinou kovy v oxidačnom stupni I a II. Vo vod~. sú dobre 
....mz.p.ustné_len llh.ličitany alkalických kovov (okrem lítneho), uhličitany ostatných 
kovov sú málo rozpustné. 

Keďže anión COi- je silnou zásadou, podliehajú uhličitany vo vodnom roztoku 
silnej hydrolýze 

(16.26) 

a preto reagujú silne zásadito. Roztoky hydrogenuhličitanov reagujú slabo zásadito, 
lebo anión HC03 sa správa ako slabá zásada 

(16.27) 

Zahrievanf!!l. roztoku Jiy4r...og_e_I!!!_l1!,i9it.ap.u _l!!lili::,í _~o . ..§.Ús~vy o{{jd uhliQ.itý, ktorý 
vzniká rozkladol!l ky_selinyph_ličite,L Tým sa poruší rovnováha reakcie (16.27), takže 
sa hydrolyzuje nový podiel hydrogenuhličitanových iónov. Vznikajúce hydroxidové 
ióny vstupujú ihneď do reakcie 

(16.28) 

a tým sa hydro&@uhJ.,!9itall...J2.0S~Up!!-~ premieňa na uhličitan. 

Všetky uhličitany, prípadne hydrogenuhličitany sa rozkladajú posobením 
kyselin, a to aj takých, ktoré sú slabšie než kyselina uhličitá vzhfadom na pK~, ale 
silnejšie vzhfadom na (pK~)celk. Príčina je tá, že vznikajúca kyselina uhličitá sa 
rozkladá na oxid uhličitý, ktorý z roztoku uniká, čím sa rovnoviha neustále posúva 
až do úplného rozloženia uhličitanu. Táto skutočnosť sa využíva pri príprave roznych 
solí reakciou uhličitanov a príslušných kyselín. 

Termickým rozkladom tuhých hydrogenuhličitanov alkalických kovov vznikajú 
uhli čitany a uvolňuje sa oxid uhličitý 

(16.29) 

Z uhličitanov sa leILY.hlJčit~ny _ alk~lických_l>,ovgv J;a ~ia J:Je~_ rozkladu~. Oi;;t.atné 
uhličitan~fil!t.Jern:iickuQzklí!-dajú .za. vzniku oxidu príslušnéh9 kQ.vu a oxidu uhli­
čitého 

CaO + C02 

ZnO + C02 

(16.30' 

(16.31\ 

Termická stabilita uhličitanov je podmienená vefkostou polarizačného účinku ka­
tiónu kovu (bližšie pozri str. 519). 

Uhličitanový anión co~- má štruktúru rovnostranného trojuholníka s atómom 
uhlíka v jeho strede; vzdialenosf C-0 je 0,123 nm. E lektrónová štruktúra aniónu 
CO~- je podobná ako pri anióne N03 (pozri str. 365) 

Halogénderivátmi kyseliny uhličitej sú tzv. halogenid-oxidy uhličité alebo halo­
genidy karbonylu COX2 • Je známy fluorid-oxid COF2 , chlorid-oxid COC!i, bromid­
oxid COBr2 a zmiešaný derivát COFCL Všetky majú trojuholníkovú štruktúru, 
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v ktorej je vazbový uhol X-C--;-X asi 110° (neekvivalentná hybridizácia SP2) 

~C=O 
Prakticky najvýznamnejší je chlorid karbonylu čiže fosgén COCl~, bezfarebný 

plyn dusivého zápachu, vefmi jedovatý (b. t. -118,8 °0, b. v. 7,56 °C) ._RriP!'~'0.!:@_ 
sa priamym zlučovaním oxidu uhoinatého s chlórom na s_!nečnom svet!~_alebo Y..P.D­
tomnosti katalyzátora (aktívne uhlie) 

CO -+ · 01
2 
~~"<') COC}z (16.32) 

Vo vode je málo rozpustný, ale pomaly s ňou reaguje za vzniku kyseliny uhličitej 
a chlorovodíkovej 

COC}z + 2H20 (16.33) 

Často slúži ako východisková látka pri roznych organických syntézach. Vzniká 
pri hasení chloridom uhličitým, na čo treba pamatať vzhTadom na jeho jedovatost. 

Poznáme soli kyseliny peroxodiuhličitej H 2C2 0 6 a kyseliny peroxouh!ičitej H2C04. Pero­
xodiuhliéitany sa tvoria elektrolýzou koncentrovaných roztokov uhličitanov alkalických kovov 
pri nízkej teplote. Štruktúra ich aniónu je nasledujúca 

pričom obidve n-vazby sú delokalizované. 

Peroxouhličitany vznikajú ree.kciou peroxidu vodíka s uhličite.nmi alkalických kovov, nie je 
vše.k isté, či ideo pravé soli kyseliny peroxouhličitej, alebo o solváty, ktoré obse.hujú kryštálový 
peroxid vodíka. 

ZLÚČENINY U HLfKA SO SiROU 

Zo zlúčenín uhlík a so sírou má najvačší význam sírouhlik CS2 • V čistom sta ve 
tvorí bezfarebnú kvapalinu aromatickej vone, silne lomiacu svetlo (b. t. - 111,6 °0, 
b. v. 46,2 °C). Zvyčajne obsahuje rozne primiešaniny, od ktorých je sfarbený do žlta 
a nepríjemne zapácha. Pripravuje sa priamou syntézou uhlík~_§o __ síro~ , a to tak, že 

_ si.rJ1!LP1!.IJ'.-p..t:Ýd.iJLlliL.!:.Ozžera yen L u lilie._ 

C(s) + 2 S(g) CS2(g); !::i.H = 106,3kJ (16.34) 

Vo vode sa sírouhlík nerozpúšťa, rozpúšťa sa však v alkohole, éteri a v benzéne. 
Vodnou parou sa rozkladá už pri teplote vyššej než 150 °C 

(16.35) 

Na vzduchu sa velmi tah!iQ_z_a~j~ ~zhorí za vzniku oxi.du uhliči~ho a shl-. 
čitéli_q_ 

CS2 + 3 0 2 - C02 + 2 S02 (16.36) 
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Dobre rozpúšťa tuky, živice, síru, fosfor, kaučuk a pod., preto sa používa ako 
rozpúšťadlo a extrakčhé čiriidlo. Vefa sírouhlika sa spotrebuje vo vláknárskom prie­
mysle pri výrobe tzv. viskózových vlákien. 

Sirouhlík má podobne ako oxid uhličitý lineárne nepoláme molekuly, v ktorých 
medzijadrová vzdialenosť C-S je 0,154 nm. leh elektrónová štruktúra pravde-
podobne zodpovedá štruktúre molekúl oxidu uhličitého. . 

Adíciou sulfidového aniónl!_!_l_.!l. ~~ul:!_líls.. sa~voria t§o'l!:...~!§.ili_iny M~CS3 • N am:íklad tiouhličjtan 
~Ý. Ki2~h sa pripra~je pretrepáv.Nilln koncentrovaného roztoku sulfidu draselného so 

8~0~ 
(16.37) 

Tiouhličitany málo elektronego.tívnych kovov sú pomerne stále zlúčeniny. 
Pósobením kyseliny chlorovodíkovej alebo sírovej na tiouhličitany sa uvo!řtuje kyselina 1 l 

tiouhličitá H 2CS3 ako olejovitá, vo vede rozpustná kvapalina. Je nestála a pozvofne sa rozkladé. 
na sirouhlík a sirovodík. 

Oxid-sulfid uhličitý, sulfid karbonylu COS je bezfarebný nezapé.chajúci plyn, ktorý vzniká 
reakciou oxidu uhofnatého so sírnou parou 

co+ s = cos (16.38) 

Vo vode sa pomerne dobre rozpúšte., pričom sa pozveme rozkladá 

(16.39) 

Má. lineárne molekuly, ktorých elektrónová štruktúra je zrejme obdobná ako pri oxide 
uhličitom. 

Chlorid-sulfid uhličitý, chlorid tiokarbonylu čiže tiofosgén CSCh je červená. kvapo.lina neprí· 
jemného zápachu (b. v. 76 °C). Vzniká reakciou sirouhlíka s chloridem fosforečným 

CS2 + PCl5 = CSCh + PSCl3 (16.40) 

Vodou sa porna.ly rozkladá na oxid uhličitý, sirovodík a chlorovodík. 

ZL0ČENINY UHlÍKA S DUSÍKOM 

Z veTkého množstva zlúčenín s vazbou C-N vyberieme len tie najjednoduchšie, 
a to kyanovodík, kyanidy, kyselinu kyanatú, tiokyanatú a ich soli, halogénkyány a dve 
jednoduché zlúčeniny: dikyán a dirodán, ktoré bývajú produktom rozkladu niekto­
rých anorganických zlúčenín. 

Kyanovodík HCN je bezfarebná, fahko pohyblivá kvapalina (b. t. - 15 °0, b. v. 

26,5 °0). Má vyššiu relatívnu permitivitu (107 pri 25 °0) než voda, a preto je vefmi 
dobrým rozpúšťadlom elektrolytov. 

Kyanovodík sa pripravuje syntézou oxidu uhofnatého a amoniaku pf! -yyš§ích 
teplotách ( 500 až 700 °.Q) v prítomnosti katalyzátora (oxidu hlinitého alebo ceričitého) 

CO + NH At.oi H O + HCN (16.41) 
3 ceoz z 

Bezvodý kyanovodík možno pripravit posobením sírovodíka na kyanid....§.t.ri1t: _ 
borný 

2AgCN + H2S Ag2S +2HCN (16.42) 
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Kyanovodík bez prítomnosti stabilizátore. je nestály a. polymerizuje sa, pričom vzniká, 
okrem iných produktov, tetramér H 4C4N4 s na.sledujúcou plané.mou štruktúrou 

Kyanovodík je vo vode vermi dobre rozpustný. Vodný roztok kyanovodíka sa 
správa ako vermi slabá kyselina (pKk = 9,14' pri 25 °C). To si vysvetrujeme jeho 
štruktúrou H-C:::N, v ktorej je vazba H-C v bezprostrednom susedstve so silne 
polámou trojitou vazbou C=-= N. 

Kyanovodík je veimi prudký jed, pretože zapríčiřmje rýchle ochrnutie dýchacieho centra. 
nervovej sústavy. 

Od kyanovodíka sa odvodzujú soli kyani.dy MICN. Kyanidy sa v niektorých 
súvislostiach podobajú chloridom, a preto sa (spolu s kyanatamni a tiokyanatanmi) 
označujú a.ko pseudohalw~~~apríklad kyanid sodný má obdobnú kryštálovú 
štruktúru ako chlorid soaný. Kyaiíidy alkalických kovov a kovov alkalických zemin 
sú vo vode rozpustné, kyanidy ťažkých kovov (okrem ortutnatého) sú nerozpustné, 
obvykle sa však rozpúšťajú v nadbytku kyanidových iónov za vzniku príslušných 
kyanokomplexov. 

Pretože anión CN- je vermi silná zásada, kyanidy sa vo vode silne hydrolyzujú 

(16.43) 

a ich roztoky reagujú silno zásadito. Keďže kyanovodík z vodných roztokov Tahko 
prchá, hydrolýza sa ešte viac prehlbuje. Zahrievaním okysleného roztoku kyanidu dá 
sa kyanovodík z roztoku úplne vypudit. 

Z kyanidov je technicky dóležitý kyanid sodný NaCN a kyanid draselný KCN. 
Kyanid sodný, ktorý z ekonomických dóvodov stále viacej vytláča kyanid draselný, 
sa obvykle pripravuje z _!.tmidu sodného zohriJ:lyapíIµ _s_ l!hlím pri ~~lgte 6QQ~Q, 
Vzniká pritom naj_~ór kyánami<!_~odnýI ) 

2 NaNH2 + C = Na2CN2 + 2 H2 (16.44) 

a ten pri vyššej tEIT>!ote_reaguj~uhlíkom na kyanid sodný 

(16.45) 

Kyanidový anión je typickým ligandom v mnohých koordinačných zlúčeninách, 
pričom sa koordinuje atómom uhlíka M-C= N I, prípadne atómom uhlíka i dusíka 
ako mostík M-C= N- M. Vazby v týchto komplexoch bývajú verm.i pevné, už aj 
preto, že koordinačné a-vazby sa tu doplňajú datívnymi n-vazbam.i. Dobre známy 
a vermi stály je napr. komplexný anión hexakyanoželeznatanový [Fe(CN)6] 4-

a he:::akyanoželezitanový [Fe(CN)6]3-. Časté sú aj aniónové kyanokomplexy s ko­
ordinačným číslom 2, 4 a 8, napr. [Ag(CN)z]- , [Ni(CN)4]2- , [Mo(CN)8) 4- a pod. 

Dikyán (CN)z je bezfarebný jedovatý plyn štipfavého zápachu (b. t . -27,9 °0, 

1 ) Kyánamid sodný sa odvodzuje od kyánamidu H 2N. CN. 

' . ' 
l b 
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b. v . - 21 ,2 °C). Vzniká termickým rozkladom niektorých kyanidov_J.~..kýJ:l.! ko~oy_, 
napr.: 

Hg(CN)z 

2AgCN 

Hg+ (CN}z 

2Ag + (CN)z 

(16.46) 

(16.47) 

Výhodne sa pripravuje reakciou roztoku meďnatej soli s kyanidom alkalického 
kovu. Tvorí sa. pri nej kyanid meďnatý, ktorý sa už za obyčajných podmienok sa.mo­
voTne rozkladá 

2Cuz+ + 4 CN-
2 Cu(CN)z 

2 Cu(CN)z 
2CuCN + (CNh 

Molekula dikyánu je lineárna a možno jej pripísat štruktúru 

IN - G-C=:NI 

(16.48) 

Krátka vzdialenost G-C (0,137.nm) naznačuje, že systém :n;-vazieb je značne de­
lokalizovaný. 

Dikyán je termicky velmi stály a len ryše 1 000 °0 disociuje na radikály CN. 
Dobre sa rozpúšfa vo vode, v alkohole i v éteri. Učinkom hydroxidÓv a~~ckí9h 
kovov sa disprQP.or~ionpje _na kyanid a kyanatan (porovnaj s analogickou reakciou 
halogénov, str. 293). 

(CN)l + 2 OH- CN- + OCN- + H 20 (16.49) 

Znečistený dikyán zahriatím na 400 až 500 °C sa polymerizuje a poskytuje tuhú nerozpustnú 
látku, parakyán (CN).:, ktorý má pod.la infračervených spektier ta.kúto štruktúru 

"'c/"'c? "'c/N"' 
I I I 

/0~N/'\-N/0'\-N/ 
. ~ 

Halogénkyány XCN s ú bezfarebné a lebo biele prchavé lát ky, ktoré silne dráždia na slzenie. , "]fr< 
Chlórkyán ClCN a. brómkyán BrCN vznikajú reakciou vodného roztoku kyanidu alkalického kovu \ ) -1 I 
s príslušným ha.logénom, jódkyán ICN možno pripravie reakciou suchého kyanidu ortutnatého i.; 
s jódom. Fluórkyán FCN sa. pripra.vil len nedávno. Molekuly ha.logénkyánov majú lineárnu 
štruktúru 

IX-C;:NI 

Kyselina kyanatá HNCO je kvapalina (b . t. - 86,8 °0, b. v. 23 ,5 °0 ), ktorá 
xzniká ak.o produkt deamQ.J1izáci~ojoviny CO(NH2)z. Rozpúšťa sa vo vode, pričom 
sa ionizuje ako stredne silná kyselina (pKk = 3,92). Vo vgg.QQm_.r92tQk.1.LfilL/.'Qzls.ladá 
21a oxid uhličitý a amoniak. V plynpom stave má štruktúru 

Kyanatany alkalických kovov M1NCO sa získajú miernou oxidácio_u príslušnic]l 
_k:yanidov 

KCN +PbO KNCO + Pb (16.50) 

Vo vode sa hydrolyzujú a rozkladajú sa na amónne soli až močovinu. 
Anión NCO- je lineárny a medzijadrové vzdialenosti G-N a C-0 sú 0,118 nm, 

prípadne 0,120 nm. Jeho elektrónová štruktúra je obdobná ako pri oxide uhličitom. 
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Sú známe niektoré. kovelel;ltné zlúčeniny izokya.natanové, na.pr. P(NCOh alebo Si(NC0)4 
a. tiež rózne izokyanátokomplexy kovov, na.pr. [Cu(NC0)4]2-, [Mn(NC0)4]2-, [Ni(NC0)4]2- a. i. 
Dokázalo sa, že vo všetkých týchto zlúčeninách vystupuje kyane.ta.nová skupina viazaná výlučne 
a.tómom dusíka. 

Rodanovodík HNCS je plyn, ktorý ochladený kvapalným vzduchom dáva bielu 
látku (b. t. -llO °C). Tvorí sa účinkom hydrogensíranu draselného na tiokyanatan 
draselný. Yo vodnom roztoku sa správa ako silná kyselina. Je stály len pri nízkych 
teplotách alebo v zriedenom roztoku. Má najpravdepodobnejšie štruktúru 

H-N=C- S 

Od rodanovodíka sa odvodzujú soli tiokyanatany (rodanidy) MISCN. Tiokya­
natany alkalických kovov sa pripravujú tavením kyanidov so sírou 

KCN+S KSCN (16.51) 

Tiokyanatany alkalických kovov a kovov alkalických zemín sú vo vode roz­
pustné, ostatné tiokyanatany sú vačšinou nerozpustné. Tiokyanatanový anión 
poskytuje so železitým katiónom intenzívne červený komplex, čo sa využíva v analy­
tickej chémii. 

Anión NCS- je lineárny a. podTa. výsledkov spektrálneho merania. má štruktúru 

[IS-C=Nlf 

Tiokyanatanový anión vystupuje často ako ligand v koordinačných zlúčeninách. 
Na centrálny atóm sa viaže a.tómom síry M-SCN, atómom dusíka M-NCS alebo 
mostíkovými vazbami, napr. M--SCN-M. 

Dirodán (SCNh je svetložltá kryštalická látka, stála len pri nízkych teplotách. Dá sa pri­
praviť účjnkom brómu na r~tok .rodanidu strieborného v sírouhlíku 

2 AgNCS + Br2 = 2 AgBr + (SCNh (16.62) 

Za obyčajnoj teploty sa.~.!:L~e a dáv~hlovoč~pj_pfodukt_._JJararo!i.A.11.. (SCN)„, 
ktorého štruktúra. zatia.I nie je známa.. 

VÝSKYT UHlÍKA V PRÍRODE 

Uhlík sa vyskytuje v prírode v elementárnom stave (diamant a tuha) a v poďobe 
velkého množstva anorganických i organických zlúčenín, ktoré sa nachádzajú v lito­
sfére, hydrosfére i atmosfére (0,15 mólových %). Uhlík je aj základnou zložkou kaž­
dého živého organizmu. 

V nerastnej ríši je uhlík viazaný najma v Uhlwit.anoch, z ktorých niektoré sú 
velmi rozšírené, ako vápenec CaC03 , magnezit MgC03 , dolomit CaC03 • MgC03 a i. Na 
uhlík mimoriadne bohatou látkou v litosfére je uhlie, ktoré je ešte stále jedným 
z hlavných zdrojov energie. lnou technicky významnou látkou s velkým obsahom 
uhlíka, nachádzajúcou sa v litosfére, je ropa, ktorá je základnou surovinou pre tzv. 
petrochemický priemysel. Premenou ropy sa vytvoril na niektorých miestach asfalt. 
V atmosfére je uhlík prítomný ako oxid uhličitý (priemerne 0,03 obj. %), ktorý je 
rozpustený aj vo všetkých prírodných vodách; zvýšený obsah oxidu uhličitého majú 
minerálne vody. 



17. KREMiK 

Sposob vazby 

At6m kremíka má v základnom stave elektr6novú konfiguráciu (ls)Z (2s)2 (2p)~ 
(3s)2 (3pz)l (3p11)1. Vo valenčnej vrstve má podobne ako at6m uhlíka štyri elektr6ny, 
z ktorých dva sú nespárené. Napriek tejto podobnosti sa kremík od uhlíka velmi 
podstatne líši sposobom vazby a t eda aj štruktúrou zlúčenin. 

Kremík má pomerne malú elektronegativitu (x = 1,8), ale v důsledku malého 
objernu-atórňu kremíka majú vazby vo vačšine jeho zlúčenín prevažne kovalentný 
charakter. Nepolámou kovalentnou vazbou je at6m kremíka viazaný v elementárnom 
'kremíku a ďalej v niektorých silánoch, napr. H 3Si-SiH3 , halogénsilánoch, napr. 
F3Si-SiF3 a pod. Ostatné vazby krerrúkového at6mu sú všetky poláme, a to vzhTa­
dom na malú elektronegativitu krerrúka často pomerne silne; napr. vazba Si-O 
v oxide kremičitom má asi 50 % i6novosti (porovnaj str. 92). 

V súhlase s elektr6novou konfiguráciou valenčnej vrstvy at6m kremíka vytvára 
spravidla štyri a-vazby. V tomto prípade vystupuje v hybridnom stave SP3, pričom 
sú viazané at6my okolo neho usporiadané tetraedricky. Štyri a-vazby kremíkového 
at6mu můžu byť doplnené :itd-vazbami (pozri ďalej). Tento vazbový systém je pod­
statne výhodnejšf, než systémy s hybridizáciou SP2 alebo SP kremíkového at6mu 
za účasti :n-vazieb vytvorených použitím p-orbitálov, takže na rozdiel od uhlíka sa 
s nimi pri kremíku nestretávame. Z toho důvodu nie sú napr. známe zlúčeniny kre-· 
míka, ktoré by zodpovedali takým látkam ako etylén, fosgén, benzén, tuha alebo 
acetylén. Zlú~niny stechiometrického vzorca Si02 alebo SiS2 síce existujú, nie sú to 
však molekulové zlúčeniny ako uhlíkaté zlúčeniny C02 alebo CS2 , ale polymérne látky 
priestorovej, prípadne reťazcovej štruktúry (pozri str. _414 a 427). Ďalej pri kremíku 
nenachádzame kyseliny, ktoré by holi obdobou kyseliny uhličitej alebo karboxylo­
vých kyselín, ako kyselina mravčia HCOOH, octová CH3COOH a pod. Hoci napr. 
uhličitan MgC03 a kremičitan MgSi03 sú stechiometricky obdobné, prvý obsahuje 
v kryštálovej štruktúre individuálne anióny co~-, kým druhý nekonečné reťazce, 
tvorené pospájanými tetraedrickými skupinami Si04 (pozri str. 419). 

Energie vazieb at6mu krerrúka s atómami iných prvkov sú vačšinou velmi 
odlišné od energií obdobných vazieb atómu uhlíka. Na obr. 17.1 sú vyznačené vefkosti 
energie niektorých typických vazieb kremíkového a pre porovnanie aj uhlíkového 
at6mu. 

Vidíme, že energia vazby Si-Si je asi polovičná ako energia vazby C-C, a preto 
schopnosť atómu krerrúka vytvárať vzájomnou vazbou reťazce je v porovnaní 
s atómom uhlíka veTmi znížená. Aj energia vazby Si-H je podstatne menšia než 
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energia vazby C-H. Z obidvoch týchto okolností vyplýva, že silány SinH2n+2, 
formálne analogické alkánom CnHzn+z, sú na rozdiel od alkánov velmi nestále, ako 
aj silne reaktívne. Naproti tomu vazby atómu kremíka s atómom kyslíka, fluóru 
a chlóru majú vačšiu energiu než vazby atómu uhlíka s atómami tých istých prvkov. 
Vefká pevnosť vazieb Si- O sa odráža v existencii rozsiahlej skupiny kremičitanov, 
ktoré nemajú obdobu v chémii zlúčenín uhlíka a sú najčastejšou formou výskytu 
kremika v prírode (pozri str. 418). 
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Obr. 17.1. Energie niektorých vazieb atómu uhlíka a kremíka 

Vzhfadom na to, že vo valenčnej vrstve atómu kremíka sú vofné 3d-orbitály, 
ktoré sa možu zúčastnit hybridizácie, je atóm kremíka schopný produkovat aj viac 
ako štyri a-vazby. Vystupuje v hybridnom stave SP3D2 viazaný šiestimi a -vazbami 
v stišovite (pozri str. 414) a ako centrálny atóm v niektorých komplexoch, napr. 
[SiF6]2-, [SiC20 4)3)2- , [SiC14(dipy)] (dipy = 2,2'-bipyridín)l) a pod. 

P odobne ako atómy iných prvkov tretej periódy (fosforu, síry a chlóru), vytvára. 
aj atóm kremíka použitím 3d„-orbitálov nct-vazby. Tieto vazby sa vyskytujú napr. 
v tetraedrickom anióne SiO:- , v ktorom vzdialenost Si- O 0,163 nm je o 0,013 nm 
menšia než hodnota vypočítaná pre čiste jednoduchú vazbu (0,176 nm), ďalej v anióne 
Si20~- (pozri str . 419) a zdá sa, že majú doležitú úlohu a j v štruktúre ex- a .8-kremeňa 
(pozri str. 416). Prehfad vazbových možností atómu kremíka s niekofkými príkladmi 
sa podáva v tab. 17.1. 

Kremík vystupuje v zlúčeninách s elektronegatívnejšírni prvkami, ako s kyslí­
kom alebo halogénmi, naj častejšie v oxidačnom stupni IV. Zriedkavo sa vyskytuje 
aj v oxidačnom stupni II, napr. v zlúčeninách SiO alebo SiF2. V zlúčeninách s menej 
elektronegatívnylni prvkalni prejavuje kremík oxidačný stupeň - IV, napr. v niekto­
rých silicidooh ako je Mg2Si. 

1 ) 2,2'-bipyriclín má štruktúrny 
vzorec ©-© 



KREMÍK 

VAZBOVÉ MOŽNOSTI ATÓMU KREMfKA 

Typ 
hybridizácie Vazby 

Atóm kremíka s oktetovou konflguráciou 

SPJ 40' 

Atóm kremíka s nadoktetovou konfiguráciou . l 

SP3 40' + 2nc1 delok 

60' 

SiH. · 

Sif!-

KREM(K AKO JEDNODUCHÁ LÁTKA 

411 

Tabufka 17.1 

Príklady 

Čistý kremík je tmavosivá, lesklá kryštalická látka (b. t .1 420 °0, b. v. 2 300 °0, 
e = 2,33 g . cm- 3). Kryštalizuje v kubickej sústave a jeho kryštálová štruktúra je 
podobná štruktúre diamantu; vzdialenosť Si- Si je 0,235 nm. V súhlase so štruktúrou 
je veTmi tvrdý (7. v Mohsovej stupnici), pritom však krehký. 

Nedávno sa pomocou vysokých tlakov získala nová modifikácia kremíka, ktorá má vačšiu 
hustot11 ((> = 2,55 g . cm-3 ) ako obyčajný kremík. Má tiež kubickú štruktúru, ale s deformovane 
tetraedrickým usporiadaním atómov; vzdialenosti Si-Si sú 0,230 a 0,239 run. 

Kremík nie je príliš reaktívny. Zlučuje sa až pri vysokej teplote s :n::inohými 
prvkami, napr. s kyslíkom na oxid Si02, s halogénmi na halogenidy SiX4 , so sírou 
na sulfid SiS2, s dusíkom na nitrid Si3N 4, s uhlíkom na karbid SiO a s vačšinou kovov 
na silicidy. Odoláva všetkým kyselinám, okrem kyseliny fl.uorovodíkovej. Y zrie<!e­
ných roztokoch hydroxidov alkalických kovov sa rozpúšťa za uvoiňovania vodíka 

Si+ 2 OH-+ H20 - Sio~- + 2 H 2 (17.1) 

S vodnou parou reaguje pri teplote červeného žiaru 

Si + 2 H20 Si02 + 2 H2 (17.2) 

___ I):remík sa technicky pripravuje redukciou oxidu kremičitého uhlíkom alebo 
karbi_dQm vápenatým v elektrickej peci 

Si02 + 20 

Si02 + Oa02 

Si + 2 CO 

Si + Ca + 200 

(17.3) 

(17.4) 

V pra](i f?~_re~lrnia oxi(!~ kremičitého s uhlíkom uskutočňuje v prítomnosti želez­
~tl.!~_,_ Tvorí sa tak zliatina kremíka so železom, tzv. ferosilícium, ktoré sa v hut-
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_níck~m priemysle_používa ako „technický kremík". V závislostí od reakčných pod­
mienok móže vznikat aj karbid kremičitý SiC. 

Čistý kremík sa získava redukciou chloridu kremičitého SiC14 alebo sili~~Q!iloro­
__ fQrmu SiHCh vodíkom v rozžeravenej trubici. MetÓdou pásmového tavenia možno 
získat krerník mimoriadne čistý (obsah nečistot menší naž 10- 7 %). Ta.kýto čistý kre­
mík sa používa ako polovodič. 

s.,·~ ,,t r '{1 - 4~~ ~ ~ 
~. 1 ~n JI f I 
..... '<'\:.\.\ t t<i.. ) .... ' ''' ; ... 

ZLÚČENINY KREMÍKA S VODÍKOM A KOVMI 

Binárne zlúčeniny kremíka s vodíkom, sú silány čiže krerníkovodíky a vytvárajú 
rad so všeobecným vzorcom SinH2nt 2· Každý atóm kremíka má v nich pri hybridi­
zácň SP3 tetraedrické usporiadan!esusedných atómov. -~fonosilán SiH4 a disilán 

_§i_iH6 s!:!- p!yn_y~risilán Si3H~~ t:_etrasil~n Si4H1Q...sú_~ž-kv_apaliny. -
_Pósobením ~yseljny chlorovodíkovej na silicid horečnatý Mg2Si vzniká zme~ 

silánov, Y.. kJ.Qrej je ob~ah jednotlivých silánov_tým vačší, čím nižšia je ich relatj_vpa. 
mqleJmlová hmotnost. Z tejto zmesi sa dajú individuálne silány oddeliť frakčnou 
destiláciou za nízkého tlaku. Inak sa dajú si,lány pripraviť aj reakciou halogenidov 
kremíka s hydridohlinitanom lítnym ft;u.v, ri:.:t<-, t.t..\ ""' r »<. ,„ nr ::.~,{ 1<.....'i.t) 

' ' c ( v 
SiCI4 + L iAIH4 SiH4 + LiCl + AlCh (17.5) 

_Silál!Y.. . .§!'.i_ ~~~P?:ic~y_ove]~_!!.~~álej~_e a~o 2odp~vedajúce alkány, pričOJ11 iclL_ 
nestálost so stúpajúcim počtom atómov kremíka podstatne vzrastá. Sú vefmi reak-

- tívne--a ,r1a vzducpu_ sa samoyoTn~-~a_naTujú. S vodou, najma v prítomnosti hydro­
xidov, reagujú za uvofňovania vodíka 

2 Si02 + 7 H21) (17.6) 

V styku s halogénmi z~ obyčajnei t_elli._01'.J_".:Y..h.!!,c_lrnjú. Účinkom halogenovodíkov 
(o~rem fluorovodíka) na silány za prítomnosti zodpovedajúcich halogenidov hlinitých 

__ tyo!'Í!:!:.~.Ji.~logi~u12_stitučné <;!erivát.}_' _ 

SiH4 +HCI /''!!_,€:;, SiH3Cl + H2 (17.7) 

Silány majú silné_ redukč_ll.~ vlastnosti a redukujú napr. manganistan na oxid 
manganičitý, soli strieborné na kovové striebro, soli ortutnaté na ortutné až kovovú 
ortuť atď. 

Binárne zlúčeniny kremíka s menej elektronegatívnymi prvkami (kovmi) sú 
~~iektoré majú zloženie zodpovedajúce oxidačným stupňom zlúčených prvkov 

napr. Mg2Si, vačšina z nich sa však podobá intermetalickým zlúčeninám (pozri 
str. 468), napr. Li3Si, Ca.Si2, BaSh, VSi2 , Mn2Si, FeSi, CoSi3 a pod. Vznikajú alebo 
tavením zložiek, alebo redukciou oxidu kremičitého dostatočným nadbytkom kovu. 
Vodou a kyselinami sa viičšinou nerozkladajú. 

1) Pre jednoduchosť píšeme v t ejto i v dalších rovniciach len Si02 , aj keď sa táto látka 
vylučuje v skutočnosti v hydratovanej formo, teda ako Si02 . x H 20. 
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ZLÚČENINY KREM[KA S HALOG~NMI 

Binárne zlúčeniny kremíka s halogénmi možno považovat za úplné lw,logén­
substůučné deriváty silánov. Preto okrem haloge:nidov kremičitých typu SiX4 sú známe 
aj vyššie halogenidy všeobecného vzorca SinX2n+2 • Najvyšším halogenidom pri 
X= Br a I je ShX6 , chloridy existujú až do Si6Cl14 a fluoridy do Si14F 30 . Všetky 
halogenidy kremičité majú atómy kremíka v hybridnom stave SP3, a teda majú 
tetraedrické usporiadanie vazieb. 

Na rozdiel od halogenidov uhličitých, ktoré sú oproti vode odolné, halogenidy 
kremičité s vodou energicky reagujú. Tento rozdiel si vysvetfujeme - tým (pozri 
str. 291 ), že atóm kremíka má vo vonkajšej vrstve orbitály d, ktoré možu prijímat 
vofné elekt_:óno~é __ páry molekúl vody a tak iniciovat rea_!r~iu_s vodou -

Si02 + 4HX (17.8) 

Fluorid kremičitý SiF4 je bezfarebný plyn (b. v . - 95,5 °C), chlorid kremičitý 
SiCl4 je bezfarebná kvapalina (b. t. - 68 °C, b. v. 57 °0), bromid kremičitý SiBr4 

je bezfarebná kvapalina (b. t. 5,2 °0, b. v . 152,8 °0) a jodid kremičitý Sil4 je bez­
fare bná kryštalická látka (b. t .. 120,5 °0). Vznikajú priamym zlučovaním kremíka 
s príslušným halogénom. Fluorid luemiči!f. sa_r~~Q....PJ!P.ravuje zahri~~_!1Ím~mesi . 

_fluoridu vápeqa!;é)!Q....J!:. 9!,{idu kremičitého §_ _koncen~!O~ -~y~elino'! _:;írov_:>u . 
K yselina uvofňuje z fluoridu vápenatého fluorovodík, ktorý ihneď reaguje s oxidom 
kremičitým 

Si02 + 4HF (17.9) 

Okrem toho viaže pri reakcii vznikajúcu vodu, čím zamedzuje rozklad fluoridu 
krcmičitého vodou. 

_C..blru:id .k.re.rn.ičitý_$a ob.rykk__i.ifilw.~a posopením chl9ru na_zahriatu zrn.es oxidu 
kremičitého a uhlia 

Si02 + 2 C + 2 Cl2 SiCl4 + 2 CO (17.10) 

Fluorid kremičitý má vefmi vysoké zlučovacie teplo (t1H; , = 1548 kJ. mol- 1), čo sa <láva 
do súvislosti s možnosťou tvorby :rtd·viizieb pomocou volných elek t rónových pá.rov na p„-orb i­
táloch a.tómov fluóru. 

Fluorid kremičitý sa vo vodnom prostredí rýchle zlučuje s fluorovodíkom za 
vzn!_ku_ iónov kyseliny hexafluorokremičitej 

SiF4 + 2 RF + 2 H 20 (17.11) 

t ieto ióny sa tvoria i účinkom zriedenej kyseliny fluorovodíkovej na oxid kremičitý 

Si02 + 6 HF (17.12) 

ako aj_reakciou fluoridu kremičitého s vodou, ktorá je takto komplikovanejšia než 
pri ostatných halogenidoch kremičitých a -možno ju celkove vyjadrit rovnicou 

3 SiF4 + 6 H20 4 H30 + + 2 SiF~- + Si02 (17.13} 

Samotná kyselina hexafluorokremičitá H2SiF6 nie je vo vofnom stave schopná 
existencie. Je to zrejme sposobené tým, že jej molekula by obsahovala dvojvazbové 
atómy fluóru s formálnym kladným nábojom, ktoré by teda vefmi silne priťahovali 
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elektróny vazieb s atómom kremíka i vodíka. V dosledku toho je stála jedine v ionizo­
vanej forme, čiže správa sa ako silná kyselina; inak podlieha rozkladu na povodné 
zložky (SiF4 a HF). V zriedenom roztoku je prakticky úplne ionizovaná a v koncentro­
vanom roztoku sa zahrievanfm alebo okyslcním rozpadá uvedeným sposobom. 

_ O_cl!la_de~_k_o:q,cel}}!:Qy_aJ:!ého roztoku sa. vylučujú kryštály dihydrátu H 2SiF6 • 2 H 20 
JLt. 19 °0), ktor_é JD!!-jlÍ...Pi:!!YQ.Eill.Qdobne zloženie (H30+)2[SiF6]2-. 

Jej soli, hexa-(f,uorolcremičitany Mi[SiF6], vznikajú f_!lakciqu _ ~ydro3'idov 3 lebo 
_uhličit?-nOy_.§_r_o~t_gk@l k_yseliny fiuorQ_~rem_ičitej,_p_Eípadne zlúčením fluoridu kremi-­
čitého s fiuoridmi kovov. Vo vode sú vačšinou dobre rozpustné, málo roqiusfaif je 
fluorokremičitan draselný- a najma bárnatý. ŽíhanÍ.lJl sa ro~kl~dajú na príslušný 

_ fiEorid kovu a fiuoric!Jn:~mi_čitý 

2NaF + SiF4 (17.14) 

Anión [SiF6 ]2- má centrálny atóm kremíka v hybridnom stave SP3D2, a preto 
má oktaedrickú štruktúru. 

Sú známe aj neúplne substituovcmé halogénderiváty silánov, napr. trichlórsilán 
(silikochloroform) SiHCh, ako aj alkylhalogénsilány, napr. dimetyldichlórsilán 
Si01i(CH3)2. 

KYSLÍKATÉ ZLÚČENINY KREMÍKA 

Oxidy kremíka 

Oxid kremičitý Si02 je na rozdiel od plynného oxidu uhličitého tuhá, vefmi 
ťažko tavitefná látka. Je to podmienené tým, že atómy kremíka a kyslíka tvoria 
v oxide kremičitom polymérne priestorové útvary. Na rozdiel od oxidu uhličitého, 
kde každý atóm kyslíka je viazaný len na jeden atóm uhlíka, je v oxide kremičitom 
každý atóm kyslík.a viazaný na dva atómy kremíka. V bežných podmienkach je 
každý atóm kremíka viazaný so štyrmi atómami kyslíka, ktoré sú okolo neho uspo­
riadané tetraedricky. Vzájomné naviazanie tetraédrov umožňuje vznik roznych 
modifikácií tuhého oxidu kremičitého. Pri zachovaní pravidla, že dva tetraédre Si04 možu mať spoločný len jeden atóm kyslika, poznáme tieto modifikácie oxidu kremiči­
tého: kremeň, tridymit a cristobalit. 

Sú aj dalšie modifikácie oxidu krerničitého, objavené neskor, a to coesit a stišovit, ktoré vznikajú účinkom vefmi vysokých tlakov pri zvýšenej teplota, ako aj keatit, vznikajúci tiež pri vysokých tlakoch v prítomnosti vodnej pary. Prvé dva boli objavené v kráteroch po meteoritoch. Coesit je za.ujímavý tým, že nereaguje s vodnýrp. '.~tokom kJse~y J!ii2!ovodíko~ej. Pri stišovite sa dokázala štruktúra rutilu, to znamená, že atóm kremíka má koordinačné číslo 6. 

Každá z prvých troch modifikácií móže existovať vo dvoch formách (označo­
vaných IX a {3), pri ktorých sa síce zachováva typ vzájomného naviazania tetraédrov 
v priestore, no nastávajú malé zmeny geometrického uloženia tetraédrov. Formy 
každej modifikácie majú roznu symetriu, a preto patria do roznych kryštalografic­
kých sústav. Napríklad ct-kremeň patrí do trigonálnej sústavy, kým {3-kremeň 
kryštalizuje v hexagonálnej sústave; ct-tridymit patrí do ortorombickej sústavy, 
kým {3-tridymit do hexagonálnej sústavy a pod. 
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Na obr. 17.2 je schematicky znázornená stálosť jednotlivých modifikácií, prí­
padne foriem oxidu kremičitého pri atmosferickom tlaku. Prerneny jednej modifikácie 
na druhú prebiehajú len vefmi ťažko, lebo treba prebudovať celú štruktúru tým, že sa 

L _ - --_:'.O_(~ - - - - - ' 
____ k~e~e~nj _si:lo ____ ~- _ 1723 tavenina 

_ _::..:::-_ p_::_ri= t_:i~a~it__-_~ 
- _"'...:~ -~-~i~~t_J:r 

"'· kremeň f->·kremeň 1 14 70 

-------<.;>--- - - --- J ? 
573 

- 273 o 1 ooo t [•cJ 2 000 

Obr. 17.2. Diagram stálosti modifikáci i a for iem oxidu kremičitého. Termodynamicky st.ále fáry sú 
vyznačené plnou či arou 

Obr. 17 .3. Schéma št ru ktú r y I 
kremeiía 

J 
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viičšina vazieb roztrhne a vytvorí sa opat s inými atómami. Prakticky nastávajú 
premeny medzi modifikáciami len prekryštalizovanim z taveniny. Premeny foriem 
a a f3 a naopak prebiehajú už rýchlejšie a sú vratné. 

Zo štruktúrneho hfadiska možu byť v každej forme kremeňa (a a {3) tetraédre 
Si04 usporiadané v poďobe dvojchodých, navzájom skÍbených skrutkovníc, pravo­
točivých alebo Iavotočivých (obr. 17.3). Skrutkovnicové útvary nemožu mať stred 
a rovinu súmernosti. Všetky látky, ktoré obsahujú štruktúrne útvary bez stredu 
a roviny súmernosti, otáčajú polarizačnú rovinu polarizovaného svetla, to znamená, 

že sú opticky aktívne. Dve látky, líšiace sa len 
smerom otáčania polarizačnej roviny , sa nazý­
vajú optické antipódy. Optická aktivita bola 
objavená práve na kremeni (D. F . Arago 
1811). Dokonale vyvinuté kryštály pravotoči­
vého a Iavotočivého kremeňa sa líšia aj svojím 
vonkajším tvarom (obr. 17.4). 

Obr. 17.4. Kryštály ravotočivého a pravotočivého kremeňa 

Kryštály kremeňa. získa.vajú ťahom alebo tlakom elektrický náboj (piezoelektrický jav), 

a.však a.j opa.čne, účinkom elektrostatického poia sa deformujú. Toto sa využíva. v meracej 
technika, v elektroakustike na. pramenu striodavých prúdov na v lny zvukové i ultra.zvukové, 

v rádiotechnike n a. vysielanie stabilných kmitov a inde. ") f 1t: ., , ,ct"rr k<:e 

Rozdiely medzi štruktúrou tridymitu a cristobalitu sú obdobné ako medzi 
štruktúrou wurtzit u a sfaleritu. V štruktúre wurtzitu, prípadne sfaleritu atómy zinku 
a síry nahradíme atómami kremíka, pričom atómy kyslíka umiestnime na spojniciach 
atómov kremíka. Schéma rozdielov štruktúry kremeňa, tridymitu a cristobalitu je 
znázornená na obr. 17.5. 

crostobalit t ridym1t n- kremen 

Obr. 17.5. Schéma rozdielov štruktúry kremeňa, tridymitu a cristobalitu 
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V prírode sa nachádza oxid kremičitý najma ako krerneň, obvykle drobno kryštalický 
a znečistený (piesok). Číre, vefké kryštály sa používajú na výrobu optických prístrojov. Sfarbené 
odrody kremeňa sú záhneda (hnodá.), ametyst (fialový), citrín (žltý) a i. Tridymit a cristobalit sa 
vyskytujú v dutinách stuhnutých vulkanických vyvrelín. Zdá sa, že nevyhnutnou podmie~~ 

pre vy1?4štalizova.nie trid]'.'.l'Tlitu, _p!:!J>a~e aj_ c1:istobalitu je okrem teploty prítomnosť stop 
niel<torych látok, ktoré sa naz}>Vajú mineralizátory. - wofir~1c. ... c.. X<><u,.!_ 

· Možnosť premieři. jed;ot livý ch modifikácií oxidu kremičitého je nielen teoreticky zaují-
mavá, ale má aj praktický význam. Podstatnou súčasťou žiaruvzdorného materiálu, používaného 
na klenby taviacich pecí, dinasu, je oxid krerničitý v podobe cristobalitu a tridymitu. Tieto 
modifikácie majú hustotu 2,27 g . cm- 3, prípadne 2,30 g . cm-3. Keď v hotovoj klenbe oxid 
kremičitý časom prekryštalizuje na kremeú, ktorého hustota je 2,655 g . cm- 3, zmenší sa 
objem a klenba sa móže zrútiť. 

Roztavením ktorejkofvek mod.ifikácie oxidu kremičitého dostávame taveninu 
rovn~!ých vlast;ností.__B,_ýchJ_y~ _.9_ch~?ením roztaveného oxidu kremičitého vzniká 
sklovitá amorfná látka, tzv. kreme.!!:.?J§..§!flo._"ťoužíva sa na výrobu roznych nádob pre 
chemické laboratóriá a výroby. Mimoriadne výhodná je jeho ťažká tavitefnosť 
a nízky, s teplotou len málo sa meniaci koeficient tepelnej roztažnosti (asi 18-krát 
menší ako pri obyčajnom skle). Nádoby z kremenného skla možno prudko zahrievať 
a ochladit bez toho, aby popraskali. 

Látky v sklovitom stave obsahujú podTa rontgenoštruktúrnych výskumov tie isté 
štruktúrne motívy, ktoré sa vyskytujú v kryštalickom stave. V kremennom skle sú to 
tetraédre Si04 , aké sa nachádzajú aj v kremeni alebo tridymite a cristobalite. Tieto 
štruktúrne skupiny nie sú však v sklách celkom pravidelne priestorovo usporiadané, 
ale vytvárajú viac alebo menej neusporiadané zoskupenia. V dosledku tejto nepravi­
delnosti v štruktúre nebudú ani všetky vazby rovnako pevné, a preto sklá, na rozd.iel 
od kryštalických látok, nemajú presne definovaný bod topenia, ale pri zahrievaní 
maknú a prechádzajú plynule do kvapalného stavu. Dlhé z~~i~anie skiel pri t eplo-

_tách maknutia sposobuje vznik zárodočných kryštálikov, čo sa označuje ako rozo­
sklenie. 

Chemické vlastnosti nízkotlakých foriem oxidu kremičitého sú rovnaké. Po 
chemickej stránke je oxid kremičitý málo reaktívny. Okrem kyseliny fluorovodíkovej 
(pozri str. 287) ho nerozrušuje nijaká iná kyselina. Podobne reagujú s fluorovodíkom 
aj kremičitany, čo sa využíva na leptanie skla. Vodné roztoky hydroxidov posobia 
pomaly na oxid kremičitý, najma pri vyšších teplotách. Pri tavení s hydroxidmi 
a uhličitanmi alkalických kovov vznikajú kremičitany 

Si02 + 2NaOH 

Si02 + N a2C03 

Na2Si03 + H20 

N a2Si03 + C02 

(17.15) 

(17.16) 

Oxid kremnatý SiO vzniká v podobe pár zahricvaním oxidu kremičitého alebo kremičitanu 
s kremíkom pri vysokých teplotách vo vákuu. Kondenzáciou pár sa získava amorfný hnedý 
prášok, 1.-torý sa no. vzduchu samovofne zapaluje. Má silné redukčné vlastnosti. 

Dlhodobým zahrievaním vo vákuu sa oxid kremnatý disproporcionuje na kremík. a osobitnú 
modifikáciu oxidu kremičitého (SiO,-W), v ktorej sú tetraédre Si04 pospájané spoločnými 
hranami na reťazcovité útvary analogicky ako v sulfiide kremičitom (pozri str. 427). Táto modifi­
kácia rýchle reaguje s vodou a vytvára kyselinu krcmičitú. 

Kyselina kremičitá 

Kyselina kremičitá sa može získať okyslením vodných roztokov kremičitanov 
alkalických kovov alebo hydrolýzou halogenidov kremičitých. Predpokladá sa, že po 
okyslení vzniká v roztoku kyselina tetrahydrogenkremičitá (ortokremičitá) H 4Si04 , 
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ktorá je rozpustná vo vode, ale je nestála. Prebiehajú tu kondenzačné reakcie vedúce 
k polymém ym produktom, ktoré nie sú kryštalické, ale majú koloidný charakter. 
Tým sa vysvetruje, prečo nenastáva rých1e vylučovanie produktov kondenzačných 
reakcií, ale vzrúkajú koloidné ·roztoky - sóly a až <llhším st átím alebo zahriatím, 
p rípadne pri.daním elektrolytu nastáva vylučovanie rosolovitých gélov, obsahujúcich 
vefké množstvá vody (až 330 mólov H 20 na jeden mól Si02). Sušením gélov sa získa 
prakticky amorfný a mechanicky tv rdý gél, tzv. silikagél. V důsledku neusporiada­
noBti štruktúry má silikagél vefmi dobré adsorpčné vlastnosti. Vysušený pri teplotách 
200 až 300 °C má zloženie veTmi blízke Si02 a opať priberá napr. vodu alebo pary 
iných látok. Je nešpecifickým adsorpčným činidlom, obdobne ako aktívne uhlie 
(pozri str. 393). Čiastočne vykryštalizovaný, koloidný hydratovaný oxid kremičitý 
sa nachádza v prírode ako minerál opál. Niektoré kyseliny kremičité s definovanou 
rclatívnou molekulovou hmotnosťou sa podarilo pripraviť len v nevodnom prostredí. 

_K!'~ll!ičitany len v niektorých prípadoch je vhodné považovať za soli kremiči-
_JýQ_h kys~J.in:.-Sú to zlúčeniny, ktoré obsahujú z geometricko-stavebného hfadiska 

vefmi rozmanité útvary s vazbami Si- O- Si, ktorých vlastnosti sú prevažne pod­
mienené (okrem zloženia) práve geometrickou stavbou kremičitanovej kostry . Preto 
systematika kremičitanov v tej to kapitole je zostavená na základe zákonitostí 
výstavby krnmičitanovej kostry. 

Stavba najrozličnejších kremičitanov má nasledujúce pravidlá. Základnou 
.J?i~eĚ~q~j~dnotk~ všetk~~r~ičitanov sú t etraédre Si04 , ktoré sa móžu s~ja! 
_do vačších _celko_v spoločnými atómami kyslíka. Toto tetraedrick.LI11_p_griadani~ 

_ atómoy kyslíka o~olo apómu kremíka sa vždy zachováva, analogicky ako napr. pri 
fosforečnanoch a síranoch..J2v_l;l,. t&trJJ..édm..filQ.4 i:fil>žu mať výlučne iba jeden_sp_qlp_čný 
atóm kyslíka. _Qasť atómov kremíka v kremičitanovej štruktúre može byť nahradená 
atómami hliníka (hlinitokw~itruiy), prípadne atómami niektorých iných prvkov 
(bóru, berýlia, fosforuaT.). Na atómkremíka v kremičitanoch obvykle nebýva priamo 
viazaný atóm fluóru alebo skupina OH. Tetraéder Si04 može byť pospájaný s ostat­
nými atómami kreiníka pomocou jedného, dvoch, troch alebo všetkých štyroch 
atómov kyslíka. Podia stupňa pospájania tetraédrov Si04 mažeme kremičitany 
rozdeliť na: 

a) kremičitany s ostrovčekovitou štruldúrou, 
b) kremičitany s refazcovou štruktúrou, 
c) kremičitany a hlinitokremičitany s vrstevnatou štruktúrou, 
d) hlinitokremičitany s trojrozmernou l;truktú.rou. 

4- 6 ~ ~-1 n-
Kremičitany s ostrovčekovitou štruktúrou ~ O~ ~i„01 ~:10~ ť& O,,g 

V týchto kremičitanoch sa vyskytujú atómové skupiny Si04 , Si201 a kruhové 
útvary Si309, prípadne Si60 1a (obr. 17.6). Tieto_§_kupiny nie sú spojené navzájO.J!l....Q~ 
-~p_o!9čné ató_!!!Y kyslíka, ale pomQ22ll l!:!_óm,ll kovu. V mnohých prípadoch vazba 
medzi atómom kovu a atómom kyslíka má tak málo iónový charakter, že by bolo 
správnejšie uvažovať o polámej kovalentnej vazbe. Napríklad forsterit Mg2Si04 má 
vlastnosti p odvojného kysličníka. Pre prehTadnosť budeme aj ďalej t ento vzťah 
považovať za iónový. V tom prípade by uvedené skupiny holi aniónmi Sio:-, SiiO~- , 
ShO~- a Si60:i-. ,.. I 

.......-„ r ;;z..r-~ ':)\,\, '. ;._ r ,yl u" 
J--I tt ,,, ._ 1JI fr ~ I , r„ -- '/' 

i 
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Príklady krerničitanov s ostrovčekovitou ětruktúrou: 

(Mg, Fe)zSi04 - olivín, 

419 

M~M1Il(Si04)J - granáiy, kde MII je CaII, MgII, Fell a MIII je AIIII, CrIII, FeIII, 
cx-CazSi04 - zložka cementu, 
Zn4(0H)zSi201 . H20 - hemimorfit, 
BaTiSi30 9 - benitoit, 
Be3AlzSi60 18 - beryl, 
(Na, Ca) (Li, Al)3Al6(0H)4(B03)3Si601a - turmalín. 

e·Si o-o 

r 1··.ť.c. f'tfd et.. 
l ;zt ' , Obr. 17.6. Modely kremičitanových aniónov 

K ·v· • v k , I 0 i.- r/0 t-) rem1c1tany s retazcovou stru turou \..J4 _ ~~ 11 j 
Do tejto skupiny zaraďujeme P,yroxénY.i v kto-

ťých tetraéclre Si04 sú pospájené do J!ldQ..OsJ.!1.fil:!.ých . 
retazcov (obr. 17. 7) a am~boly.~dvoji~~i refi;_z-
ca!!li (obr. 17.8). Medzi pyroxény patria napr.: 

MgSi03 - enstatit, 
CaMg(Si03)z - diopsid, 
LiAl(Si03)z - spodumen. 

Amfibolom je napr.: 

Ca2Mg5(0H)2(Si4011)z - tremolit. 

V predchádzajúcich vzorcoch skupiny SiO~-, 
prípadne s~o11 udávajú len stechiometrické zlo­
ženie nekonečného kremičitanového refazca. Tieto 
kremičitany majú zvačša vláknitú štrajrtúru a z. mi­
ner_alogického hfadiska sa označujú ako azbesty. 

Obr. 17.7. Schéma kremičitanových reťazcov v pyroxénoch 

o-o Q -51 

O-nad atómom kr<?míka 
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o-o tl-Si 

' O .,. nad ot6mom kremíka 
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Obr. 17.9. Schéma kremičitanových vrstiev; 
a) so šesťčlennými kruhmi, b) symbol kremičitanovej 
vrstvy. odvodený z pohradu rovnobefn ého s vrstvou 

Obr. 17.8. Schéma dvojitých kremičitanových reťazcov 
v amfibolech 

~ 

'l.­
Kremičitany a hlinitokremičitany s vrstevnatou štruktúrou ~In Ve 

Základom štruktúry rozmanitých minerálov ako slúd, ilových minerálov, serpen­
tínov, mastenca a i._§_* __ vrst-yy __ ~~f:Q_vjt~_po_sp~j~!'.lÝCh tetra~drov Si04 • V každom 
tetraédrí sú tri atómy kyslíka tvoriace mostíky Si-O-Si. V rámci vrstvy vznikajú 
šesťčlenné, prípadne štvor- a osemčlenné cykly (obr. 17.9 a 17.10). Stechiometrické 

_ ~;l~enie kremičitanovej vrstvy je SizO~-; symbolicky budeme takúto vrstvu ozna­
čovat podTa obr. 17.9b. Ak by sa dve vrstvy tohto druhu spojili cez atómy kyslíka, 
ktoré z nich vyčnievajú vznikla by dvojitá vrstva so stechiometrickým zložením Si02 . 
Takýto útvar by nemal náboj a bola by to dosiaf neznáma modifikácia kysličníka 
kremičitého. Útvary takéhoto typu, v ktorých časť atómov kremíka je nahradená 
atómami hliníka v oxidačnom stupni III, ktoré sú tetraedricky koordinované ató­
mami kyslíka, sa však v prírode nachádzajú. Takéto vrstvy majú záporný náboj, 
ktorý je kompenzovaný katiónmi, uloženými medzi aniónmi hlinitokremičitanových 
vrstiev. 

~ 

Obr. 17.10. Schéma kremičitanových vrstiev so štvorčlennými a osemčlennými kruhmi 
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b) 

o-o O - O nad atómom kremika •-Si 
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_ Verraj častýrI1 prípadom je,_že na atómy kyslíka, vyč~~!_!1júce zo silikátovej 
vrstvy zloženia .Si20 5 , sa naviaže vrstva zloženii;i, Al(OHb,_EÉP-adne_!t;g,.{O:glz. 
Základným štruktúrnym motívom ako v hydrargilite Al(OH)3, tak aj v brucite­
Mg(OH)z je oktaedrická konfigurácia atómov bliníka, prípadne horčíka medzi 
šiestimi skupinami OH vo vrstevnatej štruktúre, analogicky ako v pripade štruktúry 
chloridu chromitého alebo jodidu kademnatého.· Spojenie kremičitanovej vrstvy 
s vrstvou hydrargilitovou, prípadne brucitovou si móžeme predstaviť tak, že 1/3 

Priemet kolmy 

na vrstvu 

Vyznačené 

vazby 

Vyznačene 

koordín ačne 

polyědre 

Priemet 
rovnobežný 
s vrstvou 

Symbol vrstvy 

~-·Al 

• - OH vo vyššej rovine 

Al (OHJ3 

~
-OH 

' -Al 
' - O; OH; O 

- Si 
-o 

x - OH v 11ižšej rovine 

O- O nad atomem 
kremika. 

© - o spájajúci atóm 

kremika s atómom 

hlinika 

Obr. 17.11 . Schéma spojenia kremičítanovej a hydrargilitovej vrstvy v kaolinite 
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skupin OH nahradíme vyčnievajúcimi atómami kyslíka z kremičitanovej vrstvy. 
V tomto prípade atóm hliníka alebo horčíka je viazaný na atóm kremíka cez' atóm 
kyslíka. Ostatné skupiny OH sa zachovávajú, alebo móžu byť aj nahradené atómami 
fluóru. Tak vznikajú vrstvy (obr. 17.11), ktoré sú napr. v mineráloch zloženia: 

Ali(OH )4Sh0s - kaolinit , 
Mg3(0H)4Si20s - chryzolit. 

Tieto vrstvy sú bez náboja a spolu sú udržiavané len disperznými silami. Preto 
je kaolinit taký mii.kký. V chryzolite sú vrstvy síce vefmi veiké, ale sú skrútené do 
špirál, takže minerál má vláknitý vzhJad a používa sa ako technický azbest. 

-o 
- O; OH 

-Al 

00 

Obr. 17.12. Symbol vrstvy v pyrofylite 

- Al 

0 0 K 

Obr. 17.13. Symbol vrstiev v muskovite 

Ak hydrargilitová alebo brucitová vrstva je spojená z obidvoch strán s kremi­
čitanovými vrstvami zloženia Si20 5 (obr. 17.12), vzorce príslušných minerálov sú: 

Ali(OH)2(Si4010) - pyro/ylit, „:rr ,l. 'f., 
Mg3(0H)z(Si40 10) - mastenec. ~'(... 

Vrstvy v týchto mineráloch sú opii.ť bez náboja a minerály sú veJmi makké./1 ť 
Časť atómov kremíka v kremičitanovej časti vrstvy sa móže nahradit atómami 

hliníka (a tu majú atómy hliníka tetraedrickú koordináciu); potom už vrstvy tohto 
zloženia majú záporný náboj, kompenzovaný nábojom katiónov uložených medzi 
vrstvami. Čím sú katióny vačšie a majú menši náboj, tým viac budú vazby iónové, 
pozdÍž ktorých sa bude minerál Iahšie štiepať. Takéto minerály poznáme pod súhrn­
ným názvom sludy, napr. 

KAl2(0H)z(Si3Al010) - musk<YVit, 
KMg3(0H)2(ShAl010) - flogopit, 
CaAlz(OH)i(Si2Alz01o) - margarit. 

Na týchto prípadoch vidíme rozdielnu funkci u atómov hliníka s koordinačným 
číslom štyri a šesť v hlinitokremičitanoch (obr. 17.13). 
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v niektorých mineráloch sa možu vyskytovat aj hydratované katióny, prí­
padne celé vrstvy s kladnými nábojmi, napr. [Mg2Al(OH)6]+. Takáto vrstva je 
analogická brucitovej vrstve, v ktorej je 1/3 atómov horčíka nahradená atómami 
hliníka. 

Hlinitokremičitany s trojrozmernou štruktúrou 

leh štruktúra je založená na trojrozmernej kostre zloženej z tetraédrov Si04 , 

navzájom pospájaných cez všetky štyri atómy kyslíka, pričom časť atómov kremíka 
je nahradená atómami hliníka. V týchto zlúčeninách je stechiometrické zloženie 
hlinitokremičitanovej kostry vždy (Si, Al) : O= 1 : 2. Ak píšeme (Si, Al), znamená 
to, že tento symbol predstavuje štatistické zastúpenie atómu kremíka atómom 
hliníka, pričom vždy jeden atóm kremíka je zastúpený jedným atómom hliníka. 
Vzájomný pomer Si : Al nemusí však byť v pomere malých celých čísiel. Atómy 
kremíka sa však atómami hliníka zamieňajú najviac do ~Q..%. 

_.!_}9_!.ejto s~.npiny_Qa~ria živ2~..E:olf!y _a ultra7J!:J!:!'ÍJJY· 
Zivce majú štruktúru pomerne kompaktnú (ich hustota je asi 2,6 až 2,7 g . 

. cm-3).' Hlinitokremičitanovú vrstvu si mažeme predstaviť ako spojenie vrstiev 
Si20~-, ktoré sú znázornené na obr. 17.9 a 17.10, cez vyčnievajúce atómy kyslíka. 
Kým vo vrstevnatých kremičitanoch vrcholy tetraédrov smerujú na jednu stranu 
vrstvy, tu smerujú striedavo na obidve strany a tak umožňujú spojenie v rámci 
celého priestoru. Usporiadanie je analogické ako v tridymite alebo. cristobalite. 
Katióny sú uložené vo vnútri hlinitokremičitanovej kostry a uzavreté proti. vonkajším 
vplyvom, preto sa živce vefmi ťažko rozkladajú. Živce nikdy neobsahujú v štruktúre 
molekuly vody. Niektoré príklady živcov: 

KA1Si30 8 - ortoklas, l , 
N aA1Si30 8 - albit, i ~ tl.-
CaAlzSizOs - anortit. 

Živce tvoria dve tretiny vulkanických hornín v zemakej kore. 

Obr. 17.14. Schéma 2ákladného motivu 
štruktúry zeolitu; 
Vyznačené sú len atómy kremlka 
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Zeolity sa od živcov, ktoré sú všetky bezvodó miner.Hy , líšia tým, ~e obsahujú 
vodu, ktorá sa dá reverz1bilne odstrániť a znovu dodať bez porušenilt°'hlinitokremiči­
taňo~j kostry . Majú menšiu hustota než živec (asi 2,2 g . cm- 3) . 

Z vyriešených štruktúr niektorých zeolitov vyplýva, že základom hlinito­
kremičitanovej kostry sú napr. takmer gufovité útvary zložené z 24 tetraédrov Si04 

(obr. 17.14). Tieto útvary sú navzájom pospájané len cez niektoré tetraédre pomocou 
viizieb Si- O-Si (obr. 17.15). Jý~_"."znikajú v kryštálovej štruktúrepomernevefké 

Obr. 17.15. Schéma štruktúry zeolitu ; 
Vyšrdovaný kruh predstavuje kanálik 

duti~ 1?~~zájom pospájané do kanálikov, v ktorých sú uložené katióny aj iné mole­
kuly (.q.ap_r. vťldy), viazané van der Waalsovými silami. Ak necháme zeolitom, obsahu­
júcim napr. vápenaté katióny, pretekať roztok chloridu sodného, tento roztok sa 
dostáva nielen na povrch zeolitu, ale aj do dutín, odkia! vymýva vápenaté katióny 
a nahrádza ich katiónmi Na+. Pri opatovnom pretekaní roztoku obsahujúceho napr. 
vápenaté katióny, nastáva opiitovná výmena katiónov Na+ v dutinách za katióny 
Ca2+. Látky tohto typu sa nazývajú vym'ieňače iórwv (ionexy) a používajú sa napr. 
na zmakčovanie vody. Podobné vlastnosti majú aj niektoré syntetické organické 
živice. Syntetické zeolity s definovanou vefkosťou pórov (0,4; 0,5 ; 0,10; 0,12 nm) 
sa nazývajú molekulové sitá. Používajú sa na sušenie (do pórov sa zachytávajú mole­
kuly vody) a na selektívnu adsorpciu, prípadne rozdefovanie zmesí kvapalín alebo 
plynov (napr. uhiovodíkov, alkoholov, vody, oxidu uhličitého, amoniaku, dokonca 
pár ortuti). 

Vzorce niektorých zeolitov: 

NaAISi20 6 • H20 - analcim, 
(Ca, Na2)AliSi4012. 6 H20 - chabazit. 
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Ultramaríny sú minerály podobného zlo~ni~.Jw zeolity. V dutinách hlinito-. 
kremičitanovej kostry obsahujú okrem vymenitefných katiónov aj anióny, nie však 
.molekuly vody. Často bývajú výrazne sfarbené. Patrí sem napr.: 

Na8(Al6Si6024)S2 - ultramarín (lazurit), 
Na8(Al6Si6024)Ch - sodalit, 
Na8(Al~~024)S04 - nozeán. 

v uvedených mineráloch sú v dutinách umiestnené anióny s~-. 01-, prípadne so~-. 
Pri všetkých spominaných typoch kremičitanov si treba uvedomiť, že nimi 

zostávajú len v tuhom skupenstve. _Po roztavení ziskame z tavenin iné minerály 
.fil>dfa_poQ,mien_Qk_!pyšta~zácie (tlak, teplota, P.rítomnosť katalyzátorov). Pri rý<!_hlO!fi 
_@ladnutí prejdú mnolié do sklovitého_staVl!. 

Vzorce, ktoré sme písali, holi takmer vždy idealizované, pretože v prírode sa 
často stretávame s minerálmi, kde časť niektorých uvedených atómov je zastúpená 
inými. Napríklad v kremičitanovej kostre može byť kremík okrem hliníka zastúpený 
aj titánom, berýliom, fosforom a pod. Aj prítomné katióny bývajú nahradzované 
roznymi inými katiónmi s podobným iónovým polomerom. z toho dovodu z che­
mickej analýzy kremičitanových minerálov sa dá len málo usudzovať o zaradení 
skúmanej vzorky do určitej skupiny alebo určit minerál. Na to je potrebné zistiť 
viaceré fyzikálne vlastnosti, najma kryštalografické údaje. 

Z chemických reakcií uvedených minerálov, okrem už spomenutej v}rmeny 
iónov, sa treba zmieniť o reakciách s anorganickými kyselinami. Niektoré kremičita­

nové minerály sa rozkladajú kyselinami (napr. kyselinou chlorovodíkovou) za vzniku 
kyselin kremičitých a soli, iné sa nerozkladajú. Pri premene takýchto minerálov 
v prírode ide najma o dlhodobé posobenie roztoku kyseliny uhličitej. Všetky kremi­
čitanové minerály sa rozkladajú kyselinou fluorovodíkovou, pretože vzniká plynný 
fluorid kremičitý, prípadne ióny kyseliny fluorokremičitej a fluoridy. Kremičitany 
sa postupne narúšajú aj roztokmi hydroxidov alkalických kovov a všetky sa rozkla­
dajú tavením s hydroxidmi a uhličitanmi alkalických kovov. 

Praktické použitie nachádzajú kremičitany najma v sklárskom, cementárskom 
a keramickom priemysle. 

Sklá sú amorfné (nekryštalické) stuhnuté taveniny. 
Tavenina oxidu kremičitého a oxidu alkalického kovu, v ktorej na 1 mól M20 pripadá 

3 až 5 mólov Si0 2 , je rozpustná vo vode a nazýva sa vodné sklo. Do predaja prichádza v podobe 

koncentrovaného vodného roztoku. Používa se. na impregnáciu róznych materiálov (papieru, 

dreva), konzervova.nie vajec, ako lepidlo na sklené a porcelánové predrnety a pod. 
Bežné Bklá nie BÚ rozpustné vo vode. Vznikajú tavením materiálov obsahujúcioh oxid 

kremičitý, oxidy alkalických kovov a kovov alkalických zemín. Tabulové sklo Ba pripravuje 
stavením sódy, vápenca a piesku v približnom pomere látkových množstiev 1 : 1 : 6 

(17.17) 

Okrem toho móžu sklá obsahova.ť oxid hlinitý, boritý, fosforečný a oxidy róznyoh kovov. 

Zloženie určuje vlastnosti skla, čo sa technicky využíva; napr. index lomu (v šošovkáoh), 

koeficient tepelnej rozťažnosti (musí byt čo najmenší pre nádoby tepelne namáhané), odolnosť 

proti kyselinám, hydroxidom, far ba a i. Index lomu sa koriguje na vyžadovanú hodnotu pridaním 
oxidu olovnatého, koeficient tepelnej rozťažnosti sa znižuje pridaním oxidu hlinitého, odolnost 

proti kyselinám sa zvyšuje prísadou oxidu fosforečného a boritého. Oxid kobaltnatý sfarbuje 

sklovinu na modro, železitý do hneda, železnatý do zelena., drahé ozdobné sklá sa farbia oxidmi 

lantanoidov, oxidmi uránu, koloidným zlatom a pod. 
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SULFID, NITRID A KARBID KREMIČITÝ 

Sulfid, nitrid a karbid kremičitý sú binárne zlúčeniny kremíka so sírou, dusíkom 
prípadne uhlíkom. 

Sulfi_!l_ kremičitý SiS2 je bezfarebná kryštalická látka. Pripravuje sa priamym 
zlučovaním síry s kremíkom pri asi 600 °0. 

Na rozdiel od oxidu kremičitého tvorí sulfid kremičitý reťazce s tetraedrickou 
koordináciou atómu kremika, pričom dva susedné tetraédre majú spoločnú hranu 
(obr. 17.16). Vod~~a rozkla~á na oxid kremičitý a s!!~vo~ 

SiS2 + 2 H 20 Si02 + 2 H2S (17.18) 

.· .. 
•'. ? 
·• r)· 

Obr. 17.16. Schéma štruktúry sulfidu kremičitého 

Nitrid kremičitý ShN4 je chemicky vermi odolná tuhá látka, ktorá sa pripravuje 
priamou syntézou prvkov pri teplote asi l 300 °0. 

Karbid kremičitý (karborundum) SiC vzniká v elektrickej peci realrniou uhlík.a 
s oxidom kremičitým 

Si02(s) + 3 C(s) = SiC(s) + 2 CO(g); !1H = 540kJ (17.19) 

V čistom stave je karbid kremičitý bezfarebná kryštalická látka. Technické 
karborundum je tmavej farby, čo zapríčiňujú pritomné nečistoty. 

Karbid kremičitý je chemicky málo reaktívny. Niže teploty 2 200 °0 sa neroz. 
kladá a koncentrované kyseliny naň nepósobia. 

Keďže karborundum je mimoriadne tvrdé (tvrdšie než korund), používa sa ako 
brúsny materiál. 

SILOXÁNY 

Rozkladom alkylhalogénsilánov (pozri str. 414) vodou nahrádzajú sa atómy 
halogénu skupinami OH a ako primárne produkty sa tvoria silanoly R 3SiOH, silán­
dioly R2Si(OH)2 , prípadne silántrioly RSi(OH)3. Tieto zlúčeniny sú však nestále 
a rýchle podliehajú kondenzačným reakciám, ktoré vedú k vzniku siloxánov (tech-

() 
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rucký názov silikóny). Kondenzácia silanolu poskytuje disiloxán R3'3i- O-SiR3 • 

Kondenzácia silándiolu prebieha ďalej a jej výsledkom je polysi!oxán 

R R R 
I I I 

- Si-O-Si-O- Si-0-

1 I I 
R R R 

R 

I 
Pri menšom počte základných jednotiek -Si- O- može byť tento systém uzavretý 

I 
R 

do kruhu, pri vačšom počte jednotiek sa vytvárajú reťazcovité útvary. Podra cÚžky 
reťazcov možu byť silikóny olejovité kvapaliny, živičnaté masy až kaučukovité látky. 
Majú vefmi rozmaruté techrucké použitie, napr. ako hydraulické kvapaliny, mazacie 
prostriedky (silikónový olej alebo t uk), teplovzdorný materiál v elektrotechllike 
a strojárstve (silikónový kaučuk) a pod. 

VÝSKYT KREMÍKA V PR{RODE 1) 

Pre jeho vefkú afirutu ku kyslíku nachádzame kremík v prírode takmer výlučne 
v poďobe kyslíkatých zlúčenin: oxůJ,u kremičitého (minerály kremeň, tridymit, cristo­
balit , chalcedon, pazúrik, achát a i. ), kremičitanov a hlinitokremičitanov. Smerom 
k povrchu zeme obsah kremika narastá, takže zemská kora obsahuje 20,0 roólových % 
kremíka. Celá tretina všetkých známych nerastov obsahuje kremik. Viac než 97 % 
zemskej kory do hlbky 16 km tvoria kyslíkaté zlúčeniny kremíka. 

1) Pozri časti tojto kapitoly o oxide kremičitom a kromičita.noch. 



18. BÓR 

Bór patrí do tretej skupiny periodickej sústavy. Okrem bóru sa v tejto skupine 
nachádza hliník, podslmpina skandia: skandium, ytrium, la1úán a aktinium (pod­
skupina Illa), podskupina gália: gálium, indium a tálium (podskupina IIIb), lanta­
noidy: cér (Z= 58) až lutécium (Z= 71) a aktinoidy: tórium (Z= 91) až lawrencium 
(Z= 103)1). Elektrónové konfigurácie prvkov III. skupiny sú uvedené v tab. 18.1. 

Sl>oločným znakom elektrónovej konfigurácie prvkov podskupiny IIIb je prí­
tomnosť troch valen~h elektró110Y y n-vrstve. ktorej elekkónoyá konfigm:á..c.ia. je 
~ns)2 (np)1. V atómoch bóru a hliníka prevyšujú tieto elC'ktróny nad elektrónovú 

onfiguráciu predchádzajúcich vzácnych plynov. Spoločným znakom elektrónovej 
konfigurácie prvkov podskupiny ma (prechodné kovy) je, podobne ako pri bóre 
a hliníku, nadbytok troch elektrónov vzhTadom na predchádzajúce vzácne plyny. 
Dva z týchto elektrónov obsadzujú ns-orbitál, kým zostávajúci je umiestnený 
v (n-l)d-orbitále, takže elektrónová konfigurácia valenčnej vrstvy je ((n-l )d)l(ns)2. 
Typickým znakom elektrónovej konfigurácie lantanoidov je neúplné obsadenie troch 
krajných vrstiev, ktoré všeobecne možno vyjadriť schémou (4f)m (5s)2 (5p)6 (5d)O 
((5d)1J (6s)2, kde m = 2 až 14. Obdobne to platí pre aktinoidy začínajúc protaktíniom, 
ktorých elektrónovú konfiguráciu možno charakterizovať schémou (5f)m (6s)Z (6p)6 

(6d)1 (7s)2, kde m = 2 až 14 (porovnaj str. 567 a 573). 

Sposob vazby 

Elektrónová konfigurácia atómu bóru v základnom stave je (l s)2 (2s)2 (2p )1. 
H oci by atóm bór.g_9dštif)Q~ním_troch_y~lenčných el!}ktrónov získal elektrónovú konfi­
guráciu predchádzajúceho vzácneho plynu hélia, v zlúčeninách ani v roztokoch sa 
s kati6nom BJ+ nestretávame. Je to spósobené značne vysokými hodnotami ioni­
začných energií atólliubóru (pozri 1.~Q. 4.1 ), ktoré _nemQžl! byť d.ost!1tOQ!!_e koll}Pen­
zované ani elektrónovou afinitou partnerských atómov, ani energiou uvofnenou pri 
vzniku křyštalU a:Ieboliydratačným teplom kat iónu. Atóm bóru teda nachádzame 
v zlúčeninách viazaný tiJučne kovalentnými VRZbami. Nepoláme sú kovalentné 
vazby B- B, ktoré sa vyskytuJÚ napr. v elementarnom oore, ďalej v mnohých bori-

1 ) Prvý aktinoid, tórium (e.t. č. 90) pe.trí podle. svojej elektrónovej konfigurácie e.j do IV. 
skupiny periodiokej sústavy (podskupina !Va). 
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Tabufka 18.1 

ELEKTRÓNOVÉ KONFIGURÁCIE ATÓMOV PRVKOV TRETEJ SKUPINY') 

_,· P,·rYok,, 
P,oěet elektr'ónov 

Orbitály ,použitefné na vazby 
~ v.o v·rstvách 

K L M N O • p Q a ich obsadenie v atóme 

' i(-„.,, LJJ 11 ·1 
~ . 2 3 2s 2p ~ 

' I"~'; ILJ tTrr--1 
c:=r=J:'-,- _,.. -, 

„-~-„L-J 
ÁI'· 2 8 3 3s 3p 3d 
~„ 

~.·,' UCI I I I DJ ! ! 
~i:J 2 8 9 2 3d 4s 4p 
~ ·•,,í r- -,--T--T--:--'°1 ffiJ cccn o=l.--„--r- -„ 

;_iJJ1~~1J_:_1JJ]~~ ' ' ' 
(-~· --1..--L - ..I 

~a 2 8 18 3 3d 4s 4p 4d 
'' l.ť,.. „ 

Lil ! I ITJ L.LIJ 
y 2 8 18 9 2 4d Ss Sp 

,--.,, ... „,.- - - r--"T-...., 

:.. ~~-!_!~-~ Ll~J .! L1L~ lliJ LIJ_;_:=; o=r~~[=J= J 
:ln 2 8 18 18 3 4d Ss Sp Sd 

[ !Ill Ul LLD 
la 2 8 18 18 9 2 Sd 6s 6p 

,-,--T--r--r-.., ITD n-·rr1 CLI.--r-..,--, 
I ! LI " ~ . 1 LI 1 ~I i L • . ' . 
'--- --t.--1.-..1.--J 

_ ... __ ..a._ • .J 

TI 2 8 18 32 18 3 Sd 6s 6p 6d 

r [ I j I 
~ ._I -~1 

íT1 
L:.!:.... C_LD 

Ac 2 8 18 32 18 9 2 6d 7s 7p 

1) Nle B11 tahrnuté atómy lantanoldov a aktlnoldov 

doch a boránoch, ako aj v niektorých halogenidoch bóru. Takmer nepoláme sú vazby 
B-H, pretože elektronegativity obidvoch prvkov sa len nepatrne líšia. Vazby 
atómu bóru s atómami iných prvkov sú prirodzene všetky polárne. 

Atóm bóru v základnom stave_rná._je.de..:u..n~p.ár.eDý..$)1.cllli:Qn, takže može vystu­
povať ako jednovazboyý_(molekula B2 , pozri str. 119). Óasto se vyskytuje v hybrid­
nom stave SP2 a vytvára tri kovalentné a-vazby. Príslušné a-vazby ležia v jednej 
rovine a zvierajú navzájom uhly 120° (porovnaj str. 105). Orbitál 2pz atómu bóru 
zostáva vofný a može sa prekrývať S obsadenými 2pz-Orbitálmi vazbových partnerov 
za vzniku delokalizovanej :n;-vazby. Jej existencia sa predpokladá napr. v halogeni­
doch boritých BX3 , kde je zrejme príčinou skrátenia medzijadrových vzdialeností 
B-X v porovnaní so vzdialenosťami vypočítanými pre prípad čisto jednoduchej 
vazby. V niektorých zlúčeninách bóru s cyklickou štruktúrou, napr. v borazole 
B3N3H6 , triboritanovom anióne B30~- alebo nitride boritom BN sa vyskytujú aj 
delokalizované :n;-vazby benzénového, prípadne grafitového typu. 
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V molekulách ~~3-aje_sú atómy_ ~óru dostatC?_č!l~ vazbove vysýtenéJ>reto 

sa móžu uplatňovat ako !tkceE_0i:,:y ~lektrónovej dvojice iných !!:J.Olekúl,_ . .Pr!~dE~ 

aniónov. Používajú na to 2pz-orbitál a po prechode do hybridného stavu SP3 vy­

tvárajú tetraedrické komplexy, v ktorých dosahujú maximálnu a-vazbovosť štyri 

(porovnaj str. 110). Takých komplexov bóru poznáme mnoho a móžu byť alebo 

neutrálne, napr. F3B-NH3 , ChB-N(CH3h a i. , alebo móžu mať záporný náboj, 

napr. BH;, BF4, [HB(ORh]- a i. Ďalej jestvujú rózne chelátové komplexy (pozri 

str. 536), ktoré obsahujú SP3-hybridizovaný centrálny atóm bóru, napr.: 

Vyskytujú sa tiež zlúčeniny, v ktorých sa rózne atómy bóru nachádzajú v roz­

nom hybridnom stave, a to SP2 aj SP3. Ako príklad možno uviesť anióny [B50 6(0H)4]­

alebo (B405(0H)4]2- , z ktorých druhý je súčasťou známeho bóraxu Na2[B40 5(0H)4] . 

. 8Hz0. 
Bór ako stredne elektronegatívny prvok s nevefkým počtom valenčných elek­

trónov má dobré možnosti vytvárať delokalizované, elektrónovo deficitné vi:i.zbI_ 

(pozri str. 245). E xistencia takýchto vazieb je charakteristickým znakom chémie bóru, 

pretože sa s nimi stretávame už v elementárnom bóre a v rozsiahlych skupinách 

zlúčenín bóru, predovšetkým v boránoch, prípadne ich derivátoch, v mnohých 

hydridoboritanoch a i. Prehfad vazbových možností atómu bóru s príkladmi je 

uvedený v tab. 18.2. 
Bór uplatňuje v zlúčeninách najčastejšie oxidačný stupeň I~ Len zriedkavo sa 

vyskytujú zlúčeniny, v ktorých má oxidačný stupeň II, napr. B2Cl4, ~B204 alebo 

(BO)z, prípadne I, ako B4Cl4 alebo BaCl8 • 

Tabufka 18.2 

VAZBOVÉ MOŽNOSTI ATÓMU BÓRU 

Typ 
hybr!di~ácie 

Vazby Príklady 

Atóm bóru s oktetovou konfiguráciou 

SP3 

5p2 

4a BH4; BF4; H, B- CO; 
kryštalický B20J; dva atómy v [B40 5(0H)4]2-

3a + 1 n delok BF3; 83N3H5; BN ; H3B03; B2 0 ; - ; iné dva atómy 
v [B40 5(0H).]2-

Príklady látok, v ktorých má atóm bór.u delol<alizova né a -vazby: 

kryštalický bór, 
borány, 83Ha- . B12Hf; , 84CI., BsCls 
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Bór má, s výnimkou oxidačného stupňa vefmi málo spoločných vlastností 
s nasledujúcim prvkom III. skupiny, s hliníkom. Niektoré kyslíkaté zlúčeniny bóru 
sa ,podobají obdobným zlúčeninám kremíka, prvku umiestnenému diagonálne v IV. 
skupine (diagonálna podobnost, pozri str. 502). 

BÓR AKO JEDNODUCHÁ LÁTKA 

Bór sa vyskytuje v troch alotropic~ých modifikáciách"- ktorých štruktúra je 
známa; okrem toho jestvuje ešte ďalšia modifikácia s dosiar nevyricšenou štruktúrou. 
Základom štruktúry všetkých troch vyriešených modifikácií je skelet B12 tvaru 
ikozaédra {Qbr. 18.1), v ktorom je každý at6m bóru viazaný s piatimi susednými 

--
Obr. 18.1. lkozaéder atómov bóru v ele­
mentárnom bóre 

atómami p~vnými , avšak delokalizovanými vazbami. ,Tednotlivé modifikácie sa 
líšia spósobom usporiadania ikozaédrov B12 , ako aj prítomnosťou ešte iných zosku­
pení atómov bóru (B6 , B10), prípadne samotných atómov bóru. 

Najznámejší je tetragonálny bór, ktorý vzniká redukciou~oll!idu bo_r.itého vo­
díkom na elektricky vyhrievanom tantalovol!!_~!..á!fne,_Je to sivočierna látka s kovo­
vým leskom (b. t. 2 300 °0, b. v. 2 550 °C, e = 2,34 g. cm- 3 ). Je mimoria.Qne tvrdý 
(9,3 podfa Mohsovej stupnice), prejavuje slabú elektrickú vodivosť, ktorá sa pri 
zvyšovaní teploty znižuje. 

Redukciou oxidu boritého horčíkom možno pripraviť amorfný qórJ ktorý je 
vždy trocha znečistený. Tvorí hnedý prášok ((! = 1,73 g. cm-3), oproti žiaru mimo­
riadne stály. 

K ryštalický bór je chemicky takmer úplne inertný. Amorfný bór je reaktívnejší, 
najma pri zvýšenej teplote. Spálením na vzduchu vzniká oxi<!..13z03 a nitrid BN, 
..zahl'i~~m s halogénmi poskytuje halogenidy BX3 , so sírou sulfid Elfu.a s mnohým_i 
kovmi bori~ Kyselinou dusičnou a horúcou koncentrovanou kyselinou sírovou sa 
oxiduje, tavením s hydroxidmi alkalických kovov P.rodukuje boritany a qyQ.f:r}.!:ilii 
sa vodík. 
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80 RÁNY A ICH DERIVÁTY 

Bór podobne ako uhlík je schopný tvoriť rozmanité zlúčeniny s vodíkom, v kto­
rých sú priamo na seba viazané atómy bóru. Zatiaf čo pre podobné zlúčeniny uhlíka 
sú charakteristické reťazce uhlíkových atómov, v zlúčeninách bóru sa vytvárajú 
zoskupenia, v ktorých možno vyčleniť trojuholníkové útvarY.J.~prené tromi p.r.i!J:!!l.Q_ 
§Usediacimi atómami ]2Q!u. Pritom každý atóm bóru može byť ~účasťou viacerých 
(až piatich) takýchto trojuholníkových zoskuperú. Dve trojuholníkové zoskupenia 
mávajú najčastejšie dva spoločné atómy bóru. 

Pri zlúčeninách uhlíka s vodíkom sa pri interpretácii štruktúry často vystačí 
s teóriou valenčných vazieb, pretože atóm uhlíka sa spája maximálne so štyrmi su­
sednými atómami a má k dispozícii vo valenčnej vrstve štyri atómové orbitály so 
štyrmi elektrónmi. Pri zlúčeninách bóru s vodí.kom atóm bóru sa spája až so šiestimi 
susednými atómami a pritom má k dispozícii pre štyri atómové orbitály len tri 
elektróny. To sposobuje, že vazby nemožno opisovat pomocou lokalizovaných dvoj­
centrových molekulových orbitálov, ale iba pomocou delokalizovaných orbitálov. 
v niektorých prípadoch tieto vazby možno opísať ako trojcentrové vazby: " 

H B '"' ~ ci.. <'' -~ , 
. . .~ 

B B alebo B----------B -:\,,.~~. ,,, ""''"' 
~~1>1 ·;...i 

Vazba sa tu realizuje trojcentrovým orbitálom obsadeným dvojicou elektrónov. Vo 
vačšine prípadov však treba brať do úvahy viaccentrové orbitály, v ktorých 
podobne ako napr. pri aromatických uhfovodíkoch sú delokalizované elektróny, ale 
s tým rozdielom, že pri zlúčeninách uhlíka tieto delokalizované elektróny vytvárajú 
násobné vazby, kým pri zlúčeninách bóru vazbový poriadok je menší ako jeden. 

Doteraz sa pripravil vefký :eočet zlúčenín bóru s vodí.kom a ich derivátov:..k_ 
známych asi dvadsať boránov. Sesť z nich pripravil zakladatel chémie boránov 
A._St_ock y PL~j _polo".i_ci t<2_hto ~t.2~~!!:. Dva borány (B14H 18 a B16H2o) boli pri~ 
pravené u nás. V posledných troch desaťročiach sa významne rozvinul ako experi­
mentálny výskum boránov a ich derivátov, tak aj teoretická interpretácia štruktúr 
týchto zaujímavých a významných látok. Od polovice šesťdesiatych rokov sa v ČSSR 
intenzívne pracuje v oblasti týchto zlúčenín na Ústave anorganickej chémíe ČSAV 
v Řeži u Prahy. 

Ako sme spomenuli, charakteristickým rysom v štruktúre boránov je__yytváranie _ 
trojuholníkových,MJskup.§!!.U.Loch atóm_Qv bóru._Ak dva takéto trojuholníky majú 
spoločné dva atómy bóru, roviny týchto t rojuholníkov zvierajú vždy tupý uhol. 
Pospj,ja:l!ím vi~c~1ých tr.Qj~hol_níkov (najčastejšie piatich alebo štyroch) okolgjedn~o 
atómu bóru vznilrá skelet atómov bóru v podobe misky alebo hniezd~alšie pri­
pájanie trojuholníkov atómov bóru može viesť až k uzavretému skeletu atómov bóru 
napríklad v poďobe ikozaédra, ktorý už bol opísaný pri bóre ako jednoduchej látke. 
Takéto zlúčeniny, ktorých skelet atómov bóru je uzavretý, sa volajú kloso-zlúčeni!!:JL 
(z lat. clausus uzavretý). Zlúčeniny s neuzavretým skeletom sa volajú nido-zlúčeniny 
(z lat. nidus hniezdo). 

Borány (borovodíky) majú všeobecný vzorec BnHn+q. Podfa štruktúry molekúl 
ich možno zatriediť medzi nido-zlúčeniny, s výmmkou naJnižšieho diboránu B2H6. 
Atóm vodíka v boránoch býva nadviazaný na jeden atóm bóru (koncový vodík), 
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alebo vytvára mostíkové spojenie dvoch atómov bóru. Atóm bóru móže mať na seba 
viazané dva koncové atómy vodíka (skupina BH2), najčastejšie však má jeden kon­
cový atóm vodíka (skupina BH). Atómy bóru sú v boránoch viazané na seba priamo 
v trojuholníkových zoskupeniach, pričom sa na okraji miskovitého skeletu nido-zlú-

H ~,/r 1 ..... „... --=) )" c. e.( _; o IV,.({ o čeniny vytvárajú aj mostíky W „.B. f J f I.-- I 
Diborán B2H6 a tetraborán B4H 10 sú plyny, ostatné borány sú kvapaliny, prí-

padne tuhé látky. . 
Molekula B2H6 má priestorovú stavbu dvoch deformovaných tetraédrov, ktoré 

sa dotýkajú spoločnou hranou (obr. 18.2). Obidva atómy bóru a štyri koncové atómy 

Q- B Q-H 
Obr. 18.2. Model molekuly B,H6 ; 

"= 96,6°, fJ = 121.s• 

vodíka sa nachádzajú v jednej rovine, kým dva mostíkové atómy vodíka ležia kolmo 
nad a pod touto rovinou. Vazbový uhol v koncových skupinách H-B-H je asi 120° 
a možno predpokladať, že príslušné vazby vznikajú prekrývaním hybridných sp2-or­
bitálov atómu bóru a ls-orbitálov vodíkových atómov. Atómu bóru teda zostáva 
1/3 s-funkcie a 5/3 p-funkcie,1) vhodnou kombináciou ktorých sa získavajú nové 
hybridné orbitály, orientované k mostíkovým atómom vodíka. Tieto hybridné orbi­
tály zvierajú navzájom uhol 101,5 °, ktorý je vefmi blízky experimentálne zistenému 
vnútornému uhlu H-B-H, a to 96,6°. Uvažujme o jednom mostíkovom systéme 
B-H-B s dvoma hybridnýmiorbitálmiatómov bóru a sjedným ls-orbitálomatómu 
vodíka. Kombináciou všetkých týchto orbitálov možno vytvoriť dva trojcentrové 
orbitály, a to vazbový <J a protivazbový a*. Okrem toho, obidva hybridné orbitály 
možno navzájom kombinovat za vzniku dvojcentrového, prakticky nevazbového 
orbitálu <ln. Energetický diagram týchto molekulových orbitálov je uvedený na 
obr. 18.3. V druhom mostíkovom systéme B-H- B sa prirodzene vytvára taký istý 
systém molekulových orbitálov. Obidva vazbové trojcentrové orbitály <l (obr. 18.4) 
sú obsadené štyrmi elektrónmi (po dvoch z obidvoch atómov bóru a vodíka), a tým 
sú mostíkové vazbové systémy stabilizované. 

I) Pripomeňme si, že každá sp2.funkcia sa skladá z 1/3 z s-funkcie a z 2/3 z p-funkcie 
(pozri str. 105); atóm bóru využívalen dve sp'-funkcie, takže mu zostáva 3/3- 2/3 = 1/3 s-funkcie 
a 9/3-4/3 = 5/3 p-funkcie. 
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Diborán možno P.r!P_r.!!:,.viť_ účl!ikom éter4].u_fiuorjdu Q.oritého_na_tetrahydrido­
hlinitan lítny 

3 LiAlH4 + 7 BF3(C2Hs)zO = 2 B2H6 + 3 LiBF4 + 3 AlF3 + 7 (C2H5)z0 (18.1) 

Pri výrobe vo _yefk9m s~ ".:ychá,dza z chloridQ.boritého a vodíka. Vyššie borány '\ 
sú súčasťou plynnej zmesi, ktorá vzniká účinkom zriedentl_kvsel!.!u..!L4JQ!'ovodíkoyej ( 

.;.= ~ ,.../. 
_p~_.diborid _Qorčík,:a Jlrlglh. i' 'A,... ' ;,· <.'t ,'ť 

1 
l • 

Borány sú chemicky vefmi reaktívne látky. Niektoré sa samovofne zapafujú .....,\, 
na vzduchu a zhoria na oxid boritý_~vocill~ll-_uvofnefil!!! velkého !!J..l!Ožstva tepla. 
Vyznačujú sa aj citlivosťou oproti vode. ktorá ich yii.čšinou Tahko rozkladá, napr.: 

hybridne 
orbitaly 
atómov 8 
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Obr. 18.3. Energetický diagram molekulových obritálov v systéme B-H-B molekuly B2HG 

hybridně orbitaly Ci 

AO MO 

Obr. 18.4. Vazbové trojcentrové orbitály a v molekule B2H• 
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Uveďme ešte niektoré významnejšie reakcie diboránu. Halogenovodíky v ňom 
vymieňajú atóm vodíka za atóm halogénu 

B2H6 + HCI = B2H 5Cl + H2 

reakciou s halogénmi vznikajú halogenidy borité, napr.: 

B2H6 + 6 Ch = 2 BCh + 6 HCI 

(18.3) 

(18.4) 

S donorovými molekulami, ako CO, PF3 alebo N(CH3)3 , poskytuje diborán mole­
kulové komplexy: H3B-CO, H3B- PF3 , H3B- N(CH3)3 a pod. R eakcia s amoniakom 
vedie ku vzniku komplexnej soli [H2B(NH3)i]+ [BH4]-, ktorá zahrievaním prechádza 
na borazol B~3H6 (pozri str. 447). 

Viaceré vyššie borány sa pripravujú z diboránu, napr. B4H 10 , B5H 9 , B5Hu , 
B10H 19 • Ostatné sa získavajú zložitejšími sposobmi. Problémom je syntéza mnohých 
boránov, pretože neexistujú racionálne postupy na vytváranie skeletových sietí. 
Borány a ich deriváty nadobudli veYkú dóležitosť v organickej syntéze, pretože ich 
reakcie sú špecifické a vedú k vefkým výťažkom. 

H 
, • ·. 

Účinkom Lewisových zásad na nido-zlúčeniny sa štiepia mostíky B B , 
ktoré sú na okraji hniezda za pripojenia molekuly Lewisovej zásady , alebo až za 
vzniku aniónu hydroborátového: 

B2H6 + 2L -+ 2LBH3 (18.5) 

BsH9 + 2L -+ L2BsH9 (18.6) 

BsH9 + NaH - > Na+B5Hs- + H2 (18. 7) 

Tobuťka 18. 3 
PREHtAD STÁLYCH A DOBRE PRESKÚMANÝCH BORÁNOV 

Vzorec boránu b. t b. v. 

B2H6 -165,5 - 92,5 

B.H,o - 120 16 

B, H9 - 46,8 58,4 

BsH11 - 122,0 63 

B6H10 108 - 62,3 

BsH12 - 20 rozkl. 

n-B9His 2,8 roz k I. 

B10H1• 99,5 213 

a, o'-B10H16 81 subl. 

B„H,s 50° pri t laku 0,1 kPa 

B16H20 112 subl. 

n-B1sH22 180 subl. 

l-B18H22 128 subl. 

B20 H16 198 subl. 
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Vodíkové atómy, viazané na atórny bóru rnirno okraj skeletu, sa správajú analogicky 
ako vodíkové atórny v aromatických zlúčeninách a podliehajú napríklad Friede­
lovej-Craftsovej halogenácii, pri ktorej sa jeden atóm vodíka zamení za jeden atóm 
halogénu. 

Obr. 18.5. Model molekuly 
84H10 

Obr. 18.6. Model molekuly 
BsH9 

0 -B <Q - H 

V tab. 18.3 sa uvádzajú príklady niektorých boránov a na obr. 18.5 až 18.9 sú 
uvedené niektoré modely molekúl. Ďalšie skupiny boránov sa alebo vyznačujú spo­
jením dvoch nido-skeletov prostredníctvorn jednej vazby B-B medzi dvorna ske­
letrni, alebo dva skelety rnajú spoločné dva susedné atórny bóru (obr. 18.10 a 18.11). 
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Tieto látky možu mať viaceré izoméry. Napríklad borán i-B18H22 je opticky aktívny. 
Je to prvá anorganická zlúčenina, kde optická aktivita nie je vyvolaná polohou 
ligandov v komplexe (pozri str. 557) alebo kryštálovou štruktúrou látky (pozri 
str. 416), ale je sposobená skeletom molekuly, ktorý nemá stred a rovinu súmernosti. 
Rozdelením na optické antipódy (Iavotočivý a pravotočivý optický izomér) sa 
zistilo, že tieto látky majú mimoriadne vysokú optickú otáčavosť. 

Obr. 18.7. Model molekuly B5H11 

Obr. 18.8. Model molekuly BoH10 

l~ 
Sú známe aj hydridoboritanové (hydroborátové) anióny, ktoré možno formálne 

odvodit od boránov alebo odtrhnutím jedného, prípadne viacerých protónov, alebo 
adíciou jedného, prípadne dvoch hydridových aniónov k molekule boránu. Hydro-
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borátové anióny sú často st~!~Jšie. ako im zodnovedaj_idce boráfil'.J.~.11rfZtQ_§JLdajjJ 
fahko ~ripraviť. Najjednoduchší je tetrahydridoborůanový anión BH:!» ktorý s alka­
lickými kovmi vytvára iónové zlúčeniny a možno ho pripraviť napr. reakciami 

2 LiH + B2H6 2 LiBH4 (éterické prostredie) (18.8) 

4 NaH + B(OCH3h NaBH4 + CH30Na (18.9) 

Obr. 18.9. Model molekuly 
B10HiJ, 

·t.; 

--

Obr. 18.10. Model molekuly jedného izoméru a, a' - B10 H16 



440 ANORGANICKÁ CHÉMIA 

Z hydridoboritanov, obsahujúcich viac atómov bóru v anióne, treba spomenúť 
niekorko príkladov nido-zlúčenín, ako: B3Hij, B4H9, BsHg, B9H)4 , B10H0 , 
BuH)4 , B1sH2i, B1sH~o· 

Obr. 18.11. Model molekuly opticky aktívného izomeru i - B18H22 

Zaujímavé sú najma kloso-hydroboráty všeobecného vzorca BnH;-, kde n = 
= 6aZ12. Verm1štá1y je naJmaanion B72Ií'f2, litory má-a""tómy bóru usporiadané 
v rohoch pravidelného ikozaédra, tvoriaceho aj základný skelet štruktúry kryšta­
lického bóru, pričom na každý atóm bóru je nadviazaný jeden atóm vodíka (obr. 
18.12). Na základe teórie grúp sa odvodilo, že v tomto anióne musí byť trinásť 
vazbových delokalizovaných orbitálov, ktoré sú práve obsadené, pretože je pre ne 
k dispozícii 2. 12 + 2 = 26 valenčných elektrónov. To, že „nadbytočné" elektróny 
nie sú lokalizované na atómoch vodíka, je v dobrom súhlase s jeho chemickými 
vlastnosťami. Napríklad je dostatočne stály aj proti vriacej kyselíne sírovej. 

v molekulách boránov, prípadne v hydroborátoyých_Jl,niónoch možno~de_!J. 

alebo viac atómov bóru nahradit ÍnÝJni atómami. Takéto látky sa _Qznačuj(l_ aJf..9 
heteroborány. V heteroboránoch do skeletu bývajú zabudované jednak atómy uhlíka, 
kremíka, dusíka, fosforu, arzénu, síry, jednak atómy kovov, ako Be, Al, Sn, Pb 
a roznych prechodných kovov. Takto vznikajú vefmi rozmanité zlúčeniny so štruktú­
rou klosoi nido. Napríklad ak sa teoreticky nahradia v anióne B 12Hr2 dvaatómy bóru 
atómami uhlíka, získa sa zlúčenina C2B10H12, ktorá má molekulovú štruktúru. 
Podra polohy atómov uhlíka mOžu jestvovať tri izoméry, ktoré sú všetky známe. 
Atómy kovov v roznom oxidačnom stupni vytvárajú s nido-boránmi zlúčeniny 
analogické komplexom sendvičového typu (pozri str. 550). 

V tab. 18.3 je uvedený prehfad najznámejších boránov spolu s ich fyzikálnou 
.charakteristikou. 
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0-B o -H 

Obr. 18.12. Model aniónu 83Hš, B12H~2 a B10H~0 

BORIDY 

Boridy si!_ zlúčeniny bóru s menej elektronegatívnymi _prvkami (koymi). Majú 
spravidla nevalenčné zloženie. Vich štruktúre atómy bóru alebo vystupujú izolovane 
(intersticiálne zmesové kryštály, pozri str. 466), alebo sú navzájom pospájané do 
reťazcov, vytvárajú šesťuholníkové vrstvy alebo trojrozmerné zoskupenia. V posled­
nom prípade vytvárajú vačšie skelety, napr. B6 alebo B 12, a tieto sú ešte určitým 
spósobom spojené medzi sebou. Napríklad v hexaboride vápnika CaB6 sa nachádzajú 
v rohoch kociek oktaédry B6 , pričom každý oktaéder je rohmi spojený so susednými 
oktaédrami; atómy vápnika sa nachádzajú v stredoch kociek. Je zrejmé, že kova­
lentné vazby v takejto štruktúre musia byť viaccentrové. __ ~.!Ny sl}. vačšinou tvrdé 

-~iarl!vzdorné látky s vermi .!JSokými bodJPi..~enia. Chemicky sú značne inertné. 
Niektoré sa vyznačujú výbornou elektrickou i tepelnou vodivosťou. 

HALOGENIDY BÓRU 

Bór tvorí s halogénmi zlúčeniny typu BX3 a B2X 4, ako aj chloridy zloženia 
B40l4 a B8Cl8 • Fyzikálnymi metódami sa síce dokázala existencia róznych zmiešaných 
halogenidov bóru, preparatívne však neboli izolované. 

Halogenidy borité BX3 majú molekuly tvaru rovnostranného trojuholníka 
s atómom bóru (hybridizácia SP2 ) v jeho strede. V molekule BF3 sú a-vazby doplnené 
jednou delokalizovanou n-vazbou, obdobne ako napr. v anióne N03 (pozri str. 365). 
Takáto n-vazba v menšom meradle zrejme jestvuje aj v molekulách ostatných 
halogenidov boritých. 
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Fluorid boritý BF3 je bezfarebný plyn (b. t. - 130,7 °C, b. v. - 101 °C), chlorid boritý 
BCh je bezfarebná kvapalina (b. t. -107 °C, b. v. 12,5 °C), bromid boritý BBr3 je bozfarebná 
kvapa1ina (b. t. -46 °0, b. v. 91 °C) a jodid boritý BI3 jo bozfarobná kryštalická látka (b. t. 43 °0, 
b. v. 210 °C). Fluorid boritý sa pripravuje zahrievaním zmesi oxidu boritého s fluoridom vápena­
tým a koncentrovanou kyselinou sírovou; uvorňovaný fluorovodt'k reaguje s oxidom boritým 

B203 + 6 HF = 2 BF 3 + 3 H20 

Chlorid boritý sa pripravuje žíhaním zmesi oxidu boritého a uhlia v prúde chlóru 

B203 + 3 C + 3 Ch = 2 BC13 + 3 CO 

(18.10) 

(18.11) 

Bromid boritý sa získava vedením pár brómu cez zahriaty bór a jodid boritý účinkom jodo­
vodíka na chlorid boritý v červenom žiari. 

Halogenidy borité sa sErávajú ako akceptory elektrónových n.árov (Lewisove 
kyseliny) a táto ich vlastnosť je odstupňovaná v poradí BBr3 > BCh > BF3. Do 
tejto kategórie patria predovšetkým reakcie halogenidov boritých s vodou. Fluorid 
boritý vytvára s vodou adukty BF3 • H 20 a BF3 • 2 H 20, ktoré obsahujú komplex 
F3B- OH2. Tento komplex sa nadbytkom vody rozkladá a poskytuje ióny kyseliny 
tetrafluoroboritej HBF4 • Tieto ióny vznikajú spolu s kyselinou boritou ako konečné 
produkty reakcie fluoridu boritého s vodou 

4 BF3 + 6 H20 - 3 H30+ + 3 BF4 + H 3B03 (18.12) 

Ostatné h~.l_Qgenidy boriJ;hlzhfadom_n!!d!J.~n.fil.!Lllev!!_o.§.Lvl\~by B:=-X, sa vodoJJ... 
fahko rozkladajú na.Jf:welinu_lli?ritú a halogenovodfkqvú, napr.: 

BCh + 3 H20 - H3B03 + 3 HCI (18.13) 

Chlorid a bromid boritý na vlhkom vzduchu dymia, jodid boritý pri styku s vodou 
vybuchuje. 

S amoniakom vytvára fluorid boritý stabilný komplex F3B-NH3, ostatné 
halogenidy borité s ním reagujú substitučne a vzniká amid boritý B(NH2h· 

Fluorid boritý sa pre svoju akceptorovú schopnosť používa ako katalyzátor 
mnohých reakcií v organickej chémii. 

Kyselina tetrafltioroboritá HBF~ripravuk_r.Qzpúšťa illm kyseliny Q.Qrit~L-­
v kyseline flu2EQ!2Qík~j_ 

H3B03 + 4 RF H30+ + BF4 + 2 H 20 (18.14) 

Je to silná kyselina, stála len v roztoku. Vo vofnom stave nemaže jestvovať 
z toho istého dóvodu ako kyselina hexafluorokremičitá (pozri str. 413). Jej soli, 
tetrafiuoroboritany MIBF4 , sa pripravujú neutralizáciou roztoku kyseliny tetra­
fluoroboritej alebo zlúčením fluoridu boritého s fluoridmi kovov. Okrem tetrafluoro­
boritanu draselného všetky sú vo vode dobre rozpustné. Vo vode podliehajú čiastočne 
rozkladu 

(18.15) 

Anión BF4 má pri SP3-hybridizácii atómu bóru tetraedrickú štruktúru. 

Halogenidy bórnaté B2X 4 tvoria všetky halogény. Chlorid bórnatý B 2Cl4 možno pripraviť 
účinkom elektrického výboja medzi ortuťovými elektródami na pary chloridu boritého. Tvorí 
bezfarebnú kvapa!inu, ktorá sa pri O °C rozkladá na chloridy B 4Ci4 , B8 G.l8 a iné produkty. S vodou 
reaguje za vzrúku kyseliny bórnatej ~B204 • Rontgenoštruktúrny výskum v tuhom stave ukázal, 
že molekula B 2Cl4 má p lan árnu štruktúru 

Cl> /Cl 
B - B, 

Cl '-Cl 
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Fluorid bórnatý B2F• je plyn, explozívne r eagujúci s kyslíkom. Štruktúra jeho molekuly 
v tuhom stave je obdobná štruktúre molekuly B 2 Cl4 • 

Tetramér chloridu bórneho B,Cl4 je svetložltá, fahko prchavá látka. J eho molekula má 
atómy bóru usporiadané v roh och tetraédra, pričom osi B - Cl sú kolineárne s osami tetraédra 
(obr. 18.13). Atómy bóru v tetraédre B, sú navzájom pútané viaccentrovými vazbami (vazby 
B-Cl sú d vojcentrové). 

Oktamér chloridu bórneho B 8Cl8 , má molekulu tvaru deformovanej Archimedovej anti­
prizmy s atómami bóru v jej rohoch; každý atóm bóru je viazaný s jedným atómom chlóru 
(obr. 18.13). 

.:J>.j l /·\. 

i;t>:. ;: 
\,·j· .~. I/ ' 
·" IL '-// ~t;~ .. 
~~ 

• .!· / .„ • . . - . . .. . -·· 

o-s O - Cl 

Obr. 18.13. Model molekuly B.c1. a BaCla o- 8 ()-Cl 

KYSlÍKATÉ ZLÚČENINY BÓRU 

Oxid boritý B20J vzniká horením bóru a filiP.ravujiJ...§~kle žíhaním kyseliny 
boritej. Je to bezfarebná sklovitá látka, ktorá len veimi obťažne kryštalizuje. Skladá 
sa z nepravidelne usporiadaných skupín B03 trojuholníkového tvaru, spojených 
tak, že každý atóm kyslíka je viazaný s dvoma atómami bóru. V kryštalickom stave 
sa skladá z dvoch typov navzájom spojených špirálových reťazcov, tvorených 
tetraedrickými skupinami B04 ._Je kyselinotvorný a s vodou sa zlučuje za silného _ 
vxvoja t en!,a na kX§.elinu boritú H3BQL_ 

Kyselina trihydrogenboritá (ortoboritá) H3B03 sa priwavuje po_sobením kyselin,y 
chlorovodíkovej alebo sírovej na roztok tetraboritanu disodného. Tvorí perleťovo 
biele šupinkovité kryštály, ktorých rozpustnosť vo vode so zvyšovaním teploty značne 
vzrastá. V týchto kryštáloch sú planárne molekuly H3B03 usporiadané do vrstiev 
šesťuholníkovej zostavy, v ktorých sú navzájom pútané vodíkovými mostíkmi 
(obr. 18.14). Pre túto štruktúru sú kryštály kyseliny trihydrogenboritej makké 
a Tahko sa štiepajú v rovinách rovnobežných s ich vrstvami. 
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.O-o &-B o-H 

Obr. 18.14. Schéma vrstvy kryštalickej kyseliny trihydrogenboritej 

Kyselina trihydrogenboritá je vefmi slabá a le~edn9sý1;n~kyselina (pKk = 9,19 
pri 25 °0). Jej ionizácia može prebiehať niekofkýmI sposobrm, najma 

H3B03 + H20 ~ H30+ + BO(OH)2 

H3B03 + 2 H20 ~ H30+ + B(OH)4 

(18.16) 

(18.17) 

Je zrejrné, že v sústave (18.16) vystupuje molekula H3B03 ako donor protónu 
(Bronstedova kyselina), kým v sústave (18.17) vystupuje ako akceptor elektrónového 
páru (Lewisova kyselina). Sposob ionizácie (18.17) sa v novšej literatúre uprednost­
uuje. Okrem toho v koncentrovJtnejších roztokoch je ionizácia zrejme spojená aj 
s tvorbou polymérnych aniónov 

(18.18) 

. Kyslosť roztoku kyseliny trihydrogenboritej sa značne zosilní prídavkom niektorých orga­
nických polyhydroxylových zlúčenín, napr. glycerolu, mannitu alebo invertného cukru. Je to 
sp&sobené tým, že tieto zlúčeniny vytvárajú s kyselinou trihydrogenboritou cheláty, ktoré sa 
správajú ako silné kyseliny. 
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o -o e-0 o-H 

Obr. 18.15. Schéma vrstvy kryštalickej kyseli ny hydrogenboritej (modifikácia H3830 6) 

OH HO-e( 

L"10-B~ + 2 I 
OH HO-b( 

) c,-o"' /o-?( 
B I 

> /"' I C-0 0-C< 

(18.19 ) 

1'é.to vlastnosť umožňuje aj titra.čné sta.novenie kyseliny trihydrogenboritej . 

Pósobením !fletanolu_ '7" _Er.!_t~os~ kQ.nq_ent!:Q_vanej kyseliny sírovej prechádz~ 
kyselina trihydrogenboritá z:~rchavý metylester_ B(00:§).3 

H3B03 + 3 OH30H B(OQH3)J + 3 H20 (18.20) 

Metylester pri horení farbí plameň na zeleno, čo sa využíva na dokaz kyseliny t ri­
hydrogenboritej. 

Zahrievaním f!~_ !Jj) .'.'...Q.!yse_li.~~j;_i:~y~9g_~J?.bor~t~ odštiep_en!m. vo<!y sa mení na 
~;yselinu hydr()genb()ritú (me~aboritt!) (!!°BQ_2)~ l~b_!'.: 18.1~)1_~.torá sa ďaj.ším žíhaním 
dehydratuje na oxid }>ori~---

Kyselina. bórna.tá H,B20 4 vzniká. v roztoku rozkladom chloridu bómatého vodou 

B2CI, + 4 H 20 = H,B20, + 4 HCI (18.21) 

.a. pripra.vuje sa hydrolýzou svojho etylesteru. Je to tuhá. látka s redukčnými vlastnosťami. 
Zahrievaním na 250° C pri nízkom tlaku poskytuje plynný oxid bórnatý B20 2• Zná.my je aj tuhý 
<>xid bórnatý (BO)„. 
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Bo ritany 

Boritany sú zlúčeniny, ktoré obsahujú rozmanité anióny s vazb.aaj 11-_Q::-J1 
ktorých štruktúra a jej zákonitosti sú v podstato obdobné ako pri kremičitanových 
aniónoch. Základnými štruktúrnymi jednotkami boritanových aníónov sú t roj­
uholnikové skupiny B03 alebo tetraedrické skupiny B04 , ktoré sa spájajú spoločnými 
atómami kyslíka a vytvárajú tak polymérne reťazcové alebo kruhové útvary. 

Pomerne zriedka sa vyskytujú ortoboritany s izolovanými aniónmi BO~-, na.pr. 
~cB03 , LaB03 , InB03 a i. Diboritanový anion B20~- je zložený z dvoch skupín 
B03 , k toré zdiefajú spoločne jeden a.tóm kyslíka 

Vyskytuje sa v dib oritane dikobaltnatom Co2B20 5 • Cyklo-triboritany (tr{metabori­
tany) alkalických kovov M~B306 obsahujú cyklické šesťuholníkové anióny s delo-

- o""B/ o"-, B/ o - 3-

I I o o 

""' / B 
I 

L o 
kalizovanými n-vazbami ako v borazole (pozri str. 447). MetalJoritany kovov alkalic­
kých zcmín MTI(B02)z sa skladajú z nekonečných aniónových reťazcov 

OC-) OC-l 
/ / 

0-B\ < 0-B""' 
- 0- B< ~o-B 0-

0<-> O<-> 

Rozličné hydratované polyborif,iny majú anióny tvorené skupinami B03 aj 
skupinami B04 , takže atómy bóru v nich podliehajú dvom róznym hybridizáciám 
sp2 a SP3 . Príkladom móže byť pentaboritan draselný K [B50 6(0H)4] . 2 H 20(a) 
alebo tetraboritan disodný (bórax) Na2[H40 5(0H)4]. 8 H 2 0(b); štrukt úry ich aniónov 
sú nasledujúce 

-HO OH--

~ / 
B- 0 0-B 

/ ~/ "' O B O 

'" / "' / B-0 0-B 
/ ~ 

_HO OH_ 
a) 

OH 
I 

0-B-O 

/ "' "" HO-- B O B- OH "" / / 0-B-O 
I 
OH 
b) 
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Boritany sú častou formou výskytu bóru v QFÍrode. Pripravujú sa reakciami 
roztoku kyseliny trihydrogenborjEtl_s]!ydroxidmi alkalickýQq kovov alebo tavením 
k setin borite· s oxidmi, rí adne h droxidmi kovov. Posledným spósobom získané 

oritany sa často nachádzajú v sklovitom stave. 
Vo vode sa rozpúšťajú len boritany alkalických kovov. leh roztoky reagujú 

v dósledku hydrolýzy ve!mi zásadito. Z roztokov kryštalizujú obvykle vo forme 
kryštalohydrátov. 

Pre prax je z boritanov na jdóležitejší tetraboritan disodný, tzv. b6rax . Je 
nesprávne formulovat ho ako dekahydrát Na2B407 • 10 H 20, ako sa to všeobecne 
robí, pretože vzhfadom na jeho štruktúru mu v skutočnosti prináleží vzorec 
Nai[B40 5(0H)4] • 8 H 20, a teda jeho presný názov je oktahydrátpentaoxo-tetrahydroxo­
tetrriboritanu disO<lného. Tvorí bezfarebné kryštály, ktoré na suchom vzduchu zvetrá­
vajú a zahrievaním na 350 až 400 °C sa úplne dehydratujú. Sklovitá tavenina bóraxu 
rozpúšťa mnohé oxidy kovov, pričom vznikajú charakteristicky sfarbené boritany 
(bóraxové perličky), čo sa využíva pri dokaze príslušných kovov. 

Bórax m á rozsiahle použitie, napr. pri výrobe smaltovaných nádob, pri úpra.ve glazúr 
v keramike, pri výrobe špeciálnych, najma optických skiel, pri spája.ní kovov a i. 

Peroxoboritany 

Účinkem peroxidu vod~a na boritan sodný alebo peroxidu sodného na kyselinu 
boritú vznikajú zlúčeniny zloženia NaB02 • H20 2 • 3 H20 alebo NaB03 • 4 H20 . 
Obsahujú skupiny 0 2 viazané na atómy bóru, preto ideo peroxoboritany. Iné látky 
pripravené uvedeným spósobom sú len aduktmi boritanov s peroxidem vodíka, t . j . 
peroxohydráty. Všetky tieto prepa.ráty uvofňujú vo vodnom roztoku peroxid vodíka 
a z toho vyplýva ich praktické použitie ako pracích a bieliacich prostriedkov. 

ZLÚČENINY BÓRU SO S(ROU, S DUSÍKOM A UHLÍKOM 

Sulfid boritý Bz83 vzniká zlúčením obidvoch prvkov pri zahrievaní. Je t o bez­
ťarehná kryštalická látka, ktorá sa vodou rozkladá na kyselinu boritú a sírovodík. 

Nitrid boritý BN sa tvorí reakciou bóru s dusíkom, prípadne amoniakom v žiari 
alcbo deamonizáciou amidu boritého pri zahrievaní. J e to biely prášok, vefmi stály 
a málo reaktívny. Vodnou parou sa v červenom žiari rozkladá na oxid boritý a amo­
niak. 1\'Iá podobni!_~steyna&iLštruktúr~k~ tp.ha (E~ozri str. 173) so systémom delo-

_kalizovaných n-v~zieE_! jed!!.~~iyých v_1:~_tvách. 
Borazol B3N3H 6 sa pripravuje účinkom chloridu boritého na chlorid amónny 

' ' chJóruenzenovej suspenzii a reakciou vzniknutého trichlórborazolu B3N3H 3Cl3 
s tetra hydridoboritanom lítnym 

3 BCb + 3 NH4Cl 

2 B;iN3H3Ch + 6 LiBH4 

B;iN3H3Ch + 9 HCl 
2 B;iN3H6 + 6 LiCl + 3 B2H6 

(18.22) 

(18.23) 

Tvorí bezfarebnú kvapalinu (b. t. - 58 °C, b. v. 55 °C) aromatického zápachu. 
Fyzikálnymi vlastnosfami sa veTmi podobá benzénu a ukázalo sa, že je jeho obdobou 
aj v štruktúre. 
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Molekula borazolu predste.vuje šesťuholník zložený z atómov bóru a dusíka, ktorých vazbové 

uhly sú 120°. Vazby u sú vytvorené hybridnými sp2-orbitálmi atómov bóru a dusíka a zostávajúce 

2p.-orbitály všetkých atómov produkujú delokalizované molekulové orbitály, z ktorých tri 

vazbové sú obsadenéltromi elektrónovými dvojice.mi dusíkových atómov (porovnaj str. 129). 

H H 
c N, 

HCOCH HBOBH 
I I I I 

RC, ,......CH HN NH 
c 'B.,.,.. 

benzén H H borazol 

Na rozdiel od molekuly benzénu je rozloženie .:n:-elektrónovej hustoty v molekule borazolu nerov­

nomerné, a preto je borazol, v porovnaní s benzénom, podstatne náchylnejší k adičným reakciám. 

Ochotne aduje tri molekuly vody, metanolu, chlorovodíka a i. 

H 
N, 

HB ...... OBH 
I I 

HN..._ _.,..NH 
B 
H 

+3HCI 

Karbid tetrabóru B4C sa získa žíhaním bóru alebo oxidu boritého s uhlím 

v elektrickej peci. Tvorí Čiernu, ťažkotavitefoú látku, ktorá je mimoriadne tvrdá 

a chemicky vefmi odolná. 

Má zaujímavú štruktúru, ktorá sa skle.dá z trojčlenných lineárnych reťazcov C3 a ikozaédrov 

B 12 , ktoré sú usporiadané na spósob štruktúry chloridu sodného (stredy ikozaédrov zaujímajú 

polohy iónov ~a+ a stredové atómy uhlíkových reťa.zcov polohy iónov Cl- ). 

VÝSKYT BÓRU V PRÍRODE 

Bór sa v prírode vyskytuje (v množstve 6 . 10- 4 m6lových %) len v podobe 

zlúčenín, a to výlučne kyslíkatých. Sú to kyselina boritá H3B03 (sasolín) a rozličné 

boritany, z ktorých najznámejší je b6rax (tinkal) Na2[B40 5(0H)4] • 8 H 20. Technický 

význam má na jma boracit 6 MgO . 8 B20 3 • MgC12 , colemanit 2 CaO . 3 B203 a kernit 

Na20. 2 B20 3 • 4 H 20 . Posledný minerál je jednou z najdóležitejších surovin na 

výrobu zlúčenín bóru.' 



19. VŠEOBECNÉ VLASTNOSTI KOVOV 

Charakteristika kovového stavu 

Kovy sa vyznačujú mnohými typickými fyzikálnymi vlastnosťami. Prejavujú 
vysoký tzv. kovový lesk, ktorý je sposobený ich schopnosoou odrážať viditelné svetlo. 
Pretože slabo prepúšťajú svetlo, sú nepriehladné. Zvyčajne sú kujné a ťažné, sú 
dobrými vodičmi tepla i elektrického prúdu; ich elektrická vodivosť s rastúcou 
teplotou klesá. Tieto ich vlastnosti sa však uplatňujú iba v tuhom a kvapalnom 
stave. V plynnom stave charakteristické vlastnosti kovov zanikajú a pary kovov sa 
v podstate nijako nelíšia od ostatných plynných látok. Určit presnú hranicu medzi 
kovmi a nekovmi je pomerne ťažké. V periodickej sústave možno oddelit oblast 
kovov od oblasti nekovov zhruba uhlopriečkou prechádzajúcou od bóru cez kremík, 
arzén a telúr k astátu. 

Prvky umiestnené v periodickej sústave napravo od tejto uhlopriečky v tzv. 
podskupinách b vrátane vodflm a vzácnych plynov sú nekovy, avšak všetky ostatné 
prvky sú kovy. Je zrejmé, že prevažná vačšina prvkov (asi 5/6) patrí do kategórie 
kovov. Prvky, ktoré sa vyskytujú pozdÍž uvedenej uhlopriečky, ako germánium, 
arzén, antimón, bizmut, selén, telúr, zaraďujú sa niektorými vlastnosťami ku kovom, 
inými zasa k nekovom, a preto sa označujú ako polokovy. 

Polokovy sa na rozdiel od kovov vyznačujú najmii. tým, že nie sú kujné, ale 
krehké a majú iba malú elektrickú vodivosť, ktorá s rastúcou teplotou stúpa. 

Známe sú aj také prvky, ktoré sa vyskytujú v kovovej i v nekovovej modifikácii. 
Napríklad pri fosfore existuje okrem viacerých nekovových modifikácii aj modifikácia 
kovová (čierny fosfor), alebo cín vytvára popri obyčajnej kovovej modifikácii i ne­
kovovú (sivý cín). 

KOVOVÁ VAZBA 

Všetky charakteristické vlastnosti kovov podmieňuje charakter ih vazieb 
a kryštálovej štruktúry. Atómy typických kovov obsahujú málo valenčných elekt ró­
nov na to, aby sa medzi nimi mohli v kryštálovej štruktúre vytvárat lokalizované 
kovalentné vazby. leh ionizačné energie a elektronegativity sú, na rozdiel od atómov 
typických nekovov, obvykle značne nízke, takže pri ich vzájomnej interakcii sa od 
nich tieto elektróny možu pomerne rahko odštepovať. Podra klasických predstáv 
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o kovovej vazbe si kryštál kovu možno predstaviť v podobe priestorovej mriežky, 
ktorej uzly sú obsadené katiónmi a v medzerách medzi nimi sa neusporiadane pohy­
bujú odštiepené valenčné elektróny, tzv. elektrónový plyn. I keď majú elektróny, 
tvoriace elektrónový plyn, prakticky úplnú voTnost pohybu VO vnútri celého kryštálu, 
nemóžu sa bez vonkajšieho zásahu vzdialiť za jeho povrch, pretože im v tom zabra­
ňujú elektrické sily, ktorými na ne pósobia katióny v mriežke. Na povrchu kryštálu 
je teda istá potenciálová bariéra, ktorej výška sa rovná energii, ktorú treba vynaložiť 
na odštiepenie elektrónu z kryštálovej štruktúry kovu (pozri str. 53). Pohyb elek­
trónov sa tým obmedzuje na priestor ohraničený kryštálom kovu. 
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Obr. 19. 1. Základná bunka a koordi nácia v kryštáli lítia (číslami sú rozlíšené atómy v roznej vzdia­

lenosti) 

Kovovú vazbu treba z hradiska novších teórií považovat za extrémny prípad 
delokalizovanej vazby (pozri str. 132), ktorej podstatou je vzájomné prekrývanie 
vonkajších orbitálov každého atómu obdobnými orbitálmi všetkých atómov, ktoré 
ho v kryštálovej štruktúre obkolesujú. Takto vzniká sústava viaccentrových vazieb, 
ktoré najlepšie vyjadruje teória molekulových orbitálov. 

Vezmime napr. kryštál lítia, v ktorom má každý atóm 8 najbližších susedov vo 
vzdialenosti 0,304 run rozmiestených v rohoch kocky. Okrem toho každý atóm lítia 
má ešte 6 susedných atómov vo vzdialenosti 0,351 nm, teda len o 15 % vačšej 
(obr. 19.1). Prekrytím orbitálu 2s každého atómu lítia s orbitálmi 2s všetkých sused­
ných atómov v štruktúre sa tvorí 14 vazieb, z ktorých 8, s atómami v bezprostrednej 
blízkosti, sú pevnejšie než zvyšujúcich 6, s atómami vo vačšej vzdialenosti. Energiou, 
uvoinenou pri prekrývaní orbitálov susedných atómov, sa stabilizuje kovová štruk­
túra. Preto je maximálna stabilita všeobecne spojená s maximálnym koordinačným 
číslom v kryštáli, pri ktorom sa v najviičšom možnom meradle využívajú možnosti 
prekrývania. To sa v skutočnosti potvrdzuje, pretože vefká viičšina kovov vytvára 
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štruktúry s najtesnejším uložením atómov (pozri str. 457). Roznym počtom pre­
krývajúcich sa orbitálov i odlišnou veikosťou prekrývania možno vysvetliť vefmi 
rozdielnu pevnosť kovovej vazby rozličných kovov. Meradlom pevnosti kovovej 
vazby je tzv. atomizačné teplo f1.H; kovov, definované ako teplo potrebné na to, aby sa 
tuhý kov premenil na izolované atómyvplynnom stave pri 298K a tlaku 101,325kPa; 
udáva sa v kJ . mol-1• Rozna pevnost vazieb medzi atómami kovov sa prejavuje 
aj verkými rozdielmi v bodoch topenia (napr. ortuť -38,8 °C; nikel 1 452 °C; volfrám 
3 410 °C), roznou tvrdosťou kovov (napr. v Mohsovej stupnici tvrdosti sodík 0,4, 
olovo 1,5, železo 4 až 5, chróm 9) a inými fyzikálnymi vlastnosťami, ktoré závisia od 
štruktúry. Z tohto hradiska sú pochopitefné napr. vefmi vysoké body topenia 
mnohých prechodných kovov (pozri str. 526), pri ktorých sa na kovovej vazbe 
podieiajú aj orbitály d (n-1)-vrstvy. Podstatne menšie sú rozdiely medzi vlast­
nosťami, ktoré závisia od prítomnosti vofne pohyblivých elektrónov, napr. pri 
tepelnej a elektrickej vodivosti a optických vlastnostiach. 

S charakterom kovovej vazby bezprostredne súvisí známa tvárnost kov o v, 
ktorá je daná tým, že vrstvy atómov mažu po sebe kÍzať bez porušenia súdržnosti, 
pretože voTné elektróny stále uskutočňujú vazbu medzi posunutými vrstvami. V ko­
vovom kryštáli počet a orientácia vazieb, tvorených fubovofným atómom so sused­
nými atómami, nepodlieha prílišnému obmedzovaniu, takže po mechanickej defor­
mácii može každý atóm vytvárať vazby približne rovnako pevné ak? povodne. 

: t. 

Energetické pásy 
·'I. 

Predstavme si tvorbu kovového kryštálu postupným prikladaním atóm'ov k fu­
bovoTne vybratému prvému atómu do kryštálovej mriežky. ZvoTme si v ňom ató­
mový orbitál, ktorý sa vyznačuje jednoduchou, t. j. nedegenerovanou hladinou 
energie (orbitál s). Ak máme dva atómy v dostatočne vefkej vzdialenosti, je hladina 
tohto orbitálu dvakrát degenerovaná, to znamená, že sa skladá z dvoch energeticky 
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Obr. 19.2. Štiepenie energetických hladin v kovovom kryštáli 

energetický 

pás 



452 VŠEOBECNÁ CHÉMIA 

rovnocenných zložiek (každému atómu prináleží jedna). Obdobne pri troch dosta­

točne vzdialených atómoch je predchádzajúca hladina trikrát degenerovaná a vše­

obecne v prípade N takých atómov je N-krát degenerovaná. V sústave zloženej 

z dvoch, troch a vačšieho počtu priblížených atómov sa však vplyvom interakcií 

medzi týrp.ito .atómami, spojených s prekrývaním zodpovedajúcich atómových orbi­

tálov, príslušná degenerácia uvažovanej hladiny odstraňuje a nastáva jej štiepenie 

na dve, tri atď. separované hladiny, prináležiace vytvoreným molekulovým orbitá­

lom. V sústave z N atómov sa napokon takým sposobom vytvorl N viaccentrových 

molekulových orbitálov, ktorých hladiny sú veimi tesne zoskupené a vytvárajú tak­

mer spojitý energetický pás (obr. 19.2). Ak vstupujú do interakcie degenerované ató­

mové orbitály, to znamená také, ktorých energetické hladiny sú v izolovanom atóme 

rovnocenné (napr. orbitály p alebo d; porovnaj str. 65), dochádza k podobnému 

štiepeniu na pásy, ktorých charakter je, pravda, zložitejší a hladiny v nich sú nále­

žíte degenerované. 
Rozplývanie diskrétnych energetických hladín na pásy bude najvačšie pri 

-0rbitáloch valenčnej vrstvy, ktoré sú najviac vystavené účinku susedných atómov, 

kým diskrétne hladiny energie vnútorných orbitálov zostanú prakticky nezmenené. 

Všimnime si bližšie pás obsadzovaný valenčnými elektrónmi, ktorý sa označuje ako 

va'lenčný. So zmenšujúcou sa vzdialenosťou l medzi atómami v kryštáli sa tento pás 

v dosledku zosilňujúcich sa medziatómových interakcií postupne rozširuje. Súčasne 

energia E jeho jednotlivých hladin podlieha obdobným zmenám, aké nastávajú pri 

tvorbe valenčnej vazby (pozri str. 95), pričom rovnovážnej vzdialenosti lo medzi 

atómami v mriežke zodpovedá minimum energie. Uvedené energetické zmeny va­

lenčného pásu v kovovom kryštále sú schematicky znázornené na obr. 19.3. 

E 

~ l 
izotovany atom 

~ 
lo 

-l 

Obr. 19.3. Zmeny energie (E) atómových orbitálov pri vzniku kovového kryštálu v závislosti od medu 

jadrovej vzdialenosti (/) 

Podra E. Fermiho (1926) sa na voiné elektróny v kove vztahuje Pauliho 

princíp (pozri str. 66), ktorý pripúšťa rovnakú energiu iba pre dva elektróny, ktoré 

majú opačný spin. Preto pri teplote absolútnej nuly, keď atómy ani elektróny 

nemajú nijakú tepelnú energiu, budú energetické hladiny obsadené vždy dvoma 
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elektrónmi začínajúc najnižšou hladinou. Ak je celkový počet voTných elektrónov 

v kove N, bude pri absolútnej nule zaplnených N /2 róznych hladin, ktoré zodpove­

dajú najnižším prípustným hodnotám energie; všetky ostatné hladiny budú úplne 

prázdne. · 
Existenciu energetických pásov v kryštálovej štruktúre kovu potvrdzuje prí­

tomnost pásov v emisnom rontgenovom spektre, spósobenom prechodom valenčných 

elektrónov na pomerne úzke hladiny K(ls) a L(2s, 2p) pri elektrónových zrážkach. 

Šírka takého pása móže byť dokonca meradlom šírky zaplnenej časti valenčného pása. 

Rozšírením platnosti Pauliho princípu na volné elektróny v kove sa podarilo vyriešit 

niektoré rozpory, ktoré sa objavili na základe klasickej teórie kovovej vazby. 

V zmysle kinetickej teórie plynov, podfa ktorej sa vofné elektróny v kove správajú ako 

jednoatómové molekuly plynu, by mal mať mól kovu tepelnú energiu 4,ó RT, a teda mólová 

tepelná kapacita kovu by musela mať hodnotu 4,ó R (R - plynová konštanta sa rovná približne 

8 kJ. moJ-1. K-1). Avšak podfa empirického Dulongovho-Petitovho pravidla (pozri str. 40) 

má viičšina kovov mólovú tepelnú kapacitu asi 25 kJ. m ol- •. K-1 , t.j. asi 3R • .Ako sme však 

poznali, podfa Pauliho princípu móžu byť aj pri absolútnej nule v najnižšom energetickom stave 

iba dva elektróny, kým ostatné musia byť vo vzbudených stavoch. Toto rozdelenie energie na 

jednotlivé elektróny zostá.va zachované až do vehni vysokých teplót, z čoho vyplýva, že energia 

volných elektrónov v kove prakticky nezávisí od teploty. Preto pri zahrievaní kovu neprijímajú 

vofné elektróny takmer nijakú energiu a mólová tepelná kapacita kovu nadobúda hodnotu 3R, 

ktorá zodpovedá. tepelným kmitom atómov. 

Dóležitou veličinou je počet energetických hladin, ktorý v danom páse pripadá. 

na jednotkový interval energie. Táto veličina, ktorá sa označuje ako hustota stavov 

e(E), je daná vzťahom 
dN' 

e(E) = ­
dE 

(19.1) 

kde N' značí celkový počet stavov, ktoré majú energiu menši u než E. Hustota stavov 

je úmerná odmocnine z energie E, takže krivku závislosti e(E) od E predstavuje 

teoreticky parabolu. V skutočnosti sa však elektróny pohybujú v elektrickom poli 

pravidelne usporiadaných kladných iónov, ktoré im udefujú periodicky sa meniacu 

potenciálnu energiu. Dósledok toho je, že krivky závislosti e(E) od E sa svojím 

tvarom odJišujú od teoretickej krivky; to je znázorncné na obr. 19.4. Okrem toho 

1dei l ny prii)if.I 

~ ener9ia 
•. 

Obr. 19.4. Závislosť hustoty stavov od energie 

táto okolnost sposobuje, že medzi jednotlivými energetickými pásmi sa vyskytujú 

určité zakázané oblasti energie. Tieto tzv. zakázané pásy vymedzujú hodnoty energie, 

ktoré voiné elektróny v kryštálovej štruktúre kovu nemožu nadobúdat a majú 

veTký význam pre vysvetiovanie elektrickej vodivosti látok. 
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Elektrická vodivosť látok 

Elektrická vodivosť je vo všeobecnosti podmienená prítomnosťou vofných elektrónov 
v kryštálovej štruktúre látok a závisí podstatne od obsadenia hladín jednotlivých energetických 
pásov elektrónmi, prípadne od velkosti zakázaných pá1:1ov energie. Najskór však naznačíme, ako 
realizujú vofné elektróny prenos elektriny látkou. 

Ak dáme na kov napiitie, vznikne v ňom elektrické pole, pósobenim ktorého sa vofné elek­
tróny urýchfujú počas pohybu medzi dvoma zrážkami s atómami v mriežke. E lektróny tak 
d ostávajú istú usmernenú rýchlosť, ktorou sa pohybujú z miest nižšieho potenciálu na miesta 
vyššieho potenciálu, v dósledku čoho nastávavedenie elektriny cez kov. J e ze.ujímavé porovnať 
usmernenú rýchlosť elektrónov v smere stúpajúceho potenciálu so strednou rýchlosťou neuspo­
riadaného pohybu elektrónov v kove. Kým stredná rýchlosť má hodnotu asi 106 m . s- 1, usmernená 
rýchlosť elektrónov je prekvapujúco malá a dosahuje iba zlomky milimetre. za sekundu. Tento 
výsledok sa móže zdať v nesúhlase so skutočnosťou, pretožo je známe, že elektrický prúd prebehne 
i vodičom vefmi vefkej dlžky prakticky okamžite. Vysvetfujome to skutočnosťou, že elektrické 
pole sa šíri vo vodiči rýchlosťou blízkou rýchlosti svetla, t. j. 3 . ios m. s-1, čo zna­
mená, že vplyvom vonkajšieho pofa se. dostanú všetky vofné elektróny vo vodiči bez ohfadu 
na jeho dlžku prakticky súčasne do pohybu. 

Podra pásovej teórie kovov móžu sa na vedení elektriny podiefať iba tie elektróny, pre 
ktoré sú v ich v lastnom, prípadne inom energeticky dostatočne blízkom, tzv. vodivostnom páse, 
k dispozícii volné energetické hladiny. Ak nie sú však elektrónom prístupné niektoré vofné hla-0.iny, 
nemóžu byť tieto elektróny, i ked aú vofne pohyblivé, urýchlené elektrickým pofom. Tým by totiž 
dostali energiu, ktorou by holi vyzdvihnuté na vyššie energetické hladiny, ktoré sú už ob sadené 
inými elektrónmi, a to Pauliho princip nepripúšťa. Uvedieme niektoré význačné prípady ob­
sadzovania vodivostných pásov elektrónmi. 

Ak je elektrónmi obsadená iba polovica energetických hladín pása, druhá p olovice. j e 
k dispozíoii na príjem elektrónov so zvýšen ou energiou. V takom prípade móžu byť všetky elek­
tróny, naohádzajú sa v páse, W"ýchlené vloženým elektrickým napatím, čím prispievajú k vedeniu 
elektriny. Takýto prípad sa vyskytuje pri kovoch I. skupiny periodickej sústavy (alkalické kovy 
a kovy podskupiny m cdi), v štruktúrach ktorých obsadzujťl valenčné elektróny práve polovicu 
energetických hladín valenčného s-pá.sa, ktorý tak súčasne prodstavuje vodivos tnýpás (obr. 19.5a). 
Preto sa všetky valenčné elektróny móžu zúčastnit na vedení e lektriny, čím je dobre zrozumitefná 
vynika.júca olektrická vodivosť týchto kovov. V ostatných prípadoch je počet elektrónov schop­
ných prispievať k vedeni u elektriny v porovnaní s počtom valenčných elektrónov viičšinou menší. 

... 

a) b) 

Obr. 19.5. Zaplnenie s-pása e lektrónmi pri kovoch a} prvej a b) druhej skupiny 

Kovy II. skupiny obsahujú dvakrát tofko valenčných elektrónov, kofko majú hladin vo 
valenčnom s-páse, ktorý je toda elektrónmi úplne obsadený. No vonkajšia hladina p je tiež roz­
liírená na energetický pás, k t orý sa. čiastočne prekrýva s valenčným pásom, pretože Ol'bitály s ap 
tej istej vrstvy sú energeticky pomerne blízke. Tieto pomery sú znázornené naobr.19.5b. Valenčné 
elektróny móžu teda obsadzovať aj hladiny p·pása, uplatňujúceho sa ako vodivostný, a v dósledku 
toho se. móžu podiefať na vedoní elektriny kovom. 
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V prípade f.a.žkýoh kovov, najmii. tých, ktoré sa. vyznačujú viičAím počtom valenčných 

elektrónov (prechodné kovy), nastáva. značné prekrývaníe viacerých pá.sov, ktoré sa tak na.vzájom 

miešajú a krivky e(E) v závislosti od E majú vefmi komplikovaný tvar. 
Podra kvantovej mechaniky vytvárajú elektróny, pohybujúce sa v priestore medzi ató­

mami kovu, systém stacionárn ych vln, ktoré sú viac alebo menej rozptylované vplyvom tepelných 

kmitov a.tómov. Tým sa, pravda, s rastúcou teplotou skracuje stredná volná dráha elektrónov 

a teda i čas, po ktorý ich urýchfuje elektrické pole, takže elektrická vodivost kovov klesá. 

Niekedy sa stane, že vofné elektróny látky nemajú síce vo valenčnom páse k dispozícii 

nijaké neobsadené hladiny, ani sa pásy neprekrývajú, avšak nasledujúci vyšší pás je oddelený od 

valenčného pása. pomerne malým zakázaným pásom (obr. 19.6). Niektoré vslenčné elektróny 

zakázaný 
pas 

Obr. 19.6. Vznik zakázaného pása v polovodičoch 

móžu teda nie príliš vefkým dodaním energie zvonka. vystúpiť do vyššieho pása s volnými hladi­

nami, t. j. do vodivostného pása a zúčastnit sa t ak na vedení elektriny. Látky, ktoré sa takto 

správajú, pa.tria do skupiny tzv. polovodičov. Vyznačujú sa tým, že sa. ioh elektrická vodivost 

s rastúcou teplotou zvyšuje, pretože sa zvii.čšuje počet elektrónov excitovaných do vodivostného 

pása. Pre polovodiče jo ďalej charakteristický značný vzrast vodivosti pri ich znečistení cudzími 

látkami, kým pri pravých kovoch je to práva opačne. Vysvetfuje sa to tým, že prítomnosť cudzích 

atómov v štruktúre spósobuje vznik dalších energetických hladín, ktoré sa vkladajú do zakázaného 

pása (obr. 19.6) a ufahčujú tak prechod eloktrónov do vyššieho pása. Ak sú všetky energetické 

hladiny pása. obsadené, pričom medzi ním a „vodivostným" pásom sa nachádza. velký zakázaný 

pás, látka sa správa ako izolátor. 
Za.ujímavým, a nie celkom objasneným javom je tzv. supravodivost kovov, ktorá sa zakladá 

na tom, že pri mnohých kovoch och ladením na extrémne nízke toploty prudko klesno ich odpor 

na takmer nulovú hodn otu. Supravodivost kovov objavil Hola.nďa.n H. Ka.mmerling-Onnes 

(1911), ktorý zistil, že pri teplot€> niekofkých stupňov nad absolútnou nulou prakticky zmizel 

odpor niektorých kovov. Napríklad odpor ortuti klesol pri teplota 4 K až na milióntinu odporu, 

aký má pri teplota vyššej o niekofko stupňov. Odpor cínu bol prakticky nulový pri teplotách 

pod 3, 7 K, t ália niže 2,5 K, a odpor olova už pri teplotách nižších ako 7 ,2 K. Pri niektorých kovoch 

samu však nepodarilo pri teplotáoh, ktoré dosiahol, vyvolat supravodivý sta.v (napríkla.d pri metli, 

kadmiu, p latina, zla.ta, :Goleze). O teoretické objasnenio ~upravodivosti sa pokúšalo viacero vedcov 

a v súčasnoti sa prijíma ná.zor, že jej príčina je v kolektívnom pohybe valenčných elektrónov, 

ktorý možno prirovnat ku spontánnej ma.gnetizácii feromagnetických Já.tok. 

V predchádzajúcom texte sme uviedli len stručný a úplne kvalitatívny ná.črt teórie kovového 

stavu lá.tok, ktorá je jednou z najlepšie prepracovaných oblastí aplikácie kvantovej mechaniky na 

viacelektrónové systémy. Na získa.nie podrobnejšich poznatkov odporúčame špecializovanejšiu 

litera.túru.I) 

1) Pozri na.pr. Ch. A. Wert a R . M. Thomson: Physics of Solids, ruský prekla.d, Izd. 

„Mffi", Moskva 1969; A. J. Dekker: Fysika pevných látek, český preklad, Academia, Praha 

1966. 
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Obr. 19.8. Najtesnejšie usporiadanie gúf; 

VŠEOBECNÁ CHÉMIA 

Obr. 19.7. Najtesnejšie usporiadanie 
gúr v rovine 

a) v rovine, b) v hexagonálnej mrieike a c) v kubickej plošne centrovanej mrie!ke 
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Kryštálová štruktúra kovov 

Osobitný charakter kovovej vazby sa výrazne prejavuje aj v kryštálovej 
štruktúre elementárnych kovov. Túto štruktúru pri vačšine kovov vytvára najtes­
nejšie usporiadanie gufovitých atómov v priestore, takže v podstate ide o pomerne 
jednoduchý geometrický problém maximálneho stesnania gúr rovnakého rozmeru. 

Gule rovnakého rozmeru pri najtesnejšom usporiadaní v rovine sú rozmiestnené 
podia obr. 19.7, pričom ich stredy vytvárajú sieť rovnostranných trojuholníkov. Na 
túto vrstvu možno položiť druhú, úplne rovnakú vrstvu tak, že vrcholy trojuholníkov 
tejto druhej vrstvy ležia nad stredmi trojuholníkov prvej vrstvy, takže gule každej 
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Obr. 19.9. a) Dve zakladné bunky v najtesnejšej kubickej plošne centrovanej štruktúre; b) Vzájomné 
polohy gúl v jednotlivých vrstvách v najtesnejšej hexagonálnej štruktúre; 

farebne je zvýraznené usporiadanie gúf v rovinách ako na predchádzajúcich obrázkoch 
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vrstvy zapadajú do priehlbín susednej vrstvy. Podra obr. 19.8 pritom móžu nastat 
dva rozdielne prípady. Gule tretej vrstvy sa urniestňujú kolmo nad gule prvej vrstvy, 
čím gule obsadzujú uzly najtesnejšej hexagonálnej mriežky (obr. 19.8b). Ak sú však 
gule tretej vrstvy umiestnené v polohách znázornených na obr. 19.8c, dostávajú sa 
gule do uzlov najtesnejšej kubickej plošne centrovanej mriežky. Každá guTa je obkole­
sená dvanástimi inými guTami, takže koordinačné číslo v týchto mriežkach je 12. 
Týmito dvoma sposobmi usporiadallia vypÍňajú gule 74,05 % z celkového priestoru. 
Trochu menej tesné usporiadanie gúI sa vyskytuje pri kubickej priestorovo centro­
vanej mriežke (obr. 19.1) s koordinačným číslom 8 + 6, v ktorej gule vypÍňajú 
68,02 % z celkového priestoru. Polovica medzijadrovej vzdialenosti medzi susednými 
atómami v kryštálovej štruktúre udáva tzv. kovový polomer atómu príslušného kovu. 

Základné bunky obidvoch najtesnejších štruktúr, ako aj kubickej priestorovo 
centrovanej štruktúry sú znázornené na obr. 6.9. Pretože výber základnej bunky 
v najtesnejšej kubickej plošne centrovanej štruktúre može robiť určité ťažkosti, 
znázorňuje ju obr. 19.9a. Pomocou šesťuholníka je tu zobrazený sposob uloženia 
vrstiev gúI, ako holi znázornené na obr. 19.7 a 19.8. Súčasne možno vidieť rozne 
urniestnellie gúT v prvej a tretej vrstve v najtesnejšej kubickej štruktúre. Na obr. 
19.9b vidíme rovnocennost poloh gú! v prvej a tretej vrstve hexagonálnej štruktúry. 
Je zrejmé, že gule, umiestnené uprostred stien základných bulliek kubickej mriežky, 
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predstavujú vlastne rohy oktaédrov, ktorých 
stredy sú prázdne, čím vytvárajú tzv. oktae­
drické dutiny. Okrem toho gule, umiestnené 
v rohoch základných bulliek, obsadzujú spo­
lu s guTami, nachádzajúcimi sa vždy v stre­
doch t roch priiahlých stien rohy tetraédrov, 
ktorých stredy, ležiace v jednej štvrtine tele­
sovej uhlopriečky kocky, tvoria tzv. tetrae­
drické dutiny. Oktaedrické a tetraedrické 
dutiny móžeme, pravda, nájsť aj pri najtes­
nejšej hexagonálnej štruktúre; na obr. 19.10 
a 19.11 sú znázornené tieto dva druhy dutín 
pre obidve najtesnejšie štruktúry. Počet ok­
taedrických dutín je ten istý ako počet gúr 
obsiahnutých v danej najtesnejšej štruktúre, 
kým počet tetraedrických dutín je dvojná­
sobný. 

c\ 

Obr. 19.10. a) Vznik tetraedricke j 
dutiny (na favo) a oktaedrickej du ­
tiny (na pravo) . Znázornenie vzniku 
týchto dutin pri dotyku gúf: b) te­
traedrickej, c) oktaedrickej dutiny. 
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Predstava o oktaedrických a tetraedrických dutinách v najtesnejších štruktúrach je vefmi 
užitočná pre vysvetfovanie kryštálových štruktúr zlúčenín kovov. Mnoho takýchto štruktúr i<i 
totiž možeme odvodiť tak, že uzly najtesnejšej štruktúry obsadíme objemnejšími časticami a do 
oktaedrických aleb o tetraedrických dutín, prípadne do ich určitej časti , v ložíme potom častice­
menšieho objemu. Napríklad z najtesn ejšej kubicke j plošne controvanej štruktúry, obsadenej 
chloridovými aniónmi, vznikne štruktúra chlor idu sodného zasadením sodných katiónov do 
oktaedrických dutín. P odobne z najtesnejšej kubickej plošne centrovanej, prípadne he:xagonálnej 
štruktúry, obsad enej atómami síry, sa získa štruk túra sfaleritu, prípadne wurtzitu vyplnenÍin 
jednej polovice tetraedrických dutín atómami zinku. Alebo ak vložíme atómy hliníka do dvoch 
tretín oktaedrických dutm medzi atómami kyslíka, nachádzajúcimi sa v najtesnejšej hexago­
nálnej štruktúre, rezultuje štruktúra korundu . 

• 

Obr. 19.11 . Oktaedr ické a tetra­
edrické dutiny v hexagonálnej 
štruktúre 

Vačšina kovov tvorí štruktúry zodpovedajúce prvému alebo druhému typu„ 
a len z menšej častí tretiemu. V tab. 19.1 sú uvedené kryštálové štruktúry róznych 
kovov. 

PREHC.AD KRYŠTÁLOVÝCH ŠTRUKTÚR KOVOV 

Štruktúry s najtesnejším usporiadaním 
koordinačné číslo 12 

Kubická plošne 
centrovaná štruktúra 

Cu, Ag, Au, Al, Pb, 
Th, y -Fe, oc-Co, Ni, 
Rh, Pd, Ir, Pt 

Hexagonálna 
štruktúra 

Be, Mg, Zn, Cd, 
TI, Ti, Zr, Hf, 
Cr, Co, Ru, Os 

Tabufka 19.f. 

Kubická priestorovo 
centrovaná štruktúra 
koordinačné číslo 8 + 6 

Li , Na, K, V, Ta, oc-Cr, Mo. 

W, oc-Fe, o-Cr 

Pri polokovoch alebo im blízkych kovoch z podskupín b, pri ktorých sa medzi 
atómami zretefne uplatňujú kovalentné vazby, nezodpovedajú, pravda, kryštálové· 
štruktúry uvedeným trom čisto kovovým typom, ale vefmi často sa blížia k štruk­
túram nekovov s kovalentnými vazbami. V podskupine germánia má germánium 
a sivý cín diamantovú štruktúru, v podskupine arzénu majú bežné kovové modifikácie, 
arzénu, antimónu a bizmutu vrstevnatú štruktúru a v podskupine selénu majú 
polokovy selén a telúr vo svojich kovových modifikáciách retazcovú štruktúru. 



460 VŠEOBE CNÁ CHÉMIA 

Sposoby prípravy kovov 

Najdoležitejší sposob prípravy kovov z rúd je založený na redukcii ich oxidov. 
Možnost redukcie oxidov sa dá približne posúdit podra verkosti elektronegativity 
kovov, pretože tento proces možno aspoň zhruba považovat za redukciu katiónov 
kovov, nachádzajúcich sa v kryštálovej štruktúre oxidov (aj keď nie v čiste iónovom 
stave), na neutrálne atómy elementárneho kovu. Kovy, ktoré majú vačšiu elektro­
negativitu ako zinok (1,6), možu sa zo svojich oxidov vyre~ukovat pri vyššej teplote 
vodíkom (pozri str. 237). Dobrým redukovadlom oxidov je aj uhlík, s ktorým sa darí 
ešt-e aj redukcia napr. oxidu zinočnatého alebo chromitého. Uhlík je významný 
najma pre hutnícku výrobu kovov (berie sa vačšinou koks), nemožno ho však použit 
na redukciu oxidov tých kovov, ktoré s ním v žiari reagujú za vzniku karbidov. 
V takých prípadoch sa redukcia uskutočňuje hliníkom (aluminotermia; pozri str. 475), 
prípadne horčíkom, ktoré majú vefkú afinitu ku kyslíku a sú schopné odoberat ho aj 
oxidom málo elektronegatívnych kovov. 

Z iných kyslíkatých rúd prichádzajú do úvahy uhličitany, ktoré možno podobne 
ako oxidy redukovat uhlíkom, pretože sa pri zahrievaní rozkladajú na ox kovu 
a oxid uhličitý 

ZnC03 = ZnO + 002 (19.2) 

Iné technicky významné sposoby prfpravy kovov využívajú ich sulfidy. Zvy­
čajne sa postupuje tak, že sa sulfidy zahrievaním na vzduchu, t. j. pražením 
(pozri str. 315), zbavia síry, ktorá sa zoxiduje na oxid siričitý. Sulfid sa tým súčasne 
prevedie na oxid, z ktorého sa kov opat vyredukuje uhlíkom 

2ZnS + 3 0 2 - 2 ZnO + 2 SO: (19.3) 

ZnO + C = Zn + CO (19.4) 

Niekedy sa získava kov zo sulfidov zahrievaním sulfidu s práškovým železom 

HgS + Fe = FeS + Hg (19.5) 

Menej významná je redukcia kovových hawgenůJ,ov, ktorá sa robí posobením 
málo elektronegatívnych kovov, ako je vápník, sodík alebo draslík. Halogenidy 
fažkých kovov sa možu spravidJa Tahko redukovat zahriatím v prúde vodíka. VeTký 
význam však nadobudla metóda termického rozkladu halogenidov, najma jodidov 
k~vov na elektricky rozžeravenom volfrámovom drote (A. E. van Ar kel a J. H. de 

Boer 1924) 
ZrI4 = Zr + 2 12 (19.6) 

Kov pripravený podfa tejto metódy sa vyznačuje verkou čistotou, a preto ju 
možno použit aj na čistenie (rafináciu) surových, najma fažkotavitefoých kovov. 

Mnohé kovy sa v súčasnosti pripravujú elektrolýzou taveniny halogenidov, hydro­
xidov alebo oxidov, spravidla v zmesi sinými zlúčeninamí, ktoré znižujú bod topenia 
a zvyšujú vodivost bez toho, že by sa pri daných podmienkach samy elektrolyticky 
rozkladali. Týmto sposobom sa napr. technicky pripravuje sodík, horčík, vápník 

a hliník. 
často sa kovy vylučujú aj elektrolýzou vodných roztokov svojich solí. Tento 

sposob sa použí,v~ v techn!ckej praxi najma na prípravu ~ovov v čistom stave, prí­
padne na rafinacm surovych kovov alebo na pokovovame predmetov na ochranu 
proti korózii. 
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ZLIATINY 

Tuhnutie kovových tavenín 

Ak uvedieme do styku dva alebo viac roztavených kovov, zlejú sa často na 

homogénnu kvapalinu, ktorá potom dostatočným znížením teploty tuhne. Pomerypri 

tuhnutí sa znázorňujú důu.Jrarrwm tuhnutia, v ktorom na os úsečiek nanášame obsah 

jednej z obidvoch zložiek, napr. v hmotnostných, prípadne mólových percentách, 

a na os poradníc teplotu. V nasledujúcej stati opíšeme niektoré najdoležitejšie prípady, 

pričom sa obmedzíme na sústavy, ktorých zložky sa v kvapalnom stave neobmedzene 

miešajú. 

mol% Cd 

t ( 'C) 10 20 30 40 50 60 70 80 so 
400~~-~-~-~~~~
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B 

Obr. 19.12. Diagram tuhnutia sústavy bizmut-kadmium (1-kvapalná fáza) 

1. Obidve zložky sa v tuhom stave nemiešajú a kryštalizujú z taveniny v či.stom 

stave. Tentoprípadnastávanapr. vsústavekadmium- bizmut, ktorej diagram tuhnu­

tia je znázornený na obr. 19.12. Ak necháme roztavenú sústavu kadmia s bizmutom 

pomaly chladnúť, kryštalizuje z taveniny, ktorá obsahuje viac než 40 hm. % kadmia, 

najprv kadmium a z taveniny, ktorá má nad 60 hm. % bizmutu, kryštalizuje najprv 

bizmut. Tým sa tavenina čoraz viac obohacuje druhou zložkou. Súčasne klesá bod 

t uhnutia, a to v prvom prípade podra krivky BE, v druhom prípade obdobne podra 

krivky AE. Krivka BE zodpovedá teda rovnováhe medzi taveninou a kadmiom, 

kým krivka AE zodpovedá rovnováhe medzi taveninou a bizmutom. Tieto krivky 

označujeme ako krivky tuhnutia. Obidve krivky tuhnutia sa pretínajú v bode E, 

v ktorom sú obidva kovy v rovnováhe s taveninou konštantného zloženia (40 hm. % 

kadmia a 60 hm.% bizmutu). Táto tavenina tuhne ako celok bez zmeny zloženia na 

zmes jemných kryštálikov čistých zložiek, tzv. eutektikum; príslušná t eplota (144 °0) 

sa nazýva eutektická. Pod eutektickou teplotou už v danej sústave nemóž.e existovať 

kvapalná fáza. 
2. Obidve zložky tvoria v tuhej fáze stechiometrickú zlúčeninu. V takomto 

prípade pozorujeme na diagrame tuhnutia maximum, ktoré vyznačuje zloženie 

príslušnej zlúčeniny. Ako príklad možno uviesť sústavu zlato- telúr, ktorá má dia-
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C ď a bod topenia zlúčeniny AuTe2 (464 oc ). gram tuhnutia na obr. 19.13. Bod u. a~ , tanovené bodom Ei (pri 447 oc), 
Body E1 a Ei určuj,ú d~e rózne eute~tr~~é p~::é sbodom Ei (pri 416 oC), obsahuje 
obsahuje zlato a zlučemnu ~uTe2 a . 1 ' k bináciou dvoch jednoduchých zlúčeninu AuTe2 a telúr. Diagram Je v astne om 
<liagramov pre sústavy Au-AuTe2 a AuTe2-Te. 

mol Y. Te 
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t 

1 
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l + AuTe2 l +Te 

Au hm Y. Te Te 

Obr. 19.13. Diagram tuhnutia sústavy zlato - telúr 

mol Y. Na 

10 20 90 100 

K hm r. Na Na 

Obr. 19.14. Diagram tu hnutia sústavy draslík - sodík 
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Zložky často tvoria niekorko zlúčenín. V tomto prípade diagram tuhnutia 

zahrňuje pre každú zlúčeninu maximum a dva eutektické body po jeho stranách. 

Také diagramy tuhnutia sa vyskytujú aj pri iných sústavách, nielen kovových, napr. 

pri sústave kyseliny sírovej a vody (pozri str. 328) alebo pri sústave amoniaku a vody 

(pozri str. 346). 

Móže sa vyskytnúť prípad, že zlúčenina prítomná v sústave sa pri zahriovaní už pod bodom 

topenia rozkladě., pričom odlučuje tuhú fázu a vzniká tavenina iného zloženia. nož tuhá fáza. 

Príkladom móže byť sústa.va draslík- sodík, v k torej existuje zlúčenina N112K , ktorá. sa pri 7 °C 

rozkladá na tuhý sodík a taveninu. Diagram tuhnutia (obr . 19.14) javí zlom určený bodom P, 

v ktorom sa pretínajú krivky tuhnutia. BP a EP, a ten udáva. zloženie taveniny. B od C, k torý 

predstavuje noskutočné maximum krivky tuhnutia EP, udáva zloženie zlúčeniny. Teplota zodpo­

vedajúoa bodu P nazýva sa peritelctická; od eutektiokej teploty sa Jíši tým, že pod i1ou obstojí 

kvapalná fáza. Rozklad, ktorý prebieha pri peritektiokej teplote, označuje sa ako inkongruentné 

:topenie a ním vytvorené fázy predstavujú tzv. peritektikum. Naproti tomu topenie zlúčeniny, pri 

k torom vznikajúca tavenina má rovnaké zloženie ako tuhá fáza, je lcongruentné. 
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Obr. 19.15. Diagram tuhnutia sústavy striebro - zlato 

3. Obidve zložky sú v tuhom stave neobmedzene miešateiné a tvoria zmesové 

kryštály. Diagramy tuhnutia týchto sústav sa podstatne líšia od predchádzajúcich 

typov. Príkladom tohto správania saje sústava striebro-zlato. Tavenina a zmesové 

kryštály, ktoré sú s ňou v rovnováhe, líšia sa od seba zložením pri všetkých teplotách 

medzi bodmi topenia čistých zložiek. V diagrame tuhnutia (obr. 19.15) dostávame dve 

krivky: horná 1 (liquidus) udáva body tuhnutia v závislosti od zloženia kvapalnej 

fázy a dolná s (solidus) zase body topenia v závislosti od zloženia tuhej fázy. Ak 

ochladzujeme napr. taveninu, ktorej zloženie je dané bodom A, vylučujú sa z nej 

pri tuhnutí zmesové kryštály zloženia určeného bodom B. Tavenina sa tak ochudob­

ňuje o zlato a jej bod tuhnutia klesá pozdlž krivky AA'. Ak je ochladzovanie veTmi 

pomalé takže zmesové kryštály sú neustále v rovnováhe s taveninou, mení sa 

zloženie všetkých kryštálov, a to pozdlž krivky BB'. V bode B' celá sústava 

stuhne a má rovnaké zloženie, aké mala povodná tavenina. 

Ca.stým prípadom je, že bod topenia zmesových kryš tálov má minimum ležiaoe pod bodom 

topenia. obidvooh zložiek. Príldadom toho je sústava draslík-rubídium, v diagrame tuhnutia 

ktorej (obr. 19.16) sa objavuje minimum M, spoločné pre obidve krivky 1 a. s. Prizodpoveda.júcej 
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teplota (32,8 °C) sa sústava topí a tuhne na homogénne kryštály toho istého zloženia (20 hm.% 
draslíka a 80. hm. % rubídia). 

Doteraz sme predpokladali, že v tuhej fáze sú obidve zložky alebo nemiešateiné, alebo 
naopak neobmedzene miešatefné. Móže sa však vyskytnút aj prípad obmedzenej miešatefnosti, 
na.pr. pri sústave striebro-meď. Diagram tuhnutia tejto sústavy (obr. 19.17) sa podobá jednodu­
chému diagramu sústavy, ktorej zložky netvoria zlúčeniny ani zmesové kryštály (porovnaj 
obr. 19.12). Na jeho okrajoch sa však ešte na{)hádzajú oblasti zrnesových kryštálov, ktoré sú na­
vzájom oddelené dvojfázovými oblastami. F áza, označená ako ex, predstavuje kryštály striebra, 

t 
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tuhy roztok 

mol r. Rb 
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Obr. 19.16. Diagram tuhnut ia sústavy draslík- rubídium 

80 100 

Rb 

ktoré obsahujú určité množstvo metli a fáza, označená ako (3, je zasa tvorená kryštálmi metli 
s malým obsahom striebra. A.k ochladzujeme taveninu, ktorej zloženie sa na{)hádza medzi bodmi 
C a E , vylučuje sa z nej ex-fáza a jej bod t uhnut ia klesá podra krivky AE; zloženie ex-fázy sa prit om 
mení podfa krivky AC. Pri dosiahnutí eu tektickej teploty (779 °C), určenej bodom E, st uhne 
všetka tavenina ako e utekt ikum, skladujúce sa z ex- a {3-fázy, ktorých zloženie udávajú body 
C a D . Obdobne je t o aj pri ochladzovaní taveniny so zložením medzi bodmi D a E, lenže v tom 
prípade z nej kryštalizuje /3-fáza. Ak má ale sústava zloženie medzi bodmi A a C, prípadne Ba D , 
získa sa stuhnut ím taveniny len ex-, prípadne {3-fáza, za predpokladu ustafovania rovnovážn eho 
zloženia v celej tuhej fáze. 

Štruktúra zmesových kryštálov kovov 

Zmesové kryštály kovov možno podfa ich vnútornej stavby rozdelif na suhsti­
tutné a intersticiálne (me,dzimriežkové). 

Substitučné zmesové kryštály (obr. 19.18b) vznikajú tak, že v kryštálovej 
štruktúre jedného kovu sú niektoré atómy nahradené atómami iného kovu. Naprí­
klad v kryštáli striebra můžu sa jednotlivé atómy Ag postupne nahradzovať bez 
zmeny štruktúry ató mam i A u, až úplnou náhradou vznikne kryštál čistého zlata. 
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Obr. 19.17. Diagram tuhnutia sústavy str i ebro-m eď 

~) C) 

Obr, 19.18. Schéma usporiadania atómov ; 
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a) v čistom kove, b) v substitučnom zmesovom kryštáli, c) v interstici~lnom zmesovom kryšdli a d) v hyperštruktúr~ 
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štruktúra kterého je zhodná s kryštálovou štruktúrou striebra. Substitučné zmesové 
kryštály sa vyskytujú najma pri kovoch chemicky vefmi podobných, ktoré sa na­
chádzajú v tej istej podskupine periodickej sústavy. Okrem uvedeného príkladu 
striebro-zlato vytvárajúichaj dvojice draslik-rubídium, kobalt-nikel, molybdén­
volfrám, nikel - paládium, antimón - bizmut a i. Pre tvorbu zmesových kryštálov 
j e významná aj pomerná veikosť atómov obidvoch kovov, pretože pri náhrade 
niektorých atómov v kryštálovej štruktúre inými nastáva deformácia štruktúry 
a menia sa rozmery základnej bunky. Ak je rozdiel medzi kovovými polomermi 
atómov kovov vačší než asi 15 % polomeru základného kovu, substitučné zmesové 
kryštály sa nevytvárajú. 

Tvorba zmesových kryštálov je pravidelne spojená so znížením elektrickej vodivosti, ktoré 
je tým vačšie, čím viac cudzích atómov je prítomných v štruktúre daného kovu. Možno to vy­
svet.liť tým, že cudzie atómy sú nepravidelne rozmiestnené, čím prekážajú do istej miery vytvá­
raniu stacionárnych vfn elektrónov a ich stredná vofná dráha sa tak zmenšuje. So vstupom ou­
dzích atómov je badatefné i zmenšenie ťažnosti kovov, p retože sa tým sťažujú vzájomné sklzy 
.atómovýoh vrstiev. 

Menej časté sú intersticiálne zmesové kryštály (obr. 19.18c), které sa označujú 
.aj a.ko tuhé roztoky. Pri ich vzniku vstupujú malé atómy (H, B, C alebo N) do medzier 
v najtesnejšej kovovej štruktúre. Pomer polomeru atómu fahkého prvku k polomeru 
atómu kovu nesmie byť pri tom vačší než 0,41 pre atóm v tetraedrickej medzere a 0,59 
v oktaedrickej medzere. Intersticiálne zmesové kryštály nachádzame pri prochodných 
kovoch a sú podstatou prevažnej vačšiny ich hydridov, boridov, karbidov a nitridov, 
pri ktorých sa o nich tiež píše. 

Vefký technický význam má tvorba intersticiálnych zmesových kryštálov železa s uhlíkom. 
No tá je komplikovaná tým, že pomer polomerov atómov uhlíka a železa je 0,60 a je teda veimi 
blízky uvedenej kritickej hodnota. Tuhý roztok uhlíka v y-železe je austenit, ktorého rých1ym 
ochlaclením sa získa martenzit, presýtený tuhý roztok uhlíka v a -železe, ktorý vyniká.mimoriadnou 
tvrdosťou. Premena austenitu na martenzit je podstatou kalenia ocole, ktorým ocer získava svoju 
charakteristickú tvrdosť (pozri s tr. 641). 

V prípade substitučných zmesových kryštálov s pomerom počtu atómov 1 : 1, 
prípadne 3 : 1 može pri ochladení na dostatočne nízku teplotu nastat premena ná­
hodného rozmiestnenia atómov na ich pravidelné usporiadanie po celej štruktúre. 
Taký proces označujeme ako vznik tzv. hyperštruktúry (obr. 19.18d). Možnosť vzniku 
hyperštruktúry je podmienená tepelnou energiou atómov, rozdielom v potencionálnej 
energii neusporiadaného a usporiadaného stavu, ako aj vefkosťou energetickej 
bariéry spojcnej s výmenou miesta medzi dvoma atómami. Ide tu o kooperatívny 
fenomén1), podobne ako feromagnetizmus alebo, ako sme poznali, supravodivost 
(pozri str. 455). Zlíatiny s hyperštruktúrou sa výrazne líšia od neusporiadaných 
zmesových kryštálov niektorými fyzikálnymi vlastnosťami. Majú napr. podstatne 
vyššiu elektrickú vodivost a aj ich tažnost je pomerne vačšia. Hyperštruktúry sa 
pozorovali napr. pri zliatinách CuAu, Au0u3 , Ni3Fe, An3Zn, Fe3Al a i. 

Metódy výskumu zliatin 

Pre výskum zliatin majú prvoradý význam fyzikálne metódy, ktoré tvoria náplň tzv. 
jyzikálnochemickej analýzy, zakladatefom ktorej sa. stal N. S. Kurnakov (1903). Podstata 
fyzikálnochemickej analýzy je v určovaní zmeny niektorej fyzikálnej vlastnostiJtlaku pary, 

') Podstata kooperatívnych fenoménov je všeobocne v tom, že častice (atómy, molekuly 
.a pod.) si určittí vlastnost navzájom ovplyvňujú vo vačších skupinách. 
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bodu topenia, hustoty, mernej tepelnej kapacity, elektrickej vodivosti, magnetickej susceptibility 
a i.) sústavy v závislosti od jej zloženia, ktoré sa plynule mení. Výsledky merania sa potom zná­
zornia graficky, a to tak, že zloženie, vyjadrené v hmotnostných alebo mólových zlomkoch, prí­
padne v percentách jednej zo zložiek sústavy, sa nanáša na os úsečiek, kým hodnoty sledovanej 
fyzikálnej veličiny sa nanášajú na os poradníc. Získané diagramy podla tvaru kriviek informujú 
<> fázových zmenách prebiehajúcich v sústave a umožňujú stanoviť podstatu týchto zmien, ako 
aj charakter vznikajúcej tuhej fázy, prípadne jej zloženie. 

Osobitným druhom fyzikálnochemickej analýzy, ktorý sa pri výslm:me zliatin najčastejšie 
používa, je tzv. termická analýza. Zakladá sa na zisťovaní tepelných efektov, ktoré nastávajú pri 
fázových zmenách v danej sústave, a to na základe zmien jej teploty v závislosti od času. Ak na 
<>s úsečiek nanášame čas a na os poradníc zodpovedajúcu teplotu taveniny pri jej samovoinom 
<ihladnutí, obdržíme tzv. krivku chladnutia. Na obr. 19.19 je znázornených niekoiko typických 
kriviek chladnutia. Krivka A patrí sústave, ktorá tuhne bez toho, že by pritom menila svoje 
z loženie (čisté kovy a zliatiny s eutektickým zložením). Vidíme, že v určitom časovom intervale 

cas 
Obr. 19.19. Krivky chladnutia 

čas --- A zloženie B 

Obr. 19.20. Zostrojenie diagramu tuhnutia z kriviek chladnut ia 



468 VŠEOBECNÁ CHÉMIA 

sa klesanie teploty za.staví, čo sa na krivke tuhnutia prejaví vodorovným úsekom. Toto prerušenie 
chladnutia je spósobené tým, že pri premene kvapalnej fázy na tuhú uvofňuje sa skupenské t eplo 
tuhnutia. Krivka B zodpovedá sústave, v ktorej má kvapalná a tuhá fáza pri tuhnutí rózne 
zloženie. Bod tuhnutia tu v priebehu kryštalizácie klesá, takže aby kryštalizácia mohla pokra­
čovat, musí sa sústava ochladzovať. Rýchlosť ochladzovania sa však zmenšuje uvofňovaným 
skupenským teplom a v dósledku toho krivka chladnutia javí zlom (na krivke B). V prípade, že sa 
pri ochladzovaní dosiahne eutektická teplota, vznikne vodorovný úsek (krivka C), z dÍžky kterého 
možno predpokladať obsah eutektika v stuhnutej tavenine. Na základe kriviek chladnutia, vynese­
ných pre rad tavenín s dvoma ;-Jožkami pri róznom pomere ich hmotností, možno zostrojiť dia­
gram tuhnutia skúmanej sústavy. Spósob zostrojenia tohto diagramu je schematicky vyznačený 
na obr. 19.20. · 

Okrem terrnickej analýzy sa pri výskume zliatin často robí mikroskop ické p ozorovanie ich 
povrchov. Tieto povrchy sa predtýrn vybrúsia, vyleštia a potom naleptaj ú chernickymi činidlami 
(roztokmi kyselín, hydroxidov, róznych solí a pod.), prípadne aj sfarbia. V ostatnom čase sa pre 
štúdium zliatin uplatňujú metódy róntgenovej štruktúrnej analýzy, ktoré umožňujú stanovii 
štruktúru prítomných kryštálov, čo je v podstate základ pre pochopenie zloženia i vlastnost[ 
zliatin. N aproti tomu možnosti výskumu zliatin chemickými metódami sú vefmi obmedzené, pre­
tože sa zo zliatin často nedajú izolovat zlúčeniny kovov, ktoré obsahujú. Níekedy dokorica ani 
z výsledkov analýzy takých zlúčenín nemožno správne určíť ich zloženie, a to vzhradom na rózne· 
defekty v ich kryštálovej štruktúre, prítomnosť vakancíí a pod. 

Intermetal ické zlúčeniny a fázy 

Na základe termickej analýzy bola objavená existencia vefkého počtu zlúčenín 
kovov navzájom, ktoré sa súborne označujú ako intermetalické zlúčeniny. Zloženie 
týchto zlúčenín vačšinou nezodpovedá normálnym stechiometrickým mocenstvám, 
prípadne oxidačným stupňom, ktoré kovy uplatňujú v zlúčeninách iónového alebo 
kovalentného typu, a je teda netalenčné. Óasto pri nich pomer počtu atómov nie je 
určený jednoduchým pomerom malých čísiel, na pr. Ni5Zn21 , Cu31Sns, Cu9Al4 a i. 
Určité dva prvky sú zvyčajne schopné tvoriť viacero intermetalických zlúčenín , 

pričom sa ich zloženie neriadi zákonom násobných zlučovacích pomerov. Napríklad 
sodík vytvára s ortuťou viacero zlúčenin: NaRg4 , NaRgz, Na7Hg8 , NaHg, Na3Hg2" 
Na5Hg2 , Na3Hg. Intermetalické zlúčeniny často nevyhovujú ani zákonu stálych 
zlučovacích pomerov a ich zloženie sa móže v určitých medziach meniť, to znamená, 
že sú bertoliilmi (pozri str. 175). Z toho dovodu sa intermetalické zlúčeniny zahrňujú 
do šfršej kategórie tzv. intermetaHckých fáz, ktorými rozumieme kovové kryštály, 
ktoré sa tvoria v sústavách kovov v určitej oblasti zloženia a ktorých zloženie možno 
odvodiť od vzorcov ideálnych zlúčenín s presnýrn stechiometrickým zložením. leh 
existenčné oblasti sú v diagramoch tuhnutia oddelené od oblastí čistých zložiek alebo 
aj zmesových kryštálov dvojfázovými oblasťami, v ktorých sa vyskytujú súčasne 
t avenina aj kryštály, prípadne kryštály rózneho druhu. Intermetalické fázy možno 
považovat za chemické zlúčeniny, ak chemickú zlúčeninu charakterizujeme ako, 
homogénnu zloženú látku, ktorej vlastnosti nemožno previesť plynulou zmenou zlo-, 
ženia na vlastnosti ktorejkofvek jej zložky (H. Remy). Je zrejmé, že s intermetalic­
kými fázami sú dosť príbuzné substitučné zmesové kryštály, líšia sa však od nich. 
spojitým vzťahorn k zloženiu a štruktúre obidvoch čistých zložiek alebo aspoň jednej 
z nich (pozri str. 464). 

Intermetalické zlúčeniny prejavujú viac alebo menej zmenené vlastnosti v po­
rovnaní s kovmi, ktoré ich vytvárajú. Sú viičšinou krehkejšie než čisté kovy a často 
majú aj menšiu elektrickú vodivosť. Vo všeobecnosti sa vlastnosti týchto zlúčenín 
líšia od kovových vlastností tým viac, čím rozdielnejšiu elektronegativitu majú ich. 
zložky. Pri zložkách s vefmi rozdielnymi elektronegativitami javia niekedy inter-
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metalické zlúčeniny aj normálne „valenčné" zloženie, napr. Mg2Sn, Mg2Pb, Li3Sb, 
Mg3Bi2 a pod. Také zlúčeniny majú vlastnosti dosť blízke binárnym zlúčeninám kovov 
ako sú oxidy, sulfidy alebo halogenidy, sú elektricky takmer nevodivé a tiež ich 
.kryštálové štruktúry zodpovedajú valenčným typom (antištruktúra fluoridu vápena­
tého, fluoridu bizmutitého, A-typu M20 3 a i.). K tomuto druhu intermetalických 
zlúčenín sa úzko primykajú mnohé binárne zlúčeniny kovov s prvkami slabo nekovo­
vého, prípadne polokovového charakteru, ako silicidy, fosfidy, arzenidy alebo teluridy. 

Intermetalické zlúčeniny často vznikajú zo svojich prvkov za silného vývinu 
tepla a sú vefmi stabilně. leh zlučovacie teplá sa všetky zvačšujú s poklesom elekt ro­
negativit póvodných zložiek, takže aj pevnosť ich vazieb v tomto zmysle stúpa. 

Niektoré zlúčeniny možno pripraviť aj reakciou alkalických kovov s vhodnými zlúčeninami 
kovov v kvapalnom amoniaku 

4 Zn(CN)2 + 9 Na = NaZn4 + 8 NaCN (19,7) 

Zaujímavá je skutočnosť, že mnohé intermotalické zlúčeniny, ktoré obsahujú kovy I Vb 
.až VIb podskupiny periodickej sústavy, sa rozpúšťajú v kvapalnom amoniaku na intenzívne 
sfarbené roztoky, ktoré vedú elektrický prúd. Toto rozpúšťa.nie je tedanevyhnutne spojené s ioni­
záciou príslušných zlúčenín. Pri elektrolýze sa podia toho menej elektropozitívny kov vylučuje 
na anóde a druhý zasa na katóde. V prípade elektrolýzy roztoku zlúčeniny Na4Pb9 sa napr. na 
anóde vylučuje olovo, kým na katóde sodík, a to presne podia elektrolytického zákona. Preto 
možno oprávnene predpokladať, že olovo je v roztoku prítomné ako záporne nabité, pričom 
vytvára polyplumbidové anióny Pbe-, ktoré možno prfrovnať napr. k polyjodidovým aniónom 
(pozri str. 303). Anióny Pb;- zrejme vznikajú z aniónov Pb•-, s elektrónovou konfiguráciou 
vzácneho plynu, pripojením neutrálnych atómov olova a zoskupujú sa potom na agregáty ultra­
mikroskopickej vefkosti. 

V niektorých prípadoch je pre zloženie a štruktúru intermetalických zlúčenín 
rozhodujúci pomer počtu valenčných elektrónov k počtu atómov (Humeho-Rotheryho 
pravidlo). Za valenčné elektróny sa v tomto prípade považujú len elektróny vo vrstve 
n, teda bez elektrónov v orbitáloch (n-l)d; pri kovoch VIII. skupiny sa počet 
valenčných elektrónov považuje konvenčne rovný nule. Pri zlievaní dvoch kovov, 
ktoré majú rózny počet valenčných elektrónov, získa sa vačšinou ten istý rad kovo­
vých fáz, označených ako oc,{J, y, s a 'Y/ · Vhodným príkladom je sústava meď-zinok, 
ktorej diagram tuhnutia je znázornený na obr. 19.21. Prídavok zinku k medi spóso­
buje najprv nahradzovanie atómov medi v plošne centrovanej kubickej štruktúre 
atómami zinku, čím vzniká oc-fáza zmesových kryštálov. Súčasne však vzrastá pomer 
valenčných elektrónov k atómom, pretože každý atóm zinku poskytuje dva valenčné 
.elektróny. Len čo sústava obsahuje tofko zinku, že pomer valenčných elektrónov 
k atómom dosiahne hodnoty 21/ 14 = 3/2, oc-fáza prechádza na kubickú priestorovo 
centrovanú intermetalickú {J-fázu (CuZn) s neusporiadaným rozmiestnením atómov 
do mriežkových polóh. Táto fáza sa pri teplote niže 468 °C mení na {J' -fázu, ktorá sa 
vyznačuje usporiadaným rozmiestnením atómov v štruktúre (hyperštruktúra {J-fázy). 
Dalšim prídavkom zinku pri pomere valenčných elektrónov k atómom rovnajúcim 
sa 21/13 prechádza {J-fáza na zložitú kubickú y-fázu (Cu5Zn8) a tá potom pri pomere 
valenčných elektrónov k atómom 21/12 = 7 /4 na nejtesnejšiu hexagonálnu i::-fázu 
(CuZn3). Pri ešte vyššom obsahu zinku sa postupne tvorí 'Y)-fáza zmesových kryštálov 
zinku a metli s deformovanou hexagonálnou štruktúrou. 

Možno povedať, že pomer valenčných elektrónov k atómom rovný 3 : 2 vše­
obecne platí pre každú {J-fázu, 21 : 13 pre každú y-fázu a 7 : 4 pre e-fázu. V tab. 19.2 
je uvedené zloženie niektorých typických intermetalických fáz {J, y a e. 
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Obr. 19.21. Diagram tuhnutia sústavy meď-zinok 

Tabufka 19.Z 
ZLOŽENIE INTERMETALICKÝCH FÁZ PODl:.A HUMEHO - ROTHERYHO 

{J.fázy 
21 :14 = 3:2 

Cu Zn 

Ag Zn 

Ag Cd 

Cu5Sn 

CuBe 

Cu3 AI 

y-fázy 
21 :13 

CusZns 

AgsZns 

AgsCds 

Cu31 Sn8 

e-fázy 
21 :12 = 7:4 

Cu Zn, 

AgZn3 

AgCd3 

Cu3Sn 

CuBe3 

Humeho-Rotheryho pravidlo možno teoreticky objasnjť tým, že po obsadení valenčného 
pása danej fázy valenčnými elektrónmi musia ďalšie elektróny vstupovat do vyššieho pása, takže 
je energeticky výhodnejší vznik novej fázy, ktorá obsahuje vo valenčnom páse vii.čší počet energe­
tických hladín. Výpočtami sa. ukázalo, že stredný počet elektrónov, pripada.júci na jeden atóm, 
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ktorý je potrebný na zaplnonie valenčného pása, je pri oi-fáze 1,36, pri {3-fáze 1,48, pri y -fá.ze 1,54 

a pri s-fáze 1,69. Podfe. Humeho- Rotheryho pravidlasapočetvalenčnýchelektrónovnajeden 

a.tóro, vyžadovaný pro fázu {3, y a i;, rovná 1,50; 1,615 a 1, 75. Je teda zrejmá úzka súvislosť medzi 

koncentráciou valenčných elektrónov, pri ktorej vzniká príslušná fáza, a Strednou koncentráciou 

elektrónov, pri ktorej je obsadený valončný pás tejto fázy. 
Pri značnom rozdielo v kovových polomeroch atómov dvoch kovov, ktoré tvoria intermeta­

lická fázu, BÚ pre jej štruktúru rozhodujúce predovšetkým geometrické požiadavky kryštálovej 

mriežky. V prípade zliatin B pomerom počtu atómov l : 2, ak je poroer obidvoch kovových 

polomerov zhruba l ,20 až 1,30, vznikajú štruktúrne pomerne zložité tzv. Lavesovejázy. Príkladom 

móžu byť zlúčeniny MgCu2 , NaAu2 , KBiz, AgBe2 a i., ktoré majú kubické štruktúry, a MgZn„ 

Ce.Mg2 , TiFe2 , CrBe2 , MgNi2 a i. s hexagonálnymi štruktúrami. 

Obr. 19.22. Štruktúra zlúčeniny Na TI (Zintlova fáza) 

Zliatiny najmenej clektronege.tfvnych kovov, t. j . alkalických kovov, s kovmi BO značne 

vyššou elektronegativitou obse.hujú vazby, ktoré možno oprávnene pove.žove.ť za prechodné medzi 

kovovými, iónovými a. kovalentnými. To BÚ tzv. Zintlovejázy s pomerorn počtu atómov l : 1, kt.o­

rých typickým príkladom je zlúčenina NaTI. Táto zlúčenina vytvára kubickú priestorovo centro­

vaná štruktúru (obr. 19.22), pričom e.tómy každého druhu sú samy o sebe uBporiadané ne.spósob 

štruktúry diamantu. Do tejto skupiny pa.trie. ešte zlúčeniny Ne.In, LiGe., Liin, LiZn e.lebo LiCd. 

Vlastnosti zliatin a ich úprava 

Vlastnosti zliatin sa podste.tne lfšia od vlastností čistých zložiek, čo je celkom pochopiteiné 
vzhfadom na tvorenie róznych zlúčenín, prípadno fáz alebo tuhých roztokov pri zlievaní. Predo­

všetkým, elektrická vodivosť zliatin býva všeobecne nižšia ako vodivosť ich zložiek, ako sme už 

spomenuli pri zmesových kryštáloch. Rovnako magnetické vlastnosti zliatin sú niekedy iné ako 

pri kovech, ktoré ich tvoria. Napríklad prísadou uhlíka, chrómu, volfrámu, kobaltu a i. k železu 
možno získat zliatiny, ktoré sa používe.jú na výrobu perme.nentných magnetov. Dokonce. z para­

magnetických, prípadne i diamagnetick ých kovov m ožno získat feromagnetické zliatiny, akou 

je ne.pr. zliatina mangánu s arzénom alebo antimónom, mangánu s medou a hliníkem alebo cínom 

(Heuslerove zliatiny). Bod topenia zliatin je vefmi často znížený (pozri str. 461), nie zriedka dost 

hlboko pod bod topenia najnižšie se. topiacej zložky. Príkladom zliatiny s vefmi nízkym bodom 

topenia móže byť tzv. Woodov kov, ktorý se. skladá z 50,1 % bizmutu, 24,9 % olova, 14,2 % 
cínu a 10,8 % kadmia. Topí se. pri 65,5 °C, to znamená už v horúcej vode, kým bod topenia naj. 
fe.hšie tavitefnej zložky, cínu, je 231,8 °0. Naproti tomu tvrdost zlie.tin je zvyčajne vii.čšie. než 

tvrdosť príslušných zložiek, najma ak se. pri zlievaní tvoria intermetalické zlúčeniny, ktoré sú 

Bpravidla tvrdšie než zlievané kovy, avšak aj menoj pevné a niekedy až krehké. Mimoriadne velkou 
tvrdosťou se. vyznačujú najmli. zliatiny, ktoré obsahujú tuhé roztoky (pozri str. 466). 
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Mechanické vlastnosti zliatin možno zlepšiť r6znym špeciálnym spracovaním, napr. ko­
vaním, valcovaním, vyťahovaním drótov, vytvrdzovaním a pod. Vyťahovanie je pozoruhodné 
-tým, že ním možno získať dróty, ktoré sú prakticky jediným monokryštálom s d!žkou aj niekoI­
kých metrov, ktorý má dokonalú kryštálovú štruktúru bez akejkoivek poruchy. Vytvrdzovanie 
je založené na rýchlom ochladení zliatiny tvorenej zmesovými kryštálmi, čím sa kryštály stanú 
presýtenými a dlhším státím pri miernej teplota sa postupne rozpadajú, čím vzniká štruktúra, 
ktorá sa vyznačuje vynikajúcimi mechanickými vlastnosťami, najmii tvrdosťou a pevnosťou 
v ťahu. 

Vlastnosti zliatin i možnosti ich úpravy spósobujú, že zliatiny predstavujú pre technickú 
prax vačšinou vhodnejšie materiálý ako čisté kovy. 



20. HLINfK 

Sposob vazby 

Hliník ako jednoduchá látka je typický kov, avšak v zlúčeninách javí sklon 

k tvorbe kovalentných vazieb. Doležitejšie atómové vlastnosti hliníka sú uvedené 

v tab. 20.1. 

ATÓMOVÉ VLASTNOSTI HLINÍKA 

loni začná energia [eV] 

Al = Al + + e 
AJ + = Ail++ e 
Ali+ = Ail+ + e 

Kovový polomer [nm] 

lónový polomer AP+ [nm] 

Kovalentný polomer [nm] 

Elektronegativita podra Pauli nga 

Hydratačné teplo AP+ [kj . mol- 1] 

6,0 
18,8 
28,4 

0,143 

0,051 

0,1248 

1,5 

4 456 

Tabulka 20.1 

Atóm hliníka v základnom stave má elektrónovú konfiguráciu (l s)2 (2s)2 (2p )6 

(3s)2 (3p)1• Ionizačná energia atómu hliníka je trocha menšia než pri atóme bóru, 

a preto je vznik katiónu Al3+ s elektrónovou konfiguráciou predchádzajúceho vzác­

neho plynu pravdepodobnejší. Napriek tomu trojnásobná ionizácia atómu hliníka 

pri chemických dejoch je ešte natoiko obťažná, že sa jednoduché katióny AlH v bi­

nárnych zlúčeninách ani v bezvodých soliach obvykle nevyskytujú. Na rozdiel od 

bóru však vo vodných roztokoch bežne jestvujú hydratované hlinité katióny, ktoré 

predstavujú akvakomplexy [Al(H20 )6]3+. Tieto katióny sú súčasťou aj kryštálovej 

štruktúry roznych hydratovaných solí hlinitých. 
Kovalentné vazby atómu hliníka sú vzhfadom na jeho malú elektronegativitu 

vačšinou veimi silne polám e, takže sú často v blízkosti konvenčného rozmedzia medzi 

iónovosťou a kovalenciou (porovnaj str. 92). Atóm hliníka, na rozdiel od atómu 

bóru, nejaví prakticky tendenciu vystupovat v hybridnom stave SP2 a vytvárat v ňom 

jednoduché molekuly AlX3 • Je to pravdepodobne podmienené neschopnosťou hliníko­

vého atómu produkovat použitím Pz-orbitálu :n-viizby, ktoré by takým molekulám 

dodali dodatočnú stabilitu. Fluorid hlinitý má vysokomolekulovú štruktúru so 
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značným stupňom iónovosti a aj kovalentné zlúčeniny hlinité, ktorých stechio­
metrický vzorec je AlX3, sú vždy určitým spósobom polymerizované. Buď aj tu 
vznikajú vysokomolekulové polymérne zoskupenia, ako je to napr. pri tuhom hydride 
alebo chloride hlinitom, alebo sa vytvárajú aspoň dimérne molekuly, ako Al2Cl6 
v plynnom stave, Al2Br6, Al2I6 alebo A1i(CH3)6. Tú to dimerizáciu si móžeme pred­
staviť tak, že atóm hliníka v jednoduchej molekule AlX3 nadobudne hybridný stav 
SP3, a potom sa napojí na inú rovnakú molekulu koordinačnou vazbou (halogenidy), 
prípadne trojcentrovými vazbami, podobnými vazbám v diboráne (alkylzlúčeniny). 
Je však zaujímavé, že halogenidy i alkylzlúčeniny hlinité napriek svojej dimérnej 
štruktúre prejavujú vefký sklon prijímať elektrónové páry róznych neutrálnych 
molekúl alebo aniónov a poskytovať tak tetraedrické komplexy, na pr. ChAl-N(CH3)3, 
[A1Cl4] - a pod. Touto vlastnosťou teda uvedené hlinité zlúčeniny nápadne pripomí­
najú halogenidy borité (pozri str. 441) . 

Ako sme sa už zmienili, atóm hliníka móže byť, podobne ako atóm bóru, zapo­
jený do systému trojcentrových, prípadne viaccentrových vazieb. Jeho sklon k takým 
vazbám je však predsa menší než v prípade bóru a netvorí preto napr. zlúčeniny 
analogické boránom. 

VAZBOVÉ MOŽNOSTI ATÓMU HLINÍKA 

Typ 
hybridizácie Vazby 

Atóm hliníka s oktetovou konfiguráciou 

iónová vazba 

Príklady 

SP3 4a A'2Cl6 v plyn nom stave; 
Al2Br6 ; [AICl.J - ; [AIH.J -

Atóm hliníka s nadoktetovou l<onfiguráciou 

SPJ D H,Al{ N(CH,)Jh ---

Tabufka 20.2 

SP3 0 2 6a [Al(H20)ó]3+; [Al(OH)6]3-; cx-Al,03 ; Al(OH)J 
(hydrargilit); AIO(OH) (diaspor a bohm it) 

Pr(klady látok, v ktorých má atóm hlinika delokalizované a-vazby: Al,(CH,),, (AIH.), 

Atóm hliníka má vo valenčnej vrstve vofné orbitály 3d, a preto móže v hybrid­
nom stave SP3D2 produkovať šesť vazieb a. Takto viazaný atóm hliníka nachádzame 
ako centrálny atóm v r6znych oktaedrických komplexoch, ako [Al(H20 )6]3+, 
[Al(NH3)6]3+, [Al(OH)6]3- , [Al(acetylacetón)3] a i„ ako aj v kryštálových štruktúrach 
niektorých zlúčenín, kde atómu hliníka patrí koordinačné číslo šest, napr. v korunde 
o:-Ah03, hydrargilite y-Al(OH)J a pod. Ojedinele vytvára atóm hliníka pri hybridizácii 
SP3D aj pať vazieb a, napr. v komplexe H3Al{N(CH3)3}z tvaru trigonálnej bipyra­
mídy. Prehfad vazbových možností atómu hliníka s príkladmi je zostavený v tab. 20.2. 

Hliník, podobne ako bór, uplatňuje v zlúčeninách prednostne oxidačný stupeň 
III. Poznáme však aj niekofko málo zlúčenín, v ktorých má hliník oxidačný stupeň I , 
napr. AIF, AlCl, AlBr, AhO alebo A}iS, prípadne II, ako AlO. Existencia takýchto 
zlúčenín je však obvykle obmedzená na plynný stav pri vysokých teplotách. 
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HLINÍK AKO JEDNODUCHÁ LÁTKA 

IDiník je striebrobiely kov; jeho hlavné fyzikálne vlastnosti sú v tab. 20.3. 
Vytvár~ najtesnejšiu plošne centrovanú kubickú štruktúru. Je vefmi kujný a ťažný 
a pomerne dobre vedie elektrický pťúd (asi 60 % vodivosti medi). Podra hodnoty 
štandardného potenciálu je silne elektropozitívny. Napriek t omu je na vzduchu 

VLASTNOSTI HLINiKA AKO JEDNODUCHEJ LÁTKY 

Bod topenia [0 CJ 
Bod varu [0 C] 
Hustota [g. cm-J] 
Atomizačné teplo pri 25 ° C [kj . mol- •] 
Tvrdosť v Mohsovej stupnici 
Štandardný potenciál AP+IAI [V) 
Merná tepelná vodivosť pri 25 °C [k]. m-1 • s- •. K-•] 
Merná elektrická vodivosť pri O ° C [MS . m-1] 

660 
2 467 

Tabufka 20.3 

2,702 (20 °C) 

322 
2-;-2,9 
-1,66 

2,09 
41,4 

vefmi stály, pretože sa pokrýva súvislou vrstvičkou oxidu, ktorá ho takmer dokonale 
chrání. Pri styku s vodou sa pokrýva ochranným povlakom hydroxidu, takže je oproti 
nej prakticky úplne odolný. 

Tvorbu ochrannej vrstvičky oxidu možno zamedziť amalgamovaním povrchu h liníka 
účinkom ortuti. Takto aktivovaný hliník rýchle reaguje už so vzdušnou vlhkosťou, pričom na ňom 
vzniká biela kyprá vrstva hydroxidu hlinitého 

2Al + 6 H20 2 Al(OH)J + 3 H2 (20.1) 

V praxi sa na povrchu hliníka necháva často umele vytvoriť podstatne silnejšia vrstva oxidu 
anodickou oxidáciou (tzv. eloxovanie), aby sa ešte zvýšila odolnosť tohto kovu proti korózii. 

S bezvodým etanolom poskytuje hliník v prítomnosti roztoku chloridu ortutn atého etoxid 
zloženia [Al(OC2H 5 )3]4. 

V zriedenej kyseline chlorovodíkovej a sírovej sa hliník rozpúšťa (v sírovej 
ťažšie) za vzniku príslušných solí. Rozpúšťa sa aj za tepla v roztokoch hydroxidov 
alkalických kovov na hydroxohlinitany, pričom sa vyvíja vodík 

I 

2 Al+ 2 OH-+ 6 H20 2 [Al(OH)4]- + 3 H 2 (20.2) 

Nerozpúšťa sa však v koncentrovanej kyseline dusičnej, ktorou sa pasivuje, to 
znamená, že stráca schopnost reagovať so zriedenými kyselinami, s roztokmi solí 
menej elektropozitívnych kovov a pod. 

Práškový hliník pri zahrievaní na vzduchu zhorí intenzívnym svietivým plame­
ňom na oxid hlinitý. 

2 Al(s) + 3/2 02(g) !:lHz~ = - 1675,3 kJ. mol-1 (20.3) 

Na vefkej afinite hliníka ku kyslíku je založený významný sposob prípravy roZJ;1ych 
prvkov, najma kovov, ktorý sa označuje ako aluminotermia (N. I. Beket ov 1859, 
H. Goldschmidt 1899). 
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Postupuje sa. pri nej tak, že sa zmes príslušného oxidu a hliníkovej krupice za.pá.li v žiaru­
vzdornom tégliku pomocou zápalnej gufóčky z peroxidu bárnatého a. práškového hliníka.. Na.stane 
energická reakcia., pri ktorej sa hliník zoxiduje na. oxid hlinitý a z východiskového oxidu 
sa vyredukuje kov 

(20.4) 

Zmes oxidu železitého s hliru1covou krupicou je tzv. termit, ktorého použitie na.pr. pri zvára.ní 
koJajnfo je založené na rovnakom princípe. 

Hliník sa pri zahriatí zlučuje aj so sfrou na sulfid AliS3 • S cbl6rom a brómom sa 
zlučuje pri obyčajnej teplote, s jódom pri zahriati na halogenidy AhX6 • Pri vysokej 
teplote reaguje aj s dusíkom, fosforom a uhlíkom za vzniku nitridu AlN, fosfidu AlP, 
prípadne karbidu Al4C3. 

ZLÚČENINY HLIN(KA 

Hydrid hlinitý a hydridohlinitany 

Hydrid hlinitý (alán, hliníkovodík) AlH3 sa tvorí posobením chloridu hlinitého 
na tetrahydridohlinitan litny v prostredí éteru 

3 LiAlH4 + AlCh 3 LiCl + 4 AlH3 (20.5) 

Ebulioskopické merania ukázali, že čerstvé éterové roztoky obsahujú hydrid 
hlinitý v monomérnej forme. Stá.tím týchto roztokov vylučuje sa postupne tuhá biela 
látka, ktorá zrejme predstavuje vysokopolymérny produkt (AlH3)z s viaccentrovými 
vazbami. 

Hydrid hlinitý javí podobne ako diborán výraznú tendenciu zlučovať sa s donor­
mi elektrónových pá.rov na rozne komplexy, napr. H3Al-N(CH3)3, H3Al{N(CH3)3h, 
HJAI-O(CzHs)z a i. 

Koordináciou hydridového aniónu na molekulu AlH3 vznikajú teJrahydrido­
hlinitany MI[~], dosť pripomínajúce analogické hydridoboritany (pozri str. 438). 
Pomerne významný je tetrahydridohlinitan lítny Li[AlH4], ktorý možno pripraviť 
reakciou hydridu lítneho v éterovej suspenzii s chloridom hlinitým 

4 Lill + AICh = LiAlH4 + 3 LiCl (20.6) 

Je to biela kryštalická látka rozpustná v éteri. Pri zahrievaní je asi do 120 °C 
stály, avšak s vodou vefmi energicky reaguje: 

(20.7) 

Má silné redukčné účinky, čo sa často vy užíva v preparntívnej chémii, najma orga­
nickej. 

Tetrahy<lridohlinita.n lítny je iónová zlúčenina, obsahujúca tetraedrické anióny [AlH4J­
(hybridizácia SPl ). Obdobnú štruktúru majú aj hydridohlinitany Na.I, KI a. Ca.II. Sú známe a. j 
bydridohlinitany AgI, MgII, Gs.III, InIII a. i. 
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lné binárne zlúčeniny hliníka 

Sulfid hlinitý AhS3 vzniká priamym zlúčením hliníka a síry pri vyššej teplote alebo žíhanfm 

hlinfka v prúde sírovodíka. Je t o biela kryštalická látka, ktorá sa vodou úplne hydrolyzuje. 

Nitrid hlinitý AIN sa tvorí zahriatím hliníka v dusíku a možno ho pripraviť žíhaním zmesi 

oxidu hlinitého a uhlíka v prítomnosti dusíka v elektrickej peci 

AJ,03 + 3 C +N2 = 2 AIN + 3 CO (20.8) 

J e to termicky ve!mi stála zlúčenina, ktorá má. štruktúru typu wurtzitu. Vodou sa rozkladá. 

na hydroxid hlinitý a amoniak. 
Fosfid hlinitý AIP sa získa zahriatím hliníka s červeným fosforom. Termicky je velmi stály 

a eažko tavite!ný, má štruktúru typu wurtzitu. Vodou sa Iahko rozkladá za vzniku fosfánu. 

Karbid hlinitý AJ.C3 sa tvorí priamym zlúčením hliníka a uhlíka pri vysokej teplote. Je to 

svetložltá látka, tvrdá a ťa.žko tavitelná. Vodou sa rýchle rozklo.dá a produkuje metán. Jeho 

kryštálová štruktúra, ktorá obsah uje izolované atómy uhlíka, je zložitá. 

Boridy hliníka majú zloženie AIB2 a A1B12· 

Halogenidy hlinité 

Fluorid hlinitý AlF3 vzniká žíhaním hliníka alebo oxidu hlinitého v prúde 

fluorovodíka. Je to biela eažkotaviteiná látka (b. subl. 1 290 °C), takmer nerozpustná 

vo vode a chemicky vefmi nereaktívna. Má štruktúru typu oxidu réniového (pozri 

str. 257). 

Obr. 20.1. Schéma kryštálovej štruktúry 
kryolitu 

O-Na+ 

Fluorid hlinitý poskytuje s fl.uoridmi kovov komplexné soli, fluorohlinitany 

ktoré sú známe v troch typoch : MIA1F4 , M~AlF5 a MjAlF6 • H exafiuorohlinitany 

M3AlF6 obsahujú v kryštálovej štruktúre oktaedrické anióny [AlF6J3-. Doležitý 

je predovšetkým hexafluorohlinitan sodný Na3[AlF6], označovaný ako kryolit, ktorý 

sa vyskytuje aj v prírode. Jeho kryštálovú štruktúru možeme odvodiť od štruktúry 

fluoridu vápenatého (obr. 6.12), v ktorej katióny Ca2+ nahradíme aniónmi [AIF6J3-, 

ktorých osi orientujeme rovnobežne s hranami kocky, a anióny F- nahradíme ka­

tiónmi ~a+, ktoré okrem toho umiestnime do stredov hrán a telesného stredu 
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kocky (obr. 20.1). Kryolit sa pripravuje reakciou oxidu hlinitého a uhličitanu 
sodného s vodným roztokom kyseliny fluorovodíkovej 

Al203 + 3 Na2C03 + 12 HF 2 Na3[AlF6] + 3 002 + 6 H20 (20.9) 

Používa sa ako rozpúšfadlo pri elektrolytickej príprave hliníka (pozri str. 486), 
ako aj pri výrobe mliečneho skla a smaltov. 

Pentafluorohlinitany M~AlFs a tetrafluorohlinitany MIAJF4 majú obdobne ako hexafluoro­
hlinitany atómy h liníka v oktaedrickej koorclinácii. V štruktúre pentafluorohlinitanu tálneho 
ThAlF s sa nachádzajú pásy tvorenó oktaédrami AlF 6 , spojenými vždy jedným společným atómom 
fluóru (obr. 20.2a). Štruktúra tetrafluorohlinitanu amónneho NH4AlF4 obsahuje vrstvy zložené 
z oktaédrov AlF6 , spojených tiež spoločnými atómami fluóru (obr. 20.2b). 

e l 

Obr. 20.2. Schéma štruktúry aniónovej časti a) pentafluorohlinitanu tálneho a b) tetrafluorohlinitanu 
amónneho 
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Chlorid hlinitý AlCh , bromid hlinitý A1Br3 a jodid hlinitý All3 sa tvoria priamym 
zlúčením hliníka a halogénu. Chlorid sa pripravuje zahrievaním zmesi oxidu hlinitého 
a uhlika v prúde chlóru 

A120 3 + 3 C + 3 Ch = 2 AlCh + 3 CO (20.10) 

Sú to bezfarebné alebo biele kryštalické látky, ktoré majú nízke body topenia 
(chlorid 194- °C pod tlakorn 0,55 MPa, bromid 97,5 °C a jodid 191 °C) a fahko subli­
mujú. V tuhom stave má chlorid slabo deformovanú vrstevnatú štruktúru typu 
chloridu chromitého (pozri str. 288), bromid a jodid majú molekulovú štruktúru 
s dimérnymi molekulami Al2X6 • Tieto molekuly, v ktorých obidva atómy hliníka 
podliehajú približne hybridizácii SP3, sa skladajú z dvoch deformovaných tetraédrov 
majúcich spoločnú hranu (obr. 20.3). Molekuly Al2X 6 sa vyskytujú pri nižších 
teplotách v parách všetkých troch halogenidov hlinitých. Náležitým zvýšením 
teploty sa však disociujú na jednoduché molekuly AIX3 • Všetky tri zlúčeniny sa 
rozpúšťajú v nepolárnych rozpúšťadlách, napr. v benzéne a vzniknuté roztoky 
obsahujú molekuly Al2X6 • 

.„ .. 

.. I . ·:: ::·.·:· .. 

---Obr. 20.3. Model molekuly AhCl6 

Chlorid, bromid a jodid hlinitý dychtivo prijímajú vodu, ktorou sa hydrolyzujú, 
a preto na vzduchu dymia. leh vodné roztoky sa najlepšie pripravujú reakciou 
hydroxidu hlinitého s vodným roztokom halogenovodíkovej kyseliny; kryštalizáciou 
sa z nich vylúčia hexahydráty AlX3 . 6 H 20. Tieto kryštalohydráty sa nedajú dehyd­
ratovať na bezvodé zlúčeniny, pretože pri zahrievaní prebieha hydrolýza, uniká 
halogenovodík i vodná para a napokon zostáva oxid hlinitý. 

Spomínané halogenidy hlinité sú schopné viazať molekuly s vofnými elektróno­
vými pármi, napr. alkoholov, éterov, ketónov, amínov, fosfánov a pod„ a vytvárat 
s nimi tetraedrické komplexy. Na tejto schopnosti je založené významné použitie 
najma chloridu hlinitého ako katalyzátora pri rozličných organických syntézach. 
Molekuly AIX3 koordinujú aj halogenidové anióny a poskytujú tetraedrické tetra­

ha;logenohlinitanové anióny [AlX4] - . 

Oxid hlinitý a jeho hydráty 

Oxid hlinitý Ah03 sa vyskytuje v prírode ako minerál korund, ktorý je jednou 
z najtvrdších látok (9. člen Mohsovej stupnice tvrdosti). Korund sa označuje ako 
rx-A120 3 a jeho kryštálovú štruktúru sme už vysvetlili (pozri str. 258). rx-Al20 3 
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vzniká spálením hliníka alebo silným žíhaním hydroxidu hlinitého, ako aj niektorých 
hlinitých solí, napr. síranu. Získa sa ako biely prášok, vefmi ťažko tavit.efný (b. t. asi 
2020 °C) a nerozpustný vo vode, v kyselinách ani v roztokoch hydroxidov. Do roz­
pustného stavu ho možno previesť len tavením s hydrogensíranmi alebo hydroxidmi 
alkalických kovov. 

Miernym pálením hydroxidu hlinitého sa tvorí iná modifikácia kysličníka 

hlinitého, y-Alz03 . Ten má defektnú štruktúru spinelu, v ktorej zostáva istá časť 
poloh atómov kovu neobsadená. Je rozpustný v kyselinách i roztokoch hydroxidov 
a dlhým žíhaním prechádza na a-Al20 3 • Má silne aktívny povrch a používa sa ako 
adsorpčně činidlo, napr. v chromatografii. 

Oxid hlinitý sa zoskupuje s oxidmi niektorých kovov s oxidačným stupňom II 
na podvojné oxidy MIIA}z04 , tzv. spinely (pozri str. 260). 

Okrem zvyčajného spinelu MgAlz04 možno uviesť ako priklad hercynit FeA120 4 

alebo gahnit ZnAl20 4 • Známa Thénardova modrá, vznikajúca ovlhčením oxidu hlini­
tého zriedeným roztok.om dusičnanu kobaltnatého a vyžíhanún, predstavuje spinel 
CoAl20 4 • Atómy AlIII móžu byť v spineloch čiastočnc alcbo aj úplne nahradené 
inými atómami s oxidačným stupňom III (FeIII, CrIII). 

Hydratované oxidy hlinité majú zloženie buď nedefinované (hydrogély, pozl'i 
str. 270), alebo definované, a to dvojakého druhu : AlO(OH) (hydroxid-oxid hlinitý) 
a Al(OH)J (hydroxid hlinitý). Obidve látky jestvujú aj v podobe niekofkých modifi­
kácií. 

Pósobením vodného roztoku amoniaku na roztok solí hlinitých vylučuje sa bez­
farebná amorfná zrazenina hydrogélu s premenlivým obsahom vody. Hydrogél 
starnutím prechádza na modifikáciu hydroxid-oxidu hlinitého nazvanú bOhmit 
y-AlO(OH), ktorý vzniká aj zrážaním roztokov hlinitých solí amoniakom za varu. 
Zavádzaním oxidu uhličitého do roztokov hydroxohlinitanov vzniká kryštalický 
hydroxid hlinitý 

2 [Al(OH).]- + C02 = 2 Al(OH)J +co~- + H20 (20.11) 

Hydroxid hlinitý vystupuje v prírode ako minerál hydrargilit y-Al(OH)J . Jeho 
kryštálová štruktúra obsahuje vrstvy tvorené dvoma rovinami hydroxidových 
skupín, pričom atómy hliníka zaujímajú 2/3 oktaedrických medzier medzi t ýmito 
rovinami (obr. 20.4a). Jednotlivé vrstvy aú usporiadané tak, že kyslíkové atómy 
spodnej roviny hornej vrstvy ležia nad kyslíkovými atómami vrchnej roviny dolnej 
vrstvy (obr. 20.4b), takže medzi každými dvoma vrstvami je možné spojenie vodíko­
vými mostíkmi. Druhou modifikáciou kryštalického hydroxidu hlinitého je bayerit 
cx-Al(OH)3 , tvoriaci sa starnutím bOhmitu pod zriedeným roztokom hydroxidu alka­
lického kovu. :Cahko sa získa účinkom dokonale čistej vody na amalgamovaný hliník 
pri obyčajnej teplote. Bayerit má analogickú štruktúru ako jodid bizmutitý (pozri 
str. 288). 

Bohmit, ako aj ďalšia modifikácia hydroxid-oxidu hlinitého, označovaná ako 
diaspor cz-AlO(OH), vyskytuje sa aj v prírode; obidva tieto minerály aú s hydrargilitom 
základnými zložkami prírodných bauxitov. 

Kryštálová štruktúra diasporu je utvorená z tesne uložených atómov kysh'ka., medzi kto· 
rými sú v niektorých oktaedrických dutinách uložené atómy hliníka. Skla.dá sa z nekonečných 
dvojitých pásov oktaédrov Al06 , ktoré sú navzájom prepojené spoločnými kyslíkovými atóme.mi 
v rohoch oktaédrov; dva nad sebou ležiace pásy sú vždy spojené vocHkovými mostíkmi (obr. 20.5e.). 
V kryštálovej štruktúre bohmitu sú dvojité pásy oktaédrov usporiadané do komplexných vrstiev, 
ktoré sú navzájom spojené vodíkovými mostíkmi (obr. 20.5b). 
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Hydroxid hlinitý je amfotérny. Jeho zásaditú a kyslú funkciu vyjadrujú rovno­
váhy 

Al(OH)J(s) + 6 H20 

Al (OH)l(s) + 2 H20 

(Al(H20)6]3+ + 3 OH- ; pKz ~ 32,3 

(Al(OH)4]- + H 30+; pKk ~ 12,4 

aJ 

b} 

(20.12) 

(20.13) 

Obr. 20.4. Schéma kryštálovej štruktúry hydrargilitu a) štrukt úra i ednej vrstvy (idealizovaná) a ~ ~ 
schéma vzájomného usporiadania vrstiev 
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Tíeto rovnováhy sú posunuté takmer úplne doiava a zásaditá, prípadne kyslá. 
funkcia hydroxidu hlinitého sa zreteine uplatňuje len pri účinku kyselín alebo zásad 
podstatne silnejšich než voda, akými sú hydroxóniové, prípadne hydroxidové ióny. 
Preto sa hydroxid hlinitý rozpúšfa v kyselinách na soli hlinité a v silných hydroxi­
doch na hydroxohlinitany. Vodné roztoky hydroxohlinitanov obsahujú s najvii.čšou 
pravdepodobnosťou komplexy [Al(OH)4]- alebo [Al(OH)4 (H20)i]-. V tuhých hydro­
xohlinitanoch sa rontgenoštruktúrnou analýzou dokázala prítomnosť komplexov 
[Al(OH)6]3- . 

Hydroxohlinitanové anióny sa Iahko disociujú na hydroxid hlinitý za uvoiňo­
vania hydroxidových aniónov a sú teda stále len v silne zásaditom prostredí. 
V dosledku toho sa z roztokov hydroxohlinitanov vylučuje hydroxid hlinitý napr. 
posobením oxidu uhličitého, ktorý znižuje koncentráciu hydroxidových aniónov 
tvorbou aniónov uhličitanových (pozri str. 480), alebo solí reagujúcich vplyvom 
hydrolýzy slabo kyslo, najma hlinitých. 

Soli hlinité 

Soli hlinité, odvodené od silných kyselín, sú všetky vo vode dobre rozpustné. Ich 
vodné roztoky obsahujú komplexné katióny [Al(H20 )6]3+, ktoré javia zreteine kyslý 
charakter. Tíeto katióny vstupujú do protolytických reakcií 

[Al(H20)o]3+ + H20 ~ [Al(OH) (H20)s]i+ + H30+; pKk = 4,95 (20.14} 

2 [Al(H20)6]3+ ~ [(H20)4Al(OH)iAl(H20 )4)4+ + 2 H30+; pKk = 7,07 (20.15} 

a pravdepodobne dalších, ktoré vedú ku vzniku ešte zložitejšich viacjadrových 
hydroxo-akvahlinitých komplexov. Z toho dóvodu sú hlinité soli silných kyselín vo 
vodných roztokoch značne hydrolyzované a tieto roztoky reagujú kyslo. Pri kryštali­
zácň sa vylučujú vo forme kryštalohydrátov, zvyčajne s veikým počtom molekúl 
kryštálovej vody. 

Hlinité soli slabých kyselín, napr. octan, sú vzhiadom na zásaditý charakter 
aniónov ešte náchylnejšie k hydrolýze. Vačšinou sa takéto hlinité soli, napr. uhličitan, 
dusitan, siričitan a pod„ ani nedajú pripraviť. 

Dusičnan hlinitý Al(N03)3 sa získa rozpustením hydroxidu hlinitého v kyseline 
dusičnej alebo reakciou síranu hlinitého s dusičnanom olovnatým. Kryštalizuje ako 
enneahydrát Al(N03h . 9 HzO. 

Síran hlinitý Al2(S04h sa pripravuje rozpúšťaním hydroxidu hlinitého v kyseline 
sírovej. Kryštalizáciou za obyčajnej teploty sa vytvorí oktadekahydrát Al2(S04)3 . 
. 18 H20. Okrem toho vystupuje ako kryštalohydrát aj so 6, 10 a 27 molekulami 
kryštálovej vody. Zahrievaním na teplotu vyššiu než 340 °0 sa získa bezvodý síran 
hlinitý, ktorý sa silným žíhaním rozkladá na oxid hlinitý a sírový. Síran hlinitý má 
rozsiahle technické použitie, a to v papierenskom a tcxtilnom priemysle, v gar­
biarstve a i . 

Síran hlinitý sa zlučuje so síranmi typu M~S04 , kde MI je Na+, K+, Rb+, Cs+, 
NHt, Ag+ a Tl+, na podvojné sírany zloženia M1Al(S04)i . 12 H20, ktoré sa označujú 
všeobecne ako kamence. v kamencoch može byť katión Al3+ nahradený aj iným troj­
mocným katiónom, ako Cr3+, Fe3+, GaH, In3+, Ti3+, V3+ a pod. Možno teda kamen­
com pripísať všeobecný vzorec MIMIII(S04)i. 12 H 20. Pripravujú sa jednoducho 
kryštalizáciou nasýtených roztokov, ktoré obsahujú rovnaké látkové množstvá. 
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Q-o 0-Al 

O-o Q-Al 

Obr. 20.5. Schéma kryštálovej štruktúry diasporu (a) a bohmitu (b); (Bodkované čiary znázorňujlJ 
vodíkové mostrky) 
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obidvoch príslušných síranov. Kamence kryštalizujú v kubickej sústave a sú vii.čšinou 
izomorfné, takže tvoria zmesové kryštály (pozri str. 176). 

V kryštálovej štruktúre kamencov sú katióny M+ i MJ+ koordinované vždy 
l'liestimi molekulami vody a tieto komplexy obsadzujú mriežku typu chloridu sod­
ného; VO vnútri každej osminovej kocky základnej bunky sa nachádza anión 80~­
(obr. 20.6). 

Obr. 20.6. Schéma kryštálovej štruktúry kamenca KAl(SO.)i. 12 H20. (Molekuly vody a kyslíkové 
atómy aniónov sor- sú vynechané) 

Poznáme aj iné kamence ako kamence síranové. Napríklad zlúčenina KAl(Se0 4 )z . 

. 12 H20 je kamenec selénanový. Jestvujú aj zmiešané síranovo-selénanové kamence. 
Zo skupiny kamencov je najznámejší kamenec draselno-hlinitý KAl(S04)z . 

. 12 H20, obyčajný kamenec. Tvorí bezfarebné kryštály, ktoré sa pri 92,5 °0 topia 
vo vlastnej kryštálovej vode. Ďalším zahrievaním nastáva dehydratácia a zostáva 
bezvodý, tzv. pálený kamenec. Kamenec draselno-hlinitý má v podstate také isté 
upotrebenie ako síran hlinitý. 

Chloristan hlinitý Al(Cl0,)3 vzniká. rozpúšťaním hliníka alebo hydroxidu hlinit6ho v kyse­
line chloristej. Kryštalizuje vo forme enneahydrátu Al(Cl04 )3. 9 I T.zO. 

Komplexné zlúčeniny hliníka 

Popri uvedených komplexných zlúčeninách sú pri hliníku známe mnohé stále cheláty (pozri 
str. 536) s viacfunkčnými ligandmi, v ktorých atóm hliníka pri hybridizácii SPJD2 javí koordi­
načné číslo 6. Ako príklad možno uviesť tris(acetylacetonáto)hlinitý komplex (I), tris(8-chinolino-
1g,to)hlinitý komplex (II) alebo tris(oxaláto)hlinitanový anión (III ). 
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CHJ c~o J-
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Vznik nerozpustnéh o k omplexu (II) sa napr. využíva n a gravimetrické sta.novenie h liníka. 
Za.ujímavý je oxo-h exakis(acetáto)triakvatrihlinitý katión [Ah0(CH3C00)0(H20h]+, v ktorom 
sú pravdepodobne atómy hliníka umiestnené v rohoch trojuholníka s atóroom kyslíka v jeho 
strede. Dva dvojfunkčné octanové anióny m ostíkovo spájajú vždy dvojicu atóroov hliníka pozdlž 
strany trojuholníka, pričom na každ ý atóm hliníka je ešte koordinovaná jedna molekula vody. 
Každý atóm hliníka je teda v strede deformovaného oktaédra tvoren ého kyslíkovými atóroami. 

Organohlinité zlúčeniny 

Alkylhlinité zlúčeniny (alkylalány) možno pripraviť reakciou hliníka so zodpovedajúcimi 
alkylortutnatými zlúčeninami (pozri str. 695) pri zvýšenej teplote 

(20. 16) 

alebo účinkom vh odnéh o Grignardovho činidla (pozri str. 498) na chlorid h linitý 

(20. 17) 

Výhodne sa. používa reakcia medzi zliatinou horčíka s hlinfkom (MgJA.12 ) a a lkylhalogenidom 

(20.18) 

Obr. 20.7. Model molekuly Al2(CH3)6; 
V dasledku vefkej medzijadrovej vzdialenosti Al-C v mostíkovom systéme sa príslušné gule, verkost i úmernej prí­
.s lušným kovalentným polomerom, nedotýkajú. Takýt o jav sa pozoruje aj pr i iných mostíkových systémech 

Alkylhlinité zlúčeniny tvoria bezfarebné kvapaliny s nízkymi bodrni varu. Na vzduchu sa 
samovofne zapaiujú a vodou sa energicky rozkladajú na hydroxid h linitý a príslušný uhiovodík . 
Priestorová stavba ich molekúl (o br. 20. 7) sa veimi podobá stav be molekúl halogenidov hlinitých 
AhX6 • Napríklad pri molekule Ah(CH3 )6 si móžeme predst1Lviť, že obidva 1Ltómy hliníka zaují-
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majú zhruba hybridný stav SP3, v ktorom vždy dvoma hybridnými orbitálmi produkujú lokali­
zované dvojoentrové vazby s koncovými metylovými skupinami. Zostávajúce dva hybridné 
orbitály každého atómu hliníka sa potom kombinujú s dvoma sp3-orbitálmi mostíkových metylo­
vých skupín za vzniku podobného systému molekulových orbitálov, a.ký sme poznali pri molekule 
diboránu (pozri str. 434). Obidva vazbové trojcentrové a-orbitály obsahujú štyri elektróny (po 
dvooh z obidvoch atómov hliníka a metylových skupín). 

Sú známe aj alkylhlinité zlúčeniny čiastočne substituované atómami halogénu typu A}zR4X2 

aAhR2X 4 • Dajú sa získať podobnými postupmi ako východiskové zlúčeniny 

4 Mg(CH3)Cl + 2 A!Cl3 

4 Al + 6 C2HsCl 

Ah(CH 3)4Ch + 4 MgCh 

Ah(C2HshCl. + Al2(C2Hs).Ch 

a tiež ich vlastnost i sú podobné (nie sú však samozápalné). 

(20.19) 

(20.20) 

Alkylhlinité zlúčeniny pósobia ako akceptory elektrónového páru a s róznymi donormi 
napr. étermi, amínmi, fosfánmi a i., poskytujú tetraedrické komplexy. 

VÝSKYT V PRÍRODE, PRÍPRAVA A POUŽITIE HLINÍKA 

Hliník je v prírode tretí najrozšírenejší prvok, ktorého obsah v zemskej kore je 
tl,6 mólových %· Najčastejšie sa vyskytuje v podobe hlinitokremičitanov, ktoré tvoria 
.živce, sludy, zeolity a iné minerály; podrobnejšie o týchto látkach pozri str. 420 až 426. 
Produktom vetrania živcov sú íly alebo v osobitných podmienkach (zvýšená teplota, 
zvýšený tlak) kaolíny, ktorých hlavnou zložkou je kaolinit (pozri str. 423). Íly, ktoré 
-0bsahujú aj piesok, oxid železitý, prípadne aj iné prímesi, sú známe ako hlína. 
Z ostatných minerálov hliníka je významný predovšetkým bauxit, zložený z hydrátov 
-0xidu hlinitého, najma bOhmitu y-AlO(OH), ďalej kryolit Na3[AlF6] a korund o::-Al20 3 , 

ktorého odrodami sú drahokamy rubín a zafír. 
Prakticky jedinou surovinou pre technickú prípravu hliníka je bauxit, ktorý 

býva znečistený najma oxidom železitým a kremičitýro. Z bauxitu treba najskór 
izolovať čistý oxid hlinitý. Za týmto účelom sa alebo žíha s uhličitanom sodným 
a potom sa vzniknutý hlinitan vylúži vodou, alebo sa zahrieva pod tlakom s koncen­
trovaným roztokom hydroxidu sodného (Bayerova metóda), pričom vzniká taktiež 
roztok hlinitanu. Z roztoku hlinitanu sa vylúči hydroxid hlinitý alebo zavádzaním 
-0xidu uhličitého (pozri str. 480), alebo prísadou hydroxidu hlinitého, ktorou sa do­
dajú kryštalizačné zárodky pre zrážanie. 

Óistý oxid hlinitý sa rozpustí v roztavenom kryolite a táto tavenina sa podrobuje 
-elektrolýze v železnej nádobe vyloženej uhlíkom, ktorý sa uplatňuje ako katóda. Do 
taveniny sú zavesené uhlíkové bloky, ktoré posobia ako anóda. Teplota elektrolytu je 
935 až 965 °0. Hliník sa vylučuje v kvapalnom stave na katóde a pretože má vačšiu 
hustotu ako tavenina, ukladá sa na dne nádoby. Na anóde sa vyvíja kyslík, k torý 
poskytuje s uhlíkom elektródy oxid uhofnatý a uhličitý. Okrem toho sa na anóde 
tvorí isté množstvo fluoridu uhličitého. 

Hliník má vefmi široké praktické použitie. Vyrábajú sa z neho rózne priemyselné zariadenia, 
varné nádoby, cisterny, kanvy, kuchynské náradie a i. Pre dobrú elektrickú vodivosť a pritom 
malú hustotu nahradzuje často drahšiu med pri stavbo elektrických vedení. Vzhfadom na malú 
hustotu je h liník podstatnou zložkou zliatin, k toré sa používajú na výrobu leteckých a automobilo­
vých konštrukcií. V podobe tenkých fólií je hliník obfúbeným obalový m prostriedkom v potravi­
nárstve. Hliníkom sa obafujú železné predmety na ochranu proti korózii a upravujú sa ním 
zrkadlá pre zrkadlové dalekohrady (reflektory). 



21. BERÝLIUM 

Berýlium patrí do druhej skupiny periodickej sústavy. Okrem berýlia sado tejto 
tlkupiny zaraduje horčík, pO<lskupina vápnika: vápnik, stroncium, bárium a rádium 
{podskupina Ha) a pO<lskupina zinku: zinok, kadmium a ortu{ (podskupina Ilb). 
Elektrónové konfigurácie prvkov druhej skupiny sú v tab. 21.1. 

Spoločným znakom elektrónovej konfigurácie všetkých prvkov druhej skupiny 
je, že majú po dva elektróny v s-orbitáli valenčnej n-vrstvy. Atómy horčíka a prvkov 
podskupiny vápnika majú na predposlednej vrstve osem elektrónov a atómy pod­
skupiny zinku osemnásť elektrónov. V tejto skupine, na rozdiel od ostatných skupin, 
.sa nenachádzajú prechodné kovy (porovnaj str. 512 a 685). 

:Spósob vazby 

Elektrónová konfigurácia atómu berýlia v základnom stave je (l s)2 (2s)2. Berý­
qium zachováva vo svojich zlúčeninách oxidačný stupeň II. Hoci by atóm berýlia 
-stratou dvoch elektrónov mohol nadobudnúť elektrónovú konfiguráciu atómu hélia, 
nevytvárajú sa ani s najelektronegatívnejšími atómami v tuhom skupenstve, tak isto 
.ako v roztokoch, ióny Bei+. J e to zdovodnitelné pomerne vysokými ionizačnými 
.energiami atómu berýlia (pozri tab. 4.1) a velmi malým polomerom takéhoto hypo­
tetického iónu (pozri obr. 4.4), ako aj strednou hodnotou elektronegativity atómu 
{tab. 21.2). Vo vodnom prostredí aj v tuhej fáze bolí však dokázané komplexné kati­
·Óny [Be(H20)4)2+. Pretože valenčnou vrstvou atómu berýlia je druhá vrstva, maxi­
málna vazbovosť je štyri a atóm berýlia sa mOže vyskytovať v hybridných stavoch 
:SP, SP2 a najma SPJ. Zlúčeniny, v ktorých je atóm berýlia v hybridnom stave SP 
a SP2, sú zriedkavé. Napríklad molekuly BeC]i v parách sú lineárne a pri nižších 
teplotách v dimérnych molekulách Be2Cl4 je atóm berýlia trojvazbový. Podobne ako 
pri zlúčeninách bóru sa tu stretávame s delokalizovanými elektrónovo-deficitnými 
vazbami, napr. v BeH2 , Be(CH3)2 a i. 

Pri berýliu, podobne ako pri bóre a lítiu, sa prejavuje tzv. diagonálna podobnost 
{pozri str. 502) s hliníkom. Podobné chemické a fyzikálne vlastnosti majú napr. 
kovové berýlium a hliník, ich oxidy a hydroxidy i niektoré iné zlúčeniny, a to aj 
napriek rozdielom vo vazbových pomeroch a typoch štruktúr príslušných látok. 
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Tabufka 21.t 

ELEKTRÓNOV~ KONFIGURÁCIE ATÓMOV PRVKOV DRUHEJ SKUPINY 

Počet elektrónov Orbitály použitefné na vazby 
Prvok vo vrstvách a ich obsadenie v atóme 

K L M N o p Q 

ITO I I 
Be 2 2 2s 2p 

Q:IJ o=:r- -~-,--, 

' ' ' --t...--L-~ 

Mg 2 8 2 3s Jp 3d 

r---r--·--~--.... --. 
I I I I I I Lill LL~ I ' I -~~ - _:-_-_~ 
L--L--L--L--L--J 

Ca 2 8 8 2 Jd 4s 4p 4d 
r---r-~"--'l--T--1 @] I I ~--r--"1-~ 

•H•H•H•1~·H• L ___ -~--~- -'---L-....1--~-...J--..J 

Zn 2 8 18 2 3d 4s 4p 4d 

r---,--'T--..---r-, 
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BERYLIUM AKO JEDNODUCHÁ LÁTKA 

Berýlium je tvrdý, lesklý a krehký kov, ktorý má pomerne malú hustotu 
(tab. 21.3). Kryštalizuje v najtesnejšej hexagonálnej štruktúre. Bod topenia berýlia 
(1 283 °0) je najvyšší spomedzi všetkých prvkov druhej skupiny periodickej sústavy 
(porovnaj s údajmi v tab. 22.2, 24.2 a 36.2). Na vzduchu za obvyklých podmienok 
je stále, pretože podobne ako hliník sa pokrýva vrstvičkou oxidu. Pasivuje sa tiež 
účinkom kyseliny dusičnej. V zriedenej kyseline chlorovodíkovej a kyseline sírovej, 
ako aj v roztokoch hydroxidov alkalických kovov sa rozpúšťa za vývoja vodíka. 
Rozpráškované alebo amalgámované berýlium reaguje aj s vodou, podobne ako 
hliník. 



.BERÝLIUM 

ATÓMOVé VLASTNOSTI BERÝLIA 

' 

lonizačná energia [eV] 
M = M+ + e 
M+ = MH + e 

Kovový polomer [nm] 
lónový polo mer BeH [nm] 
Kovalentný polomer [nm] 
Elektronegativita podla Paulinga 
Hydratačné teplo BeH [kj . mol- 1) 

VLASTNOSTI BERÝLIA AKO JEDNODUCHEJ LÁTKY 

Bod topen ia [0 C] 
Bod varu [0 C] 
Hustota [g . cm-3] 
Atomizačné teplo pri 25 °C [kj . mol- •] 
Tvrdosť v Mohsovej stupnici 
:Štandardný potenciál Bei+j Be [V) 
Merná tepelná vodivosť prl 25 °C [kJ . m- •. s- • . K-•] 
Merná elektrická vodivosť pri O °C [MS . m-•] 

ZLÚČENINY BERÝLIA 

Binárne zlúčeniny berýlia 

9,3 
18,2 

0,112 
O,o35 
0,0889 
1,5 

2 385 

1 283 
2 507 

1,816 
326 

-1,85 
1,59 

15,1 

489 

Tabufka 21.2 

Tabufka 21.3 

Hydrid berýlnatý (BeH2 )z je biela , neprchavá látka s polymérnou reťazcovou 
.štruktúrou (opis vazieb pozri str. 246). Pripra.vuje sa alebo účinkom atómového vodík.a 
na kov, alebo účinkom chloridu berýlnatého, prípadne dimetylberýlia na t etrahydrido­
hlinitan lítny v éteri . 

Ďalšie binárne zlúčeniny berýlia, borid diberýlia Be2B, karbid berýlnatý Be2C, 
.nitrid berýlnatý Be3N2 a sulfid berýlnatý BeS vznikajú reakciou jednoduchých látok 
pri teplotách vyše 1 000 °C. Sú to všetko tuhé láty s atómovou kryštálovou štruk­
túrou . Karbid berýlnatý Be2C sa hydrolyzuje vodou alebo roztokmi hydroxidov 
.alkalických kovov na metán (podobne ako karbid hlinitý). Je známy aj acetylid 
berýlnatý BeC2 , ktorý vzniká účinkom acetylénu na berýlium. Sulfid berýlnatý 
.BeS je vo vode nerozpustný a nehydrolyzuje sa. 

Halogenidy berýlnaté 

Sú známe všetky štyri halogenidy berýlnaté v tuhom skupenstve aj v parách. Vo 
vode sú rozpustné, pričom sa vefmi hlboko hydrolyzujú. Z vodného roztoku može 
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vykryštalizovať len chlorid berýlnatý ako tetrahydrát, t. j. chlorid tetraakvaberýl­

na.tý (Be(H20)4] Cli. Preto sa halogenidy pripravujú účinkom bezvodých halogeno­

vodíkov alebo halogénov na kov. Fluorid berýlnatý možno pripravit termickým 

rozk1adom tetrafiuoroberýlnatanu amónneho (NH4)2[BeF4). 

o-se Q-Cl 

Obr. 21 .1. Model štruktúry chloridu berýlnatého 

Fluorid berýlnatý BeF2 sa pripraví obvykle ako sk1ovitá látka podobná tavenému 

kremeňu, je však hygroskopický. Kryštalický má štruktúru cristobalitu s tetra­

edrickou koordináciou atómu berýlia. Deformovanú tetraedrickú koordináciu má 

atóm berýlia aj v tuhom chloride berýlnatom BeCli. Tu sa však vytvárajú reťazce 

podobné ako v hydride berýlnatom (obr. 21.1). Podobnú štruktúru má aj dimetyl­

berýlium (pozri ďalej). Na základe experimentálne zistených vlastností, ako aj na 

základe analógie sa predpokladá, že mostíkové spojenie dvoch atómov berýlia po­

mocou atómu chlóru sa uskutečňuje vz.nikom trojcentrovej vazby, aká sa musí 

predpokladať v hydride berýlnatom a dimetylberýliu. Iné vysvetlenie týchto mostí­

kov by bolo pomocou koordinačných vazieb. 
Berýlium tvorí okrem jednoduchých halogenidov aj halogenokomplexy. Známe 

sú najma fiuo-roberýlnatany typov _M!BeF4 , M~Be2F7 a MIBeF3 (M je alkalický kov). 

Sú to látky, ktoré sa svojou štruktúrou podobajú kremičitanom a vo vodnom pro­

stredí sa len slabo hydrolyzujú. Tetrafluoroberýlnatany ostatných kovov sa podobajú 

na sírany. 
Chlorid berýlnatý vytvára s chloridmi alkalických kovov veimi málo stále 

ch"loroberýlnatany, ktoré boli dokázané len nepriamo. 

Oxid a hydroxid berýlnatý 

Oxid berýlnatý BeO je biela látka s vysokým bodom topenia (2 570 °C) a veikou 

tvrdosťou (9 podfa Mohsovej stupnice). Má štruktúru wurtzitu na rozdiel od všetkých 

oxidov kovov alkalických zemín, čo okrem iného ukazuje na prevažne kovalentný 

charakter vazieb. Vlastnosti oxidu berýlnatého veimi závisia od sposobu prípravy. 
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Oxid pripravený rozkladom uhličitanu alebo hydroxidu berýlnatého pri nižších 
teplotách je vefmi jemnozrnný a rozpúšťa sa vo vodných roztokoch kyselin. A.k 
sa však prežíha pri I 800 °C alebo sa pretaví, rozpúšťa sa iba v kyseline fiuorovodíko­
vej. Tieto rozdiely v chemickej reaktivite nie sú spasobené existenciou viacerých 
kryštalografických modifikácií, ale iba tým, že oxid berýlnatý, získaný pri nižších 
teplotách, má vermi drobné kryštály s mnohými štruktúrnymi poruchami. Oxid 
berýlnatý je rozpustný aj v taveninách hydroxidov alkalických kovov, nie však 
v ich vodných roztokoch. 

Pre svoje výhodné fyzikálne vlastnosti, ako aj pre chemickú odolnost aj pri 
vysokých teplotách, sa oxid berýlnatý používa na výrobu keramických nádob. 

Hydroxid berýlnatý Be(OHh sa získava z roztokov berýlnatých solí zrážaním 
hydroxidmi alkalických kovov alebo hydrolýzou tavenín berýlnatanov alkalických 
kovov. Je to huspeninovitá amorfná zrazenina alebo mikrokryštalickýprášoksamfo­
térnymi vlastnosťami. Pri zrážaní berýlnatých solí hydroxidmi alkalických kovov 
sa zistilo, že kým pomer látkových množstiev hydroxidu k berýlnatej soli neprekročí 
hodnotu 1 : l , hydroxid berýlnatý sa nezráža. Z toho vyplýva, že v roztoku mažu 
jestvovať hydroxoberýlnaté komplexné katióny. 

Soli a komplexné zlúčeniny berýlnaté 

Ako sme uviedli v úvode tejto kapitoly, berýlium nemaže v bežných podmien­
kach tvoriť berýlnaté katióny, a preto aj berýlnaté soli kyslíkatých kyselín sa skla­
dajú alebo z komplexných iónov [Be(H20)4] 2+, alebo sa tvoria iné, často viacjadrové 
komplexy. Uhličitan berýlnatý je známy len ako tetrahydrát BeC03 . 4 H20, na 
rozdiel od uhličitanu horečnatého a uhličitanov kovov alkalických zemín, ktoré sú 
bezvodé. Je stály len v atmosfére oxidu uhličitého. Učinkom uhličitanov alkalických 
kovov na roztoky berýlnatých solí sa zrážajú iba hydroxid-uhličitany premenlivého 
zloženia a neznámej štruktúry. Medzi hydrátmi a bezvodými sofami býva vefký 
rozdiel, napr. bezvodý síran berýlnatý je nerozpustný vo vode, no príslušný tetra­
hydrát je dobre rozpustný. Bezvodému síranu berýlnatému sa pripisuje reťazcová 
štruktúra s tetraedrickou koordináciou atómu berýlia 

Podobne aj bezvodý octan berýlnatý je chelátový komplex so štruktúrou 

Ani tento sa nerozpúšťa v studenej vode, za varu sa však hydrolyzuje. 
V benzénovom prostredí hydroxid berýlnatý vytvára s kyselinou octovou alebo 

inými karboxylovými kyselinami zaujímavý typ komplexných zlúčenín vzorca 
Be40(RC00)6 , kde RCOO je zvyšok karboxylovej kyseliny. Tieto látky sú termicky 
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mimoriadne stále, dajú sa bez rozkladu roztaviť a vačšinou aj predestilovať. Sú 
rozpustné v nepolárnych, ale aj niektorých polárnych rozpúšťadlách. Ncvedú v nich 
·elektrický prúd a teda neionizujú a nepolymerizujú sa. Nerozpúšťajú sa však vo vode 
.a alkoholoch. Ak.o vidieť z obr. 21.2, v strede molekuly sa nachádza štvorvii.zbový 
atóm kyslíka viazaný so štyrmi atómami berýlia, ktoré sú navzájom spojené pomocou 
atómov kyslíka zo šiestich karboxylových skupín. Podobnú štruktúru má aj du­
sičnan-oxid tetraberýlnatý Be40(N03)6. Je takisto prchavý, ale nie je rozpustný 
v chloride uhličitom a benzéne ako predchádzajúce zlúčeniny. 

c 
c 

~ -ae o-o @ -C 

Obr. 21.2. Model moleku ly Be40(CH3C00)6 

Rozpúšťaním hydroxidu berýlnatého v koncentrovaných roztokoch hydroxidov 
alkalických kovov získajú sa roztoky berýlnatanov, ktoré podobne ako roztoky 
hlinitanov obsahujú pravdepodobne tetrahydroxoberýlnatanové ióny alebo aj 
polymérne hydroxo-oxokomplexy. 

Organoberýlnaté zlúceniny 

Z hlad iska vazbových pomerov je zaujímavé dimetylberýlium Be(CH3h a podobné alkyl­
a arylzlúčeniny berýlia. Dimetylberýlium má v tuhej fáze polymérnu reťazcovú štruktúru analo­
g ickú ako hydrid alebo chlorid berýlnatý. Vazbu medzi dvoma atómami berýlia sprostredkujú dva 
.atómy uhlíka, tvoriace dve trojcentrové elektrónovo.defleitné vazby, podobna ako v hydride 
berýlnatom (pozri str. 246). 
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V Ý SKYT V PR Í RODE A POUŽ I T I E BERÝLIA 

V prírode je berýlium vefmi málo zastúpené ( 1,2 . 10-J m6lových %l· Ne. priemyselné získe.nie 
berýlia sa spracúve. minerál beryl približného zloženie. Be:iA!iSi60 18 • 

Kovové berýlium má na.jvačšie použitie v zliatinách . Pridáve. sa. do roztavených kovov e.ko 
dezoxida.nt. Ne.jvii.čšie použitie ma.jú zlia.tiny s medou, tzv. berýliové bronzy. Sú tvrdé a. elastické 
ako na.jlepšie ocele a pritom si zachováva.jú chemickú odolnosť a.ko b ronzy. Využíva.jú sa. na. 
konštrukciu detailov motorov a. v elektrotechnike na.jm a na. súčiastky, k toré ea. otiera.jú. Čisté 
kovové berýlium sa. používa. na. konštrukciu okienok pre rón tgenové lampy, lebo je to na. vzduchu 
stály kov s na.jnižěou a.tómovou váhou, a. teda s na.jmen.šou a.bsorpoiou rentgenových lúčov. 

Zlúčeniny berýlia. sú p rudko jedovaté. 



22. HORČ{ K 

Sposob vazby 

Atóm horčíka v základnom stave má elektrónovú konfiguráciu (ls)2 (2s)2 (2p)6 
(3s)2. Podobne ako ostatné prvky druhej skupiny má vo svojich zlúčeninách oxi­
dačný stupeň II. Vlastnosti horečnatých zlúčenín sú dosť rozdielne od vlastností 
berýlnatých zlúčenín, aj od zlúčenín kovov alkalických zemin. Na rozdiel od berýlia 
sa síce tvoria katióny horečnaté, ale sú známe aj mnohé zlúčeniny, v ktorých je atóm 
horčíka viazaný kovalentnými vazbami, čím sa odlišuje od prvkov podskupiny 
vápnika. Pretože horčík sa nachádza v tretej perióde, jeho maximálna vazbovosť je 
šesť, s atómom horčíka v hybrid.noro stave SP3D2• V mn.ohých zlúčeninách sa táto 
vazbovosť zachováva, menej častá je štvorviizbovosť s hybridným stavom atómu 
horčíka SP3. 

Schopnosť atómu horčíka koordinovať sa šiestimi ligandmi, spolu s tendenciou 
vytvárať kovalentnejšie vazby ako atómy prvkov podskupiny vápnika, má za ná­
sledok častú tvorbu rozličných hydrátov alebo solvátov solí. Pri vyšších hydrátoch 
(najma okta- až dodekahydrátoch) nie všetky molekuly vody sú viazané 
na atóm horčíka (porovnaj str. 496). Niektoré údaje o vlastnostiach atómu horčíka 
BÚ V tab. 22.1. 

ATÓMOV~ VLASTNOSTI HORČÍKA 

lonizačná energia [eV] 
M = M+ + e 
M+ = MH+ e 

Kovový polomer [nm] 
lónový polomer Mgz+ [nm] 
Kovalentný polomer [nm] 
Elektronegativita podra Paulinga 
Hydratačné teplo Mg1+ [kj . mol- 1] 

HORČfK AKO JEDNODUCHÁ LÁTKA 

Tobufka 22.1 

7,6 
15,0 
0,160 
0,066 
0,1364 
1,2 

1 828 

Horčík je striebrolesklý kov, ktorý kryštalizuje v najtesnejšej hexagonálnej 
štruktúre. Podobne ako berýlium má nízku hustotu (tab. 22.2) . Na rozdiel od berýlia 
má nízky bod topenia, je makší, ťažný a kujný. Na vzduchu sa pokrýva, podobne 



HORČÍK 495 

ako hlim'k a berýlium, vrstvičkou oxidu. Štandardný elektródový potenciál je značne 
záporný, preto reaguje búrlivo so zriedenými roztokmi kyselin. Oxiduje sa aj vodou, 
napr. pri styku horčíka s vriacou vodou sa vylučuje vodík. 

Horčík je pri zvýšených teplotách velmi reaktívny. Reaguje priamo so všetkými 
nekovmi okrem uhlíka za vzniku príslušných binárnych zlúčenín. 

VLASTNOSTI HORČÍKA AKO JEDNODUCHEJ LÁTKY 

Bod topenia [°C] 
Bod varu [°C] 
Hustota [g . cm- '] 
Atomizačné teplo pri 25 ° C [kj . mol- 1] 

Tvrdosť v Mohsovej stupnici 

Štandardn ý potenciál MgHIMg [V] 
Merná tepelná vodivosť pri 25 °C [kj . m-• . s- • . K- t] 

Merná elektrická vodivost pri O °C [MS . m- 1) 

ZLÚČENINY HORČÍKA 

Binárne zlúčeniny horčíka 

650 

1 110 

Tabufka 22.2 

1,74 (20°C) 
148,5 

2,0 
-2,37 

1,59 
23,9 

Hydrid horečnatý MgH2 je bledosivá tuhá látka. Vzniká pri vyšších tlakoch 
z vodíka a horčíka. Jeho kryštálová štruktúra je typu rutilu, takže atómy horčíka 
sú koordinované šiestimi atómami vodíka a atómy vodíka tromi atómami horčíka. 

Z analógií medzi hydridom berýlnatým a hydridmi kovov alkalických zemín m ožno predpo· 
kladať prechodný typ vazieb rnedzi elektrónovo-deficitnými a iónovými. 

Diborid horčíka MgB2, nitrid horečnatý Mg3N2 , sulfid horečnatý MgS a niektoré 
ďalšie podobné zlúčeniny vznikajú reakciami príslušných jednoduchých látok pri 
teplotách niekofko sto stupňov. Sú to tuhé látky, ktoré sa vodou rozkladajú. 

Sú známe dve binárne zlúčeniny horčíka s uhlíkom: acetylid horečnatý MgC2 
a trikarbid dihorčíka Mg2C3 • Acetylid horečnatý vzniká účinkom acetylénu na horčík 
pri teplotách asi 500 °C. Vodou sa rozkladá na acetylén a hydroxid horečnatý. Tri­
karbid dihorčíka Mg2C3 vzniká pri vyšších teplotách z acetylénu alebo metánu 
a horčíka. Vodou sa rozkladá na alylén CH3 • C=CH a hydroxid horečnatý. Zistilo 
sa, že v jeho kryštálovej štruktúre sú ióny q -, a preto by zodpovedajúci názov tejto 
zlúčeniny bol alylid horečnatý. 

Halogenidy horečnaté 

Halogenidy horečnaté, bezvodé aj hydráty, sú vefmi podobné halogenidom pod­
skupiny vápnika a málo podobné halogenidom berýlnatým. 

Fluorid horečnatý MgF2 , ktorý má štruktúru rutilu, je prakticky nerozpustný vo 
vode, podobno ako fluorid vápenatý. Chlorid, bromid a jodid horečnatý majú vrstev-
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natú štruktúru typu chloridu, prípadne jodidu kademnatého. Vo vode sú dobre roz­
pustné, pričom ich rozpustnosť (v móloch) je prakticky rovnaká. Z vodných roztokov 
kryštalizu jú ako hydráty. Chlorid horečnatý MgCh kryštalizuje ako dodeka-, okta-, 
hexa- a tetrahydrát. V bežných podmienkach vytvára hexahydrát MgCh. 6 H20. 
Bromid horečnatý kryštalizuje v podobe nasledujúcich hydrátov: MgBr2 . 9 H 20, 
MgBr2 . 6 H 20 a MgBr2 • 4 H20. Jodid horečnatý MgI2 kryštalizuje s desiatimi, 
6smimi a šiestimi molekulami vody. 

Schopnosť tvoriť halogcnokomplexy je pri horčíku menšia ako pri berýliu. V tuhej fáze­
jestvuje zlúčenina K,M:gF4 , ale ióny [MgF4) 2 - se. nezachovávajú v roztokoch. Zlúčenina KMgF3 
má perovskitovú štruktúru (pozri str. 259), z čoho možno usudzovať, že ide o podvojný halogenid 
bez definovaných komplexných iónov. 

Podobne a j chlorid, bromid a jodid horečnatý tvoria v tuhej fáze s halogenidmi alkalických 
kovov zlúčeniny so všeobecným vzorcom M~MgX4 a MlMgX3 typu podvojných solí. V prírode­
sa nachádza hexahydrát chloridu draselno-horečnatého K MgCh . 6 H 20, známy ako minerál 
karnalit, ktorý vznikol odparením pravekých morí. 

Hydroxid-chloridy horečnaté 

Účinkom vodnej pary na chlorid horečnatý pri 500 °0 vzniká hydroxid-chlorid' 
horečnatý Mg(OH )Cl, ktorý má vrstevnatú štruktúru, podobne ako iné zlúčeniny 
MII(OH)Cl. Tetrahydrát tris(hydroxid)chloridu dihorečnatého Mg2(0H)3Cl. 4 H20 , 

0- Mg O -OH 

Obr. 22.1. Schéma štruktúry tetrahydrátu tris(hydroxid}chloridu dihorečnatého 
( Medzi re(azcami zlo!enia Mc1(0H).(H,O),+ sa elte nachldzajú chloridové anióny a molekuly vody) 

ktorý má reťazcovú štruktúru (obr. 22.1), je zložkou Sorelovej maltoviny, ktorá sa pri­
praví zmiešaním práškového oxidu horečnatého a roztoku chloridu horečnatého. 
Tuhne na tvrdú, hladkú a leštitel'nú látku. S náplňou drevených pilin sa používa na. 
dlážky a nazýva sa xylolit. 
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Oxid a hydroxid horečnatý 

Oxid horečnatý MgO je tuhá biela látka s vysokým bodom topenia (asi 2 820 °C). 
Kryštalický - minerál periklas - má štruktúru chloridu sodného. Ako sme uviedli 
(pozri str. 92), možno si tento oxid predstaviť ako iónový len v prvom priblížení, 
pretože efcktívne náboje na atómoch sú iba +1 a - 1, pritom však nemožno použiť 

predstavy o polárnych kovalentných vazbách, lebo atóm kyslíka nemaže byť šesť­
vazbový, keďže má k dispozícii iba štyri orbitály. Pre tento rozpor sa vlastnosti oxidu 
horečnatého obvykle intcrpretujú v rámci teórie polarizácie iónov (pozri str. 91). 

Ak sa oxid horečnatý získa rozkladom iných zlúčenín pri pomerne nízkych 
teplotách (asi 300 a.ž 600 °C), je jemne práškový. Takýto reagu je pomaly s vodou 
a vzniká hydroxid horečnatý. Kryštalický oxid horečnatý s vodou nereaguje. 

Oxid horečnatý sa používa vo veTkých množstvách ako žiaruvzdorný materiál 
pre vymurovku metalurgických pecí. 

Hydroxid horečnatý Mg(OH)z - minerál brucit - je biela látka s vrstevnatou 
štruktúrou typu jodidu kademnatého. J e prakticky nerozpustný vo vode, má súčin roz­
pustnosti poria-Oku 10-11 l\f3. Pripravuje sa z vodných roztokov solí zrážaním hydro­
xidmi alkalických kovov alebo kovov alkalických zemín. Na rozdiel od hydroxidu 
berýlnatého neprejavuje amfotérne vlastnosti, rozpúšťa sa iba v roztokoch kyselín. 
Jeho zásadité vlastnosti sú však slabšie ako pri hydroxidoch kovov alkalických zemín. 

Spinely 

Oxid horečnatý tvorí s mnohými oxidmi kovov v oxidačnom stupni III po­
dvojné oxidy zloženia MgMiII04 • Táto skupina oxidov, tzv. spi nelov, dostala pomeno­
vanie podla minerálu spinelu MgA}z04 ; ich štruktúra je opísaná na str. 260. 

Soli horečnaté 

Uhličitan horečnatý MgC03 je známy ako nerozpustný a bezvodý minerál magne­
zit. Bol pripravený a.j trihydrát a pentahydrát uhličitanu horečnatého. Tvoria sa a j 
nestechiometrické hydroxid-uhličitany horečnaté. 

Hydrogenuhličitan horečnatý Mg(HC03)i maže j estvovať len VO vodnom roztoku 
v prítomnosti nadbytočného oxidu uhličitého , podobne ako hydrogenuhličitan vápe­
natý. 

Dusičnan horečnatý Mg(N03)i je rozpustný vo vode a kryštalizuje ako ennea-, 
hexa-, prípadne dihydrát. Na vzduchu sa rozplýva. 

Spomedzi fosforečnanov horečnatých analytický význam má málo rozpustný 
hexahydrát fosforečnanu amónno-horečnatého NH4MgP04 • 6 H2 0, ktorý sa pri 
žíhaní mení na difosforečnan dihorečnatý Mg2P 20 7 • 

Síran horečnatý MgS04 je vo vode dobre rozpustný na rozdiel od síranov kovov 
alkalických zemín. Z vodného roztoku ho možno podla podmienok kryštalizácie získat 
ako mono-, di-, tetra-, penta-, hexa-, hepta- a dodekahydrát. Bežnou formoujehepta­
hydrát MgS04 • 7 H 20 , nazývaný horká sol. Pod1a horkej chuti síranu horečnatého 
dostal český a slovenský názov a j prvok. 

Chloristan horečnatý Mg(Cl04)2 kryšt alizujc ako hexa-, tetra- a dihydrát. Bez­
vodý sa používa ako vysušovadlo (tzv. anhydron), pretože pohlcuje vodné pary 
z atmosféry podobne účinne ako oxid fosforečný. Oproti oxidu fosforečnému má tú 
výhodu, že sa dá Iahko regenerovať zahriatím, lebo sa dehydratuje bez rozkladu. 
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O rganohorecnaté zl úcen i ny 

Podobne ako berýlium, aj horčík tvorí dialkylhorečnaté zlúčeniny. Významné sú 
však tzv. Grignardove činidlá, vznikajúce účinkom horčíka na alkyl- alebo arylhalo­
genidy v bezvodom éteri, prípadne v niektorých iných organických rozpúšťadlách. 
leh stechiometrický vzorec sa udáva ako RMgX; kde R je alkyl alebo aryl a X je 
halogén, najčastejšie bróm alebo jód. Z éterového roztoku sa vylučujú vždy ako 
solváty. Rontgenovou štruktúrnou analýzou sa dokázalo, že v tuhej fáze je atóm 

Obr. 22.2. Schéma koordinácie atómu horčíka 
v kryštalickom Grignardovom činidle 

horčíka koordinovaný tetraedricky, pričom dve koordinačné miesta zapiňajú mole­
kuly éteru, viazané na atóm horčíka atómom kyslíka (obr. 22.2). V roztoku je štruk­
túra Grignardových činidiel zložitejšia. Hlavné zložky sa menia v závislosti od orga­
nickej skupiny R, od halogénu X, od rozpúšťadla, ako aj od koncentrácíe a teploty. 
Predpokladá sa existencia roznych rovnováh 

(RMgX)n 
n n 

~ 
2 

RMg+ + 
2 

RMgX2 
n n 

~ 2RiMg +2 MgX2 (22.1) 

Grignardova činidlá sa používajú najmii v organickej preparatívnej chémii pri syntéze 
"Zlúčenín s novými vazbami C-C. Napríklad z metylmagnéziumjodidu a formaldehydu vzniká 
medziprodukt, ktorého reakciou s v odou sa získa etylalkohol a hydroxid-jodid horečnatý 

H 
H 3C-Mg- I + ~C=O = C2H 50-Mg- I (22.2) 

C2H50 - Mg- I + H 20 = C2HsOH + Mg(OH)I (22.3) 

Podobna možno pripraviť sekundárne a terciárne alkoholy. 
Grignardova činidlá s oxidom uhličitým vytvárajú jodid-karboxyláty horečnaté, z ktorých 

<>pii.ť reakciou s vodou možno získať príslušné karboxylové kyseliny 

RMgI + C02 = R- c/
0 

+ H20 = R-cť0 + Mg(OH)I . 
"'-0-MgI '-OH 

(22.4) 
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VÝSKYT V PRfRODE, PRÍPRAVA A POUŽITIE HORČÍKA 

Zemská kůra obsahuje 2,0 mólových % horčíka, takže horčík pa.trí k na.jrozšíre­
nejším prvkom v prírode. Nachádza sa najma v podobe kremičitanov (pozri str. 418), 
ako sú napr. olivín, granáty, diopsid, chryzolit, mastenec, fiogopit, ďalej v podobeoxidu 
a hydroxidu horečnatého (minerály periklas a brucit) a tiež v róznych spineloch. 
Vo veikých množstvách sa nachádza v podobe uhličitanov: magnezit MgC03 a dolomit 
CaC03 • MgC03 • Vo zvyškoch po pravekých moriach a jazerách sa horčík nachádza 
v mineráloch: karnalit KMgCh. 6 H 20 , kainit MgS04 • KCI. 3 H20, epsomit MgS04 • 

. 7 H 20 i v mnohých iných. Horčík je aj biogénny prvok, je napr. súčasťou chlorofylu. 

Kovový horčík má vefké použitie v technike ako dóležitá súčasť fahkých zliatin. Pripravuje 
sa elektrolýzou taveniny chloridu horečnatého alebo sa pálený dolomit (zmes oxidu horečnat.ého 
a vápenatého) redukuje ferosilíciom pri vysokej teplote, pričom horčík vysublimuje a oxid vá­
penatý vytvára kremičitan vápenatý. Ďalší spósob výroby je založený na tom, že pri vysokých 
teplotách je rovnováha v reakcii 

MgO + C ~ Mg + CO (22.5) 

posunutá smerom doprava. Rýchlym ochladením sa rovnováha „zmrazí" a získava sa čistý 
horčík. 

\ 



23. ALKALICKÉ KOVY 

Alkalické kovy1) sú lítium, sodík, draslík, rubídium, cézium a fra.ncium a patria 
spolu s vodíkom (pozri str. 235) do prvej skupiny periodickej sústavy (podskupina Ia). 
Ďalej sa do prvej skupiny zaraďuje podskupina medi: meď, striebro a zlato (podskupina 
Ib). Kovový charakter prvkov prvej skupiny periodickej sústavy okrem vodíka 
zreteTne vypl:ýva z ich elektrónovej konfigurácie {tab. 23.1). Všetky majú na n-vrstve 
len jeden elektrón v s-orbitáli a ako uvidíme ďalej, aj nízke ionizačné energie, 
predovšetkým atómy alkalických kovov. V tab. 23.1 sú uvedené základné orbitály 
použitefné na vazby. 

Spoločným znakom elektrónovej konfigurácie atómov alkalických kovov je, že 
majú o jeden elektrón viac, než atómy predchádzajúcich vzácnych plynov. Atómy 
prvkov podskupiny metli majú tiež len jeden elektrón na n-vrstve. Na (n-1)-vrstve 
však majú 18 elektrónov, čiže plne obsadené orbitály s, pa d. 

Sposob vazby 

Otázky vazbových vlastností atómov alkalických kovov sú zjednodušené dvoma 
skutočnostami: v chemických zlúčeninách majú atómy alkalických kovov len oxi­
dačný stupeň I a vefmi nízke hodnoty elektronegativít, udané v tab. 23.2. V tejto 
tabufke chýbajú údaje o franciu, keďže ide o veTmi zriedkavý rádioaktívny prvok. 
Všetky izotopy francia sú rádioaktívne. Najdlhší polčas premeny má izotop 223Fr 
(asi 20 minút). 

Z nízkych hodnot prvých ionizačných energií a elektronegativít možno predpo­
kladať, že alkalické kovy sú v zlúčeninách viazané prevažne iónovou vazbou, prí­
padne vazbou blízkou iónovej vazbe. v tejto súvislosti je častou výnimkou len lítium. 
Na rozdi~l.o4~l~~~~.!1.2~~~~ných aJk~lických kovov, zlúčeniny lítia sú pomerne do~re _ 
_r~P-Y~t~é v nevodných rozpuštadlách, čo spolu s inými vlastnosťami _I!~f?.Y~clčuj~ 
na ich kovalentný charakter_._Vysoké hodnoty druhých ionizačných energií sú prf­
činou, že pre alkalické kovy je známy len oxidačný stupeň I. Ióny alkalických kovov 
M+ majú elektrónovú konfiguráciu predchádzajúceho vzácneho plynu. 

1) Tento né.zov vznikol z toho, že hydroxidy týchto kovov sú silne zásadité (alkalické). 
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Tabufka 23.1 

ELEKTRÓNOVé KONFIGURÁCIE ATÓMOV PRVKOV PRVEJ SKUPINY 

Po~et elektrónov Orbitály použitefné na vazby 
Prvok vo vrstvách 

K L M N o p Q 
a ich obsadenie v atóme 

o n-r1 
Li 2 2s 2p 

r-T--r-„-- ... -~ 
!TI I I f I ' • I I 

'-- ·--\..---&.. _ _.__" 

Na 2 8 3s 3p 3d 

r--r--r--,--,--„ r-,--r--T--r--. 
I I I I I o I i I I t t I I 

i..-..J--.t.--.&..--L--> L _ _._,..1,,..,.t .... L-~ 

K 2 8 8 3d 4s 4p 4d 

i1liHIHIHlnl OJ I I 
Cu 2 8 18 3d 4s 4p 

.--..,--T--~-""T"'-"'I r -„--T·-r--r--, 
• I I I t I CJ I I I I I I I t 

'---'--..J--.t.--1..-.J ..__ .L--'--~-„'"'-„ 
Rb 2 8 18 8 4d Ss Sp Sd 

IHIHIHIHIHI [J] I I 
Ag 2 8 18 18 4d 5s 5p 

..---,.--.,.--.--.,.-, OJ I I 
,..-„--T-·r""-„--, 

I I I I I I I I I I I I 
._ __ .... __ .i. __ ... __ .... _.~ L.--'--1..-.1.-..a- .J 

Cs 2 8 18 18 8 5d 6s 6p 6d 

IHIHIHl1LIHI OJ I I 
Au 2 8 18 32 18 5d 6s 6p 

„-„--r--r--r-.., D I I r--r-1--r--r-1 
I I J I I 

L.--&.- ... L--1.-->- „" l..-A--"--\.-„L.-_. 

Fr 2 8 18 32 18 8 1 6d 7s 7p 7d 

Tabufka 23.2 

ATÓMOVé VLASTNOSTI ALKALICKÝCH KOVOV 

Li Na K Rb Cs 

lonizačná ene rgia [eV] M = M+ + e 5,39 5,138 4,339 4,176 3,893 

Kovový polomer [nm] 0,155 0,190 0,235 0,248 0,267 

lónový polomer M+ [nm] 0,068 0,097 0,133 0,147 0,167 

Kovalentný polomer [nm] 0,1225 0,1572 0,2025 0,216 0,235 

Elektronegativita podra Paulinga 1,0 0,9 0,8 0,8 0,7 

Hydratačné teplo M+ [kj . mol- t] 469 414 343 322 297 
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Priestorové usporiadanie zlúčenín alkalických kovov v tuhom skupenstve, keďže 
ide prevažne o iónové zlúčeniny, je ovplyvňované elektrostatickými príťažlivými 
silami a polomermi jednotlivých iónov (pozri str. 167). Z tohto hiadiska je pocho­
pitefný aj rozdielny typ štruktúry chloridu sodného a chloridu cézneho (pozri str.167). 

Po chemickej stránke sa lítium podobá horčíku . Napríklad z obidvoch prvkov 
pri horení vznikajú oxidy, kým z ostatných alkalických kovov vznikajú peroxidy, 
prípadne hyperoxidy (pozri ďalej), ich fluoridy, uhličitany a fosforečnany sú vo vode 
nerozpustné, chloridy a alkylzlúčeniny sú rozpustné v nevodných rozpúšťadlách, 
karbidy a nitridy vznikajú priamou syntézou prvkov a pod. Túto analógiu možno 
vysvetliť vychádzajúc z polarizačných predstáv, v súhlase s ktorými (pozri str. 91 ) 
má byť polarizačný účinok iónu Li+ podobný ako pri ióne Mg2+. Vzhfadom na ich 
postavenie v periodickej tabufke táto podobnost sa nazýva diagonálna. Diagonálna 
podobnosť, ako sme už uviedli (pozri str. 432 a 487), sa prejavuje aj pri iných dvoji­
ciach prvkov 

Li Be B C 
"-». "-». "-». 

Na Mg Al Si 

Je prirodzené, že podobnost pri k ovalentných zlúčeninách (na.pr. zlúčeninách bóru a kre ­
míka.) nemóžeme obja.sňova.ť len na základe polariza.čných predstáv, ktoré sú adekvátne pre 
prípady iónových zlúčenín. Aj v tomto prípade majú však vefký vplyv polomery a. efektívne 
náboje porovnávaných atómov. 

Nielen lítium, ale aj ostatné alkalické kovy sú schopné v niektorých prípadoch 
vytvárať kovalentné vazby. Príkladom sú molekuly alkalických kovov M2 v plynnom 
stave. Ide však o nestále molekuly, s nízkyrni hodnotami energie vazby, ktoré klesajú 
od lítia k céziu. 

ALKALICKÉ KOVY AKO JEDNODUCHÉ LÁTKY 

Alkalické kovy sú striebrobiele kovy, ktoré vzhiadom na ich hustoty (tab. 23 .3) 
by vačšinou plávali na vode (s vodou však búrlivo reagujú). Lítium El~:Y!I-_ aj na 
petroleji. .Aj body topenia alkalických kovov sú vzhladom na prevažnú vačšinu 
iných kovov pomerne nízke . .Alkalické kovy sú vefmi makké a dajú sa Iahko rezať 
nožom; najmakšie z nich je cézium. Sfarbujú plameň, čo sa využíva v analytickej 
chémii. Lítium sfarbuje plameň na karmínovočerveno, sodík jasnožlto, draslík, 
rubídium a cézium ružovofialovo. Na vzduchu sa Iahko oxidujú a pokrývajú sa 
nekompaktnou vrstvou oxidačných produktov, preto sa obvykle uskladňujú (napr. 
sodík a draslík) pod petrolejom. Elektrická vodivosť alkalických kovov je vefmi 
dobrá; pri izbovej teplote je elektrická vodivosť napr. sodíka len asi trikrát nižšia a.ko 
elektrická vodivosť striebra. Ich kryštálová štruktúra je kubická, priestorovo centro­
vaná. 

Alkalické kovy sú vefmi reaktívne, majú silné redukčné vlastnosti, pričom ich 
redukčná schopnost stúpa v rade od lítia k céziu. 

Pri horení alkalických kovov na vzduchu vzniká: oxid lítny Li20 (lítium reaguje 
s kyslíkom až pri teplote vyše 100 °C), peroxid sodný Na202 a hyperoxid draselný, 
rubídny, prípadne cézny M02 • Tieto rozdiely sú spósobené rozdielnym polomerom 
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Tabufka 23.J 

VLASTNOSTI ALKALICKÝCH KOVOV AKO JEDNODUCHÝCH LÁTOK 

Li Na K Rb Cs 

Bod topenia [0 C] 180,S 98 63,7 38,8 28,6 
Bod varu [0 C] 1317 883 760 688 705 
Hustota [g . cm- J] 0,534(20°) 0,97(20°) 0,86(20°) 1,532(20°) 1,90(20°) 
Atomizačné teplo 

pri 25 °C [kj . moJ - 1] 160,7 108,4 89,5 82,0 78,2 
Tvrdosť v Mohsovej 

stupnici 0,6 0,3 0,2 
Štandardný potenciál 

M+JM [V] - 3,045 -2,71 4 - 2,925 - 2,925 -2,923 
Merná tepelná vodivosť 

pri 25 °C [kJ . m- 1. 
. s-1. K-1] 0,71 1,34 0,96 

Merná elektrická vodivosť 
pri O °C [MS . m- 1] 11.,7 23,0 15,7 9,1 5,3 

i6nov príslušných alkalických kovov, pri zachovaní ich rovnakého náboja. Od lítia 
k céziu klesá intenzita elektrostatického poia okolo týchto i6nov, ktorá je nepriamo 
úmerná štvorcu polomerov uvedených i6nov 

10-11 e/47t Eo r2 [V . m-1] 
Li+ Na+ 
4,00 1,58 

K+ 
0,81 

Rb+ 
0,66 

Os+ 
0,50 

Pri zlučovaní alkalických kovov s kyslíkom ide vlastne o zlučovanie molekúl 0 2 

a. ďalej iónov 02, prípadne O~- s elektrónrni atómov alkalických kovov. Keď má ión 
alkalického kovu veiký objem, vtedy sa reakcia zastaví pri vzniku iónu 02, keďže 
nízka intenzita kladného elektrostatického poia nie je schopná natoiko kompenzovať 
náboj na vzniknu tom anióne 02, aby bol tento ión schopný prijať ďalší elektrón. 
Z týchto príčin sa pri céziu, rubídiu a draslíku reakcia zastaví pri vzniku hyperoxidov 
M02 • Vyššia intenzita elektrostatického poia i6nu Na+ umožňuje redukciu i6nu 02 
na O~- a vznik peroxidu sodného Na20 2 • Ešte vyššia intenzita poia iónu Li+ množ­
ňuje ďalší stupeň redukcie peroxidového ani6nu a vznik oxidu 

o~- + 2e 2 0 2- (23.1) 

Schematicky ide teda o proces 

M + 0 2 --? M02(Cs, Rb, K ) --? MO-OM (Na) --? M20(Li) (23.2} 

Na reakciu sodJka so vzdušným kyslíkom pritom výrazne vplýva prítomnosť vlhkosti. 
V sušenom kyslíku zachováva sodík dlho svoj kovový lesk, taví sa bez toho, aby sa zapálil. St op y 
vlhkosti pri zahrievaní sodíka spósobujú jeho horenie pri vzniku intenzívne žitého plameňa. 

Aj redukcia iných nekovov ako kyslíka alkalickými kovmi prebieha veimi Tahko. 
S niektorými nekovmi reagujú búrlivo, napr. zlučovanie cézia, rubidia a draslíka 
s kvapalným brómom prebieha za výbuchu. Rovnako za výbuchu vzniká prfslušný 
sulfid, keď sa alkalický kov rozotiera s práškovou sírou. S dusíkom a uhlíkem sa 
priamo zlučuje len lítium (nitrid lítny Li3N vzniká pomaly už pri bežnej teplote, 
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acetylid lítny LiiCz len pri zahrievaní). Redukcia nekovov alkalickými kovmi vedie 

k vzniku jedno- alebo dvojmocných iónov 

2 Na + Cl2 - 2 Na+c1-

2 Na+ S - (Na+)zS2-

(23.3) 

(23.4) 

Ak sa tvoria fosfidy alkalických kovov, napr. Na3P, nejde o iónové zlúčeniny 

vzhTadom na velkú energetickú nevýhodnost vzniku iónu p3- (pozri str. 369). 

Výrazom redukčných vlastností alkalických kovov je ich reakcia s vodíkom. 

Keď působíme suchým plynným vodíkom na zohriate alkalické kovy, vznikajú 

hydridy, v ktorých je vodík vo forme aniónu 

2M +Hz = 2M+H- (23.5) 

Schopnost vyredukovat kovy a polokovy z ich zlúčenín je ďalším príkladom 

redukčných vlastností alkalických kovov 

SiF4 + 4 K = Si + 4 KF (23.6) 

Na základe hodnot štandardných potenciálov alkalických kovov (tab. 23.1) 

je prirodzené, že alkalické kovy z vody redukujú vodík (pozri str. 231) 

2 M+ + 2 OH-+ Hz (23.7) 

Redukcia vodíka z vody prebieha najpomalšie účin.kom lítia. Sodík sa v priebehu 

reakcie topí a nasledujúce alkalické kovy sa zapafujú (v dósledku rýchlej reakcie 

a uvo!neného reakčného tepla sa zapáli vodík a pary alkalických kovov). Cézium 

je natoTko reaktívne, že sa zapafuje aj na vzduchu, ktorý obsahuje len stopy vlhkosti. 

Alkalické kovy redukujú vodík aj z dalších zlúčenín. S alkoholmi reagujú za 

vzniku alkoxidov, s amoniakom za vzniku amidov, s acetylénom za vzniku acetylidov 

a pod. 
Roztoky alkalických kovov v amoniaku majú mimoriadne silné redukčné 

vlastnosti, len trocha slabšie než samotné alkalické kovy. Niektoré kovy, napr. zinok, 

kadmium, ortuť, tálium, cín a olovo, ako aj ich halogenidy a kyanidy reagujú s roz­

tokmi alkalických kovov v amoniaku za vzniku intermetalických zlúčenín (NaZn, 

NaCd.5_ 7 , NaHgs, NaHg1s, Na3Tb , Na4Sn, Na4Pb, NaPb1_4, KPb2 a i.). 

ZLÚČENINY ALKALICKÝCH KOVOV 

Aj keď alkalické kovy vystupujú v zlúčeninách v jedinom oxidačnom stupni a va­

riabilita typov vazieb, ktoré vytvárajú v zlúčeninách, je v porovnaní 8 prevažnou 

vačšinou iných prvkov minimálna, predsa jestvuje obrovský počet zlúčenín alka­

lických kovov, z ktorých sú mnohé vefmi významné v priemyselnej i laboratórnej 

chémii. Bez takých zlúčenín, ako NaCl, KCI, NaOH, KOH, N a2C03, K 2C03 a i„ je v sú­

časnosti prakticky nemyslitelná práca v chemickom priemysle a v laboratóriách. 

Pretože katióny alkalických kovov a ich solváty aú bezfarebné, vefká vačšina 

zlúčenín alkalických kovov a ich roztoky aú bezfarebné (farebnost tu može sposobit 

len anión). VzhTadom na ich prevažne iónový charakter vašina z nich je dobre 

rozpustná v polárnych rozpúšťadlách, ako napr. vo vopride, čom sa správajú ako 
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silné elektrolyty. Výnimku tvoria niektoré soli lítne, napr. Li2C03 , LiF, Li3P04, 
sodné, ako NaF, Na[Sb(OH)6) , menej rozpustný je aj priemyselne významný hydro­
genuhličitan NaHC03 , ďalej niektoré draselné soli, ako KC104, K 2[SiF6] , KBF4, 
Ki[PtCJ6] , KHC4H406 (hydrogenvínan draselný, tzv. vínny kameň), K 3[Co(N02 )6] . 

Pre význam zlúčenin alkalických kovov uvádzame krivky rozpustnosti niektorých 
najbežnejších a najtypickejších z týchto zlúčenín (obr. 23.1). 

Obr. 23.1. Krivky rozpustnosti niektorých 
solí alkalických kovov 
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S jednotlivými zlúčeninami alkalických kovov sme sa už v predchádzajúcich 
statiach neraz stretli a pri preberani chémie ďalších podskupín budeme často uvádzat 
ako príklady aj zlúčeniny alkalických kovov. Na tomto mieste zhrnieme základné 
charakteristiky len niektorých významných zlúčenín alkalických kovov. 

Binárne zlúčeniny 

H ydridy alkalických kovov MH patria do skupiny iónových hydridov. O ich 
vlastnostiach sme písali na str. 244. Za obyčajnej teploty sú všetky hydridy alkalic­
kých kovov tuhými látkami. Z hydridov alkalických kovov je najstálejší a najlepšie 
preskúmaný hydrid lítny LiH. Hydrid lít ny sa začína rozkladať asi pri t eplote 450 °C. 
Je východiskovou látkou pri príprave významného hydridohlinitanu lítneho LiAIH4 
(pozri str. 476). 

Oxidy alkalických kovov M20 nemajú vačší praktický význam. Okrem 
oxidu lítneho (pozri str. 502) oxidy ostatných alkalických kovov možno pripraviť len 
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nepríamym sposobom, napr. redukciou dusíčnanov alebo dusitanov príslušným 
kovom pri vyššej teplote 

2NaN03 + lONa - 6Na20 +N2 
7 ••, 'o + .· (1 ;, 4 Ni; ~ I 

prípadne i inými sposobmi 2.. l t l 

(23.8) 

(23.9) 

Z peroxidov M20 2 a hyperoxidov M02 alkalických kovov, ktoré s výnimkou lítía 
(pozri s tr . 502) vznikajú reakciou prvkov, prakticky najvii.čší význam má jasnožltý 
peroxid sodný Na20 2 . Možno ho považovať za sof peroxidu vodíka. Dokazom toho 
jo aj reakoia 

(23.10) 

ktorá sa využíva pri získavaní peroxidu vodíka. S touto reakciou súvisí aj bieliaci 
účinok peroxidu sodného. Peroxid sodný je silné oxidovadlo. Niektoré látky, meno­
vite organické, reagujú s peroxidom sodným za výbuchu. 

Peroxid sodný s niektorými prísada.mi (na.pr. chlórna.nom vápenatým) m á. technický názov 
„oxylit". Rea.kciou „oxylitu" s vodou sa. uvolňuje kyslfk. 

Ako sa zistilo rontgenovou štruktúmou analýzou, hyperoxidy alkalických kovov 
majú analogickú štruktúru ako karbid vápenatý (pozri str. 394). 

V súvislosti s tým, že anión 02 má nepárny počet elektrónov, hyperoxidy sú 
paramagnetické. Z MO schém popisujúcich elektrónovú konfigurá.ciu iónov O~- a 02 
vidieť, že kým ión O~- má na obidvoch protivazbových orbitáloch n*2p po dvoch 
elektrónoch, ión 02 má na jednom z nich len jeden elektrón 

02[KK(a2s)2 (a*2s)2 (a2p)2 (n2py)2 (n2pz)2 (:n*2py)2 (:n*2pz)1] 

{porovnaj s MO diagramom molekuly kyslíka na str. 120). 
Hyperoxidy sa vodou rozkladajú a okrem peroxidu vodíka s príslušného hydro­

xidu vzniká aj kyslík. Kyslík vzniká aj reakciou peroxidu, prípadne zmesi peroxidu 
a hyperoxidu alkalického kovu s oxidom uhličitým 

2 Na202 + 2 C02 - 2 Na2C03 + 0 2 

Naz02 + 2 K02 + 2 C02 - Na2C03 + KzC03 + 2 0 2 

(23.11) 

(23.12) 

Hyperoxidy alkalických kovov sú farebné : draselný žitý, rubídny tmavohnedý, 
-0ézny pomarančovožltý. 

Halogenidy alkalických kovov MX sú bezfarebné kryštalické látky, výrazne 
iónového charakteru (výnimkou sú halogenidy lítne), s pomerne vysokými bodmi 
topenia a varu (napr. b. t. chloridu sodného, prípadne draselného sú 801, prípadne 
768 °C). Bod varu chloridu sodného je l 440 °0; jeho pary sa skladajú z iónových 
<lvojío Na+c1-. 

Chlorid sodný NaCl sa spotrebuje v množstvách desiatok miliónov ton ročne. 
Vyskytuje sa v prírode ako halit čiže kamenná sol, ktorá je niekedy vefmi čistá, takže 
sa dokonca može priamo použiť v potravinárskom priemysle. Morská sor je najčastej ­
šie znečistená iónmi Oa2+, Mg2+ a SO~-, čo je príčinou , že vlhne. Keďže rozpustnosť 
chloridu sodného takmer nezávisí od t eploty (pozri obr. 23.1), ťažko sa čistí kryšta­
lizáciou. 

Rozdiel v charaktere vazieb pri halogenidoch lítnych oproti ostatným haloge-
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nidom alkalických kovov zapríčiňuje viaceré ich rozdielne vlastnosti. Až na fluorid 
!ítny, halogenidy lítne sú rozplývavé iia vlhkom vzduchu a rozpustné nielen vo vode, 
ale aj v mnohých organických rozpúšťadlách. Chlorid lítny kryštalizuje z vodného 
roztoku ako dihydrát. Hydrát chloridu sodného je stály len pri teplotách pod 
-0,15 °0, kým chlorid draselný hydráty vóbec nevytvára. Všetky halogenidy alka­
lických kovov, až na chlorid, bromid, pr ípadne jodid cézny, ktoré majú kryštálovú 
š truktúru chloridu cézneho, kryštalizujú v štruktúre chloridu sodného. 

Osobitným druhem halogenidov alkalických kovov sú polyhalogenidy (pozri 
:str. 303). V chemickej praxi sa jód často rozpúšťa vo vodnom roztoku jodidu drasel­
n ého, čo súvisí s tvorbou komplexných iónov I3. V tuhom skupenstve sa vyskytuje 
.ako monohydrát KI3 . H20. 

Sulfidy alkalických kovov M2S sa móžu pripraviť priamo. Sú dobre rozpustné vo 
vode. V dósledku hydrolýzy ich roztoky reagujú silne zásadito. Vplyvom vzdušného 
kyslíka sa fahko oxidujú na t iosírany. Praktický význam má len sulfid sodný Na2S. 
Z hydrogensulfidov je najbežnejší hydrogensulfid draselný KHS. 

Varem roztoku sulfidov so sírou vznikajú polysulfidy všeobecného vzorca MzSn. 
:Pri draslíku, rubídiu a céziu sú známe všetky polysulfidy do hodnoty n = 6, pri 
:sodíku do hodnoty n = 5 a pri lítiu do hodnoty n = 2. 

Ako sme už uviedli, priamou reakciou sa fahko tvorí len nitrid lítny LhN. Ostatné nitridy 
.alkalických kovov sa pripravujú zložitejšie, a nie sú známe v čistom stave. Zaujímavé súreakcie, 
ktorými v určitých podmienkach možno získať z nitridu lítneho posobením vodíka hydrid lítny 
,a, opačne z hydridu pósobením dusíka nitrid (medziproduktmi sú amid lítny LiNH2 a imid lítny 
Li2NH). 

Len acetylid lítny LhC2 možno pripraviť priamou reakciou lítia a uhlíka (pri vyšších teplo­
tách ). A cetylidy osta.tných alkalických kovov sa móžu pripraviť ich reakciou s acetylénom 
pri zahrievaní. Ak nie je teplota príliš vysoká, vznikajú h ydrogensoli acetylénu MHC2. Všetky 
.acetylidy alkalických kovov sú mimoriadne reaktívne a pri styku s vodou sa rozkladajú za vý­
buchu. 

Sú známe aj boridy a silicidy alkalických kovov. 

Hydroxidy a soli kyslíkatých kyselín 

:M:imoriadny praktický význam majú hydroxidy alkalických kovov MOH, meno­
-vita hydroxid sodný NaOH a hydroxid draselný KOH. Vyrábajú sa v obrovských 
množstvách. V podstate sú známe dva technologické postupy ich prípravy: elektro­
lýza ich chloridov (pozri aj str. 305) a konverzia erfslušných uhličitanov hydroxi_!!Q!!l_ 
-vápenatým (tzv. kausti fikácia). 

Elektrolýza vodného roztoku chloridu sodného sa najčastejšie uskutečňuje pri 
-použití ortuťovej katódy. V dósledku nadpatia vodíka (pozri str. 243) sa na katóde 
-vylučuje sodík a vzniká sodíkový amalgám (pozri str. 688). Pósobením vody na tento 
.amalgám sa získa vefmi čistý roztok hydroxidu sodného so žiadanou koncentráciou . 
Z chemického hiadiska ide o reakciu sodíka s vodou 

2Na + 2H20 2NaOH + Hz (23.13) 

Reakcia kaustifikácie sa zasa móže vyjadrit rovnicou 

CaC03 + 2 NaOH (23.14) 

Keďže uhličitan vápenatý je málo rozpustný, po odfiltrovaní sa získa vodný roztok 
hydroxidu sodného. V súčasnosti sa tento postup prakticky už nepoužíva. 
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Hydroxidy alkalických kovov sú bezfarebné, vefmi hygroslf.cmické,..silne leptavé, 
rahko tavitefné, vo vode a v etanole dobre rozpustné látky. leh roztoky sa správajú 
ako silné zásady. Hydroxid lítny je však výnimk_Q!!,je málo hygroskQpl,qký,...Y.Q..!.2__~ 
a v etanole slabo rozpustný. Z vodného roztoku k~štaliz~~ ak?_.~ono~;y_<!!~t 
LiOH. H20. Jeho kryštálová štruktúra je tvorená z navzájom viazaných tetra­
edrických útvarov, v strede ktorých je atóm lítia, viazaný s dvoma hydroxidovými 
skupinami a koordinovaný dvoma molekulami vody (obr. 23.2). 

""20 

I 
)~ 

Obr. 23.2. Schéma štruktúry monohydrátu 
hydroxidu lítneho 

Hydroxidy alkalických kovov sú veTmi agresívne, korodujúce látky, ktoré 
leptajú aj sklo a porcelán (najma sklené zábrusy). V prítomnosti kyslíka poškodzujú 
v žiari aj platinu. Tavia sa v nádobách zo železa alebo niklu, niekedy aj v nádobách 
zo striebra alebo zlata. 

Zo solí kyslíkatých kyselín sú najvýznamnejšie uhličitany alkalických kovov. 
Známe sú dva typy solí: uhličitany M2C03 a hydrogenuhličitany MHC03 (len pri 
Htiu nebol izolovaný hydrogenuhličitan). S výnimkou uhličitanu lítneho sa uhličitany 
alkalických kovov vo vode dobre rozpúšťajú. Z hydrogenuhličitanov, ako sme už 
spomenuli, je pomerne málo rozpustná sodná sof. V tuhom skupenstve sú uhličitany 
známe ako bezvodé soli i ako kryštalohydráty; napr. tzv. kryštálová sóda má zloženie 
Na2C03. 10 H20· 

Technologicky sa uhličitan sodný Na2C03 pripravuje dvoma spósobmi. Starší, 
tzv. Leblancov, ktorý sa dnes už takmer nepoužíva, sa zakladá na redukcii síranu 
sodného uhlíkom 

(23.15) 



ALKALICKÉ KOVY 509 

a na nasledujúcej konverzii sulfidu sodného vápencom 

(23.16) 

Druhý, novší sposob výroby je tzv. Solvayov, pri ktorom sa roztok chloridu 
sodného nasycuje amonia.kom a oxidom uhličitým, pričom vzniká hydrogenuhličitan 
amónny a z roztoku sa vylúči hydrogenuhličitan sodný v dosledku menšej rozpustnosti 

NH3 + H20 + C02 - NH4HC03 

NaCl+ NH4HC03 - NaHC03 + NH4Cl 

(23.17) 

(23.18) 

Po odfiltrovaní sa hydrogenuhličitan sodný termicky rozkladá (kalcinuje) za vzniku 
bezvodého uhličitanu sodného, tzv. kalcinovanej sódy (rovnica (16.28)). Solvayov 
sposob výroby je tak účelne riadený, že okrem chloridu vápenatého, vznikajúceho .J 
pri regenerácii amoniaku z chloridu amónneho hs.seným vápnom, nie sú nijaké / 

odpadové produkty. 
Uhličitan draselný K 2C03 , tzv. potaš, sa najčastejšie pripravuje cez podvojnú soI , 

MgC03 . KHC03 • 4 H20, ktorá je málo rozpustná, Engelovou metódou. Postupuje sa " 
pri nej t ak , že sa oxid uhličitý zavádza do suspenzie triliydrátu uhličitanu horečnatého 
v roztoku chloridu draselného, pričom sa z roztoku vylučuje už spomínaná podvojná 
sor. Asi pri 60 °C sa táto sor vo vode rozkladá za vzniku roztoku uhličitanu draselného '"\C\, 

2 (MgC03 . KHC03 • 4 H20) - K2C03 + 2(MgC03 . 3 H 20 ) + 002 + 3 H20 
(23.19) 

Trihydrát uhličitanu horečnatého a oxid uhličitý sa znova vracajú do výroby. 
Na rozdiel od ostatných uhličitanov alkalických kovov, uhličitan lítny Li2C03 sa 

pri tavení rozkladá na oxid lítny a oxid uhličitý. 
Dusičnany alkalických kovov MN03 sa vyznačujú pomerne Iahkou taviter­

nosťou (b. t. dusičnanu sodného a draselného je 311 a 339 °C) a vefmi dobrou rozpust­
nosťou vo vode. Prakticky najvýznamnejšie sú dusičnan sodný NaN03 a dusičnan 
draselný KN03, predovšetkým ako priemyselné hnojivá. Získavajú sa alebo ako 
prírodná surovina (dusičnan draselný), alebo synteticky, bežnými postupmi - ne­
utralizáciou a podvojnou zámenou. Majú silné oxidačné vlastnosti. Pri vyššej teplote 
sa rozkladajú na príslušný dusitan a kyslík 

2KN03 = 2KN02 + 02 (23.20) 

Bežné sú sírany M1S04 a hydrogensírany MHS04 alkalických kovov. Tieto 
soli sú dobre rozpustné vo vode. V nevodných rozpúšťadlách sa rozpúšťajú len 
nepatrne. Najvačší význam má sodná a draselná sof ; dekahydrát síranu sodného 
Na2S04 . 10 H20 je tzv. GlaUberova sol. Najčastejšie sa získavajú ako prírodné suro­
viny, zriedkavejšie synteticky. Ak.o sme už uviedli (pozri str. 330), hydrogensírany sa 
termicky rozkladajú za vzniku disíranov, ktoré v súvislosti s ich fahkým odštepova­
ním oxidu sírového pri tavení rozkladajú niektoré ťažko rozpustné oxidy kovov. 

Bližšie o dalších soliach kyslíkatých kyselín alkalických kovov možno nájsť na 
príslušných miestach učebnice. 
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Alkalické kovy a komplexné, prípadne organokovové zlúčeniny 

Vefmi často sú alkalické kovy elektropozitívnou zložkou v roznych komplexných soliach 
i6nového charakteru, napr. K 2Pt016 , CsCuC13 atd. Sú však známe aj organokovové zlúčeniny 
alkalických kovov, najmii. pri lítiu, zriedkavejšie pri sodíku a draslíku. Tieto zlúčeniny majú 
prevažne i6nový charakter, pozorovaterne sa nerozpúšťajú v kvapalných uhfovodíkoch, sú mimo. 
riadne reaktívne, nestále na vzduchu a Ja.hko sa hydrolyzu,jú. Známe sú alkyl. aj arylzlúčeniny 
alkalických kovov. Najdoležitejšie sú zlúčeniny s tzv. kyslými uhlovodíkmi, ako sú napr. cyklo­
pentadién a acetylén. Možno ich získať reakciou týchto uhfovodíkov s roztokom sodťke. v kve.­
palnom amoniaku alebo s dispergovaným sodíkom v tetrahydrofuráne, N, N-dimetylformamide, 
prípadno v iných organických látkach. 

Boli opísané zlúčeniny niektorých alkalických kovov, ktoré možu byť podfa ich štruktúry 
charakterizované ako komplexné. !de o komplexy chelátového typu, ako je napr. nas!edujúci 

VÝSKYT V PRÍRO DE, PRÍPRAVA A POUŽITIE 
ALKALICKÝ CH KOVOV 

V prírode sa alkalické kovy vyskytujú len v podobe zlúčenín s inými prvkami. 
Najrozšírenejší je sodík (2,4 mólové %) a draslík (1,4 mólové %). Ostatné alkalické 
kovy sú zastúpené v zemskej kore podstatne menej: lítium (1,9 . 10- 2 mólové %), 
rubídium (7. 10-3 mólové %), cézium (9 . 10-s mólové %). Francium (objavené vo 
Francúzsku) je v prírode zastúpené iba v nepatrnom množstve ako rádioaktívna 
látka vznikajúca pri rozklade aktínia. 

V zemskej kOre sa nachádza vefký počet roznorodých rninerálov alkalických 
kovov. Mnohé z nich sme už spomenuli (napr. kremičitany, pozri str. 418) . Ako naj­
významnejšie zdroje zlúčenín alkalických kovov pre chemickú výrobu alebo priame 
použitie uvádzame: halit alebo kamennú sol NaCl, sylvín KCI, kryolit N ~AlF 6 , karno,lit 
KCI. MgC}z. 6 H20, kainit KCI . MgS04 • 3 H 20, G"laulJerovu sol NazS04 • 10 H 20, 
glaulJerit NazS04 • CaS04 a čilsky liadok NaN03 • Alkalické kovy sa vyskytujú aj 
v prírodných roztokoch, vo vodách riek, jazier, morí, prameňov, ako soli halogeno­
vodíkových, prípadne aj iných kyselín. V tejto podobe je rozšírený najma chlorid 
sodný; napr. Mftve more obsahuje až 20 hm.% chloridu sodného, v iných moriach 
alebo jazerách jeho obsah je asi 3 hm. %· 

Najvačší praktický význam zo všetkých alkalických kovov má sodík. Keďže 
sodík je vermi neušiachtilý kov, pripravuje sa elektrolýzou bezvodých tavenín. Ako 
východisková surovina sa najčastej šie používa chlorid sodný, ku ktorému sa pridá­
vajú aj iné soli (napr. fluorid sodný) za účelom zníženia bodu topenia elektrolytu . 
Pri tejto elektrolytickej príprave sa používa grafitová anóda a železná katóda. Kató­
dový a anódový priestor sa musí oddeliť diafragmou. Hoci aj ostatné alkalické kovy 
sa získavajú elektrolyticky za analogických podmienok ako sodík, sú známe aj 
niektoré chemické postupy ich prípravy, napr. pri rubídiu a céziu zohrievaním ich 
hydroxidov alebo oxidov s horčíkom v prúde vodíka alebo s vápnikom vo vákuu. 
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Alkalické kovy sa používajú na r6zne praktické účely. Lftium má význam ako 
zložka zliatin hliníka, zinku a horčíka pre zvýšenie ich tvrdosti a odolnosti a tiež ako 
tzv. odkysličovací prostriedok v metalurgii medi. Sodík sa používa pri výrobe per­
oxidu, amidu, prípadne kyanidu sodného, ako zložka niektorých zliatin olova, na. 
výrobu sodíkových lámp a spolu s draslíkem ako chladiaca zmes v niektorých typoch 
jadrových reaktorov. Z ostatných alkalických kovov má významnejšie použitie 
cézium, pri ktorom sa využíva sp6sobilosť Tahko uvo!ňovať elektróny účinkom 
svetla (fotoelektrický jav, pozri str. 53) na výrobu céziových fotočlánkov. 



24. KOVY ALKA LI CKÝCH ZEMiN 

Kovy alkalických zemín sú vápnik, stroncium, bárium a rádium a patria do druhej 

skupiny periodickej sústavy, kde tvoria podskupinu vápnika. Pomenovanie kovy 

alkalických zemín1) dostali podfa vlastností oxidov, prípadne hydroxidov, ktoré sa 

podobajú svojou zásaditosťou hydroxidom alkalických kovov, ale sú málo rozpustné 

podobne ako hydroxid hlinitý, ktorý sa označoval ako zemina. 

Sposob vazby 

Elektrónové štruktúry atómov kovov alkalických zemin sú uvedené v tab. 21.1. 

V zlúčeninách sa vyskytujú v oxidačnom stupni II. Atómy uvedených kovov majú 

nízku elektronegativitu (tab. 24.1), len trochu vyššiu ako atómy alkalických kovov. 

Druhé ionizačné energie sú pomerne nízke v porovnaní s atómami ostatných prvkov 

druhej skupiny, pričom polomery atómov, prípadne iónov sú relatívne vefké. Ako 

vyplýva z ich elektrónovej štruktúry, ióny s dvoma kladnými nábojmi majú oktetovú 

konfiguráciu. 

Tobufka 24.1 

ATÓMOV~ VLASTNOSTI KOVOV ALKALICKÝCH ZEM(N 

Ca Sr Ba Ra 

lonizačná energia [eV] 
M = M+ + e 6,111 5,692 5,21 5,277 

M+ = M>+ + e 11 ,868 11,027 10,001 10,144 

Kovový polomer [nm] 0,197 0,215 0,222 

lónový polomer MH [nm] 0,099 0,112 0,198 0,143 

Kovalentný polomer [nm] 0,1736 0,1914 0,1981 

Elektronegativita podfa Paulinga 1,0 1,0 0,9 0,9 

Hydratač n é teplo MH [kj . moJ- t] 1510 1355 1243 

I ) Nevhodné a zastarané pomenovanie je kovy žieravýoh zemín. 
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Na rozdiel od ostatných prvkov druhej skupiny periodickej sústavy, ktoré sa. 
v mnohých zlúčeninách viažu kovalentnými vazbami (pozri str. 487 a 685), prevažná 
vačšina zlúčenín kovov alkalických zemín je iónového typu. Podobne ako pri alka­
lických kovoch predpokladajú sa kovalentne viazané atómy kovov alkalických 
zemín len v pomerne málo zlúčeninách. Aj schopnosť tvoriť komplexné zlúčeniny 
je pri nich malá. Donorom je pritom obvykle atóm kyslíka. 

Horečnaté soli vytvárajú mnoho hydrátov, kým zlúčeniny vápenaté ich tvoria. 
podstatne menej. Pri zlúčeninách strontnatých a bárnatých je tvorba hydrátov ešte 
menej výhodná. 

Posledný člen tejto skupiny - rádium - sa chemickými vlastnosťami podobá 
predchádzajúcim kovom alkalických zemin, najma báriu. Rádium sa vyskytuje 

• v prírode veTmi vzácne. Všetky izotopy rádia sú rádioaktívne. V chémii prakticky 
nemá významnejšie použitie. 

KOVY ALKALICKÝCH ZEMÍN AKO JEDNODUCH~ LÁTKY 

Kovy alka.lických zemin sú striebrobiele kovy, mii.kké asi ako olovo, s bodmi 
topenia niže 1 000 °C (tab. 24.2). Chemicky sú trocha stálejšie ako alkalické kovy. Na 
vzduchu sa pokrýva,jú vrstvičkou oxidu s prímesou peroxidu a nitridu. Sú to ne­
ušfachtilé kovy s vefkým záporným štandardným potenciálom, ktoré reagujú priamo 
aj s vodou, pričom redukujú katióny vodíka. Reakcia však nie je taká búrlivá ako 

pri alkalických kovoch. 
Obvykle sa pripravujú elektrolýzou roztavených solí alebo redukciou pr íslušné,!i.o 

halogenidu sodíkom. 

VLASTNOSTI KOVOV ALKALICKÝCH ZEMÍN .. · 
AKO JEDNODUCHÝCH LÁTOK :'.'-

. . ... .. . . 

Ca Sr 

Bod topenia [0 C] 850 770 

Bod varu [0 C] 1 482 1 380 

Hustota [g . cm-3) 1„55 c20°) 2,6 

Atom izačné teplo pri 25 °C [kj . mol- 1) (184) 163 

Tvrdosť v Mohsovej stupn ici 1,5 1,8 

Štandardný pote nciál MH IM [V] - 2,87 - 2,89 

Merná tepelná vodivosť pri 25 °C 
[kJ. m- 1 . s- 1. K- 1) 1,3 

Merná elektrická vodivosť pri O °C 
[MS . m- 1] 23,3 3,2 

' 

r11 .. , 
( . 

I 

Ba 

71 0 
1 500 

3,5 
176 

-2,90 

Tobufko 2.f.2 

Ra 

960 
1140 
cca 5 
(163) 

- 2,92 

Vápnik kryštalizuje do 450 °0 v najtesnejšej kubickej plošne centi-ovanej štru~:_ 
túre a pri vyššej teplote v najtesnejšej hexagonálnej štruktúre. Stroncium má naj­
tesnejšiu kubickú plošne centrovanú štruktúru, kým oarium l{ubickú priestorovo 
centrovanú štruktúru. 
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ZLÚČENINY KOVOV ALKALICKÝCH ZEMÍN 

Hydridy 

Hydridy kovov alkalických zemín MH2 vznikajú z prvkov pri miernom zahriatí. 
Sú to biele, neprchavé kryštalické látky. Vo vodíkovej atmosfére sú termicky stále 
asi do 1 000 °C. S kyslíkom pri zabriatí zhoria na oxid kovu a vodnú paru; s vodou 
búrlivo reagujú, pričom sa vyvíja vodík. Hydrid vápenatý CaH2 sa používa ako silné 
redukovadlo. Štruktúra týchto hydridov je iónová s aniónmi H-, čoho dókazom je, že 
elektrolýzou ich roztokov v roztavených halogenidoch alkalických kovov sa na 
anóde vylučuje vodík. Vazbové pomery sú však pravdepodobne komplikovanejšie, 
pretože v kryštálovej štruktúre hydridu vápenatého nie sú všetky okolité atómy vo­
díka rovna.ko vzdialené od atómu kovu a niektoré medziatómové vzdialenosti 
kov- kov sú dokonca kratšie ako v štruktúre kovového vápník.a. 

Pri za.hrievaní hydridu vápenatého s halogenidom vápenatým vo vodíkovej atmosfére 
vzniko.jú t uhé, slude podobné látky, ktorých zloženie je CaHX (X je b alogén). 

Halogenidy 

Z hawgenidov kovov alkalických zemín MX2 sú fiuoridy vo vode nerozpustné 
a termicky stále. Sú známe len ako bezvodé látky. Fluorid vápenatý CaF 2 ako minerál 
kazivec (fiuorit) sa nachádza pomerne často v prírode. 

Na ro.zdiel od fiuoridov ostatné halogenidy kovov alkalických zemín sú vo vode 
dobre rozpustné. Z vodných roztokov kryštalizujú halogenidy vápenaté a strontnaté 
ako hexahydráty a halogenidy bárnaté ako dihydráty. Chlorid vápenatý CaClz a bronůd 

Obr. 24.1. Schéma štruktúry hexahydrátu chloridu strontnatého 
(je znhornený len reťuec Sr(H10)]o'+) 
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vápenatý CaBr2 majú deformovanú štruktúru rutilu, jodid vápenatý CaI2 má už 
vrstevnatú štruktúru jodidu kademnatého, čo nasvedčuje na vačšiu účasť kovalent­
ných vazieb v štruktúre tejto látky. Halogenidy bárnaté (okrem fluoridu) majú 
štruktúru typu chloridu olovnatého (pozri str. 288), kde atómy bária majú koordi­
načné číslo devať. Aj v hexahydráte chloridu strontnatého SrClz . 6 H20 sa zistilo 
koordinačné číslo devať, pričom molekuly vody zastávajú aj funkciu mostíkov 
(obr. 24.1). Dihydrát chloridu bárnatého BaC)z . 2 H20 a dihydrát chloridu strontna­
tého SrC]z . 2 H 20 má vrstevnatú štruktúru s koordinačným číslom atómu bária, 
prípadne stroncia osem. 

Zlúčeniny so sírou, dusíkom a uhlíkom 

Sulfidy kovov alkalických zemin MS sa pripravujú redukciou príslušných 
síranov uhlikom. Sú to vo vode málo rozpustné látky, ktoré sa však hydrolyzujú 
za vzniku hydroxidov a hydrogensulfidov, ktoré sú vo vode lepšie rozpustné. Účin.kom 
síry na sulfidy alebo vodné roztoky hydroxidov pri vyšších teplotách vznikajú 
polysulfidy nedefinovaného zloženia. 

Nitridy kovov alkalických zemín zloženia M3N2 možno pripraviG zlučovaním 

kovu s dusíkom pri zvýšených teplotách. Sú to tvrdé, ťažko tavitefné látky s atómo­
vou štruktúrou (pozri str. 350). S vodou rýchlo reagujú za vzniku amoniaku. 

Acetylidy kovov alkalických zemín MC2 vznikajú reakciou príslušného kovu 
alebo oxidu s uhlíkom pri vysokých teplo~ách. Acetylid vápenatý Ca02 („karbid") 
sa vyrába vo verkých množstvách v elektrických peciach zo zmesi oxidu vápenatého 
a uhHka. Všetky tieto acetylidy majú štruktúru navzájom podobnú (pozri str. 394). 
Acetylidy týchto kovov pri styku s vodou vytvárajú príslušné hydroxidy a acetylén. 
Acetylid vápenatý reaguje pri vyšších teplotách s dusíkom a vzniká kyanamid 
vápenatý 

(24.1) 

Kyánamid vápenatý CaCN2 sa používa v pofoohospodárstve pod názvom „du­
síkaté vápno" ako hnojivo, pretože v pOde sa účin.kom vody a pódnych baktérií 
pomaly rozkladá na uhličitan vápenatý a amoniak 

(24.2) 

Oxidy, peroxidy a hydroxidy 

Oxidy kovov alkalických zemín MO sú biele látky s kryštálovými štruktúrami 
chloridu sodného a s prevažne iónovými vazbami . Ich body topenia sú vysoké (CaO -
2 620 °0, SrO - 2 430 °0 a BaO - 1 923 °0). Všetky tieto oxidy reagujú s vodou aj 
vodnou parou a vznikajú hydroxidy. Oxid vápenatý CaO, ktorý má velké a róznorodé 
praktické použitie, sa pripravuje termickým rozkladom uhličitanu vápenatého 
(tzv. pálenie vápna). 

Z peroxidov kovov alkalických zemin M02 má najvačší význam peroxid bár­
natý Ba02 , ktorý vzniká pri zahrievaní oxidu bárnatého s kyslíkom pri teplotách asi 
600 °0. Peroxidy týchto prvkov vznikajú aj účinkom peroxidu vodíka na príslušné 
hydroxidy. 
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Všetky hydroxidy kovov alkalických zemín M(OH)i sú vo vodnom prostredí sil­
nými zásadami. Zásaditosť stúpa od hydroxidu vápenatého k hydroxidu bárnatému. 
Sú podstatne menej rozpustné ako hydroxidy alkalických kovov. Rozpustnosť 
hydroxidu vápenatého s teplotou klesá, pri ostatných hydroxidoch stúpa (obr. 24.2). 

Hydroxid vápenatý Ca(OH)i, získaný hydratáciou oxidu vápenatého, je amorfný 
pl'ášok, prípadne koloidná zrazenina. Dajú sa však získať aj kryštály, ktoré majú 
štruktúru jodidu kademnatého. 

0,2 

:> 

""' .s 
N 
o 
'-

"' o 
!2 0,1 ' ~ 
I 
9 
"' u 

"' 

o 
o 10 20 30 40 50 60 t [•c) 80 

70 „ 

60 

Ba COHl2 

:> 50 
""" 2 
N 
o .... 40 
O> 

o 
~ 

' >. 30 
~ 

-~ 

O> 

20 

10 

o 
o 10 20 30 40 50 60 70 80 t [•cJ 100 

Obr. 24.2. Krivky rozpustnosti hydroxidu vápenatého, strontnatého a bárnatého 
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Hydroxid strontnatý Sr(OH)z a hydroxid bárnatý Ba(OH)i kryštalizujú z vod­
ného prostredia ako oktahydráty M(OH)z. 8 H2 0. Všetky spomínané hydroxidy, 
najmii vo vlhkom stave alebo v roztoku, dobre pohlcujú oxid uhličitý a reagujú 
s kyselinami za vzniku solí. 

Termicky sú hydroxidy kovov alkalických zemín pomerne stále. Tlak vodnej 
pary 101,325 kPa má hydroxid vápenatý pri 450 °0, hydroxid strontnatý vyše 
700 °C a hydroxid bárnatý sa taví bez rozkladu pri 408 °C (analogicky ako hydroxidy 
alkalických kovov). 

Soli kys líkatých kyselín 

Podobne ako soli alkalických kovov, aj soli kovov alkalických zemin možno 
charakterizovať prakticky ako iónové zlúčeniny. Netvoria však už také rozmanité 
hydráty ako horečnaté soli. Obdobne ako pri soliach alkalických kovov, smerom ku 
zlúčeninám kovov s vyšším atómovým číslom sú častejšie najma bezvodé soli. Soli 
kovov alkalických zemín sú bezfarebné, pokiar nie je farebnosť podmienená aniónom. 
Kým soli alkalických kovov, až na vzácne výnimky, sú dobre rozpustné vo vode, 
mnohé soli kovov alkalických zemin, ako sírany, fosforečnany, uhličitany a šťavelany, 
sú vo vode prakticky nerozpustné. 

Uhličitany kovov alkalických zemín MC03 sú tuhé, vo vode nerozpustné látky. 
Uhličitan vápenatý CaC03 sa nachádza v prírode v dvoch modifikáciách, ako vápenec 
čiže kalcit a aragonit; umele bola pripravená aj tretia modifikácia vaterit. V štruktúre 
všetkých troch modifikácií sú plošné anióny COi- a katióny kovu M2+. Na obr. 24.3 
je schematicky naznačená základná bunka kalcitu, ktorá je analogická so základnou 
bunkou chloridu sodného. Aragonit má štruktúru podobnú arzenidu niklu (pozri: 
obr. 13.4); koordinačně číslo katiónu Ca2+, ako aj aniónu COi- je tiež šesť. Mení sa len 
tvar koordinačného polyédra pri anióne COi- z deformovaného oktaédra na troj­
boký hranol. 

Na rozdiel od berýlia a horčíka, hydroxid-uhličitany kovov alkalických zemín nie 
sú známe. Naopak, uhličitany týchto prvkov reagujú s vodným roztokom oxidu 
uhličitého a vznikajú rozpustné hydrogenuhličitany kovov alkalických zemín 
M(HC03)z. Tieto soli nemožno pripraviť v č-istom stave; jestvujú Jen v podobo 
vodných roztokov, ktoré obsahujú nadbytočný oxid uhličitý. 

Hydrogenuhličitan vápenatý Ca(HC03)i zapríčiňuje tzv. prechodnú t?,'7'dosť vody. 
Zahriatím alebo povarením sa vylúči málo rozpustný uhličitan vápenatý 

(24.3) 

Dusičnany kovov alkalických zemín l\f(N03)z sú známe ako bezvodé látky, 
z vodného prostredia za chladu však kryštalizuje tetrahydrát dusičnanu vápenatéh() 
Ca(N03 )z . 4 H20, prípadne strontnatého Sr(N03)z . 4 H 20 a dihydrát dusičnanu 
bárnatého Ba(N03)z . 2 H20. Pri zah.rieva1ú sa najskór dehydratujú a potom sa roz­
kladajú za uvofňovania kyslíka. Rozkladom príslušných dusitanov vznikajú oxidy. 

Z fosforečnanov M3(P04)z , prípadne hydrogen- a dihydrogenjosforečnanov kovov 
a.Jkalických zemín MHP04 a M(H2P04)z najdóležitejšie sú príslušné vápenaté soli. 

Fosforečnan vápenatý Ca3(P04)z sa nachádza v prírode v podobo podvojných 
zlúčenín ako minerál apatit Ca5F(P04)3 a fosforit (pozri str. 386). Kým uvedené 
fosforečnany sú nerozpustné vo vode, dihydrogenfosforečnan vápenatý Ca(H2P04 )z 
je rozpnstný. Hydrogenfosforečnan vápenatý CaHP04 je rozpustný iba v kyslých 
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roztokoch, Jeho sa mení na dihydrogenfosforečnan vápenatý. Obidva hydrogenfosfo­
rečnany vápenaté sa používajú ako priemyselné hnojivá v polnohospodárstve (pozri 
str. 382). 

··-O··-
-·()·-- . 

Obr. 24.3. Kryštálová štruktúra 
kalcitu 
(pre porovnanie sa u vád za aj štru k· 
tara chloridu sodného) 

-··()·-· 
(!!'\_ __ 

- ---~ 

Birany kovov alkalických zemín MS04 , na rozdiel od síranu berýlnatého a ho­
rečnatého, sú vo vode prakticky nerozpustné. Rozpustnosť síranu vápenatého CaS04 
je 202 mg v 100 g vody za obyčajnej teploty. Rozpustený síran vápenatý v prame­
nitých vodách je hlavnou zložkou tzv. trvalej tvrdosti vody, ktorú varom nemožno 
odstrániť . Dihydrát síranu vápenatého Ca.804 • 2 H20, ktorý vzniká kryštalizáciou 
z vodného roztoku alebo postupnou hydratáciou bezvodého síranu vápenatého, je 
známy ako minerál sadrovec. Pri zahrievaní vyše 100 °C sa dehydratuje na hemi-
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hydrát síranu vápenatého CaS04 • 0,5 H20 , ktorý má technický názov sadra. Po 

zmiešaní s vodou sa opať hydratuje, pričom tuhne. Bezvodý síran vápenatý CaS04 , 

známy ako minerál anhydrit, túto vlastnosť už nemá, pretože sa hydratuje len vefmi 

pozvofna a nevzniká spleť ihličkovitých kryštálikov, ktorá podmieňuje mechanické 

vlastnosti hydratovanej sadry. 

Obr. 24.4. Predpokladaná štruktúra 
vápenatého chelátu kysel iny etylén­
diamíntetraoctovej 

l 
Organokovové a komplexně zlúčeniny 

2-

Bolí pripravené zlúčeniny všeobecného vzorca M(CH3 )" kde M je Ca, Sr alebo Ba:. Sú to 

na vz1luchu samozápalné tuhé látky. Vazba medzi atómom uhlíka a atómom kovu je asi na 50 % 
iónová.. 

Medzi komplexné zlúčeniny možno zaraditl najmii. rózne hydráty spomínané pri halogeni­

doch a iných soliach . Iba v prípade vá.pnika sa pozorovalo. tvorba velmi nestálych ammin­

komplexov. 
V roztokoch sa tvoria komplexy s viacfunkčnými organickými ligandmi, napr. s kyselinou 

etyléndiamíntetraoctovou (EDTA), ktorá sa využíva aj v analytickej chémii 

HOOC . CH2'\_ /CH2 . COOH 

/
N . CH2 . CH2 • N, 

HOOC . CH2 '-CH2 . COOH 

kyselina etyléndiamíntetraoctová 

Té.to kyselina, prípadne jej anión, móže vystupovať až ako šesťfunkčný ligand. S vápenatými 

katiónmi tvorí chelátový komplexný anión s p redpoklado.nou štruktúrou na obr. 24.4. 

APL I KÁCIA PREDSTÁV O POLARIZÁCll IÓNOV 

NA OBJASNENIE TERMICKEJ STABI L ITY LÁTOK 

V predchádzajúcom texte sme sa snažili vysvetfovať vlastnosti látok na základe 

teórie valenčných vazieb, prípadne teórie molekulových orbitálov. Takto možno 

uspokojivo vysvetliť napr. termickú stálosť látok s definovanými molekulami. Tieto 

teórie sú však ťažko aplikovatefné na látky s prevažne íónovými štruktúrami. 
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Na vysvetlenie takýchto prípadov sa osvedčila teória polarizácie iónov. Základné 
predstavy o polarizácii iónov sú uvedené na str. 91 a ďalej. Aplikujme tieto pred­
stavy na termickú stálosť uhličitanov. Termický rozklad možno vyjadriť rovnicami: 

(24.4) 
prípadne 

(24.5) 

Ak sa uhličitanový anión opíše ako zoskupenie jednoatómových i6nov, potom 
oxidové anióny musia byť vermi deformované od silných polarizačných účinkov pred­
pokladaného katiónu C4+. Na oxidových aniónoch, popri ich celkovom zápomom 
náboji, bude indukovaný dipól, ako je to znázornené na obr. 24.5a. Odštiepenie 
jedného ani6nu z takéhoto zoskupenia može nastať vtedy, keď sa prekoná polarizácia 
v oxidovom anióne, vyvolaná uhličitým kati6nom. Takáto polarizácia v opačnom 
smere, nazvaná kontrapolarizáciou, sposobí, že sa oxidový ani6n može oddialiť od 
uhličitého katiónu (obr. 24.5b). Uhličitý katión potom polarizačne posobí na zostá.va­
júce oxidové anióny ešte vačším polarizačným účinkom, takže vzniknutá skupina 
002 sa prejavuje ako typická molekula s kovalentnými vazbami (obr. 24.5c). 

Kontrapolarizácia može nastať tým rahšie, čím má katión kovu vačšie polari­
začné účinky. Na str. 91 a ďalej sa nebral do úvahy vplyv teploty na polarizačné 
vzťahy. Zvýšený tepelný pohyb častíc zapríčiňuje vzájomné priblíženie iónov 
v krátkych časových intervaloch. V dosledku takéhoto priblíženia sa deformácia. 
aniónu ešte zvačší, ako keby ju zapríčinil katión s vačším polarizačným účinkom. 
Preto rozdiely medzi polarizačnými účinkami sa musia prejaviť na tepelnej stálosti 
látok. Tieto predstavy sa dobre zhodujú s experimentálne zistenými vlastnosťami, 
napr. pri spomínaných uhličitanoch druhej skupiny. Najvačší polarizačný účinok 
by mali mať v rade od horčíka po bárium katióny s najmenším polomerom, leb<> 

a) b} 

COz 

C) 

Obr. 24.5. Schéma kontrapolarizácie kyslíkového atému v uhl ičitanovom anióne v procese jeho rozklad U> 
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majú rovnakú elektrónovú konfiguráciu a náboje. Skutočne, tepelne najmenej stály 
je uhličitan horečnatý. V porovnaní s predchádzajúcimi uhličitanmi, uhličitany 
a lkaliokých kovov sú preto tepelne stálejšie, lebo na katióne je iba jednotkový náboj. 
Podobne možno vysvetliť nejestvovanie bezvodého uhličitanu berýlnatého, Iebo 
hypotetický berýlnatý katión by mal héliovú konfiguráciu elektrónov, pri ktorej sa 
predpokladajú vefmi vefké polarizačné účinky. 

Uhličitany kovov podskupiny zinku sú ovefa menej stále ako uhličitany kovov 
alkalických zemin, hoci ich náboje a polomery sú rovnaké. Rozdiely v stálosti sa 
vysvetfujú tým, že katióny s osemnásťelektrónovou konfiguráciou na poslednej sfére 
majú podstatne vačšie polarizačné účinky a zároveň aj deformovatefnosť ako katióny 
s oktetovou konfiguráciou. 

Pri porovnaní tepelnej stálosti uhličitanov a príslušných hydrogenuhličitanov 
možno vysvetliť menšiu stálosť hydrogenuhličitanov extrémne silným polarizačným 
účinkom hypotetického vodíkového katiónu, ktorý spósobí takú vefkú kontrapola­
rizáciu oxidového aniónu, že napr. hydrogenuhličitany kovov alkalických zemin 
sú nestále a móžu jestvovať len v zriedených vodných roztokoch v prítomnosti 
nadbytočného oxidu uhličitého. 

Podobne možno vysvetliť aj tepelnú stálosť hydroxidov, siričitanov a niektorých 
iných solí, najma tých, kde pri tepelnom rozklade nedochádza k oxidačno-redukčným 
reakciám. 

Vo všetkých týchto úvahách treba mať na zreteli, že sa ióny považujú za guio­
vité elektrické častice bez konkrétnej štruktúry elektrónových obalov a operuje sa 
taktiež s predstavami o takých iónoch, o ktorých známe, že v skutočnosti nemůžu 
samostatne jestvovať. Treba si vždy uvedomiť, že predstava o polarizácii iónov vedie 
k deformovaným iónom, kedy už vznikajú smerovo určené príťažlivé sily medzi 
iónmi, čo je iný opis vzniku kovalentnej vazby. Aj pri spomínaných nedostatkoch, 
prednosti tejto metódy sú v tom, že ju možno použiť pri kvalitatívnych odhadoch na 
sústavách, ktoré sú kvantovo-chemickými metódami dosiafpraktickynezvládnutefné. 

VÝSKYT V PRÍRODE A POUŽITIE KOVOV 
ALKALICKÝCH ZEMÍN 

Vápnik je vefmi rozšfrený prvok a v zemskej kůre naň pripadá 2,0 mólových %­
Stroncium a bárium sa nachádzajú len v tisícinách mólového percenta a obsah rádia 
je poriadku 10- 12 mólových %· 

Vápnik sa hojne nachádza ako súčasť róznych kremičitanových minerálov 
(pozri str. 418) a v podobe uhličitanov, síranov a fosforečnanov. Óistý makrokryšta­
lický uhličitan vápenatý je islandský vápenec, ktorý sa vyznačuje charakteristickým 
<lvojlomom svetla. Rózne znečistený je známy ako mramor, l"Tieda, travertin, slierí, 
.a pod. Síran vápenatý sa nachádza ako minerál sadrovec a anhydrit. 

Stroncium a bárium sa nachádzajú v prírode najmii. ako sírany, celestín SrS04 

a baryt BaS04 • Z fosforečnanov sú důležité najmii. apatity. 
Rádium netvorí samostatné nerasty; nachádza sa len ako nepatrná prímes 

v uránových nerastoch, napr. v smolinci. 

Kovový vó.pnik sa používa do niektorých špeció.lnych zliatin a na prípravu iných kovov. 
Ostatné kovy nemajú praktické využitie. 
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Použitie vápenatých zlúčenín je také róznorodé, že je nemožné ho v danom rozsahu čo i len 
vymenovat. Zmienime sa len o niektorých najdóležitejších odvetviach. V stavebníctve sa. využíva. 
nielen vápno a sadra, ale aj rózne cementy. Silikátové cementy sú hydraulické spojivá (tuhnúce 
aj pod vodou), ktoré obsahujú kremičitany a hlinitany vápenaté v takých modifi.káciách, že ako 
jemné prášky sú schopné reagovať s vodou a pritom vytvé.rať tuhú a tvrdú látku. Cementy sa. 
pripravujú žíha.ním východiskových surovín do teploty slinovania (povrchového natavenia. zfn) 
s nasledujúcim prudkým ochladením. Vzniknutý produkt sa. potom jemne rozomelie. Minerály, 
ktoré takto vznikli, povrchovo rea.gujú s vodou, pričom nastáva. premena. ich modifikácií, ako a.j 
ich hydra.tácia. 

Okrem silikátových cementov pripra.vuje sa a.j hlinitanový cement, ktorého zložkou je 
hlinitan vápenatý CaAh04 • Rózne kremičita.ny a hlinitokremičita.ny vápenaté sú podstatnou 
zložkou keramických výrobkov, ako je porcelán, kamenina, tehly a. i. 

Zlúčeniny stroncia. a. bária. ma.jú menšie použitie. V žia.ri plameňa. ho charakteristicky sfar­
bujú, stroncium do červena a bé.rium do zelena.. Síran bárna.tý sa. používa. na.jma v analytickej 
chémii pre jeho nerozpustnosť (S(Ba.S04 ) = io-10 M2 ). Rozpustné zlúčeniny strontnaté a najma 
bárnaté sú jedovaté. Síran bé.rnatý sa. ako nerozpustná látka. obsa.hujúca. prvok s vefmi vysokým 
a.témovým číslom využíva na. zachytáva.nie rontgenových lúčov, na.pr. v omietkachmiestností so 
žia.ričmi a.lebo pri vyěetrova.ní ga.strointestinálneho traktu v medicíne. 



25. VŠEOBECNÉ VLASTNOSTI PRECHODNÝCH. 

PRVKO V 

V období pred objasnením elektrónovej štruktúry atómov sa chemici domnievali, 

že prvky v prostriedku periodickej tabufky, umiestnené medzi kovmi alkalických 

zemín na favej strane a prvkami 3b podskupiny na pravej strane (pozri obr. 3.27), 

majú prechodné vlastnosti medzi kovmi a nekovmi. Hoci sa tento názor nepotvrdil, 

dodnes sa použÍva aj tradičné pomenovanie - prechodné kovy - ktoré však už 

nemožno chápať doslovne v póvodnom význame. 

Prečo je i naďalej potrebné vyčleňovať uvedenú skupinu prvkov v periodickej 

sústave? Odpoveď na túto otázku vyplýva z objasnenia vzťahov medzi elektrónovou 

štruktúrou a vlastnosťami ich atómov. V súčasnosti ako prechodné prvky označujeme 

tie prvky , ktorých atómy v nezlúčenom alebo v zlúčenom stave majú len čiastočne 

zaplnené orbitály d alebo f. Rozdefuj cme ich obvykle na d-prechodné prvky, čiže 

hlavné prechodné prvky (porov. tab. 25.1) a na f-prechodné prvky, nazývané vnú­

torne prechodnými prvkami, ktoré členíme na lantanoidy (porov. kap. 28) a na akti­

noidy (porov. kap. 29). V atómoch hlavných prechodných prvkov (n-l )d-orbitály 

spolu s čiastočne alebo úplne obsadcnými ns-orbitálmi majú najvyššiu energiu 

v elektrónovom obale atómov a sú preto valenčnými orbitálmi atómov prechodných 

prvkov (pozri obr. 3.23 a tab. 3.3). Počet a sposob rozmiestnenia valenčných elektró­

nov vo valenčných orbitáloch, symetria a pomerné vefkosti týchto orbitálov, ako aj 

usporiadanie im zodpovedajúcich energetických hladin zapríčiňujú nezvyčajnú 

rozmanitosť vlastností prvkov tejto skupiny. 

Prvýkrát sú orbitály d obsadené elektrónmi pri skandiu (Z = 21), ktoré má 

o jeden elektrón viac než vápnik (Z = 20). Tento dvadsiaty prvý elektrón vstupuje do 

orbitálu 3d, ktorý má najbližšie vyššiu energiu než elektrónmi úplne obsadený orbitál 

4s. Keďže v atómoch jestvuje pať orbitálov 3d s tou istou energiou, nielen atóm skan­

dia, ale aj atómy dalších deviatich prvkov, ktoré za ním nasledujú v periodickej sú­

stave, dopÍňajú si elektróny do 3d-orbitálov. Postupné pravidelné dopiňanie orbitálov 

d po jednom elektróne je porušené pri chróme (Z = 24) a medi (Z = 29). Atóm 

chrómu má totiž nižšiu energiu, ak jeden elektrón prejde z orbitálu 4s do orbitálov 

3d, pričom vznikne na polovicu zaplnený súbor 3d-orbitálov a na polovicu zaplnený 

4s-orbitál: dididididtsl. Atóm medi má zasa nižšiu energiu, ak súbor 3d-orbitálov je 

úplne obsadený elektrónmi a 4s-orbitál je zaplnený len do polovice: d2d2d2d2d2s1. 

V dósledku toho sa elektrónová konfigurácia (3d)IO dosiahne už pri atóme medi. 

Keďže posledným prvkom, ktorého atóm má ešte neobsadené orbitály 3d, je nikel 

(Z = 28), zahrňuje sa niekedy medzi prechodné prvky len skupina prvkov od skandia 

po nikel. Jednako však aj meď, striebro a zlato treba považovať za prechodné prvky, 
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20 18 3d0 4sl 

21 18 3dl 4sl 

22 18 3dl 4s2 

23 18 3dJ 4s1 

24 18 3dS 451 

25 18 3d S 4sl 

26 18 3d6 4sl 

27 18 3d7 4sl 

28 18 3d8 4sl 

29 18 3d!O 451 

30 18 3dl0 4sl 

38 36 4do ss1 
39 36 4d 1 5sl 

40 36 4dl 5sl 

41 36 4d• Ss• 

42 36 4dS 5s l 

43 36 4d6 551 

44 36 4d 7 5s1 

45 36 4d8 5s1 

46 36 4d 10 5so 

47 36 4d 1o 5s 1 

48 36 4d:o 5sl 

56 54 5c:o 6sl 

57 54 5d 1 6sl 

72 68 5dl 6s1 

73 68 5dl 6s1 

74 68 5d 4 6sl 

75 68 5dS 6sl 

76 68 5d6 6sl 

77 68 5d7 6sl 

78 68 5d9 6s1 

79 68 5d1o 6s• 

80 68 5d•o 6s2 
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Tabufka 25, 1 

"I!: • Počet d·elektrónov centrálneho atómu komple'Xu 
v oxidačných .tupňoch 1 ) 

- 111 - li -I O li Ill IV V VI VII VIII '*':_, ..... 

do 

dS d4 dl d l do 

d6 dS d4 d l dl d l do 

d9 d8 d7 d6 dS d< d l dl dl do 

d lO d9 d8 d 7 d6 dS d4 d l dl dl dO 

d •O d9 d8 d 7 d6 dS d< dl dl 

d!O d9 d8 d7 d6 dS 

dt05l d IO d9 d8 d7 d6 

dlO d9 d8 d7 

dO 

dl d l dO 

d6 dS d• dl dl dl dO 

d8 d6 dS d4 d J d1 dl dO 

d7 dS d' dl d O 
dlO d8 d6 dS d4 d l d l d l 

d B 

d l0 d9 d8 d7 d6 dS d4 d3 

d lO d 8 d7 d6 dS d4 

dl0 d9 d B 

dl05l d l0 

dO 

dl dO 

d4 dl dl dl dO 

d6 dS d4 dl d l dl dO 

d B d7 d6 dS d4 dl dl d I dO 

d B d 7 d6 d S d4 dl dl dl 

d9 dB d7 d6 dS d 4 d l 

d tO dB d7 d6 d S d4 

dlO dB d6 

dL05I dlO 

t) Ele~<trónové konfigurácie, ktoré stí podči~rknuté, sn častejšie vyskytujů 
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lebo CuII má elektrónovú konfiguráciu (Ar](3d)9, AgII [Kr](4d)9 a AuIII (Xe](5d)S 1). 
Naproti tomu zinok, kadmium a ortuť nie sú prechodné prvky, lebo v nijakej zlú­
čenine nemajú menej než 10 elektrónov v (n - l)d-orbitáloch. 

Okrem radu 3d-prechodných prvkov jestvujú analogickó rady 4d-prechodných 
prvkov a 5d-prechodných prvkov (tab. 25.1). 

800 

700 

600 

500 „ 
o 
E 
-, 400 
.=, 
00 
I 

300 <:J 

200 

100 

o 
Hg 

la lla Illa IVa Va Vla Vila VIII VIII Vlil lb llb 

podskupina 

Obr. 25.3. Atomizačné teplá i:\ H ~ prechodných prvkov a s nimi susediacich prvkov 

Všetky prechodné prvky sú za obyčajných podmienok tuhé látky kovových 
vlast ností, obvykle jasnosivého zafarbenia, ktoré možno vyhladit do vysokého lesku. 
Vo všeobecnosti sú tvrdé, kujné a tvárne. Tvoria spravidla zliatiny jednak navzájom, 
jednak s mnohými inými kovmi. Dobre vedú teplo a elektrinu (pozri str. 454). Pre 
tieto ich vlastnosti sa rozsiahle využívajú v rozličných odvetviach praxe. 

Prechodné prvky majú vysoké body topenia a varu, vysoké atomizačné teplá, 
ako aj vysoké hustoty. Tieto vlastnosti poukazujú na to, že atómy týchto prvkov sú 
navzájom pútané vefmi pevnými kovovými vazbami (pozri str. 449), ktoré sa ucho­
vávajú aj v roztavenom stave. Pevnosť vazieb rnedzi atómarni kovov závisíodinter­
akcie elektrónov v ich valenčných orbitáloch. Oím v_ig~í je počet nespárených d-elek­
trónov a čiastočne za:eliiený_~h U-9.EJi!~á!ov, tj~_ vačší_iU<.?~~12_.!_Znik~júci_c_!i vii:~i~~­
a tým pevnejšie je spojenie rnedzi atóma:!!li kov~. ';['akáto situ~9j_a je vždy...Jlii.:.. 

t) Značka vzácneho plynu v hranatých zátvorkách predstavuje elektrónovú konfiguráciu 
jeho atómu. 
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bližne uprostred jednotlivých prechodných radov, kde sú d-orbitály v atómoch 
prvkov obsadené elektrónii:iíj5řioližně-na polovicu. V súhlase s tým prvky, ktoré sú 
približne v prostriedku I,>rec~ých radov, majú spravidla najvyššie body topenia 
(obr. 25.1) a bod'!{_j1M~Ob!'-~,2).n_aj:vy]!ie atomÍzaČne tepT:a robr. 25.3), ako aj nafvyššie 

hustoty (obr. 25.4), Mierny posun naj!lššíc!;_~_u-~~PE_echoa:ných~ovov smero~mapravo 
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Obr. 25.4. Hustoty g prechodných prvkov a s nimi susediacich prvkov 

je sposobený predovšetkým postupným vzrastom hmotností atómových jadier týchto 
prvkov. Významné j~ že alkalic~é kovy_a _Isqyy_alkali.ckf.!?.h zemí~, ktorých _at6my 
majú prázdne d-orbitály, ako...!!i zinok, kadmium a ortuť. v ktO!'Ý2h sú d-orbitály: úplne 

obsadené a t~i~ nie sú viužitefné E~-v~_bu, maj~ ajzke bo~y top~nia a va~u ( o~tuť je 
kvapalný ko!). Táto vlastnosť sa praktic~y využíva pri rafID.ácii (čistení) uvedených 

kovov destiláciou .. Všetky_r>rechodné kovy vytvárajú ~~j~~ i s m~9hými ~uhými _ 
kovmi zliatiny (pozri str. 461). 

Kovově powmery prechodriých kovov sú vo všeobecnosti menšie, než pri nepre­
chodných kovoch v tej istej peri6d.e, kedže v at6moch prechodných kovov vstupujú 
elektróny do vnútorných ( n-1 )d-or bitálov, kde je príťažlivý vplyv jadra na elektr6ny 
vačší než pri vonkajších ns- alebo np-orbitáloch. Vzhfadom na jestvovanie vazieb 
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medzi atómami kovov a na vzaJomné odpudzovanie elektrónov, kovové polo­
mery sú najmenšie približne na prostriedku jednotlivých prechodných radov 
(obr. 25.5). 

Jónové polomery sú aj pri prechodných kovoch vždy menšie než polomery zod­
povedajúcich atómov (pozri str. 89). Súvisí to s t ým, že kladný náboj atómového 
jadra pri vzniku katiónu ostáva nezmenený, avšak poklesne počet elektrónov. 
V dosledku toho sa zmenší ich vzájomné odpudzovanie v elektrónovom obale a zvýši 
sa príťažlivý účinok atómového jadra tým viac, čím menší je počet elektrónov 
(t. j. čím vačší je kladný náboj iónu). 
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Obr. 25.5. Kovové polomery r atómov prechodných prvkov 

Ionizačné energie prechodných prvkov sú navzájom blízke. Vztahuje sa to 
predovšetkým na prvé ionizačné energie (prevažne ns-elektrónov), kde postupný 
vzrast náboja atómových jadier, ktorý by mal sposobiť vzrast ionizačných energií, 
je podstatne zoslabený tienením jadra, sposobeným elektrónmi, vstupujúcimi do 
vnútorných (n-l)d-orbitálov. 

Už prv (pozri str. 73) sme uviedli, že prechodné prvky majú často viaceré 
oxidačné stupne. Ako príklad možno uviesť zlúčeniny v tab. 25.2. 

Ako je vidieť, v nízkych oxidačných stupňoch sa obvykle vyskytujú atómy 
takých prvkov (umiestnených spravidla uprostred prechodných radov), ktorých 
elektrónová štruktúra umožňuje, aby boli nielen akceptormi elektrónových párov 
od ligandov, ale súčasne aj donormi elektrónových párov do neobsadených proti­
vazbových n-orbitálov, prípadne d„-orbitálov ligandov (pozri str. 547). Medzi 
n-akceptorové ligandy s týmito vlastnosťami, umožňujúcimi tvorbu datívnej :n;­
vazby, patrí napr. molekula CO, anión CN-, molekula PR3 (R - alkyl alebo aryl, 
pozri str. 547). a i. 

Rovna.ko ako nízke oxidačné stupne, aj vysoké oxidačné stupne vytvárajú 
prednostne atómy prvkov uprostred prechodných radov (tab. 25.1). Na ich stabili-
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Tabufka 25.2 

Oxidačný 
Počet d-elektrónov centrálneho atómu v komplexe 

stupeň. 

--· ·--- .„ 
- 1 dIO Co(NO)(CO)l d '" [Rh(CO),J -

o d9 [Co(C N),]•- d8 Os(CO)s 
d8 [Co(COh(PR3),]+ 1) d" [Rh(C O),Cl)l 

li d7 [Co(N H3) 6)2+ d6 [Ru(N H, )6)2" 
Ill d6 [Co(N H3)6]3+ dS [OsCl6p-
IV dS [Cof6]2- d4 [OsCl6)2-
v dS PtFs d• [lrF6) -

VI d• PtF6 dJ RhF6 

VII d• [Re F8] - d' Ru04 

VIII d2 PtFs(CO)z d• Os04 

') Symbol R označuje organický radik:\l 

záciu sú však potrebné atómy prvkov s vysokou elektronegativitou (kyslíka, fluóru), 
schopné vytvárať veimi polárne vazby M- L (M - atóm prechodného kovu, L -
ligand), v dósledku čoho sa primerane zniži počet elektrónov (presnejšie elektrónová 
hustota) v oblasti centrálneho atómu v porovnaní s nezlúčeným stavom. Óím vyšší 
oxidačný stupeň má centrálny atóm kovu, tým ťažšie odovzdáva valenčné elektróny 
atómu liganda. Vazby M-L majú preto VO vačšine prípadov kovalentný charakter, 
takže prechodné prvky vo vyšších oxidačných stupňoch svojimi vlastnosf.ami 
(s výnimkou oxidačno-redukčných vlastností) často pripomínajú nekovové prvky 
zodpovedajúcich b podskupin periodickej sústavy. Napríklad CrO~- a SO!- , prípadne 
Mn04 a 0104 sú tetraedrické anióny, ich analogické soli sú izo'?orfné (sú schopné 
vytvárat zmesové kryštály) a pod. 

Naproti tomu ak atóm prechodného prvku má oxidačný stupeř1 II alebo III, 
vazby M- F sú silno polárne. Zodpovedajúce fluoridy sú tuhé látky s prevažne 
iónovým charakterom (napr. FeF2, NiF2 a i.). leh hydráty (napr. FeF2 . 8 H 20, 
NiF2 • 3 H20) sú však už komplexné zlúčeniny, kde sa vytvára vazba M-OH2 

(pozri str. 271). 
Schopnosť prechodných prvkov tvorit komplexné zlúčeniny s najrozmanitejšími 

ligandmi, kde sa centrálny atóm vyskytuje vo viacerých oxidačných stupňoch 
a móže mať rozličné koordinačné čísla a stereochémiu, je príčinou nezvyčajnej pest­
rosti chémie prechodných prvkov. Rozmanitost vlastností každého jednotlivého 
prechodného prvku a jeho zlúčenín, ako aj rozdiely medzi odlišnými prechodnými 
prvkami treba posudzovat vzhfadom na dva hlavné faktory, ktoré ovplyvňujú 
vlastnosti všetkých látok: sú to ich termodynamické a kinetické charakteristiky. 

O chemických vlastnostiach prechodného prvku napr. vo vodnom roztoku je 
obtažné hovorit vo všeobecnosti, keďže chemická reaktivita kovov závisí od vzá­
jomného spolupósobenia viacerých faktorov, z kterých najdóležitejšie sú: 

1. štandardné oxidačno-redukčné potenciály E 0
, 

2. relatívna stálost vznikajúcich produktov v porovnaní s použitými činidlami 
(schopnost iónov tvoriť komplexy alebo nerozpustné látky s rozličnými zložkami 
v roztoku), 

3. rýchlosť, akou reakcia prebieha. 



.530 ANORGANICKÁ C HÉMIA 

Rozmanitost oxidačno-redukčných reakcií prechodných prvkov vo vodných roz­
tokoch charakterizujú diagramy ich oxidačno-redukčných potenciálov (pozri str. 231) 
v porovnaní s diagramami vodíka a kyslíka, ktoré sú zložkami vody. 

Diagram oxidačno-redukčných potenciálov vodíka 

;-[H+] = lM - o,oov-\ 
H 20\- [H+] = 10-7 M--0,42 V-/H2 

- [OH-] = lM - - 0,83V-

Diagram oxidačno-redukčných potenciálov kyslíka 

;-(H+] = 1 M -+1,23 V-\ 
0 2\- [H+] = 10-1 M-+ 0,82 V_/H20 

- [OH-] = 1 M -+0,40 V 

Napríklad meď má pozitívny štandardný potenciál: Cui+(aq)!Cu; E 0 = + 0,34 V, 
preto nie je schopná redukovat katióny H30 +, v dosledku čoho s vodou ani so zriede­
nými kyselinami nereaguje. Reaguje však s kyselinami s oxidačnými vlastnosfami, 
.ako aj s vodnými roztokmi kyanidov alkalických kovov. (pozri str. 674 a. 675). 
Naproti tomu železo so zriedenými kyselinami reaguje (oxiduje sa) a uvolňu­
je sa vodík, lebo štandardný potenciál pre túto reakciu je negatívny: Fe2+(aq)1Fe; 
E 0 = - 0,44 V. Ale ak železo ponoríme do kyseliny so silnými oxidačnými účinkami 
(napr. do koncentrovanej kyseliny dusičnej), pasivuje sa, to znamená, že sa potahuje 
súvislou, vefmi tenkou vrstvičkou oxidu, nerozpustného v roztoku kyseliny, 
.ktorá zabraňuje ďalšiemu styku železa s kyselinou a uvofnovanie vodfka neprebieha. 

Kovy, ktoré majú kladné štandardné potenciály E 0
, nazývajú sa ušlachtilé kovy 

(pozri str. 230). Sústredené sú v pravej častí prechodných radov (meď, striebro, zlato), 
.a to najma v piatej a šiestej perióde (platinové kovy). Hoci štandardný potenciál 
indikuje termodynamickú výhodnost reagovat, niektoré prechodné kovy sú za istých 
podmienok kineticky málo reaktívne, lebo na priebeh reakcie je potrebná vysoká 

.aktivačná energia. Napríklad mangán je pomerne silné redukčné činidlo : 
Mn2+(aq )IMn; E 0 = - 1,18 V, jednako však s kyselinami reaguje len vefmi pomaly. · 
Niektoré prechodné kovy naproti tomu reagujú s kyselinami vefmi rýchlo. Napríklad 
kovové skandium: Sc3+(aq)!Sc; E 0 = -2,08 V intenzívne rozkladá aj vodu za 
uvofňovania plynného vodíka, takže táto termodynamicky priaznivá reakcia sku­
točne za krátky čas dosiahne rovnovážny stav. 

Na reakčnú rýchtosť kovov v tuhom stave má často verký vplyv aj sposob ich 
mechanického spracovania, kompaktnost povrchu a pod. Napríklad nikel alebo 
chróm s vysoko vylešteným povrchom s kyselinami reaguje len vefmi pomaly a za 
obyčajnej teploty sa na vzduchu neoxiduje, čo sa rozsiahle využíva aj v praxi (po­
niklovanie, pochrómovanie). Naproti tomu jemný niklový prášok, pripravený re­
dukciou oxidu nikelnatého vodí.kom pri 200 °0, je na vzduchu samozápalný (pyro­
forick ý) a s kyselinami intenzívne reaguje. Avšak ten istý niklový prášok, zahriaty 
najprv na 400 °0 v inertnej atmosfére, sa na vzduchu neoxiduje ani po opatovnom 
-zahriatí na 300 °0 . 

Tepelné a mechanické podmienky v priebehu prípravy prechodných prvkov 
možu často ovplyvňovat aj ich kryštálovú štruktúru. v kryštáloch vačšiny prechod­
ných kovov atómy obvykle vytvárajú hexagonálnu, prípadne kubickú plošne alebo 
priestorovo centrovanú štruktúru (pozri str. 457). V prvých dvoch prípadoch majú 
.atómy kovu koordinačné číslo 12, v treťom prípade koordinačné číslo 8 + 6. 
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Význačnou vlastnosťou vačšiny prechodných prvkov je ich vefká tendencia rea­

govať s atómami nekovov, ktoré majú malý polomer, ako je napr. uhlík, dusili:, bór 

.alebo vodili:, za tvorby intersticiálnych (medzimriežkových) zlúčenin, v ktorých atómy 

nekovu obsadzujú dutiny medzi atómami kovu bez toho, že by sa póvodná kryštálová 

štruktúra kovu výraznejšie deformovala (pozri str. 466). Naprili:lad obsadenim 

všetkých oktaedrických dutín v priestorovo centrovanej kryštálovej štruktúre titánu 

.atómami uhlilm, prípadne dusili:a vznikajú zlúčeniny TiC a TiN, obsadením všetkých 

tetraedrických dutín atómami vodíka vzniká zlúčenina TiH2. Keďže chemické 

·zloženie týchto zlúčenín nemožno odvodiť podfa klasických predstáv o mocenstve, 

používa sa pre ne niekedy historický názov nevalenčné zlúčeniny. Pretože dutiny medzi 

atómami kovu sa móžu atómami nekovov obsadzovať postupne, vznikajú pri tom 

-zlúčeniny premenného zloženia, t. j . nestechiometrické, pričom konštantné konečné 

zloženie sa dosiahne až po úplnom obsadení všetkých dutin. 

Intersticiálne zlúčeniny majú vefký praktický význam, lebo zaplnením všetkých 

-dutín a vznikom chemických vazieb medzi atómami kovu a atómami nekovu sa často 

vynikajúco zlepšia vlastnosti kovu, ba často vznikajú nové materiály s význačnými 

mechanickými vlastnosťami (vysoká tvrdosť a pevnosť, žiaruvzdornosť a pod.). Ako 

prili:lad možno uviesť ocer, ktorá vzniká rozpúšťanim uhlíka pri vysokých teplotách 

v plošne centrovanej modifikácii železa. RozpÚšťanim uhlili:a v železe vzniká nová 

vefmi tvrdá zlúčenina, karbid triželeza Fe3C (pozri str. 641). Tento stechiometrický 

vzorec však neznamená, že by vznikli molekuly zloženia Fe3C, ale len to, že v novo 

vzniknutej ortorombickej kryštálovej štruktúre sú usporiadané atómy železa a uhlili:a 

vo vzájomnom pomere 3 : 1 (obsah uhlíka v zlúčenine je 6,67 %). 
Zlúčeniny premenného zloženia móžu vznikať nielen v priebehu tvorby intersti­

ciálnych zmesových kryštálov, ale aj ako dósledok porúch (defektov) v kryštálových 

štruktúrach zlúčenín (pozri str. 174). Napríklad v tuhom oxide železnatom by mal byť 

pomer atómov Fe : O = 1 : 1. V skutočnosti je tam však premenný nadbytok atómov 

kyslíka, takže jeho zloženie možno vyjadriť vzorcom Fe0 ,94_0 ,840. V kryštálovej 

štruktúre oxidu železnatého sa teda vyskytujú neobsadené prázdne miesta (vakancie) 

po atómoch železa. Elektroneutralita (vyrovnanie nábojov atómov O- II) sa dosiahne 

tým, že zodpovedajúci počet miest je obsadený atómami FeID namiesto at6mov Feil. 

Ako príklady ďalších zlúčenín premenného zloženia tohto typu možno uviesť 

.FeSi.00-1.14, TiOo,69-t.33, Ce01,6s- 1,s12, U02,2s-2ms atď. Hoci existencia zlúčenín pre­

menného zloženia nie je obmedzená na oblasť prechodných prvkov, je pre ňu vermi 

typická. 
lnou typickou vlastnosťou zlúčenín prechodných prvkov je ich farebnos(, ktorá 

·obvykle súvisí s neúplne obsadenými d-orbitálmi at6mov týchto prvkov v zlúčeni­

nách, ako aj s elektrónovou štruktfu·ou ostatných zlúčených atómov. Z podobných 

dóvodov sú mnohé zlúčeniny prechodných prvkov paramagnetické (pozri str. 150). 

Ak berieme do úvahy elektrónovú štruktúru prechodných prvkov, možno medzi 

nimi zistiť ako horizontálne podobnosti (pozdÍž periód), tak aj vertikálne podobnosti 

{pozdÍž skupin). Horizontálne podobnosti, ako sme videli, obvykle súvisia s podob­

nými kovovými a iónovými polomermi, s blízkymi ionizačnými energiami, ako aj 

·s tým, že sa obsadzujú elektrónmi d-orbitály tej istej vrstvy a i. Vertikálne podob­

nosti spravidla súvisia s analogickými elektr6novými štruktúrami v podskupinách 

periodickej sústavy. Podrobnejšie sa objasnia pri rozoberaní chemických vlastností 

jednotlivých podskupin prechodných prvkov. 
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V kapitole o chemickej viizbe sme uviedli, že osobitným druhom kovalentnej 
vazby je tzv. koordinalná vazba. Chceli sme poukázat na ďalší zo spósobov vzniku 
kovalentnej vazby, keď elektróny pre vazbu pochádzajú len z jedného atómu, tzv. 
donoru, a vazba vzniká použitím vofného elektrónového páru donoru a prázdneho, 
energeticky podfa možnosti nízkeho orbitálu vhodnej symetrie, ktorý patrí atómu 
označenému ako akceptor. V tejto kapitole sa budeme podrobnejšie zaoberať. koordi­
nač:nými zlúleninami. Pokúsime sa poukázat na niektoré charakteristiky a vysvetliť. 
niektoré pojmy spojené s týmto druhom zlúčenín, ktorými v súčasnosti, s ich obrov­
ským počtom a niektorými osobitosťami, sa zaoberá odbor koordinačná chémia.l) 

Vznik pojmu koordinačná zlúčenina má predovšotkým historické opodstatnenie, pod­
núenené skutočnosťou, že na niektoré zlúčeniny nebolo možné aplikovať klasické predsta.vy 
o mocenstve. Napríklad existenoia róznych amoniakátov, hydrátov a početných zložitých iónov, 
ako PtCJ~- a pod., podnietili švajčiarskeho chemika A. Wernera koncom minulého storočia 
zaviesť triedenie zlúčenín na zlúčeniny prvélw poriadku (jednoduché zlúčeniny) a vyššieho poriadku 
(produkty zlúčenín prvého poriadku). Tie zlúčeniny vyššieho poriadku, ktoré sa vo vodných 
roztokoch nerozkladali alebo sa rozkladali len vefmi málo, označovali sa ako komplexné. Pojem 
komplexná zlúčenina (doteraz často používaný) sa v súčasnosti čoraz viacej nahradzuje pojmom 
koordinačná zlúčenina. 

Charakter príčin vzniku a existencie koordinačných zlúčenín mohol Werner 
objasňovat len zavedením určitých viac alebo menej formálnych predstáv a pojmov. 
Takým pojmom bol aj pojem koordinácia. Pod pojmom koordinácia Werner rozume! 
chernickú afinitu ako silu, ktorá rovnomerne účinkuje vo všetkých smeroch v priestore 
a spósobuje, že sa každý atóm usiluje rovnomerne obklopit atómami alebo skupinami 
atómov - li,gandmi, ktoré sú potom priamo viazané s tzv. centrálnym atómom, 
vystupujúcim ako centrum priťahovania. Od pojmu koordinácia bol odvodený dosiaJ 
používaný pojem koordinač:né číslo, ktoré je totožné s počtom atómov, priamo 
viazaných na centrálny atóm v jeho koordinačnej sfére. 

Aj keď sa mnohé pojmy z čias Wernera zachovali, v oblasti koordinačnej chémie 
nastal obrovský rozvoj, ktorý často podstatne prekonal i zavrhol klasické predstavy 
o koordinačných zlúčeninách a v otázke vysvetrovania charakteru vazieb, ktoré spó-

i) Koordinačným zlúčeninám je venovaný vefký počet róznych učebníc a monografií. Pre 
podrobnejšie štúdiurn odporúčame v češtine knihu A. A. Vlč ek: Struktura a v lastnosti koordi­
načních sloučenin, Academia, Praha 1966 a preklad z ruštiny knihy A. A. G rinberg: Úvod do 
chemie komplexních sloučenin, Nakl . ŮSAV, Praha 1954. 
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sobujú vznik koordinačnej zlúčeniny, podstatne prekročil aj rámec p redstáv .o pod­
mieaenosti vzniku koordinačnej zlúčeniny v súvislosti so vznikom len donorno­
akceptornej vazby. 

Pojem koordinačná zlúčenina dnes nemožno chápať ako typ pojmu s presným 
vym cdzením, ostro odlišujúcim tieto zlúčeniny od iných. Súčasná analýza štruktúr­
nych vlastností tých zlúčenín, ktoré sa označujú ako koordinačné zl účeniny, jedno­
značne ukázala, že ich vznik má základnú charakteristiku vzniku chemickej zlúče­
niny. Vznik koordinačných zlúčenín je totiž podmieňovaný vznikom chemických 
vazieb, s ktorým súvisí prebudováva11ie elektrónových obalov atómov a ich určitá kolek­
tivizácia vo vzniknutej zložitej častici. Experimentálne dokazy takýchto zmien na­
chádzame pri štruktúrnom štúdiu koordinačných zlúčenín, napr. pri výskumoch ich 
elektrónových spektier a lebo pri štúdiu ďalších fyzikálnych a chemických vlastností, 
ktoré sú typické pre mnohoatómovú sústavu. Posledné jednoznačne dokazuje, že 
vznik koordinačnej zlúčeniny, tzv. wernerovskej zlúčeniny vyššieho poriadku, nie je 
podmieňovaný inými príčinami, ako sú chemické vazby. 

Skutočnosť, že vznik koordinačnej zlúčeniny má základně charakteristiky vzniku h ociakej 
inej chemickej zlúčeniny, je príčinou ťažkostí pri prísnom vymedzovaní toh to pojmu a existencie 
velkého počtu rozmanitých definícií, ktoré sa líšia v zdórazňovaní tej alebo inej čiastkovej vlast· 
nosti týchto zlúčenín. K edže n ejostvu je sk okovitý prechod v hociakej v lastnosti medzi koordi· 
načnou a jednoduchou zlúčeninou (napr. v energii vazby, stabilito v roztokoch a pod.), každá 
z týchto definícií je viac-menej nedokonalá . Túto skutočnosť si treba uvedomiť a chápať, že 
takmer každú zlúčeninu m ožn o do istej miery považovať za koordinačnú. Predsa však praktické 
príčiny, skutočnosť, že pri tých zlúčeninách, ktoré označujeme ako koordinačnó, treba sa inten­
zívnejšie zamerať na určité vlastnosti (symetrie., koordinačně číslo, určité osobitné typy vazbových 
interak cií, najmii. vtedy, ked sú cent rálnymi a tómami atómy prechodných k ovov, izoméria, 
termodynamická stabilita v roztok och a pod.), zdóvoclňujú vyčleňovanie koorclinačnej chémie 
z anorganickej chémie. Z u vedenéh o vyplýva, že sa takmer vždy pred defi.novaním toh o, čo ktorý 
z autorov ohápe pod pojmom koordinačná zlúčenina, odóvodňujú problémy a ťa.žkosti je j defino­
vania a v učebniciach sa ráta aj s tým, že ten to pojem čitatel pochopí predovšetkým nielen z uve­
denej defi.nície, ale z opísania vlastností koordinačných zlúčenín. 

V tejto učebnici pod pojmom koordinačná zlúčenina budeme chápať zložitý mo­
lekulový alebo iónový útvar, v ktorom možno vymedziť centrálny atóm a ligandy, 
prípaduc i viac centrálnych atómov vo viacjadrových zlúčeninách, pričom aj cen­
t rálny atóm aj ligandy, prípadne donorové atómy v daných oxidačných stupňoch 
m6žu samo.statne jestvovat v bežných chemických podmienkach a v takých istých 
podmienkach taký útvar vytvoriť. V tejto súvislosti možno chápať ako komplexné 
častice napr. CuCl~-, AIF~-, Pt(NH3W, T i(N03)4 , avša.k nie SO~-, CH4 , 0103. Sku­
točnosť, že v bežných chemických podmienkach nejestvujú v čiste iónových stavoch 
také zložky, ako Ti4 \ AJ3+, Cu2' a pod. (pozri str. 92), alebo že nicktoré oxidačné 
stupne centrálnych atómov, prípadne, že niektoré ligandy možu j estvovať len ako 
súčasť koordinačnej zlúčeniny, poukazuje na to, že i naša definícia koordinačnej 
zlúčeniny nie je vyčerpávajúca a celkom presne vymedzená. Vzhladom na existenciu 
takých zložitých iónov ako PCI{!, SiF~- a pod. , ktoré jednoznačne označujeme ako 
komplexné (pričom v bežných podmienkach ióny p s+ a Si4+ nejestvujú), a ktoré 
vznikajú napr. reakciami typu SiF4 + 2 F - = SiFij- , je nevyhnutné ďalej pod poj­
mom koordinačná zlúčenina chápať aj taký zložitý útvar; ktorý vzniká priélenením 
ligand,ov k molekule, v ktorej centrálny atóm, prípadne potenciálny centrálny atóm 
nedosiahol maximálne koordinačné číslo. 
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Základné typy koordinačných zlúčenín 

Koordinačné zlúčeniny možeme rozdeliť na jednojadrové a viacjadrové. Jedno­

jadrové koordinačné zlúčeniny majú jeden centrálny atóm a viacjadrové niekofko 

centrálnych atómov. Najskor sa budeme zaoberať niektorými najbežnejšími typmí 

jednojadrových koordinačných zlúčenín. 
J ednojadrové koordinačné zlúčeniny možno triediť podfa viacerých hfadísk. 

Tieto hfadiská sa, pravda, objavujú aj pri viacjadrových koordinačných zlúčeninácb, 

a preto náš rozbor jednojadrových komplexov bude užitočný aj pre viacjadrové 

komplexy. 
J edna z mož.ností systematizácie je podfa koordinačných čísiel centrálnych 

atómov. Stretávame sa s koordinačnými číslami 2, 3, 4, 5, 6, 7, ako aj s niektorými 

vyššími koordinačnými číslami centrálnych atómov. 
Zlúčeniny s koordinačným číslom dva sa vyskytujú pomerne zriedkavo. Známe 

sú najma pri komplexoch CuI, AgI, Au I a HgII. Pre komplexy s t ýmto koordinačným 

číslom je typická lineárna konfigurácia. 
Pomeri:e zriedkavé sú zlúčeniny s koordinačným číslom tri. J e síce veTký počet. 

zlúčenín, pri ktorých by sa na základe zloženia dalo predpokladať takéto koordinačné 

číslo (FeCh, CsCuCl3 a i. ), t ieto zlúčeniny sú však najčastejšie viacjadrové s vyšším 

koordinačným číslom centrálneho atómu než tri. Príkladom komplexu s koordi­

načným číslom tri možc byť HgI3 so štruktúrou približne rovnostranného trojuhol­

níka s atómom ort uti v strede. 
Koordinačné číslo štyri je vefmi časté. Najma časté sú prípady s tetraedrickým 

usporiadaním ligandov okolo centrálneho atómu. Ako centrálne atómy s týmto 

koordinačným číslom pri tetraedrickej symetrii vystupujú mnohé neprechodné prvky· 

(BeII, BTII, ZnII, AlIII a i.) a prechodné prvky (FeIII, CoII, NiTI, VIII, MnII). Okrem 

tetraedrického usporiadania ligandov pri komplexoch s koordinačným číslom štyri sú 

známe aj komplexy so štvorcovým usporiadaním ligandov. Pomerne dobre sú pre-

skúmané t akéto komplexy PtII. · 
Pre zriedkavé (i keď častejšie ako sa povodne myslelo) zlúčeniny s koordinačným 

číslom pat sú známe usporiadania ligandov v t rigonálnej bipyramíde (napr. pri kom­

plexe Fe(C0)5) a tetragonálnej pyramíde (napr. pri komplexe CuC03 (NH3)2), s centrál­

nymi atómarni v strede základne. 
Najčastejším je koordinačné číslo šest. Typické je tu usporiadanie ligandov 

v poďobe oktaédra (Inimoriadne dobre sú preskúmané oktaedrické komplexy CoIII) •. 

Známe sú aj iné koordinačné polyédre pri tomto koordinačnom čísle, ktoré sa možu 

odvodiť aj ako dosledok deformácie oktaédra: tetragonálna bipyramída s prediženou 

alebo skrátenou výškou a trigonálna antiprizma (obr. 26.1). V súvislosti s týmto 

sú napr. časté komplexy Culi, ktoré sa vyznačujú koordináciou v podobe tetrago­

nálnej bipyramídy s precllženou výškou (pozri str. 670). 

Vyššie koordinačné čísla sedem, osem a deviiť sa niekedy vyskytujú najma pri 

tažších a objemnejších centrálnych atómoch, a to pri prechodných p rvkoch druhého 

a tretieho radu a pri lantanoidoch a aktinoidoch. Na príslušných miestach bud eme 

písať o zlúčeninách s týmito koordinačnýrni číslami a uvedieme ich základné cha­

rakteristiky. 

Ked sa uvádzali typy koordinačných polyédrov pri zlúčeninách s príslušnými koordinačným 

číslami, do určite miery sa idealizovala skutočná symetria konkrétnych komplexov. Je prirodzené, 

že v prípade heterogénnej koordinačnej sféry, ktorá se. skla.dá z rozdielnych ligandov, i kecl má. 

centrálny atóm koordinačné číslo napr. šesť a pripisuje samu oktaedrické usporiadanie ligandov, 
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všetky vazby centrá,Jny atóm-ligand nebudú rovnako dlhé, a tým sa naruší pravidelnost okta­
edrickej symetr ie (napr. v komplexe [CoCJ,(NH3 ) 4]CJ). Deformácie m óžu vzniknúť aj pri homo­
génnych komplexoch len s jedným druhom ligandov, avšak z iných dóvodov. 'l'ieto príčiny móžu.. 
mať vnútorný cha.rakter, podmieňovaný centrálnym atómom (pozri na pr. st ereochemické dósledky 
efektu Jahna-Tellera, str. 542), ale aj vonkajší, ktorý prichádza do úvahy najmi v tuhom sku­
penstve, ked na deformáciu koordinačnej sféry móžu vo výraznej miere vplývať celkové interakcie 
v kryštálovej štruktúre (napr. v dósledku vodíkových mostikov, reťazenia v štruktúre a pod.). 

a) 
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Obr. 26.1. Deformácie oktaédra za vzníku a) predfženej tetragonálnej bipyramídy, b) skrátenej tetrago­
nálnej bipyramidy a c) triionálnej antiprizmy 

Iný prístup k systematizácii koordinačných zlúčenín, ktorý móžeme chápať ako­
ďalší krok pri ich triedení, je rozčleňovanie podTa centrálnych atómov pri danom ko­
ordinačnom čísle a symetrii a dalej triedenie komplexov daného centrálneho atómu 
s tým istým koordinačným číslom, oxidačným stupňom a geometriou koordinácie 
podTa zloženia ich koordinačnej sféry. Príkladom sú kobaltité komplexy. 

Pri oktaedrických kobaltitých komplexoch poznáme napr. prechodný rad 
komplexov typu [Co Y~Ax]3-z11, kde x móže dosiahnuť maximálnu hodnotu šest 
a y hodnotu 6 - x (z je mocenstvo aniónového ligandu Y). Ligandom A móže byť 
rózna koordinačne jednofunkčná a viacfunkčná molekula (ked je molekula koordi­
načne n-funkčná, potom maximálna hodnota x je 6/n) a Y predstavuje ligand so zá-
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porným nábojom (keď je Y koordinačne n-funkčný ligand, maximálne dosiahnuteTná 
hodnota y bude prirodzene 6/n). Aj keď jestvuje obrovský počet kobaltitých kom­
plexov uvedeného typu s r6znou kombináciou ligandov, prirodzene pre rozhodnutie, 
či konkrétny komplex s danými ligandami existuje alebo nie, nepostačuje poznať len 
uvedené všeobecné vzorce, ale treba mať experimentálne informácie, ktoré takmer 
jediné sú schopné korektne odpovedať na uvedenú otázku. Pochopitefne takýto 
spósob systematizácie koordinačných zlúčenín móženie zvoliť aj pri iných centrálnych 
atómoch, aj s inými koordinačnými číslami a inými typmi symetrie (napr. pri štvor­
cových platnatých komplexoch) . 

. ··· . 

Obr. 26.2. Model bis(etyléndia­
mín)meánatého katiónu 

Práve uvedená systematizácia nijako nepredstavuje uzavretú sústavu triedenia 
komplexov. Mnohé látky, ktoré sú člemni spomínaných prechodných radov, móžu 
mať určité charakteristiky, ktoré umožňujú ich ďalšie rozdefovanie. Napríklad kom­
plexy typu [CoIIIY2A4]+ móžu vystupovat v cis- a trans- konfigurácii; niektoré kom­
plexy s viacfunkčnými ligandami poznáme v podobe róznych optických izornérov 
{pozri str. 557) a pod. . 

Pri niektorých typoch komplexov sa zavádzajú aj ďalšie spósoby triedenia. 
Uveďme niektoré typy komplexov, ktoré sa vyznačujú určitými osobitnosfami. 

Pre relatívne vysokú termodynamickú stabilitu sú často predmetom záujmu 
tzv. chelátové komplexy. Sú to komplexy, v ktorých sa v dósledku vyššej koordinačnej 
schopnosti ligandu tvoria uzavreté štvor-, častejšie pat- i viacčlenné cyklické útvary 
{šest- a najma paf.členné cykly sú pritom najstálejšie, - empirické tzv. Čugajevovo 
pravidlo) . Príkladom takého komplexu je komplex CuII s dvoma molekulami etylén­
diamínu ako ligandmi (obr. 26.2.). 

Pre niektoré chelátové komplexy sa dodnes používa názov vnútorne komplexné 
.soli. Tento pojem, používaný najma v analytickej chémii,1) má skór historické opod­
statnenie a jeho vznik súvisel s tým, že bolo známych vefa koordinačných zlúčenín, 
v ktorých sa centrálny atóm viazal s ligandom cez jeden atóm bežnou vazbou, akou 
sa viažu kovy v soliach, a druhá vazba hola koordinačná (donorne-akceptorná). 

1 ) P ozri na.pr. A. OKÁČ: Ana.lytickÁ. chemie kvalitativní, ČSAV, Pl'a.ha, 1961, str. 79 až 107. 
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Takouto vnútorne komplexnou sofou je napr. bis(glycináto-0, N)meďnatý komplex 
(aminooctan meďnatý), v ktorom sa atóm metli viaže s molekulou kyseliny amino­
octovej (glycínu) aj atómom kyslika karboxylovej skupiny, aj atómom dusíka amino­
skupiny, pričom tieto atómy sú donormi elektrónových párov (obr. 26.3). 

Obr. 26.3. Štruktúrny vzorec bis(glyciná­
to-0, N) mednatého chelátu 

fizN NH2 

HzC-- ""' / --CH
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I Cu I 
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Vychádzajúc z poznatkov o vazbách v koordinačných zlúčeninách je zrejmé, že nejestvuje 
zásadný rozdiel medzi chelátmi a vnútorne komplexnými solami, tak ako nie je rozdiel medzi 
bežnou kovalentnou vazbou a vazbou koordinačnou (rozdiely sú iba v sposobe odvodenia týchto 
vazieb). 

Určité špecifickosti v sposobe viazania ligandov na centrálny atóm prispeli 
k vyraďovaniu niektorých nových skupín koordinačných zlúčenín. Pre niektoré sa 
v ostatnom čase formujú dokonca aj celkom nové vedné odbory. Platí to pre organo­
kovové zlúčeniny (pozri str. 390), n-komplexy (pozri str. 549), zlúčeniny s centrálnymi 
atómami toho istého prvku, ktoré vystupujú vo viacerých oxidačných stupňoch a iné. 
Na vysvetlenie základných charakteristik vačšiny z týchto zlúčenín potrebujeme 
objasniť niektoré ďalšie otázky chemickej vazby, najma problémy vazieb v koordi­
načných zlúčeninách prechodných kovov. 

Do skupiny viacjadromJch koordinačných zlúčenín sa zahrňujú také, ktoré majú 
viacej koordinačných sfér navzájom viazaných atómami alebo atómovými skupinami, 
ktoré sú ligandmi nielen jedného, ale najmenej dvoch centrálnych atómov. Takéto 
spájajúce atómy, prípadne atómové skupiny sa označujú ako mostíky. Jednoduchým 
prípadom viacjadrového komplexu (ideo dvojjadrový komplex, v ktorom ako mostíky 
vystupujú ligandy Cl) je dimér chloridu hlinitého (obr. 20.4). Viacjadrové komplexy 
sa možu navzájom líšiť nielen počtom centrálnych atómov, ale aj inými charakteristi­
kami, napr. tým, či sú centrálne atómy tie isté, či sú v rovnakých oxidačných stup­
ňoch, či je koordinačná sféra centrálnych atómov taká istá alebo rozdielna, či sú 
všetky mostíky rovnakého typu, prípadne i v inom. Viaceré kritériá, ktoré sa zvolili 
ako základ systematizácie jednojadrových koordinačných zlúčenín, možu byť vý­
chodiskom aj pri triedení viacjadrových koordinačných zlúčenín. Osobitným druhom 
viacjadrových koordinačných zlúčenín sú izopoly- a heteropolykyseliny a ich soli 
(pozri str. 599 a 614). 

Z uvedeného a zo skutočnosti, že veia prvkov má schopnosť byť centrálnym, prí­
padne donorovým atómom vyplýva, že je možná obrovská roznorodosť i počet 
koordinačných zlúčenín. V predchádzajúcich kapitolách sme už niektoré komplexy 
opisovali a objasňovali sme aj ich vlastnosti. V nasledujúcich kapitolách budeme 
písať o ďalších koordinačných zlúčeninách, avšak toto všetko ani zďaleka nevyčerpáva 
problematiku, o ktorej, v súvislosti s jej vefkým významom pre teoretickú i apliko­
vanú chémiu , treba hTadať poznatky v špecializovanej literatúre. 
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CHEMICKÁ VAZBA V KOORDINAČNÝCH ZLÚČENINÁCH 

Z predchádzajúceho textu vyplýva, že póvodné názory na vazby, ktoré sa vysky­
tujú v koordinačných zlúčeninách, bolí do značnej miery formálne, takže nemohli 
'(a ani sa o to nepokúšali) podať hlbší fyzikálny výklad podstaty týchto vazieb. 
A. Werner sa domnieval, že atómy v molekulách majú okrem hlavných valencií, 
zodpovedajúcich ich stechiometrickému mocenstvu, ešte tzv. vedlajšie valencie, 
ktorými sú schopné viazať ióny alebo neutrálne molekuly za vzniku koordinačných 
zlúčenín. Napríklad v molekule Pt0l4 maže atóm PtIV viazať vedTajšími valenciami 
dve molekuly HCI za vzniku komplexnej zlúčeniny H2[PtCI6] . Nebolo však možné 
-uspokojivo vysvetliť príčinu existencie dvoch róznych druhov valencie a skoro sa 
-ukázalo, že medzi hlavnými a vedTajšími valenciami nie je podstatný rozdiel. Ukazuje 
to už uvedený príklad komplexu [PtC16]2- , v ktorom pri oktaedrickom rozložení 
,atómov chlóru okolo centrálneho atómu PtIV nie je možné dve valencie rozlíšiť od 
,ostatných. 

Hlbšie rozvinutie predstáv o charaktere vazieb v koordinačných zlúčeninách 
umožnil až vznik elektrónovej teórie chemickej vazby a kvantovomechanického 
modelu atómu. 

Na základeteórie iónovej vazby (pozristr.82) vyslovili W.Kossel a A.Magnus 
okolo r . 1920 predpoklad, že vazbové sily v komplexoch majú póvod v elektrostatickej 
súdržnosti medzi centrálnym atómom (katiónom) a ligandmi (aniónmi, prípadne 
polárnymi molekulami). Tieto častice pokladali za tuhé, elektricky nabité gule, ktoré 
sa navzájom ovplyvňujú silami, danými ich nábojmi, prípadne dipólovými momentmi 
a polomermi. PrehÍbenie elektrostatickej teórie prinieslo neskór zavedenie predstáv 
,o polarizačnom účinku (pozri str.91) centrálneho atómu na ligandy alebo aj opačne. 
Elektrostatická teória komplexov umožnila v niektorých prípadoch vypočítať energiu 
vazby v súlade s experimentálnymi hodnotami, ako aj odvodiť pre koordinačné čísla 
štyri a šesť tetraedrické, prípadne oktaedrické usporiadania ligandov, ktoré sa vyzna­

,čujú najnižšou potenciálnou energiou. Nebola však schopná vysvetliť v prípade 
koordinačného čísla štyri výskyt štvorcovej konfigurácie a neumožňovala ani inter -
pretáciu niektorých významných vlastností komplexov; napr. magnetických alebo 
-0ptických. 

Základným nedostatkom jednoduchej elektrostatickej teórie bolo, že neuvažo­
vala o energetických zmenách centrálneho atómu, ktoré nastávajú poruchovým 
účinkom elektrického pofa ligandov. R. B e the r.1929 ukázal, že zmeny energetických 
stavov iónov lantanoidov v kryštálovej štruktúre závisia od charakteru elektrického 
pofa produkovaného ostatnými iónmi, tzv. kryštálového pola. Tak vznikla teória 
,kryštálového pola, ktorá sa v tridsiatych rokoch používala najma na vysvetrovanie 
magnetických vlastností komplexov prechodných kovov. Rozsiahlejšie aplikácie 
a nimi podnietený nový rozvoj tejto teórie nastali však až v paťdesiatych rokoch. 
Pri riešení vačšiny otázok, súvisiacich s fyzikálnymi i chemickými vlastnosťami 
,komplexov prechodných kovov, stačí uvažovat len o elektrickom poli častíc priamo 
viazaných s centrálnym atómom, t . j. ligandov, teda o tzv. li,gandovom poli. Naproti 
tomu pod názvom „kryštálové pole" sa obvykle rozumie silové pole všetkých častíc 
zúčastňujúcich sa na stavbe danej kryštálovej štruktúry (porovnaj str. 87). V ďalšom 
texte namiesto názvu teória kryštálového pora budeme používat vhodnejšie ozna­
·čenie elektrostatická teória li,gandového pola. 
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Elektrostatická teória ligandového pol'a 

V elektrostatickej teórii ligandového pora sa hodnotia zmeny energie, ktoré nastávajú pri 
·elektrónovom systéme d-orbitálov iónov prechodných kovov v ligandovom poli danej symetrie . 
Vazby roedzi centrálnym atómom a ligandroi, stotožnenýroi s bodovými nábojmi, prípadne d i­
pólmi, sa pritom považujú za úplne elektrostatické. V kapitole o stavbe atómu sme spoznali 
(pozri str. 66) priestorové rozloženie elektrónovej hustoty d-orbitálov v atóme vodíka. Úplne 
·obdobné pomery nastávajú v prípade jedného elektrónu, umiestneného v d-orbitáloch iónu 
prechodného kovu, napr. Ti3+, ktorého elektrónová konfigurácia je (ls)2 (2s)2 (2p)6 (3s)2 (3d)', čiže 
stručne [Ar] (3d)1 • Ak vložíme ión TiJ+ do gufovo symetrického pora záporného elektrického 
:náboja, zvýši sa energetická hladina d-orbitálov o určitú hodnotu eo (obr. 26.4a, b), zostáva však 
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naďalej paťkrát degenerovaná (stavy s elektrónom v rubovornom z piatich d-orbitálov sú energe­
ticky rovnocenné). Situácia sa však zmení, ak premiestnime ión Ti3+ do stredu elektrického pola, 
tvoreného šiestimi záporne nabitými rovnakými ligandmi, ktoré sa nachádzajú v rohoch oktaédra, 
ktorého tri štvornásobné osi sú totožné so súradnicovými osami x, y a z. Hovoríroe, že ión Ti3+ 
je vystavený ligandovému pofu oktaedrickej symetrie, ktorá sa označuje symbolom Oh. V tomto 
ligandovom poli sa odstraňuje póvodná degenerácia piatich d-orbitálov. Je zrejmé, že po prechode 
z glliového do oktaedrického ligandového pofa bude elektrón, nachádzajúci sa pozdlž osí x, y a z, 
teda v orbitáloch d„2_y2 a d,2, odpudzovaný podstatne silnejšie, kým elektrón umiestnený diago­
nálne s týmito osami, t. j. v orbitáloch d„,, dy• a d„y, bude zasa odpudzovaný trocha menej. Z toho 
dóvodu sa pať d-orbitálov rozštiepi na <lve energetické hladiny: nižšiu, označovanú obvykle t2g 

(niekedy aj d6 ), ktorá obsahuje degenerované orbitály dxz, dy• a dzy, a vyššiu, označovanú eq 

(a.lebo d ;•), ktorej patria orbitály d„2_y2 a d,2, ktoré sú v súhlase z teóriou grúp tiež degenerované 
{obr. 26.4c). 
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Výpočtom metódou porúch možno odvodiť, že enorgie hladín t,g a eg sú vzhfadom na energiu 
d-orbitálov vo voTnom ióne určené vzťahmi: 

e0 - 4Dq 

fo+ 6Dq 

(26.1) 

(26.2) 

v ktorých veličina Dq sa. označuje ako parameter ligandového pola. R ozdiel medzi enorgiou hladiny 
eg a t2 g je: 

E(eg ) - E(t2g) = ó. = 6 Dq - (- 4 Dq) = 10 Dq (26.3) 

Tento rozdiel ó. = 10 Dq udáva tzv. silu ligandového pofa. Jej hodnotu možno zfo.Jmť z absorp­
čných sp ek t ier oktaedrických komplexov, ktoré majú pásy zodpovedaj úce excitácii clektrónu 
z hladiny ~g do hladiny eg. 

200 300 400 500 600 A [nm1 

Obr. 26.5. Absorpčné spektrum 
roztoku chloridu hexaakvatita­
nitého 

Na obr. 26.5 je uvedené absorpčné spektrum vodného roztoku chloridu hexaakvatitanitého 
[Ti(H20)6]Cl3 (H. Hartmann a H. L. Schliifer 1951). Absorpč:ný pás vo vidi tefnej oblasti je 
podmienený absorpciou svetelnej energie, potrebnej na prechod z konfigurácie (t20)1 na konfigu­
ráciu (e0 ) 1, takže vlnočet jeho maxima 20 300 cm-1 udáva približne hodnotu ó. pre komplex 
[Ti(H20 )6]3+. 

Na základe teórie dá. sa pre daný ión kovu určovat počot možných d +-d -prech odov a pomo­
cou experimentálne získanej h odnoty ó. aj ich energie.; tieto údaje sa viičšinou dobre zhodujú so 
získanými spektra.mi. Vyskytli sa aj pokusy o kvantovo-mechanický výpočet veličiny ó., ne ­
poskytli však dostatočne vyhovujúce výsled1.-y. 

V prípade ligandového pofa tetraedrickej symetrie, označovanej symbolom T a, možno po­
dobnou úvahou ukázať, že orbitály dxz, dyz a dxy sú energeticky vyššie než orbitály dx2 _ ,/ a d,2, 
takže poradie energetických hladín jo v porovnaní s oktaedrickým pofom obrátené (obr. 26.4d). 
Celková. elektrostatická. odpudivost je však menšia než v oktaedrickom poli a odvodilo sa, že pri 
tom istom katióne, ako aj rovnakých ligandoch v rovnakej vzdialenosti platí : 

(26.4) 

Predstavme si teraz, že v oktaedrickom komplexe sú dva ligandy, na.chádzajúce sa v trans­
polohe na osi z, postupne oddalované od centrálneho atómu. Týmto sposobom prechádza okta­
edrická (O„) symetrie. komplexu na tetragonálnu (D4„), až pri úplnom odstránení obidvoch uvažo­
vaných ligandov rezultuje 8tvorcový komplex. Takou deformáciou zoslabuje sa ligandové pole 
v smere osi z, v dosledku čoho vznikajú dalšie energetické zmeny d -orbitá.lov a nové energetické 
hladiny, ako je to schematicky znázornené na obr. 26.6. Je prirodzené, že ste.bilizácie. elektrónu \ 
v tetragonálnom poli je v porovnaní s oktaedrickým pofom vii.čšia, čo výrazne napomá.ha tvorba 
tetragonálnych, prípadne štvorcových komplexov. 
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I6ny prechodných kovov, ·ktoré obaahujú v d-orbitáloch viiéší počet elektr6nov. Pri obsadzovaní 
obidvoch energetických hladín (t2 g a eg) iónu s konfiguráciou (d)m v oktaedrickom ligandovom poli 
elektrónmi prejavujú sa dve protichodné tendencie. Predovšetkým t endencia vytvárať v zmysle 
Hundovho pravidla maximálnej multiplicity (pozri str. 69) v základnom stave konfiguráciu 
s maximálne možným počtom nespárených elektrónov a ú silie prednostne obsadzovať energeticky 
nižšiu hladinu t2g. Pri iónoch (d)l, (d)2 a (d)3 sa uplatňujú obidve požiadavky súčasne, pretože 
hladina t2g prijme až tri nespárené elektróny. Avšak pri iónoch (d)•, (d)', (d)6 a (d)7 jeuskutočni­
tefný, v závislosti od sily ligandového po fa, len jeden z obidvoch spósobov distribúcie d-elektrónov. 

dx~y' 

dx2-y2 ,--D--b19 
-:-[}--'" 

dx~y2 dz2 , / b,g 

,;-0-0--<, 
I g ' dz2 

I \ 

/ ~\ f lg I 
I I dxy 

-D-0-D-Q-{}-( dxy \,--D-- b2g 
\ _ ___SL__., , 

df.y2d/ dxz dyz dxy \ 1~ \ 

\ t2g I 29 I 

voťny ion "-{J-D-Q-/ 1 dz' 1-Q--a,9 dxz dyz dxy ' dxz dyz 

symetria '~'~--0-0--eg 
oh prechod dxz dyz 

do symetrie 
o,h Šlvorec 

symetria o.h 

Obr. 26.6. Štiepenie energetických hladín d-orbitálov s jedným elektrónom pri tetragonálnej defor­
mácii oktaedrického pofa (ako volný ión sa v tomto prípade rozumie ión v poli gulovej symetrie) 

Ak je ligandové pole slabé, prevláda tendencia po dosiabnut í maximálnej hodnoty výsledného 
spinu a vznikajú vysokospinové komplexy. Naopak, v prípade silného pola je energeticky výhod­
nejší stav so spárenými elektrónmi na nižšej bladine t 2g a výsledkom sú komplexy nízkospinové. 
Experimentálnou pomóckou na rozlíšenie obidvoch typov komplexov je zistenie magnetického 
momentu, ktorý vačšinou umožňuje priamo určiť počet nespárených elektrónov (pozri str. 150). 
Príkladom móže byť ión FeJ+ s konfiguráciou [Ar] (3d)5 (obr. 26.7a). V slabom ligandovom poli 
symetrie o„, aké existuje napr. v komplexocb [FeF 0p- alebo (Fe(H20)0]3+, je hodnota /::,,. ::::: 
::::: IO 000 cm-1 malá v porovnaní s energiou odpudivého pósobenia medzi elektrónmi s opačnými 
spinmi. Preto ión FeJ+ v uvedených komplexoch, ktoré sú vysokospinové, udržuje pri konfigurácii 
(t2g)3 (e9 )2 pať nespárených elektrónov (ob1. 26.7b), ako na to ukazujú aj hodnoty magnetického 
momentu. Naproti tomu pri silnom ligandovom poli symetrie o„, vyskytujúcom sa napr. v kom­
plexe [Fe(CN)6]3-, hodnota /::,,. ::::: 30 000 cm-1 presahuje energiu medzielektrónového pósobenia 
a ión FeJ+ v predchádzajúcom komplexe - nízkospinovom - nadobúda konfiguráciu (t2 g)s 
s jedným nespáreným elektrónom (obr. 26. 7c); to potvrdzuje nízka hodnota magnetického mo­
mentu. Pri iónoch (d)8 a (d)9 sú pomery celkom podobné ako v prípade iónov (d)l a (d)1, až na to, 
že nespárené elektróny teraz obsadzujú hladinu e9 • 
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Vysvetlené zákonitosti, týkajúce sa vzniku vysoko- a nízkospinových oktaedrických 
komplexov, dajú sa aplikovať aj na komplexy nižšej symetrie. Uvažujme napr. o štvorcových 
komplexoch iónu Ni>+ s elektrónovou konfiguráciou (Ar](3d)B. Osem d-elektrónov rozdefuje sa 
na energetické hladiny , znázornené na pravej strana obr. 26.6, a pretože energetický rozdiel medzi 
hladinami b19 a. b29 je -veimi vefký, dochádza ku spáreniu elektrónov na nižšej hladina b2g- Má 
teda ión Ni>+ vo štvorcových kom plexoch konfiguráciu ( eu )' ( a1 g )2 (b20 )2, ktorá spósobuje diamagne­
tizmus týchto komplexov. Tetragonálne komplexy Nill typu [NiY2A 4] móžu byť vysokospinové 
i nízkospinové , čo závisí od rozclielu energií b 10 - a 10 (pozri stred obr . 26.6); prvémajú magnetickV­
moment zoclpovedajúci dvom nespáreným elektrónom, kým druhé sú diamagnetické. 

/ eg 
I -IJJ--ill---[I): 

3 dx'.y' d2' d„ dyz dxy ' , t2g 

a) b) 

I 
I 

I 
I 

I 
I 

I 

\ 

.d:::: 30000 cm-1 

\ 
\ 

\~ 

dxz dyz dxy 

c) 
ion Fe3• 

vol'ny ion Fe3
• v slabom v silnom 

poli symetrie oh 

Obr. 26.7. Schéma elektrónovej konfigurácie katiónu feJ+ vo vysokospinovom a nízkospinovom 

komplexe (ako vofný ión sa v tomto prípade rozumie ión v poli guFovej symetrie) 

Zistilo sa, že pri niektorých komplexoch prechodných kovov, ktoré obsahujú šesť totožných 
ligandov, je oktaedrické usporiadanie vždy do istej miery deformované. Je to dósledok všeobecnéhc> 
pravidla, ktoré r . 1937 vyslovili H. A. Jahn a E. Teller: konfigurácia nelineárnej molekuly, ktorá 
sa vyznačuje degenerovaným elektrónovým stavom, nie je stála a nastáva deformácia tejto kon ­
figurácie, pri ktorej se. odstraňuje degenerovanost a znižuje se. energie.. Uvedené pravidlo vysvet­
líme na príklade oktaedrických komplexov iónu Cu>+ s konfiguráciou [Ar](3d)9 • Elektrónový stav 
(t20 )6(e0)3 tohto iónu je degenerovaný, pretože existujú dva rovnocenné konfigurácie na hladina eg: 

(d„• _y2) 1(d,2)2 a (d.;2 _1/)
2(d,2)1• Deformáciou oktaédra, napr. predlžením v smere osi z, se. v šak 

táto degenerovanosť odstraňuje (pozri str . 540) a energeticky nižším sa stane stav s nespáreným , 
elektrónom v orbitáli d„2 _1/ . Obdobne je to pri deformácii skrátením v smere osi z, lenže potom 
je energeticky nižší stav s nespárenýmelektrónom v orbitáli d,2. Jahnov - Tellerov e/ektsanapr. 
uplatňuje ešte pri oktaedrických vysokospinových komplexných i6noch konfigurácie (d)•: 
(t20 )3(e9)1, ako Cr>+ alebo MnJ+ a pri nízkospinových komplexných iónoch konflgurácie (d)7~ 

(h9 )6(eu)1, ako Co>+ alebo NiJ+. 
Elektrostatická teória ligandového pofa dokázala úspešne vysvetliť absorpčné spektrá, 

magnetické i termodynamické vlastnosti komplexov prechodných kovov, objasniť ich stereochémiu 
a vplyv stereochémie na reakčné mechanizmy, ako aj predvídať najvýhodnejšie koordinačné čísla. 
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a priestorové usporiadania. Napriek tomu však mnohé nejasnosti, najmii kvantitatívneho cha­
rakteru, i rad experimentálnych údajov jasne nasvedčovali, že čiste elektrostatický prístup· 
k viizbe centrálny atóm- ligand n.ie je dosť oprávnený. Dokonalejšia teória preto musí novyh­
nutne rátať s možnosťou interakcie medzi elektrónovými obalmi centrálneho atómu a ligandov,. 
ktorá spósobuje kovalentný charakter vazieb. 

Teória valenčných vazieb 

Objasnen.ie vazieb v k omplexoch prechodných kovov, vychádzajúce z princípov metódy· 
valenčných vazieb (pozri str. 94), podal r. 1931 L. Pauling. Vychádzal pritom z elektrónovej 
konfigurácie centrálneho atómu, ako aj z orbitálov, ktoré sú na centrálnom atóme vofné a schopné· 
prijímať elektrónové dvojice od ligandov (pozri str. 84). Napríklad pri vzn.iku oktaedrických 
komplexov sa podfa Paulingovej teórie v ióne prechodného kovu kombinujú dva (n - l)d-orbi­
tály, jeden ns-orbitál a tri np.orbitály pri vzniku šiestich hybridných orbitálov d2sp3, zameraných 
do vrcholov oktaédra (porovnaj str. 107), a tie sa potom prekrývajú s príslušnými orbitá lmi· 
donorových atómov. Ak nie sú potrebné dva (n---l)d.orbitály v niektorom ióne kovu vofné, pred­
pokladá sa, že sa spárením patričného počtu d -elektrónov pri prechode do valenčného stavu "' 
uvofnia. Tak je to napr. v prípade iónu FeJ+, ktorý má elektrónovú konfiguráciu [Ar]3d', a teda. "­
podia Hundovho pravidla má všetkých pať d-orbitálov obsadených nespárenými elekt rónmi. 
Napriek tomu vo valenčnom stave získava konfiguráciu [Ar](3d)2 (3d)2(3d)'(3d)0 (3d)0 , to znamená ) 
Ion s jodným nespáreným elektrónom a dvoma vofnými d-orbitálmi, použitefnými pre hybridi­
záciu D 2SP3 • Tomu nasvedčujú magnetické momenty niektorých komplexov FeIII, napr. 
[Fe(CN)6]3-, ktoré sú blízko hodnoto 1,73 B. M., vypočítanej pre jeden nespárený elektrón. Ob­
dobne pri štvorcových komplexoch Nill sa pripisuje katiónu Ni2+ valončný stav s konfiguráciou 
[Ar] (3d)2 (3d)2 (3d)2 (3d)2 (3d)O, ktorá umožňuje hybridizáciu DSP2 a spósobuje diamagnetizmus. 

Ukázalo sa však, že nie všet ky komplexy možno uspokojivo vysvotliť pomocou prechádza­
júcich predstáv. Mnohé komplexy FeIII, napr. [FeF6p-, majú magnetické momenty zodpovedajúce· 
piatim nespáreným elektrónom, takže nemožno predpokladať použitie dvoch d-orbitálov pre 
vazby. Pauling sa domnieval, že vazby v komplexoch tohto druhu, ktoré označil ako ión ové, ' 
majú elektrostatický charakter, kým v uvedených komplexoch - kovalentných - ide o pevné 
kovalentné vazby. To bol podstatný nedostatok Paulingovej teórie, protože experimentálne· 
výsledky ukazovali, že medzi vlastnosťami obidvoch druhov komplexov nie je zásadný kvali­
tatívny rozdiel. 

Prínos Paulingovej teórie bol najmii v tom, že dokázala jednoducho vysvetliť vazby v kom­
plexoch a názorne ich spojiť so zistenou stereochémiou. Inak bol vplyv tejto teórie v podstato 
brzdiaci. Pretože neuvažovala o zmenách d-orbitálov centrálneho atómu pod vplyvom ligandov, 
nebola schopná odóvodniť spárenie d-elektrónov, ktoré sprevádzalo vznik niektorých komplexov, 
ani interpretovať magnetické vlastnosti (okrem spinových hodnot magnetických momentov) 
a absorpčné spektrá komplexov. Napriek mnohým zásadným nedostatkom bola však pre svoju 
jednoduchosť experimentálnymi chern.ikmi bežne používaná ešte v paťdesiatych rokoch. 

Teória molekulových orbitálov (ligandového pofa) 

Teória molekulových orbitálov prináša zatiaf najvšeobecnejšie a najucelenejšie vysvetlenie­
vazieb v komplexných zlúčeninách. Toto pojatie, ktoré objasnil r. 1935 J. H. van Vleck, za . 
chováva základné výsledky elektrostatickej teórie ligandového poia, súča<iné však umožňuje­
chápanie kovalentého charakteru vaz.ieb medzi centrálnym atómom a ligandmi. Z toho dóvodu 
sa molekulovo-orbitálový opis komplexov často označuje krátko ako teória ligandového pola. 
Základnou metódou, ktorá sa používa na zostrojenie molekulových orbitálov v komplexooh, je 
lineárna kombiná.cia atómových orbitálov (pozri str. 114), pričom výher možných molekulový ch 
orbitálov sa robí podia pravidiel teórie grúp. Je prirodzené, že v tejto stati sa musíme obmedziť 
len na podanie najdóležitejších výsledkov v kvalitatívnej forme. 

Na zostrojenie molekulových a-orbitálov v oktaedrickom komplexe M(L)6 pri ióne prechod­
ného kovu M použijeme orbitály (n--l)d„2 _y2 , (n---l)d,2, M, np„, npy a np, . Tieto orbitály sa v rámci 
symetrie 0 11 rozdel'ujú podfa svojich symetrických vlastností na tri skupiny'): a 1y (s-orbitál). 

1 ) Toto rozdelenie sa robí na základe príslušnosti jednotlivých orbitálov k tzv. neredukova­
telnej reprezentácii (a1g, trn a e9 ) bodovej grupy 011; podrobnejšie pozri napr. A. A. Vlček: Struk­
tura a vlastnosti koordinačních sloučenin, Academia, Praha 1966. 
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t 1 up:i;-, Pir a p,-orbitály) a eg (d„2_ 11
2 - a. d,2-orbitály). Orbitály každej tejto skupiny se. móžu 

kombinova.ť jedine s ta.kými orbitálmi liga.ndov L, ktoré ma.jú práve ta.kú istú symetriu a. posky­

tujú s nimi tiež možnost ma.ximálneho prekrýva.nia.. Také orbitály možno získa.ť vhodnými lineár­

nymi kombináciami šiestich orbitálov liga.ndov, symetrických vzhfadom na spojnicu M-L. 

Móžu to byť orbitály s a.Lebo p, prípadne do určitej miery hybridizova.né orbitály sp; budeme ich 

všeobecne označova.ť a.ko a-orbitály (obr. 26.8) . Výsledkom lineárnych kombinácií a-orbitálov 

Obr. 26.8. Atómové a-orbitály ligandov 
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Obr. 26.9. Skupinové a-orbitály a1g, tiu a eg ligandov 
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ligandov sú symetrické tzv. skupinové orbitály, a to jeden orbitál a 19 , ktorý je guTovo symetrický . 
tri orbitály tiu, majúce po jednej uzlovej rovine a dva orbitály eg, každý s dvoma uzlovými plo­
chami (obr. 26. 9). Lineárnymi kombináciami skupinových orbitálov so zodpovedajúcimi orbitálmi 
centrálneho atómu vznikajú jednotlivé molekulové a-orbitály. Každá lineárna kombinácia m á 
výsledok vo vzniku vazbového orbitálu, energeticky nižšieho než obidva póvodné orbitály a sústre­
<leného prevažne pri ligandoch, a protiviizbového orbitálu, energeticky vyššieho než póvodné 
nrbitály, sústredeného najma pri centrálnom atómo. Orbitály d „,, dyz a d„y, ktoró tvoria v sy­
metrii O,,, skupinu t2y, zostávo,jú nezmenené a možno ich považovat za nevazbové. Energetický 
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Obr. 26.10. Energetický diagram molekulových a-orbitálov v komplexe ML6 

(hranatou zátvorkou sú spojené degenerované orbitály) 

diagmm molekulových a·orbithlov v komplexe M(L)6 jo znázornený na obr. 26.10. Výberom orb i· 
tálov cen trálneho atómu pre a-va:r.by v komplexe zahrúuje teória ligandového pora zjavne zá. 
kladný postulát teórie valenčných viizieb (porovno,j str. 543). Súčasne však clochádza i k tomu 
istému štiepeniu d -orbitálov centrálneho atómu, aké vyplýva z elektrostatickej teórie ligandového 
pora. Rozdiel roedzi energiou protivazbovej hladiny e: a nevazbovej hladiny t2 g je totožný s ve­
ličinou !:i = 10 Dq, ktorú zaviedla práve táto teória. Napriek tomu v teórii liganclového pora 
nie je sila ligandového pofa určovaná len elektrostatickými efektmi ligandov, ale aj efektmi 
„kovalencie", podmienenými ako účasťou a -v azieb, tak aj, ako uvidíme neskór, :n:-vazieb. 

Akým ,spósobom sa. tera.z obsadzuje systém molekulových orbitálov na obr. 26.10 ? Šesť 
elektrónových dvojíc zo a-orbitálov ligandov vstupuje do šiestich vazbových orbitálov, takže ak 
máme ión s konfiguráciou (cl)"', zostáva ešte rozmiestniť jeho m elektrónov. T ieto elektróny majú 
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k dispozíoii nevazbové orbitě.ly (~u)n a protivazbové orbitály e: a obsadzujú ich podia zásad 

celkom analogických tým, ktoré sme už vysvetlili na str. 541. Elektrónové konfigurácie tam uvede­

ných komplexov, vysokospinového [FeF6p- a nízkospinového [Fo(CN)6]3-, móžome na základe 

teório ligandového poTa znázornit zjednodušenými schémami, vyznačenými na obr. 26.11 (dvojité 

zvislé čiary oddefujú energetické hladiny). P odobné schémy molekulových a -orbitálov móžeme 

zostrojiť aj pro komplexy inoj symetrie, ak určíme použitefné orbitály contrálneho atómu a ich 

energetické hladiny v ligandovom poli; ako príklad uvádzamo na obr. 26. 12 zjednodušenýmole­

kulovo-orbitálový diagram štvorcového komplexu [Cu(NH 3) 4]2+. 
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Obr . 26.11. Z jed nodušený molekulovo-orbitálový diagram komplexu a) [FeF6]3- a b) [Fe(CN)6)3-
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Obr. 26.12. Zjednodušený molekulovo-orbitálový diagram komplexu [Cu(NH3) 4)2+ 

Doteraz srno neuvažovali o možnosti vzniku molekulových n-orbitálov. Takáto možnost však 

jestvuje, protože t29 -orbitály centrálneho atómu sú prípustné interakcii s n -orbitálmi ligandov, t. j. 

s orbitálmi, antisymetrickými vzhTadom na spojnicu M- L. Móžu nimi byť atómové p„-orbitály, 

ktoré sa vyskytujú napr. pri halogenidových alebo oxidových aniónoch, daloj d„-orbitály, napr. 

pri fosfánoch alebo arzá.noch, alebo molekulové n -orbitály viacatómových ligandov s násobnými 

vazbami, ako CN-, NOž, CO, pyridin a i. 

Vzhfadom na to, že pre n-vii.zby mámo k dispozícii tri t29·orbitály centrálneho atómu, treba 

vytvoriť tri skupinové orbitály ~g, ktoré sa s nimi najlepšie dokážu prekrývať. Také orbitály 

zostrojímo symetrickými kombináciami vždy štyroch n -orbitálov ligandov1), ako sa to pre prípad 

p„-orbitálov uvádza na obr. 26. 13. 

1 ) Ak múme byť dóslední, možno ush-utočnif. celkom dvaná.sť podobných kombinácií 

n-orbitálov ligandov; tým získame štyri skupiny vždy po troch orbitáloch: t29 , tw , t19 a t2„. 

Orbitály skupiny t 1v a ~u sú však úplne nevazbové, protože nomajú na centrálnom atóme partnerov 

a orbitály skupiny t1u sú ticl< prakticky nevazbové, pretože zodpovedajúce orbitály t„, contrálncho 

atómu sa už použili na tvorbu u-viizieb. 
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Rozoberme teraz, aký vplyv má vznik n-vazieb v komplexe na vefkosť ti. Uvažujme naj ­
skór o prípade, že na ligandoch sú vofné n-orbitály, ktoré majú vyššiu energiu ako t2y-orbitály 
centrálneho atómu. Vo vzniknutej sústave molekulových n-orbitálov (obr. 26.14a) získava 
t 2g-orbitál centrálneho atómu čiastočne vazbový charakter, takže hodnota ti sa v porovnarú s hod­
notou v komplexe, k torý má čiste a-vazby, zvačšuje. n-orbitály ligandov stávajú sa zasa čiastočne 
protivazbovými a zostávajú neobsadené. Obvykle hovoríme, že sa tu vytvárajú dativne n-viizby 
prenosom elektrónov z centrálneho atómu na ligandy. Ako príklad možno uviesť komplexy 
s fosfámni alebo arzánmi. 

z z 

2 
,.,.··+;<":t>:.. ?y 

~z!i;~. 
5 

6 

Obr. 26.13. Skupinové n-orbitály t29 ligandov 

Druhý prípad je ten, že na ligandoch sú zaplnené n-orbitály, avšak energeticky naopak nižšie 
než t29-orbitály centrálneho atómu. Vytvorením molekulových :n-orbitálov (obr. 26.14b) pre ­
chádzajú obsadené n-orbitály ligandov čiastočne do vazbového stavu, kým t,9 -orbitály centrál­
neho atómu do protivazbového stavu a tým sa hodnota ti zmenšuje. Príkladom móžu byť kom­
plexy s fluoridovými alebo oxidovými aniónmi. 

Ďalej sa móže vyskytnúť prípad, že na ligandoch sú-ako vofné, tak aj zaplnené n-orbitály. 
Napríklad halogenidové anióny CI- , Br- a I- majú volné d„-orbitály a zaplnené p„-orbitály, 
alebo anión CN-, prípadne molekula CO majú volné protivazbové :n-orbitály a zaplnené vazbové 
:n-orbitály. Obvykle však pri takých ligandoch v konečnom výsledku prevládajú bud :n-donorové 
alebo :n-akceptorové vlastnosti. Uvedené halogenidové anióny vystupujú obvykle ako :n-donory, 
kým ligandy CN- alebo CO pósobia spravidla ako silné :n-akceptory. 

Z teoretického rozboru i experiroentálnych údajov jasne vyplýva, že hodnotu ti určujú 
v podstata tieto štyri činitele: 

1. elektrostatické pósobenie ligandov, +tiei; 
2. a-interakcia ligand - oentrálny atóm, +tia; 
3. n-interakoia centrálny atóm - ligand, +ti„; 
4. n-interakoia ligand - centrálny atóm, -ti„. 

N n, základe toho možno pre silu ligandového pofa písať približný výraz 

(26.5) 

Teória Jigandového poia teda umožňuje ptjchopiť závislost veličiny ti od elektrónovej štruk­
túry ligandov, ktorá podmieňuje ioh prístupnosť k tvorbe vazieb a i n. 

Ako sa. už naznačilo, veličinu A možno stanoviť rozborom absorpčnýoh spektier oktaedric­
kých komplexov. Na základe rozsiahleho experimentálneho materiálu boli bežnejšie ligandy zasta­
vené podia stúpajúcej hodnoty ~ do radu, ktorý platí pre Iubovofný centrálny atóm v obvyklom 
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oxidačnoro stupni. Tento tzv. apektrochemický rad je v zjednodušenej fom1e t.akýto: 

I - <Br- < Cl- < SCN- < F - < OH- < H 20 < KCS- < C,H5N < NH3 < 
(pyridin) 

< H2N . CH2 . CH2 . NH2 < Nůž < CO < CN­
(etyléndinmln) 

Spoktrochemický md je vofmi nžitočný pro interpretáciu Rpcktrálnych, m agnetických aj iných 

vlastností komplexov, ktoré závisia od sily ligan<lového pofa. 
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Vazby v komplexoch prechodných kovov s ncnasýtenými uhfovodíkmi 

Niektoré prechodné kovy, napr. Pt, Pd, Fe, Co, Ni, Mn, Cr, Mo a i. v nizkydt 

oxidačných stupňoch a tiež kovy s konfiguráciou d 10 , ako CuI, AgI alebo HgII, 

rnajú schopnost vytvárat stále komplexy s róznymi nenasýtenými uhlovodíkmi ako 

ligandmi. Najznámejším príkladom komplexov tohto typu je di-µ-chloro-1,3-dichloro­

-2,4-bis(17-etylén)dipaládnatý komplex [Pd2Cl4(CiH4)2] a trichloro-(17-etylén)platnata­

nový anión [PtCh(CiH4)J- , ktorý je súčasfou tzv. Zeiseho soli K(PtCh(CiH4)]. V obi­

dvoch týchto komplexech sú ligandy usporiadané okolo centrálneho atómu PdII, 

prípadne PtII štvorcovo, pričom vazby C-C molekúl etylénu sú orientované kolmo 

na roviny vazieb (obr. 26.15). 

· ... „ 

(a 

bl 

Obr. 26.15. Model a) aniónu [PtC'3(C2H4)}- a b) komplexu [Pd2Cl4(C2 H4),] 

Štúdium fyzikálnych vlastností predchádzajúcich komplexov viedJo k nasledu­

j úcemu objasneniu ich chemickej štruktúry. Molekula etylénu tvorí koordinačnú 

vazbu s centrálnym atómom nie voiným elektrónovým párom, ale pomocou vazbo­

vého páru, nachádzajúceho sa na molekulovom nz-orbitáli, ktorý sa prekrýva so 

a-orbitálom centrálneho atómu, za ktorý sa obvykle volí hybridný orbitál dsp2 • 

'Okrem toho dxz-orbitál centrálneho atómu, ktorý obsahuje dva elektróny, prekrýva 

sa s voiným protivazbovým molekulovým n; -orbitálom molekuly etylénu, čím sa 

vytvára datívna n-vazba. Vznik vazieb medzi centrálnym atómom a molekulou 

etylénu je schematicky znázornený na obr. 26.16. 
Vazby podobného typu sa móžu vyskytovat aj v komplexech s acetylénem 

a jeho derivátmi, ktoré majú dve dvojice degenerovaných molekulových n-orbitálov: 

obsadené vazbové orbitály ny a nz a vofaé protivazbové orbitály n; a n:. Z toho 

dóvodu sú schopné vytváraf vazby s dvoma atómami kovu, ako sa to zistilo napr. 

pri komplexe Co2(C0)6 (06Hs. C:=C. 06H5). častejšie však acetylény vystupujú pri 
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Obr. 26.16. Schéma vzniku vazieb 
M- etylén; 
(orbitály obsadcné elektrónovym páro m sú vy­
šrafované) 

tvorbe komplexov vo forme aniónov, pričom sa uplatňujú ako normálne a-donory, 
prípadne i súčasne ako a-donory a donory vazbového n-páru. Posledným sposobom 
je acetylidový anión [R . C==CJ- viazaný napr. v komplexe s Cul, ktorý má poly­
mérnu štruktúru 

R 
atď. J 

t c 
R-C= C-Cu- :. 111 

c 
I R 
Cu J 

t o 
R-C==:=C-Cu..;- Ill 

c 
I 

atď. 

Početnú 8kupinu predstavujú aj tzv. n -allylové komplexy, ktoró obsahujú ako ligand ru.dikál 
,,-,CH2 

allyl HO( -Allylový radikál má obdobný systém delokalizovaných molekulových n-orbi-
· ~.CH2 

tálov ako molekula ozónu (pozri str. 130) a má ich obsadené tromi elektrónmi; ak je vo forme 
arnónu, štyrrni elek trónmi. Príkladom n-allylových komplexov móže byť di-µ-chloro -bis(allyl)­
dipaládnatý komplex [Pd2012(03H 5 )2), ktorého štruktúra je na obr. 26.17. 

Prekrytím obsadených orbitálov allylu, vazbového n a nevazbového nn, s vhodným a-, 
ptípadne n-orbitálom atómu PdII tvoria sa koordinačné vazby typu a a n , kým prekrytím voiného 
proti vazbového n*-orbitálu allylu siným n-orbitálom atómu PdII vzrnká datívna n -vazba. Vazbo ­
vý systém PdII- C3Hs je do istej miery podobný vazbovému systému MII- C2 H 4 • 

V ostatnom čase (asi 20 rokov) sa venuje vefká pozornosť komplexom prechod­
ných kovov s cyklickými nenasýtenými uhfovodíkmi, ktoré sa pre svoju štruktúru 
označujú súborne ako komplexy sendvičového typu. Ich typickým príkladom je bis­
(17-cyklopentadienyl)železnatý komplex Fe(C5H5)i, ktorý sa bežne označuje ako 
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ferocén. Samotný cyklopentadienylový anión C5H5 tvorí pravidelný paťuholník 

z uhlíkových atómov, z ktorých každému po vytvorení a-vazieb hybridnými orbi­

tálmi sp2 zostáva jeden orbitál 2pz, ktorý je orientovaný kolmo na rovinu paťuhol­

níka. Vzájomným prekrývanim všetkých týchto piatich orbitálov 2pz vzniká systém 

piatich delokalizovaných molekulových n-orbitálov, a to troch vazbových a dvoch 

protivazbových, pričom vazbové orbitály obsahujú tri elektrónové páry. Molekula 

ferocénu má tvar pentagonálnej antiprizmy, v ktorej strede je umiestnený atóm 

FeII (obr. 26.18). 

Objasnenie vazieb v tejto molekule je zložité a móžeme ho opísať len veTmi 

stručne. Na centrálnom atóme Feil sú pre vazby s aniónmi C5H5 použitefné jednotlivé 

atómové orbitály 3d, 4s a 4p, to znamená celkove devať orbitálov, ktoré sa v rámci 

danej symetrie komplexu rozdeTujú podra svojich symetrických vlastností na viaceré 

skupiny. Prekrývaním orbitálov všetkých týchto skupín s desiatimi n-orbitálmi obi­

dvoch aniónov C5H5, ktoré im symetriou zodpovedajú, vzniká devať vazbových, 

osem protivazbových a dva nevazbové molekulové orbitály, z ktorých prvé sú obsa­

dené šiestimi d-elektrónmi atómu Feil a dvanástimi n-elektrónmi aniónov C5H5 . 

Z toho vyplýva, že molekula ferocénu je nevyhnutne diamagnetická. Sú v nej koordi­

načné vazby typu a in, ako aj datívne vazby typu b, ktorých elektrónové oblaky 

majú <lve uzlové roviny, prechádzajúce osou vazby (porovnaj str. 553). 

Obr. 26.18. Model molekuly ferocénu Obr. 26.19. Model molekuly bis(benzén)chrómu 
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Tak isto možno interpretovae vazby v cyklopontadienylových kornploxoch Co, Ni, Cr, V 
alebo Ru, ktoré sú štruktúrnyrni analógmi ferocénu; takéto komplexy sa všeobecne označujú ako 
metalocény. Sú známe aj komplexy kovov foťmálno podobné ferocénu, ktoré sú poclla svojich 
vlastností provažne iónové, napr. Mg(C5Hsh alebo l\1n(C5H 5)2. Jestvujú však aj mnohé iné stálo 
komplexy sendvičového typu, napr. bis(17-benzén)chróm Cr(C6H 6)2, ktorého štruktúra je znázul"­
noná na obr. 26.19. Va zby vo všetkých týchto kornploxoch sú zo všeobecného h!adiska toho istého 
druhu, ako vazby vo ferocéne. 

Vazba kov - kov1) v komplexoch - Klastery 

Výskumy v novšorn čase ukázali, že jestvuje početná skupina komple:xov, 
v ktorých sa vyskytuje priama vazba medzi dvoma, prípadne viacerými atómami 
kovu, tzv. vi:izba kov--kov. Experimentálne dokazy o prítomnosti vazby kov-kov 
poskytuje rentgenová štruktúrna analýza a merania magnetickej susceptibility. 
V prípade vazby kov-kov je totiž medzijadrová vzdialenosť medzi príslušnými 
atómami kovu všeobecne kratšia, než je to obvyklé v zlúčeninách bez tejto vazby. 

o 

Obr. 26.20. Model molekuly [Cu2 (CH3 • COO).(H20)z] 

Okrem toho vazbou kov- kov dochádza k čiastočnému alebo aj úplnému spáreniu 
elektrónových spinov obidvoch atómov kovu, v dosledku čoho sa hodnota magne­
tického momentu znižuje v porovnaní s hodnotou pre očakavaný počet nespárených 

1 ) Hoci ide o vazbu medzi d voma atúmO:mi kovu, používasaakrtít.euý 1Jt1:.1ov vi\zba. kov - kov. 
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elektrónov, prípadne sa prejavuje diamagnetizmus. Medzi atómami kovu moze 
existovat jedna alebo aj viac vazieb kov-kov, ktoré móžu byť typu a, n, prípadne ó, 
a. to lokalizované aj delokalizované. Vazba kov-kov sa móže zásadne vytvorit 
medzi atómami toho istého kovu aj medzi atómami róznych kovov. V každom r; obi­
dvoch prípadov móžu jestvovat zlúčeniny, ktoré obsahujú v molekule nielen dva 
atómy kovu, ale aj tri, prípadne viac navzájom viazaných atómov kovu. Zlúčeniny, 
ktoré obsahujú zoskupenie troch a viac atómov kovu, sa všeobecne označujú názvom 
klastery.2 ) R. S. Nyholm a kol. analyzovali rózne faktory, ovplyvňujúcestabilitu 
vazby kov-kov a dospeli k záveru, že táto vazba vzniká vačšinou najTahšie vtedy, 
ak 

a) atóm kovu má nepárny počet elektrónov, 
b) atóm prechodného kovu má nízky oxidačný stupeň, 
c) ligandy viazané s atómom kovu majú nízku elektronegativitu a v prípade 

prechodných kovov majú n-akceptorovú schopnost. 

Príkladomzlúčenín s a-vazbou medzi dvoma rovnakými atómami kovu móžu byť 
rózne dvojjadrové karbonyly kovov, ako [0:>2(C0 )8 ] alebo [Fez(C0)9 ] (podrobnejšie 
pozri str. 652), ďalej niektoré organokovové zlúčeniny, ako (C6Hs)3Sn-Sn(C6Hsh 
a tiež zlúčeniny HgI, ako Cl- Hg- Hg-Cl alebo Gall, ako S= Ga-Ga= S. 

Obr. 26.21. Vznik 6-vazby bočným prekrytím d x2- 11
2 

orbitálov 

Zaujímavým a dosiaf nie úplne objasneným prípadom je vazba kov - kov v komplexe 
[Cu2(CH3C00)4 (H20),] . V tomto komplexe sú dva atómy metli v krátkej vzdialenosti 0,264 nm 
spojené mostíkmi zo štyroch octanových skupín a molekuly vody sú na atómy med.i viazané 
v axiálnych koncových polohách (obr. 26.20) . Magnetický moment je znížený pod čisto spinovú 
hodnotu l, 73 B.M. pre jeden nespárený elektrón iónu Cuz+ na hodnotu 1,40 B.M. pri izbovej 
teplota, a s poklesem teploty sa dalej výrazne znižuje. Predtým sa predpokladalo, že medzi obi­
dvoma atómami metli dochádzaku vzniku vefmi slabej kovalentnej vazby, a to bočným prekrytím 
ich dz2 _ 11

2-orbitálov, obsahujúcich po jednom nespál'enom elektróne (obr. 26.21). Je zrejmé, že vý­
sledný elektrónový oblak má dve uzlové roviny, prechádzajúce osou vazby (os z); vazba tohto 
druhu sa označuje ako 6-vazba. Predsa však novšie experimentálne výsledky i kvantovo-che­
mické výpočty ukazujú že skutečné vazbové pomery v komplexe [Cu2(CH3C00)4 (H20 )z] sú 
podstatne zložitejšie, takže predstava. o 6-vazbe med - med je naskrze hrubým zjednodušením. 

2) Název klaster je slovenský prepis anglického slova „cluster", které v doslovnom preklade 
značí strapec, chumáč alebo zhluk. Pretože dosiaf nebol pre tento drtili zlúčenín zavedený výstižný 
slovenský názov, považujeme za na.jvhodnejšie použie fonetický prepis póvodného anglického 
názvu. 
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Ešte zložitejšia. situácia. na.stá.ve. zrajme v prípade komplexu [Cr2(CH3COO),(H20)2], ktorého 

štruktúra je analogická. ako štruktúra komplexu [Cu2 (CH3COO),(H20h] a. ktorý už p ri izbovej 

teplota je prakticky diamagnetický. 
Anióny [Re2XJ2- (X = Cl alebo Br) sú tiež diamagnetické a toto, ako aj ich „zaclonená." 

štruktúra. (obr. 26.22) s mimoriadno krátkou medzijadrovou vzdialenosťou R&-Re bolí interpre­

tované existenciou štyrooh vaziob medzi obidvoma. atóma.mi rénia, jednej a(d,2 - d,2), dvooh 

n(dzz - d„ •• dyz - dyi) a. jednej o(dz11 - d„y}') (porovna.j str. 626). 

. ·.·:.::::: .„„„ .. 
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Obr. 26.22. Model ani6nu [Re,Cls]2-

a) 

' ) J e jasné, že orbitály d 2011 ma.jú pre O·Vii.zbu tak isto adekvátnu symetriu, a.ko už uveden6 

orbitály d„2 _ 11
2 • 
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Do kategórie zlúčenín s vazbou medzi dvoma róznymi atómami kovu patria viaceré zmie­
šané karbonyly, napr. [(C0)4Co-Mn(CO)s] alebo [(C5H 5 (CO)JMo-Fe(CO)l(C5H 5)], alebo také 
zlúčeniny, ako [{C6H 5hPAu-Co(C0)4], [!(C6H,)JPAul2 = Fe(CO),] a pod. 

Rozsiahlu skupinu zlúčenín, skúmanú najma v ostatnom čase, tvoria klastery. Ako už bolo 
uvedené, sú t o komplexy obsahujúce viac ako dva atómy kovu, medzi ktorými sú vytvorené d o­
lokalizované vazby kov - kov alebo priamo, alebo za účasti elektrónov ligandov, nachádzajúcich 
sa medzi atómami kovu. Pomerne dobra sú proskúmané mnohé klastery s atómami toho istého 
kovu, z ktorých ako typické prípady uvádzaroe komplexy [Ru3(C0)12], [Ni,(C0)6{P(C2H.CNh)•l 
a [Mo6Cl8]<+; ich štruktúry sú znázornené na obr. 26.23. Vidíme, že v prvom klasteri sú atómy 
kovu usporiada.né trigonálne, v druhom obsadzujú rohy tetraédra a v tretom zasa rohy oktaédra. 

Obr. 26.23. Model klasteru ; 
a) [Rua(C0).2], 
b) [Ni.(CO),{(P(C2H•CNJ,)•l (or1anick6 
radi k61y viazané na at6my fosforu s~ vy­
"echan~) 1 c) [Mo,Clo]0 

bl 
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IZOM~RIA KOORDINAČNÝCH ZLÚČENÍN 

Na str. 134 sme uviedli, že je známy jav, keď zlúčeniny s rovnakým stechio­

metrickým vzorcom a molekulovou váhou majú rozdielne fyzikálne a chemické 

vlastnosti. Tento jav sme nazvali izomériou. Určité typy symetrií komplexov, ten­

dencia udržať. dané koordinačné číslo a symetriu, možnosti centrálneho atómu viazat 

sa s ligandmi rozdielnymi typmi vazieb i mať rozdielnu symetriu koordinačnej sféry, 

spolu s veTkou roznorodosfou v zložení kciordinačných zlúčenín, sú príčinou prvo­

radého významu i zaujímavosti izomérie koordinačných zlúčenín. Tento jav nielenže 

mal v minulosti neoceniteiný význam pri formulovaní klasických princípov koordi­

načnej chémie, a le aj v súčasnosti láka výskumníkov, pretože v sebe zahrňuje nielen 

možnosti prípravy nových lát.ok, ale umožňuje aj hlbší výskum štruktúrnych otázok 

a reaktivity chemických zlúčenín. Ďalej uvedieme základné typy izomérie koordi­

načných zlúčenín. 

Stereoizoméria 

Hoci v období rozpracúvania základov koordinačnej teórie Werner a jeho nasle­

dovníci nemali priame možnosti určovania štruktúry látok, ich závery o štruktúre 

komplexov holi v podstate správne. Možnosti pre vytváranie záverov o priestorovom 

usporiadaní ligandov im poskytoval jav stereoizomérie. Vychádzajúc z veikého počtu 

údajov, Werner so svojimi žiakmi dokázal, že existencia izomérov v komplexoch 

s koordinačným číslom šest nezávisí od chemického charakteru koordinovaných 

skupin. Tý m nepriamo ukázal, že závisí od geometrie komplexu, ktorá zostáva v pod-

trélns cis 

Obr. 26.24. lzoméria cis a trans v oktaedrickom komplexe 

state zachovaná aj v priebehu substitučných reakcií. Zo zisfovania počtu izomérov 

a ich niektorých reakcií, najma substitučných, pri ktorých sa jednofunkčné ligandy 

nahradzovali dvojfunkčnými a opačne, prišiel Werner k záveru, že komplexy s koordi­

načným číslom šesť majú oktaedrické usporiadanie ligandov. Z takého záveru bolo 

potom zretefné, prečo napr. komplexy typu MA4B2, prípadne MA2B4 sú známe vo 
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forme dvoch izomérov. Werner priradil týmto izomérom cis- a trans-konfiguráciu 
(obr. 26.24). Dá sa, prirodzene, Iahko predpokladat, že pri vačšej róznorodosti li­
gandov počet izomérov v oktaédrických komplexoch stúpne. Práve chemické empi­
rické dókazy takéhoto viičšieho počtu izomérov bolí jedným z triumfov wernerovskej 
koordinačnej teórie. Jej potvrdenie pomerne neskór priniesli priame i nepriame 
metódy výskumu štruktúry koordinačných zlúčenín (rontgenová štruktúrna metóda, 
elektrónové spektrá a i. ). 

trans cis 

Obr. 26.25. lzoméria cis a trans v štvorcovom komplexe 

J av izomérie poslúžil i na to, že sa aj bez priamych štruktúrnych metód rozhodlo, 
že komplexy s koordinačným číslom štyri móžu mat buď tetraedrickú, alebo štvor­
covú konfiguráciu. Keď napr. komplex typu MA2B2 jestvoval v dvoch izomérnych 
formách, pripísala sa im konfigurácia cis- a trans- pri štvorcovom usporiadaní ligandov 
(obr. 26.25). Keď takýto komplex nemal izoméry, pripísala. sa mu tetraed­
rická konfigurácia. Jav izomérie v takomto prípade, pravda, nie je možný, keďže 
akéko!vek dva ligandy vždy priamo susedia na hrane štvorstenu . 

Na rozdiel od wernerovského klasického obdobia koordinačnej chémie, keď sa len 
z empirických údajov spiitne objasňovali prípady izomérie, v súčasnosti pomocou 
údajov o elektrónovej štruktúre zložiek komplexu a poznatkov o možných interak­
ciách pri vzniku vazieb móžeme už vopred predpokladat alebo aj vylučovat určité 

typy izomérov. 

Optická izoméria 

Mimoriadny význam pre rozvoj koordinačnej teórie mal aj jav optickej i zomérie. 

Ako sme už uviedli (pozri str. 416), v prípade, keď látky obsahujú štruktúrne útvary 
bez roviny a stredu súmernosti, otáčajú polarizačnú rovinu polarizovaného svetla, 
t. j. sú opticky aktívne. Oktaedrický model umožňuje predpokladat aj existenciu 
opticky aktívnych komplexov. Rozoberme prípad komplexu s dvoma koordinačne 
dvojfunkčnými a dvoma koordinačne jednofunkčnými ligandmi. V takomto prípade 
možno očakávat nielen jav cis- a trans-izomérie (obr. 26.26), ale v prípade cis-izoméru, 
ktorý nemá stred a rovinu súmernosti, aj existenciu dvoch útvarov, ktoré nie sú 
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celkom totožné, ale sa navzájom správajú ako objekt a jeho obraz v zrkadle (obr. 
26.27). Symetria obidvoch útvarov podmieňuje, že otáčajú polarizačnú rovinu polari­
zovaného svetla, pričom jeden je pravotočivý a druhý ravotočivý. 

trans 

Obr. 26.27. Opt ická izoméria v cis-oktae· 
drickom komplexe s dvoma dvojfunkčnými 
l igand mi 

CÍS Obr. 26.26. lzoméria cis a trans 
v oktaedrickom komplexe s dva· 
ma dvojfunkčnými ligandmi 

Aj v oblasti skúma.nia optickej aktivity komplexov sa. v porovnaní s 'Vernerovým obdobím 
urobil výrazný pokrok. Kým v období kla.sickej koordinačnej te6rie sa optická aktivita. komplexov 
využívala najma ako nepriamy dókaz určitého priestorového usporia.dania ich koordinačnej sféry, 
v súčasnosti sa štúdiom rotačnej disperzie (vzťahu medzi uhlom otáča.nia. polarizačnej roviny po. 
!arizovaného svetla a vlnovou cllžkou vo viditeinej alebo ultrafialovej oblasti spektra), Cottonovho 
efektu (javy, ktoré sa. pozorujú pri vzájomnom pósobení elektromagnetického žia.renia a opticky 
aktívnych látok v oblasti vlnových dlžok a.bsorpčných pásov) a. cirkulárneho dichroizmu (schop­
nosti nerovna.kaj absorpcie fa.vébo a. pravého komponentu cirkulárne polarizovaného svetla.) po­
skytuje možnost určovania. a.bsolútnej konfigurácie a konformácie (tvaru) opticky aktívnej látky. 

Koordinaěná izoméria 

Táto izoméria je charakteristická pre zlúčeniny, ktoré majú komplexný katión aj 
anión. Je podmienená rozdielnou-možnosfou rozloženia ligandov v jednotlivých 
koordinačných sférach, na pr. : 

[Co(NH3)6] [Cr(CN)6] a 
hexakyanochromitan 
hexaamminkob&ltilý 

[Cr(NH3)6] [Co(CN)6] 
hexakyanokobal titan 
hexaammlnchromitý 
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Jav koordinačnej izomérie nie je zriedkavý. Koordinačné izoméry sa už na. prvý 

pohiad často výrazne lfšia, napr. sfarbením. 
Pre túto izomériu nie je podmienkou, aby obidva centrálne atómy holi odlišné; 

možu byť aj totožné, napr.: 

[Pt(NH3)4) [PtC4] a 
tetrachloroplatnat.an 
tetraamminplatnatý 

[PtCl(NH3)3] [PtCl~H3] 
trlchloro-amminplatnatan 
ohloro-trlamminplat natý 

Koordinačná izoméria je známa aj pri tzv. jednoduchých zlúčeninách, napr.: 

(NH30H) (H2P0z) 
fosfornan 

hydroxy lamónny 

a NH4H(HP03) 
hydrogenfosforita11 

amónny 

Koordinacná polyméria 

Koordimaéná polyméria je javom pripomínajúcim koordinačnú izomériu, a.však rozdiely pri 

týchto látka.ch se. preja.vujú nielen v spósobe rozloženia. ligandov a v zložení komplexnýoh iónoT, 

ale a.j v relatívnej molekulovej hmotnosti koordina.čnýoh zlúčenín (v tomto ohla.de nejde tede. 

o „čistý" prípa.d izomérie). Príkladmi koordinačnej poly mérie sú látky so stechiometrickým 

zložením PtCh(NH3)., e. to [Pt(NliJ),] [PtCI.] (dimér), [PtCl(NliJ)J] [PtChNH3] (dimér), 

[PtCl(NH3hh [PtCI.] (trimér) e. [Pt(NH3),] [PtC13NH3h (trimér). Ked uvažujeme, že dichloro­

die.mminplatnatý komplex móže ešte existovať v podobo cis a trans-izoméru, zisťujeme, že zlúče­

nine. so stechiometric1..-ým vzorcom Pt01i(NH3)2 jestvuje v podoba šiestioh modifikácií, ktorým 

už podle. uvedených vzorcov móžeme oprávnene pripísať podstatne odlišné v lastnosti. 

lonizafoá izoméria 

Pri niektorých komplexoch s ta.kým istým stechiometrickým zložením zisťujeme, že v roz­

tokoch sa ionizujú odlišne. Príčina t ohto javu súvisí s tzv. ionizaénou izomériou, ktorá je tiež urči­

tým špecifickým prípadom koordinačnoj izomérie. Príkladmi ionizačnej izomérie móžu byť: 

[PtCI,(NH3),]Br2 

bromid 
dichloro·tetraammlnplatičltý 

[PtBr2(NH3)4]Ch 
chlorid 

dlbromo-tetraamminplatmtf 

Hydrataená izoméria 

Aj hydrotaéná izoméria je osobitným druhom koordinačnej, prípadne ionizačnej izomérie. 

Specifickost tejto izomérie je iba v tom, že súvisí s rozdielnym spósobom viazania molekúl vody 

v koordinačných zlúčenináoh, na.pr.: 

Vazbová izoméria 

[Cr(H20 )6)Cl3 
chlorid hexaakvachromltý 

(CrCl(H20)s] Clz. H20 
monohydrAt chloridu chloro·pentaakvachromitého 

[CrC!i(H20),] Cl. 2 H 20 
dlhydrflt chloridu dichloro·tetraakvachromitého 

Nie sú zriedkavé prípady, že izoméria zlú~enín, a teda aj koordinačných zlúčenín, 

súvisí s rozdielmi v charaktere vazieb medzi ligandmi a centrálnym atómom. Už 

dávnejšie holi známe prípady tzv. solnej izomérie, ktorá je vlastne vazbovou izomériou. 



560 

Príkladmi sú: 

M-CN kyanokomplexy 
M- SCN tiokyanátokomplexy 
M-OCN kyanátokomplexy 

VŠEOBECNÁ CHÉMIA 

M-NC izokyanokomplexy 
M-NCS izotiokyanátokomplexy 
M-NCO izokyanátokomple:x.y 

Ďalším príkladom izomérie, podmieňovanej rozdielmi v charaktere vii.zieb, sú 
zlúčeniny PC14F a [PCl4)+F-. V prvom prípade ide o kvapalinu, v druhom o tuhú 
látku. Už sme uviedli (pozri str. 376), že aj zlúčenina zloženia PCI5 móže existovat 
v neiónovej a iónovej podobe: PC15 v plynnom stave a [PC4J+[PC16)-v kryštalickom 
stave. Tento typ vazbovej izomérie je známy aj pri niektorých komplex.och arzénu 
a antimónu. 

Určitá vlastnost (symetria) elektrónových obalov niektorých centrálnych 
atómov móže spósobovať vznik ďa]šieho typu vazbovej izomérie. Ako určitý druh 

· vazbovej izomérie možno chápat aj distorznú izomériu, prejavujúcu sa najma pri 
meďnatých komplex.och (pozri str. 670), ktorá je podmienená róznym druhom, prí­
padne stupňom distorzie (deformácie) koordinačného polyédra centrálneho atómu 
Culi v porovnaní s ideálnym polyédrom (napr. oktaédrom). 

Osobitným druhom v_azbovej izomérie je tzv. konfiguračná izornéria, prípad, keď 
komplexný ión móže mať rozdielny základný typ usporiadania ligandov (napr. 
štvorcové a tetraedrické usporiadanie). Prípady konfiguračnej izomérie sú dobre 
známe pri komplex.och Nill a CoII. 

Možno oprávnene predpokladať, že využívaním moderných fyzikálnych metód 
výskumu koordinačných zlúčenin sa zistia ešte ďalšie druhy vazbovej izomérie. 

ROVNOVÁHYASTABILITA KOORDINAČNÝCH ZLÚČENÍN 
VROZTOKOCH 

Už v úvodnej častí tejto kapitoly sme uviedli, že pojem komplex vznikol v sú­
vislosti s poznatkom, že sa zlúčeniny tzv. vyššieho poriadku v roztokoch nerozkla­
dajú, prípadne rozkladajú sa iba do určitého stupňa. Otázka stability a rovnováh 
koordinačných zlúčenín v roztokoch je dodnes v róznych súvislostiach vefmi vý­
znamná a venuje sa jej neustála pozornost. V nasledujúcom textestručnepoukážeme 
na niektoré stránky tohto problému. 

V súhlase s predchádzajúcim textom je pochopitefné, že pre rovnováhy koordi­
načných zlúčenín v roztokoch platia všetky tie pravidlá a zákonitosti, ktoré sú známe 
aj pre tzv. jednoduché zlúčeniny. Ak je koordinačná zlúčenina slabým, prípadne 
silným elektrolytom, platia pre ňu všetky zákonitosti rovnováh slabých, prípadne 
silných elektrolytov. Pravda to, či sa koordinačná zlúčenina bude prejavovať ako 
silný alebo slabý elektrolyt, bude závisieť od jej chemického charakteru, a j od cha­
rakteru rozpúšťadla, v ktorom j~rozpustená. Vzhfadom na zložitosť koordinačnej 
zlúčeniny v roztokoch zvyčajne jestvujú viaceré rovnováhy. Uvedieme tie naj­
bežnejšie. 

V roztokoch jestvujú výmenné rovnováhy, týkajúce sa zmien v koordinačnej 
sfére, pri ktorých sa jeden ligand može substituovat iným, vefmi často molekulou 
rozpúšťadla. Keď molekulu rozpúšťadla, prípadne inú molekulu liganda, ktorá 
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v komplexnom ióne [MA6]J+ nahradí ligand A , označíme ako A', teoreticky možeme 
nvažovať o rovnováhach tohto typu : 

[MA6]3+ + A' ~ [MA5A']J+ + A 
[MA5A']3+ + A' ~ [MA4Aí]3+ + A a pod. 

(26.6) 

(26.7) 
Každá z týchto rovnováh sa móže vyjadriť pomocou rotmovážnej konštanty, 

ktorá pre prípad rovnováhy (26.6) má tvar 

[[MAsA']3+] [A] 
Knest = [[MA

6
J3+] [A'] (26.8) 

a označuje sa ako konštanta nestálosti komplexu [MA6]3+. Recipročná hodnota Knest 
je konštanta stálosti Kst komplexu [MA6]3+. 

Sumárna reakcia substitúcie Jiganda A ligandem A' 

[MA6]3+ + 6 A' ~ [MA~]3+ + 6 A (26.9) 
sa vyjadruje celkovou konštantou nestálosti daného substitučného deja. 

Komplexné ióny sa zriedením roztoku postupne rozkladajú. Závislosť stupňa 
ich rozkladu od koncentrácie sa rovnako može vyjadriť pomocou Ostwaldovho 
zrieďovacieho zákona (pozri str. 210). Vzhradom na tendenciu centrálneho atómu 
zachovať koordinačné číslo a na obvykle verkú koncentráciu molekúl rozpúšťadla, 
odštiepené ligandy sa v koordinačnej sfére pri tzv. stupňovitom rozklade (postupné od­
štiepovanie jednotlivých ligandov zrieďovaním) nahrádzajú molekulami rozpúšťadla. 
Pri vzraste koncentrácie komplexného iónu v roztoku alebo pri zvyšovaní koncen­
trácie liganda nastáva stupňovité obohacovanie komplexu týmto ligandom. Vše­
obecne sa stupňovitý rozklad alebo vznik komplexného iónu označuje ako stup­
ňovitá rovnováha komplexu. 

Pre zjednodušenie písania rovnováh takého stupňovitého vzniku alebo rozkladu 
komplexu sa molekuly rozpúšťadla spravidla neuvádzajú, a píše sa: 

M+A ~ MA 

MA + A ~ MAz 

MAn-1 + A ~ MAn 

(26.10) 

(26.11) 

(26.12) 
Konštanty nestálosti jednotlivých komplexov pri stupňovitej rovnováhe majú 

spravidla také hodnoty, že v roztoku sú prítomné v rovnováhe viaceré druhy kom­
plexov. Na obr. 26.28 sú graficky vyznačené oblasti existencie komplexov niektorých 
centrálnych atómov prechodných kovov s etyléndiamínom v závislosti od rovno­
vážnej koncentrácie volného etyléndiamínu. Znalosť jednotlivých konštánt nestálosti 
umožňuje pripravovať roztoky, v ktorých prevláda určitý druh komplexu. 

Koordinačné zlúčeniny sú často zlúčeninami iónovými. V tejto súvislosti pre 
iónovú zlúčeninu, ktorej všeobecný vzorec je [MA6)3+(X-)3, existujú rovnováhy, 
ktoré súvisia so vznikom tzv. iónových párov (asociované útvary, ktoré vznikli iba 
v dosledku elektrostatickej príťažlivosti iónov). Stabilita týchto asociovaných 
útvarov sa móže vyjadriť pomocou rovnovážnej konštanty, na.pr.: 

K = [iónový pár[MA6]3+(X- )3] 
[[MA6]3+] [X-]3 

(26.13) 
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Tým, že sa nejaká molekula alebo ión stáva ligandom, sa veTmi často výrazne 

menia aj j eho acido-bázické vlastnosti. Napríklad v komplexoch obsahujúcich ako 

ligand molekulu vody sa zmení ionizačná schopnosť vody. V tejto súvislosti treba 

pri vzniku komplexov často rátať s protolytickými rovnováhami typu 

(26.14) 

100~ [ %) 
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Obr. 26.28. Oblasti existencie róznych komplexov s etyléndiamínom 

Aj v tomto prípade platia známe pravidlá, o ktorých sme už písali (napr. pri tzv. 

viacsýtnych kyselinách, pozri str. 220). Ak máme ligand, ktorý je schopný odštepo­

vať viac než jeden protón, prvý sa vždy bude odštepovať fahšie než druhý. Častejšie 

sú však prípady, že komplex obsahujúci viac rovnakých ligandov s vodíkovými ató­

mami odštepuje stupňovite protóny po jednom z roznych ligandov. Odštiepenie 

druhého, prípadne ďalších protónov nastáva postupne čoraz v menšom meradle. 

Okrem spomínaných typov rovnováh sú známe aj ďalšie. Nie zriedka treba 

rátať aj s rovnováhami súvisiacimi so vznikom viacjadrových komplexov (pozri 

str. 537). 
Vzhfadom na rýchlosť ustafovania jednotlivých rovnováh móžeme všetky 

komplexy rozdeliť do dvoch skupín. Komplexy, pri ktorých sa rovnováhy ustaiujú 

prakticky okarnžite, označujeme ako kineticky lahilné komplexy; pri ktorých sa 

rovnováhy ustaTujú pomaly, ako kineticky inertné komplexy. Kineticky inertné sú 

napr. komplexy PtII, PtIV, CoIII a i. Vlastnosti jednotlivých zložiek komplexu, 

nachádzajúcich sa v rovnováhe, ako aj kinetika ustaiovania rovnováhy, ovplyvňujú 

metódy ich výskumu. Dodnes sú vypracované viaceré metódy zisťovania konštánt 

nestálosti komplexov pri použití róznych fyzikálnych a fyzikálno-chemických roetód 
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(spektrálna fotometria, elektrochemické metódy, extrakcia a i.). Existencia viacerých 
rovnováh v roztokoch komplexov a zložitosť ich výskumu sposobila, že v súčasnosti 
sa v tejto oblasti čím ďalej tým viac využívajú samočinné počítacie stroje. Zložitosť 
výskumu rovnováh je príčinou, že sa často používajú rózne metodiky, čo prináša 
aj pomerne rozdielne hodnoty konštánt nestálosti komplexov.1) 

1) Otázkam rovnováh komplexov v roztokoch jo venované viacero špeciálnyoh kníh. Pre 
hlbšie štúdium odporúčame okrem už spomínanej knihy A. A. Grinberga aj knihu M. Beck: 
Chemistry of Complex Equilibria, Akadémiai kiadó, Budapest 1970; vyšiel aj ruský proklad: 
Chimija ravnovesíj reakcij kompleksoobrazovanija, Izdaterstvo „Mir", Moskva 1973. 



27. PODSKUPINA SKANDIA 

Skandium, ytrium, lantán a aktínium ako prvky podskupiny skandia sú umiest­

nené v Illa podskupine periodickej sútavy. Súčasne sú prvými členmi jednotlivých 

radov prechodných kovov (pozri str. 524), lebo ich atómy majú jeden elekt rón 

v (n-l)d-orbitáli (tab. 27.1 ). Skandium, ytrium a lantán tvoria spolu s lantanoidmi 

skupinu prv/..:ov vzácnych zemin (pozri str. 567). 

Tabufko 27.1 

ATÓMOVé VLASTNOSTI PRVKOV PODSKUPINY SKANDIA 

Se y La Ac 

lonizačná ener gia [eV] 

M = M+ +e 6,54 6,6 5,61 6,9 

M+ = M>+ + e 12,80 12,3 11,43 12,1 

M>+ = MH+ e 24,75 20,4 20,4 20,0 

Kovový polomer [n m] 0,165 0,178 0,188 0,188 

lónový polomer M>+ [nm] 0,081 0,092 0,114 0,118 

Kovalentný polomer [nm] 0,1439 0,1616 0,1690 

Elektronegativita podra Paulinga 1,3 1,2 1,1 1,1 

Sposob vazby 

Atómy prvkov podskupiny skandia majú v ns-orbitáli dva a v (71r-l)d-orbitáli 

jeden elektrón, ktoré pomerne Iahko odštiepujú za tvorby trojmocných katiónov 

M3+, Ióny s vyšším rnocenstvom netvoria, pretože napr. pri skandiu na odštiepenie 

štvrtého elektrónu je potrebná podstat,1e vyššia energia (73,9 eV), než na odštiepenie 

prvých troch elektrónov dovedna (44,09 eV). Ióny skandité, ytrité, lantanité a ak­

tinité majú osemelektrónovú konfiguráciu vzácnych plynov, podobna ako analogické 

dvojmocné katióny prvkov alkalických zemín, na ktoré sa vlastnosťami podobajú. 

Okrem toho majú podobné vlastnosti ako trojmocné katióny lantanoidov (pozri 

str. 567). Keďže trojmocné katióny prvkov podskupiny skandia už nemajú nijaké 

elektróny v orbitáloch d, neprejavujú vlastnosti iónov prechodných kovov, v do­

sledku čoho sú bezfarebné a diamagnetické. 
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PRVKY PODSKUPINY SKANDIA AKO JEDNODUCH:Él LÁTKY 

Všetky štyri prvky sú neušfachtilé kovy (tab. 27.2), reagujúce s kyslíkom, vodou 
a s kyselinami. Pripravujú sa elektrolýzou roztavených chloridov. Skandium a lantán 
majú dve kryštálové modillkácie (hexagonálnu a kubickú), ytrium kryštalizuje 
v hexagonálnej a aktínium v kubickej štruktúre. Lantán sa s roztaveným hliníkom 
zlučuje na pekne kryštalizujúcu zlúčeninu LaA14 , ktorá je na vzduchu stála. 

Tabufka 27.2 

VLASTNOSTI PRVKOV PODSKUPINY SKANDIA 
AKO JEDNODUCHÝCH LÁTOK 

Se y La Ac 

Bod topenia [°C] 1 539 1 509 920 1 050 

Bod varu [0 CJ 2 727 3 200 3 469 3 027 

Hustota [g. cm-3] (2,5) 5,51 6,15 (20°) 10,06 

Atomizačné teplo pri 25 °C [kJ . mol-t] (343) (419) (431) (301) 

Štandardný potenciál MJ+I M [V] - 2,08 -2,37 -2,52 

ZLÚČENINY PRVKOV PODSKUPINY SKANDIA 

Zlúčeniny prvkov podskupiny skandia majú prevažne iónový charakter, lebo 
tieto prvky majú nízku elektronegativitu. Pretože skanditý katión má podstatne 
menší polomer než katióny ostatných troch prvkov, hydroxid skanditý je najmenej 
zásaditý a soli skandité fahšie hydrolyzujú ako soli ytrité, lantanité a aktinité. Tieto 
závislosti majú podobné príčiny, súvisiace najma s polarizačným účinkom iónov, ako 
E_ri zlúčeninách kovov alkalických zemín alebo lantanoidov (pozri str. 516 a 569). 
Dalšou analógiou s týmito prvkami je menšia rozpustnosť fl.uoridov v porovnaní 
s chloridmi, malá rozpustnosť uhličitanov, síranov, fosforečnanov a šťavefanov, vačšia 
prchavosť chloridu skanditého v porovnaní s chloridmi ostatných troch prvkov, 
fahšia termická disociácia uhličitanu, dusičnanu a šťavefanu skanditého v porovnaní 
s analogickými sofami ytritými, lantanitými a aktinitými a i. Pretože ión Sc3-r má 
vačší polarizačný účinok, než ióny YJ+, Lal+ a Ac3+, fahšie tvorí komplexné zlúčeniny, 
napr. K 3[ScF6], Na3[Sc(OH)6) • 2 H20, [Sc(dipy)3) (SCN)J, [Sc(acetylacet6n)3] a pod. 

Oxidy M20 3 možno pripraviť žÍhaním hydroxidov, ubličitanov alebo šťavefanov. 
Takto pripravený oxid skanditý Sc20 3 sa v zriedených kyselinách ťažko rozpúšťa, 

na rozdiel od oxidu lantanitého La,z03 • 

Hydroxidy M(OH)J sa tvoria ako biele gélovité zrazeniny zrážaním vodných 
roztokov zodpovedajúcich solí roztokmi hydroxidov alkalických kovov. leh zásaditosť 
stúpa so vzrastajúcim iónovým polomerom kovu. Kým hydroxid skanditý má skór 
zloženie a vlastnosti hydratovaného oxidu Sc20 3 • n H 20 a je amfotérny, hydroxid 
lantanitý La(OH)J je najsilnejšou zásadou spomedzi hydroxidov prvkov s oxidačným 
stupňom III, takže uvofňuje amoniak z amónnych solí a intenzívne reaguje s oxidom 
uhličitým na uhličitan lantanitý. 
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Mnohé sol-i prvkov podskupiny skandia tvoria často kryštal,ohydráty, napr. ScCh. 
6 H20 , LaCh. 7 H20, Sc2(S04h . 6 H20 a pod. Uhličitan lantanitý La2(C03)3 • 8 H20 
sa vyskytuje v prírode ako minerál lantanit. Zahrievaním sa tieto kryštalo­
hyclráty dehydratujú, často za sú časnej hydrolýzy, pričom sa tvoria zásadité soli 
(napr. nerozpustný chlorid-oxid skanditý ScOCl), prípadne až oxidy. Napríklad 
dehyclratáciou kryštalohydrátu Sc(N03)J. 4 H 20 postupne vznikajú produkty 
Sc(OH)(N03)z. H20 , ScO(N0 3) a napokon termickým rozkladom oxid Sc203 . 

VÝSKYT V PRÍRODE 

Prvky podskupiny skandia sú prímesou rozličných nerastov, ktoré sa ryskytujú často spolu 
s lantanoidmi. Napríklad skandium a ytrium s yterbiom, erbiom a terbiom, prípadne inými lan­
tan oidmi sa vyskytu jú v gadolinite BezY2FeSi20 10, kým lantán je prímesou v cerite a monazite 
(pozri str. 572). Aktínium sa v nepatrných množstvách vyskytuje v uránovýoh rudách a v odpad­
kooh po ich spracovaní bolo aj ob javené (1899). Je rádioaktívne. Vzhladom na jeho veik:ú po­
dobnost s lantanoidmi bolo v podobe čistej zlúčeniny izolované až r. 1950 pri použití vymieňačov 
iónov a extrakčných metód. 



28. LANTANOIDY 

Skupina 14 prvkov s veimi podobnými chemickými a fyzikálnymi vlastnosťami, 
ktoré v periodickej sústave nasledujú za lantánom, sa nazýva lantanoůly.1) 

Skandium, ytrium, lantán a lantanoidy majú aj historické pomenovanie prvky vzácnych 
zem·ín, keďže sa v minulosti získavali z nerastov, ktoré sa nazývali zeminami. V časooh objavu 
periodického zákona prvky vzáonyoh zemín patrili medzi najzaujímavejšie problémy vtedajšej 
anorganiokej chém:ie. Súviselo to s podobnosťou ich vlastností, v dósledku ktorej sa. viičšinou 
vyskytovali v prírode spolu v tých istých nera.stoch, pričom bolo vefmi obťažné ich identifikovat 
a izolovať v čistom stave, ako aj s ťažkosťam:i pri ich zaradení do periodickej sústavy prvkov, lebo 
v nej nemali analógov. Pretože sa v tých časooh prvky zaradovali do periodickej sústavy podfa 
ich atómových váh (a tie holi stanovené často vefmi nepresne alebo dokonca nesprávne), nevedelo 
sa, kofko prvkov vzácnych zemín má v prírode jestvovať, ani či sú správne usporiadané (pozri 
str. 77). Tieto otázky sa rozriešili až vtedy, keď sa prvky vzácnych zemin um:iestnili v periodickej 
sústave podfa ich atómových čísiel. 

Objasnenie elektrónovej štruktúry lantanoidov ukázalo, že sa v ich atómoch 
ele.ktróny dopÍ:ňajú do orbitálov 4f (tab. 28.1) bez podstatnej zmeny v obsadení 
ostatných orbitálov elektrónmi. Z toho vyplýva, že zmena počtu elektrónov v orbi­
táloch 4f nemá takmer nijaký vplyv na chemické vlastnosti atómov lantanoidov. 
Pristupujúce elektróny (okrem jedného z nich) nie sú valenčnými elektrónmi v che­
rnickom význame, keďže nejavia snahu zúčastňovať sa na tvorbe kovalentných 
vazieb, ani sa Iahko neodovzdávajú pri vzniku iónov. Chemické vlastnosti lanta­
noidov určujú predovšetkým elektróny v orbitáloch 6s a 5d. 

Všetky lantanoidy majú po dva elektróny v orbitáli 6s. Lantán má ešte jeden 
elektrón v orbitáli 5d (je teda prechodným kovom), avšak nijaký elektrón v orbitáli 
4f, hoci podfa výstavbového princípu sú pre to splnené predpoklady (tab. 28.1). 
Elektróny v orbitáloch 5d sú ešte v atómoch gadolínia a lutécia (v dósledku stability 
kon.figurácie f7 a fI4). Lutécium podfa výstavbového principu je už prechodný kov. 

Sposob vazby 

Všetky lantanoidy sú schopné vytvárať trojmocné katióny, keďže odovzdávajú 
dva elektróny z orbitálu 6s a jeden elektrón z orbitálu 4f (alebo jeden elektrón z orbi­
tálu 5d, ak v ňom jestvuje). Ak móže vzniknút stabilná elektrónová štruktúra fo 

1 ) V litera.túra sa ešte používa. aj nesprávne pomenova.nie lantanidy. Prípona -oid vyjadruje 
podobnost (napr. metaloid), kým prípona -id označuje elektronegatívnejšiu zložku binárnyoh 
zlúčenín (napr. halogenid). 
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Tabufka 28.1 

ELEKTRÓNOVÉ KONFIGURÁCIE ATÓMOV LANTANOIDOV 

Počet elektr6nov vo vrstvách a orbi táloch 

Prvok K L M N o p 

4s4p4d 4f Ss5p Sd 6s - ···--
La 2 8 18 18 8 2 

Ce 2 8 18 18 2 8 2 

Pr 2 8 18 18 3 8 2 

Nd 2 8 18 18 4 8 2 

Pm 2 8 18 18 s 8 2 

Sm 2 8 18 18 6 8 2 

Eu 2 8 18 18 7 8 2 

Gd 2 8 18 18 7 8 2 

Tb 2 8 18 18 9 8 2 

Dy 2 8 18 .18 10 8 2 

Ho 2 8 18 18 11 8 2 

Er 2 8 18 18 12 8 2 

Tm 2 8 18 18 13 8 2 

Yb 2 8 18 18 14 8 2 

Lu 2 8 18 18 14 8 2 

Hf 2 8 18 18 14 8 2 2 

(neobsadená), f 7 (na polovicu obsadená) alebo f14 (obsadená), tvoria sa alebo osobitne 
stále trojmocné katióny Lal+ (fO), Gd3+ (f7) a Lu3+ (f14), alebo vznikajú dvojmocné 
katióny Eui+ (f7) a YbH (f 14), prípadne jestvujú aj štvormocné katióny Ce4+ (fO) 
a Tb4+ (f7) so silnými oxidačnými vlastnosťami (tab. 29.3). 

Keďže elek tronegativity lantanoidov sú nízke (obr. 4.10) a ich ióny sú objemné, 
tvoria v zlúčeninách prevažne iónové vazby. Jóny lantanoidov (s výnimkou Lu3+) 
obsahujú nesp árené elektróny v orbitáloch 4f, preto sú tieto zlúčeniny paramagne­
tické (so spinovým i orbitálovým magnetickým momentom) a sú rozmanito sfarbené 
(tab. 28.2). 

Tabuťka 28.2 

SFARBENIE ZLÚČENfN LANTANOIDOV 

Sfarbenie 16n 
Počet nespárených lón Sfarbenie 

elektr6nov 

bezfarebný LaH o Lu l+ bezfarebný 

bezfarebný Cel+ YbH bezfarebn ý 

zelený PrJ+ 2 TmH zelený 

červenofialový NdJ+ 3 ErH červený 

ružový, žitý PmJ+ 4 HoJ+ ružový, žitý 

žitý Sm3+ s DyJ+ žitý 

ružový EuJ+ 6 TbJ+ ružový 

bezfarebný GdJ+ 7 
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LANTANOIDY AKO JEDN O DUCHÉ LÁTKY 

Lm1tcu10idy sú striebrobielc neušfiwht,iJé kovy. foh f\Landar<luú potenciály pre 
parciálnu reakciu 

MJ++ 3e = M (28.1) 

sa menia od -2,52 V pťi lantáne po - 2,25 V pri lutéciu. Vzhiadom na to všetky 
l'cagujú s vodou za uvorňovania vodíka. :Cahko sa oxidujú aj vzdušným kyslíkou1 
na oxidy M20 3 (s výnimkou cém, kde vzniká oxid Ce02). 

ZLÚČ E NINY LAN TA NOI D OV 

Vcfn1i podobné vlastnosti zlúčenín lantanoiclov sú podmicnené niclen ich rovna­
kými oxidačnýrni stupt"iami a blízkou elektronegativitou, ale aj ich veimi podobnými 
kovovými a iónovými polomermi. Spósobené je to tým, že so stúpajúcim atómovým 
číslom lantanoidov náboj ich atómového jadra ustavične vzrastá a v dósledku toho 
vzrastá aj priťahovanie elektrónov jadrom. Keďže pristupujúce elektróny neobsa­
dzujú vonkajšie orbitály, ale vnútorné 4f-orbitály, nemůžu pósobiť na vzrast rozmerov 
atóniov. Vo valenčných (6s) orbitáloch je ustavične taký istý počet elektrónov (dva), 
ktoré sú vzrastajúcim nábojem atómového jadra čoraz viac pritahované, keďže 
elektróny v orbitáloch 4f len slabo t ienia posobenie kladného náboj a jadra na valenčné 
elektróny. V dósledku toho kovové polomery lantanoidov nielen že od prvku k prvku 
nestúpajú, ale dokonca klesajú. Výnimku tvorí len európium a yterbium, čo sa ob­
jasňuje tendenciou vytvárat stabilné ióny Eui+ (4f7) a YbH (4f14) v kryštóJovej 
štruktúre týchto prvkov. Podobne klesajú aj iónové polomery lantanoidov v dó­
sledku čoraz vačšieho priťahovania elektrónov: v orbitáloch 4f, ktoré po odstránení 
valenčných elektrónov určujú rozmery iónov. Ako vidieť na obr. 28.1, pri prechode 
od La3+ k Lu3+ iónový polomer klesá z 0,106 nm po stupňoch približne 0,002 nm 
(t. j. poklesne dovedna o 22 %). Tento jav sa nazýva lantanoidová kontrakcia. 

Dosledky lantanoidovej kontrakcie sú význačné aj pre prechodné kovy typu 5d, 
kloré nasledujú za lantanoidmi v šiestej perióde. V dósledku lantanoidovej kontrakcie 
.sa kovové polomery prechodných kovov typu 5d len nepatrne líšia od kovových 
polomerov prechodných kovov typu 4d v piatej perióde, čo je jednou z príčin veikej 
podobnosti prechodných kovov v piatej a šiestej perióde, na rozdiel od prechodných 
kovov v štvrtej perióde. Napríklad lutécium má podobné vlastnosti ako ytrium, avšak 
obidva tieto prvky sa dost líšia od skandia. Ešte výraznejšie sa to prejavuje v podob­
nosti hafnia a zirkónia na rozdiel od titánu, ďalej v podobnosti tantalu a nióbu na 
rozdiel od vanádu atď. 

Treba pripomenúť, že podobná kontrakcia (i keď v podstatne menšom meradle) 
sa prejavuje aj pri prechodných kovoch (typu 3d, 4d i 5d) so stúpajúcim atómovým 
číslom. 

Od iónového polomeru a oxidačného stupňa lantanoidov závisia viaceré vlast­
nosti ich zlúčenín. Napríklad body topenia fluoridov pomerne pravidelne klesajú 
s klesajúcim iónovým polomerom lantanoidu. Hydroxidy lantanoidov sú vo vodc 
vefrui mú.lo rozpust,né, ich súčiny rozpusLnol:>Li Lakisto klesajú. TicLo hydroxidy maju 
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zásadité vlastnosti, nerozpúšťajú sa v hydroxidoch alkalických kovov, avšak sú 
rozpustné v niektorých kyselinách. leh zásaditosť klesá s klesajúcim iónovým polo­
merom lantanoidu. Všetky tieto závislosti sú podmienené vzrastajúcim polarizačným 

účinkom katiónu na anión. 
Všetky Iantanoidy tvoria vo vode rozpustné chloridy, dusičnany a sírany, avšak 

prakticky nerozpustné fluoridy, oxidy, uhličitany, fosforečnany a šťaveTany. 
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Obr. 28.1. Jónové, kovalentné a kovové polomery atómov lantanoidov 

Chemické vlastnosti lantanoidov sú podstatne jednotvárnejšie, než pri ktorej­
korvek incj skupine prvkov v periodickej sústave. Vačšie rozdiely sú pri ich koordi­
načných zlúčeninách, pri ktorých atómy lantanoidov pre svoje vefké iónové polo­
mery, majú spravidla vysoké koordinačné čísla (6, 7, 8, 9 aj vyššie) a tvoria koordi­
načné polyédre málo obvyklé pri komplexoch prechodných kovov (trigonálna prizma, 
štvorcová antiprizma, dodekaéder). Vefké anióny, napr. Br- alebo I -, vyvolávajú 
zvýšenie odpudivých síl medzi aniónmi v koordinačnej sfére Iantanoidu, v dósledku 
čoho jeho koordinačné číslo klesá, a to tým viac, čím menší je polomer iónu lanta­
noidu (od lantánu k lutéciu). Ako príklad možno uviesť koordinačné čísla katiónov 
lantanoidov (skrátene Ln) v bezvodých halogenidoch typu LnX3 (tab. 28.3). Naproti 
tomu dvojfunkčné chelátové anióny často spósobujú zvýšenie koordinačného čísla. 
Napríklad v uhličitane lantanitom La2(C03)3. 8 H20 má Iantanitý katión koordi­
načné číslo 10, pričom -v koordinačnom polyédri sú molekuly vody, jednofunkčne 
viazané uhličitanové anióny a dvojfunkčne (chelátovo) viazané uhličitanové anióny. 
Vazby kov-ligand sú prevažne iónové, pretokomplexy Jantanoidov súobvyklemálo 
stabilné a vo vodných roztokoch sa Iahko disociujú alebo podliehajú rýchlym výmen­
ným reakciám ligandov. 

Podstatne odlišné vlastnosti má len cér, ktorý jediný tvorí pomerne stále 
zlúčeniny <.:erič itú, spósobilé jestvovať ako v tuhom stave, tak a j_vo vodnom roztoko. 
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Tabufka 28.3 
KOORDINAČNÉ Č(SLA IÓNOV LANTANOIDOV V HALOGENIDOCH LnX3 

Ln 
tónový polomerl) F- Cl- Br- 1-

[nm] 0,134 0,180 0,190 0,2"23 

La 0,1061 9 9 9 8 
Ce 0,1034 9 9 9 8 
Pr 0,1013 9 9 9 8 
Nd 0,0995 9 9 8 8 
Pm 0,0979 9 8 
Sm 0,0964 9,8 9 8 6 
Eu 0,0950 9,8 9 8 6 
Gd 0,0938 9,8 9 6 6 
Tb 0,0923 9,8 8 6 6 
Dy 0,0908 9,8 8, 6 6 6 
Ho 0,0864 9,8 6 6 6 
Er 0,0881 9,8 6 6 6 
Tm 0,0869 9,8 6 6 6 
Yb 0,0858 9,8 6 6 6 
Lu C,0848 9,8 6 6 6 

1) Císeln6 hodnoty pra ióa~vě µ1\om~ry lnta'l >id~v u nG1!rnjt1 n~ kondin1~al\ číslo 6. Prl koordlnačnom 
člsle 8, prfpadne 9 leh treba vyn(Lsoblt faktormi l ,032, prlpadne 1,046. r • /_, 

'\ I 

Z binárnych zlúčenín je dóležitý oxid ceričitý CeOz. Je to biela tuhá látka, ťažko 
rozpustná v kyselinách i zásadách. Zrážaním roztokov ceričitých solí hydroxidmi 
sa tvorí gélovitý hydratovaný oxid ceričitý Ce02 . xH20, rozpustný v kyselinách 
na ceričité soli. Síra'.1 ceričitý Ce(S04)i je žltohnedá látka rozpustná vo vode, pričom 
sa. Tahko hydrolyzuje. V hexanitrátoceričitane amónnom (NH4)i[Ce(N03)6] , ktorý sa 
pod názvom dusičnan ceričito-am6nny používa ako štandard v analytickej chémii, 
sú skupiny N03 viazané ako chelátové ligandy, takže at6m CeIV má koordinačné 
číslo 12. 

Zlúčeniny ceričité sa správajú ako ve!mi silné oxidovadlá, pričom oxidačno­
redukčný potenciál systému Ce4+(aq)jCe3+(aq) je podstatne ovplyvnený komplexo­
tvornýnú reakciami ceričitého kati6nu. V roztoku kyseliny chloristej s c = 1 M, 
kde i6ny Ce4+(aq) prakticky nctvoria komplexy, má hodnotu + 1,70 V, kým v roz­
toku kyseliny chlorovodíkovej s c = 2 M klesne na hodnotu +1,28 V, keďže sa tvoria 
pomerne stále hexachloroceričitanové ani6ny [CeC16]2- . Oxidačné vlastnosti roztokov 
ceričitých solí v kyslom prostredí sa využívajú v odmernej analytickeJ chémii (ceri­
metria). Ako príklad možno uviesf stanovenie zlúčenin železnatých, chromitých alebo 
uraničitých 

[Fe(H20)6J2+ + Ce4+(aq) 

2 [Cr(H20)6]3+ + 6 Ce4+(aq) + 9 H20 

UH(aq) + 2 Ce4+(aq) + 6 H 20 

(28.2) 

Cr20~- + 6 Ce3+(aq) + 14 H30 + (28.3) 

uo~+ + 2 Ce3+(aq) + 4 H30+ (28.4) 

Oddefovanie lantanoidov sa zakladá na využívaní veTmi malých rozdielov vo 
vlastnostiach niektorých ich zlúčenín, ako je rozpustnost (frakčná kryštalizácia, 
frakčné zrážanie, extrakcia) a najma tvorba komplexov. Využíva sa tu skutočnosf, že 
Jantanoidy s menším iónovým polomerom tvoria obvykle objemnejšie hydratované 
kati6ny (keďžc uw.,jú vačší i6nový potenciál,_t._ j. vomer náboj : polomer). Rozmer-
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nejšie hydratované katióny sa vyrnieňačmi iónov zadržujú slabšie, než menej objemné 
hydratované katióny lantanoidov s vačším iónovým polomerom. Podobne možno 
selektívnu sorpciu a elúciu na vymieňačoch iónov ovplyvniť rozličnými komplexo­
tvornými činidlami (ligandn1i). 

VÝSKYT V PRfRODE, PRÍPRAVA A POUŽITIE 
LANTANOIDOV 

V súčasnosti najdóležitejšírni norastmi, kturé ubsahujú prvky vzácnych zen1ín, sú rnonazit 
(Co, La)P04, obsahujúci aj iné lantanoidy a tórium, ktorý sa vyskytuje v naplaveninách zmiešaný 
s pieskom (monazitový piesok), a niektoré kremičitany (cerit, gadolin·it). Hoci tieto prvky a ich 
zlúčeniny boli kedysi vzácne, dnes je toto označenie už neaktuálne, kedže moderné spósoby získa . 
vania umožňujú ich pripraviť v množstvách, ktoré v súčasnosti vačšinou vysoko prekračujú 
záujem o ich praktické upotrebenie. Ani z hTadiska výskytu v zemskej kóre nie sú nijako osobitne 
vzácne.1 ) Napríklad túlium, ktoré patrí medzi najmenej rozšírené z nich, vyskytuje sa v zemskej 
kóre viac, než napr. ortuť, jód, kadmium, arzén a lebo selén. Na rozdiel od mnohých technicky 
vo veikom rozsahu používaných prvkov sa však prvky vzácnych zemín v prírode nevyskyt ujú 
v rudných ložiskách, ale sú rozptýlené, a preto sa obťažnejšie koncentrujú a získavajú v čistom, 
stave. Je pozoruhodné, že výskyt lantanoidov v prírode klesá so stúpajúcimi atómovými číslami 
pričom lantanoidy s nepárnymi atómovými číslami sú zriedkavejšie (tzv. Harkinsovo p1·avidlo). 

Príprava kovových lantanoidov v čistom stave je vefmi obťažná pre ťažkosti s prípravou ich 
čistých východiskových zlúčenín, ako aj pre ich veikú reaktivitu a pomerne vysoké body topenia 
(od 895 °C pri cériu do 1652 °C pri lutécin). Pripravujú sa proto obvykle v podoba zliatin, ktoró 
obsahujú viaceré lantanoidy súčasne (najma cér), a to najčastejšie elektrolýzou ich roztavených 
solí alebo metalotermicky 

LnX3 + 3M Ln + 3MX (28.5) 

(Ln - lantanoid, M - alkalický kov alebo horčík, X - anión). 
Použitie lantanoidov a ich zlúčenín je zatiaf pomerne obmedzené, hoci sa v súčasnosti po­

drobujú intenzívnemu štúdiu. Asi štvrtina produkcie sa spotrebuje v podobe zliatin v hutníctve 
na odstraňovanie kyslíka a síry z kovov a ďalej ako prísada do zliatin hliníka, niklu, metli a vanádu 
na zlepšenie ich mechanických vlastností (pevnosť, tvrdosť). Niektoré oxidy sú farbiacimi prí· 
masami v keramika a katalyzátormi v organickej chémii. V podobe prímesí, ktoré pósobia ako 
aktivátory, sa v ostatnom čase využívajú vo vefkom meradle ako zložka optických kvantových 
generátorov (laserov) s iónovou štruktúrou. Ako prík.lad možno uviesť ytrito-hlinitý granát 
Y 3Al50 12 s prímesou iónov NdJ+ alebo kryštály CaF2 s prímesou iónov Dyl+. Vo všeobecnosti ióny 
EuJ+ podmieúujú proclukciu viditefného žiarenia, ióny GdJ+ generujú ultrafialové žiarenie a ióny 
PrJ+, NdJ+, HoJ+ ErJ+, Tul+ a YbJ+ sú zclrojom infračerveného žiarenia. 

1 ) Výnimkou je prométium, ktoré sa v prfrocle nevyskytuje a bolo objavené až r. 1946 
v produktoch štioponio. mu. Dnes poznáme 14 izotopov prométia; všetky boli pripravené umele 
a aú rádioaktívne. 



29. AKTINOIDY 

Pretl r. 1940 sa nevedelo o existencii aktinoidov, t. j. o skupine prvkov analogickej 
lantanoidom, ktorých atómy by podfa výstavbového princípu mali predpoklad 
dopÍňať si elektróny do orbitálov 5f (tab. 29.1) . V prírode sa z aktinoidov vyskytujú 
len prvé tri prvky, ktoré nasledujú za aktíniom, a to tórium, protaktínium a urán. 
Až rozvoj jadrových metód syntézy nuklidov (pozri str. 578) umožnil pripravit 
chýbajúce prvky, nasledujúce v periodickej sústave za uránom, tzv. transurány. 

Tabuťka 29.1 

ELEKTRÓNOVÉ KONFIGURÁCIE ATÓMOV AKTINOIDOV 

.. ~· . , ••• * 

· Počet elektró,nov vo vrst'iách a orbitál'Och 

Prvok K · L M N o p Q 

' 
.. . . . ss.~p~d Sf .6:16p 6d • ' .1.'$ ...;,.,..• ~:.:. ~i.„ ~~ ; .# "'" •• • '",~. • ~.)f;S;-~~t"'"' .„. ~,~ .... *""i. -„ ... ":- -. --

Ac 2 8 18 32 18 8 1 2 
Th 2 8 18 32 18 8 2 2 
Pa 2 8 18 32 18 2 8 1 2 
u 2 8 18 32 18 . 3 8 1 2 
Np 2 8 18 32 18 4 8 1 2 
Pu 2 8 18 32 18 s 8 1 2 
Am 2 8 18 32 18 6 8 1 2 
Cm 2 8 18 32 18 7 8 1 2 
Bk 2 8 18 32 18 8 8 1 2 
Cf 2 8 18 32 18 9 8 1 2 
Es 2 8 18 32 18 10 8 1 2 
Fm 2 8 18 32 18 11 8 1 2 
Md 2 a 18 32 18 12 8 1 2 
No 2 8 18 32 18 13 8 1 2 
Lr 2 8 18 32 18 14 8 1 2 

Do tých čias sa tórium, protaktínium a urán umiestňovali v periodickej sústave 
pod hafniom, tantalom a volfrámom, keďže sa na ne podobajú viacerými chemickými 
vlastnosťami, majú podobné oxidačné stupne (tab. 29.3) a podobné typy zlúčenín. 

Nasledujúce tri prvky, neptúnium, plutónium a amerÍCÍ:!!_l!!.„ sa v mnohom podo­
bajú uránu. Napríklad tvoria viaceré zlúčeniny s analogickým zložením a s podobnou 
kryštálovou štruktúrou. Pre vzájomnú podobnosť s uránom sa tieto tri transurá­
nové prvky často nazývajú uranoidu. 
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Tabufka 29.2 
OBSADZOVANIE (n-2)f, (n-1)d A ns ORBITÁLOV V ATÓMOCH 
LANTANOIDOV, AKTINOIDOV A PRVKOV 6. PERIÓDY 

z M 4f Sd 6s z M 4( Sd 6s 6p z M Sf 6d 7s 

57 La 2 71 Lu 14 1 2 89 Ac 1 2 
58 Ce 2 2 72 Hf 14 2 2 90 Th 2 2 .... 
59 Pr 3 2 73 Ta 14 3 2 91 Pa 2 1 2 ~ 

60 Nd 4 2 74 w 14 4 2 92 u 3 1 2 >- o 
>- 61 Pm 5 2 75 Re 14 5 2 93 Np 4 1 2 ~ 1 ~ ~ 62 Sm 6 2 76 Os 14 6 2 94 Pu 5 1 2 .... o 63 Eu 7 2 77 Ir 14 7 2 95 Am 6 1 2 o li> .I c: 64 Gd 7 2 78 Pt 14 9 1 96 Cm 7 1 2 c: „ ... 65 Tb 9 2 79 Au 14 10 1 97 Bk 8 1 2 
c: 66 Dy 10 2 80 Hg 14 10 2 98 Cf 9 1 2 ... .... 

~ „ 
67 Ho 11 2 81 TI 14 10 2 1. 99 Es 10 1 2 ..>L 

• ..J 
68 Er 12 2 82 Pb 14 10 2 2 100 Fm 11 1 2 < . o .... 
69 Trn 13 2 83 Bi 14 10 2 3 101 Md 12 1. 2 ::> 
70 Yb 14 2 84 Po 14 10 2 4 102 No 13 1. 2 u 
71 Lu 14 2 85 At 14 10 2 5 103 Lr 14 1 2 

Až začínajúc curiom (Z= 96) sú transurány ako z hradiska elektrónovej štruk-
túry atómov (tab. 29.2), tak aj podfa oxidačných stupňov (tab. 29.3) a mnohých 
chemických vlastností analógnů lantanoidov. Pre ich vzájomnú podobnost s curiom 
dostala skupina prvkov s atómovými číslami 97 až 103 pomenovanie curoidy. 

Ako vidieť z tab. 29.2, elektrónové štruktúry atómov lantanoidov a prvých akti-
noidov nie sú analogické, keďže orbitály 5f majú spočiatku vyššiu energiu, než orbi-
tály 6d a 7s. V důsledku toho sa elektróny obsadzujú do orbitálov 5f prvýkrát až pri 
protaktiniu (Z = 91), kde energia orbitálov 5f poklesne pod energiu orbitálov 6d 
(obr. 29.1). 

1 

Obr. 29.1. Relatívna e nergia orbí-
87 88 69 90 91 92 93 94 95 96 97 98 99 100 Z tálov 5f a 6d ' ( ~lA- :i..rri.\"f 

Všetky aktinoidy jestvujú v podobe katiónov MH, ktoré pri vačšine z nich 
(s výnimkou tória, protaktinia, uránu, plutónia a nobelia) patria medzi najstálejšie 
oxidačné stupne. Kovové a iónové J.>...o!Q!!l~ aktinQid.Qy_p..Qdliehajft_l;!-!,r_tipoidovej kon­
trakcii, ktorá je analogická lantanoidovej kop.trakcii (pozri str. 56_?..) . Vzhfadom na to 
sa katióny trojmocných aktinoidov (predovšetkým curoidov) chemickými vlastnos-
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Tabufka 29.j H z 
o 

OXIDAČNÝCH STUPŇOV LANTANOIDOV, AKTINOIDOV A ZODPOVEDAJÚCICH 
1-1 

b 
><. 

M li Ill · I'( v VI VII VIII z M li Ill IV v ·v1 vn. . ·'' 
Lu X 89 Ac X 

Hf + X 90 Th + + X 

Ta + + + + X 91 Pa + + X 

w + + + + + X 92 u + X + X 

Re + + X X + + X 93 Np + X X X + + >- [] Os + X + X + X + + 94 Pu + + X + X + 
Ir + + + X + + 95 Am + X + + + + >-

o 
Pt + + + 96 Cm + 

c: 
+ X + X 

c: „ 
Au + X 97 Bk X + ... 
Hg + X 98 Cf + X + >-

:J 

TI + 99 Es + X X c: 
o „ 

Pb X + 100 Fm + X 
... 
:J 

Bi X + 101 Md X X 

Po X + 102 No X + 
At + 103 Lr X 
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fami vermi podobajú trojmocným katiónom lantanoidov. Tvoria podobné neroz­
pustné zlúčeniny (hydroxidy, fluoridy, fosforečnany, šťaverany), ako aj rozpustné 
komplexy rovnakého typu a rovnakej stálosti, takže sa od lantanoidov len ťažko 
oddeTujú. . 

Oxidačný stupeň II je pri aktinoidech obvykle málo stály (ak vóbec jestvuje). 
Výnimkou je mendelevium a najma nobelium, kde ión 02+ je dokonca vefmi ťažké 
zoxidovat na ión NoH. 

Na rozdiel od lantanoidov, kde oxidačný stupeň IV je pomerne zriedkavý, pri 
aktinoidech sa vyskytuje od tória po berkélium. Pri tóriu je to najstálejší oxidačný 
stupeň. Zo zlúčením uránu v tomto oxidačnom stupni sú důležité oxidy U02 (čierny) 

a U02 • 2 H 20, ktoré sa v silných kyselinách rozpúšťajú na zodpovedajúce soli, napr. 
chlorid UC14 alebo síran U(S04)z. Zlúčeniny aktinoidov v oxidačnom stupni IV 
tvoria ešte menej rozpustné hydroxidy, fluoridy, fosforečnany a šťaverany, než 
v oxidačnom stupni III. leh rozpustné soli sa vo vodnom roztoku !ahšie hydrolyzujú 
a ich komplexy sú stálejšie a Tahšie extrahovaterné do organických rozpúšťadiel, než 
obdobné zlúčeniny aktinoidov v oxidačnom stupni III. 

Analogicky ako pri lantanoidoch, áj atómy aktinoidov (najma v oxidačných 
stupňoch IV, V, VI) majú často v komplexoch vysoké koordinačné čísla, nielen 6 a 7, 
ale aj 8, napr. MiAmFs, K4[U(NCS)~]. ďalej 9, 10 a 12, napr. Ml[Th(N03) 6] (skupina 
N03 tu vystupuje ako dvojfunkčný chelátový ligand). 

Zlúčeniny uranoidov v oxidačnom stupni IV sa vo vodnom roztoku dispropor­
cionujú: 

2 MIV = MIIl + MY (29.l) 

Oxidačné stupne V a VI sú typické pre uranoidy. 
V oxidačnom stupni V jestvujú uranoidy len v podobe oxokatiónov MOt, 

ktorých stálost vzrastá v poradí UOi < PuO{ < NpOi < AmO!. Pdčinou ich 
nestálosti je . disproporcionačná reakcia 

(29.2) 

Katióny MO{ (s výnimkou AmO{) vo veimi koncentrovaných roztokoch fluori­
dov prechádzajú na ióny typu MF6, MF~- a MFI-, ktoré sa vermi podobajú obdob­
ným zlúčeninám niobičným a tantaličným, s kterými sú izoštruktúrne. 

V oxidačnom stupni VI sa uranoidy vo vodných roztokoch vyskytujú v poďobe 
oxokatiónov MOi+. Oproti redukcii na MV najstálejší je UOi+, potom nasledujú 
PuO~+, NpO~+ a AmO~+. Reakcia je veTmi rýchla, keďže dochádza len k prenosu 
elektrónu bez zmeny zloženia katiónu 

MO~+ + e = MOi (29.3) 

Termickým rozkladem dusičnanu uranylu U02(N03)z vzniká oxid uránový 
U03 (žitý), rozpustný v kyselinách na uranylové soli a v hydroxidoch alkalických 
kovov na uriínany. Najdóležitejšie z nich sú diuránany, napr. N112U201. 6 H20, 
tzv. uránová žltá, ktorá sa používa ako farbivo do glazúr a fluorescenčných skiel pre 
dekoračné účely. 

Soli katiónov MO~+ sú dobre rozpustné v roztokoch fluoridov za vzniku kati­
ónov U02F+, čo možno využiť na ich oddelenie od mnohých štiepnych produktov 
vzrukajúcich jadrovými reakciami (napr. od zh'.1čenín trojmocných lantanoidov, 
ktoré tvoria nerozpustné fluoridy). 
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Na rozdiel od solí katiónov MO~+, ktoré sú tuhé látky, stále až do teplot niekoTko 
sto stupňov, fluoridy uranoidov zloženia MF6 sú Tahko prchavé. leh ·stabilita oproti 
redukcii klesá v poradí UF6 > NpF6 > PuF6 , kým AmF6 nie je známy. Rozsiahle 
upotrebenie má najma fluorid uránový, sublimujúci pii teplote 56,5 °C a tlaku 
101,3 kPa. ~ožno ho pripraviť reakciou fluoridu uraničitého s fluórom (pri 500 °C) 
alebo s kyslíkom (pri 800 °C) 

UF4 +F2 -

2UF4 + 02 -

(29.4) 

(29.5) 

Fluorid uránový UF6 je jedna z mála zlúčenín uránu, ktorá sa Iahko vyparuje. 
Schopnosť molekúl 2JsUF6 a 238UF6 difundovať v plynnom skupenstve je natofko 
rozdielna, že to možno využiť na vzájomné oddefovanie izotopov mu a 238U. Urán 
obohatený nuklidom mu je doležitým jadrovým palivom. 

Zlúčeniny aktinoidov sa vačšinou výrazne líšia sfarbením. Na rozdiel od zlúčenín 
AcIII, ThIV a PaV, ktoré sú bezfarebné, keďže zodpovedajúce atómy majú v týchto 
oxidačných stupňoch elektrónovú konfiguráciu vzácneho plynu (radónu), zlúčeniny 
uranoidov majú charakteristické sfarbenie v závislosti od oxidačného stupňa: 

MIII MIV MO~ MO~+ 
U červené zelené (neznáme) žlté 
Np modropurpurové žltozelené zelené ružovočervené 
Pu modrofialové oranžovohnedé (neznáme) oranžové 
Am ružové ružovočervené žlté hnedočervené 

Kovový stav niektorých aktinoidov (napr. uránu, neptúnia , plutónia) je preskú­
maný vefmi podrobne. O metalurgii plutónia je napr. známe viac, než o hutnfokej 
výrobe a vlastnostiach mnohých bežných kovov. Kovové aktinoidy sa obvykle 
pripravujú redukciou bezvodého fluoridu MF3 alebo MF4 alkalickými kovmi alebo, 
kovmi alkalických zemin v inertnej atmosfére vzácnych plynov a v reakčných 
nádobách z málo reaktívnych kovov (tantal) alebo z niektorých oxidov (berýlnatý, 
horečnatý, toričitý). 

Aktinoidy sú striebrobiele silne elektropozitívne kovy, ktoré fahko reagujú 
s kyslíkom i s vodou. S mnohými kovini t voria intermetalické zlúčeniny a rozličné 
zliatiny, s niektorými nekovini tvoria intersticiálne zlúčeniny (boridy, karbidy, 
nitridy). Často sa vyskytujú vo viacerých kryštálových modifikáciách v závislosti 
od teploty. 

Napríklad plutónium tvorí jednoklonnú o:-modifikáciu do teploty 117 °C, jednoklonnú 
,8-modifikáciu do 18ó °C, ortorombickú y-mod ifikáciu do 310 °0, plošne centrovanú kubickú 
o-modifikáciu do 38ó 0 0, priostorovo centrovanú tetragonálnu o' -modifikáciu do 480 °0 a priesto­
rovo centrovanú kubickú e-modifikáciu od 480 °0 po bod topenia (639 °0). 

VÝSKYT AKTINOIDOV V PRÍRODE 

V prírode sa vo významných množstvách vyskytuje len tórium a urán. Všetky 
transuránové prvky holi pripravené umele jadrovými reakciami. 
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T6rium bolo objavené (1829) v nera.ste torite ThSi04 • Je východiskovým prvkom rádio­
aktívneho rozpadového tóriového radu. 

Protaktínium sa vyskytuje v nepatrnom množstve najma v uránovej rude smolinci, kde 
vzniká ,S-rozpadom izotopu 231Th. Názov má podla toho, že jeh o a -rozpadom vzniká aktínium. 

Urán bol objavený (1789) v podobo oxidu U02 pri chemickom spracovaní smolin ca. Jeho 
rádioaktivitu objavil H. Becquerel (str. 43). Prírodoý urán sa skle.dá z troch izotopov s velmi 
dlhým polčasom rozpadu : 234U (0,005 8 %, 8. 105 rokov), 2J5U (0,714 %, 7,13. 108 rokov) a 238U 
(fl!l.28 %, 4,5 . 109 rokov). Všetky sú a-žiaričmi. Izotopy 238U a 235U sú prvými člonmi dvoch prí­
rodných rádioaktívnych rozpadových radov, uránového a aktinouránového. 

Rudami uránu sú uraninit U0 2 , smolinec U30 8 a karnotit K(U02)V04 . 3 H20 -

SYNT~ ZA T RANSURÁNOV JAD ROVÝM I REA KCIAM I 

Od r. 1940, ked bolo pripravené neptúnium (E. M. MacMillan a P. li. Abelson), bolo 
jad.rovýrni reakciami pripravených dalších 12 transuránových prvkov s čoraz ťažšími atómovými 
je.dra.mi, pričom úhrnný počet ich izotopov prevýšil 100. Objavitefmi ostatnýoh aktinoidov (Pu, 
Am, Cm, Bk, Cf, E s, Fm, Md, No, Lr) sú G. T. Seaborg a A. Qhiorso so spolupracovníkmi 
(v rokoch 1940 až 1961). Aktinoidy až po kalifornium boli prvýkrát pripravené v cyklotróne 
Radiačného Iaboratória Kalifornskej univerzity v Berkeley (USA), einsteinium a fermium bolí 
objavené v produktoch termojadrového výbuchu (1952), rnendelevium, nobelium a lawrencium 
vznikajú bombardovaním nuklidov aktinoidov jadrami ťažších atórnov. Od tých čias bolí objavené 
aj prvky s a tórnovými číslami 104 (r. 1964), 105 (r. 1970) a 106 (r. 1974), a to takroer súčasne 
a nezávisle, jednak v Spojenom ústave jadrového výskumu v Dubne v ZSSR (Q. N. Flerov a spolu­
pracovruci), jednak v Lawrence Berkeley Laboratory v USA (A. Ghiorso a spolupracovníci). 
Obidve skupiny objavitefov navrhli aj pre nové prvky názvy (104 kurčatovium Ku, ruthorfor­
diurn Rf; 105 nielsbohrium Ns, hahnium Ha). V roku 1976 skupina G. N. Flerova. pripra.vila 
prvok 107 reakciou 209Bi ('•Cr, 2n)2•1 107 (porovnaj rovnicu 29.21). 

Príprava nového prvku jadrovou syntézou je v podstata opačný proces, než je proces 
rozpadu atómového jadra: do nuklidu určitého prvku sa dodajú protóny, deuteróny alebo a-častice 
(HeH) pomocou urýchfovača častíc (oyklotrónu alebo lineárneho urýohfova.ča), v dósledku čoho 
atómové číslo vzniknutého nuklidu vzrastie1) 

- e-
2JsU(d, 2n) 2J•Np --+ 238Pu 

2J9Pu(a, n) 2•2em 

2•2Cm(a, n) 24SCf 

241Am(a, 2n) z•JBk 

(29.6) 

(29.7) 

(29.8) 

(29.9) 

Pri prechode k ťažšírn prvkom sa však ukázalo, že bombardovaním východiskového nuklidu 
(terča) fahkými 'nabitými časticami je čoraz ťažšie získat dostatočné množstvo nuklidov nového 
prvku. Napríldad takto sa v reaktore podarilo pripravit (1955) len asi 5 . 10- 7 µg einsteinia-253, 
z ktorého jadrovou reakoiou. 

2sJEs(a, n) 2stSMd (29.10) 

vzniklo mendelevium.256, avšak výťažok bol len jeden atóm za hodinu. 
Druhá metóda syntézy prvkov sa. za.kladá na dodaní jedného a.lebo viacerých neutrónov do 

jestvujúcich nuklidov, čo vedie k zvýšeniu hmotnostného čísla izotopu o počet pridaných neutró­
nov_ Tým sa. poruší optimálny pomer medzi protónmi a neutrónmi v jadre atómu, v dósledku 

') Použitý spósob symbolického znázornenia jadrových reakcií má takýto význam: 

východiskový (. vstupujúce vystupujúce ) konečný 
nuklid ča.~tice alebo kva.ntá častice alebo kvantá nuklid 
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čoho neutrón v jadre može vyžiariť elektrón a zmeniť sa na protón. Preto atómové číslo nuklidu 
vzrastie o jednotku a vzniká nuklid nového prvku, napr.: 

-e-
2JSU(n, y) 236{J(n, y) 237u - 231Np 2) (29.11) 

Keďže neutróny nemajú elektrický náboj, prenikajú do atómového jadra fah.§ie, než nabité 
častice (protóny, deuteróny, oc-častice). Preto nie je nevyhnutné urýchliť ioh na také vysoké 
energie. Takto sa uskutočnila syntéza plutónia-239 z prírodného uránu-238 v množstv& 
postačujúcom na jeho využitie ako východiskového materiálu pre syntézu ťažMch transuré.novýoh 
prvkov 

-e-
2J&U(n, y) 2J•U - (29.12) 

Dnes sa izotop 2J9Pu, obvykle nazývaný plutónium, vyrába v jadrovýoh reaktoroch v tonových 
množstvách. Ožiarením izotopu 239Pu neutrónmi možno postupne pripraviť až izotop 2s2cr, avšak 
výťažok je len vefmi malý (0,3 % z východiskového izotopu 2JDPu). 

Výtažok nuklidu nového prvku za jednotku času je tým vyšší, čím vyššia je intenzita. 
bombardovania východiskového nuklidu neutrónmi (t. j . čím vyšší je neutrónový tok). Zvyšo­
vanie neutrónového toku v jadrových reaktoroch je značne obťažné. 

Obrovské zvýšenie neutrónového toku sa dosahuje pri jadrových výbuchoch. Tento pozna­
tok bol základom pre vypracovanie tretej metódy prípravy ťažších transuré.nových prvkov. 
Pri výbuchu termonukleárnej bomby (1952) sa zistilo, že z nuklidu 23BU pohltením 17 neutrónov 
a nasledujúcou postupnou osemnásobnou p-premenou vznikol nuklid fermia-255 

+ 17n 
23BU -

-8e-
2ssu - 2ssFm 

Podobne vznikajú aj nuklidy viacerých ťaMích transuránových prvkov, napr.: 

+ 15n -7e-
23su --+ 2sJU - 2SJEs 

(29.13) 

(29.14) 

ús;lie bádatefov sa v nasledujúcom období sústredilo na získanie ešte mocnejších impulzo­
vých neutrónových zdrojov v podzemných jadrových výbuchoch. Hoci sa neutrónový tok 
v podzemných jadrových zariadeniach podarilo zvýšit lOB-krát v porovnaní s reaktormi (jeho 
trvanie je však iba IQ-6 s), najťažším syntetizovaným nuklidom bol len mFm, vznikajúci po 
pohltenť 19 neutrónov jadrom 23BU. 

Proto sa experimentátori pri syntéze prvkov s atómovými číslami vačšími ako 101 vrátili 
k ožarovaniu terčov z pomerne fahších nuklidov (U, Pu, Cm), prístupných vo vačšom množstve 
a s dostatočne dlhým polčasom rozpadu, avšak na ich bombardovanie použili ťo.žšie jadrá než 
héliové (t. j. iné ako oc-častice). Na urýchlenie týchto bombardujúcich častíc (napr. iónov kyslťka 
alebo uhlíka) boli skonštruované osobitne výkonné urýchlovače, ako je cyklotrón Spojeného 
ústavu jadrových výskumov v Dubne (ZSSR) a lineárny urýchfovač ťažkých iónov HTLAC 
(Heavy Ion Linear Accelero.tor) v Lawrenceho radia.čnom laboratóriu Kalifornskej univerzity 
v Berkeley (USA). Predovšetkým na týchto dvoch pracoviskách sa uskutočnili syntézy nuklidov 
najťažších prvkov, napr. : 

23su(10F, 5n) 2s2Md (29.15} 

13su(22Ne, p3n) 2s6Md (29.16) 

242Pu('ó0, 4n) 2S<No (29.17} 

2•scm(13c, 4n) 2s'No (29.18) 

243Am(1BO, 5n) 256Lr (29.19) 

2s2Cf(10B, 5n) 2s7Lr (29.20) 

201Pb(S•Cr, 2n) 259106 (29.21) 

Výťažok mtklidov nových prvkov je však aj tu velmi malý (od desiatok atómov za hodinu 
pri nobeliu po jeden atóm za desiatky hodín pri prvku so Z = 105). 

2) y je symbol kvanta energie (fotónu). 
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Na rozdiel od vačšiny nuklidov, v ktorých sa neutróny pohltia za vzniku nových nuklidov 
s vyšším hmotnostným číslom a ktoré móžu podliehať dalším jadrovým premenám, napr.: 

-e- -e-
23au + n - 239lJ - 239Np - 2J9Pu (29.22) 

23,54 minút 2,85 dňa 

-e- - e-
2J>Th + n - 2JJTh - -i: 2JJPa - 233'(J (29.23) 

22,1 minút 27 dni 

odlišné vla.~tnosti majú dva nuklidy uránu (233U, 2JSU) a jeden nuklid plutónia (>J9Pu), ktoré sa 
účinkom neutrónov štiepia za vyžiarenia va.čšieho počtu neutrónov, než sa spotrebovo.lo na začatie 
reakcie, napr.: 

WU + ~n -+ ·~gu -+ '~~Ba + ~iKr + 3 ~n 

·~~U + bn -+ ·~gu -+ ~:sr + 1 ~:xe + 3 ~n 

(29.24) 

(29.25) 

Vyžiarené neutróny s nízkou kinetickou energiou (tzv. tepelné neutróny) spósobujú štiepenie 
dalších prítomnych štiepitefných nuklidov za vyžiarenia ešte vačšieho počtu neutrónov. Takýmto 
reta.zovým mechanizmom (F. Jo liot- Curie 1939) sa reakcia ustavične rozširuje, dochádzak laví­
novitému štiepeniu uránu-235 (prípadne uránu-233 alebo plutónia-239) za uvolnenia obrovského 

. množstva energie (niekoikomiliónkrát vačšieho než pri chemických reakciách) . Takto získaná 
vnútrojadrová energia je príčinou ničivého účinku atómovej bomby, má však aj rozsiahle technické 
využitie (výroba elektrickej energie v atómových elektrárňach). 

Ako jadrové palivo sa využíva predovšetkým prírodný nuklid 23sU a dalej umelý nuklid 
lJ9Pu. Perspektívne použitie má aj nuklid 2JJU, keďže ho možno získať z tória, ktorého obsah 
v zemskej kóre je vyšší než obsah uránu. Reťazové štiepenie týchto nuklidov prebieha rozma­
nitými mechanizmami. Priamo alebo nepriamo pri ňom vzniká o.si 300 izotopov približne 35 
prvkov, a to zo stredu periodickej sústavy (od zinku po t erbium). 

Na oddelenie a izolovanie uranoidov navzájom, ako aj od ostatných štiepnych produktov se. 
používa najma proces zrážania, výmeny iónov a extrakcia. Pri extrakcii sa využíva rozpustnost 
dusičnanov M02(N03h v niektorých organických _rozpúšťadlách nemiešatefných s vodou. Na­
príklad vyhorené palivo z uránového reaktora obvykle obsahuje urán, plutónium a mnoho dalších 
prvkov zo štiepneho procesu (najme. rádionuklidy cézia, stroncia, ruténia, zirkónia, nióbu a niekto­
rých lantanoidov). Po jeho rozpustení v kyselina dusičnej a po pridaní roztoku dichrómanu 
draselného sa urán a plutónium zoxidujú na katióny UO~+ a PuO~+, ktoré možno vyextrahovať 
metylizobutylketónom, kým zlúčeniny ostatných štiepnych produktov zostávajú vo vodnej vrstva. 

Urán možno od plutónia (ako aj od neptúnia), oddeliť využitím poznatku, že katión UO~+ 
aa železnatými sofa.mi, prípadne dusitanmi nezredukuje, na rozdiel od katiónu PuO~+. V takomto 
prípade sa extro.kciou tributylfosfátom oddelí dusičnan uranylu, kým PulV ostáva vo vod.noro roz­
toku. To.kýto spósob sa využíva na oddelovanie a čistenie plutónia v desiatkaoh ton ročne. 

Vymieňače iónov (ionexy) sa obvykle používajú na skoncentrovanie zlúčenín plutónia 
z velmi zriedených roztokov, ako aj na oddelenie aktinoidov od lantanoidov, kedže aktinoidy 
tvoria. vačšinou podstatne stálejšie komplexy. 

Na izoláciu a štúdium chemických vlastností prvkov s najvyššími atómovými čísla.mi 
{v transfermiovej oblasti), ktoré vznikajú y nepatrných výťažkoch a majú spravidla vefmi krátke 
polčo.sy rozpadu (na.pr. 3 minúty pri nuklide mNo, 45 s pri nuklide 256Lr a 8 s pri nuklide 2s8Lr ), 
boli vypracované vysokocitlivé ultramikrometódy (koprecipitácia, rea.kcie v plynnej fáze). 
Pretože všetky aktinoidy (ako aj ich zlúčeniny) sú rádioaktívne, možno ich padla tejto vlastnosti 
identifikovat a kvantitatívne stanovit aj v mikrogramových množstvách. 

Nepriaznivým prejavom rádioaktívneho žia.renia je jeho škodlivý účinok na zdravic rudí, 
v dósledku čoho možno z bezpečnostných dóvodov pri pokusoch s aktinoidmi (s výnimkou tória 
a uránu) praoovať len s nepatrnými množstva.mi krátkožijúoich rádionuklidov a.lebo používať 
špeciálnu bezpečnostnú techniku (práca. v rukavicových boxoch, diafkové ovládanie prístrojov 
a zariadení a i.). 



30. PO OS KU PI NA TITÁN U 

Do IVa podskupiny periodickej sústavy patria prvky podskupiny titánu: titán, 

zirkónium, hafnium a r. 1964 syntetizovaný prvok s atómovým číslom 104, kurčato­

vium1) Ku. Chemickými vlastnosfami sa na ne velmi podobá tórium, ktoré zaradujeme 

medzi aktinoidy (porov. str. 573). Atómy všetkých týchto prvkov majú v základnom 

stave elekt rónovú štruktúru valenčných orbitálov ((n-l )d)2(ns)2• 

Keďže atómy prvkov podskupiny titánu obsahujú vo valenčných orbitáloch 

štyri elektróny, najvyšší oxidačný stupeň týchto prvkov je IV. Ako vidieť; z údajov 

o ionizačných energiách (tab. 30.1), na odtrhnutie všetkých štyroch valenčných 

elektrónov od atómu titánu je potrebná velmi velká energia (asi 96 eV), preto 

v zlúčeninách titaničitých nejestvuje ión Ti4+, ale len atóm TiIV, viazaný s ostatnými 

atómami kovalentnými vazbami s viac alebo menej polárnym charakterom. Pretože 

súčet prvých štyroch ionizačných energií pri atóme zirkónia (asi 79 eV) a hafnia 

(asi 72 eV) je menší než pri atóme titánu a príslušné katióny M:4+ sú :objemnejšie, 

vazby ZrIV - elektronegatívny atóm a HfIV - elektronegatívny atóm sú polárnejšie, 

Tabulka 30.1 · 

ATÓMOV~ VLASTNOSTI PRVKOV PODSKUPINY TITÁNU A TÓRIA 

Ti 

lonizačná energia [eV] 
M = M+ + e 6 ,82 
M+ = MH+ e 13 ,57 
Mi+= MJ++ e 27,47 
MH = MH + e 43,24 

Kovový polomer [nm] 0,147 

tónový polomer [nm] 
MH 0,090 
MJ+ 0,076 
MH 0,068 

Kovalentný polomer [nm] 0,1324 

El ektronegativita podfa Paulinga 1,5 

Zr ' 

6,84 
13 ,13 
22,98 
34,33 

0,160 

0,079 

0,1454 
1,4 

· Hf 

7,0 
14,9 
23,2 
33,3 

0,162 

0,078 

0,1442 
1,3 

Ku Th 

6,95 

29,38 
0,180 

0,102 

0,1652 
1,3 

1) Pomenovaný na počesť sovietskeho atómového fyzika I. V. Kurčatova. 
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než vazby TiIV-eJektronegatívny atóm. Keďže na vznik katiónov s nižšími mocenstva­
mi sú potrebné nižšie ionizačné energie (napr. pri TiJ+ asi 48 e V a pri Ti2+ asi 20 e V) a ná­
bojový účinok týchto katiónov je menší, s klesaj úcim oxidačným stupňom kovu vzrastá 
iónový charakter jeho vazieb v závislosti od elektronegativity a vazbovej sposobilosti 
vazbových partnerov (porovnaj str. 92). 

Takisto ako pri ostatných prechodných kovoch, aj v tejto podskupine je veTký 
rozdiel vo vlastnostiach prvku, ktorý patrí do štvrtej periódy (titánu) a prvko v patria­
cich do piatej a šiestej periódy (zirkónia a hafnia). Sposobené je to najma lantanoi­
dovou kontrakciou (pozri str. 569), v dosledku ktorej zirkónium a hafnium majú 
vefmi blízke kovové a iónové polomery a také podobné chemické vlastnosti, že sa 
tieto dva prvky chemicky dajú len vermi ťažko odlíšiť a oddeliť. Kurčatovium sa 
svojimi chemickými vlastnosťami podobá na hafnium. Podobné vlastnosti ako haf­
nium má aj tórium, ktoré sa však obvykle začleňuje medzi aktinoidy, kde sa o ňom 
aj píše (pozri str. 573). 

TITÁ N 

Sposob vazby 

Titán sa v zlúčeninách vyskytuje v oxidačných stupňoch IV, III, II, O, -I 
.a -II. V zlúčeninách titaničitých má prevažne tetraedrickú koordináciu. Ako príklad 
možno uviesť molekulu TiCl4, v ktorej je atóm TiIV viazaný s atómami chlóru polár­
nymi kovalentnými vazbami, využívajúcimi prevažne hybridné d3s-orbitály s malou 
účasťou hybridných sp3-orbitálov atómu TiIV (obr. 30.1) . 

Atóm titánu može mať v zlúčeninách titaničitých aj oktaedrickú koordináciu, 
napr. v anióne [TiCl6] 2-, kde sa na vazbách zúčastňujú hybridné orbitályd2sp3. Pre­
tože v zlúčeninách titaničitých sú elektrónmi obsadené len vazbové orbitály, kým 
v nevazbových alebo protiviizbových orbitáloch nie sú nijaké nespárené elektróny, 
zlúčeniny titaničité sú diamagnetické a spravidla bezfarebné. 

Zlúčenjny titaničité sa niektorými vlastnosťami vermi podobajú zlúčeninám 
cíničitým, čo súvisí s tým, že obidva tieto prvky majú v oxidačnom stupni IV sta­
bilnú elektrónovú štruktúru atómov a blízke kovalentné polomery (TiIV : [Ar](3d)0 

(4s)O (4p)o, 0,136 nm; SnIV: [Kr](4d)lO (5s)o (5p)o, 0,145 nm). Napríklad obidvakovy 
sa kyselinou dusičnou oxidujú na biele oxidy Ti02 a Sn02 , ktoré majú podobnú kryš­
tálovú štruktúru a sú vo vode a v zriedených kyselinách prakticky nerozpustné. 

Analogické vlastnosti majú aj viaceré iné zlúčeniny prvkov podskupín IV a IVb 
v maximálnom oxidačnom stupni IV. Napríklad chloridy TiCLi, SiCLi, GeC14 a SnC14 
sú bezfarebné prchavé kvapaliny, zložené z tetraedrických molekúl. Všetky na 
vlhkom vzduchu dymia, lebo ich pary sa hydrolyzujú na biele oxidy M02 • V nižších 
oxidačných stupňoch prvkov obidvoch podskupín sa už podobnost neprejavuje 
vzhTadom na rozdielne elektrónové štruktúry atómov a od nich odvodené vlastnosti. 

V zlúčeninách titanitých má atóm titánu obvykle oktaedrickú koordináciu 
(hybridizácia D2SP3), menej často trigonálne bipyramidálnu a tetraedrickú koordiná­
ciu. Pretože atóm titánu v zlúčeninách titanitých má jeden nespárený elektrón 
v nevazbových orbitáloch (obr. 30.2), tieto zlúčeniny sú paramagnetické, s magne­
tickým momentom obvykle blízkym hodnote pre jeden nespárený elektrón, t. j. 
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Obr. 30. 1. Energetický diagram molekulových orbitálov v molekule TiCl4 

Uvaluje sa len o vzniku molekulových • „orbidlov 
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1,73 B. M. a sú rozmanito (obvykle purpurovo, modrofialovo alebo zeleno) sfarbené. 
Sfarbenie je sposobené tým, že na vzbudenie nespáreného elektrónu zo základného 
stavu v nevazbovom orbitále do excitovaného stavu v najbližšom protivazbovom 
orbitále je potrebná energia !1 (porovnaj str. 540), ktorá napr. v prípade hexaakva­
titanitého katiónu (Ti(H20 )6]3+ je charakterizovaná vlnočtom 20 300 cm- 1 • Ak na 
takýto komplex dopadne polychromatické svetlo, pohltí sa v ňom žiarenie s uvede­
ným vlnočtom, čižc s vlnovou d.Ížkou 493 nm, t . j. žltozelená časť viditeTnej oblasti 
spek tra. Komplexom nepohltená červená a modrá časť spektra potom sposobuje 
fialové sfarbenie hexaakvatitanitého katiónu (porovnaj obr. 26.5). 
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Obr. 30.2. Energetický diagram molekulových orbitálov v anióne [TiF6]3-
Uvažuje sa len o vzniku molekulových *-orbitálov 

VLASTNOSTI PRVKOV PODSKUPINY TITÁNU A TÓRIA 
AKO JEDNODUCHÝCH LÁTOK 

Ti Zr Hf 

Bod topenia [0C] 1 668 1 852 2 230 
Bod varu [0 C] 3 260 3 580 5 400 
Hustota [g . c m-3] 4,5 (20°) 6,4 13,3 
Atomizačné teplo pri 25 °C [kj . mol - 1] 469 (598) (703) 
Štandardný potenciál [V] : M2+\ M - 1,63 

MH M - 1,53 
Merná elektrická vodivosť pri O °C [MS . m- 1] 2,3 2,4 3,3 

Tabufka 30.2 

Ku Th 

(2100) 1 750 
(5 500) 4 200 

11,2 
(565) 

8,3 

Nízke oxidačné stupne (O, -I, -II) vytvára titán vtedy, keď je zlúčený s li­
gandmi (napr. s 2,2' -bipyridylom), ktoré sú nielen a-donormi, ale aj n-akceptormi, 
t. j. sú súčasne schopné vytvárať aj datívne n-vazby (pozri str. 546). 
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Príklady zlúčenín titánu v rozličných oxidačných stupňoch a s rozmanitými 
koordinačnými polyédrami sú v tab. 30.3. 

Tobufka 30.3 
KOORDINAČN~ POLY~DRE ATÓMU TITÁNU 

l •·; •1·~ ' I 

Oxidaěný ~~upel\ ·~·:· 
. . ' 

" • „,.J..,;..r.:..„ ·' ~-. ~ . „ 
. . , 

~ >••• ... „~ .... ,A......,..,. ~,; lo •. .... ,,, -~ ·"-· 

3 trojuholník Ill Ti{N(Si(CH3)J)ih 

4 Ill [TiCl4) -

tetraéder IV TiCl4 

s trigonálna Ill Ti Br3N(CH3)J 
bipyramída IV TiCl4 N(CH3)J 
tetragonálna 
pyramída Ill [TiOCl4)2-

oktaéder -li [Ti(bipy)Jp- 1) 
-I [Ti(bipy)JJ-

6 o [Ti(bipy)a] 
li TiCl2-polymér 

Ill [Ti(H20)6)3+; [Tif63-J 
IV [TiF6)2-; [TiCl4(CH3CN)zJ 

pentagonálna pyramida Ill Ti2(C20•h . 1 O H20 

7 pentagonálna bipyramída Ill [Ti(02)Fs]3-

8 dodekaéder IV Ti(NOJ)• 

•) blpy - 2,2'-blpyrldln 

TITÁN AKO JEDNODUCHÁ LÁTKA 

Titán je kov ocerového vzhfadu, ktorý kryštalizuje po teplotu 885 °0 v naj­
tesnejšej hexagonálnej štruktúre; od 885 °0 prechádza na kubickú priestorovo 
centrovanú modifikáciu. Jeho oxidačno-redukčné reakcie charakterizuje diagram 
štandardných oxidačno-redukčných potenciálov (údaje vo V )t) 

(30.1) 
------------- -0,93 -------------~ 

I -1 -----0,23------,y l 
Ti02+ - -0,1 - [Ti(H20)6]3+ - -0,37 - Tii+(aq) - -1,63 - Ti. 

~' ------ -1,21 -----~t 
1 ) Pri štúdiu týchto diagramov pozri Lutherov vzťah (str . 234). 
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Hoci kovový titán by mal rozkladať vodu za uvolňovania plynného vodíka 
(E0 pre článok H 20 IH2 v neutrálnom roztoku je -0,42 V), táto termodynamicky 
možná reakcia pri obyčajnej teplote prakticky neprebieha. Reaktivita titánu velmi 
závisí od vlastností jeho povrchu, od jeho čistoty, ako aj od teploty (pozri str. 530). 
Vysoko vyleštený titán pri obyčajnej teplote prakticky nereaguje ani s kyselinami, 
takže sa pre svoju vysokú odolnosť proti korózii a pre viaceré výhodné fyzikálne 
vlastnosti (tab. 30.2), ako je nízka hustota (je najlahší spomedzi prechodných kovov), 
vysoký bod topenia, kujnosť, tvrdosť a pevnosť, rozsiahle využíva ako konštrukčný 
materiál najma v leteckom priemysle, v raketovej technike a v chemickom priemysle. 

Pri zvýšenej teplote sa titán fahko zlučuje s vačšinou nekovov. Napríklad 
s kyslíkom podfa reakčných podmienok vznikajú oxidy približného zloženia Ti60, 
Ti30, TiO, Ti2Ó3, Ti3Ó5, atď., až napokon Ti9017 , Ti100 19 a Ti02. Sú to napospol 
zlúčeniny premenného zloženia. Napríklad oblasť homogénnosti TiO je v rozmedzí 
od Ti00 ,69 do Ti0w3 a oxidáciou titánu pripravený oxid titaničitý má zloženie 
TiOi,985 až TiOi,995 . Titán sa zlučuje aj s vodíkom (za vzniku TiH, TiH2 a rozličných 
hydridov premenného zloženia), s halogénmi alebo so sírou. Táto jeho reaktivita sa 
priemyselne využíva predovšetkým v hutníctve, kde sa v poďobe svojej zliatiny so 
železom (ferotitán) pridáva do roztavenej ocele na odstránenie zlúčeného kyslíka 
a dusíka, ktoré sú v oceli škodlivé. S dusíkom, uhh'kom alebo bórom sa titán pri 
zvýšených teplotách (vyše 800 °C) zlučuje na intersticiálne zlúčeniny (pozri str. 466), 
napr. na nitridy Ti2N a TiN, karbidy TiC a TiC2 a boridy Ti2B, TiB a TiB2 , ktoré sa 
využívajú ako velmi tvrdé a žiaruvzdorné materiály. 

Nielen o vlastnostiach kovového titánu, ale aj o reaktivite, prípadne stálosti jeho zlúčenín 
možno hovoriť len v súvislosti s podmienkami, v ktorých sa príslušná zlúčenina vyskytuje. Na­
príklad zlúčeniny, ktoré obsa.hujú titán v nižších oxidačných stupňoch (-II, - I, O, II, III), vo 
všeobecnosti vefmi Iahko reagujú s kyslíkom i s vodou, preto ich treba uchovávat v ochrannej 
inertnej atmosféra (napr. v prostredí suchého argónu); v takýchto podmienkach sú už pri oby­
čajnej teplota stále, t. j. samovofne sa nerozkladajú. 

ZLÚČENINY TITÁNU 

Zlúčeniny titánaté 

Zlúčenín titánatých poznáme len málo. Medzi najdóležitejšie patrí chlorid titánatý TiCh , 
ktorý v podobe čierneho pyroforického (na vzduchu samozápalného) prášku vzniká redukciou 
chloridu titaničitého vodíkom približne pri teplote I 000 °C 

TiCI, + 2 HCI (30.2) 

Produkt nebýva čistý, keďže chlorid titánatý sa v týchto podmienkach disproporcionuje: 

2 TiCI, = TiC14 + Ti (30.3) 

Chlorid titánatý vzniká aj disproporcionáciou jemne práškovitého chloridu titanitého alebo 
jeho komplexu s tetrahydrofuránom C4H 80, ktorá prebieha už pri teplota 300 °C 

2 TiCI, 

2 TiCh . c.HeO 

TiClz + TiCI. 

TiC12 + TiC14 • (C4Hs0h 

(30.4) 

(30.5) 

Zlúčeniny titánaté vo vodnom roztoku sú krajne nestále, keďže, ako to vyplýva z diagramu 
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štanda.rdných oxidačno-redukčných potenciálov, prakticky ihned redukujú ióny H 30+ na plynný 
vodík, pričom sa oxidujú na titanité zlúčeniny 

Tii+(aq) + H 30+ + 5 H20 

E 0 = - (-0,37 V) + 0,00 V 

[Ti(H20)oJ3+ + 1/2 H2 

+0,37 V (pri [H30+] = 1 M) 

(30.6) 

V kyslom vodnom roztoku móžu zlúčeniny titánaté redukovať kyslík (rozpustený v roztoku 
napr. zo vzdušnej atmosféry) na vodu 

2 Ti2+(aq) + 1/2 0 2 + 2 H 30 + + 9 H 20 

E 0 = - (-0,37 V) + 1,23 V 

Zlúceniny titanité 

2 [Ti(H2 0)6)3+ (30.7) 

+ 1,60 V (pri [H30+] = 1 M) 

Z bezvodých titanitých zlúčerún najdóležitejšie sú halogenidy. Všetky sú kryšta­
lické látky. 

Fluorid titanitý TiF3 modrého sfarbenia možno pripraviť pri zvýšených teplotách 
viacerými metódami 

2Ti + 6HF 

TiCh + 3HF 

Ti+ 3 TiF4 

2TiF3 + 3H2 

TiF3 + 3 HCI 

4TiF3 

(30.8) 

(30.9) 

(30.10) 

Chlorid titanitý TiCh sa vyskytuje vo viacerých polymorfných modifikáciách. 
Najdóležitejšie z nich sú modifikácie a (červenofialová) a f3 (hnedočierna)0 Modifi~ 
kácia a sa pripravuje redukciou pár chloridu titaničitého vodíkom približne 'pri 
teplote 800 °0 · • · 

, : ,n ~ T · .• : ,, 

2 TiC4 + H2 2 TiCh + 2 HCI (30.11) 
I; ' 1;j 

Modifikáciu o:: tvoria vrstevnaté koordinačné polyméry, kde každý a.tóm TiIII má. koqr~i. ·, 
načné číslo šesť, pričom je pospájaný so susednými atómami 'J.'iIII vo vrstve dvojicamí chlorido­
vých mostíkov, podobne ako pri. chloride chromitom (pozri obr. 12.3). 

Modifikácia {J sa pripravuje redukoiou chloridu titaničitého niektorými organokovovými 
zlúčeninami, napr. trimetylalánom (tzv. trimetylalumíniom) Al2(CH3 )6 • Reakcia je vefmi zložitá, 
prebieha cez viaceré medzistupne, pričom nevzniká čistý produkt 

2 TiCl4 + Al2(CH3)0 

2 TiChCH3 

2 TiC13CH3 + 2 A1Cl(CH3)i 

2 TiC13 + 2 ·CH3 

(30.12) 

(30.13) 

Modifikácie chloridu titanitého majú rozsiahle použitie ako katalyzátory pri polymerizácii 
nenasýtených uhfovodíkov (olefínov, diénov) na organické polyméry, ktoré sa upotrebúvajú !J.kO 
konštrukčné materiály, syntetické vlákna (polyetylén, polypropylén, polystyrén), syntetický 
kaučuk (polybutadién, polyizoprén) a i. 

Priebeh polymerizácie možno schematicky znázorniť na príklade modifikácie {J-TiC13 , ktorá 
je lineárnym koordinačným polymérom, kde atómy TiIII majú koordinačné číslo šest a sú so su­
sednými atómami TiIII v reťazci pospájané trojicami chloridových mostíkov 

Vzhladom na zachovanie stechiometrického zloženia TiCI, sú v koordinačnej sfére atómov 
TIII na obidvoch koncoch každého reťazca dovedna tri neobsadené miesta (vakancie znázornené 
O), ktoré majú funkoiu aktívnych centier katalyzátora. Na tieto centrá rn móže koordinovať 
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molekula nenasýteného uhfovoclíka (napr. etylénu) za tvorby n-komplexu (pozri str. 549). Reakcie 
sa ako zložka katalytického systému zúčastňuje aj trialkylalán (skrátene AlR3), k torý okrem iného 

substituuje jeden atóm chlóru v chloride titanitom za. skupinu R (napr. CH3), vstupujúcu do 

dalšej reakcie 

(30. 14) 

(30.15) 

Ako vidieť, po skončení jedného katalytického cyklu namiesto skupiny R je na atóm TiIII viazaná 
va.čšia skupina CH2CH2R , pričom na atóme TiIII vzn iká nová vakancia, na ktorú sa. móže ko­

ordinovať dalšia molekula etylénu. Po každom cykle narastá teda organický retazec o další 

článek CH2CH 2 (vo všeobecnosti CHRCHR' v prípade iného nenasýteného uhrovodíka) , až 

kým .vznikne polymér relatívnej molekulovej hmotnosti až niekofko tisíc. 
Ako polymerizačné katalyzátory sa používajú aj bromid titanitý TiBr3 (modročierny) 

a jodid titanitý TiI 3 (fialovočierny) . 

Chlorid titanitý reaguje za vzniku komplexných zlúčenín s mnohými donormi 
elektrónových pá.rov, najma s vodou, v ktorej sa rozpúšťa na fialovo sfarbený roztok 
chloridu hexaakvatitanitého. Elektrónová štruktúra, absorpčné spektrum a magne­
t ické vlastnosti katiónu [Ti{H 20)6)3+ sú objasnené na str. 540. Tento katión je aj 
v kryštalohydrátoch, napr. v hexahydráte TiCh. 6 H20, ďalej v kamencoch tita­
nitých MTi(S04)z .. 12 H 20 (M= Rb, Ca) a i. K amence titanité sú izomorfné s ka­
mencami iných kovov oxidačného stupňa III, ktorých atómy majú rovnaký náboj 
a podobné rozmery (pozri str. 176). 

Titanité zlúčeniny sú už vo vodnom roztoku za neprítomnosti kyslíka stále (ne­
možu redukovat ióny H30 + na plynný vodík), avšak v prítomnosti kyslíka sa oxidujú 
na zlúčeniny titaničité 

2 [Ti(H20 )6)3+ + 1/2 0 2 - 2 Ti02+ + 2 H30+ + 9 H20 (30.16) 

E 0 = -(-0,1V)+ 1,23 V = + 1,33 V (pre [H30 +] = 1 M) 

Treba ich preto uchovávat v ochrannej inertnej atmosfére (napr. pod argónom alebo 
dusíkom). 

Ako vidieť z diagramu štandardných oxidačno-redukčných potenciálov, t itanité 
zlúčeniny sú miernymi redukčnými činidlami, čo sa využíva najma v analytickej 
chémii (titanometria), napr. pri stanovení železitých, meďnatých alebo platičitých 

zlúčenín i) 

[Fe(H20)6)3+ + TiIII 

[CuC14]2- + TiIII 

[PtCI6]2- + 2 TiIII 

[Fe(H20)6]2+ + TiIV 

[CuCiz]- + TiIV + 2 Cl­

[PtCl4]2- + 2 TiIV + 2 CI-

(30.17) 

(30.18) 

(30.19) 

1) Aby hola splnené. kvantitatívna stránka takýchto rovníc, treba s vyznačenými oxida.Č· 

nými stupňami počítat ako s nábojmi iónov, hoci hypotetických (pozri str. 135). 
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Zlúceniny titaničité 

Najobvyklejšou zlúčeninou titaničitou je oxid titaničitý Ti02 . Vyskytuje sa 
v troch polymorfných modifikáciách: ako rutil (tetragonálny), brookit (ortorombický) 

a anatas (tetragonálny). Kryštálová štruktúra rutilu, kde atóm titánu má koordinačně 

číslo šesť, je typická pre tnnohé zlúčeniny všeobecného zloženia MX2 (pozri str. 169). 

J ednotlivé modifikácie pri zahrievaní podliehajú vratným polymorfným premenám 

860 °C 1 040 °C 
anatas ? brookit ? rutil (30.20) 

Rutil a anatas sa používajú ako velmi stály, prakticky nerozpustný pigment 
(titánová bieloba), ktorý sa získava hydrolýzou oxid-síranu titaničitého alebo chloridu 
titaničitého 

TiOS04 + H20 Ti02 + HzS04 

TiCl4 + 2 H20 - Ti02 + 4 HCI 

(30.21) 

(30.22) 

Z podvojných oxidov (pozri str. 259) doležité sú oxidy typu ilmenitu FeTi03 

(patrí sem napr. MgTi03 a MnTi03 ) , ďalej typu perovskitu CaTi03 (patrí sem napr. 

SrTi03 a BaTi0 3 ) a napokon typu spinelu (patrí sem napr. Mg2Ti04 a Zn2Ti04). 
Názov „titaničitany" pre tieto zlúčeniny nie je správny, keďže sa tu nevyskytujú 

nijaké izolované anióny TiO~-. prípadne Ti01- - Spomedzi týchto zlúčenín má prak­
tické usporiadanie najma oxid bárnato-titaničitý BaTi03 , ktorý má feroelektrické 

vlastnosti (t. j. v elektrickom poli sa elektricky polarizuje). J eho relatívna permi­

tivita vefmi závisí od teploty. 
Titaničitany alkalických kovov M~Ti03 možno pripraviť tavením oxidu titani­

čitého s hydroxidmi alebo uhličitanmi alkalických kovov 

(30.23) 

Tieto zlúčeniny sa rozpust ením vo vode Iahko hydrolyzujú na hydratovaný oxid 

titaničitý, rozpustný v koncentrovaných kyselinách. 
Rozpúšťaním hydratovaného oxidu titaničitého (ako aj rutilu alebo ilmenitu) 

v koncentrovancj kyseline sírovej vzniká po vykryštalizovaní oxid-síran titaničitý 

TiOS04 . H 20. V jeho kryštálovej štruktúre sú atómy kyslíka a titánu pospájané do 

kfukatého reťazca - O-Ti-O-Ti-, okolo ktorého sú zoskupené anióny so;­
a molekuly vody. 

Charakteristickou reakciou kyslých roztokov titaničitých zlúčenín je tvorba. 

peroxokompkxov približného zloženia [Ti(0 2)0H. aq]+ účinkom peroxidu vodík.a. 
Tieto peroxokomplexy sú intenzívne žlto až červeno sfarbené, čo sa využíva pri kolori­

metrickom stanovení zlúčenín titánu, prípadne peroxidu vodíka. 
Z halogenidov najpodrobnejšie preskúmaný je chlorid titaničitý TiC14. Je to bez­

farebná, fahko prchavá kvapalina. Pripravuje sa obvykle zahrievaním zmesi oxidu 
titaničitého (rutilu) a uhlík.a (sadze, drevené uhlie) na 900 až I 000 °C v prúde chlóru 

Ti02 + 2 C + 2 Cli = TiC14 + 2 CO (30.24) 

Reakciu možno uskutočniť aj pri nižších teplotách (približne 500 °C) účinkom chlo­
roformu alebo chloridu uhličitého 

Ti02 + 2CHCh 

Ti02 + CCJ4 

TiC14 + 2 CO + 2 HCI 

TiCJ4 + C02 

(30.25) 

(30.26) 
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Chlorid titaničitý je surovinou na výrobu titánu a vačšiny jeho priemyselne 
dóležitých zlúčerún (titánovi bieloba, chlorid t itanitý). Keďže je silnou Lewisovou 
kyselinou , tvorí vefký počet komplexných zlúčenín s látkami, k toré sú donormi 
elektrónových p árov. Napríklad z roztoku chloridu titarůčitého v koncentrovanej 
kyseline cWorovodíkovej sa účinkom chloridu amónneho vyzráža hcxachlorotitani­
čitan amónny (NH4)i[TiCl6]. Podobné komplexně zlúčeniny tvoria aj ostatné halo­
genidy titaničité. Najstálejšie z nich sú hexafi 1J,Orotitaničitany M~[TiF6], ktorésavšak 
v zriedenom vodnom roztoku hydrolyzujú, pričom anión [TiF6) 2- prechádza na 
anión [TiOF4)2- . 

VÝSKYT V PRfRODE A PRf PRAVA 'TITÁN U 

Titán patrí medzi najrozšírenejšie prvky v zemskej kóre, ktorá. ho obsahuje približne 0,25 
mólových %· Je siedmym kovom čo do výskytu (po hliníku, železe, vá.pniku, sodíku, drasliku 
a horčíku), a. vyskytuje sa hojnejšie než na.pr. ma.ngán, chróm a.Jeho med. V prírode je rozptý lený 
v malých množstvá.ch v ta.kmer všetkých typoch nera.stov. Jeho na.jdóležitejšie rudy sú ilmenit 
FeTi03 a. rutil Ti02 • 

Najvačšie problémy pri získavaní kovového titánu robí jeho velká. reaktivita. s uhlíkom, 
kyslíkom, dusíkom a. vodíkom pri vysokých teplotách, takže nemožno využit procesy bežné pri 
hutníckej výroba iných kovov. Najčastejšie sa vyrá.ba pomerne nákladným a. zložitým postupom 
(Krollov proces), pri ktorom sa pa.ry chloridu titaničitého redukujú horčíkom približne pri 900 °C 
v ochrannej atmosfére argónu ' 1 . ,~ ť• ( 

TiCl4 + 2 Mg T i + 2 MgCI, (30.27) 

Titán sa vyredukuje ako pór~tá tuhá. látka, kedže reakčná. teplota je nízko pod bodom to­
penia. t itánu. Roztopený chlorid horečnatý sa odfeje a. jeho zvyšky na povrchu a v póroch titánu 
sa. súča.sne s nezreagovaným horčíkom alebo odpa.ria pri vysokej teplote vo vá.kuu, alebo sa. vylúžia 
zriedenou kyselinou chlorovodíkovou. Surový titán sa. roztaví v elektrickom oblúku v a.tmosfére 
argónu a. odleje sa do ingotov. Namiesto horčíka možno použiť aj sodík. Rea.kcia. je velmi exo­
termická.. 

V laboratóriu sa titán pripra.vuje redukciou oxidu titaničitého hydridom vápenatým pr i 
t eplote 900 •c 

Ti02 + 2 CaH2 Ti + 2 Ca.O + 2 H2 (30.28) 

Pri tomto spósobe, p odobna a.ko pri redukcii pár chloridu titaničitého vodíkom pri teplota a.si 
2 ooo •c 

TiC4 + 2H2 Ti + 4 H CI (30.29) 

aú ťa.žkosti s odstraňova.ním vodíka rozpusteného v titáne, ktorý zhoršuje jeho mechanické 
vlastnosti. 

Technický titán sa rafinuje p revedením na jodid titaničitý reakciou s jódom pri 150 až 
200 °C. Termickým rozkladom pár jodidu titaničitého pri teplota 1 300 °C vzniká vefmi čistý 
t itán (van Arkelova a de Boerova metóda, pozri str. 460): 

(30.30) 

ZIRKÓNIUM A HAFNIUM 

Obidva tieto prvky sa v zlúčeninách vyskytujú prevažne v oxidačnom stupni IV. 
Pre zirkónium a hafnium, keďže majú viičšie polomery atómov než titán, sú typické 
vyššie koordinačné čísla (6, 7, 8), ako to vidiet na príklade zlúčenín Li2[ZrF6], 
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Na3[ZrF7], K 2[Zr(C20 4) 4] a pod. Vazby MIV--elektronegatívny atóm v zlúčeninách 

zirkoničitých a hafničitých sú polárnejšie než v zlúčeninách titaničitých. Prejavuje 

sa to napr. v tom, že chloridy ZrC14 a HfCLi (na rozdiel od chloridu TiC14) sú tuhé 

látky, ktoré sa vo vode rozpúšťajú za čiastočnej hydrolýzy 

ZrOC[z + 2 HCI (30.31) 

Oxid-chlorid zirkoničitý Zr0Cl2 je vo vode rozpustný a možno ho získat v podobe 

kryštalohydrátu Zr0Cl2 . 8 HzO. 
Oxid zirkoničitý Zr02 (b. t. 2 700 °C) i oxid hafničitý Hf02 (b. t. 3 050 °0) sa 

prc ich žiaruvzdoruosť a vysokú odolnost oproti chemickým účinkem používajú 

napr. na zhotovovanie taviacich téglikov a na vymurovky pecí. Rozžeravený oxid 
zirkoničitý vyžaruje biele svetlo. Ťažko sa rozpúšťa v kyselinách (okrem kyseliny 

fluorovodíkovej) , s roztavenými hydroxidmi alkalických kovov dáva zirkoničitany 

M~Zr03 • 

V prírode sú zirkónium a. hafnium ovefa. zriedka.vejšie než titán. Hoci v zernskej kóre je 

koncentrácia zirkónia len 4 . 10- 3 mólových % a hafnia 5 . io-• mólových %• jednako zirkónium 

je rozšírenejšie než na.pr. chróm, vanád, meď, zinok cín, nikel alebo olovo, a hafnium je rozšfre. 

nejšie než urán, bór, ortuť, jód, striebro, zlato alebo platina. Na rozdiel od týchto prvkov sa však 

nevyskytujú v rudách, ale sú v prfrode rozptýlené. ffiavnými nerastmi obsa.hujúcirni zirkónium 

sú zirk6n ZrSiO, a baddeleyit Zr02. 
Hafnium je prímesou v nerastoch zirkónia (0, 1 až 7 hm. %). Pre vefkú chemickú po ­

dobnosť obidvoch týchto prvkov je vefmi obťažné ich od seba oddeliť. Najúčinnejšie, i ked velmi 

prácne a zdlhavé, je oddefovanie ich zlúčenín použitím vyrnieňačov iónov, chromatografiou na 

stlpci silikagélu, extrakciou alebo frakčnou kryštalizáciou hoi.:afiuorokomplexov. 
Kovové zirkónitun a hafnium sa pripravujú v princípe rovnakými sposobmi ako titán. 

Ich fyzikálno a chemické vlastnosti sú podobné ako pri titáne. V kyselinách sú okrem kyseliny 

fluorovodfkovej a lúčavky kráfovskej nerozpustné. Ich praktické upotrebenie je pomerne ob­

medzoné. Zirkónium pre svoju malú schopnosť absorbovať neutróny a hafnium zasa pre vefkú 

schopnosť absorbovať neutróny sú konštrukčnými materiálrni jadrových reaktorov. 

Kurčatovium 

Prvok s atómovým číslom 104 prvýkrát pripravili G. H. F lerov a spolupracovníci (1964) 

v Spojenom ústave jadrových výskumov v Dubne (ZSSR) bombardovaním nuklidu 2•2Pu 

jadrami 22Ne 
2•2Pu(2•Ne, 4n)260Ku (30.32) 

Vzniklo pritom len niekofko atómov kurčatovia s polčasom rozpadu 0,5 s. Kurčatovium má po­

dobné chemické vlastnosti ako zirkónium a hafnium, čo sa potvrdilo štúdiom jeho prohavého 

ohloridu. ' 
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Do Va podskupiny patria prvky podskupiny vanádu: vanád, niób, tarúal ar. 1970 
syntetizovaný prvok so Z = 105, pre ktorý objavitelia navrhujú názov nielsbohrium 
NsI) (G. N. Flerov, Dubno, ZSSR) alebo hahniumHa2) (A. G hior so, Berkeley, USA). 

Atómy prvkov podskupiny vanádu majú vo valenčných orbitá.loch pať elektró­
nov. Hoci ich usporiadanie v základnom stave pri vanáde a tantale je ((n-l)d)3 (ns)z, 
a je teda odlišné než pri nióbe, kde je ((n-l)d)4 (ns)l, rozdiel v elektrónových konfi­
guráciách sa pozorovatelne neprejavuje v chemických vlastnostiach týchto prvkov. 
Všetky tri prvky sú typickými prechodnými kovmi, ktoré sa móžu v zlúčeninách 
vyskytovat v rozmanitých oxidačných stupňoch. Z počtu elektrónov vo valenčných 
orbitáloch ich atómov vyplýva pre ne ako najvyšší oxidačný stupeň V. 

Pretože energia, potrebná na odštiepenie všetkých piatich valenčných elektró­
nov, je veTmi vysoká (tab. 31.1), najma pri vanáde (asi 164 eV), v zlúčeninách ne­
jestvujú katióny M5+, ale len kovalentne viazané atómy MV. Obdobne aj pri nižších 
oxidačných stupňoch ide o atómy vanádu, nióbu a tantalu, viazané s ostatnými 
atómami viac alebo menej polárnymi kovalentnými vazbami, iónový charakter 
ktorých sa s klesajúcim oxidačným stupňom kovu zvyšuje. 

Pri všetkých troch prvkoch najstálejší je oxidačný stupeň V. Osobitne výrazne 
sa to vzťahuje na niób a najma na tantal. Kým vanadičnany sa v kyslom roztoku 
zinkom redukujú na vanádnaté soli, niobičnany sa redukujú len na niobité soli 
a tantaličnany sa v tých istých podmienkach neredukujú vóbec. 

Vo všeobecnosti sa vlastnosti vanádu výrazne líšia od vlastností nióbu a tantalu, 
čo súvisí s dósledkami lantanoidovej kontrakcie (pozri str. 569). Prejavuje sa to napr. 
v kovoNých polomeroch (tab. 31.1 ), ktoré pri nióbe a tantale aú prakticky rovnaké. 
Aj chemické vlastnosti týchto dvoch prvkov sú veimi blízke, takže ich vačšinou len 
tažko možno od seba chemicky odlíšiť a oddeliť. 

Dósledkom malého kovového polomeru tantalu je jeho vysoká hustota (tab. 31.2). 
Všetky tri prvky majú vysoké body topenia. V tuhom stave kryštalizujú v priestorovo 
centrovanej kubickej štruktúre. S uhlíkom, bórom alebo s dusíkom tvoria intersti­
ciáln~ nevalenčné zlúčeniny. 

Prvé ionizačné energie majú hodnoty obvyklé pre prechodné kovy (asi 7 e V) 

1 ) Na počesť dánskeho fyzika N. Bohra, laureáta Nobelovej ceny, jedného zo ze.klada. 
tefov atómovej fyziky. 

2) Na počesť nemeokého fyzika O. Hahna, laureát a Nobelovej cony, objavitera la.víno· 
vého štiepenia atómoveho jadra. 
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ATÓMOV~ VLASTNOSTI PRVKOV PODSKUPINY VANÁDU 

lonizačná energia [eV] 

M = M+ + e 
M+ = MH + e 
M2+ = MH+ e 
Ml+= MH + e 
MH= Ms+ + e 

Kovový polomer [nm] 

' lánový polomer [nm] 

MH 
MH 
MH 
MH 

Kovalentný polomer [nm] 

Elektronegativita podra Paulinga 

v 

6,74 
14,65 
29,31 
48 
65 

0,136 

0,088 
0.074 

0,059 

0,1224 

1,6 

Nb 

6,88 
14,32 
25,04 
38,3 
50 

0,147 

0,074 
0,069 

0,1342 

1,6 

593 

Tabufka 31.f 

Ta 

7,88 
16,2 

0,149 

0,068 

0,1343 

1,5 

a sú nižšie než pri zodpovedajúcich prvkoch Vb podskupiny (napr. pri fosfore asi 
10,5 eV a pri arzéne asi 9,8 eV) . Prvky obidvoch podskupín sa do určitého stupňa 
navzájom form álne podobajú len v oxidačnom stupni V. Napríklad niektoré vana­
dičnany majú podobné zloženie ako fosforečnany, avšak líšia sa štruktúrou i chemic­
kými vlastnosťami. Podobné priestorové usporiadanie (tetraedrické) a fyzikálne 
vlastnosti majú napr. molekuly VOCh a POCh. 

Štandardné elektródové potenciály týchto prvkov v kovovom stave nie sú presne 
známe, lebo všetky tri kovy sa Iahko pasivujú a v kompaktnom stave sa stávajú 
odolnými oproti vačšine kyselin. Pri zvýšenej teplote sú reakt ívnejšie, napr. v kyslíku 
zhoria na oxidy zloženia M20 5 • 

Tabufka 31 .2 
VLASTNOSTI PRVKOV PODSKUPINY VANÁDU AKO JEDNODUCHÝCH 
LÁTOK 

v Nb Ta 

Bod topenia [0 C] 1 890 2 468 2 997 
Bod varu [0 C] 3 000 4 930 6 100 
Hustota [g . cm- 3) 5,96 8,4 (20°) 16,6 
Atomizačné t eplo pri 25 °C [kj . mol - 1) 515 (745) (782) 
Štandard ný potenciál [V] : MHI M cca - 1,18 

MH jM cca - 1,1 
Merná tepelná vodivosť pri 25 °C 

[kJ. m- 1 • s- 1 • K- 1) 0,54 
Merná elektrická vodivosť pri O ° C [MS . m- •] 5,3 7,7 8,1 
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VANÁD 

Sposob vazby 

V zlúčeninách sa vanád vyskytuje v oxidačných stupňoch V, IV, III, II, I, O 
a -I. Priestorové usporiadanie a príklady zlúčenín uvádza tab. 31.3. Vysoké oxi­
dačné stupne sa obvykle stabilizujú ligandmi s vysokou elektronegativitou, nízke 
oxidačné stavy ligandmi schopnými vytvárať datívne n-vazby. Zlúčeniny vanadičné 
sú diamagnetické, zlúčeniny vanadičité, vanadité a vanádnaté sú v dósledku p rí­
tomnosti nespárených d-elektrónov paramagnetické a rozmanito sfarbené. 

VANÁD AKO JEDNODUCHÁ LÁTKA 

Vanád je ocefovosivý tvrdý kov, ktorý sa vyznačuje nízkou hustotou a vysokým 
bodom topenia (tab. 31.2). V dósledku pasivácie je značne odolný oproti chemickým 
vplyvom. Pri izbovej teplote nereaguje s kyslíkom ani so zriedenými kyselinami 

KOORDINAČNÉ POLYÉDRE ATÓMU VANÁDU 

Koordinačné polyéder Oxidačný 
čislo stupeň 

tetraéder Ill 
4 IV 

trigonálna Ill 
s bipyramída 

tetragonál na IV 
pyramída 

oktaéder - I 
o 

6 li 
Ill 

IV 

dodekaéder IV 
8 

•) acac - acetylacetonitový anión CH,. CO . CH . CO . cu; 
1) diars ~ dlarz{n, presne 1,2-bis(dlmetylarzino)benzén 

v 

v 

v 

v 

Tabufka 31.3 

"-» Príklady 

cvc1.1-
vc1. 
[V04p-; VOC'3 

trans-[V Cl,{ S( CH ,).}2] 
VF5 

[VO(acac),] t) 

[V(CO)ó]­
V(C0)6 
[V(bipy)J]+ 
[V(H20)6)2+ ; [V(CN)6)4 -

[V(NH3)6)l+; [V(CN)0p­
[VCl6)2-
[VF6)- ; V20s 

[VCl4 (diars),] 2) 

[V(02).p-

CH3 

©- Ás-CH3 

- As-CH 3 

I 
CH3 
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(s výnimkou kyseliny fluorovodíkovej) alebo s roztokmi hydroxidov alkalických 
kovov. S roztavenými hydroxidmi alkalických kovov sa zlučuje za uvofňovania 
vodíka na zodpovedajúce vanadičnany. V koncentrovaných oxidujúcich kyselinách 
(kyselina chloristá, sírová, dusičná, lúčavka královská) sa za horúca rozpúšťa. Na 
rozdiel od kompaktného vanádu, jernne práškový vanád je na vzduchu samozápalný. 

ZLÚČENINY VANÁDU 

Halogenidy 

Fluór, keďže má vysokú elektronegativitu, stabilizuje vo fluoridoch vanád s vy­
sokými oxidačnými stupňami (V, IV), naproti tomu v jodidoch existuje vanád len 
v nízkych oxidačných stupňoch (III, II). Prehfad halogenidov a oxid-halogenidov 
vanádu je zoskupený v tab. 31.4. 

Tabufka 31.4 
HALOGENIDY A OXID-HALOGENIDY VANÁDU 

v VF s 
VOF3 VOCi, V0Br3 

.•· 
IV VF4 vci. 

VOF2 VOCl2 VOBr2 

Ill VFl VCI, V Br, VI, 
VOCi VO Br 

li VF2 VCI, VBr2 Viz 

Priamym zlučovaním vanádu s chlórom vzniká chlorid vanadičitý VC14 v podobe 
hnedej kvapaliny, ktorá so suchým fluorovodíkom reaguje na fluorid vanadičitý VF4 

VC14 + 4 HF VF4 + 4HC1 (31.1 ) 

Fluorid vanadičný VF5 nevzniká priamou reakciou obidvoch prvkov, ale dispro­
porcionáciou fluoridu vanadičitého (zahrievaním na 600 °0) 

(31.2) 

Oxid-fluorid vanadičný VOF3 možno pripraviť oxidáciou fluoridu vanaditého kyslÍkom 

(31.3) 

Oxid-chlorid vanadičný VOC13 sa tvorí zlučovaním chlorovodíka s oxidom vanadičným 
v prítomnosti oxidu fosforečného (na viazanie vznikajúcej vody) 

V20s + 6 HCI = 2 VOCl3 + 3 H 20 (31.4) 

alebo zahrievaním oxidu vanadičného s uhlíkom v prúde chlóru 

V20 5 + 3 C + 6 Cl2 = 2 VOC'~ + 3 COCh (31.5) 
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Redukciou oxid-chloridu vanadičného vodíkom alebo zinkom pri zvýšenej teplote vzniká 
oxid-chlorid vanadičitý VOCi, 

2VOC13 + H 2 = 2VOCJ, + 2HC1 

Možno ho pripra.viť aj hydrolýzou chloridu vanadičitého 

VC14 + H 20 = VOCi, + 2 HCI 

Chlorid vanaditý VCI3 vzniká zahr ievaním vanádu v prúde suchého chlorovodíka 

2 V + 6 HCI = 2 VC13 + 3 H2 

alebo t.ermickým rozkladom chloridu vanadičitého 

2 vc1. 2 VCI, +Cl, 

{31.6) 

(31.7) 

(31.8) 

(31.9) 

kým bromid vanaditý VBr3 a jodid vanaditý VI3 vznikajú priamym zlučovaním vanádu s brómom, 
prípadne s jódom. Fluorid vanaditý VF 3 sa tvorí reakciou chloridu vanaditého so suchým fiuoro­
vodíkom. 

Zahrievaním na 800 °C možno z chloridu vanaditého disproporcionáciou pripravif. chlorid 
vanádnatý VCJ, 

2 VC13 = VCI, + VCl4 {31.10) 

ktorý má silno redukčné vlastnosti. Vo vode sa najprv rozpúšťana fialový roztok akvakomplexu 
vanádnatého, ktorý sa vša.k vodou oxiduje na zelený roztok akvakomplexu vanaditého a uvolňuje 
sa vodík. 

Kyslíkaté zlúceniny 

Vanád tvorí predovšetkým oxidy zloženia VO (sivočierny), V20 3 (čierny), V02 

(tmavomodrý) a V20 5 (žltočervený), ako aj viacero oxidov premenného zloženia. 
Sú to tuhé látky prakticky nerozpustné vo vode. Zodpovedajúce hydroxidy, vanád­
natý a vanaditý, sa vylučujú v poďobe Tahko oxidovatefných zrazenín účinkom 
hydroxidov alkalických kovov na vodné roztoky vanádnatých, prípadne vanaditých 
solí. Rozpúšťajú sa vo vodných roztokoch neoxidujúcich kyselín na zodpovedajúce 
soli. Naproti tomu oxid vanadičitý V02 je amfotérny, lahko sa rozpúšťa ako v roz­
tokoch kyselín, tak aj v roztokoch hydroxidov na zodpovedajúce vanadičité soli, 
prípadne vanadičitany. Vanadičitany rozmanitého zloženia, napr. MIIV03 alebo 

. M~1V04 , možno získať aj priamou reakciou V02 s oxidmi kovov alkalických zemín 
za zvýšenej teploty. Najvýraznejšie kyselinotvorné vlastnosti má oxid vanadičný 
V 20 5 „ ktorý sa v neredukujúcich kyselinách rozpúšťa len celkom nepatrne, kým 
s redukujúcimi kyselinami, napr. s kyselinou chlorovodíkovou, reaguje za uvofňo­
vania chlóru a tvorby oxid-chloridu vanadičitého (chloridu vanadylu) VOClz. 

Z kyslíkatých zlúčenín vanádu najobvyklejší je oxid vanadičný V20 5 • Je to 
oranžová kryštalická látka polymérnej šťruktúry, tvorenej vrstvami nepravidelných 
tetragonálnych pyramíd V01(0u)1; 2 (3 Om)i;3 , kde sú atómy kyslíka viazané trorua 
spósobrui (obr. 31.1 ). Atóm 01 je viazaný len s jedným atómom vanádu, atóm 0 11 
spája. dva atómy vanádu a tri atómy 0111 sú mostíkmi k trom atómom vanádu. 

Oxid vanadičný je konečným produktom oxidácie kovového vanádu alebo 
nižších oxidov vanádu, ako aj produktom termického rozkladu vanadičnanu amón­
neho NH4V03 (rovnica (31.23)). Pri teplotách 700 až 1125 °C vratne termicky di-
sociuje: 

2V20s 4 V02 + 02 (31.11) 

čo do istej miery podmieňuje jeho význačné katalytické vlastnosti, napr. pri oxidácii 
oxidu siričitého na oxid sírový (pozri str. 326). 
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Redukciou oxidu vanadičného pri zvýšenej teplote možno pripraviť kryštalické 

oxidy s nižším oxidačným stupňom vanádu 

CO,S02 
/----~V02 

V 
2
o

5 
modročierny 

" H2 ___ V ____ _ 
"----- V20J ·>-VO 

sivočierny sivý 

(31. 12) 

Oxid vanadičný sa rozpúšfa v roztokoch hydroxidov alkalických kovov na 

bezfarebné vanadičnany. Z veTmi silno zásaditého prostredia (pH> 13) možno kryš­

talizáciou pripravif vanadičnany (tridraselný alebo trisodný) v podoba kryštalo­

hydrátov K 3V04 • 6 H20 alebo Na3V04 • 12 H20 . Pri postupnom znižovaní pH 

,. ·-~„:'.· ·-

Obr. 31.1. Koordinácia atómu vanádu kyslíkovými atómami v oxide vanadičnom 

prebiehajú rozmanité, najma kondenzačné reakcie aniónu voi- v závislosti od 

reakčných podmienok, najma od koncentrácie a pH (obr. 31.2); vznikaj_ú pritom 

anióny HVO~- V20~-. HV20~- pri pH 13 až 9 a (V03)~- pri pH 9 až 8. Struktúru 

aniónov HVO~- alebo HV20~- lepšie vyjadrujú vzorce [V03 (0H)]2- alebo 

[V20 6(0H)]3- , čo je v súhlase aj s reakciami ich tvorby, napr.: 

(31.13) 

Vo všetkých týchto aniónoch sú atómy vanádu koordinované tetraedricky. Účin­

kem chloridu amónneho sa z roztoku vanadičnanov vyzráža. bezfarebná kryštalická 

látka zloženia NH4V03 , ktorá však nie je „metavanadičnanem", keďže neobsahuje 

anióny V03, ale je polymérom zloženým z reťazcov tetraédrov V(01)2(2 Onh12, 

pospájaných atómami kyslíka On . 
Anióny V03 sa vyskytujú len zriedkavo, napr. v kryštalohydráte Ca(V03)2 • 

. 4 H20, kde atómy kyslíka vytvárajú trigonálne bipyramidálnu koordináciu atómu 

vanádu. 
Zloženie polyvanadičnanových ani6nov v neutrálnom a kyslom prostredí nie je do­

teraz spoTahlivo preskúmané. V rozmedzí pH O až 2 je Wa vnou zložkou ión dioxovana. 
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dičný VO:i, pri vyššom pH prevládajú dekavanadičnanové anióny [Hn V1002s]n-6 , 
napr.: 

10 vo; + 22 H20 ~ [H2V1002s]4- + 14 H30+ (31.14) ..--

(H2V1002s]4- + H20 ~ (HV1002s]5- + li30+ (31.15) ..--

[HV1002s]5- + H20 ~ [V1002s]6- + H30+ (31.16) ..-

Tieto anióny sa zacbovávajú aj v kryštalických soliacb, napr. Ca3V100 28 . 
. 16 H 20 , pričom sú zložené z desiatich rozličným spósobom kondenzovaných 
oktaédrov vo6 (obr. 31.3). čím vyšší je kondenzačný stupeň polyvanadičnanov, tým 
tmavšie sú sfarbené. Ión dioxovanadičný VOf je žltý, trivanadičnan NH.iV30 8 má 
zlaté sfarbenie a pentavanadičnan K 3V5014 tvorí tmavočervené kryštály. 

KOOROINACIA ATOMU VANADU 

' · 

"" 3 
I 3 

~--- --,~~ ~.., ...:...._-<:.;,._ 

4 VO~ .,,;;;; HzVO.i ~~HVO~-
~~. ::' -- --.._ 
~HjV04 ·?--...::::_ :::::.__". 

5 
V(OH)5~ 

~:::::::-. 

...... 
~" '-"-- . 

o 2 -4 6 8 10 12 14 pH 

Obr. 31.2. Približné oblasti existencie vanadičnanových i6nov v závislosti od pH a celkovej koncentrácie 
vo vodnom roztoku 

Obr. 31.3. Schéma spojenia okta­
édrov V06 v ani6ne V1o0~8 
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Polyvanacličnany sú príkladom izopolyzlúlenín, t. j. kondenzačných polymérov, 
v ktorých sú viaceré atómy toho istého prvku (napr. vanádu) pospájané kyslíkovými 
mo8tíkmi. Ak by centrálnymi atómami navzájom pospájaných koorclinačných po­
lyédrov bolí atómy róznych prvkov, išlo by o heteropolyzl,úleniny (pozri str. 614). 

Pri pH ::::: 2 sa z roztoku polyvanacličnanov vyzráža hydratovaný oxid vana­
dičný, ktorý sa rozpúšťa na pr. v kyseline sírovej na síran dioxidovanadičný (V02)zS04 . 

Jeho redukciou možno postupne pripraviť pentahydrát síranu vanadylu VOS04 • 

. 5 H 20 (VOZ+ má názov katión vanadylu, prípadne katión oxovanadičitý), ktorý je 
zo štruktúrneho hfacliska síranom oxopentaakvavanacličitým [VO(H20)5]S04, ako 
aj akvakomplexy vanadité a vanádnaté. 

Vanadičnany v závislosti od reakčných pod.mienok vytvárajú s peroxidom vodíka inten­
zívne červeno sfarbené peroxokomplexy, napr. [V0(02 )2]- alebo [V0(02 )]+. 

Zlúčeniny vanadičité sú vo vodnom roztoku mimoriadne stále. Neprejavujú 
výrazné oxidačné ani redukčrié vlastnosti a v kyslom prostredí sú stále oproti oxidácii 
vzdušným kyslíkom 

[V(OH)4]+ + 2 H+ + e = VOi+ + 3 H20; E 0 = +1,0V (31.17) 

Oxidovat ich možno napr. manganistanom draselným, čo sa využíva na ich stano­
venie. Vodné roztoky vanacličitých zlúčenín majú obvykle modré sfarbenie, sposo­
bené katiónom [VO(H 20)s)2+. Skupina VOi+ (katión vanadylu) je veimi stála a ucho­
váva sa aj VO viičšine zlúčenín vanacličitých, napr. voso4. 5 H20, [VOCJ4]2-, 
[VO(C204)2)2-, [VO(bipy)z]2+ a pod. 

Na rozdiel od vanadičitých zlúčenín majú zlúčeniny vanaclité vo vodnom roz­
toku redukčné vlastnosti 

VOi+ + 2 H + + e = VJ+ + H20; E 0 = +0,36 V (31.18) 

Vodné roztoky majú obvykle modré sfarbenie katiónu [V(H20)6]3+, ktorý však može 
jestvovať len v kyslom prostredí: 

(31.19) 

Ďalšou kondenzáciou vznikajú dvojjadrové komplexy obsahujúce hydroxidové 
moatíky 

H 
2 [V(OH)(H20)s]i+ ~ [(H20)4V<~>V(H20)4)4+ + 2 H20 

H 

(31.20) 

Ešte silnejšie redukčné vlastnosti majú vodné roztoky zlúčenín vanádnatých, 
ktoré sa na vzduchu rýchlo oxidujú. Pripravit ich možno redukciou vanacličnanu 
amónneho zinkom v kyslom prostredí. Vodné roztoky sú rozmanito sfarbené podia 
toho, aké ióny sa v roztoku vyskytujú: [V(H20)6)2+ fialovo, [VO[H20)5] modro 
[VCh(H20)4] zeleno atď. 



600 A NORGANICKÁ CHÉMIA 

VÝSKYT V PRÍRODE, PRÍPRAVA A POUŽITIE VANÁDU 

Vanád je v zemskej kóre málo rozšírený (6 . 10- J mólových %). avšak vyskytuje sa len roz­
ptýlený, a to v zlúčenom stave v podobe asi šesťdesiatich minerálov, z kterých najdóležitejšie sú 
polysulfid patronit VS4 , ako aj vanadičnany vanadinit 3 Pb3(V04h. PbCh a karnotit K(U02)(V04 ) • 

. 1,5 H 20 (ktorý je súčasne dóležitou uránovou rudou). Uvedené nerasty sa prevedú na oxid 
vanadičný, napr. z vanadinitu rozpustením v koncentrovanej kyseline chlorovodíkovej vznikne 
rozpustný chlorid dioxovanadičný. Do tohto sa po oddelení nerozpustného chloridu olovnatého 
pridá. amoniak, pričom sa v prítomnosti vzniknutého chloridu amónneho vyzráža vanadičnan 
amónny, ktorý sa termicky rozloží na oxid vanadičný 

3 Pb3(VO•h . PbCl2 + 24 HCI 

6 V02Cl + 6 NH.Cl + 6 H 20 

6NH.V03 

6 NH.voJ + 12 HCI 

(31.21) 

(31.22) 

(31.23) 

Z oxidu vanadičného sa vanád priemyselne získava redukciou ferosilíciom (pozri str.411) 
v elektrickej peci. Redukčným činidlom je krerru1c, pričom vzniknutý vaná.d s prítornným železem 
vytvá.ra zliatinu f erovanád (obsahujúcu 3ó až 95 % vanádu). Ďalší reakčný produkt, oxid kremi. 
čitý, sa prísadou vápna prevádza na lahšie tavitelný kremičitan vápenatý, ktorý tvorí trosku 

4 V+ 5 Si02 

5 Si02 + 5 CaO ó CaSi03 

(31.24) 

(31.25) 

Ferovanád sa používa. v hutníctve na odetránenie kyslíka a dusíka z ocele (reaguje s nimi pri 
vysokých teplotách na oxid V20,, prípadne nitrid VN), ďalej v podobe zliatin s oceiou (4 až 
5 % vanádu) na zlepšenie rovnomernej zrnitosti a zvýšenie tvrdosti ocele pri vysokých teplotách 
(rýchlorezné ocele). 

Čistý vanád se. pripravuje dost obtažne, keďže sa pri vysokých teplotách Iahko zlučuje nielen 
s kysHkom a dusíkem, ale aj s ~íkom (na stabilný karbid V4C3 ) a s vodíkem (hydrid zloženia asi 
VH0 ,04 velmi zvyšuje krehkosť vanádu) a pod. Možno ho pripraviť redukciou oxidu vanadičného 
vápnikom alebo chloridu vanadičitého sodíkem, prípadne vodíkem 

2V+5Ca0 

V+ 4NaCl 

(31.26) 

(31.27) 

Van Arkelova a de Beerova metóda (pozri str. 460) je menej výhodná, lebo jodid vaná.d. 
na.tý je má.lo prchavý 

1 ooo ·c 
(31.28) 

NIÓB A TANTAL 

Niób a tantal sú striebrosivé kovy. Na vzduchu sú stále. Sú odolné proti kyseli­
nám aj lúčavke kráTovskej a rozpúšťajú sa len v kyseline fluorovodíkovej. 

Niób a tantal sa v zlúčeninách vyskytujú najčastejšie v oxidačnom stupni V, 
ktorý je v tomto prípade stálejší než pri vanáde. Napríklad halogenidy MX5 sa tvoria 
so všetkými štyrmi halogénmi. Chlorid niobičný NbCJ5 a chlorid tantaličný TaCls, ako 
aj zodpovedajúce bromidy sú monomérmi len v plynnom skupenstve, kým v tuhom 
skupenstve vznikajú diméry M2X 10 , zložené z dvoch deformov~ných oktaédrov 
spojených hranou (obr. 31.4). 
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Okrem oxid-trihalogenidov MOX3 jestvujú a.j dioxid-halogenidy M02X. Prvé možno pri­
pra.viť no.pr. týmito rea.kcia.mi 

NbCJ5 + H20 

2 Ta.F5 + Si02 

3 Ta.016 + Ta.,06 

Obr. 31.4. Model molekuly Nb2C l10 

NbOCl3 + 2 HCI 

2 Ta0F3 + SiF4 

5 Ta.0013 

Obr. 31.5. Model časti reťazca oxid-chloridu niobičného 

(31.29) 

(31.30) 

(31.31) 
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Oxid-halogenidy sú polymérmi, napr. oxid-chlorid růobičný NbOCh má štruktúru znázor­

nenú na obr. 31.5. Hydrolýzou viacerých balogenidov MX5 (napr. chloridu tantaličného) vzniká 

priamo h ydratovaný oxid M205 • 

Halogenidy MX5 sa len obťažne (na pr. hliníkom) redukujú na halogenidy MX4 , 

ktoré majú silno redukčné vlastnosti (napr. vyredukujú vodík z vody). Chlorid tanta­

ličitý TaCl4 zahriatím disproporcionuje: 

TaCh + TaC15 (31.32) 

o-Ta O-ct 

Obr. 31.6. Model klasteru [Ta6C1 12]z+ v zlúčenine T~Cl 14 

Halogenidy MX.2 nie sú známe, jestvujú však klasterové zlúčeniny stechio­

metrického zloženia MX2m, stabilizované vazbou „kov- kov". Napríklad zlúčeniny 

Nb6Cl14 a Ta6Cl14 možno považovat za chloridy komplexných iónov [~0112]2+ 

(obr. 31.6). 
Halogenidy a oxid-halogenidy niobičné a tantaličné tvoria rozmanité komplexné 

zlúčeniny, v ktorých majú atómy týchto kovov vysoké koordinačné čísla 

TaFs + 2KF 

TaF5 + 3NaF 

Nb0F3 + 3NaF 

K2[TaF7] 

Na3[TaFs] 

Na3(NbOF6] 

Anión [TaF8J-3 má tvar štvorcovej antiprizmy (obr. :H.7). 

(31.33) 

(31.34) 

(31.35) 

Oxid niobičný Nb20 5 i oxid tantaličný Ta20 5 sa takisto ťažšie redukujú než oxid 

vanadičný. Napríklad redukciou oxidu niobičného horčíkom vzniká oxid niobitý 
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Nb20 3 , kým oxid tantaličný sa redukuje len na oxid tantaličitý Ta02 • Redukciou 
oxidu niobičného vodí.kom sa tvorí oxid niobičitý Nb02 . 

Oxid niobičný a tantaličný majú kyselinotvorné vlastnosti. Tavením oxidu 
niobičného s hydroxidom sodným vzniká niobičnan trisodný Na3Nb04, tavením 
s uhličitanom sodným vzniká oxid sodno-niobičný NaNb03 s perovskitovou štruk­
túrou (t. j. neobsahuje anión Nb03). Podobne ako vanád, aj niób a tantal tvoria 
kondenzované polyanióny, napr. Nb60f9 a Ta60f9. 

Obr. 31.7. Model aniónu [Taf8]3-

VÝSKYT V PRÍRODE, PRÍPRAVA A POUŽITIE NIÓBU 
A TANTALU 

Obidva tieto prvky sa v zemskej kóre vyskytujú vefmi vzácne (niób 2 . IO-• mólových %, 
tantal 1,8 . io-s mólových %) v podobe minerálu pramenného zloženia (Fe, Mn)[(Nb, Ta) 0 3],. 

Ak obsahuje viac nióbu než tantalu, nazýva sa kolumbitom, v opačnom prípade tantalitom. 
Oddefovanie nióbu a tantalu navzájom je zložité. Konečnými produktmi sú zlúčeniny 

K 2NbOF, (rozpustnejěia) a K 2TaF7 (menej rozpustná); z prvej sa niób vyredukuje hliníkom 
a z druhej sa tantal vylúlíi elektrolýzou jej taveniny. 

Niób možno aluminotermicky pripravit aj z oxidu 

(31.36) 

Niób sa pridáva do austenit ických ocelí na zabránenie medzizrnovej korózie. Tantal pre 
svoju chemickú odolnost sa používa na zhotovovanie reakčných nádob. 



32. PODSKUPINA CHRÓMU 

Do VIa podskupiny periodickej sústavy patria prvky podskupiny chrómu: chróm, 
molybdén á vol/rám. 

Chróm a molybdén majú analogickú elektrónovú konfiguráciu valenčných 
orbitálov ((n-l)d)S (ns)l, na rozdiel od volfrámu, ktorý v základnom stave máelektró­
novú konfiguráciu valenčných orbitálov ((n-l)d)4 (ns)2• Jednako pre podobné 
kovové a iónové polomery (tab. 32.1) sa molybdén a volfrám po chemickej stránke 
navzájom vermi podobajú a podstatne sa líšia od chrómu. 

ATÓMOV~ VLASTNOSTI PRVKOV PODSKUPINY CHRÓMU 

lonlzačná energia [eV] 

M = M+ + e 
M+ = MH+ e 
MH = MJ++ e 
MJ+= MH+ e 
MH= Ms+ + e 
Ms+ = MH+ e 

Kovový polomer [nm) 
16nový polomer [nm] 

MH 
MJ+ 
M<+ 
MH 

Kovalentný polomer [nm] 
Elektronegativita pod fa Paul inga 

Cr 

6,764 
16,49 
30,95 
50 
73 
91 

0,130 

0,084 
0,063 

0,052 

0,1186 
1,6 

Mo 

7,10 
16,1 5 
27,13 
46,4 
61,2 
68 

0,139 

0,070 
0,062 

0,1296 
1,8 

Tabulka 32.1 

w 

7,98 
17,7 

0,141 

0,070 
0,062 

0,1304 
1,7 

Najvyšší oxidačný stupeň všetkých týchto prvkov je VI v súhlase s počtom 
elektrónov vo valenčných orbitáloch ich atómov. Chrómové zlúčen~ sú silné 
oxidačné činidlá a jestvujú len ako kyslíkaté zlúčeniny, napr. Cr03 a Cr20~-, avšak 
nie v poďobe halogenidov. Naproti tomu zlúčeniny molybdéngvé ~volfrám~vé 

nema jú výrazné oxigačné vlastposti a ~p,ujú tiež itkQ stAbJlné_halogenidy, napr. 
MoF6 , WBr6 a i. Pri_~9_1y!?_q~~ a volfráme_pajstál_ej~ou f~.!JU.Q!!§.!!_kyslík~té_zlúčeniny 
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molybdénové a volfrámové, na rozdiel od chrór.gl!,_~de najstálejšie sú_zl@eniny: 
chromité. 

-· P;dobnosť s prvkami VIb podskupiny, najmii so sírou, do istej miery prejavuje 
len chróm v oxidačnom stupni VI; napr. anióny CrO~- a SO~- majú tetraedrickú kon­
:figuráciu, viaceré ich soli sú izomorfné a majú podobnú rozpustnost, oxidy Cr03 
a S03 reagujú s vodou na kyseliny, dioxid-chloridy Cr02Ch a S02Ch majú podobnú 
molekulovú štruktúru, sú prchavé, Iahko sa hydrolyzujú a pod. 

Vlastnosti prvkov podskupiny chrómu ako jednoduchých látok sú uvedené 
v tab. 32.2. 

Tabufka 32.l 

VLASTN OST I PRVKOV PODSKU PI N Y CHRÓMU AKO JEDNODUCHÝCH 
LÁ.T OK 

Cr Mo · w 
Bod topenia [°C] 1 875 2 610 3 410 
Bod var u [°C] 2 199 s 560 5 900 
Hustota [g . cm-J] 6 ,92 10,l 19,3 
Atomizačné teplo p ri 25 °C [ kj . mol - 1] 397 (653) (837) 
Tvrdosť v Mohsovej stupn ici 9,0 
Štandardný potenciál MJ+IM [V] - 0,74 cca - 0,2 
Merná t epe lná vodi vosť pr i 25 °C 

[kj . m-1. s-1 . K-11 0,67 1,46 1,7 
Merná elektrická vodi vosť pri O °C [ MS . m- 13 6,6 19,9 20,4 

CHRÓM 

Sposob vazby 

Chróm prejavuje v zlúčeninách najčastejšie oxidačný stupeň II, III a VI, v zlú­
čeninách sa. však vyskytuje vo všetkých oxidačných stupňoch od -II do VI (tab. 
32.3). 

Atóm chrómu stratou troch ·elektrónov prechádza na katión Orl+, ktorý má pri 
oktaedrickej koordinácii elektrónovú konfiguráciu d-orbitálov (tzg)3, a to v slabom aj 
v silnom ligandovom poli. Keďže orbitály tzu sú na polovicu obsadené (po jednom 
elektróne), chromité komplexy, napr. [Cr(H20)6]3+ alebo [Cr(CN)6]3- , sú paramagne­
tické (µer = 3,8 B.M.) a kineticky inert né, t. j. vo vodnom roztoku podliehajú len 
vefmi pomaly substitučným reakciám (pozri str. 562). 

Chromité soli sú obvykle sfe.rbené fialovo alebo zeleno . Napríklad hexa.akvachromitý katión 
.absorbuje svetelné žiarenie pri 17 400 om-1 a 24 600 cm- • (t. j. pri cca 570 nm a pri cca 400 nm), 
čiže v žltej a čiastočne v modrej oblasti spektra (obr. 32. l ), v dósledku čoho je sfarbený fialovo. 
Týmto dvom absorpčným pé.som zodpovedajú proohody (t2u)' (eu)l -<- (hul3 a (t2q)a (e9 p-a ...... (t29 )3 
iónu CrJ+ v slabom oktaedrickom poli (obr. 32.2). Ďalší možný prechod (t2g)b (e9)3- b -<- (e,g}3 
.spósobuje absorpoiu v blízkej ultrafialovej oblasti (pri 37 000 cm- 1, t. j. ooa 270 run). 
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Tabufka 32.3 

KOORDINAČN~ POLY~DRE ATÓMU •CHRÓMU 

Koordinačné 
Polyéder -

Oxidačný Príklady 
číslo stupeň 

tetraéder IV cro,•-
4 v Cro,3-

VI Cro,2- ; Cr20 7
2-; CrO,Ch 

oktaéder -I Na2[Cr2(C0)10] 
o Cr(C0)6 

[Cr(bipy)J]+ 
6 li [Cr(N H3)6]H; [Cr(CN)6J4-

Ill [Cr(H20)6)3+; [Cr(CN)6p-
IV [Crf6]2-

v [CrOCl5]2-

8 deformovaný 
dodekaéder v [Cr(02)4]3-

Existujú aj zlúčeniny chrómu s oxidačným stupllom - II, leh §truktllra v§ak nie je jasná. 

1000 700 500 40 0 300 >.. [nm) 200 

10 20 30 40 50 

Obr. 32.1 . Absorpčně spektrum hexaakvachromitého katiónu 
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Na. rozdiel od chromitého katiónu má chrómnatý ka.tión odlišné usporia.da.nie štyroch elektró­
nov v d -orbitáloch podfa toho, či je umiestnenýv slabom ligandovom poli: (tzg)3 (eg)1 a.lebo v silnom 
liga.ndovom poli (tzu)• (symetrie 0 11 ). Príslušné oktaedrické chrómnaté zlúčeniny sú v obidvoch 
prípadoch paramagnetické, avšak magnetický moment vysokospinového komplexu zodpovedá 
štyrom nespáreným elektrónom (asi 4,9 B.M.), na rozdiel od nízkospinového komplexu, kde zod­
povedá len dvom nespáreným elektrónom (asi 2,8 B.M.). 

Obr. 32.2. Štiepenie základného stavu iónu CrH 
v oktaedrickom ligandovom poli 
V oznaěeni elektrónovej konfiguricie druhého a tretieho 
vzbudeného stav u a a b nadobúdajú necelistvých hodn8t 
medzi 1 a 2 

I 
I a 3-a 
(t2g) (eg) 

I 

I 
I 
I 

I I 

I I 
I I ,, 

/I 
11 / 

d3 :' / 

----~ ' ' ' 

2 )1 (t2g) (eg 

3 
(t2gl 

Zatiar čo pre chromité a. chrómnaté zlúčeniny je charakteristická oktaedrická konfigurácia 
atómu chrómu, v zlúčeninách chrómových má atóm CrVI tetraedrickú koordináciu. Elektrónová 
štruktúra. a.niónu CrOl- je vo všeobecných rysoch obdobnáelektrónovej štruktúre a.niónu Mn04 
(pozri str. 618), s ktorým je izoelektrónový. Chróma.nový anión má absorpčný pás vo viditefnej 
oblasti spektra. (e* +- t1 ; 27 000 cm- 1), ktorý zodpovedá a.bsorpcii modrofialového svetla-, v dó­
sledku čoho sú chrómany sfarbené žito. Kedže v elektrónovej štruktúre aniónu CrO-~ nie sú 
nespárené elektróny, chrómany aú prakticky diamagnetické (ich slabý teplotne nezávislý para­
magnetizmus má odlišný póvod). 

Na rozdiel od vysokých oxidačných stupňov, ktoré sa rovnako ako pri iných 
prechodných kovoch stabilizujú ligandmi s vysokou · elektronegativitou (kyslík, 
fluór), nízke oxidačné stupne stabilizujú ligandy schopné vytvárat datívne n-vazby. 
Ako príklad možno uviest hexakarbonyl chrómu CrO(C0)6 alebo pentakarbonyl­
chromidový anión [Cr- II(C0)5]2-, prípadne zlúčeniny s tzv. sendvičovou štruktúrou 
(pozri str. 550), ako je bis(cyklopentadienyl)chrómnatý komplex (C5H 5)2CrII (chro­
mocén) alebo bis(17-benzén)-chróm (C6H6)zCr0 • 

CHRÓM AKO JEDNODUCHÁ LÁTKA 

Chróm je striebrobiely kov, k torý sa dá vysoko vyleštiť. Kryštalizuje v kubickej 
priestorovo centrovanej štruktúre. Hoci je neušlachtilým kovom, pri obyčajnej tep­
lote odoláva atmosferickej korózii, lebo sa rýchlo potahuje tenkou neviditeinou 
vrstvičkou oxidu, ktorá ho chráni pred ďalšími účinkami atmosféry. Pre túto vlast­
nost sa chróm používa ako povrchová ochrana železa (elektrolytické pochrómovanie). 



608 ANORGANICKÁ CHÉMIA 

Chemickú pasiváciu chrómu možno ešte viac prehÍbiť jeho anodickou oxidáciou alebo 
ponorením do roztokov oxidačných činidiel (koncentrovaná kyselina dusičná, kyse­
lina· dichrómová, peroxid vodíka), čím sa stáva odolný aj proti účinku zriedených 
kyselin, keďže sa tým jeho elektródový potenciál stáva značne pozitívnym (až 
+ 1,3 V namiesto -0,71 V v aktívnom stave). 

Oxidačno-redukčné vlastnosti chrómu a jeho zlúčenín v kyslom vodnom pro­
stredí charakterizuje jeho diagram štandardných oxidačno-redukčných potenciálov 
(údaje vo V) 

+ 1,33 -0,41 -0,91 
Cr20~- - [Cr(H 20)6]3+ - [Cr{H20)6)2+ - Cr (32.1) 

! - 0,74 t 

ZLÚČENINY CHRÓMU 

Spomedzi zlúčenín chrómu najobvyklejšie sú zlúčeniny chromité a chrómové. 
V ostatných oxidačných stupňoch je chróm na vzduchu nestály, keďže reaguje s kys­
líkom a často i s vodou (vlhkosťou). P reto takéto zlúčeniny treba pripravovať 
a uchovávať v ochrannej inertnej atmosfére. 

Podobne ako pri ostatných p rechodných prvkoch aj pri chróme vysoké oxi­
dačné stupne sa stabilizujú ligandmi s vysokou elektronegativitou. Preto napr. pri 
halogenidoch najvyššie oxidačné stupne sa dosahujú pri fluoridoch (porovnaj 
tab. 32.4). 

HALOGENIDY CHRÓMU 
Tabulka 32.4 

VI CrF6 

v CrF, 

IV CrF. Crc1. CrBr4 

Ill CrF3 CrCl3 Cr8r3 Crl3 

li CrF2 CrClz CrBr2 Crl2 

Niektoré z nich sú vefmi nestále: fluorid chrómový CrF6 sa rozkladá už nad 
- 100 °0, jodid chromitý CrI3 za obyčajnej teploty. Stabilný je najmi.i. fluorid chro­
mitý Cr F 3 a chlorid chromitý CrCh. 

Zlúčeniny chrómnaté 

Ako vidieť z diagramu štandardných oxidačno-redukčných potenciálov, vo 
vodnom prostredí sú chrómnaté zlúčeniny silným redukčným činidlom. Móžu sa 
oxidoval atmosferickým kyslikom i hydroxóniovými katiónmi na zlúčeniny chromité. 
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Kým oxidácia katiónmi H30 + prebieha pomaly, oxidácia chrómnatých zlúčenín 
v roztoku účinkom kyslíka je taká rýchla, že sa táto reakcia využíva· na kvantita­
tívne stanovenie alebo na odstraňovanie stopových množstiev kyslíka z plynu 
'(napr. z dusíka) bublajúceho cez roztok chrómnatej soli. 

V kyslom vodnom roztoku možno ohrómnaté soli pripraviť redukciou ohromitýoh solí zinkom 

[Cr(H20)6]2+ + [Zn (H20),]2+ + 1/2 H, (32.2) 
alebo rozpúšťaním práškového chrómu v zriedenej kyseline 

Cr + 2 H 30 + + 4 H 20 [Cr (H20)6]2+ + Hi (32.2) 

Obvykle touto reakciou vznikajú modro sforbené soli hexaakvachrómna.té, ktoré možno 
izolovať aj v kryštalickom stave. Z vodného roztoku sa vylučuje ako pentahydrát CrS04 • 5 H 20 . 
Monohydrát síranu hexaakvachrómnatého [Cr(H20 )6]SO • . H20 je izomorfný so zelenou skalicou 
(Fe(H2 0)6]S04 • H 20 (pozri str. 636), lebo katión chrómnatý a železnatý majú podobné iónové 
polomery. Známe sú však aj komplexy s inými ligandmi, nielen s molekulami vody , nápr. 
(Cr(NH3 ) 6 )CI, , K 4 [Cr(CN)6) a i. Komplex s hydrazínom zloženia CrCh. 2 NzR, je vo vode neroz . 
pustný a na vzduchu sa p rakticky neoxiduje. Podobne stály je a.j monohydrát octanu chróm­
natého (Cr(CH 3C00h] . H 20, ktorý na rozdiel od ostatných zlúčenín chrómna.tých je dia.magne­
t ický, keďže má štruktúru diméru, kde štyri elektróny z d-orbitálov každého a.tómu chrómu sú 
navzájom spárené za. tvorby vazieb chróm-chróm, podobne ako pri octane meďna.tom s ana­
logickou štruktúrou (pozri str . 553). 

Bezvodé soli (napr. halogenidy ) chrómna.té nemožno pripraviť zahrievaním kryštalohydrá­
tov, lebo spravidla nastáva. ich h ydrolýza. Pripravujú sa obvykle rea.kciou chrómu s plynnými 
ha.logenovodíkmi (fluorovodíkom, chlorovodíkom, bromovodíkom), prípa.dne priamym zlučova.. 
ním chrómu s jódom. 

Zlúčeniny chromité 

Priamou rea.kciou chrómu s chlórom vzniká chlorid chromitý CrCh v podobe fialových 
kryštálov, ktoré možno pr~praviť aj dehydra.té.ciou kryštalohydrátu chloridom tionylu 

[Cr(H20)6) Ch + 6 SOCI, CrCh + 12 HCI + 6 S02 (32.4) 
ďalej za.hrievaním oxidu chromitého s chloridom uhličitým 

Cr20 3 + 3 CCl• 2 CrCl3 + 3 COCb (32.5) 
alebo reakciou oxidu chromitého s uhlíkom v prúde chlóru pri zvýěenej teplote 

Cr20J + 3 C + 6 Cli 2 CrCh + 3 COC12 (32.6) 
Bezvodý chlorid chromitý sa. vo vode prakticky nerozpúšta. Jeho rozpúšta.nie sa velmi 

urýohli pridsním malého množstva chloridu ohrómnatého. 

Zo zeleného roztoku chloridu chromitého vykryštalizuje tmavozelený dihydrát 
chloridu dichloro-tetraakvachromitého [CrCh {H20)4]Cl. 2 H20 , ktorý je jedným 
z izomérov hexahydrátu chloridu chromitého CrC13 . 6 H20. Ďalšie dva hydrátové 
izoméry sú jasnozelený monohydrát chloridu chloro-pentaakvachromitého 
[CrCl{H20)5]Cl2 • H20 a sivomodrý chlorid hexaakvachromitý [Cr{H20)6]Cl3 • V roz­
toku jestvujú všetky tri izoméry vo vzájomnej rovnováhe závislej od teploty, kon­
-0entrácie a zloženia roztoku. 

Okrem akva.komploxov jestvuje aj velký počet jednojadrových i viacjadrových komplex­
ných zlúčenín chromitých s inými ligandmi, ako je napr. amoniak, etyléndiamín, anióny kyani­
dové, tiokya.na.tanové, šťavefanovó a i. Atóm chrómu má v týchto komplexoch spravidla koordi­
na.čné číslo šesť a. oktaedrickú koordináciu. Pretože chromité komplexy v roztoku podliohajú len 
pozvolna substitučným reakciám (t. j. sú kineticky inortné), možno z roztokov izolova.ť velký 
počet „zmiešanýoh" komplexov s heterogénnou koordina.čnou sférou. Tieto komplexy ma.jú 
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rozmanité sfarbenie. Ako príklad možno uviest chlorid hexaamminchromitý [Cr(NH,)6]Cl3 , ktorý 
je predstavitelom tzv. luteosoU (latinsky luteus :i:namená žltý), chlorid chloro-pen$aammin­
chromitý [CrCl(NH3).]Ch ako predstavitefa tzv. purpureosoU (latinsky purpureus znamená pur­
purový), dalej tetrarodanodiaamminchromitan amónny NH4[Cr(SCN)4(NH3)2]. H~O, tzv. Rei­
neckeho aol a i. 

Katión hexaakvachromitý [Cr{H20)6J3+ je zložkou mnohých chromitých solí, 
napr. tmavofialového síranu chromito-draselného KCr(S04)z . 12 HzO, tzv. kamen.ca 
chromitého, ktorý je izomorfný s ostatnými kamencami (pozri str. 482). Modrofialový 
roztok kamenca chromitého je stály len za studena. Zahriatím sa sfarbuje na zeleno, 
keďže v déisledku hydrolýzy vznikajú rozličné viacjadrové chromité komplexy 
s kyslíkovými a síranovými mostíkmi. Kamenec chromitý a od neho odvodené 
komplexy sa používajú v garbiarstve pri vyčiňovaní koží. 

Za studena hydrolýza hexaakvachromitého katiónu neprebieha tak hlboko ako 
pri zvýšenej teplote, ale vzniká spravidla len hydroxo-pentaakvachromitý katión 

(32.7) 

Postupným pridávaním roztoku hydroxidu sa odstraňujú protóny aj z ďalších 
koordinovaných molekúl vody, až kým vznikne neutrálny trihydroxo-triakvachro­
mitý komplex, zodpovedajúci hydratovanému hydroxidu chromitému 

(32.8) 

Tento komplex má malú rozpustnosť, ktorá sa ešte zníži v důsledku jeho po­
zvofnej kondenzácie za vzniku viacjadrových komplexov pospájaných kyslíkovými 
mostíkmi, čo sa prejaví ako vylučovanie sivozelenej gélovitej zrazeniny 

2 [Cr(OH)3(H20h] ~ [(H20)3(0H)2CrOCr(OH)2(H20h] + HzO (32.9) 

atď. V nadbytku hydroxidových aniónov sa zrazenina hydroxidu .chromitého začína. 
opať rozpúšťať na zelený roztok chromitanu 

[Cr(OHh(H20h] +OH- ~ [Cr(OH)4(H20)2]- + HiO (32.10) 

Hydroxid chromitý je amfotérny, rozpúšťa sa nielen v roztokoch hydroxidov 
alkalických kovov, ale aj v roztokoch kyselín na zodpovedajúce soli 

[Cr(OH)J(H20h] + 3 H30+ ~ [Cr(H20)6]3+ + 3 HzO (32.11) 

Dehydratáciou možno z neho pripraviť zelenosfarbený oxid chromitý Cr20 3, 
ktorý sa používa ako pigment (chrómová zeleň). Obvyklejší spéisob prípravy oxidu 
chromitého je však termický rozkla.d dichrómanu amónneho 

(NH4}zCr207 = Cr203 + Nz + 4 HzO 

alebo redukcía dichrómanu alkalického kovu sírou 

Zlúčeniny chrómové 

(32.12) 

(32.13) 

Oxidáciou oxidu chromitého kyslíkom pri zvýšenej teplote (t. j. pražením na 
vzduchu) v zásaditom prostredí vznikajú žito sfarbené chrórnany 

2 Cr203 + 4 Na2C03 + 3 0 2 = 4 Na2Cr04 + 4 002 (32.14) 
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Chrómanový anión CrO~- je vo vodnom roztoku stály len v zásaditom prostredí, 
Gkysrovaním sa rovnováha rýchlo posúva k tvorbe oranžovo sfarbených dichróma­
nových aniónov Cr20~-

2 CrO~- + 2 li30+ ~ Cr20~- + 3 H20 (32.15) 
žltý oranžový 

V koncentrovaných silno kyslých roztokoch jestvujú aj vyššie kondenzované 
kyseliny trichrómové H2Cr301o a tetrachrómové H2Cr4013. 

Dichrómanový anión, ktorý má štruktúru dvoch tetraédrov spojených navzájom 
a.tómom kyslíka, má silno oxidačné vlastnosti 

E 0 = +1,33 V (32.16) 

Táto jeho schopnost sa využíva v odmernej analýze pri stanovení rozličných 
oridovatefných látok, na.pr. železnatých katiónov 

Or20~- + 6 [Fe(H20)6] 2 + 14 H30+ = 2 [Cr(H20)6]3+ + 6 [Fe(H20 )6]3+ + 9 H 20 
(32.17) 

alebo pri príprave chromitých solí z dichrómanov redukciou oxidom siričitým 

Cr20~- + 3 S02 + 2 H30+ + 9 H20 = 2 [Cr(H20)6]3+ + 3 SO~- (32.18) 

Chrómany majú podstatne slabšie oxidačné účinky než dichrómany 

CrO~- + 4 H20 + 3e ~ Cr(OH)J + 5 <?H-; E 0 = -0,13 V (32.19 ) 

preto sa na tento účel prakticky takmer nevyužívajú. 
Pridaním koncentrovanej kyseliny sírovej do koncentrovaného roztoku di­

chrómanu draselného sa vylúčia tmavočervené ihličkovité kryštály oxidu chrómového 
0r03 

(32.20) 

Oxid chrómový je dobre rozpustný vo vode na kyselinu dichrómovú H2Cr20 7 , 

ktorá je stála len v roztoku 

2 Cr03 + 3 H20 = 2 H30 + + Cr20~­
V zásaditých roztokoch vznikajú chrómany 

Cr03 + 2 OH- = CrO~- + H20 

(32.21) 

(32.22} 

Chrómany a dichrómany alkalických kovov, ako aj amónne soli sú vo vode 
dobre rozpustné. Málo rozpustný chróman olovnatý PbCr04 sa upotrebúva ako 
pigment (chrómová žUá). 

Zahrievaním dichrómanu draselného s chloridom draselným v prostredí kon­
centrovanej kyseliny sírovej vydestiluje z reakčncj zmesi chlorid chromylu Cr02C]z 

K1Cr201 + 4 KCI + 6 Hz804 = 2 Cr02Ch + 6 KHS04 + 3 H20 (32.23} 

Je to tmavočerveno sfarbená prchavá kvapalina so silno oxidačnými vlastnos­
ťami, ktorá sa vodou ihneď hydrolyzuje na kyselinu dichrómovú a kyselinu chloro­
vodíkovú 

(32.24) 



612 ANORGANICKÁ CHÉMIA 

Z roztoku dichrómanu draselného v kyseline chlorovodíkovej vykryštalizuje 

oranžovo sfarbený chlorochróman draselný K[Cr03Cl] 

(32.25) 

Známe sú aj rozličné peroxokomplexy chrómu. Napríklad okyslený roztok 

dichrómanu draselného vytvára s peroxidom vodíka modro sfarbený peroxokomplex 

CrVIQ(02)2, ktorý možno extrahovať do éteru, kde je stálejší. Ak sado tohto étero­

-vého roztoku pridá pyridín alebo podobná Lewisova zásada, vykryštalizuje po od­

parení éteru oxo-cliperoxochrómový adičný produkt zloženia CrVI0(02)z. py, ktorý 

má molekulu tvaru pentagonálnej pyramidy. 

\ 
Obr. 32.3. Model aniónu Mo,O~; 

V zásaclitom prostredí reaguje chróman draselný s peroxidom vodíka na červeno­

hnedo sfarbený peroxokomplex chromičný M!(CrV(02)4]. Kyslíkové atómy štyroch 

rovnocenných peroxoskupín tu vytvárajú okolo atómu CrV deformované dodeka­

edrické usporia.danie. 

Zlúčeniny chromičné a chromičité sú spravidla stále len v bezvodom stave, napr. v podobe 

halogenidov a. oxid-ha.logenidov. Vo vodnom roztoku sa. rýchlo disproporcionujú: 

3 CrV CrIII + 2 ervr 

3 CrIV = 2 CrIII + Cr VI 

VÝSKYT V PR(RODE, PRfPRAVA A POUŽITIE CHRÓMU 

(32.26) 

(32.27) 

Chróm sa v zemskej kóre vyskytuje dosť zriedkavo (6 . 10-3 mólových %), 

najma v poďobe minerálu chromitu FeCr20 4. Je to podvojný oxid železnato-chromitý 

so štruktúrou spinelu (pozri str. 259). Redukciou chromitu uhlíkom v elektrickej peci 

FeCr204 + 4 C = Fe + 2 Cr + 4 CO (32.28) 
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vzniká zliatina chrómu a železa, tzv. ferochróm, ktorý sa pridáva ako prísada do ocelí, 

keďže podstatne zlepšuje ich vlastnosti. Malé množstvá chrómu (1 až 2 %) zvyšujú 

pevnosť a húževnatosť ocele, vačšie množstvá (4 až 10 %) zvyšujú pevnosť pri vyso­

kých teplotách a odolnosť proti korózň. Zliatiny železa s chrómom a niklom (napr. 

18 % chrómu a 8 % niklu) sa nazývajú nehrdzavejúce ocele a pre ich odolnost proti 

chemickým a atmosferickým vplyvom sa rozsiahle upotrebúvajú v chemickom 

a potravinárskom priemysle. 
Óistý chróm možno pripraviť z oxidu chromitého aluminotermicky 

AH =-544 kJ (32.29) 

alebo elektrolýzou roztoku chrómanu chromitého Cr2(Cr04)3, obsahujúceho rozličné 

prísady (sírany, fosforečnany, boritany). 
Okrem ferochrómu sa chromit spracúva na chrómany pražením na vzduchu 

v p~ítomnosti zásadito reagujúcej látky, napr. potaše 

(32.30) 

Chróman draselný sa od nerozpustného zvyšku oddelí vylúžením vodou a po 

okyslení sa z roztoku kryštalizáciou získa dichróman draselný. 
Značná časť chromitu sa upotrebúva aj na. výrobu žia.ruvzdorných chróm­

magnezitových tehál, používaných ako výmurovka vysokých pecí. 

MOLYBD~ NA VOLFRÁM 

Molybdén a volfrám sa viacerými fyzikálnymi vlastnosťP-mi podobajú r..a chróm 

(tab. 32.2). Sú to sivé kovy, kryštalizujúee v kubických priestorovo centrovaných 

štruktúrach. Vyznačujú sa vysokými bodmi topenia a varu (volfrám je najťažšie 

taviteTný kov). :Cahko sa pasivujú a sú potom značne odolné oproti účinku kyselin 

a atmosferických vplyvov. 

ZLÚČENINY MOLYBD~NU A VOLFRÁMU 

Molybdén a volfrám sa v zlúčeninách vyskytujú v oxidačných stupňoch VI, V, 

IV, III, II, I, O a - II. Najstálejšie z nich sA_~lúčenll;!y_.rp2!y1?_g.énové_a volfrágiQ.vé, 

ktoré majú podstatne slabšie o;ídačn~_.vJa~!!_osti n~~ _analogické zlúčeni_i:!:Y chrómové, 

pričom zlúJeniny_yolfr~mové sú z tohto hfadiska_ stálejšie než zlúčeniny molybdé-

_ nové. Odlišnost od chrómu sa prejavuje aj na zložení halogenidov, keďže p~i molyb­

déne a volfráme sa vyskytujú vo vačšom počte aj halogenidy s vyššími oxidačnými 

stupňami atómov kovu (tab. 32.5). 

HaJ,ogenidy molybdénaté a. volfrámnaté MX2 se. podsta.tne líšia od halogenidov chrómna.tých. 

Na.príkla.d vzorec MoCh vyja.druje len stechiometrické zloženie tejto zlúčeniny, ktorá neobsahuje 

nijaký jednodµchý ión Moz+, prípadne a.tóro Moll, ale jej št.ruktúru možno vyjadriť vzorcom 

[Mo5Cl 8]Cl4 • Ka.tión [Mo0Cl8JH je kla.ster°:tJ{ komplexom (pozri str. 552), v ktor.om šesť a.tómov 

molybdénu se. na.vzájom via.že vazba.rm kov- ov, pričom sú umiestnené v rohoch oktaédra, kým 

osem atómov chlóru je umiestnených v rohoch kocky (obr. 26.23c). 
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Tobufka 32.5 

HALOGENIDY MOLYBD~NU A VOLFRÁMU 

VI MoFó 
WFó WCl6 WBr6 

v MoF, MoCI, 
WCI, WBr, 

IV MoF4 MoCl4 MoBr4 Mol4 

WF4 wc1. WBr4 

111 Mof3 MoC'3 M0Br3 Mob 
W8r3 

li MoCl2 MoBr2 Mol2 

WCb WBr2 Wh 

Zlúčenine. [Mo6Cl8]Cl. se. nerozpúšta. vo vode, ani v lúče.vke krá.lovskej. Štyri e.tómy chlóru, 
vie.ze.né mimo kle.soorového komplexu, možno na.hra.elit inými e.niónrni, ne.pr. e.niónom OH- za. 
vzniku [Mo6Cl8] (OH)4 • 14 H20. Volfrám tvorí obdobné kle.soorové komplexy. 

Ani vyššie halogenidy molybdénu a. volfrámu nie sú v tuhom skupenstve monomérrni. Ne.­
príklad fluorid molybdeničný MoF, je tetramér a chlorid molybdeničný MoCI, je dimér (obdobne 
e.ko chlorid niobičný, pozri str . 600). V týchto polyméroch sú atómy kovu pospájané p rostred­
níctvom halogenidových rnostíkov a rnajú oktaedrickú koordináciu. 

Spomedzi zlúčenín molybdénu a volfrámu najdóležitejšie sú molybdénany a vol­
frámany. Možno ich pripraviť reakciou oxidov Mo03 , prípadne W03 s hydroxidmi. 
_'fťlt.r!!edrické aniQ.:µy)\1!00l-:,_príJ2!J.Jine_W.Q~- vznikajú len v silno zásaditom prostredí, 
kým v menej zá~ditorg až kysJ9m J!rostre9.í sa v závisiosti od pH tvori!J. _rgz_li~é­
izopolyanióny (pozri str. 599). Napríklad z roztoku, vznikajúceho rozpúšťaním oxidu 
molybdénového Mo03 v koncentrovanom roztoku amoniaku, vykryštalizuje po 
ochladení molybdénan amónny (NH4)2Mo04 , odparením alebo zneutralizovaním 
nadbytku amoniaku možno zasa získať kryštalizáciou takmer neutrálneho roztoku 

I (pH= 6) heptamolybdénan hexaamónny (NH4 )6Jl.fo70 24 . 4 H 20. Jeho vznik možno 
1

1 

objasniť kondenzáciou aniónov l\fo0~-

7 MoO~- + 8 H30+ = Mo70~4 + 12 H20 (32.31) 

V kyslom prostred.í (pH= 3) prebieha kondenzácia ešte hlbšie a vznikajú okta­
molybdénany 

(32.32) 

Polymolybdénanové, prípadne polyvolfrámanové anióny sú zložené z oktaédrov 
M06, pospájaných navzájom atómami k.Yslíka, pričom atómy MoVI, prípadne wvr, 
na rozdiel od atómov CrVI v polychrómanoch (pozri str. 611), majú koordinačné 
číslo šesť. Napríklad štruktúru aniónu Mo70~4 možno znázorniť podra obr. 32.3. 

Volfrám má ešte výraznejšiu tendenciu tvoriť polyanióny než molybdén. Naj­
obvyklejšie sú hexavolfrámany s aniónom HW60ll a dodelcavolfrámany s aniónom 
W120l?-, tzv. paravolfrámany, ako aj tzv. metavolfrámany s aniónom W120~9. Molyb­
dénany a volfrámany sú spravidla bezfarebné (na rozdiel od chrómanov). S výnimkou 
solí amónnych a solí alkalických kovov sa vo vode len málo rozpúšťajú. 

Okrem izopolyaniónov, vznikajúcich kondenzáciou samotných molybdénanov, 
prípadne volfrámanov, jestvuje ešte velký počet heteropolyaniónov vznikajúcich 
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kondenzáciou molybdénanových alebo volfrámanových aniónov s inými kyslíkatými 
aniónmi, napr. s kremičitanovými, fosforečnanovými, arzeničnanovými, boritano­
vými, telúranovými a pod. V týchto aniónoch sa nachádza centrálny tetraéder, napr. 
SiOj- alebo P01-, prípadne centrálny oktaéder, napr. TeO~-, okolo ktorého sú 
usporiadané oktaédre Mo06 , prípadne W06 , pospájané atómami kyslíka v rohoch 
alebo hranách polyédrov. Ako príklad možno uviesť: 

SiM0120!0 
AsM0120lo 
PW120l0 
BW120~o 
TeM060~4 

dodekamolybdátokremičitan 
dodekamolybdátoarzeničnan 
dodeka volframá.tofosforečnan 
dodeka volframátoboritan 
hexamolybdátotelúran 

Redukciou V<!_~_!~~n~~.!!:.1!.<_!!:Ii~~ kovov (_!1.apr. vod~om, vol(ráf!!Qm !!J~12Q_elektroche· 
micky) vzruke.jú intenz~. sfarbené, málo ree.ktívne tuhé lát)fy_~.ffi~AA.ého zloženi~ M~WO _ 
(M - Li, Ne., K), ~.!_I _?:. x ~V kryštálo_y:~ štru~~_!ý~lá~k~~ýva.n~ch oolfr_ám()Vé_ 
bronzy, so stúpe.jóo1m ob;ialiom 1ónov alkalického kovu zodpovede.júce. čase at mov wv1 se. 
ne.hrádza atóme.mi wv (čo je nevyhnutné pre ze.ohove.nie elektrickej neutrálnosti kryštálu). 
Volfrá.mové bronzy me.jú polovodičové vlastnosti. Sú známe e.j obdobné molybdénové br~zy._ 

Zlúčeniny molybdénu o. volfrá.mu se. vo všeobecnosti tažšie redukujú než zlúčeniny chrómu. 
Nižšie oxide.čné stupne sú málo stále (ne.jma pri volfrá.me). Možno ich stabilizovat lige.ndmi, ktoré 
móžu tvorit datívne n-vtizby s atómami molybdénu alebo volfrámu. Napríklad Moll' a wrv sa 
stabilizujú v podobe oktakyanokomplexov s anióruni [Mo(CN)aJ•- a [W(CN)8]•-. 

Redukciou vodnej suspenzie oxidu molybdénového slabými redukovadlami nnika.jú 
tmavomodro sfarbené zrazeniny povtičšinou koloidného charakteru. Dokázala sa existenoia via­
cerých chemických indivíduí, ktorých spoločnou vle.stnostou je, že priemerný oxide.čný stupeň 
sa pohybuje od pať do šest, ne.pr. Mo02,0 (0H), Mo0M(OH)0,„ l!Io02, 88 • H 20 e. i. leh modré 
sfarbenie sa využíve. v ane.lytickej chémii a. vo farbia.rstve. 

VÝSKYT V PRÍRODE, PRÍPRAVA A POUŽITIE MOLYBD~NU 
A VOLFRÁM U 

Molybdén a. volfrám sú pomerne vzácne prvk-y. V zemskej kóre se. na.chádza porie.dkovo 
10- 5 mólovýoh % roolybdénu, prípa.dne volfrárou. V prírode se. vyskytujú ne.jroa v podoba mine­
rá.lov molybdenitu MoS2, volframitu (Fe, Mn)W04 e. scheelitu CaW04 • 

Molybdén sa vyrábe. redukciou oxidu roolybdénového, pripraveného pražením molybdenitu 

MoS2 + 7/2 0 2 

Mo03 + 3 H, 

Mo03 + 2 S02 

Mo+ 3 H 20 

Oxid volfrámový, potrebný ne. výrobu volfrámu redukciou vodíkom, 
framitu prevedením na. volfráme.n sodný a ne.sledujúcim okyslením 

(Fe, Mn)WO. + NaiC03 Na.,wo. + (Fe, Mn)COJ 

Na2WO. + H2SO. W03 + Na.2SO. + H20 

(G2.33) 

(32.34) 

sa pripraví z vol-

(32.35) 

(32.36) 

Pretože molybdén a volfrám majú vefmi vysoké body topenia, redukciou nevznikajú roz­
tavené kovy, ale len kovové prášky, ktoré se. na kompa.ktný kov požadovaného tvaru a rozmerov 
spra.cúva.jú lisovaním pri vysokých teplotách a. tla.koch (tzv. prááková metalurgia). Keďže mo­
lybdén a. volfrám sa. pri vysokej teplota !a.hko zlučujú s kyslíkom, treba. lisovanie uskutočňova.t 
v ochrannej atmosféra (ne.pr. pod argónom). 

Obidva kovy roajú rozsia.hle priemyselné upotrobenie ako legova.cie prísady do ooelí, lebo 
zvyšujú ich tvrdost a. odolnosť proti vysokým teplotám a koróz'ii. Volfrám sa pre svoj vysoký bod 
topenie. všeobecne používe. na. zhotovova.nie žiarovkových vlá.kien. 



33. PODSKUPINA MANGÁN U 

Do VIIa podskupiny periodickej sústavy sa zaraďujú prvky podskupiny man­
gánu: mangán, technécium a rénium. 

Atómy všetkých troch prvkov majú elektrónovú konfiguráciu valenčných orbi­
tálov ((n-l)d)S(ns)2• Napriek tomu, podobne ako pri· prvkoch v predchádzajúcich 
podskupinách a aj v VIIa podskupine sa prvok s najnižším atómovým číslom, man­
gán, vlastnosťami podstatne líši od ďalších dvoch prvkov, technécia a rénia. Z hodnot 
kovalentných polomerov (tab. 33.1), ako aj z kovových polomerov (tab. 33.2) možno 
usúdiť, že vlastnosti rénia sú vefmi ovplyvnené lantanoidovou kontrakciou, takže sú 
podobné vlastnostiam technécia. Jej dosledkom je aj vysoká hustota a vysoký bod 
topenia rénia (tab. 33.2), ktoré prevyšuje len volfrám. 

ATÓMOVÉ VLASTNOSTI PRVKOV PODSKUPINY MANGÁNU 

lonizačná energia [eV] 
M = M+ + e 
M+ = M>+ + e 
M>+ = MH+ e 
Ml+ = M<+ + e 

Kovový polomer [n m] 
lánový polomer [nm) 

Mz+ 
MH 

. M<+ 
M7+ 

Kovalentný polomer [nm] 

Elektronegativita podra Paulinga 

Mn 

7,432 
15,636 
33,69 
52 
0,127 

0,080 
0,066 
0,060 

0,1178 

1,5 

Te 

7,28 
15,26 
29,54 

0,135 

0,056 
0,1271 

1,9 

Tabufka 33.1 

Re 

7,87 
16,6 

0,137 

0,07 
0,056 
0,1283 

1,9 

Hoci všetky tri prvky majú sedem valenčných elektrónov a vzhfadom na to ich 
maximálny oxidačný stupeň je VII, jednako manganistany sa svojimi silriými oxi­
dačnými vlastnosťami výrazne líšia od technecistanov a renistanov. Najstálejšími 
zlúčeninami mangánu sú zlúčeniny mangánaté, naproti tomu zodpovedajúce zlúčeniny 
technécia a rénia v oxidačnom stupni II nie sú známe. 
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Tabufka 33.2 

VLASTNOSTI PRVKOV PODSKUPINY MANGÁNU AKO JEDNODUCHÝCH 

LÁTOK 

Mn Te Re 

Bod topenia [0 C] 1 244 2140 3180 

Bod varu rCJ 2 097 s 900 
Hustota [g. cm-J] 7,2 (20°) 20,SJ 

Atomizačné teplo pri 25 °C [kj . moJ - 1] 280 (649) (791) 

Tvrdosť v Mohsovej stupnici s.o 
Štandardný potenciál MHI M [V] -1,18 

Merná elektrická vodivosť pri O °C [MS . m- 1) s.o 

Uvedené prvky majú však aj niektoré spoločné znaky; napr. ich oxidy typu 
M02 sú značne stabilné. Podobnosť sa prejavuje aj oproti susedným prvkom v rámci 
periódy: všetky tvoria anióny typu MO~-, napr. v chrómanoch, mangánanoch a že­
lezanoch. V oxidačnom stupni VII možno pozorovat aj podobnosť s prvkami VIIb 
podskupiny, halogénmi, keďže napr. atómy CIVII a Mn VII majú formálne podobnú 
(osemelektrónovú) konfiguráciu vonkajšej elektrónovej vrstvy. Napríklad mangani­
stany i chloristany majú tetraedrickú štruktúru aniónov, sú izomorfné (vytvárajú 
zmesové kryštály), majú oxidačné vlastnosti a pod. 

MANGÁN 

Sposob vazby 

Pri atóme mangánu je všetkých pať 3d-orbitálov obsadených po jednom elek­
tróne, čo je také stabilné usporiadanie, že sa najfahšie odovzdávajú dva elektróny zo 
4s-orbitálu; tým je podmienená mimoriadna stálosť oxidačného stupňa II. Atóm 
mangánu v zlúčeninách mangánatých má najčastejšie oktaedrickú koordináciu. 
Zlúčeniny mangánaté sú paramagnetické. Magnetický moment vysokospinových 
mangánatých komplexov, t. j. komplexov s ligandmi vytvárajúcimi slabé ligandové 
pole symetrie O", ako je napr. [Mn(H20)6]2+, zodpovedá elektrónovej konfigurácii 
d-orbitálov (t2g)3 (eg)2 s piatimi nespárenými elektrónmi (µer 'Z 5,92 B.M.). Pri nízko­
spinových mangánatých komplexoch, s ligandmi vytvárajúcimi silné ligandové 
pole symetrie 011., napr. [Mn(CN)6] 4 - , magnetický moment zodpovedá elektrónovej 
konfigurácii d-orbitálov (t29 ) 5 s jedným nespáreným elektrónom (µer ~ 1,73 B.M.). 

Vysokospinové oktaedrické zlúčeniny mangánaté a manganité s konfiguráciou 
(t2g)3 (e9)2, prípadne (t29)3 (e9 )1, sú kineticky labilné a rahko podliehajú substitučným 
reakciám vo vodnom roztoku. Naproti tomu nízkospinové oktaedrické komplexy 
mangánu s konfiguráciou (t2u)6, (t2g)5 a (t2g)4, napr. [MnI(CN)6]5- , [MnII(CN)6] 4 -

a [MnIII(CN)6 ]3- , sú kineticky inertné (pozri str. 562). 
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Obr. 33.1. Energetický diagram molekulových orbítálov v anióne Mn0 4 
fa rebnými šipkami sú vyznačené tri elektrónové prechody (pozri text) 

Ci 
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Všetky zlúčeniny mangánu, ktoré majú elektróny v d-Órbitáloch, sú farebné. 
Intenzívne sfarbené sú však aj zlúčeniny manganisté, napriek tomu, že atóm Mn vn 
neobsahuje v d-orbitáloch elektróny. Absorpcia viditeiného žiarenia je tu podmie­
nená iným typom elektrónových prechodov_ ako d +- d-prechodm,i. 

Anión Mn04 má atóm MnVII tetraedricky koordinovaný štyrmi atómami kyslíka a jeho 
energetický diagram molekµlových orbitálov je znázornený na obr. ·33.L.Tento ukazuje na veimi 
významnú účasť n-vazieb vo vazbovom systéme aniónu ~n04. 

Tabulka 33.3 

KOORDINAČNÉ POLYÉDRE ATÓMU MANGÁNU 

Koordinačné Polyéder o.xidačný Príklady 
či s lo stupeň 

tetraéder -Ill ' [Mn(N0)3.CO] 

li [Mnc1.p-

4 v Mno~-

VI Mn O!-

VII Mno.-

štvorec li [M n(H20).]1+ 

5 trigonálna -I [Mn(CO)s]-
bipyramída 
tetragonál na 
pyramída 111 [MnCl5]2-

oktaéder o [Mn2(CO)io] 

[Mn(CN)6]5-

6 li [Mn(H20)6]2+; [Mn(CN)6]•-

Ill [Mn(CN)6]3-; [MnF6]3-

IV [MnCl6]2-

Pretože v mangarustanovom anióne met nespárených elektrónov, mal by byť diamagnetický. 
V skutočnosti prejavuje slabý teplotne nezávislý paramagnetizmus, ktorý nesúvisí s nespárenými 
elektrónmi. Purpurové sfarberue manganistanového aniónu je spósobené vzbudením elektrónu 
z nevazbového orbitálu do najbližšieho protivazbového orbitálu (e* +- t1), ktoré nastáva pri 
18 300 cm-t (asi 546 run), čím sa absorbuje žltozelená oblasť spektra a prechádza modré a fialové 
žiarenie, ktoré vnímame ako fialové sfarberue. Ďalšie dva spósoby vzbudenia elektrónov vyžadujú 
absorpciu ultrafialového žiarerua (e* +- t2 ; 32 200 cm-1 a tt +- t1; 44 000 om-1), a preto neovplyv­
ň_ujú sfarberue mangarustanového aruónu. 

Okrem zlúčenín mangánatých, manganičitých a manganistých, ktoré sú naj­
bežnejšie, sa mangán vyskytuje vo všetkých oxidačných stupňoch od VII po -III 
(tab. 33.3). Obdobne ako pri zlúčeninách iných prechodných prvkov, nízke oxidačné 
stupne sú stabilizované ligandmi, schopnými vytvárať datívne n-vazby, napr. 
molekulami CO, kým vysoké oxidačné stupne prednostne vznikajú s ligandmi s vy­
eokou elektronegativitou (atómy O-II). 
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MANGÁN AKO JEDNODUCHÁ LÁTKA 

Mangán je striebrobiely kov vzhladom podobný železu. Na rozdiel od železa nie 
je feromagnetický. Kryštalizuje v troch modifikáciách v závislosti od sposobu prí­
pravy. Aluminotermicky vznikajú kubické modifikácie a, a fJ so zložitou štruktúrou, 
ktoré sú krehké a veTmi tvrdé (rýpu aj sklo). Elektrolyticky sa tvorí modifikácia y 
s kubickou plošne centrovanou štruktúrou, ktorá je ohybná, tažná a makká. 

Mangán je neušTachtilý kov, ktorý sa móže rozpustit v kyslých aj v zásaditých 
roztokoch na mangánaté zlúčeniny, pričom sa uvolňuje vodík. V práškovom stave 
reaguje aj s vodou a patrí t eda medzi najelektropozitívnejšie kovy podobne ako 
hliník. Na rozdiel od kovov, ktoré sú v periodickej sústave pred ním (napr. od 
chrómu), mangán sa nepasivuj!?~ lebo oxidová vrstvička na povrchu ho nechrání pred 
ďalším účinkom oxidačných činidiel. 

Oxidačno-redukčné vlastnosti mangánu a jeho zlúčenín vo vodnom roztoku v ne­
prítomnosti ligandov, ktoré by sa s atómom mangánu viazali pevnejšie než molekula 
H20 alebo anión OH-, vyjadrujú oxidačno-redukčné diagramy (údaje vo V) 

kyslé prostredie 

I 
+1,5 --- -----

+ 0,564 +2,3 + 0,95 t +1,51 
Mn04 - MnOi- - Mn02 - Mn3+(aq) - [Mn(H20)6]z+ I I +1,695 A- i · +1,23 A A-

+ 1,51--- - -------'I 

- 1,18 
-Mn (33.1) 

zásadité prost redie 
+ 0,564 + 0,60 -0,2 + 0,1 

Mn04 - MnOi- -----.. MnOz . xHzO ~ Mn203 . xH20 - Mn(OH)z .___.. 
I +0,59 ___ .+.. I 0,05 A 

-1,55 (33.2) 
-Mn 

ZLÚČE NINY M A'NG ÁN U 

Zlúceniny mangánaté 

Spomedzi zlúčenín mangánu je · v kyslom a neutrálnom prostredí naj stálejší 
oxidačný stupeň MnII (mangánaté zlúčeniny), ktorý je obvykle reprezentovaný 
ružovo sfarbeným katiónom hexaakvamangánatým [l\fo(H20)6]2+ . Naproti tomu 
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v zásaditom prostredí móže málo rozpustný biely hydroxid mangánatý Mn(OH)z 
jestvovať len v neprítomnosti kyslíka, ktorým sa rýchlo oxiduje na tmavohnedý 
nerozpustný hydratovaný oxid manganitý, prípadne až na Čiernu zrazeninu hydra­
tovaného oxidu manganičitého. Redukciou vyšších oxidov mangánu vodíkom vzniká 
zelený oxid mangánatý MnO , vo vode takmer nerozpustný. 

Mangánaté soli jestvujú so všetkými známymi aniónmi. Vo vode rozpustné soli 
sa vyskytujú v roztoku obvykle v poďobe katiónu [Mn(H20)6[2+. V tuhom stave 
jestvujú obvykle v poďobe ružovo sfarbených kryštalohydrátov, z ktorých najdólc­
žitejšie sú Mn804 . 7 H 20 , Mn(N03)z. 6 H20 a MnC)z. 4 H20. Z málo rozpustných 
solí má upotrebenie v analytickej chémii pleťovo sfarbený sulfid mangánatý MnS a na 
bielo sfarbený heptahydrát fosforečnanu mangánatého Mn3(P04)z. 7 H20, ktoré sa 
využívajú na dokaz mangánatých iónov. 

Rozpustnosť mangánatých solí. sa vo všeobecnosti podobá rozpustnosti podob­
ných solí horečnatých a železnatých, čo je podmienené ro:vnakým nábojom a blíz­
kymi iónovými polomermi iónov Mnz+, Mgz+ a Fez+, ako aj ich neschopnosťou 
vytvárať analogické ióny [M{H20)6]2+. 

Zlúčeniny manganité, manganičité, ~anganičnany a mangánany 

Manganité soli sú vo vodnom roztoku nestále a samovofne sa disproporcionujú: 

2 MnH(aq) + (12 + x) H20 

Vo vodnom prostredí sú teda stále len také zlúčeniny manganité, ktoré sú neroz­
pustné, napr. Mn203 . X H20, alebo také, ktoré vytvárajú rozpustné vermi stále 
komplexy, napr. [Mn(CN)6] 3- alebo [MnF4]- . Z halogenidov manganitých je v tuhom 
skupenstve známy len červenofialovo sfarbený fluorid manganitý MnF3 a jeho di­
hydrát MnF3 . 2 H20. 

Šedočierno sfarbený kryštalický oxid manganičitý Mn02 je pomerne stály, 
pretože sa nerozpúšťa v zásaditom ani v. neutrálnom prostredí (oxiduje len vefmi silné 
redukčně činidlá, napr. jodidy alebo sírovodík). Naproti tomu v kyslom prostredí má 
silné oxidačné vlastnosti, napr. kyselinu cblorovodíkovú oxiduje na chlór (rovnica 
12.7). Vzhfadom na to nebol v čistom stave izol<. vaný napr. chlorid manganičitý 
MnCl4, poznáme však fluorid manganičitý MnF 4. 

Hydrátovaný hnedočierno sfarbený oxid matiganičitý Mn02 • x H20 možno 
pripraviť redukciou vodného roztoku manganistanu draselného v zásaditom pro­
stredí. Je reaktívnejší ako kryštalický Mn02 • Používa sa najma v organickej chémii 
ako oxidačné činidlo. ~ 

V zásaditom prostredí (tavením s hydroxidom draselným) sa oxid manganičitý \ 
oxiduje vzdušným kyslikom na tmavozeleno sfarbený mangánan 

Mn02 + 2 KOH + 1/ 2 02 = K 2Mn04 + H 20 (33.4) 

Mangánany M!Mn04 sú vo vode dobre rozpustné. Stále sú len v silnozáEaditom 
prostredí, kým v neutrálnom prostredí sa rýchlo disproporcionujú: 

(33.5) 

Mangánany sa siričitanom sodným redukujú na tmavomodré manganičnany 

I 
\. 
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MJMn04 • Manganičnany sa kyslíkom Tahko oxidujú a v kyslom vodnom roztoku sa 
disproporcionujú 

(33.6) 

Zlúčeniny manganis~é ' · · 

Manganist,any .M1Mn04 sú vefmi silné oxidačné činidlá, a to ako v kyslom 
prostredí 

Mn04 + 2 H20 + 8 H+ + 5e ~ [Mn(H20)6]2+; E 0 = +1,51 V (33.7) 

Mn04 + 4 H+ + 3e ~ ~n02 + 2 H20; É 0 = +1,695 V (33.8) 

tak aj v zásaditom prostredí 

Mn04 + 2 H20 + 3e - Mn02 + 4 OH- ; E~ = +0,59V (33.9) 

_ Vzhfa<;l.om P-~lo krL:J:!l!.iaj~aj§~\l_Q~i.d.~č_l!é _9_iriiQ!.it §P &Qh.opné zoxi_gov:ať m.!k_ngán _ _ 
z niektory-ch ni~š~c~ oxida~~_h ~~ňO_! na i;n-anganistan,_n~r. bizm~ičnan so~ný 
alebo oxid olovič112;Y v E_rostredr&y:sefín:y: _9.us1čn~L 

. 2 [M:O(H20)6]z+ + 5 Bi03 + 14 H;iO'I- - 2 Mn04 4- 5 Bil+(aq) + 33 H20 
(33.10) 

2 [Mn(H20)6]2+ + 5 Pb02 + 4 H30+ 2 Mn04 + 5 Pb2+(aq) + 18 H20 
(33.11) 

. _MI!JlgfilIB..n...al!t_pruw~hló.m_dQ .z;á§!!ditéh.o_roz.t.o . .ku_zoxiduje_vzniknutým 
chlórnanom na · mangani~tan ~ --

(33.12) 

Výhodným spósobom I!ríprayy manganistJ!:.Qll_,...;yx.gii~I.!ÝJil ai.rui~11n:selne1... j_~ 
elektrochemická oxidácia. mfil}g!!_nan..JL_ __ 

(33.13) 

Silné oxidačné vlastnosti manganistanu draselného _K.Mn04, ktorý je naj­
obvyklejším manganistanom, sa využívajú najma v ana.lytickej chémii na stanovenie 
rozličných redukujúcich látok (manganometria), napr. železnatých solí alebo peroxidu 
vodík a 

Koniec reakcie indikuje zánik intenzívneho purpurového sfarbenia manganista­
nového aniónu (prítomný mangánatý katión je ~ roztoku len ve!mi slabo ružový). 

Reakcia. s redukčným činidlom je spočia.tku pomalá, avšak urýchfuje sa so vzrastaním kon· 
·centrácie mangánatého ka.tiónu v priebehu reakoie (autokatalýza, pozri str. 189). 

Zlúčeniny oxidov, mangánu s . vodou vefmi zretefne ilustrujú pokles ich zása­
ditých vlastností a vzrast kyslého charakteru so vzrastom oxidačného stupňa man­

, .gánu (tab. 33.4). 
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Tabufka 33.4 

ACIDOBÁZICK~ VLASTNOSTI HYDRÁTOV OXIDOV MANGÁNU 

Oxidačný Vzorec Acidobá:z:ický Typickt sor Sfarbenle 
stupeň charakter 

li Mn(OH)2 zásaditý Mn504 • 7 H20 ruiové 
Ill Mn203 .xH20 slabo zásaditý MnF3 červenofialové 

IV Mn02. xH20 amfotérny Mn(S0,)2 hnedočierne 

VI (H2MnO,) kyslý K2Mn04 zelené 
nestála 

VII HMn04 silno kyslý KMn04 purpurové 

Kyselina. mangánová nie je známa, kyselina. manganistá HMn04 jestvuje len vo vodnom 
roztoku. Možno ju pripraviť reakciou manganistanu bárnatého Ba(Mn04)2 so zriedenou kyselinou 
sírovou, pričom vzniká nerozpustný síran bárnatý 

(33.15) 

Účinkom koncentrovanei kyseliny sírovej na tuhé manganistan_y_yzniká oxid manganistí 
Mn20 2 v podobe explozívnej tmav ozelen ej olejovitej látky 

2 KMnO, + H2SO, ~ Mn20 7 + K 2SO, + H20 (33.16) 

2 Mn201 = 4 Mn02 + 3 02 (33.17) 

V nadbytku koncentrovanej kvseliny sírovej sa. manganistan draselný rozpúšťa na zel~ý 
roztok obsahujúci katióny trioxomanganisté MnO~ 

(33.18) 

VÝSKYT V PR(RODE, PR(PRAVA A POUŽITIE MANGÁN U 

Mangán je v prírode veimi rozšírený (0,032 mólových % v zemskej kóre). Vysky­
tuje sa výlučne v podobe zlúčenín, z ktorých najdóležitejšie sú oxidy burel čiže pyro­
luzit Mn02 , braunit Mn20 3 , manganit MnO(OH) a hausmanit Mn30 4 , ktorý je po­
dvojným oxidom 2 MnO. Mn02 • Významný je aj dialogit Mn003 • Mangánové rudy 
často obsahujú železo. 

Čistý m angán nemožno pripraviť redukciou oxidov uhlíkom pre veikú tendenci u mangánu 
reagovat s uhlíkom na karbid trimangánu MUJC. IDavná priemyselná metóda výroby čistého 
ma.ngánu je elektrolfza roztoku síranu alebo chloridu mangánatého v ele~lY2:éri, kde a.nódový 
a katódov r ieetor sú oddelené diafra ou. Anódová čast elektrol zéra obsahu'e silno kyslý 
roztok ma.ng!.natej ~!! {pH = J J, ký..!,Il v katódovej ča.sti?..-_ e _sa vy_ u u1e ovovy mang~ Je roz:­
tok takmer neutrálny (pH ~ 7 ~) . Je to preto, lebo z kysléh o roztoku mangánatej soli by sa 
mangán nevylúčil (E 0 = - 1,18 V). 

Mangán možno pripraviť aj a luminotermick,-y. Reakcie hliníka s oxidmi mangánu sú velmi 

11 
exotermické, napr.: 

3 Mn30.(s ) + 8 Al(s) = 9 Mn(s) + 4 A}z03(s); 6.H = - 2 519 kJ (33.19) 

Zo značnej časti mangánových rúd, obsahujúcich železo, sa nevyrába čistý 
mangán, ale jeho zliatiny so železom, tzv. feromangán (75 až 80 % Mn) a zrkadlovina 
(15 až 20 % Mn). Tieto zliatiny, obdobne ako to bolo napr. pri ferotitáne, ferovanáde 
a ferochróme sa vyrábajú redukciou zmeai o:xidov železa a mangánu uhlíkom. Po-
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užívajú sa vo veTkom množstve pri výrobe ocele. Mangán tu má dve hlavné funkcie. 
Najdoležitejšia je jeho veTká reaktivita pri vysokých teplotách, ktorá umožňuje od­
stránif. z roztavenej ocele zvyšky rozpustených zlúčenín kyslíka a síry, ktoré v poďobe 
oxidu alebo sulfidu mangánatého prechádzajú do trosky, čím sa zlepšuje kvalita 
ocele. Druhým sposobom využitia mangánu je príprava mangánových ocelí (obsahu­
júcich asi 10 % Mn), ktoré sú veTmi tvrdé a odolné proti opotrebeniu. 

Cistý me.ngán se. používe. ne. výrobu zlie.tin. Manganín (84 % Cu, 12 % Mn, 4 % Ni) se. 
pou.žíve. ne. výrobu elektrických odporov, lebo jeho elektrické. vodivost se. so zmenou teploty 
takmer nemení. H euslerove zliatiny, které okrem me.ngánu obse.hujú e.j hliník, cín alebo e.ntimón, 
sú feromagnetické (pozri str. 471). 

Zo zlúčenín me.ngánu má rozsie.hle priemyselné upotrebenie burel, e. to jedna.k v sklárstve 
na čírenie skla (železnaté zlúčeniny, sfarbujúoe sklo na tmavozeleno, zoxiduje na nefarebné zlúče­
niny železité), jednak pri výroba suchých elektrických článkov a.ko depolarizačný prostriedok. 

TECHNÉCIUM A RÉNIUM 

Technécium sa v prírode nevyskytuje. J eho izotop 97Tc (polfas rozpadu 90 dní) 
bol pripravený r. 1937 bombardovaním ino1ybdénu deuterónmi. Všetky izotopy 
t echnécia sú rádioaktívne. Jeho pomerne stabilný izotop 99Tc (polčas rozpadu 
2,2 . 105· rokov) vzniká jadrovou reakciou 

98M 99M - e- 9orn 
42 o(n, y)42 o ---+ 43.rc (33.20) 

a. je aj produktom štiepenia uránu v jadrových reaktoroch. 
Réninm je vermi vzácny prvok ; v prírode bol objavený až r. 1925. Vyskytuje sa. 

najmii. ako prímes v molybdenite. 
Napriek ich vzácnosti chemické vlastnosti obidvoch prvkov sú už pomerne dobre 

preskúmané. V zlúčeninách sa vyskytujú v oxidačných stupňoch od - I do VII 
(tab. 35.5). 

Pri technéciu najstálejšie sú oridačné stupne VII a IV, pri réniu oxidačné stupne 
VII, V, IV a III. Obidva. prvky iba zriedkavo tvoria vo vodných roztokoch katióny. 

OXIDAČNÉ STUPNE ATÓMOV TECHNÉCIA A RÉNIA 
Tabufka 33.S 

Počet d·elektró.nov centrálneho atómu v zlúčenlne 

- 1 d3 K[Re(CO),] 

o d7 Tc2(C0)10 Re2(CO),o 
dO [Tc(CN)0}5- [Re(CN)o]>-

li d> [TcC12(d iars),] [ReCl,(diars)l]; [Re(CN)sp-

Ill d• [TcCl,(diars).] + Re28r0 

IV dl [TcClo]2-; Tc02 [ReCl0]2- ; ReF4 

v d2 TcOBr3 Re0F3 ; [Re(CN)8J3-

VI d' Te Fo ReF6 ; Re01 

VII , d0 KTcO,; Tc2S1 KReO,; ReF, 
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• 
Z aniónov najobvyklejšie sú tetraedrické anióny Tc0 4 a Re04, ktoré na rozdiel od 
aniónu Mn04 majú len málo výrazné oxidačné vlastnosti. 

Obdobne ako pri prechodných kovoch v predchádzajúcich podskupinách perio­
dickej sústavy, technécium a rénium sa chemickými vlastnosťami navzájom značne 
podobajú a líšia sa výrazne od mangánu. 

ZLÚČENINY TECHNÉCIA A RÉNIA 

Oxidáciou technécia a rénia na vzduchu vznika jú prchavé oxidy Tc201 a Re201 
(na rozdiel od mangánu, kde oxid Mn20 7 nemožno pripraviť :eriamou syntézou). 
Sú to hygroskopické látky, rozpustné vo vode na silné kyseliny HTc04 a HRe04, 
ktoré tvoria bezfarebné soli (na rozdiel od manganistanov, ktoré sú pu.rpurovofialové). 

Tepelne najstálejšfm oxidom technécia je oxid technecičitý Tc02, ktorý bez 
rozkladu sublimuje pri 1 000 °0. Možno ho pripraviť tepelným .rozkladom techne­
cistanu amónneho 

2 Tc02 + N 2 + 4 H20 (33.21) 

Oxid reničitý Re0 2, ktorý vzniká redukciou oxidu renistého Rez01, je menej 
stály a zahrievaním sa disproporcionuje .... 

(33.22) 

Technécium a rénium možno pripraviť redukciou technecistanov M1Tc04 a renis­
tanov MIRe04, prípadne sulfidu technecistého Tc2S7 alebo renistého R e2S1 vodíkom 

2 NH4Tc04 + 7 H2 

R e2S1 + 7 H2 

2 Te + 8 H20 + 2 NH3 

2 Re+ 7 H 2S 

(33.23) 

(33.24) 

Vzhfadom na vysoké body topenia možno týmito reakciami technécium a rénium 
pripraviť len v práškovom stave (obdobne ako molybdén a volfrám). Proti účinkom 
kyselin sú stálejšie než mangán. Kyselina chlorovodíková a fluorovodíková na rénium 
prakticky nepť>sobia, naproti tomu možno rénium rýchlo rozpustiť v kyseline dusičnej, 
pričom vzniká kyselina renistá HRe04. 

Technécium a rénium sa od mangánu líšia aj stabilitou halogenidov. Kým pri mangáne bolí 
známe len halogenidy mangánaté a fluorid manganitý a manganičitý, pri technéciu a najmii. pri 
réniu halogenidy typu MX.2 vóbec nejestvujú a stále sú p redovšetkým halogenidy s vysokým 
oxidačným stupňom kovu. Vo všeobecnosti stabilita halogenidov s vysokým oxidačným stupňom 
kovu stúpa od technécia. k réniu a klesá of fluoridu k jodidu . Známe fluoridy a chloridy technécia 
a rénia sú uvedené v tab. 33.6. 

FLUORIDY A CHLORIDY TECHNéCIA A RéNIA 

Te Cl. 
ReF4 

ReCl4 

ReF, 

ReCls 

TcF6 

TcCl6 

ReF6 
ReClo 

Tabulka 33.6 

Ref, 
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Chlorid Re3Cl~ má klasterovú štruktúru (obr. 33.2), ktorá je stal;>ilizovaná vazbami kov-kov 
(pozri str. 552). 

Priama vazba Re-Re je aj vo viacerých iných zlúčeniné.ch, napr. v ióne [Re2Cl8] 2-

(obr. 26.22), kde sú dva atómy rénia navzájom viazané štvoritou vazbou: jednou u-vazbou tvo ­
renou prekrývaním orbitálov d~; dvoma ;i-vazbami tvorenými prekrývarúm d„, -a d 11.-orbitálov 
centrálnych atómov; a napokon jednou 6-vii.zbou tvorenou prekrývaním orbitálov dz11 týchto 
a.tómov (obr. 33.3). Podobný anión tvorí aj technécium. 

použity 
orbital 

vazb.a 

Obr. 33.2. Model klasteru Re3CJ9 
(čiarkovanými spojnicami s6 Vy%načené dlhšie vizby k susedným molekulám) 

dyz 

Obr. 33.3. Vznik štyroch vizieb medzi dvoma at6mami rénia v [R02Cls}2-



34. ÓSMA SKUPINA PERIODICKEJ SÚSTAVY 

Osma skupina periodickej sústavy sa skla.dá z troch tzv. triád. Triáda, v ktorej sú 
žekzo, kobaU a nikel, je súčasťou štvrtej periódy, triády - ruténium, ródium a palá­
dium, prípadne osmium, irídium a. platina sú súčasťou piatej, prípadne šiestej periódy 
periodickej sústavy prvkov. Na rozdiel od ostatných skupín periodickej sústavy 
v ósmej skupine nie sú prvky prvých troch periód. Všetky prvky ósmej skupiny majú 
elektrónovú konfiguráciu (tab. 34.1) a vlastno.sti typické pre prechodné prvky 
(pozri str. 526 až 531). V tab. 34.2 sú uvedené niektoré atómové vlastnosti prvkov 
·Ósmej skupiny. 

Prvky ósmej skupiny tvoria stred dlhých periód. Všetky majú výrazné kovové 
vlastnosti. Sú sfarbené do siva až sivobiela, majú vysoké body topenia a varu a po­
merne malý mólový objem. Ich body tonenia. vzhTadom na ich nostavenie v perio­
·dickei sústave, stúI!aiú zhora nadol a sprava. doTava, takže najvyšší bod topenia má 
osmium a najnižší ni.kel (tab. 34.3). Všetky majú schopnosť tvoriť rózne zliatiny a in­
termetalické zlúčeniny, rozpúšťajú vodík a majú dobrú katalytickú účinnost v róz­
nych procesoch. Pre tieto prvky je typická schopnost vystupovat v róznych oxi­
dačných stupňoch a tvorba koordinačných zlúčenín. 

Analógie vo vlastnostiach prvkov ósmej skupiny prejavujú niektoré špecifickosti. 
I keď trojice prvkov vo vertikálnych st1pcoch majú analogické elektrónové konfigu­
rácie atómov (Fe, Ru, Os a pod.), predsa sa navzájom vefmi líšia. Výraznejšia je 
vzájomná podobnost prvkov prvej triády (Fe, Co, Ni), ako aj podobnost medzi verti­
kálnymi dvojicami prvkov piatej a šiestej periódy (Ru, Os; Rh, Ir; Pd, Pt). Niekedy 
sa osobitne vyčleňujú tzv. lahké (Ru, Rh, Pd) a {ažké (Os, Ir, Pt) platinové kovy. 

Určité rozdiely medzi prvkami triády železa a zvýraznená podobnost medzi 
prvkami druhej a tretej triády sú len pokračovaním javu, ktorý sme mohli zazname­
nat pri predchádzajúcich podskupinách prechodných kovov začínajúc podskupinou 
titánu. Sú to dósledky lantanoidovej kontrakcie (pozri str. 569), ktorá spósobuje, že 
sa kovové polomery prechodných prvkov piatej a šiestej periódy navzájom len málo 
líšia a. sú vermi rozdielne od kovových polomerov prechodných prvkov štvrtej 
periódy. 

V ósmej skupine sa. koncové prvky triády do určitej miery podobajú susednfm 
prvkom danej_periódy; železo sa čiastočne podobá mangánu, ni.kel roedi,_I>aládium 
striebru, latina zlatu. Aj v tejto skupine nachádzame vyššie oxidačné stupne pre­

ovšetk m pn prv ocli" s vyššími atómovými čísla.mi vo vertikálnom st1pci. Na roz­
-Oiel od predchádzajúcich prechodných kovov, charakteristický oxidačný stupeň VIII, 
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Tabufka 34.1 

ELEKTRÓNOVé KONFIGURÁCIE ATÓMOV PRVKOV ÓSMEJ SKUPINY 

Prvok 

Poěet el~ktróno~ 

:~o :-vrstvách, .i, 
;- -~- "·)"• :- .:::.·-:-:. 

K L .'M N o >' p ~ 

Fe 

2 8 14 2 

Ru 

2 8 18 15 

Os 

2 8 18 32 14 2 

K 

2 

2 

2 

·1»rvok 

Počet elektrónov 
., vpt-trstv.ách 

=J·.::: ~:-
.;.:< -::·: 

L< .. Mt N aq:··;;ť~.:' 
·.· :~ 

Co 

8 15 2 

Rh 

8 18 16 

Ir 

8 18 32 15 2 

Prvok 

Poěet elektrónov 
VO vrstvách 

K L M N o 

Ni 

2 8 16 2 

Pd 

2 8 18 18 o 

Pt 

2 8 18 32 17 

ORBITÁLY POUÍITEl:.Né NA VAZBY A ICH OBSADENIE V ATÓME 

Fe Co Ni 

;~~. 
.;,,:...~. 

1 

1··.!1 11 , 1-.J [JI I ! ! ·, h ! , i 1 i 1 I Cill I I I IH!nJni· 1'1 ::=i I I 
3d ... s 4p 3d 4s 4p 3d 4s 4p 

~- Pd :ji Ru Rh 

I. : I 1 '.I c:J I h ! Id HI 1 , , I ITJ I I I f 1l I HIHl'i 1·. i c I I ' 
,. 

4d 5s 5p 4d Ss 5p 4d Ss Sp 

Os Ir Pt 
f 

.--
I'· . I 1 · • ·: m1 1·. IHj1 !1 l1l llil I I I ln I ni 1~' •.I ~, 

' L....- • 

Sd 6s 6p Sd 6s 6p Sd 6s 6p 

zodpovedajúci číslu skupiny, je známy len pri osmiu, ruténiu a platine 1) (pozri 
str. 657). Zlúčeniny ostatných prvkov i v nižších oxidačných stupňoch než VIII majú 
často mimoriadne silné oxidačné vlastnosti (napr. Fe VI, NiIV, JrVI atď.). V tab. 34.4 
aú uvedené len typické oxidačné stupne prvkov ósmej skupiny. V texte o jednotlivých 
prvkoch sa uvedú aj ostatné oxidačné stupne, v ktorých sa v zlúčeninách vyskytujú 
(tab. 25.1, 25.2, 34.4 až 34.7). 

Špecifickosti v analógiach pri prvkoch ósmej skupiny ovplyvňujú spósob písania 
o ich chémii. Vzhradom na význam a určité analógie budeme písaf. o železe osobitne, 
potom spoločne o kobalte a nikle a napokon osobitne o každej vertikálnej dvojici 
f.ažších prvkov tejto skupiny. 

1 ) Informácie o zlúčeninách PtVIII sa objavili až v ostatnom čase. 
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Tabulka 34.2 

ATÓMOV~ VLASTNOSTI PRVKOV ÓSMEJ SKUPINY PERIODICKEJ SÚSTAVY 

Fe Co Ni 

lonizačná energia [eV] 

M = M+ + e 7,87 7,86 7,633 
M+ = M>+ + e 16,18 17,05 18,15 
MH = M>+ + e 30,643 33,49 35,16 
M3+ = MH + e 56,8 83,1 

Kovový polomer [nm] 0,126 0,125 0,125 
lónový polomer [nm] 

MH 0,074 0,072 0,069 
MH 0,064 0,063 0,062 
MH 

Kovalentný polomer [n m] 0,1170 0 ,1162 o, 1154 
Elektronegativita podra Paulinga 1,8 1,8 1,8 

Ru Rh Pd 

lonizačná en-ergia [eV] 

M = M+ + e 7,364 7,46 8,33 
M+ = MH + e 16,76 18,07 19,42 
M>+ = MH + e 28,46 31,05 39,92 
MH = M4+ + e 

Kovový polomer [nm] 0,134 0,134 0,137 

lónový polomer [nm] 

M>+ 0,080 
MJ+ 0,068 
MH 0,067 0,065 

Kovalentný polomer [nm] 0,1246 0,1252 0,1283 
Elektronegativita podra Pau li nga 2,2 2,2 2,2 

Os Ir Pt 

lonizačná energia [eV] 

M = M+ + e 8,5 9 9,0 
M+ = M>+ + e 17 18,56 
M>+ = MH + e 
MJ+ = M4+ + e 

Kovový polomer [nm] 0,135 0,136 0,139 

lónový p:olomer [nm] 

MH 0,080 
MH 
M<+ 0,069 0,068 0,065 

Kovalentný polomer [nm] 0,1260 0,1265 0,1295 

Elektronegat ivita podra Paulinga 2,2 2,2 2,2 
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Tabufk.a 34.3 

VLASTNOSTI PRVKOVÓSMEJ SK U PINY AKO JEDNODUCHÝCH LÁTOK 

Fe Co Ni 

Bod to pen ia [0 C] ~ n-:1 \ 1452 i 
Bod varu [0 C] .l..9ESJ_. o 2 900 

Hustota [g . cm- 3) 7,86 (20°) - 8,9 (20°) ' 8,9 (20°) 

Atomizačné te plo pri 25 ° C [kJ . moi - 1] (414) 427 422 

Tvrdosť v Mohsovej stup nici 4 - 5 6 
Štandardný potenciál MHIM [V] -0,440 - 0,277 -0,250 

Merná tepelná vodi vosť pri 25 °C 
[kJ . m-1 . s-1 . K- 11 0,46 0,67 0,59 

Merná elektrická vodivosť pri O ° C (MS. m- 1) 11,S 19,8 16,5 

Ru Rh Pd 

Bod topenia [0 C] l 2 250 • 1 960 f 1s5~ 
Bod varu [0 C] 4 900 4 500 . \ 3 980 
Hustota [g , cm- JJ 8,6 --12:-s (20°) 11,97 {0°) 

Atomizačné teplo pri 25 °C [kj . mol- 1] (602) (556) (393) 

Tvrdosť v Mohsovej stupnici 6,5 4,8 

Štandardný potenciál [V]: Mi+IM +0,987 
MJ+I M cca + o.a 

Merná tepelná vodivosť pri 25 °C 
[kj . m-1 . s-1 . K-1] 0,88 0,71 

Merná elektrická vodivosť pri O °C (MS . m- •J 13,1 23,2 9,2 

Os Ir Pt 

Bod topenia [0 C] \3 ooó l ~10 \ \:n~ Bod varu [°C] 5 500 -- _Q_O_ ,i_530 

Hustota [g . cm- '] 22,48 (20°) 22,42 (20°) 21,45 (20°) 

Atomizačné teplo pri 25 °C [kj . mol- •] (669) (628) (565) 

Tvrdosť v Mohsovej stupnici 7,0 6,5 4,3 
Merná tepelná vodivosť pri 25 °C 

[kj . m-1 . s-1 . K- 11 0,59 0,71 

Merná elektrická vodivosť p r i O °C [MS . m-1] 21,8 10,2 

ŽELEZO 

Sposob vazby 

Okrem bežných oxidačných stupňov železa II a III sú známe zlúčeniny že­
leza. aj s inými oxidačnými stupňami, napr. -II v Fe(CO)~-; O v Fe(C0)5 ; I 
v [Fe(H20)5N0]2+; IV v [FeClz(díars)2]z+; V v FeO~- a VI v FeOi- (tab. 34.5). 
Zlúčeniny železa v týchto oxidačných stupňoch sú však dosť zriedkavé, mnohé aú 
velmi reaktívne a pripravujú sa často za mimoriadnych podmienok. 
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Pre atóm železa sú najčastejšie koordinačné čísla štyri a šest. Známe sú však aj 
zlúčeniny, v ktorých má atóm železa koordinačné číslo pať, prípadne sedem. Pre 
atómy s najbežnejšími oxidačnými stupňami FeII a FeIII je typické koordinačné číslo 
šest s oktaedrickým usporiadaním ligandov, napr. [Fe(H20)6]2+, [Fe(CN)6] 4-, {Fe20H, 
[Fe(CN)6]3- a i. Sú však známe aj železnaté a železité zlúčeniny s tetraedrickým uspo­
riadaním atómov okolo atómu železa, na pr. FeCJ~-, FeCl4, FeIII v orjde Fe30 4 a i. 

Tabufka 34.4 

TY PICKÉ OXIDAČNÉ STUPNE PRVKOV ÓSMEJ SKUPINY PERIODICKEJ 
S ÚSTAVY 

Fe C o 
li, Ill li, Ill 

Ru Rh 
IV lil 

Os I r 
V III Ill , IV 

KOORDINAČNÉ POLYÉ DRE A T Ó M U Ž ELEZA 

Koordinačné Polyéder Oxi dačný 
čislo stupeň 

tetraéder - 11 
li 

4 Ill 
v 

V I 

s trigoná lna o 
bipyramída 

oktaéd e r o 

6 li 
li I 

IV 

' ) dla.ra (pozrl tab. 31.3) 

Ni 
li 

Pd 
li (IV) 

Pt 
li , IV 

Tabufka 34.5 

Priklady 

[Fe(C0}4]2-
[FeCl4]2-
Fe,Clo; [FeCl.J­
Feoi -
Fe O~-

Fe(CO)s 

[Fe(CO)sHJ+ 
[Fe(H2 0)sNOJ2+ 
[Fe(H20)o]2+ ; [Fe(CN)oJ•­
[Fe(H,O)oJH ; [Fe(CN)6]3-
[ FeCb(d iars)2)2+ ') 

Vazby atómu železa v zlúčeninách, prípadne v komplexoch majú obvykle nízky 
stupeň iónovosti. Veimi často ide o násobné vazby za účasti datívnych n-vazieb, 
na ktoré sa využívajú 3d-orbitály atómu železa. Tieto vazby sú príčinou zníženia. 
efektívneho náboja na atóme železa, ako aj možnosti vzniku zlúčenín, v ktorých má. 
atóm železa nižěí oxidačný stupeň a.ko II (I, O, -II). 
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Obdobne ako pri iných prvkoch, aj pri železe s rastom oxidačného stupňa 

vzrastá kovalentný charakter vazieb jeho atómu s atómami iných prvkov. Napríklad 

kým pri chloride železnatom badáme niektoré vlastnosti zodpovedajúce iónovým 

zlúčeninám, chlorid železitý má vlastnosti vyslovene kovalentnej zlúčeniny (dobre sa 

rozpúšťa v málo polárnych rozpúšťadlách, je Tahko prchavý a pod.). Charakter 

vazieb atómu železa, pravda, nezávisí iba od oxidačného stupňa atómu železa, ale aj 

od vlastností atómu, s ktorým je viazaný. Napríklad stupeň iónovosti niektorých 

vybraných vazieb atómu FeIII je takýto: Fe-F 49 %, Fe-Cl 27 %, Fe-Br 21 %. 
Fe-S 13 %· Stupeň iónovosti obdobných vazieb atómu Feil je vačšia v rozmedzí 

3 až 5 %· 
Vychádzajúc zo skutočnosti, že ión FeH má elektrónovú konfiguráciu [Ar]d6 a ión FeJ+ 

konfiguráciu [Ar]ds, a že spárenie d-elektrónov pri týchto iónoch móžu ,vyvolat len ligandy so 

silným ligandovým pofom (pozri str. 541), prevažná vačšina zlúčenin železa je silne paramagne. 

tická s vysokými hodnotami magnetických momentov (napr. vii.čšina vysokospinových oktaedric­

kých komplexov FeIII má magnetické momenty vefmi blízke čisto spinovej hodnote pre pat 

nespároných elektrónov, 5,92 B.M). V zlúčeninách, v ktorých je atóm železa viazaný s ligandmi so 

silným pofom, napr. s aniónmi CN-, sa ich paramagnetizmus v dósledku spárerúa d-elektrónov 

silno znižuje (napr. ión [Fe(CN)6]•- je diamagnetický). 
Pre zlúčeniny FeII I je typické, že spektrálne pásy, spojené s prechodom elektrónov z orbi­

tálov ligandov do vhodných orbitálov pri centrálnom atóme, tzv. páay prenoau náboja, sa na­

chádzajú v blízkej ultrafialovej oblasti, pričom tieto pásy (prípadne ich čast) často presa.hujú aj do 

viditefnej časti spektra. a takmer úplne prekrývajú pásy d +-- d-prechodov (pozri str. 152). 

ŽELEZO AKO JEDNODUCHÁ LÁTKA 

Aj keď sa v súčasnosti používa v technickej praxi mnoho roznych kovov, 

vzhTadom na spotrebované množstvá i rozsah použitia, možeme železo právom 

považovat za zák1adný kov súčasnej civilizácie. 
Okrem údajov uvedených v tab. 34.3 spomenieme ešte niektoré ďalšie, ktorými 

doplníme informácie o vlastnostiach tohto významného kovu. Železo vyst.u_puj~ 

v t roch alotrqpjckýc,11. fil.OdijikáQiách. Dg_906 °C je to tzv. a.-:J,elezo (rx=ferit) s...kubickou 

priestorovo centtQya!_lill!.,§.trajr~!Jrou._:QalJ:Jj_pri .YY-.šš~Ueplot~qQ 1_1Ql_°C má železo 

najtesnejšiu kubickú plošne centrovanú štruktúru a označuje sa ako y-železo (y-ferit). 

::)>rf ~pJ.ote 1 4:Ql 0 0..J!!'§Chádza_p.2' _~-~e{e_zo,-op!iť !' kub~cJrnu pri~l;q_~Q;O c~nt_EQ~a~Q!-1 
štrukturou. Do t!WJ.Ptr 768 °Q sa ž~le2lQ..Y_magnetick_Q_I!l poli st;í.va silne rµagnetické -

~r.o!llagnetické; nad touto_ tepJoW.lL označovanou ako C?Lrieov b<Xl, žel~s_prá~­

feromagnetické vl~stnosti. Na krivke chladnutia (pozri str. 467) sa pri tejto teplote 

objavuje zdržanie. Toto viedlo k zavedeniu označovania železa v rozmedzí od 768 do 

906 °C ako {J-železo, hoci sa priestorovým usporiadaním atómov v kryštálovej štruk­

túre {J-železo nelíši od a.-železa. Na rozdiel od ocele (pozri str. 641), čisté železo prestáva 

mať vlastnosti magnetu okamžite, len čo naň prestane posobit magnetické pole. 

Železo je pomerne makký kov, ktorý sa Tahko kuje a valcuje. Je to neušTachtilý 

kov (tab. 34.3), ktorý sa v zriedených kyselinách rozpúšťa za vzniku železnatých solí 

a vodíka. Hydroxidy alkalických kovov na železo neposobia. Pri zvýšených teplotách 

sa železo priamo zlučuje s chlórom, kyslíkom, sírou, fosforom, uhlíkom, kremíkom 

a inými prvkami; napr. s celým radom kovov tvorí intermetalické zlúčeniny. Pri 

červenom žiari reaguje železo s vodnou parou, čo sa niekedy využíva na získavanie 

vodíka (pozri str. 241). 
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Vefmi vážnym technickým a ekonomickým problémom je vytváranie hydrátu 
oxidu železitého, tzv. hrdze, ktorá pri železe vzniká na vlhkom vzduchu. 

Proces hrdzavenia železa prebieha aj pri izbovej teplota, no za neprítomnosti vzdušnej 
vlhkosti sa kompaktné železo oxiduje kyslíkom až pri teplotách vyšších ako 150 °C (vefmi jemne 
rozpráškované železo je aj za obyčajnej teploty pyroforické). Pri tvorbe hrdze prebieha reakcia, 
ktorú možno celkove vyjadriť rovnicou 

4 Fe + 2 H20 + 3 02 (34.1) 

V podstata však ide o rozpúštanie železa vo vode, pri ktorom sa v dósledku neušiachtilosti železa 
uvofňuje vodík 

Fe>+ + H 2 + 2H20 (34.2) 

a následnú oxidáciu železnatého iónu a vodíka kyslíkom, ktorý týmto prispieva k posunu rovno­
váhy reakcie (34.2) zfava doprava. Prítomnosťou oxidu uhličitého rozpustného vo vode, prí­
padne znížením pH prostredia sa proces hrdzavenia (korózie) železa urýchfuje. 

Proti korózii sa predmety zo železa často chránia tým, že sa na ich povrch nanášajú rózne 
nátery, povlaky, prípadne sa ich povrch chemicky upravuje. Známe sú napr. zinkové, cínové, 
chrómové a niklové povlaky, nátery róznych lakov a olejov, úprava povrchu železa tzv.josfatdciou 
(vznik fosforečnanu železnatého na povrchu), pasivácia železa (vytvorenie oxidovej vrstvy pono­
rením d o kyseliny dusičnej) a i. 

Vlhkosť je vlastne príčinou elektrochemického charakteru korózie železa, ktorá je podmieňo­
vaná vznikom tzv. lokálnych galvanických článkov. A by sa zamedzil vznik týchto článkov, je 
doležité, aby na kovových povlakoch, ktorými sa má zamedziť korózia železa, hola ochranná 
vrstva kompaktná. 

ZLÚČENINY ŽELEZA 

Železo patrí ku kovom, ktoré vo veikom meradle rozpúšťajú vodík, najma 
v jemne rozpráškovanom stave a pri vyšších teplotách. Definované zlúčeniny sa však 
pritom nevytvárajú. S uhlíkom a dusíkom tvorí železo intersticiálne zlúčerůny (pozri 
str. 466). Karbid triželeza Fe30, tzv. cementit, sa tvorí pri rozpúšťaní uhlíka v rozta­
venom železe. Oementit je dóležitou zložkou oceli (pozri obr. 34.4). S dusíkom tvorí 
železo intersticiálne nitridy zloženia Fe2N a Fe4N. 

Oxidy 

Známe sú tri oxidy železa: železnatý FeO, železnato-železitý Fe30 4 a železitý 
Fe20 3 • Zloženie týchto oxidov sa prakticky vždy odchyfuje od pomerov daných 
uvedenými vzorcami. 

Oxid železnatý F~Q ji) .filema_práš~QY4.J.ií&lill.. Prip~ravaje_sa termicgým_roz~ 
J_~adorp. šť~_yefanu železnatého za neprítop rnosti _vzguchu. _Pri postupnom ochll!:dzo- . 
..Y(LQl sa však disumporciona.Qnt) !"snkladá~~-~nik..!!._ oxidu železnatO-~!Jlezi~ého a jele~a 

4Fe0 (34.3) 

Rýchlosť rozkladu závisí od teploty. Ak sa oxid železnatý rýchle ochladí na 
izbovú teplotu, jeho zloženie sa zachováva., keďže rýchlosť disproporcionácie pri tejto 
teplote je vefmi malá. Tuhý oxid železnatý má štruktúru chloridu sodného. Prak­
ticky však nemožno pripraviť oxid železnatý so zložením zodpovedajúcim presne 
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vzorcu FeO. Napríklad zložcnie preparátov, získaných asi pri teplote 1 000 °C, 
kolíše v rozmedzí Fe0 ,8150 až Feo,9460. Nezávisle od zmeny zloženia, kryštálová 
štruktúra ostáva zachovaná tým, že niektoré miesta, ktoré patria atómom Fen, 
ostávajú vofné, pričom za každú vakanciu sú dva atómy Fen nahradené atómami 
Fern (pozri str. 175). Preto je správnejšie zloženie „oxidu železnatého" vyjadrovať 
vzorcom Fel:.3„ F eWo-rr. Oxid železitý Fez0 3 jestvuje v dvoch formách. cx-Fe20 3 

vzrůká termickým rozkladom hydrátu oxidu železitého Fe20 3 • H 20 (ktorý je známy 
vo viacerých formách, podfa toho, ako bol získaný), alebo dusičnanu, prípadne síranu 
železitého. Vyskytuje sa v prírode ako tmavočervený minerál hematit. Kryštalizuje 
v trigonálnej štruktúre, v ktorej sú atómy FeIII vo dvoch tretinách oktaedrických 
dutín medzi atómami kyslíka a je izomorfný s korundom cx-Ah03 (pozri obr. 
10.5)" Druhou formou je tzv. y-Fe20 3 • Vzniká oxidáciou oxidu železnato-železitého 
a má feromagnetické vlastnosti. V jeho štruktúre atómy FeIII obsadzujú časť okta­
edrických a tetraedrických dutín v najtesnejšej kubickej mriežke, obsadenej ató­
mami kyslíka. 

Oxid železitý tavením sinými oxidmi tvorí podvojné oxidy, napr. LiFe0 2 alebo 
KFe02 • S oxidmi MIIO (MgO, ZnO, NiO, CoO a i.) saoxid železitýzlučujenazlúčeniny 

typu MIIFe20 4 , ktoré majú štruktúru normálnych aj obrátených spinelov (pozri 
str. 260). Tieto látky majú vel'ký význam v súčasnej elektronike. 

Oxid železnato-železitý FeO . Fe20J, t. j. Fe30 4 , sa vyskytuje ako Čierny fero­
magnetický minerál magnetit . Laboratórne sa móže pripraviť z oxidu železitého 
i železnatého žíhaním. Magnetit má štruktúru obrátených spinelov, v ktorej sú všetky 
atómy FeII v oktaedrických dutinách a atómy FeIII na polovicu v oktaedrických 
a v tetraedrických dutinách kubickej plošne centrovanej mriežky, obsadenej kyslíko­
vými atómami. 

Nielen prc oxid železnatý, ale aj pre ostatné oxidy železa je typický odklon od 
čiste stechiometrického zloženia. Bertolidný charakter týchto oxidov je vlastne 
podmienený podobnosťou ich kryštálových štruktúr. Štruktúry všetkých oxidov 
železa (až na cx-Fe20 3) možno odvodiť vychádzajúc z kubickej plošne centrovanej 
mriežky, obsadenej atómami kyslíka, v ktorej sú v róznych pomeroch umiestnené 
atómy FeII a FeIII v oktaedrických a tetraedrických dutinách . 

Hydroxidy 

Hydroxid železnatý Fe(OH)z možno pripraviť pósobenim hydroxidov alkalických 
kovov na vodné roztoky železnatých solí za neprístupu kyslika. Je bielou zrazeninou, 
ktorá sa Iahko oxiduje kyslikom. Má slabé amfotéme vlastnosti. V kyselinách sa roz­
púšťa za vzniku železnatých solí. Rozpúšťa sa aj v koncentrovanom roztoku hydio­
xidu sodného za vzniku nestáleho tetrahydroxoželeznatanu sodného Nai[Fe(OH)4]. 

Pósobením róznych hydroxidov na vodné roztoky železitých solí vzniká červeno­
hnedá objemná zrazenina s premenným množstvom vody, hydrát oxidu železitého 
Fe20 3 • x H 20. V prírode sa hydratovaný oxid železitý vyskytuje v podobe minerálu 
limonituFe20 3 • H 20 , t.j. FeO(OH). Vyzrážaný hydrát oxidu železitého sa fahko roz­
púšťavróznychkyselinách. Vpriebehu sušenia prechádza na cx-FeO(OH), tzv. goethit, 
štruktúme analogický diasporu cx-AIO(OH) (pozri str. 480), a ďalej ohrievanim na 
cx-Fe20 3 (podobne ako diaspor sa mení na o:-Al20 3). Pozorovatefne sa rozpúšťa aj 
v horúcom roztoku hydroxidu draselného a sodného za vzniku železi'tanov. Železitany 
sa móžu pripraviť a j tavením oxidu železitého so spomínanými hydroxidmi. 
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Sulfidy 

Z binárnych zlúčenín železa a síry sú významné sulfid železnatý a disulfid želez­
natý, ktorých štruktúry sú znázornené na obr. 34.1 a 13.6. Obidva možno pripraviť 
priamym zlučovaním síry a železa. 

Sulfid železnatý FeS sa pripravuje v poďobe čiernej zrazeniny zo železnatých soli 
zrážaním sulfidom amónnym. J e dobre rozpustný v kyselinách . Obdobne ako oxid, 
aj sulfid železnatý má charakter bertolidu. Často sa používa v laboratóriách na prí­
pra vu sírovodíka. 

(')-Fe {)-S 

Obr. 34.1. Štruktúra sulfidu železnatého 

Disulfid železnatý FeS2 , tzv. pyrit, je kubický, v prírode vefmi rozšírený minerál. 
Používa.Csa najma ako východisková surovina pri príprave kyseliny sírovej (pozri 
str. 320). Existuje aj ortorombická modifikácia disulfidu železnatého, tzv. markazit. 
P yrit a markazit tvoria žlté kryštály kovového lesku. 

Sulfid železitý Fe2S3 , ak aj jestvuje, je nestály. Napríklad zrážaním železitých 
solí sírovodíkom sa nezíska tento sulfid, ale zmes sulfidu železn atého a síry. 

Halogenidy 

Známe sú všetky ha"logenidy železnaté. Vo vode je málo rozpustný fluorid 
železnatý FeF2 , ktorý sa z roztoku železnatých solí posobením kyseliny fluorovodí-
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kovej vylučuje ako oktahydrát FeF2. 8 H 20. Chlorid železnatý Fe012 za neprítom­

nosti kyslík.a kryštalizuje z vodných roztokov ako tetrahydrát Fe012 • 4 H20 . 

Bromid železnatý FeBr2 a jodid železnatý FeI2 sa pripravujú priamou syntézou. 

Okrem jodidu železitého sú všetky ostatné halogenidy železité známe. Najvý­

znamnejší z nich je chlorid. 
Bezvodý chlorid železitý Fe013 sa pripravuje priamou syntézou chlóru a železa 

za neprístupu vlhkosti. Je to typická kovalentná zlúčenina, ktorá pri teplotách 220 

až 300 °0 sublimuje (bezvodý chlorid železnatý sublimuje až pri teplote asi 700 °0), 

a jeho pary sa skladajú z molekúl Fe2Cl6 (obr. 34.2). Vodnou parou sa mení nahydrá­

tovaný oxid železitý. Zohrievaný v prúde vzduchu prechádza na oxid železitý. Vo 

vode sa hydrolyzuje. 

„ ... , .· :· .. 

Obr. 34.2. Model molekuly Fe2 Cl6 

Hexahydrát chloridu železitého Fe013 . 6 H20 (obchodný preparát) sa pripravuje 

rozpúšťaním železa v kyseline chlorovodíkovej za súčasného pósobenia chlóru a nasle­

dujúcou kryštalizáciou. Je to hnedožltá kryštalická látka, ktorá sa nedá zahrievaním 

dehydratovat na bezvodý chlorid (porovnaj str. 479). J?.ahko sa rozpúšťa vo vode na 

roztok hneda.stej farby, ktorá pochádza od hydroxožclezitých komplexov, prítom­

ných v dósledku hydrolýzy. 

Kyslíkaté soli železnaté 

Z týchto železnatých solí je najbežnejší heptahydrát síranu železnatého FeS04 • 

. 7 H 20, tzv. zelená skalica. Pripravuje sa rozpúšťaním železa v zriedenej kyseline 

sírovej a nasledujúcou kryštalizáciou v zodpovedajúcom teplotnom rozmedzí (pozri 

str. 203). Bezvodý síran železnatý FeS04 je bczfarebný. So síranmi alkalických kovov 

tvorí podvojné soli typu schónitov M~Fe(S04)z . 6 H20. Do tejto skupiny patrí aj 

hexahydl'át síranu železnato-amónneho (NH 4)zFe(S04)z. 6 H 20, tzv. Mohrova sol, 

ktorá sa často používa v analytickej chémii. Na rozdiel od iných železnatých solí, 

v Mohrovcj soli sa Feil vplyvom vzdušného fýšiík;fažko oxiduje-:- -
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Dusičnan železnatý Fe(N03)z sa pripravuje rozpúšťaním železa v silne zriedenej 
kyseline dusičnej za studena 

(34.4) 

Je nestály a rahko sa oxiduje na železitú sor. 
Uhličitan železnatý FeC03 je známy aj ako minerál siderit. Vo vode sa neroz­

púšťa. Rozpúšťa sa však vo vode, ktorá obsahuje oxid uhličitý, za vzniku hydrogen­
uhličitanu železnatého Fe(HC03)2 (obdoba rozpustnosti uhličitanov kovov alkalic­
kých zemin). To objasňuje často vysokú koncentráciu železa v minerálnych vodách. 

Kyslíkaté soli železité 

Síran železitý Fe2(S04h sa pripravuje rozpúšťaním oxidu železitého v kon­
centrovanej kyseline sírovej. Je to látka vo vode rozpustná. Jej vodné roztoky v sú­
vislosti s hydrolýzou majú hnedé sfarbenie (podobne ako v prípade roztokov chloridu 
železitého, pozri str. 636). Známy je vačší počet hydrátov síranu železitého. P oznáme 
aj podvojné soli síranu železitého, tzv. železité kamence M1Feill(S04)z . 12 H20 . 

Dusičnan železitý Fe(N03 )J sa pripravuje reakciou stredne koncentrovanej kyse­
liny dusičnej so železom. Vo vode sa dobre rozpúšťa a z roztoku kryštalizuje, v zá­
vislosti od podmienok, ako hexa-, prípadne enneahydrát. 

Komplexné zlúčeniny železa 

Feil aj Fem tvorí velmi velký počet roznorodých komplexných zlúčenín. Spo­
menieme len niektoré najbežnejšie a uvedieme niekolko všeobecných pozná.mok 
k týmto zlúčeninám. 

Najtypickejším koordinačným číslom koordinačných zlúčenín Feil je šesť pri 
oktaedrickom usporiadaní ligandov. Zriedkavejšie, ako pri CoII a NiII, sú však známe 
aj tetraedrické komplexy FeII, napr. niektoré komplexy všeobecného vzorca FeXi- . 

Komplexné ióny Fem sa často redukujú na analogické komplexné ióny Feil. 
Uvádzame príklady s údajmi štandardných oxidačno-redukčných potenciálov, 
ktoré poukazujú na závislost oxidačno-redukčných vlastností komplexov od zlo­
ženia ich koordinačnej sféry 

[Fe(H20)6]3+ + e 

[Fe(CN)6p - + e -

[Fe( (H20 )6]z+; 

[Fe(CN)6]4- ; 

E0 = + 0,77 V 

E 0 = +0,36 V 

(34.5) 

(34.6) 

Príkladom veikej tendencie tvoriť koordinačné zlúčeniny pri Feil je vznik hexa­
kyanoželeznatanového iónu [Fe(CN)6]4-. Posobením kyanidových iónov na roztoky 
železnatých solí ihneď vzniká tento komplexný anión. Konštanta nestálosti tohto 
aniónu poukazuje na jeho vysokú termodynamickú stabilitu 

Knest = 
[Fez+] [CN-)6 
[[Fe(CN)6]4- ] = 1 . 10-31 M6 (34.7) 

Vysokou stabilitou tohto aniónu možno vysvetliť, prečo sa doteraz nepodarilo 
izolovat napr. čistý kyanid železnatý. O vysokej stabilite aniónu [Fe(CN)6]4- svedčí 
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aj to, že v roztokoch, obsahujúcich tento anión, nemožno bežnými analytickými 

postupmi kvalitatívne dokázať prítomnosť ani železnatého, ani kyanidového iónu 

a že nemá toxické vlastnosti. 
Najbežnejšou látkou v laboratóriách, obsahujúcou ión [Fe(CN)6] 4-, je trihydrái 

hexakyanoželeznatanu draselného K4[Fe(CN)6]. 3 H20, tzv. žltá krvná Bol. Hexa­

kyanoželeznatan draselný je príkladom nizkospinového oktaedrického komplexu 

FeII, kde sa. v dósledku silného ligandového pofa na centrálnom atóme vytvorila. 

konfigurácia (t2g )6. Táto zlúčenina sa može považovať za sof kyseliny hexakyano­

železnatej, ktorú možno pripraviť posobením kyseliny chlorovodíkovej na vodné 

roztoky kyanoželeznatanu draselného, obsahujúce éter. Z týchto roztokov sa vylučuje 

adičná zlúčenina kyseliny s éterom a po odparení éteru ostáva biela prášková látka 

zloženia ~[Fe(CN)6]. 
Aj FeIII tvorí prevažne oktaedrické komplexy a zriedkavejšie komplexy s tetra­

edrickou stavbou , napr. FeCI4. Najčastejšie komplexy FeIII sú také, v ktorých je 

centrálny atóm viazaný s ligandmi atómom kyslíka (fosforečnanové anióny, rozne 

organické molekuly a ióny) . Na rozdiel od CoIII (pozri str. 647) pre FeIII nie je typická 

tvorba ~ompJexov s amoniakom ako ligandom. ._ 
Podobne ako pri Fell, aj pri FellI je laboratórne najčastejšou draselná sof, ktorá. 

obsahuje hexakyanoželezitanový anión, hexakyanoželezitan draselný K3[Fe(CN)6], tzv. 

červená krvná sol. Aj v tomto prípade ideo sor, ktorej komplexný anión [Fe(CN)6p­
sa vo vodnom roztoku ionizuje len nepatrne. Na rozdiel od aniónu [Fe(CN)6) 4- je 

anión [Fe(CN)6)3-vysoko toxický. Povodne sa táto toxicita dávala do súvislosti s jeho 

termodynamickou stabilitou, dnes sa vysvetfuje na základe niektorých kinetických 

predstáv. Z hodnoty oxidačno-redukčného potenciálu sústavy hexakyanoželezitano­

vého a hexakyanoželeznatanového aniónu (pozri str. 637) móžeme predpokladať 

pomerne silné oxidačně vlastnosti iónu [Fe(CN)6] 3- . Napríklad zavádzaním sírovodíka 

do vodného roztoku hexakyanoželezitanu draselného sa S- II oxiduje na S0 • Aj hexa­

kyanoželezitanový anión je nízkospinový, je však paramagnetický, pretože na atóme 

FeIII sa vytvorila konfigurácia (t2g)s s jedným nespáreným elektrónom. 

Obidva ióny, [Fe(CN)6) 4- aj [Fe(CN)6] 3-, reagujú s iónmi ťažkých kovov za 

vzniku vefmi málo rozpustných zrazenín. Hexakyanoželeznatan draselný reaguje so 

železitými sofa.mi a hexakyanoželezitan draselný so železnatými sofami za vzniku 

málo rozpustných modrých zrazenín. Prvá z nich má triviálny názov berlínska modrá, 

druhá sa nazýva TurnbuUova modrá. Prevláda názor, že medzi týmito zrazeninami 

nie je podstatný rozdiel. Zloženie danej komplexnej zlúčeniny nie je jednoduché 

a nezodpovedá vzorcu Fer:1[FeII(CN)6)3, ktorý sa udáva pre tzv. nerozpustnú berlínsku 

modrú. Naproti tomu zloženie tzv. rozpustnej berlinskej modrej možno vyjadriť 

vzorcom MIFeIII[FeII(CN)6] (pričom, ak sme vychádzali z draselných solí, možeme 

za MI písať K). V týchto zlúčeninách sú všetky atómy železa navzájom viazané 

mostíkovými skupinami ON. Kým voda a zriedené vodné roztoky kyselin zrazeninu 

berlínskej modrej nerozkladajú, s roztokmi hydroxidov alkalických kovov reaguje 

za vzniku hydroxidu železitého. 
Sú známe a j koordinačné zlúčeniny železa, ktoré sú odvodené náhradou jednej 

kyanoskupiny v komplexných iónoch [Fe(CN)6)3- a [Fe(CN)6J4- Jigandmi ako NO, 

NO;, H 20, SO~-. CO a i. Zachováva sa pritom koordinačné číslo šesť, oktaedrické 

usporiadanie ligandov a nízkospinový charakter komplexu. Najznámejšou zlúčeninou 

tohto typu je pentakyano-nitrozylželezitan (2-)sodný, tzv. nitroprusid sodný 

Nai[Fe(CN)5NO], ktorý sa získava posobením asi 30% kyseliny dusičnej na hexa­

kyanoželeznatan alebo hexakyanoželezitan sodný. Z vodného roztoku kryštalizuje 
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v podobe tmavočervených kryštálov. Červenohnedé roztoky nitroprusidu sodného 
reagujú so sulfidovými iónmi za vzniku iónu [Fe(CN)sNOSJ4- a. v súvislosti s tým sa. 
farba. roztoku mení na červenofialovú. Táto reakcia sa. používa. na kvalitatívny dokaz 
sulfidov. So siričitanmi <láva červené sfarbenie. Túto reakciu možno využit na. odlí­
ěenie siričitanov od tiosíranov, ktoré s nitroprusidmi takto nereagujú. 

Okrem týchto ilustratívne uvedených komplexných tlúčenín železa. stretávame 
sa v tejto učebnici aj s niektorými dalšími (napr. na str. 655 sa píše o ferocéne, na 
str. 550 až 650 o karbonyloch železa a pod.). 

Železany. železičnany a železičitany 

Zlúčeniny železa. vo vyššom oxidačnom stupni ako III sú zriedkavé. Najlepšie 
z nich sú preskúmané železany M~Fe04 • Možno ich pripraviť oxidáciou železitých 
zlúčenín v silne zásaditom prostredí, napr. oxidáciou oxidu železitého dusičnanom 
draselným v tavenine s hydroxidom draselným 

(34.8) 

Najvýhodnejšie sa zo zlúčenín tohto typu pripravuje železan bámatý BaFe04 , karmí­
nová, vo vode málo rozpust.ná látka. Najčastejšie sa pripravuje oxidáciou železných 
pilin dusičnanom draselným v zásaditom prostredí, nasledujúcim vylúžením takto 
vzniknutej taveniny a pósobením chloridu bárnatého na získaný výluh. 

Železany majú velmi silné oxidačn~-vlastnosti a sú stále len v silne _!.ásaslitých 
roztokoch. V k yslom prostredí sa ro~kladabLPJičom sa vyyjj~k~lík. Sý. silnej§..ími 
oxidovadlami ako mang_a~istai;i_dra§elný. _Oxidujú napr. amoniak na dusík. Doteraz 
sa nepripravili ani kyselina železová, ani oxid železový. 

Železiéitany možno pripraviť rozkladom železa.nov pri vyššej teplo~. ieleziénany zase 
zobrievaním oxidu draselného s oxidom !i!elezitým v atmosfére kyslíka a si pri teploto 450 °C. 
ztúčeniny FeIV aj F eV sú však velmi zriedkavé. 

VÝSKYT V PR( RODE. PR(PRAVA A ZLIATINY ŽELEZA 

Zo všetkých prvkov ósmej skupiny periodickej sústa.vy sú najrozšírenejšie prvky 
triády železa a z nich samotné železo, ktorého obsah v zemskej kóre je 2,0 mólových %· 
Až na vzácne tzv. meteorické železo vyskytujú sa v prírode len v podobe zlúčenín. 

Ekonomicky najvýznamnejšie minerály železa sú hematit Fei03, magnetit Fe30 4 , 

limonit (hnedeT) FeO(OH), siderit FeC03 a pyrit FeS2. 
Nie všetky minerály obsahujúce železo sú vhodné na jeho výrobu. Nevhodný je 

na.pr. pyrit , keďže obsahuje síru, ktorá, ak ostane vo vyrobenom železe, nepriaznivo 
vplýva na jeho kvalitu. 

Železo možno pripravif roznymi postupmi, napr. redukciou jeho oxidov vodí­
kom, prípadne elektrolýzou vodných roztokov železnatých solí. V technickom me­
radle sa chemicky čisté železo získava najčastej šie termickým rozkladom penta­
karbonylu železa. Najvýznamnej ším postupom získavania železa, aj keďznečisteného, 
ostáva však (pre jeho hospodárnost) vysokopecný hutnicky postup. 

Kým sa rudy iných prvkov pred hutníckym spracovaním najčastejšie obohacujú 
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fiotáciou, v prípade železa to tak nie je, keďže mnohé horniny železa sú pomerne 

bohaté na železo a sú dostatočne čisté. Hutnícky proces získavania surového železa, 

prípadne liatiny (železa obsahujúceho viac než 1,7 % uhlíka) sa uskutočňuje vo 

vysokých peciach. 

kychto ve 

plyny 

230 •c 3 F ezO:i + CO - 2 Fe304 + C02 

410 •c Fe3 04 + CO --- 3 Fe O + C02 

525 •c FeO +CO- Fe+ C02 

as5 •c Fe + C02 - FeO +CO 

945 •c C + C02 - 2CO 

CaC03 - CaO + C02 

vzduch 
1125 •c CaO + Si02 - CaS103 

C+C02-2CO 

1Joo •c t+02 -C02 

surove Fe 
troska 

Obr. 34.3. Schéma vysokej pece 

Vysoké pece sú zvislé zariadenia výšky 25 aj viac metrov, s ocelovým vonkajším obalom 

a žiaruvzdornou vnútornou výmurovkou, v k torých sa. redukujú oxidy železa a v dósledku 

vysokej teploty sa vzniknuté železo taví. Samotný proces sa uskutočňuje tak, že sa zvrchu pece, 

cez tzv. zarážku, pridáva striedavo železná ruda, koks a troskotvorné prísady a zospodu sa do 

pece cez dúchacie trubice (píšťaly) vháňa vzduch vopred olu·iaty na 600 až 800 °0. Po „zapálení" 

pece nastávajú v nej oxidačno·redukčné procesy. V dósledku vysokej teploty sa koka zapaluje 

(teplota pece na spodku je asi 1 600 °0 a smerom nahor klesá; pri vrchu pece je asi 400 °0). Ako 

redukovadlá oxidov železa pósobia koks a oxid uhofnatý, ktorého podiel v zmesi oxidom s uhli­

čitým nad uhlíkom je tým vyšší, čím vyššia je teplota sústavy (pozri str. 397). Schematické 

znázornenie vysokej pece a chemických procesov, ktoré v nej prebiehajú, je na obr. 34.3. Okrem 

surového železa sa z vysokej pece získava troska, v podstate kremičitan, prípadne hlinitan 

vápenatý, ktorý vzniká z hlušiny a pridanej troskotvornej prísady (najmii. vápenca), a tzv. vysoko­

pecný plyn, ktorý obsahuje asi 30 % oxidu uhoinatého, a preto sa. móže ďalej využívat ako 

spalovací plyn. Na spodku pece vyteká surové železo a špecificky fahšia troska. Troska sa so suro­

vým železom nemieša, takže ich možno Iahko navzájom oddelit. Vysokopecný plyn sa vypúšťa 
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na. vrchu pece. Hmotnostná bila ncia. vysokopecného procesu je približne t akáto: 1 000 ton liatiny 
.sa získa. z 2 000 ton rudy, z 1 000 ton koksu, zo 400 ton vápence. a z 3 000 ton vzduchu. Vysoko­
pecný proces je nepretržitý. Vysoká pec pracuje bez prerušenia niekorko rokov. Surové železo sa. 
dalej spracúva n a. ocer.V súčasnosti sa. namiesto vzduchu častejšie do vysokej pece vháňa kyslík, 
p rfpadne vzduch oboha.tený kyslíkom, čím sa. vysokopecný proces stáva ekonomickojším; ta.káto 
;pec je trocha nižšia. než hola klasická. 

Surové železo obsahuje spravidla viac ako 3 % iných zložiek (najčastejšie 
5 až 10% , z toho podstatnú časť uhlík a ďalej ako prímesi kremík, síru, fosfor a man­
gán). Taví sa náhle v rozmedzí teplot 1 100 až 1 200 °0 bez predchádzajúceho dlh­
šieho maknutia. Nie je kujné, ale možusa z neho odlievať rozne predmety (podstavce, 
zotrvačníky a pod.). Rozoznávame tzv. sivé surové železo, ktoré obsahuje uhlík 
prevažne v poďobe grafitu, a tzv. biele surové železo, ktoré obsahuje uhlík chemicky 
viazaný so železom v podobe karbidu Fe3C, tzv. cementitu. 

Ocel' obsahuje uhlík v rozmedzí 0,2 až 1,7°/o. Železo s obsahom uhlíka pod0,2% 
je tzv. kujné železo. Odstraňovanie prímesí zo surového železa za účelom získavania 
zliatiny s nižším obsahom uhlíka a bez nevhodných prísad sa označuje ako skujňova­
nie železa. 

Skujňovanie surového železa sa často uskutočňuje postupom bessemerovým a lebo konverto­
rovým, ktorý objavil r. 1855 Angličan H. Bess emer. Tento postup se skladá z preháňania. 
vzduchu cez roztavené surové železo v špeciálnych hore otvorených nádobách v podoba hrušky 
(Bessemerov konvertor, prípadne Bessemerova hruška.). Zospodu vháňaný vzduch spa.fuje uhlík 
a iné prímesi v železe. Keďže v póvodných Bessemerových konvertoroch bola vymurovka „kyslá" 
(kremičité m ateriály), nebole možné skujnifl surové železo, keď obsahovalo viac ako 0,1 % fosforu. 
Pri spra.covaní ta.kého železa totiž vždy vzniká zo vzniknutého fosforečnanu pósobenírn uhlfka 
fosfid triželeza F e3P. Až keď Angličan S. G. Thomas objavil možnosť spracovania surového železa 
za použitia „zásaditej" (vypálený dolomit) vymurovky, bolo m ožné konvertorový postup využiť 
pre skujňovanie surového železa. s rubovoiným obsahom fosforu. Zásaditá vymurovka viaže totiž 
<>xidáciou vzniknutý oxid fosforečný, čo saešte podporuje pridaním páleného vápna. Takto vzniká 
troska, k torá ob5ahuje aj niekofko percent fosforu, tzv. Thomasova múčka; používa sa. ako 
priem;)'selné hnojivo . 

Další p ostup skujňovania. surového železa je postup Siemensov-Marti?wv . Ide v podstata 
<> spracova.nie v pla.meňovej peci s rovna.kým výaledkom ako p r i konvor torovom procese. Pre tento 
postup spracovania. surového železa podstatným prínosom bol obja.v predhrievania spaiova.ného 
plynu jeho spalinami (bratia Siemensovci; t echnicky tento objav prvý raz využili bratia 
Martinovci vo Francúzsku r. 1865). Uvedeným predhrievaním možno totiž udržovať teplot u 
spracovania surovóho železa na potrebnej výške. 

V osta.tnom čase sa. vo vefkom meradle rozšírila výroba ocele v elektrických peciach. !de 
-0 výrobu nákladnejšiu, avšak vofmi výhodnú, ak sa má. pripravifl ocef mimoriadne presne vy­
med zených vlastností. 

Opačný postup skujňovania je cementácia. Jej podstatou je obohacovanie železa 
uhlíkom za neprístupu vzduchu. Najčastejšie sa cementácia uskutočňuje iba na 
povrchu. 

Pre pochopenie otázok výroby ocele je významný diagram tuhnutia sústavy 
uhlík-železo. V jeho jednoduchej poďobe ho znázorňuje obr. 34.4. Z tohto diagramu 
možno zistiť, aké roznorodé formy zlúčenín a zliatin jestvujú v tejto sústave a v čom 
je podstata prípravy a vlastností ocele. 

Pri rýchlom schladení austenitu vzniká tzv. martenzit, ktorý sa vyznačuje oso­
bitnou tvrdosťou. Ako vidieť z diagramu tuhnutia, z taveniny, obsahujúcej do 1,7 % 
uhlíka, pri teplote asi 1 000 °0 vzniká prakticky iba austenit. Prudké ochladenie 
austenitu a jeho premena na martenzit je v podstate známy proces kalenia ocele. 

Otázka kalenia. ocele súvisí s reakciou, pri ktorej vzniká karbid trifoleza Fe3C 

3 Fe + C + teplo ~ Fe3C (34.9) 
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Z rovruce (34.9) vidieť, že so zvyšovaním teploty sa rovnováha posúva v smere tvorby 
karbidu triželeza, cementitu. Ak sa zliatina železa s uhlíkom ochladzuje len pomaly, rovnováha sa 
postupne posúva na favú stranu a získava sa tuhá zliatina sivej farby, ktorá obsahuje viac grafitu. 
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Obr. 34.4. Diagram tuhnutia sústavy železo· uhlík 
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Ak sa však zliatina ochladzuje rýchle, rovnováha sa nestačí posunúť do energeticky najvhodnej. 
šieho stavu a vzniká produkt v metastabilnom stave - svetlá zliatina, ktorá obsahuje vefké 
množstvo cementitu. Týmto sa vzniknutá zliatina stáva ve!mi tvrdá. Pri izbovej teplota je pre­
ohod z metastabilného do stabilného stavu taký pomalý, že prakticky neprebieha. Patričným 
ohrievanún a chladením ocele možno v nej dosiahnuť žiadaný pomer cementitu a grafitu a tým 
zodpovedajúce vlastnosti zliat iny. 
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Ocer má okrem tvrdosti aj ďalšie výhodné mechanické vlastnosti. Móže sa dobra kovať, 
je pružná (pri izbovej teplote však málo ťažná) a čo je osobitne výhodné, je kalitelná.. Premenou 
austenitu na martenzit, ako sme uviedli, získava síce pripravený tuhý materiál na tvrdosti, avšak 
prudké ochladenie zapríčiňuje joho krehkosť. Aby sa odstránila krehkosť ocele spósobená jej vnú­
torným pnutím, uskutečňuje sa tzv. popúšťanie, ktoré sa zakladá na tom, že sa ocel zohreje asi 
na teplotu 250 a,ž 300 °C a potom sa znovu ochladí. Popúšťaním ocef nestráca na tvrdosti, ale sa. 
odstraňuje jej krehkosť. 

KOBALT A NIKEL 

Sposob vazby 

Z hradiska vazbových vlastností sa kobalt a nikel prejavujú ako typické pre­
chodné kovy: ich vazba s inými prvkami má prevládajúci kovalentný charakter .. 
Na vazby sa používajú okrem orbitálov ns a np aj (n-l)d-orbitály (tab. 34.1) .. 
Kobalt a nikel tvoria vefký počet roznorodých komplexných zlúčenin. 

Hoci vystupujú v rozdielnych oxidačných stupňoch, okrem oxidačného stupňa II 
a III pri kobalte a II pri nikle, ostatné ich oxidačné stupne treba chápať ako zriedkavé 
a vyššie oxidačné stupne ako III za všeobecne netypické. Ak porovnáme vlastnosti 
prechodných kovov počnúc od titánu až k niklu, zistíme, že pri týchto prvkoch sa 
prejavuje výrazná tendencia prechodu k nižším oxidačným stupňom, najma k oxi­
dačnému stupňu II. Toto je typické pre posledný prvok spomínaného radu, t. j. 
pre nikel. 

Okrem uvedených typických oxidačných stupňov kobaltu a niklu sú známe aj 
ďalšie, napr. -I v [Co(C0)4)- a [Ni2(C0)6]2- , O v K 4[Co(CN)4] a. [Ni(CN)4]4-, I 
v [Co(CN)JC0]2- a K4[Ni2(CN)6], ID v Ni20 3 . 2 H20, IV v [CoF6)2- a K 2[NiF6]. 

Otázka, ktorý z oxidačných stupňov kobaltu (II alebo III) je typickejší, je 
pomerne zložitá. Najčastejšie sa uvádza, že pre jednoduché zlúčeniny kobaltu je ty­
pickejší oxidačný stupeň II a pre komplexné zlúčeniny zasa oxidačný stupeň III. 
Takéto tvrdenie nie je celkom presné, ako z hfadiska principiálnej nemožnosti presne 
odlišit jednoduché zlúčeniny od komplexných (pozri str. 533), tak aj v súvislosti 
s tým, že sú známe mnohé komplexné zlúčeniny kobaltnaté (napr. všetky hydráty 
kobaltnatých solí možno považovat za komplexné zlúčeniny). Presnejšie je konštato­
vanie, že prevažná vačšina ligandov stabilizuje kobalt v oxidačnom stupni III. 
Vplyv roznorodého charakteru ligandov na stabilitu určitých oxidačných stupňov 
kobaltu ukazujú príklady týchto oxidačno-redukčných sústav 

[Co(H20)6]3+ + e 

[Co(NH3)6]3+ + e 

[Co(CN)6]3- + e 

[Co(H20)6]2+; 

[Co(NH3)6]i+; 

[Co(CN)6]4-; 

E 0 = + 1,84 V 

E 0 = + O,lOV 

E 0 = - 0,83V 

(34.10} 

(34.11} 

(34.12} 

Hexakyanokobaltnatanový anión sa prejavuje takou redukčnou sposobilosťou~ 
že vo vodnom roztoku vyredukuje z vody vodík 

(34.13} 

Príklad oxidácie hexakyanokobaltnatanového iónu na hexakyanokobaltitanový 
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je zaujímavý aj z iného hradiska. Ako sme už viedli (pozri str . 528), pre prechodné 
kovy je typický prechod do stavov s nižšími oxidačnými stupňami, keď sú viazané 
s ligandmi, ktoré majú dobré predpoklady pre vazbu s centrálnym atómom datívnymi 
n-vazbami. Príklady zlúčenín kobaltu a niklu v nižších oxidačných stupňoch než II 
toto všeobecné konštatovanie potvrdzujú. Kyanidová skupina však má schopnost 
viazat sa s centrálnym atómom takýmito vazbami a predsa prebieha uvedená oxi­
dácia iónu [Co(CN)6]4- na ión [Co(CN)6]3- ; pritom však existujú a nemajú extrémne 
oxidačné vlastnosti aj ióny [Fe(CN)6]3- a [Ni(CN)4]2-. No, aj pri kobalte a nikle 
jestvujú napr. ióny [Co(CN)4] 4- a [Ni(CN)4)4-, v ktorých kobalt a nikel majú oxi­
dačný stupeň O, čo zasa dobre súhlasí so spomínaným všeobecným konštatovaním. 
Príklady kyanokomplexov kobaltu a niklu teda ukazujú, že na skutočný stav cen­
trálneho atómu vplýva viacero faktorov. Uveďme, v čom sa teda líšia jednotlivé 
spomínané kyanokomplexy kobaltu a niklu s rozdielnymi oxidačnými stupňami 

centrálnych atómov. Centrálny atóm eoo v komplexnom ióne [Co(CN)4)4- má ko­
ordinačné číslo štyri a pravdepodobne tetraedrické usporiadanie ligandov, kým 
centrálny atóm eom v ióne [Co(CN)6]3- zasa koordinačné číslo šest a oktaedrické 
usporiadanie ligandov. Centrálny atóm Ni0 v ióne [Ni(CN)4)4- má koordinačné čÍslo 
štyri a tetraedrické usporiadanie ligandov, kým centrálny atóm Nill v ióne [Ni(CN)4]2-
tiež koordinačné číslo štyri, no štvorcové usporiadanie ligandov. 

Hoci výber oxidačných stupňov kobaltu a niklu nie je nijako bohatý, predsa 
chémia ich zlúčenín je pomerne zložitá. Zložitost nie je iba vo vefkom počte doteraz 
zosyntetizovaných koordinačných zlúčenín, ale najma v bohatej róznorodosti 
štruktúry týchto zlúčenín (oktaedrické, tetraedrické, štvorcové, trigonálno-bipy­
ramidálne, tetragonálno-pyramidálne a iné útvary), v možnosti vzniku viacjadro­
vých komplexov a v možných rovnováhach medzi štruktúrne rozdielnymi útvarmi. 

Roznorodé sú aj magnetické a spektrálne vlastnosti zlúčenín uvedených prvkov. 
Zlúčeniny kobaltu a niklu sú sfarbené vefmi charakteristicky, a nielen z ich elektró­
nových absorpčných spektier, ale často už podra farby mažeme predpokladat ich 
štruktúru. Napríklad hydráty kobaltnatých solí, ktoré obsahujú ión [Co(H20)6]2+, 
obdobne ako vodné roztoky kobaltnatých solí, sú sfarbené do jasnoružova; bezvodý 
chlorid kobaltnatý, ako aj zlúčeniny obsahujúce ión [CoC14]2-, sú výrazne modré 
(takto sfarbené sú aj viaceré ďalšie komplexy CoII). Kým hexaakvakqbaltnatý ión 
má oktaedrickú štruktúru, tetrachlorokobaltnatanový ión má tetraedrickú stavbu. 
Kým oktaedrický hexaakvanikelnatý ión [Ni(H20)6)2+ má jablkovozelené sfarbenie, 
takmer všetky tetraedrické (aj niektoré oktaedrické) komplexy NiII majú modré 
sfarbenie a štvorcové komplexy NiII, v súvislosti s absorpciou svetla v oblasti 450 
až 600 nm, mávajú červenú, žltú alebo hnedú farbu (prípadne odtiene týchto farieb). 

Magnetické vlastnosti komplexov NiII a CoII sa často využívajú na identifikáciu 
ich štruktúry. Kým štvorcové komplexy niklu sú diamagnetické, oktaedrické sú para­
magnetické s magnetickými momentmi obvykle v rozmedzí 2,9 až 3,4 B.M. a pre 
ideálne tetraedrické komplexy Nill sa predpovedá vysoký magnetický moment 
v rozmedzí 3,5 až 4,2 B.M. Tieto vysoké magnetické momenty sú sposobené nielen 
čiste spinovým, ale aj orbitálovým príspevkom k magnetickému momentu. Opačné 
pomery sa vyskytujú pri komplexoch CoII: magnetické momenty oktaedrických vy­
sokospinových komplexov sú približne až 5,2 B.M. a prejavujú t.eda značný orbitá­
lový p ríspevok, kým momenty tetraedrických komplexov sú poznatefne nižšie, 
v rozmedzí 4,4 až 4,8 B.M. Oktaedrické komplexy CoIII sú až na hexafl.uorokobaltita­
nový anión [CoF6]3- všetky nízkospinové a diamagnetické (prípadne len s istým 
teplotne nezávislým paramagnetizrnolY ). 
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KOBALT A NIKEL AKO JEDNODUCHÉ LÁTKY 

Kobalt a nikel sa navzájem vefmi podobajú. Sú to biele kovy (kobalt so slabo 
ružovým, nikel so žltým odtieňom), s dobrými mechanickými vlastnosťami (ťažnosť 

a kujnosť) , pri izbovej teplote feromagnetické. Teplota, pri ktorej strácajú fero­
magnetické vlastnosti (Curieho bod), je pre kobalt 1 106 °0 a pre nikel 363 °0. Majú 
pomernc vysoké body topenia a varu (tab. 34.3), rozpúšťajú sa v anorganických 
kyselinách, pasivujú sa v kyseline dusičnej a jemne rozpráškované sú pyroforické. 
Kobalt je vefmi tvrdý a pevný (viac než ocef). 

Na rozdiel od železa, kobalt a nikel sú chemicky podstatne stálejšie (majú vyššie 
štandardné elektródové potenciály ako železo, i keď ostávajú neušrachtilými kovmi). 
Na vlhkem vzduchu sa nekorodujú, čo sa často využíva napr. pri poniklovaní želez­
ných predmetov. S kyslíkom reagujú až pri vyšších teplotách, pričom vzniká oxid 
Co30 4 , prípadne NiO. Pri vyšších teplotách reagujú priamo aj so sírou, halogéruni, 
kremíkom, uhlíkom a arzénem. 

ZLÚČENINY KOBALTU A NIKLU 

Oxidy 

Oxid kobaltnatý CoO a oxid nikelnatý NiO majú spravidla odlišné zloženie, ako 
to zodpovedá uvedeným vzorcom. Obdobne, ako pre prípad „oxidu železnatého", aj 
tu je správnejšie používat vzorec Cof_3z0oii10 , prípadne NiE„3xNi~~O. Dokazom 
tohto zloženia sú aj reakcie týchto oxidov s halogenovodíkovými kyselinami. Na­
príklad pri rozpúšťaní „oxidu nikelnatého" v kyseline chlorovodíkovej sa čiastoéne 
vyvíja a j elementárny chlór, čo súvisí s oxidáciou chloridov reakciou s NiHI, ktorý je 
v štruktúre nestechiometrického oxidu nikelnatého 

2 NiIII + 2 CI- I = Cl~ + 2 NiII (34.14) 

Stechiometricky čistý zelený oxid nikelnatý a olivovozelený oxid kobaltnatý 
možno pripraviť rozkladem príslušných hydroxidov. Posobením silných oxidovadiel 
(napr. chlóru) na hydroxid kobaltnatý, prípadne nikelnatý vznikajú čierne zlúčeniny, 

ktorým sa pripisuje zloženie Co02 . xH20 a Ni02 . xH 20. Tieto produkty sa postupne· 
rozkladajú za vzniku oxidov Co30 4 , prípadne NiO. Zo štruktúrneho hradiska je 
oxid kobaltnato-kobaltitý Co30 4 analogický spinelu (pozri str. 260). 

Hydroxidy 

Modrú zrazeninu hydl'oxidu kobaltnatého Co(OH)i a jasnozelenú zrazeninu 
hydroxidu nikelnatého Ni(OH)i možno získať ich zrážaním z vodných roztokov 
príslušných kobaltnatých a nikelnatých solí posobením hydroxidov alkalických 
kovov. Kým hydroxid kobaltnatý sa vzdušným kyslíkem postupne oxiduje, hydroxid 
nikelnatý je oproti takejto oxid:icii stály. Na rozdiel od hydroxidu kobaltnatého, 
hydroxid nikelnatý nemá amfotérne vlastnosti. 
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Sulfidy 

Kobalt i ni.kel tvoria so sírou viaceré binárne zlúčeniny. Čierne zrazeniny sulfidu 
.kobaltnatého CoS a sulfidu nikelnatého NiS možno získať zrážaním vodných roztokov 
kobaltnatých a nikelnatých solí vplyvom sulfidu amónneho (sulfidového iónu). 
Známe sú a j disulfidy typu pyritu (CoS2 a NiS2) i sulfidy typu spinelu (Co3S4 a Ni3S4). 

Halogenidy a kyanidy 

Známe sú všetky halogenidy CoII a NiII a rad hydroxid-halogenidov kobaltna­
tých a nikelnatých. Sfarbenie bezvodých halogenidov kobaltnatých sa mení od 
ružovej (fluorid), cez mocil'ú (chlorid), zelenú (bromid) až k sivozelenej farbe (jodid). 
Bezvodý chlorid kobaltnatý CoC]z je modrý, jeho hexahydrát CoCl2 . 6 H20 je jasno­
ružový (pozri str. 644). Bezvodý chlorid kobaltnatý je silne hygroskopický. Rozny 
-stupeň jeho hydratácie možno rozoznať podia farebnosti preparátu: mono- a hemi­
hydrát aú tmavofialové, dihydrát ružovofialový a tetrahydrát červený. Bezvodý 
(lhlorid ni.kelnatý NiCh je zlatožltý; zvyčajne sa vytvára t rávovozelený hexahydrát 
NiCh. 6 H20. 

O vlastnostiach kyanozlúčenín kobaltu sa píše na str. 643. Keď sa do roztoku roz­
pustných nikelnatých solí pridajú kyanidové ióny, zráža sa najskor jablkovozelený 
kyanid nikelnatý Ni(CN)z. V nadbytku kyanidových iónov sa táto zrazenina rozpúšťa 
na žltý roztok, ktorý obsahuje tetrakyanonikeloatanové anióny [Ni(CN)4J2- . Zvýšením 
koncentrácie kyanidových iónov sa štvorcové komplexy [Ni(CN)4)2- menia na tetra­
gonálne-pyramidálne komplexy [Ni(CN)5)3-. Ak sa v atmosfére vodíka redukuje žltý 
roztok, ktorý obsahuje tetrakyanonikelnatan draselný K2[Ni(CN}4), sodíkovým 
amalgámom, získa sa dvojjadrový komplex, hexakyanodinikelnan draselný 
Ki[Nii(CN)6), v ktorom je oxidačný stupeň niklu I. Ešte silnejšou redukciou tetra­
kyanonikelnatanu draselného, napr. účinkom sodíka alebo drastika, získa sa tetra­
kya.nonikel draselný K4[Ni(CN)4) s oxidačným stupňom niklu O. 

Kyslíkaté soli 

Jednou z najčastejšie používaných kobaltnatých solí v laboratóriách je hexa­
hydrát dusičnanu kobaltnatého Co(N03h. 6 H20. Pripravuje sa reakciou zriedenej 
kyseliny dusičnej s kobaltom, hydroxidom, oxidom, prípadne uhličitanom kobalt­
natým a nasledujúcou kryštalizáciou. Na vzduchu je rozplývavý. Pri zohrievaní 
vzniká najskor trihydrát a potom sa ďalej rozkladá za vzniku oxidov dusíka a oxidov 
kobaltu. 

Heptahydrát síranu kobaltnatého CoS04 • 7 H20 je známy pod názvom kobaUnatá 
.skalíca. Na rozdiel od dusičnanu kobaltnatého je nerozpustný v nevodných rozpúš­
ťadlách (takéto rozdiely pri dusičnanoch a síranoch sú pomerne časté). 

Zrážaním roztokov solí kobaltnatých uhličitanovými aniónmi vznikajú modré 
hydroxid-uhličitany kobaltnaté. Ak sa zráža z roztoku nasýteného oxidom uhli­
čitým, získa sa fialovočervený hexahydrát uhličitanu kobaltnatého Co003 • 6 H 20. 

Z tzv. jednoduchých kobaltitých solí poznáme len niekofko. Z halogenidov je 
známy iba fluorid kobaltitý CoF3 (hydrát aj bezvodá sof). Síran kobaltitý Co2(S04)3 sa 
tvorí anodickou oxidáciou roztokov síranu kobaltnatého. Z roztoku sa vylučuje v po-
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<lobe modrých ihličkovitých kryštálov ako oktadekahydrát Co2(S04)3. 18 H20. Táto 
sor sa vefmi rahko rozkladá. 

Z nikelnatých solí sú v laboratóriách bežné síran a dusičnan. 
Heptahydrát síranu nikelnatého NiS04 • 7 H20, tzv. nikelnatá skalica, získava sa 

kryšta.lizáciou z vodných roztokov po reakcii zriedenej kyseliny sírovej s uhličitanom , 
prípadne oxidom nikelnatým alebo aj so sam'.)tným niklom. 

Dusičnan nikeln'ltý v bežných podmienkach kryštalizuje z vodných roztokov ako 
hexahydrát Ni(N03 ) 2 . 6 HzO. 

Podobne ako an'l.logické kobaltnaté soli, dajú sa pripraviť aj hydroxid-uhli­
čitany nikelnaté a hexahydrát uhličitanu nikelnatého NiC03 • 6 H20. 

Koordinačné zlúčeniny 

Z vefkého počtu koordinačných zlúčenín kobaltu (tab. 34.6) a niklu (tab. 34.7) 
možeme ilustratívne uviesť len niektoré typické zlúčeniny tohto druhu. 

Na existenciu roznych typov komplexných zlúčenín kobaltu móže ukázať nasle­
dujúci príklad. Ak posobíme vzdušným kyslíkom na roztok, ktorý obsahuje chlorid 
kobaltnatý, chlorid amónny a amoniak, potom roztok okyslíme kyselinou chloro­
vodíkovou, z roztoku sa vylúčia látky zloženia: CoC13 • 6 NH3 (oranžovožltá), CoC13 • 

. 5 NH3 (purpurovočcrvená) a dve látky zloženia CoCh . 4 NH3 (zelená a fialová). 

KOORDINAČN~ POLY~DRE ATÓMU KOBALTU 

Koordinačné 
číslo 

4 

s 

6 

Polyéder 

tetraéder 

trigonálna 
bipyramída 

tetragonálna 

pyramida 

oktaéder 

-I 

o 

Oxidačný 
stupeň 

li 

li 

li 

Ill 

•) trlars znač! triarz!n (CH,)>As(CH,h 
/ 

CH,.As 

" (CH2hAs(CH>l2 

Ill 

IV 

Tabufka 34.6 

Príklady 

[Co(CO).]­

[Co(CN)4]4-

[Co(CNh(CO)p­

[CoCl4]2-; [Co(NCS).p-

v heteropolyvolfrámanoch 

[Co(NO)(R2NCS2)l] 

[Colz(triars)] •) 

[Co(bipy)J]+ 

[Co(N HJ)6)2+; [Co(CN)6) 4-

[Co(NH3)6]3+; [Co(N02)6]3-
a vačšina komplexov 

[CoF6p-



648 ANORGANICKÁ CHÉ MIA 

Skúmaním vlastností týchto látok sa zistilo, že vo všetkých uvedených zlúčeninách 
má atóm CoIII koorclinačné číslo šest a líšia sa navzájom len počtom molekúl amo­
niaku a atómov chlóru v koorclinačnej sfére: [Co(NH3) 6)Ch , [CoCl(NHJ)s]Clz 
a [CoC}z(NH3)4]Cl. V podstate ideo tri konkrétne členy radu kobaltitých komplexov, 
v ktorých sa vo vnútornej koordinačnej sfére mOže počet koordinačne jednofunkčných 
neutrálnych molekúl a aniónových ligandov meniť od nuly do šesť; pritom sa zacho­
váva celkový počet ligandov a ich oktaedrické usporiadanie, ktoré je typické pre 
komplexy eorn. Keďže neutrálne molekuly, ako aj aniónové ligandy možu byť rozno-

Tobufko 34.7 
KOORDINAČNÉ PO LYÉDRE ATÓMU NIKLU . -· Koordinafoé 

~íslo 
Polyéder 

tetraéder - 1 

4 

štvorec 

trigonálna 
s b ipyramída 

tetragonálna 
pyramfda 

oktaéder 

6 

trigonálna 
antiprizma 

trigonálna 
prizma 

o 

Oxida~ný 
stupe i\ Príklady 

---~----"""--~ 

li 

li 

li 
111 

li 

(Ni2(C0)6]2-
(Ni(CO).]; (Ni(CN).J•­
(Ni2(C N)6]4-
[NiCJ,]2-; (NiBrJ{P(C6H5)J}]-

[Ni (C N)4)2- ; [Ni(tsc)2] t) 

[Ni(CN)P{(CH2)JAs(CH3)z}3]+ 
(N iSr3{P(C2HshhJ 

[NiBr2(triars)]2) 

li [Ni(H20)6)2+; NiO ; [N i( NHJ)6]>+ 
a mnohé komplexy 

Ill (NiCl,(d iars).]+ J) 
IV [NiF6]2-

li 

NiAs 

•) tsc = tlosemikarbazldový :mlón SC. BN,(NH. NH)-
2) triars (pozri tab. 34.6) 
') dlars (pozrl tab. 31.3) 
')tu ~ tiomočovina SC(NB1h(skratka z lat. thlourea) 

rodé, počet takýchto komplexov može byť skutočne obrovský. Rozmanitost takýchto 
komplexov sa ešte rozširuje možnosťou viazania koordinačne viacfunkčných (naj­
častejšie dvojfunkčných) ligandov v koordinačnej sfére atómu CoIII (napr. etylén­
diamín, uhličitanová skupina) a izomériou. Keďže ide o oktaedrické komplexy, je 
prirodzené napr. pri komplexoch dianiono-tetraamminkobaltitých očakávať existen­
ciu cis- a trans-izomérov a pri cis-izoméroch s dvojfunkčnými ligandmi aj prípady 
optickej izomérie (pozri str. 557). 
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Okrem jednojadrových komplexov poznáme pri CoIII veiký počet viacjadrových 
komplexov. Príkladom dvojjadrového komplexu je katión di-µ-hydroxo-bis(tetra­
amminkobaltitý) 

ktorý je jedným z preparátov, vznikajúcich oxidáciou vodného roztoku, obsahujúceho 
chlorid kobaltnatý, chlorid amónny a amoniak. 

I keď sú koordinačné zlúčeniny CoII menej roz;;írené, predsa je ich počet veimi 
vefký. Ako sme už uviedli, všetky hydráty kobaltnatých solí móžeme považovaf za 
koordinačné zlúčeniny. Známe sú rózne halogeno- ako a j tiokyanátokomplexy 
kobaltnaté, napr. Ki[CoCl4] alebo (NH4)z(Co(NCS)4], hexaamminkobaltnaté kom­
plexy, napr. [Co(NH3) 6]S04 , mnohé kobaltnaté zlúčeniny s organickými molekulami 
.ako ligandmi atď. 

K ým pre komplexy eom je charakteristické oktaedrické usporiadanie ligandov, 
pre komplexy CoII je rozdiel medzi stabilizáciou v oktaedrickom a tetraedrickom ligan­
dovom poli, (t. j. medzi hodnotou ~o. a ~T., (pozri str. 540) pomerne malý, čo sa pre­
javuje v tom, že poznáme oktaedrické aj tetraedrické kobaltnaté komplexy. Dokonca 
·CoII zo všetkých prechodných kovov tvorí najvačší počet tetraedrických komplexov. 
Malý rozdiel medzi stabilizáciou v oktaedrickom a tetraedrickom poli atómu CoII 
vedie niekedy k existencii komplexov, ktoré pri tých istých ligandoch majú tetra­
edrickú alebo oktaedrickú konfiguráciu, pdpadne k rovnováham medzi takýmito 
komplexmi (napr. medzi tetraedrickými iónmi [Co(H20)4 ]2+ a oktaedrickými iónmi 
[Co(H20)6]2+). Alebo v tuhom skupenstve jestvuje zlúčenina zloženia [Co(NH3) 4] 
(Re04)i s tetraedrickou konfiguráciou komplexného katiónu a súčasne sú známe 
mnohé komplexy s oktaedrickým usporiadaním ligandov v katióne [Co(NH3)6 ]2+ 
v tuhom skupenstve i v roztoku. 

Už v stati o vazbových vlastnostiach kobaltu a niklu smc napísali, že hoci pre 
nikel je najtypickejší oxidačný stupeň II, predsa je jeho chémia značne zložitá, čo 
súvisí s róznou symetriou obklopenia atómu NiII inými viažúcimi sa atómami 
(oktaedrická, tetraedrická, štvorcová, trigonálno-bipyramidálna, prípadne tetra­
gonálno-pyramidálna) a tvorbou polymérnych útvarov, v ktorých sa realizuje via­
zanie atómov niklu pomocou mostíkových skupín. Táto zložitosf chémie niklu sa 
najvýraznejšie prejavuje v počte a vlastnostiach nikelnatých koordinačných zlúčenín. 
I keď konfigurácia vačšiny nikelnatých komplexov dovofuje predpokladaf existenciu 
cis- a trans-izomérov, ako aj opticky izomérnych komplexov, tieto izomérne formy nie 
sú pre nikelnaté komplexy typické, čo do určitej miery znižuje počet známych kom­
plexov NiII. Obdobne ako kobalt, aj nikel tvorí mnoho roznorodých komplexov 
s organickými ligandmi, napr. s dimetylglyoximom (2,3-butandiondioxim, tzv. 
<Óugajevovo činidlo) 

H3C-C-C-CH3 
li li 

HON NOH 
Komplexem NiII s tým to ligandom je bis(dimetylglyoximáto)nikclnatý komplex, 
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jasnočervená, vo vode málo rozpustná látka, ktorej tvorba sa využíva na špecifický 
dokaz NiII. Štruktúru tohto chelátového nikelnatého komplexu, ktorý sa móže 
považovať za vnútorne komplexnú sof (pozri str. 536) možno znázorniť vzorcom 

Atóm niklu je koordinovaný štvorcovo štyrmi atómami dusíka. Tieto rovinné 
útvary sú usporiadané nad sebou v dósledku interakcie nikel- nikel za tvorby 
polymérneho reťazca. Podrobnejší opis komplexných zlúčenín kobaltu a niklu sa 
nájde v špeciálnej literatúre.1) 

Z komplexných zlúčenín kobaltu a niklu v nižších oxidačných stupňoch ako II 
(okrem už spomenutých kyanokomplexov) sú najvýznamnejšie komplexy, ktoré obsa­
hujú ako ligand molekuly oxidu uho!natého, tzv. karbonyly. Keďže ideo osobitný 
druh komplexných zlúčenín prechodných kovov, venujeme im nasledujúcu stať. 

KARBONYLY PRECHODNÝCH KOVOV 

Karbonyly sú zlúčeniny všeobecného vzorca Mn(CO)m. Rozdeiujeme ich na. 
jednojadrové (n = 1) a viacjadrové (n > 1). Karbonyly poznáme pri vanáde, prii 
všetkých prechodných prvkoch šiestej a siedmej skupiny a pri prvkoch ósmej skupiny 
okrem platiny a paládia (tab. 34.8). 

Tieto kvapalné, prípadne tuhé látky sú Iahko zápalné a spravidla dobre roz­
pustné v nevodných nepolárnych rozpúšťadlách . Viičšina z nich je na vzduchu st ála 
(okrem ka.rbonylov vanádu a kobaltu). V bezkyslíkovej atmosfére sa móžu pre­
destilovať alebo aj presublimovať. I.:ahko podliehajú róznym chemickým zmenám. 
Tetrakarbonyl niklu Ni(C0)4 a pentakarbonyl železa Fe(C0)5 sú toxické a so vzduchom 
tvoria výbušné zmesi. 

Prípravu karbonylov možno uskutočniť róznymi postupmi. Priamou syntézou, 
reakciou jemne rozpráškovaných kovov s plynným oxidom uhofnatým, sa pripravujú 
napr. karbonyly Mo(C0)6, W(C0)6, Fe(CO)s, Ru(C0)5 , Co2 (CO)s a Ni(C0)4. S vý­
nimkou prípravy karbonylu niklu je potrebné použiť oxid uho!natý pri vyššom tlaku 
než je atmosferický tlak. Na výťažok vplýva okrem stavových podmienok aj stupeň 
jemnosti rozdrobenia kovu a prítomnosť niektorých ďalších látok. 

Takmer všetky karbonyly možno získať reakciou oxidu uhoYnatého pri vysokom 
tlaku s halogenidmi, sulfidmi, prípadne oxidmi kovov. Všetky tri uvedené t ypy 
zlúčenín však nemožno vždy použiť na prípravu karbonylov každého kovu. Okta­
karbonyl dikobaltu Co2(C0)8 sa dá pripraviť reakciou oxidu uhol'natého so sulfidom 
kobaltnatým asi pri teplote 200 °0 a tlaku 20 MPa, avšak nedá sa pripraviť z oxidu 

1) Podrobne sa píše o komplexoch kobaltu a niklu v knihe A. A. Grinberg: Úvod d<> 
chemie komplexních sloučenin, N akl. ČSA V, Praha 1954. 
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kobaltnatého ako východiskovej látky. Pentakarbonyl osmia Os(C0)5 sa zasa :naj­
výhodnejšie _ získava reakciou oxidu osmičelého s oxidom uhofnatým 

Os04 + 9 CO Os(C0)5 + 4 C02 (34.15)· 

Tabufka 34./3:.. 

PREHl:.AD KARBONYLOV VANÁDU, PRVKOV PODSKUPINY CHRÓMU, 
MANGÁNU A ÓSMEJ SKUPINY 

! Zlož~nfo 

V(C0)6 

Cr(C0)6 

Mo(C0)6 
W(C0)6 
Mn2(C0)10 

Tc2(C0)10 

Vlastnosti 

Čierne kryštály, rozkladá sa pri t eplote 70 °C 
Bezfarebné kryštály b. t. 149 °C, 
rozkladá sa vyše 100 °C 
Bezfarebné kryštály, sublimuje 
Bezfarebné kryštály, sublimuje 
Žité kryštály. b. t. asi 155 °C 

Re2(CO)i0 Bezfarebné kryštály, b. t. 170 °C 

Fe(C0)5 

Fe2(C0)9 

Co,(CO)s 

Ni(C0)4 

Ru(C0)5 

Ru3 (CO)i2 

Os(CO)s 
Os,(C0)12 

Rh.(C0)12 

Bezfarebná kvap., b . t. - 20 °C, b. v. 103 °C 
Žité kryštály, rozkladá sa vyše 100 °C 

Tmavozelené kryštály, rozkladá sa pri teplote 
140 °C 
Oranžové kryštály, b. t. 51 °C 

Čierne kryštály, rozkladá sa pri teplote 60 °C 

Bezfarebná kvaplina, b. t. - 25 °C, b. v. 
43 °C 
Bezfarebná kvapalina, b. t. -22 ° C 
Zelené kryštály 

Žité kryštály, rozkladá sa vyše 21 O °C 

Čierne kryštály 

Bezfarebná kvapalina, b. t. - 15 °C 
Žité kryštály, b. t. 224 °C 

Červené kryštály, rozkladá sa vyše 150 ° C 

oktaéder 

oktaéder 
oktaéder 
oktaéder 

Štruktúra 

dvoj jadrový komplex s vazbou 
kov - kov 
dvojjadrový komplex s vazbou. 
kov - kov 
dvojjad rový komplex s vazbou. 
kov -kov 
t r igonálna bipyramída 
dvojjadrový komplex s tromi 
mostíkovými skupinami CO 
a vazbou kov- kov 
trojjadrový klaster s dvomi most í-­
kovými skupinami CO 
dvojjadrový komplex s dvo mi 
mostíkovými skupinami CO 
a vazbou kov - kov 
štvorjadrový klaster s tromi mos·­
tíkovými skupinam i CO 
tetraéder 

trigonálna bipyramída 
trojjadrový klaster bez mostíko-­
vých skupin CO 
štvorjadrový klaster bez mostíko-· 
vých skupín CO 
šesťjadrový klaster so štyrm i 
mostíkovými skupinami CO 
trigonálna bipyramída 
trojjadrový klaster bez mostíko­
vých skupin CO 
štvor jadrový klaster s tromi mostí-­
kovými skupinami CO 

Karbonyly kovov vznikajú aj ako produkty róznych disproporcionačných 
reakcií, prípadne aj inými postupmi (použitím Grignardových činidiel, pozri str. 498), 
fotochemickými premenami jednojadrových karbonylov na viacjadrové, reakciami 
viacerých zlúčenín, ktoré už obsahujú vazbu M-00 a pod. 
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Otázka vazbových pomerov v karbonyloch je zaujímavá už v súvislosti so sku­
točnosťou, že vačšina týchto pomerne stálych zlúčenín sa móže pripravif priamou 
reakciou kovov, ktorých atómy treba vytrhnúf z energeticky výhodných kovových 
štruktúr, a z oxidu uhofnatého, ktorý má pomerne sl~.'--~ ionorové vlastnosti. 

Prvá teoretická. koncepcia vazbových pomerov v karbonyloch vychádza z čiste donorových vlastností oxidu uhofnatého a z predstavy o tendencii atómov kovov dosiahnuť tzv. efektívne at6mové číslo, t. j. počet elcktrónov týchto atómov v komplexoch, rovné počtu olektrónov nasledujúceho vzácneho plynu. Predpokladalo sa pritom, že každá molekula CO odovzdáva a ko donor dva elektróny centrálnemu a.tórou . Zloženie karbonylov chrómu, železa a niklu, Cr(C0)6 , Fe(CO)s a Ni(C0)4 , sa objasňovalo tým, že centrálnym atómom chýba 12, IO, prípadne 8 elektró­nov do elektrónovej konfigurácie atómu kryptónu. K edže predstava úplne vyhovovala pre všetky jednocluché karbonyly, použila sa aj pri viacjadrových karbonyloch . Aby sa však získal súhlas s touto predstavou, bolo nevyhnutné predpokladať, že sa oxid uhoinatý viaže na atómy kovu nielen atómom uhlíka, ale aj atómom ky~líka. Priame i nepriame metódy výskumu karbonylov však prakticky vylúčili t akúto možnosť v iazania molekuly CO. · 

Ukázalo sa, že z hradiska prie3torovej stavby sa molekula oxidu uhofnatého 
viaže na atómy kovov v karbonyloch týmito spósobmi 

o 
I 
c 
I 

M 

o 
I 
c 

/""' M M 

o 
I 
c 

//'""" M M 
M 

V súčastnosti sa otázka vazby molekuly CO v karbonyloch kovov vysvetfuje 
vychádzajúc ako zo O'-donorových, tak aj n-akceptorových vlastností oxidu uhofna­
tého. Koordinačná vazba vzniká prekrývaním zaplneného O'-orbitálu molekuly CO 
(pozri str. 396) a volného O'-orbitálu atómu kovu. Datívna :n;-vazba sa zasa vytvára 
prekrývaním obsadených d„-alebo hybridných (dp)„-orbitálov atómu kovu s vo!ným 
protivazbovým :n:*-orbitálom molekuly oxidu uhofnatého (obr. 34.5). 

d-orbitál atomu kovu 
p-orbitál atomu kovu 

<1-orbitál atómu c 
f!'!"orbital molekuly co 

Obr. 34.5. Vznik a-vazby 
a datívnej n-vazby v kar­
bonyloch 
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Problematike vazby oxidu uhofnatého v karbonyloch sa doteraz venovalo vera 
pozornosti. Najviac užitočných informácií v tomto smere priniesli výskumy infra­
červených absorpčných spektier karbonylov. 

V prípade jednoduchých karbonylov sú známe oktaedrické, trigonálno-bipyra­
midálne a t etraedrické usporiadania molekúl CO okolo centrálneho atómu. 

Obr. 34.6. Model molekuly Mn2(C0)1o 

Obr. 34.7. Model molekuly Fe2(CO)o 
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Až na hexakarbonyl vanádu V(C0)6 , ktorý je paramagnetický, všetky ostatné, 
aj viacjadrové karbonyly kovov, sú diamagnetické. V prípade, keď má atóm kovu 
nepárny počet elektrónov, diamagnetizmus sa može dosiahnut vzájomným spárením 
elektrónov atómov kovu v dosledku vzniku vazieb kov-kov (pozri str. 552). Pravda, 
okrem viacjadrových karbonylov, ktoré vznikajú výlučne ako dosledok vazby 
kov-kov (obr. 34.6), je vera karbonylov, pri ktorých polymérna stavba súvisí s mos­
tíkovou funkciou oxidu uho!natého (obr. 34.7). Mnohé karbonyly majú typickú 
.klasterovú štruktúru (pozri str. 555). 

Fe 

()br . 34.8. Schéma chemických premien pentakarbonylu železa ; 
1 - Reakcia ieleza s oxidom uhornatým pri teplote 200°C a t laku 10 MPa, 2 - Fotochemická r eakcia účin ko m ultra­
fia.lovýc:h lúěov, 3 - Reakcia pri :zvýšcnej teplote, 4, S - Reakcia s oxídom dusnatým, 6 1 7 - Reakcia účin kom 
jódu, 8 - Reakcia s hydroxidom bároatým a po okyslenf bez prístupu kyslíka 

Karbonyly podliehajú roznym chemickým zmenám a aj v tejto súvislosti sú 
často mimoriadne zaujímavé a užitočné v celom rade významných technologických 
postupov. Ako príklad uvádzame podstatne zjednodušenú schému možných chemic­
kých premien pentakarbonylu železa (obr. 34.8). Táto schéma poukazuje na existen­
ciu hydridokarbonylov, halogenidokarbonylov a nitrozylkarbonylov. 

Hydridokarbonyly sú zlúčeniny typu HMn(C0)5 , H,Fe(CO),, HCo(C0)4 a pod. V neprí­
-tomnosti vzdušného kyslíka sú vo vode stále a prejavujú slabo kyslé v lastnosti. Je zaujímavou 
skutočnosťou, že atóm H -I sa vo vode ionizuje ako katión H+. Tento protiklad sa vysvetfuje 
.stálo.'>ťou karbonylmetalidových aniónov, ktoré sa móžu pripraviť róznymi postupini ako súčasti 
solí hydridokarbonylov. Napríklad pósobením amoniakového roztoku sodíka na tetrakarbonyl 
.niklu vzniká enneakarbonyltetranikelid disodný Na:i[Ni4 (C0)9], alebo reakciou vodného roztoku 
hydroxidu sodného s pentakarbonylom železa vzniká. hydridotetrakarbonylferid sodný 
Na[HFe(C0)4] 

Fe(CO)s + 3 NaOH = Na[HFc(C0)4] + Na2C03 + H 2 0 (34.16) 

Zo štruktúrneho hfadiska je pri hydridokarbonyloch najzaujímavejšia a najzložitejšia otázka 
viazania atómov vodíka v týchto zlúčeninách. Napríklad už dá.vnejšie sa zistilo, že v dihydrido­
·tetrakarbonyle železa H 1Fe(C0)4 a hydridotetrakarbonyle kobaltu HCo(C0)4 molekuly oxidu 
uhofnatého tetraedricky obklopujú centrálne atómy železa a kobaltu. O spósobe viazania atómov 
vodíka sa dodnes získavajú experimentálne údaje. Na základe informácií, získa.ných najma jad­
rovou magnetickou rezonanciou, sa dospelo k záveru, že v uvedených hydridokarbonyloch sú 
.atómy vodika viazané priamo na atómy kovu, čo by poznatky o tetraedrickej stavbo týchto karbo-

• nylov robilo dosť problematickými. Pri hydridopentakarbonyle mangánu HMn(CO)s sa ukázalo, 
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že molekuly CO sú umiestnené okolo atómu mangánu v p iatich rohoch oktaédra. a je pra.vde­

podobné, že vodíkový atóm se. nachádza. v šiestom rohu, tvoria.c ta.k vazbu s atómom ma.ngánu. 

Za.ujímavé je, že halogenidolcarbonyly boli pripra.vené a.j pri takých prechodnýoh kovoch, 

ktoré netvoria. zvyčajné karbonyly. Zná.me sú na.pr. halogenidy [Pt(COh]Ch , [Au(CO)]Cl, 

[Pd(CO)z]Cl2 a i. 
Osobitnou skupinou zlúčenín prechodných kovov sú nitrozylové zlúčeniny, ktoré obsa.hujú 

skupinu NO. Niekedy je vefmi obťa.žné určiť, aký oxida.čný stupeň má skupina NO v týchto 

zlúčeninách (-I, O či I ). V nitrozylkarbo1V!Jlových zlúčeninách prechodných kovov, obsahujúcich 

ako ligandy skupinu CO aj NO, nemožno skupina NO prisúdiť vždy oxida.čný stupeň O, pretože 

na.pr. nitrozylkarbon yly železa a kobaltu zloženia Fe(CO)l(NOh a. Co(CO)J(NO) sú diamagnetické 

(keby na. skupinách NO ostali nespárené elektróny, ma.li by byť paramagnetické). 

VÝSKYT V PR( RODE, PRÍPRAVA A ZLIATINY KOBALTU 

A NI KLU 

V porovnaní so železom je výskyt kobaltu a niklu v zemskej kare podstatne nižší (1,5 . 10-J 

mólových % kobaltu a 3,2 . 10-J mólových % niklu). Kobalt a nikel sa. v podobe minerálov na.j­

<'\astejšie vyskytujú so sírou, arzénom a. antimónom. Príkla.dmi mažu byť pentlandit (Fe, Ni)9S8 , 

kobaltín CoAsS, amaltín CoAs3 _ :c a. gersdorfit NiAsS. 
Získavanie kobaltu a niklu z jeho rúd je vefmi obťažné a ich spasob výroby je vždy modi­

-fikovaný zložením surovm, z ktorých sa vychádza. Po ich získaní v stave technickej čistoty sa 

rafinujú (na.pr. elektrolyticky). 
Osobitným spasobom získavania mimoria.dne čistého niklu je tzv. Mandova met6da. Rea kciou 

·Čerstvo redukovaného nečistého niklu s oxidom uhoinatým pri teplote asi 80 °C vzniká Jahko 

prchavý tetrakarbonyl niklu, ktorý se. p r i teplote asi 180 °C rozkla.dá na čistý nikel a. oxid uhoI­

natý. 
Kobalt a nikel se. na.jčastejšie používa.jú na výrobu raznych zliatin. Ca.sto sú súčasťou tzv. 

legovaných oceli, z ktorých mnohé ma.jú vynikajúce technicky významné fyziká.lne i chemické 

vlastnosti. 

'.PLATINOVÉ KOVY 

V tab. 34.4 sú uvedené typické oxidačné stupne atómov prvkov osmej skupiny 

-periodickej sústavy. Už pri prvkoch prvej triády tejto skupiny sa uviedli príklady, 

ktoré poukazovali na podstatne vačší počet oxidačných stupňov atómov železa, 

kobaltu a niklu v ich zlúčeninách. Ešte typickejšie je to najma pri atómoch niektorých 

platinových kovov. Napríklad atóm ruténia okrem oxidačného stupňa IV sa často 

vyskytuje aj v oxidačných stupňoch II a III a známe sú aj zlúčeniny, v ktorých má 

<>xidačný stupeň-IT, O, I , V, VI, VII a VIII. Takáto bohatosť oxidačných stupňov, 

t endencia mnohých atómov, prípadne iónov a molekúl viazať sa ako ligandy na 

.atómy platinových kovov, spolu s roznou symetriou ich usporiadania okolo cent rál­

nych atómov, je základom bohatosti a roznorodosti chémie platinových kovov. 

Rozsah tejto učebnice nedovofuje podrobnejšie sa zaoberať chémiou platinových 

kovov, preto v nasledujúcej stati o verti.kálnych dvojiciach platinových kovov: 

ruténiu a osmiu, ródiu a iridiu, paládiu a platine uvedieme len niektoré základné 

údaje o ich zlúčeninách. 
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PLATINOVÉ KOVY AKO JEDNODUCHÉ LÁTKY 

Z tah. 34.3 zisťujemc odovodnenosť rozdelenia platinových kovov na tzv. Iahké 
a ťažké. Eahké platinové kovy (ruténium , rádium a paládium) majú hustotu asř 
12 g . cm-3, kým hustota ťa{kých platinových kovov (osmium, irídium a platina) je 
približne 22 g . cm- 3. Od prvkov triády železa sa nelíšia len hustotou , ale aj inými 
vlastnosťami, najmi:i. tým, že sú ušfachtilými kovmi , čo sa výrazne prejavuje ich 
chemickým správaním sa. 

Okrem osmia, ktoré je sfarbené modrosivo, všetky platinové kovy sú sfarbené 
do bielosivého odtieňa. Všetky platinové kovy majú veTmi vysoké body topenia a varu 
(tab. 34.3) a sú pomerne tvrdé. 

Paládium má osobitnú schopnosť rozpúšťať plyny. Pri teplote asi 80 °C a tlaku 
101 kPa je schopné rozpustiť až 900 násobek objemu vodíka (v porovnaní s vlastným 
objemem), takže zloženie zodpovedá približne vzorcu PdH0 ,7 • Pohlcovaním vodíka 
sa znižuje elektrická vodivost paládia. Prevláda názor, že nejde len o púhe fyzikálne 
rozpúšťanie vodfka, ale že sústava obsahuje aj určitú fázu hydridu, ktorej zloženie 
a štruktúra ešte nie sú presne známe (porovnaj str. 246). Difúzia vodík.a cez kom­
paktné paládium sa maže využiť na oddelenie vodíka zo zmesi s inými plynmi (vodí­
kový filter). 

Platina rozpúšťa vodík asi devaťkrát menej než paládium. Schopná je však 
v podstatnej miere rozpúšťať kyslík. Rozpúšťanie vodíka v paládiu, prípadne kyslík.a 
v platine sa využíva v súvislosti s katalytickým účinkem týchto prvkov v hydro­
genačných a oxidačných procesech. Vo všeobecnosti všetky platinové kovy majú 
dobré katalytické vlastnosti. 

I keď ionizačné energie atómov platinových kovov (tab. 34.2) nie sú mimo­
riadne vysoké (podobné sú napr. ionizačným energiám atómu zinku), predsa sú to 
značne ušTachtilé a chemicky stále prvky. VysvetTuje sa to vysokými hodnotami 
atomizačných tepiel platinových kovov. 

Z chemického hradiska sú platinové kovy podstatne stálejšie v kompaktnom ako 
v práškovitom stave. Oproti kyslíku je najstálejšia platina, oproti sire ruténium 
a oproti chlóru irídium. 

Ruténium a osmium Tahko tvoria binárne zlúčeniny s kyslíkom, pričom osmium 
sa už priamym posobením vzdušného kyslíka oxiduje až na oxid osmičelý Os04 • 
Ruténium i osmium sú mimoriadne odolné proti kyselinám. Možno ich rozpustit po 
alkalicko-oxidačnom tavení (napr. s peroxidom sodným, prípadne so zmesou hydro­
xidu a uhličitanu sodného) v podobe solí kyseliny ruténiovej alebo osmiovej. 

Pri vysokých teplotách sa ródium zlučuje s chlórom za vzniku chloridu roditého 
RhCh , kým oproti fluóru je veimi stále. Naproti t-0mu irídium pri vysokých t eplotách 
reaguje prudko aj s fluórem a vzniká fluorid irídiový IrF6 • Na rozdiel od ostatných 
platinových kovov čisté ródium sa nerozpúšťa v lúčavke kráTovskej. 

I keď je platina chemicky stálejšia než paládium (paládium sa rozpúšťa aj 
v kyseline dusičnej), predsa treba často rátať s možnými chemickými premenami 
pri obidvoch uvedených prvkoch. Možno ich považovať za chemicky najmenej stále 
platinové kovy. Reagujú s viacerými nekovmi. S chlórom reagujú za vzniku chloridu 
paládnatého PdClz a platnatého PtC}z, s fluórom sa zlučujú na fluorid paládnatý 
PdF2 a platičitý PtF4 • P aládium sa Tahko zlučuje so sírou a selénom. Obidva tvoria. 
sinými kovmi viaceré intermetalické zlúčeniny. 
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Keďže platina je vel'mi drahý materiál a často sa používa v chemických laboratóriách, treba 
poznať, čím móžu byť chemicky narušované predmety vyrobené z platiny. Platin ové nádoby ne­
smiem e zohrievať sviotivým plameňom, keďže platina pri vysokých teplotách rozkladá uhfovodíky 
a vzniknutý uhlík sa v nej rozpúšťa. Pretože platina s rózn ymi kovmi tvorí zliatiny, nesmieme 
v platinových nádobách zohrievať kovy, prípadne zlúčeniny, z ktorých sa kovy móžu vyredukovat. 
Aby platina chemicky nereagovala, nemajú sa v p la tinových nádobách zohrievať síra, sulfidy, 
siričitany, ani iné zlúčeniny, ktoré sa móžu zoluievaním rozkladať na síru, fosfor, fosfidy, ar 7..én, 
arzenidy, antimón, antimonidy, fosforečnany, arzeničnany, antimoničnany, kremík, silicidy , bór 
a boridy. Treba si pamatať, že v platinových n ádob ách sa nemajú tavit hydroxidy a peroxidy 
a lkalických k ovov ani zohrievať vačšina zmesí kyselín . 

ZLÚČENINY RUTÉNIA A OSMIA 

Na rozdiel od vyššie postaveného železa je pre ruténium a osmium charakteris­
tický najma Tahký prechod do oxidačných stupňov VI a vrrr. Sú to prvky, ktoré 
majú pri obvyklých chemických podmienkach oxidačné stupne vrrr. Obidva prvky 
majú výrazné schopnosti tvoriť koordinačné zlúčeniny. V tab . 34.4 sú uvedené ich 
najbežnejšie oxidačné stupne. 

Z binárnych zlúčenín ruténia a osmia sú najvýznamnejšie oxidy a halogenidy . 

Oxidy a halogenidy 

Priamou reakciou kyslíka a ruténia, prípadne osmia vznikajú oxidy R u02 , 

prípadne Os0 4 • Oxid osmičitý Os02 maže vzniknúť ako produkt reakcie osmia 
a oxidu osmičelého pri vyšších teplotách. Oxid ruteničelý Ru04 vzniká oxidáciou 
kyslých roztokov obsahujúcich ruténium takými silnými oxidovadlami, ako manga­
nistanmi, chlórom, bromičnanmi alebo jodistanmi. Oxidy M04 sú fahko prchavé 
jedovaté kryštalické látky; oxid osmičelý je vefmi nebezpečný pre zrak. Prchavost 
obidvoch látok súvisí s ich molekulovou štruktúrou; obidva tvoria tetraedrické 
molekuly. Kým oxid osmičelý Os04 je stály (vrie pri 131 °C bez rozkladu), oxid 
ruteničelý Ru04 sa rozkladá (pri 108 °C) na oxid ruteničitý a kyslík za výbuchu. 
Oxid ruteničelý má podstatne výraznejšie oxidačné vlastnosti než oxid osmičelý. 
Kým pri styku oxidu ruteničtlého s alkoholom nastáva výbuch, oxid osmičelý sa 
v alkohole rozpúšťa a len postupne sa redukuje na oxid osmičitý. Oxid osmičelý sa 
lepšie rozpúšťa v organických rozpúšťadlách než vo vode (napr. pri 25 °0 sa v 100 g 
chloridu uhličitého rozpúšťa až 375 g Os04 , kým v 100 g vody len 7 g Os04). Používa 
sa ako katalyzátor v niektorých reakciách. 

Známe sú binárne zlúčeniny všetkých halogénov s rnténiom a osmiom. Boli 
opísané fluoridy RuIII, RuIV, RuV a RuVI a OsIY, OsY, OsVI a OsVIII, chloridy Run 
a RuIIT a OsII, OsIII a OsIV, bromidy a jodidy RuIII a bromidy OsIII a OsIV a jodidy 
OsII a OsIII. Okrem obyčajných binárnych fluoridov ruténia a osmia bol opísaný 
celý rad ich oxid-fluoridov, napr. oxid-fluorid ruténiový RuOF4 . 

lné zlúčen iny ruténia a osmia 

Soli kyseliny ruténiovej a osmiovej, tzv. ruténany a osmiany, ktoré obsahujú 
anión MOi-, sa líšia najma svojimi oxidačno-redukčnými vlastnosťami. Prvé sa Tahko 
redukujú a druhé zasa rahko oxidujú. Ak sa okyslí roztok obsahujúci osmiany, na­
stáva disproporcionačná reakcia, pričom vzniká oxid osmičelý a osmičitý. 
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Prí osmiu boli opísané aj soli kyseliny osmičelej, ktoré vznikajú rozpúšťaním 
oxidu osmičelého v roztokoch hydroxidov alkalických kovov. Takouto sofou je napr. 
·dihydrogenosmičelan didraselný K 2H 20s06 . Vznik aniónu tejto soli sa objasňuje 
koordináciou hydroxidových iónov na oxid osmičelý. 

Z koordinačných zlúčenín ruténia a osmia vyberáme niektoré najzaujímavejšie 
a najdoležitejšie. 

Pri ruténiu je známy vefký počet koordinačných zlúčenín, ktoré ob­
sahujú skupinu RuNO, napr. soli s iónmi [Ru(NO)Ol5J2- , [Ru(NO)(CN)5] 2- , 

[Ru(NO)Cl(NH3)4]H a i. Hoci sú známe aj zlúčeniny osmia s oxidom dusnatým ako 
lígandom, tieto zlúčeniny sú menej stále. Tendencia atómu ruténia viazať skupinu 
NO je taká veTká, že pred použitím zlúčenín ruténia treba vždy skontrolovať obsah 
oxidu dusnatého. V týchto komplexoch oktaedrickej štruktúry, vzhfadom na prechod 
nespáreného elektrónu oxidu dusnatého na atóm RuIII, má ruténium oxidačný stu­
peň II a skupina NO oxidačný stupeň I. Okrem nitroprusidov železo netvorí takéto 
oktaedrické komplexy. Táto skutočnosť sa objasňuje energetickou výhodnosťou pre­
·chodu RuIII na RuII s konfiguráciou (t2g)6. Vefmi stále sú hexakyanoruténatany. 
'Trihy1h'át hexakyanoruténatanu draselného Ki[Ru(CN)6] . 3 H 20 je izomorfný s ana­
logickou zlúčeninou železa. 

Ruténium i osmium tvoria rózne halogenokomplexy. Pomerne dobre preskúmané 
sú komplexy s aniónom [M02X 4]2-. Draselná sor kyseliny dioxo-tetrachloroosmiovej 
sa napr. móže pripraviť touto reakciou 

Os04 + 4 HCI + 2 KCI (34.17) 

Osobitne zaujímavé sú komplexy OsVIII a OsVr, v ktorých je s atómom osmia 
viazaný násobnou vazbou atóm dusíka. Zistilo sa, že ión [Os03N]- , prítomný v zlúče­
ninách typu MI[Os0 3N], má deformovane tetraedrickú konfiguráciu a že viizbu 
medzi atómom osmia a dusíka možno považovať za trojitú.1) 

V súčasnosti sú známe aj koordinačné zlúčeniny iných prechodných prvkov, 
v ktorých sa na centrály atóm viaže ako ligand atóm dusíka, najmii zlúčeniny s ani­
ónom všeobecného vzorca [M03N]3-. Pri réniu sa pripravili zlúčeniny s aniónom 
fRe0~]2-. 

ZLÚČENINY RÓDIA A IRÍDIA 

Základný rozdiel medzi ródiom a irídiom a ruténiom a osmiom je v tom, že pre 
prvú dvojicu prvkov nie sú známe zlúčeniny v takých vysokých oxidačných stupňoch 
ako pri ruténiu a osmiu. Okrem už spomenutých typických oxidačných stupňov ródia 
a irídia (pozri str. 631) sú pomerne bežné zlúčeniny Rhl a IrI. Pravda, doteraz sa izolo­
·vali, prípadne dokázali aj zlúčeniny s inými oxidačnými stupňami ródia, prípadne 
irídia: -I, O, II, IV, VI a pri irídiu aj V (tie sú však pomerne zriedkavé). Oxidačný 
stupeň V a VI majú tieto prvky len v zlúčeninách s fluórom ako Cs[IrF6], RhF6 alebo 
IrF6· 

l) Podrobnejšie sa o chémii ruténia a osmia píše v kniha F. A. Cotton, G. '\Vilkinson: 
Advanced Inorganic Chemistry; český preklad: Anorganická chemie, Academia, Praha 1973, 
str. 942 až 970, a H. Remy: Lehrbuch der anorganischen Chemie, Band II; český preklad: Anor­
ganická chemie II, SNTL, Praha 1971, str. 333 až 342. 
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Ródium i irídium javia určité analógie s kobaltom. Tieto analógie sú obzvlášť 
výrazné pri ródiu, a to ako v oxidačnom stupni III, tak aj vo vefkom počte obdob­
ných zlúčenín (napr. amminkomplexy). Rozdiel medzi chémiou ródia a irídia a ché­
miou kobaltu je najma v nestálosti zlúčenín RhII a frII a v jestvovaní mnohých 
stálych zlúčenín Rhl a JrI (ako sme už uviedli, pri kobalte sú stále a známe mnohé 
zlúčeniny CoII a netypické sú zlúčeniny CoI), 

Oxidy, hydroxidy a halogenidy 

Na rozdiel od predchádzajúcej dvojice platinových kovov, pri ródiu a iridiu je 
menej typická tvorba oxidov. Oxidy typu M20 3 možno získať dehydratáciou prí­
slušných hydroxidov, žltého hydroxidu roditého Rh(OHh a zeleného hydroxidu 
iriditého Ir(OH)J. Okrem toho oxid roditý Rh20 3 možno pripraYiť ako čiernohnedý 
prášok zahrievaním ródia na vzduchu, prípadne t ermickým rozkladom jeho dusič­
nanu a oxid iriditý Ir20 3 tavením kovového irídia s hydrogensíranom draselným. 
Oxid iridičitý Ir02 sa získava ako Čierna prášková látka zohrievaním práškového 
irídia na vzduchu. Bezvodý oxid rodičitý R.h02 nebol pripravený. Jeho hydrát 
s premenlivým obsahom vody Rh02 • nH20 sa zíslrn.va pri elektrolýze roztokuhexa­
chlororoditanu sodného v anodickom priestore ako čiernozelená zrazenina, ktorá 
okrem hydratovaného oxidu rodičitého obsahuj e a.j oxid roditý. 

Hydroxidy'M(OHh ma.jú prevažne zásaditý charakter. Používajú sa na prípravu 
~:6znych solí RhIII a rrnr. 

Z halogenidov ródia je najvýznamnejší chlorid roditý RhCh. Bezvodý je vo vode 
nerozpustný, nerozpúšťa sa ani v kyselinách a získava sa priamou syntézou z prvkov 
pri 450 °C ako červená prášková látka. Jeho tetrahydrát sa pripra.vuje rozpúšťaním 
oxidu roditého v kyseline chlorovodíkovej. Podobne možno pripraviť aj bromid roditý 
RhBr3 ako zelenú hygroskopickú látku. Jodid roditý Rhl3 sa pripravuje zrážacími 
reakciami, keďže je vo vode vefmi málo rozpustný. 

Roztok chloridu roditého je vel'mi zložitá sústava. Z čerstva pripraveného 
roztoku sa napr. dusičnanom strieborným nezráža chlor id strieborný. Zmenou 
pomeru [RhIII] : [CI-] sa posúva rovnováha v smere tvorby róznych chlororoditých 
Jrnmplexov, čo sa prejavuje aj farebnými zmenami roztoku. Vzhfadom na oktaedrickú 
konfiguráciu týchto komplexov a ich kinetické vlastnosti možno identifikovať cis­
.a trans-izoméry niektorých z týchto komplexov, napr. pri trichloro-triakvaroditom 
komplexe [RhCh(H20)3]. Hydl:át chloridu roditého sa používa často ako východisková 
1átka na prípravu dalších zlúčenín RhIII a často aj ako katalyzátor pri organických 
syntézach. 

Chlorid iriditý IrCb možno pripraviť pria.mou syntézou irídia a chlóru. Pri vyso­
kých tlakoch chlóru a zvýšených teplotách vzniká chlorid iridičitý lrCl4. Z halogeno­
zlúčenín irídia sú najtypickejšie jeho fluoridy, pričom produktom priamej syntézy 
irídia a fluóru je fluorid irídiový IrF6 , ktorý má velmi silné oxidačné vlastnosti 
a oxiduje napr. chlór pri reakcii 

IrF4 + 2 CIF (34.18) 

foé zlúceniny ródia a irídia 

Sú známe aj mnohé ďalšie zlúčeniny ródia a irídia. Z nich spomenieme napr. 
kamence MIMIII(S04)2 • 12 H 20 (MIII je RhIII alebo IrlII). 
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Velmi početné sú korriplexné zlúčeniny ródia a irídia. Pri Rhll a IrIII sú známe 
koordinačné zlúčeniny, ktoré obsahujú ródium a irídium ako súčasti komplexných 
katiónov aj komplexných aniónov. Koordinačné zlúčeniny JrIV sú známe len s ató­
mom irídia v komplexnom anióne. 

Prevažná vačšina komplexov RhIII a IrIII má oktaedrickú konfiguráciu. Všetky 
sú diamagnetické. Ak uvážíme, že kornplexný aníón [CoF6)3- je paramagnetický 
(vysokospinový) a analogické fluorokomplexy RhIII a IrIII sú diamagnetické, možeme 
predpokladať vačšiu tendenciu k spáreniu elektrónov v t2g-skupine orbitálov 4d a 5d 
než v t2g-skupine orbitálov 3d pod vplyvom ligandového pofa. 

Dávnejšie známe amminkomplexy RhIII a JrIII sa v mnohom podobajú na 
analogické komplexy kobaltité a chromité. Známa je komplexná zlúčenina RhIII 
a dímetylglyoximom, ktorá sa od sponúnanej nikelnatej zlúčeniny (pozri str. 649) 
Jíši v tom, že dva vrcholy oktaédra, nachádzajúce sa navzájem v trans-polohe, obsa­
dzujú dve molekuly amoniaku ako ligandy a žekomplexná častica je nositefom jedného 
záporného náboja. Ako súčasti komplexných aniónov sú Rhll a Irlll, v roznych 
hexaanionoroduanoch Mt(RhX6) a hexaanionoiriditanoch MJ[IrX6), kde X = Cl, CN, 
N02, 1/2 804, 1/2 803 a i. Pri mnohých sa predpokJadá polymérna štruktúra (napr. 
viacjadrové komplexy s aMmami chlóru ako mostíkmi). 

Takmer pre všetky koordinačné zlúčeniny RhI a JrI je charakteristické, že sa 
viažu s ligandmi, ktoré sú schopné tvoriť s centrálnym atómom datívne n-viizby. Táto 
skutočnosť je v dobrom súhlase so všeobecnými poznatkami o podmienkach existencie 
prechodných kovov v nízkych oxidačných stupňoch. Okrem už spomenutých karbo­
nylov (str. 651), známe sú aj mnohé ďalšie koordinačné zlúčeniny RhI a JrI; z nich sú 
často predmetom skúmania komplexy s terciárnymi fosfánmi ako ligandmi, napr. 
typu [RhCl(PR3) 2(CO)]. Zaujímavou vlastnosťou týchto zlúčenín je ich schopnost 
vratne viazať neutrálne molekuly kyslíka (prípadne aj molekuly H2, 802 a í. ). 

Z koordinačných zlúčenín, v ktorých ródium a irídium majú oxidačný stupeň IV. 
sú významné len zlúčcniny JrIV (bolo pripravených len niekofko komplexov RhIV). 
Z týchto zlúčenín sú najvýznamnejšie hexahalogenoiridičitany MMirX6] (X- halogén). 
Východiskovou látkou pre syntézu mnohých komplexov irídia je hexachloroiridičitan 
sodný Na2[IrC16). Hexachloroirídičitany sa vo vodnom roztoku pripravujú reakciou 
suspenzie hydratovaného oxidu iridičitého v kyseline chlorovodíkovej s chloridmi 
alkalických kovov. Soli, ktoré obsahujú anióny [IrCl6J2- a [IrBr6] 2-, sú tým menej 
rozpustné, čím je ich katión objemnej ší. Uvedené komplexné anióny iridičitanové 
maj ú oktaedrickú štruktúru, v ktorých má centrálny atóm konfiguráciu (t2g)5 • Z toho 
vyplýva, že sú paramagnetické s jedným nespáreným elektrónom. 

ZLÚČENINY PALÁDIA A PLATINY 

P odobne ako v triáde železa, aj v obidvoch triádach platinových kovov posledné 
prvky majú typické nízke oxidačné stupne (pozri str. 631). V prevažnej vačšine ich 
zlúčenín má paládium a platina oxidačný stupeň II a IV. Boli pripravené aj zlúčeniny, 
v ktorých platina a paládium majú oxidačné stupneO, III, V, VI a pri platine aj VIII. 
Niektorými vlastnosťami v oxidačnom stupni II sa podobajú na nikel, avšak kine­
tickými vlastnosťami a typmi možných koordinačných polyédrov sa zlúčeniny pa­
ládnaté a platnaté výrazne líšia od zlúčenín nikelnatých. 
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P re zlúčeniny Pdll a PtII je typické štvorcové usporiadanie ich ligandov (známe 
sú len ojedinelé prípady trigonálno-bipyramidálneho a oktaedrického usporiadania). 
Paladičité a platičité komplexy majú výlučne oktaedrickú štruktúru. 

Ďalšou osobitosťou komplexov týchto prvkov je ich kinetické správanie sa (pozri 
str . 562). Kým nikelnaté komplexy sú kineticky labilné, platnaté komplexy sa vyzna­
čujú mimoriadnou kinetickou inertnostou (stabilitou). Táto vlastnost je hlavnou 
príčinou, že je známy obrovský počet koordinačných zlúčenín platiny, hoci platina 
neprejavuje bohatost ani v oxidačných stupňoch, ani v geometrii usporiadania 
ligandov. Roznorodosť doteraz pripravených platnatých komplexov je sposobená aj 
tým, že pri ich syntéze sa využívajú pravidlá usmernenej substitúcie ligandov (pozri 
str. 665). Zlúčeniny, prípadne komplexné ióny paládia a platiny sa vo vodných 
roztokoch často vyznačujú vysokou termodynamickou stabilitou (nízky stupeň 
ionizácie). Ak sa napr. do roztoku kyseliny chloroplatičitej pridá dusičnan strieborný, 
nezráža sa chlorid strieborný, ale chloroplatičitan strieborný Ag2[PtClc;]. Mnohé 
zlúčeniny paládia a platiny sú veTmi málo rozpustné, napr. sulfidy, jodid a kyanid 
paládnatý. Na nízku rozpustnost kyanidu paládnatého Pd(CN)2 nasvedčuje aj 
skutočnosť, že sa vo vodnom roztoku zráža dokonca kyanidom ortutnatým, hoci 
jeho stupeň ionizácie je len nepatrný. 

Aj keď atómy paládia a platiny majú výraznú tendenciu viazať sa s atómom 
uhlíka, je zaujímavé, že na rozdiel od niklu nepoznáme ich karbonyly. Známe sú však 
komplexy, ktoré majú heterogénnu ,koordinačnú sféru, ktorá obsahuje ako ligand 
aj molekulu oxidu uhoTnatého. 

Oxidy, sulfidy, hydroxidy a halogenidy 

Paládium i platina sa možu priamo z lučovať s kyslíkom. Čierny prášok oxidu 
paládnatého PdO vzniká reakciou práškového paládia s kyslíkom pri vyššej teplote. 
P ri reakcii platiny s kyslíkom nevznikajú jednotlivé čisté oxidy. Oxidy platiny 
možno síce pripravit nepriamym sposobom, avšak nijaký z opísaných oxidov (PtO, 
Pt203 a Pt02) nie je stály. Pomerne najstálejší je oxid platičitý PtOz. Može sa získat 
dehydratáciou svojho hydrátu, ktorý vzniká ako červenohnedá zrazenina varom 
roztoku chloridu platičitého a uhličitanu sodného, prípadne tavením kyseliny chloro­
platičitej s dusičnanom sodným pri teplote asi 500 °C. 

Poznáme pomerne bohatý výher binárnych zlúčenín paládia a platiny so sírou. 
Pri paládiu bolí opísané sulfidy zloženia Pd4S, Pd14S5 , Pd11S5 , PdS a PdS2. Vzhladom 
na nízku rozpustnost sulfidov platiny stechiometrického zloženia možu sa tieto 
sulfidy získat zrážacími reakciami, napr.: 

HzPtC14 + H 2S - PtS + 4 HCI 

HzPtCló + 2 HzS - PtS2 + 6 HCI 

(34.19) 

(34.20) 

Sulfidy platiny sú chemicky vefmi stále. Napríklad sulfid platnatý PtS sa ne­
rozpúšťa v roztokoch kyselin ani hydroxidov alkalických kovov, dokonca jeho 
kryštalická forma sa nerozpúšťa ani v lúčavke kráfovskej. 

Podobne ako predchádzajúce platinové kovy, aj paládium a platina t voria 
mnohé zlúčeniny v sústavách s kovmi a polokovmi (fosforom, arzénom , antimónom, 
cínom a i .). 
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Z tzv. jednoduchých zlúčenín paládia a platiny sú najbežnejšie ich halogenidy. 
Hnedočervený dihydrát chloridu paládnatého Pd012 • 2 H 20 sa dá pripraviť roz­
púšťaním hydratovaného oxidu paládnatého v kyseline chlorovodíkovej a nasledu­
júcou kryštalizáciou ; podobne sa pripravujú aj dihydrát síranu paládnatého PdS04 • 

. 2 H 20 a dusičnan paládnatý Pd(N03)z. Bezvodý chlorid paládnatý PdC}z sa pripra­
vuje reakciou jemne práškového paládia s chlórom pri vysokých teplotách. Na 
obr. 34.9 je znázornená jeho vrstevna.tá štruktúra. Pre vodné roztoky chloridu palád-

'3)-Pd Q-CJ 

Obr. 34.9. Kryštálová štruktúra chlorid u paládnatého; 
(ltvorcovi koordinácia scómu paládia v reťazcoch je doplnená dalšími štyrmi slabšími vazbami, ktor6 16 znhornené 
čiarkovane) 

natého je charakteristické, že sa z nich móže vyredukovať kovové paládium, napr. 
pósobením oxidu uhofnatého, etylénu alebo vodíka. Reakcia oxidu uhofnatého 
s chloridom paládnatým (rovnica 16.17) sa využíva na jeho analytické stanovenie. 

Boli opísané chloridy platiny v oxidačnom stupni I , II, III a IV. Najznámejšie 
a najlepšie preskúmané sú chlorid platnatý PtC}z a chlorid platičitý Pt014 • Prvý 
sa pripravuje termickým rozkladom chloridu platičitého alebo kyseliny cbloroplati­
čitej a druhý zohrievaním kyseliny chloroplatičitej v atmosfére chlóru. Obidva 
chloridy sa rozpúšťajú v kyseline chlorovodíkovej za vzniku kyseliny tetrachloro­
platnatej H 2Pt014 , prípadne kyseliny hexachloroplatičitej H 2Pt016• leh soli sú tetra­
chloroplatnatany M~[Pt014) a hexachloroplatičitany M~[Pt0l6]; z posledných amónna 
a draselná sof sú málo rozpustné. ·Na obr. 34.10 a 34.11 je uvedená štruktúra tetra.­
chloroplatnatanu a hexachloroplatičitanu draselného. 
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Kým chlorid platnatý nie je vo vode rozpustný, rozpúšťaním chloridu platičitého 

vzrúká komplexný anión dihydroxo-tetrachloroplatičitanový [Pt(OH)zCl4J2- . Ak sa 

na roztok kyseliny tetrachloroplatnatej pósobí hydroxidom alkalického kovu, zráža sa 

hydroxid platnatý Pt(OH)z. V prípade kyseliny chloroplatičitej vznikajú najskór 

roztoky hexahydroxoplatičitanov a po ďalšom pridaní kyseliny sa vylučuje biela 

zrazenina kyseliny hexahydroxoplatičitej H2[Pt(OH)6]. 

,·. Cl 
·"" ?t -

Obr. 34.10. Kryštálová št ruktúra komplexu K2[PtCl4) 

Boli pripravené a j ostatné halogenidy platiny, ktoré sú v mnohom analogické 

chloridom, na rozdiel od paládia, pri ktorom rúe je známy ani jodid paladičitý, ani 

hexajodopaladičitanový anión. Poukazuje to na viičšiu stálosť platičitých než paladi­

čitých zlúčenín (v zmysle ich oxidačno-redukčných vlastností). 

Koordinacné zlúčeniny 

Ako sme už uviedli, pri paládiu a platine je známy velký počet róznorodých ko­

ordinačných zlúčenín. Sú známe komplexné katióny a anióny obidvoch prvkov 

v oxidačnom stupni II a IV. Viaceré ich zlúčeniny obsahujú súčasne komplexný 

katión a anión, napr. tzv . Magnusova sol , tetrachloroplatnatan tetraamminplatnatý 

(Pt(NH3)4] [PtCJ4]. 
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Vefmi dobre sú preskúmané komplexy platiny, ktoré obsahujú ako ligandy mole­
kuly amoniaku. Boli pripravené rózne zlúčeniny, ktoré možno pokladať za členy pre­
chodového radu od tetraamminplatnatých po tetraanionoplatnatanové, prípadne 
od hexaamminplatičitých po he.x:aanionoplatičitanové komplexy. 

Obr. 34.11. Kr yštálová štruktúra komplexu K2[PtCl0] 

Osobitná pozornost sa venovala otázke izomérie týchto komplexov. Štvorcové, 
prípadne oktaedrické usporiadanie ligandov v komplexoch paládia a platiny v ich 
-0xidačnom stupni II, prípadne IV a kinetická inertnosť týchto komplexov, najma pri 
PtII, dovolili pripraviť vefký počet róznorodých priestorových izomérov. Počet 
takýchto izomérov móže prirodzene značne vzrastať róznorodosťou ligandov v ko­
-0rdinačnej sfére.1) 

1) Podrobnejšie údaje o amminkomplexoch a izomérii koordinačnýoh zlúčenín Pt U a PtIV 
aú v monografii A . A. Qrin berga (pozri str. 650). 
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Okrem vefkého počtu jednojadrových komplexov paládia a platiny sú opísané aj 
ich rózne viacjadrové koordinačné zlúčeniny. Ako mostíky v týchto zlúčeninách 
móžu byť rózne atómy, prípadne atómové skupiny (halogény, rodanidová skupina, 
fosfány a i.). Aj v týchto viacjadrových komplexoch sa prejavuje možnost usporia­
dania ligandov v cis-, prfpadne trans-polohe, čo umožňuje prípravu príslušných 
izomérnych zlúčenín. 

Z radu nikelnatých, paládnatých a platnatých hydridokomplexov sú najstálejšie 
hydridokomplexy PtII, napr. zloženia [PtHX(PR3)2]. Sú to na vzduchu stále látky, 
rozpustné v organických rozpúšťadlách. Vysokou energiou sa vyznačujú aj viizby 
atómu Pt.II s alkylskupinami ako ligandmi. Takýmto alkylkomplexom platiny je 
i chloro-etyl-bis(trietylfosfán)platnatý komplex [PtCl(C2H 5){P(C2H 5):i}z]. 

Mnohým komplexom paládia a platiny, najma s ligandmi, ktoré obsahujú nena­
sýtené vazby, sa v ostatných rokoch venuje zvýšená pozornosť pre ich účinné a selek­
tívne katalytické pósobenie. 

TRAN S-EFEKT A MECHANIZMY S U BSTITUČ NÝC H REAKCI Í 

Ked sa nahradia dva atómy chlóru ako ligandy v tetrachloroplatnatanovom anióne dvoma 
molekulami amoniaku, vzniká cis-diarnmin-dichloroplatnatý komplex 

cis-[PtCh(NH3)z] + 2 CI- (34.21) 

Ná.hradou dvoch molekúl amoniaku ako ligandov v tetraamminplatnatom katióne dvoma. 
atómami chlóru však vzniká trans-izomér tohto komplexu 

(34.22) 

Podobné usmernené substitučné reakcie sú známe pri platnatých komplexoch v mnohých 
prípadoch. leh objasnenie podal koncom tridsiatych rokov sovietsky chemik I. I. Černaj ev 
predstavou o tzv. trans-efekte. Podra Čerňajeva v štvorcových platnatých komplexoch sa n ajsil­
nejšie ovplyvňujú tie ligandy, ktoré ~ sa navzájom nachádzajú v trans-polohách. Na základe 
experimentnlnych údajov usporiadal Cerňajev ligandy do radu pocUa klesania ich trans-efektu, 
t. j. podia poklesu ich schopnosti uprednostňovať substitúciu ligandu, ktorý sa oproti nemu 
nachádza v trans-polohe. Uvedený rad je takýto: 

C2H 4 > NO;, SCN- > I- > Br- > Cl- > F - > NH3 > H20 

Vychádzajúc z predstavy, že ligandy majú rozdielnu schopnosť vplývať na uprednostnenú 
substitúciu ligandu v trans-poloha a zo známeho postavenia ligandu v tomto rade, móžeme ob­
jasniť príčinu vzniku cis-, prípadne trans-izoméru diammin-dichloroplat,natého komplexu v dvoch 
uvedených prípadoch. 

V prvom prípade, kedže molekula amoniaku má slabší trans-efekt než atóm chlóru, po sub­
stitúcii prvého atómu chlóru sa prednostne nahrádza dalšou molekulou amoniaku jeden z atómov 
chlóru v jej cis-polohe a vzniká cis-izomér. V druhom prípade, pretože atóm chlóru má silnejší 
tran.9-efekt než molekula amoniaku, ďalší atóm chlóru prednostne vstupuje do trans-polohy oproti 
prvému atómu chlóru a vzniká trans-izomér. 

Predstava o trans-efekte umožnila pripraviť vel'a róznorodých platnatých komplexov 
vopred žiadaného zloženia a priestorového usporiadania. Vychádzajúc z predstáv o trans-efekte 
A. D. Gefmanová pripravila napr. platnatý komplex so štyrmi rozdielnymi ligandmi 
[PtC!BrNH3py] a tri jeho predpokladané priestorové izoméry. Neskoršie sa zistilo, že tran.~-efekt, 
je špecifickým prípadom dósledkov vzájomného ovplyvňovania ligandov a že na pr. , hoci v menšom 
meradle, v platnatých komplexoch sa navzájom ovplyvňujú aj ligandy, ktoré sú navzájom 
v cis-polohe. Tento jav sa pornenoval cis-efektom (A. A. Grinberg). 

Aj keď sa čiste z priestorových dóvodov trans-efekt móže predpokladať aj pri dalších 
komplexoch so štvorcovým a oktaedrickým usporiadaním ligandov (prípadno aj v komplexoch 
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s inou štruktúrou, kde možno učiť ligandy v trans-polohách), trans-efekt tak ako ho sform uloval 
Čerňajev, ostá.va pravidlom platným predovšeth.-jm pre platnaté a platičité komplexy; pri 
platičitýoh kom ploxooh sa už prejavujú niektoré osobitosti v porovnaní s p latnatými komplexmi. 
Získali sa síoe viaoeré údaje pre komplexy CoIII, R hIII, rrn1, PdII, prípadne aj pre iné; t ýohto 
tídajov je však má.lo n a to, ab y sa mohlo jednoznačne rozhodnúť, či ide o podobný jav ako pri 
komplexooh platiny, alobo len o n á.h odný súhlas s predstavami o trans-efokte. 

(' 

Obr. 34. 12. Zníženie hustoty e lektrónového oblaku v oblasti ligandu L1 , sposobené vzniko m datívne 
:i-vazby ligandu L2 s centrálnym atómom 

v----

Obr. 34.13. Substitúcia ligandu X ligandom Y mechanizmom SN' za predpokladu vzniku trigonálne 
bipyramidálneho medzistupňa 
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Ako sme sa už zmienili, trans-efekt treba chápať ako jeden z m ožných prípadov, ktoré 
súvisia 80 vzájomným ovplyvňovaním ligandov v komplexech. Dósledky takéhoto ovplyvňovania 
móžu byť rózne a móžu sa napr. prejaviť aj v zmene oxidačno-redukčných vlastností komplexu, 
jeho ligandov i centrálneho atómu (ako to zistil pri komplexech Cul! J. Gažo). No, pre rózno­
rodosť špecifických vlastností centrálnych atómov a zložitosť problematiky doteraz ostáva trans­
efekt prakt icky jediným všeobecným pravidlem dósledkov vzájomného ovplyvňovania ligandov 
JJri nejakom konkrétnom centrálnom atóme. 

• 

Obr. 34.14. Substitúcia ligandu X ligandem Y mechanizmem SN• 

Pre obrovský význam trans-efektu hola tomuto javu venovaná nielen experimentálna, 
ale a j teoretická pozornosť. Zistilo sa, že trans-efekt sa prejavuje v energetických i kinetických 
vlastnostiach komplexu. Známe sú niektoré údaje o zmenách dlžky a energie vazieb centrálny 
atóm-ligand (prejavujúce sa napr. v infračervených absorpčných spektrách) v dósledku trans­
efektu. Za najvýznamnejší prejav trans-efektu sa. však považuje jeho dósledok pre kinetické 
vlastnosti komplexu, ktorý sa zakladá. na „zlepšení" podmienok pre prednostnú substitúciu 
ligandu, nachádza.júceho 8a v trans-poloha oproti ligandu 80 silnejším trans-efektem. Aby se. 

odlišil vplyv ligandov na kinetické a energetické vlastnosti komplexu, niekedy sa zavádza aj 
špeoiálna terminológia. Kým pojem trans-efekt sa spája iba s kinetickými dósledkami vzá.jomného 
pósobenia ligandov v platnatýoh komplexoch, pre označenie energetického účinku ligandov sa 
v ostatnom čase používa pojem trans-vplyv. 

Kinetické dósledky trans-efektu sa. najčastejšie vysvetfujú predstavou o zvýhodnení mož­
nosti substitúcie ligandu v trans-polohe (v dósledku vzniku datívnych :n:-vii.zieb). Zistilo se. totiž, 
že silný trans-efekt majú práve ligandy s touto schopnosťou (pozri uvedený rad ligandov podia ich 
trans-efektu). Ak sú :n:-orbitály nejakého ligandu voiné a energeticky nízke, prekrývajú sa so za­
plnenými d,,-orbitálmi atómu PtII, čo zapríčiňuje zníženie hustoty elektrónového oblaku v oblasti 
ligandu v trans-polohe k prvému ligandu (obr. 34.12). Tento stav umožimje prechodnenadviazať 
další ligand, čím sa zvýši koordinačně číslo atómu PtII na pať a v ďalšom tento ligand úplne 
nahradí póvodný ligand v trans-poloha (obr. 34.13). Prvý krok sa pritom uskutoční pomerne 



668 ANORGA NICK A CHÉMIA 

pomaly a druhý prakticky okamžite, preto je f.ažké iclent.ifikovať meclzistupne takéhoto substi­
tučného procesu. Mechanizmus substitúcie t.ohto druhu, tzv. bimolekulovej nukleojilnej substitúcie, 
sa označuje symbolom SN2• 

Iný typ mechanizmu substitučných procesov, ktorý nie je typický pre komplexy Ptll, avšak 
vyskytuje sa v iných prípacloch, je tzv. unimolckulová nukleojilná substitúcia, ktorá sa označuje 
symbolom SN'· Icle o m echanizmus, v ktorom sa v prvom - pomalšom - kroku zníži k oordi­
načné číslo centrálneho atómu o jednotku a ,- clruhom - vefmi rý chlom - sa naclviazaním 
nového ligandu vráti do póv odného stavu 1 ) (obl'. 34.14). 

V niektorých prípadoch je n evyhnutné trans-efekt ligandov objasňovat nielen na základ<> 
ich sch opností tvoriť datívne n-vazby, ale aj na základe ich donorových vlastností (napr. p ri 
fosfánoch). 

VÝSKYT V PRÍRODE, ZÍSKAVANIE A POUŽITIE 
PLATINOVÝCH KOVOV 

Platinové kovy sú v zemskej kóre málo rozšfrené (10- 7 až lQ- 9 m ólových %}. leh vzácnosť 

súvisí aj s ich vefkou rozptýlenosťou. Často sa vyskytujú v nezlúčenom stave ako prímesi sulfido­
vých a arzenidových rúd n iklu a metli. leh získavanie v čistom stave a v zá jomná izolácia sú velmi· 
obťažné. Pre každý prípad sa vypracúvajú špecifické postupy. Využívajú sa pritom niektoré osobi­
tosti ich chémie, ako napr . nerozpustnost ruténia a osmia za chladu v kyselinách, ale ich rozpust­
nosť po alkalickom oxidačnom tavení, rozpustnost paládia ako jediného v kyselina dusičnej ,. 
možnosť ich selektívnej redukcie z roztokov neušiacht.ilými kovmi, malá rozpustnosť niektorých 
ich solí, napr . chloroplatičitanu a m ónneho atď. 

Vefká rozptýlenosť platinových kovov a obťažnosť ich získavania zapríčiňujú ich vysokú 
cenu. Sú to kovy, ktoré sa často p oužívajú ako katalyzátory, z platiny sa pripravuj ú rózne che­
mické nádoby, využívajú sa v elektrotechnike, a i. 

1 ) Uvedené predstavy sú vefmi zjednodušené. Konkrétne substitučné p rocesy zahrnujú. 
v sebe často obidve zo spomínaných možností. Podrobnejšie sa o tejto ot ázke píše v špeciahzo­
vanej hteratúre; pozri napr. knihu F. B asolo, R. G. Pearson: Mel)ha.nisms of lnorganic Reac­
tions, ruský preklad: Mechanizmy neorganičeskich reakcij, I zdatefstvo „Mir", Moskva 1971. 



35. PODSKUPINA MEDI 

Prvky podskupiny medi: meď, striebro a zlato patria do p rvej skupiny periodickej 
sústavy. Spoločným znakom týchto prvkov je, že ich atómy v nezlúčenom sta.ve majú 
v ns-orbitáli jeden elektrón, a v (n-1)-vrstve majú 18 elektrónov, to znamená, že 
majú dobudované s-, p- a d- orbitály (n-1)-vrstvy. V zmysle klasifikácie prvkov 
podfa ich elektrónovej konfigurácie (pozri str. 71) by tieto prvky nemalí patrit 
k prechodným kovom. V súvislosti s tým, že sa (n-l)d-orbitály atómov prvkov 
podskupiny metli potlieTajú na tvorbe vazieb, sú tieto prvky v mnohom analogické 
prechodným kovom, a z tohto hfadiska sa najčastejšie aj posudzujú. I keď majú 
analogickú elektrónovú konfiguráciu atómov v nezlúčenom stave, vefmi často pri nich 
badať mnohé velmi odlišné vlastnosti. Príčina týchto rozdielov nie je doteraz celkom 
jasná. Spósobujú však, že sa o jednotlivých prvkoch podskupiny metli píše osobitne. 

Sposob vazby 

V tab. 35.1 sú uvedené niektoré údaje o atómových vlastnostiach prvkov pod­
skupiny metli. 

Tobufka 35.1 

ATÓMOVÉ VLASTNOSTI PRVKO V PODSKUPIN Y MEDI 

Cu Ag Au 

l onizačná energia [eV) : 

M = M+ + e 7,724 7,574 9,22 
M+ = MH + e 20,29 21,48 20,5 
MH= MJ++ e 36,83 34,82 

Kovový polomer [nm] 0,128 0,144 0,146 

16nový polomer [nm] 
M+ 0,096 0,126 0,137 : 

MH 0,072 0,089 0,090 

Kovalentný polomer [nm] 0,1176 0,1342 0,133<; 

Elektronegativita podfa Paulinga 1,9 1 ,9 2,4 
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Okrem striebra, pre ktoré je typický oxidačný stupeň I, meď a zlato, hoci tvoria 
zlúčeniny aj v tomto oxidačnom stupni, častejšie vystupujú vo vyšších oxidačných 
stupňoch. Pre meď je typický oxidačný stupeň II a pre zlato III. Okrem týchto 
oxidačných stupňov sú opísané zlúčeniny striebra v oxidačnom stupni II a III, metli 
v oxidačnom stupni III a IV a zlata v oxidačnom stupni V. Pre prvky podskupiny 
metli je typická tvorba zlúčenín s kovalentnými vazbami. . 

V súvislosti s tým, že atóm Cul má elektrónovú konfiguráciu [Ar]3d1°, meďné 
zlúčeniny sú diamagnetické a najčastejšie bezfarebné. v prevažnej vačšine prípadov 
sú meďné zlúčeniny kovalentného charakteru, pričom atóm Cul je viazaný a- aj 
:-r-vazbami. Vzhfadom na zaplnené 3d-orbitály prichádza prirodzene do úvahy 
možnosť tvorby datívnych n-vazieb. 

N ajtypickejšie koordinačné čísla Cul sú dve a štyri. V prípade koordinačného čísla 
dve ide o lineárne útvary a koordinačného čísla štyri o útvary tetraedrické (často 
deformované). Pre vysvetfovanie stereochérnie a magnetických vlastností meďných 
zlúčenín v podstate vystačujú predstavy Paulingovej teórie valenčných vazieb 
(pozri str. 543). 

Známe sú aj n-komplexy meďné (analógia platnatých komplexov s olefínmi), 
v kterých je atóm CuI naviazaný na molekulu nenasýteného uhfovodíka pomocou 
vazbového elektrónového páru v n-orbitáli. Príkladom sú meďné zlúčeniny s deri­
vátmi acetylénu (pozri str. 550). 

Po oxidácií meďných zlúčenín na meďnaté (pozri str. 675) vznikajú látky, kterých 
vazbové charakteristiky i celý rad vlastností nemóžeme vysvetfovať na základe 
teórie valenčných vazieb. 

Meďnaté zlúčeniny majú prevažne kovalentný charakter. Nejestvujú dókazy 
o existencii voiného iónu Cu2+ ani v roztokoch, ani v tuhom skupenstve. Možnosti 
viazania atómu Culi sú rovnako roznorodé. Okrem a-vazieb, viac alebo menej po­
lárnych, napr. v komplexnom ióne [Cu(NH3)4]2+, atóm CuII sa maže v niektorých 
zlúčeninách viazať a,j n-vazbami, obvykle datívnymi. 

Stereochémiu, magnetické a spektrálne vlastnosti meďnatých zlúčenín vysvetru­
jeme najma na základe predstáv teórie ligandového poTa (pozri str. 539 až 548). 

Ako sme už uviedli, jestvuje určitá analógia v postupe vysvetfovania zmien energetických 
hladín konfigurácií dl a d9 pod vplyvom ligandového pora určitej symetrie. V tejto súvislosti 
možno ako pri zlúčeninách titanitých, tak aj pri zlúčeninách meďnatých očakávať stereochemické 
dósledky Jahnovho-Tellerovho efektu (pozri str. 542). Skutočne, oktaedrické obklopenie CuII 
je spravidla deformované, a to v prevažnej miere na podobu tetragonálnej bipyramídy s predl­
ženou, no niekedy aj so skrátenou výškou. 

Známe sú prípady, ked mednaté zlúěen.iny existujú v podobe izomérov s rozdielne deformo­
vanými koordinačnými polyédrami. Pre takýto typ vii..zbovej izomérie (porovnaj str. 560) sa 
v súčasnosti zavádza pojem distorzná izoméria (J. Gažo). 

Okrem deformovaného oktaedrického obklopenia atómu CuII sú známe pri meďnatých 
zlúčeninách aj iné typy koordinačných polyédrov: štvorec, ktorý sa často chápe ako prípad 
extrérnne deformovaného oktaédra, a to do podoby predlženej tetragonálnej bipyramídy, v ktorej 
sú ligandy na osi z natofko vzdialené od centrálneho atómu, že prakticky zaniká vazbová interakcia 
týchto ligandov s centrálnym atómom, ďalej tetragonáfoa pyramída, trigonálna bipyramída 
a deformovaný tetraéder. Variabilitu koordinačných polyédrov pri komplexech CuII podmieňuje 
aj tá skutočnosť, že pre tieto zlúčeniny sú v tuhom skupenstve časté štruktúry reťazcového, 
prípadne sieťového typu, v ktorých určité ligandy vystupujú vo funkci mostíkov. Vazbové 
možnosti ligandov sa pritom využívajú takmer maximálne. Príkladom je trojfunkčnosť skupiny 
NCS, z ktorej sa v niektorých ammin-rodanomeďnatých komplexech atóm síry skupiny NCS 
viaže s dvoma atómami med.i a atóm dusíka s tretím atómom med.i, alebo koordinačná viacfunkč­
nosť iónu N03 ako liganda v zlúčenine Cu(N03)i. 2,5 H 20 (J. Garaj). 

V tab. 35.2 je uvedená geometria zlúčenín metli v jednotlivých oxidačných 



PODSKUPINA MED! 671 

stupňoch. Z obr. 35.1 je v súvislosti s rozdielnou geometriou usporiadania ligandov 
zretefné, ktorý atóm medi je v oxidačnom stupni I (tetraéder) a ktorý v oxidačnom 
stupni II (približný oktaéder). 

KOORDINAČNÉ POLYÉDRE ATÓMU MEDI 

Koordinačné 
číslo 

2 

3 

Polyéder 

pr iamka 

t rojuholnfk 

Oxidacný 
stupeň 

----
Zlúčeniny 

[ Cu(CN)l]- ; [Cu(N H3).)+ 

[CuCl,)2-

Tabufka js.2 

tetraéder 
[Cu(CN),]3- ; CuCI v kryštáli a vačšina 
zlúčenfn 

4 deformovaný 
tetraéd er 

štvorec 

tetragonálna 

li 
Cs2[CuCl4) -li [Cu(acac)l)l) 

pyramida li [C u(H20 )(N H3) 4)2+ 

s 
~onál „na __________ _ 

bipyramída 11 [CuCl5)3-

~taéder 11 K2Pb[Cu(N02)6] -...---pr e d Í žen á 

6 
tetragonálna 
bipyramída 

li [Cu(NH3) 4](SCN).; [CuCh(py).] 2) 
[Cu(en)2](BF4)z J) a vačšina zlúčenín 

7 

8 

skrátená 
tetragonálna 
bipyramída 

oktaéder 

pozri obr. 35.3 

1) &cac (pozri tab. 31.3) 

» py - pyridin ~O) 

\ _ 

li 

li 

li 

>) en - etyléndiam!n NB, . CH, . CH, . NB, 

111 

Vychádzajúc z predstáv teórie valenčných vazieb, meďnaté zlúčeniny by ma.li byť para ­
magnetické s hodnotou magnetického momentu zodpovedajúcou spinu jedného nespáreného 
elektrónu, t. j. 1,73 B.M. Paramagnetické meďnaté zlúčeniny však majú hodnoty magnetických 
momentov často výrazne odlišné od hodnoty 1,73 B.M. 

Sú zlúčeniny, ktoré majú magnetický moment vyšší, než zodpovedá čista spinovej hodnot& 
pre jeden nespárený elektrón, a zlúčeniny s hodnotami µ er nižšími než 1, 73 B.M. Známe sú dokonca 
diamagnetické meďnaté zlúčeniny, napr. tiooctan meďnatý Cu(CH3CSS)2. Prvý jav, objavujúci 
sa v jednojadrových komplexoch, je podmieňovaný symetr iou ligandového pofa a vazbovými 
vlastnosťami ligandov a druhý súvisí so vzájomnou interakciou spinov nespárených elektrónov 
atómov CuII vo viacjadrových komplexooh . Diamagnetizmus niektorýcb komplexov CuII možno-



ti72 ANORGANICKÁ CHÉMIA 

vysvetlit úplným spárením spinov dvoch elektr6nov z obidvoch centrálnyoh atómov CuII v di­
mére. Vzájomná magnetická interakcia medzi centrálnymi at6mami CutI sa móžu uskutočňovat 
:nielen priamo, ale aj cez mostíkové atómy, prípadne oelé atómové skupiny (tzv. supervýmena). 

Vačšina meďnatých zlúčenín je sfarbená do modra, modrozelena alebo zelena. Tieto farby 
súvisia s absorpoiou svetla v dlhovlnnej časti viditefného spektra (červená oblasť). Ideo absorpciu 
po<lmienenú elektrónovými prechodmi typu d +-d (pozri str. 540), ktoré sú umožnené rozštiepením 

Obr. 35.1. Výsek zo štruktúry komplexu Cu2(NCS)3(N H3h 

-zodpovedajúcich d-orbitálov centrálneho atómu CuII. Ak sú d+-d-prechody v infračervenej 

oblasti, čo je pre meďnaté zlúčeniny zriedkavosrou (tak je to napr. pri bezvodom sírane meďna­
tom), vtedy býva meďnatá zlúčenina bezfarebná. Charakter niektorých vazieb v meďnatých 
zlúčeninMh postačuje, aby absorpciou elektromagnetického žiarenia v krátkovlnnej časti vidi­
telného spektra nastal prenos niektorých elektr6nov od ligandu na centrálny atóm (tzv. pásy 
prenosu náboja). V takomto prípade sú meďnaté zlúčeniny sfarbené obvykle do hneda, hnedo­
červena až červena (hnedočervené sú napr. niektoré chloromeďnaté komplexy) . 

Na niektoré vlastnosti meďnatých komplexov, najma na ich oxidačno-redukčné vlastnosti, 
m á veiký vplyv existenoia datívnych n -vazieb medzi centrálnym atómom a ligandmi. 

Medité zlúčeniny majú elektrónovú kon.figuráciu [Ar ]d8 a sú teda elektrónovou 
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analógiou nikelnatých komplexov. Z toho, že sú diamagnetické, móžeme predpo­
kladať štvorcové usporiadanie ligandov v ich koordinačnej sfére (pozri str. 644). 

Pri zlúčeninách AgI sa stretávame s prípadmi iónovej aj kovalentnej vazby. Na 
základe medzijadrovej vzdialenosti medzi atómami striebra a kyslika sa napr. 
zlúčeninám, akými sú dusičnan, chloristan, síran alebo octan strieborný, pripisuje 
iónový charakter. Iné zlúčeniny, aj jednoduché, napr. chlorid, bromid a jodid strie­
borný, sú prevažne kovalentné. 

P odobne, ako pri zlúčeninách Cul, aj pri zlúčeninách AgI je typická lineárna kon­
figurácia komplexov s koordinačným číslom dva a tetraedrická s koordinačným 
číslom štyri (tab. 35.2). 

Aj keď sú ionizačné energie a Paulingove elektronegativity metli a striebra velmi 
blízke, prípadne rovnaké, striebro iba vo výnimočných podmienkach, účinkom silných 
oxidovadiel, prechádza do vyšších oxidačných stupňov II a III. Doteraz sú známe len 
dve binárne zlúčeniny Agll, oxid a fluorid striebornatý. Pre zlúčeniny striebra, na 
rozdiel od zlúčenín med.i a zlata, nie je typické viazanie molekúl vody v poďobe 
kryštalohydrátov. 

V tomto treba tiež hladať príčinu, prečo sú vo vodných roztokoch stále mednaté a zlatité 
zlúčeniny a. nie striebornaté a.lebo striebrité. I ked je napr. druhá ioniza.čná energia atómu medi 
takmer tri razy taká velká a.ko prvá, vo vodných roztokoch sú mednaté zlúčeniny stálejšie než 
medné, keďže sa pri hydratá-Oii mednatého iónu uvolňuje vera energie. V tuhom skupenstve, 
okrem hydratačnej energie (mednaté zlúčeniny sú aj v tuhom skupenstve najčastejšie kryštalo­
hydrátmi) , kompenzuje ionizačnú energiu aj energia spojená so vznikom kryštálovej štruktúry . 

V dósledku konfigurácie [Kr]d10 atómu AgI sú strieborné zlúčeniny diamagne­
t ické a vačšinou bezfarebné. 

Zlúčeniny zlatité aj zlatné majú v podstate kovalentný charakter. Aj v tomto 
prípade, ako v predchádzajúcich dvoch , jestvuje velká variabilita vo vazbových 
možnostiach. To sa odráža i v róznorodosti koordinačných čísiel atómu zlata v zlú­
čeninách (dve pre Aul, štyri, pať a šesť pre AuIII). Pre zlatné zlúčeniny je typické 
koordinačné číslo dve s lineárnym usporiadaním komplexnej častice a pre zlatité 
štyri so štvorcovým usporiadaním komplexu. Sú však známe aj zlatité zlúčeniny 
s tetraedrickým, trigonálnobipyramidálnym a oktaedrickým rozmiestnením ligandov. 

P odobne, ako je to aj pri iných podskupinách prechodných kovov, aj v tomto 
prípade sa vazbovým a štrukturálnym otázkam dvoch ťažších prvkov v podskupine 
venovala doteraz menšia pozornosť. Je to spósobené často komplikovanejšími inter­
akciami v ich zlúčeninách. 

PRVKY PODSKUPINY MEDI AKO JEDNODUCHÉ LÁTKY 

Ako vidieť z tab. 35.3 a z údajov v tab. 23.3 prvky podskupiny metli majú 
poriadkovo vyššie hustoty a body topenia v porovnaní s alkalickými kovmi. 

Za.ujímavé je porovnanie bodov topenia p rvkov podskupiny medi s prvkami podskupiny 
zinku, ktoré nasledujú tesne za nimi (tab. 36.2). Prudký pokles bodov topenia pri zinku a jeho 
analógoch vzhladom na p redchádzajúce prechodné kovy naznačuje, že čiastočne zaplnené d-orbi­
tály sú použité na tvorbu kovových vaúeb. Skutočnosť, že tento pokles prichádza a.ž v podskupine 
zinku, ukazuje na použite!nosť d-orbitálov aj pri prvkoch podskupiny medi, hoci v tomto prípade> 
sú v ich atómoch v základnom stave tieto orbitály plne obsadené. 
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Tabufka 35.3 

VLASTNOSTI PRVKOV PODSKUPINY MEDI AKO JEDNODUCHÝCH LÁTOK 

Bod topenia [0 C] 
Bod varu [0 C] 
Hustota [g . cm- 3) 
Atomizačné teplo pri 25 °C (kj . mol- 1) 
Tvrdosť v Mohsovej stupnici 
Štandard ný potenciál [V]: M+I M 

Mi+IM 
MH M 

Merná tepelná vodivosť pri 25 °C [kj. m- 1 . s- 1 . K- 11 
Merná elektrická vodivosť pri O °C [MS . m- 11 

Cu 

1 084 
2 595 
8,92 (20°) 

339 
2,5 - 3 

+ 0,521 
+ 0,337 

4,14 
64,S 

Ag Au 

960,5 1 063 

2 212 2 966 

1 o.s (20°) 19,3 (20°} 
285 364 

+ 0,799 asi + 1,68 

+ 1.50 
4,23 2,93 

67,1 49,0 

Mimoriadne vefký praktický význam má vysoká elektrická a tepelná vodivosť 
prvkov podskupiny medi. VeTmi dobrá je aj ich ťažnosť a kujnosť. Kujnosťou vyniká 
najma zlato (pripravujú sa fólie zlata hrúbky 10-4 mm; z 1 g zlata možno vytiahnuť 
drot dlhý až 3 km). Prvky podskupiny medi sú charakteristicky sfarbené: meď do 
červena, striebro do biela a zlato do žlta. 

Všetky prvky podskupiny medi majú rovnakú, a to kubickú plošne centrovanú 
kryštálovú štruktúru. 

Chemicky sú prvky podskupiny medi za obyčajných podmienok pomerne stále. 
Táto stálost stúpa v rade meď-+striebro-+zlato. Na vzduchu pri obyčajných pod­
mienkach na povrchu reaguje len meď (vzniká najčastejšie zelená vrstva hydroxid­
uhličitanov). Najenergickejšie reagujú prvky podskupiny medi s halogénmi, pričom 
aj najstálejšie zlato sa dobre rozpúšťa v chlórovej vode. Známa je aj dobrá rozpust­
nosť zlata v lúčavke kráfovskej (pozri str. 366). Pri zvýšených teplotách len meď 
reaguje s kyslíkom. Meď a striebro pomerne Tahko reagujú so sírou. Strieborné pred­
mety postupne očernejú v sírovodíkovej atmosfére, pretože vzniká sulfid strieborný 

(35.1) 

S vodikom a uhlíkom prvky podskupiny metli priamo nereagujú, hoci sú známe nie­
ktoré ich hydridy a karbidy (acetylidy). 

Všetky tri prvky podskupiny medi, ako to možno vidieť z tab. 35.3, sú ušTachtilé 
kovy. Rozpúšťajú sa teda iba v takých roztokoch, ktoré obsahujú látky s dostatočne 
silnými oxidačnými účinkami. Aj v tomto ohTade je zlato určitou výnimkou. Kým 
sa napr. meď a striebro rozpúšťajú v kyseline dusičnej a za horúca v koncentrovanej 
kyseline sírovej, zlato sa rozpúšťa len účinkom silnejších oxidačných činidiel (okrem 
už spomenutej lúčavky kráfovskej napr. v roztoku kyseliny chlorovodíkovej nasý­
tenej chlórom alebo v horúcej kyseline selénovej). Na rozpúšťanie prvkov podskupiny 
metli silne vplýva tvorba roznych komplexných zlúčenín v roztokoch. Vo všeobec­
nosti sa silná komplexotvornosť týchto prvkov vo všetkých oxidačných stupňoch 
výrazne prejavuje v chémii roztokov ich zlúčenín. Aký významný je tento vplyv, 
ukazuje napr. skutočnosť, že hoci je meď ušfachtilým kovom, rozpúšťa sa v koncentro-
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vaných roztokoch kyanidov alkalických kovov za uvofňovania vodíka (aj v neprí­
tomnosti kyslík.a) 

2 (Cu(CN)z]- + 2 OH-+ H 2 (~5.2) 

Objaslmje sa to tým, že komplexný kyanomeďnanový ión je len nepatrne disociovaný 
a rovnovážna koncentrácia hydratovaných iónov Cu+ je v jeho roztoku nižšia než. 
koncentrácia týchto iónov, vznikajúcich v dósledku rozpúšťania kovovej metli vo. 
vode. Menej „ušfachtilý" vodík sa potom v takomto roztoku redukuje na „ušTachti­
lejšej" med.i. 

Na to, aby sa zlato rozpúšťalo vo vodných roztokoch kyanidov alkalických 
kovov, je už potrebná prítomnosť kyslíka, ktorý pomáha posúvať rovnováhu v smere 
tvorby kyanozlatnanových iónov, keďže viaže vodík, ktorý sa na zlate redukuje. 
Sumárne možno rozpúšťanie zlata v týchto roztokoch vyjadriť rovnicou 

(35.3) 

Ako uvidíme v ďalšom texte (str. 683), táto reakcia má vefký význam pri získavaní 
zlata. 

Vo vodných roztokoch prakticky nejestvujú vofné ani hydratované meďné ani 
zlatné katióny, prípadne jestvujú len v nepatrných koncentráciách, takže chémia. 
vodných roztokov zlúčenín Cul a Aul je v skutočnosti chémiou ich komplexných 
zlúčenín. Ióny Ag+ sú však schopné existovať nielen v tuhom skupenstve, ale aj 
v roztokoch. 

ZLÚČENINY PRVKOV PODSKUP I NY MEDI 

Zlúčeniny medi 

Najbežnejšie sú zlúčeniny meánaté a dobre preskúmané sú aj zlúčeniny meáné_ 
Medité zlúčeniny sú len zriedkavé. Uvádzame diagram štandardných oxidačno-re­
dukčných potenciálov metli (údaje vo V) 

+ 0,337 
I 

y 

Cui+(aq)---->- .cu+(aq)1- - --.>- Cu 
+ 0,15 + 0,521 

(35.4) 

Mimoriadne dobre preštudovaná je chémia vodných roztokov meďnatých. 
a medných zlúčenín, v ktorých možno rovnováhy v smere tvorby zlúčenín Cul, prí- · 
padne eun posúvať v dósledku róznych vplyvov. Zmieniroe sa o niektorých naj­
významnejších. Pre sústavu s hydrat-0vanými rueďnými a meďnatými iónmi v rovno­
váhe s kovovou meďou 

2 Cu+(aq) ~ Cui+(aq) + Cu (35.5}, 

použitím údajov z diagramu (35.4) vychádza oxidačno-redukčný potenciál E 0 = · 
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= -0,15 + 0,521 = +0,371 V. Rovnovážna konštanta sústavy (35.5) má podra 

vztahu (8.120) hodnotu 

K = [Cuz+(aq)) = 1,9. 106 M- t (35.6) 
[Cu+(aq)]2 

Znamená to, že vo vodných roztokoch celkom prevládajú hydratované mecinaté i6ny 

a koncentrácia hydratovaných meciných i6nov je len nepatrná. Neznamená to však, 

že vo vodných roztokoch nemožu jestvovať meciné zlúčeniny. V prípade, ak sa tvoria 

komplexy Cul dostatočnej stability, možno rovnováhu posunúť v smere tvorby týchto 

komplexov. Napríklad vo vodných roztokoch, obsahujúcich chloridové i6ny, sa vo 

vode nerozpustný chlorid meďný rozpúšťa, pričom vznikajú chloromecinanové i6ny 

(35.7} 

Tvorba komplexov Cul je tiež príčinou redukcie meďnatých zlúčenín v roztokoch 

v prítomnosti vhodných ligandov. Napríklad meďnatá sor sa redukuje kovovou 

meďou v roztoku, ktorý obsahuje chloridové i6ny, keďže vzniká spomenutý chloro­

meďnanový komplex. 
Meďnaté zlúčeniny sa redukujú aj vtedy, ak sa do roztoku dostanú molekuly 

alebo i6ny, ktoré sa síce viažu s at6mom Culi, avšak tvoria nestále zlúčeniny, v kto­

rých sa at6m Culi redukuje. Sú to najmii. prípady, keď sa Culi viaže s takými i6nmi 

alebo molekulami, akými sú I -, CN-, NOS-, tiomočovina a jej deriváty, fosfá.ny, 

arzány a pod. Jde v podstate o zlúčeniny, v ktorých majú ligandy redukčné vlastnosti 

a možu sa spravidla tvoriť datívne n-vazby medzi atómom Culi a ligandmi. Nie je to 

mimoriadny jav, ale podobný tomu, ako poznáme pri mnohých prechodných prvkoch, 

kde tvorba takýchto vazieb vedie k vzniku zlúčenín s nižšfrni, niekedy až extrémne 

nízkymi oxidačnými stupňami. 
Posun rovnováhy v smere tvorby meďnatých zlúčenín sa može ovplyvniť aj 

tvorbou komplexov, napr. v prípadoch, keď sa može prejavit silný chelátový efekt pri 

komplexe Cull (pozri str. 536). Najvšeobecnejšia príčina posunu rovnováh v smere 

meďnatých zlúčenín vo vodných roztokoch však súvisí s rozkladom medných zlú­

čenín na meďnaté zlúčeniny a kovovú meď v dosledku vysokého hydratačného tepla 

meďnatého katiónu. 

Kedže hodnoty rovnovážnych konštánt zá.visia aj od charakteru rozpúšťadla, je prirodzené, 

že v inýoh rozpúšta.dláoh než voda móže byt situáoia celkom opačná. a rovnováhy v dósledku iných 

pomerov solvatačných tepiel medných a mednatých katiónov móžu byt silne posunuté v smere 

tvorby medných zlúčenin. Tak je to napr. v niektorých organických rozpúšťadlách, kde je solva­

tačné teplo iónu Cul+ nižšie než vo vode. 

Je známy celý rad medných zlúčenín v tuhom skupenstve. Z binárnych zlúčenín 

13Ú to predovšetkým hydrid, nitrid, oxid, sulfid a halogenidy. 
Hydrid med.i CuH vzniká z mecinatej soli redukciou kyselinou fosfornou (pozri 

str. 378) a nitrid med.i Cu3N sa pripravuje reakciou amoniaku s horúcou meciou. 

Hoci kryštálové štruktúry týchto látok sú známe, ich vazbové pomery nie sú objas­

nené. 
Oxid medný Cu20 je červená prášková látka. Može sa pripraviť redukciou 

meďnatých zlúčenín niektorými slabšími redukovadlami (hydrazín, hydroxylainín, 

hroznový cukor a pod.), prípadne rozkladom oxidu meďnatého pri teplote asi 1 000 °C, 

.alebo účinkom hydroxidov alkalických kovov na meďné soli. Jeho štruktúra je opí­

saná na str. 258. Oxid meďný je nerozpustný vo vode, rozpúšťa sa však vo vodnom 
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roztoku amoniaku , prípadne halogenovodíkových kyselin. Pri rozpúšťaní v zriede­
ných ky~líkatých kyselinách nastáva disproporcionačný rozklad, napr.: 

Cu20 + H2S04 = CuS04 + H20 + Cu (35.8) 

Sulfid med'ný Cu2S vzniká priamou reakciou medi a síry, prípadne redukciou 
sulfidu meďnatého v prúdc vodíka ako t mavosivá látka. Zloženic látky však nie je 
stechiometrické; v dósledku defektnej kryštálovej štruktúry zodpovedá vzorcu Cu9S5 • 

Halogenidy med'né sú známe okrem fluoridu . Sú bezfarebné a vo vode len málo 
rozpustné (najmenej rozpustný je jodid meďný : S(Cul) = I0- 12 M2). Vyznačujú sa 
štruktúrou sfaleritu. Rozpúšťajú sa v roztokoch halogenidových iónov, pričom 

v závislosti od podmienok možu vznikať komplexy s roznym počtom týchto iónov ako 
ligandov (až štyri). Rozpúšťajú sa aj v roztokoch, ktoré obsahujú anióny CN-, S20~-, 

prípadne amoniak, pretože vznikajú stále meďné komplexy. 

Z ďalších zlúčenín Cul uvádzame rodanid med'ný CuSCN a kyanid med'ný CuCN, 
ktoré sú do určitej miery analogické halogenidom. Známy je aj síran med'ný Cu2S04 , 

ktorému sa pripisuje iónová štruktúra, ako aj meďné zlúčeniny s typickými organic­
kými zložkami alebo aniómni organických kyselin. K nim patrí acetylid Cu2C2 . H 20 
a niektoré alkyl- a arylmeďné zlúčeniny, napr. CuC2H5 a CuC6H5 • 

Kyanomed'nan draselný K[Cu(CN)z] obsahuje anióny polymérnej štruktúry, v ktorej 
skupiny CN vystupujú ako mostíky medzi atómami Cul, ktoré majú koordinačné číslo tri. 

Významnejšie sú aj kryštalický dimérny karbonyl [CuCl(CO) (H2 0)]2 a viacero medných 
komplexov, v ktorých sú ako donorové (aj akceptorové) atómy fosfor, arzén a síra. Tieto, ako aj 
alkyl - a arylzlúčeniny Cu1 sú zaujímavé i preto, lebo obdobné meďnatézlúčeninydotera.zneboli 
pripravené. 

Z binárnych meďnatých zlúčenín uvádzame oxid, sulfid a halogenidy. 
Oxid med'natý CuO je Čierna látka, ktorú možno pripraviť termickým rozkladem 

dusičnanu, hydroxidu alebo hydroxid-uhličitanu meďnatého . Vo vode je nerozpustný, 
rozpúšťa sa však v kyselinách za vzniku meďnatých zlúčenín. Obklopenie atómu 
CuII atómami kyslíka v kryštálovej štruktúre má podobu deformovaného oktaédra. 
Pri vyšších teplotách sa oxid meďnatý rozkladá na oxid meďný a kyslík. Tieto jeho 
oxidačné vlastnosti sa využívajú v organickej analýze. 

Sulfid med'natý CuS je Čierna, vo vode nerozpustná látka. Vo vlhkom stave sa 
vzdušným kyslíkom postupne oxiduje na síran. Sulfid meďnatý (v nečistom stave) sa 
može získať reakciou sírovodíka s meďnatými iónmi vo vodnom roztoku (Fozri 
str. 314). 

Halogenidy med'naté CuX2 (kde X je halogén) sa výrazne líšia sfarbením. Fluorid 
je bezfarebný, chlorid žltohnedý a bromid Čierny. !odid meďnatý je nestály a ihneď 

1 
."~1J~· 

sa rozkladá na jodid meďný a jód (analogicky sa správa aj kyan1d a rodanid meďnatý). ;ti ~ 

Fluorid meďnatý kryštalizuje v deformovanej štruktúre rutilu. Chlorid a bromid meďna.tý 
tvoria reťa.zcové štruktúry s atómami ha.logénov a.ko mostíkmi. Reťazce·sú'navzájom usporiada.n6 
tak, že štvorcová koordinácia atómu CuII v jednom reťazci se. doplňa. na tetragonálne bipyrami­
dálnu dvoma dalšími atóma.mi ha.logénov z iných retazcov (obr. 35.2). 

Z vodných roztokov sa všetky tri halogenidy meďnaté vylučujú v poďobe 
kryštalohydrátov zloženia CuX2 • 2 H20. Modrý fluorid je málo rozpustný, naproti 
tomu modrozelený chlorid a hnedozelený bromid sa vo vode dobre rozpúšťajú, ob­
dobne ako bezvodý chlorid a bromid meďnatý. Chlorid a bromid meďnatý sa dobre 
rozpúšťajú aj v niektorých nevodných rozpúšťadlách, pričom vznikajú súčasne icb 
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..katiónové i aniónové komplexy. Tento dej sa niekedy označuje ako tvorba auto­
komplexov. 

Hydroxid med'natý Cu(OR)i vzniká v podobe jasnomodrej objemnej zrazeniny 
p6sobením roztokov obsahujúcich ióny OH- na vodné roztoky meďnatých solí . 

.. . .: 

---~ '.~\~0,~,\~%~,;J 
· .. ··. · . 

Q-cu 0-ct 
Obr. 35.2. Kryštálová štruktúra bezvodého chloridu meďnatého ; 
(ltvorc.ová koordinácia atómu medi v reťazc. ;>C ie doplnená. na deformovane oktaedrickú dvoma slabšími vazbami, 
ktoré sú zmhornené čiarkovane) 

Priamou reakciou oxidu meďnatého s vodou nevzniká, hoci sa fahko dehydratuje pri 
zvýšenej teplote na oxid meďnatý. Dobre sa l'Ozpúšťa v kyselinách za vzniku prí­
slušných solí. Kyslé vlastnosti má však slabé, takže z neho až nadbytkom silného 
hydroxidu vznikajú málo stále meďnatany, z ktorých sa po zriedení znovu vylučuje 
hydroxid meďnatý. Vo vodnom roztoku amoniaku sa rozpúšťa za vzniku hydroxidu 
tetraamminmed'natého [Cu(l\TJI3)4](0H)i . Tento roztok sa označuje ako Schweizerovo 
činidl.o a používa sa pri výrobe umelého hodvábu (rozpúšťa sa v ňom celulóza). 
Zloženie meďnatých komplexov v Schweizerovom činidle je však iné, ak sa berú do 
.úvahy vazbové interakcie v axiálnych polohách. 

Zo solí kyslíkatých kyselín je najbežnejší dusičnan a síran meďnatý. V obyčaj ­
,ných podmiekach sú známe len hydroxid-uhličitany med'naté, ako modro, prípadne 
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zeleno sfarbené, vo vode nerozpustné látky. Vyskytujú sa aj v prírode ako minerály 
(pozri str. 683) a používajú sa ako východiskové zlúčeniny pri prípravc iných meď­
natých solí. 

Bezvodý dusičnan mednatý Cu(N03 )z sa pripravuje obťažne. Dobre známe sú 
j eho kryštalohydráty Cu(N03)z . 2,5 H 20 (obr. 35.3), Cu(N0 3)i . 6 H20 a Cu(N0 3)i . 
. 9 H 20. E nneahydrát je stály len pod - 20 °C. Hexahydrát už pri teplote 26 °C 
uvol'ňuje vodu. Sú to modré, vo vode a v niektorých nevodných rozpúšťadlách dobre 
r ozpustné látky. 

o 

Obr. 35.3. C'.: asť kryštálovy štruktúry zlúčeniny Cu(N03)2 . 2,5 1-120 

V praxi najčastej šie prichádzame do styku s pentahydrátom síranu med'natého 
CuS04 • 5 H 20 , tzv. modrou skalicou. J eho štruktúra je opísaná na str. 272. Bezvodý 
síran meclnatý CuS04 je biela, silne hygroskopická látka. Modrá skalica sa pripravuje 
kryštalizáciou vodných roztokov, ktoré vznikli rozpúšťaním med.i v horúcej koncen­
trovanej kyseline sírovej (rovnice (13.74) až (13.76)). 

Bežné sú aj iné meďnaté soli, ktorých použitie je v niektorých prípadoch výhod­
n ejšie, najma kryštalohydráty chloristanu med'natého a monohydrát octanu med­
natého (o posled.nom pozri aj str . 553). 



680 ANORGANICKÁ CHÉMIA 

Je známy obrovský počet mednatých komplexov. Mnohé z nich majú chelátovú štruktúru. 
Ako sme už uviedli, prevažná viičšina z nich má konfiguráciu tetragonálnej bipyramídy. Je po­
zoruhodné, že pri koordinačne jednofunkčných ligandoch sú známe v prípade komplexov zloženia 
CuA2B2 len útvary s trans-konfigurá-0iou. Súvisí to pravdepodobne s tým, že mednaté komplexy 
sú kineticky labilné (pozri str. 562) a nie sú možnosti „zachytenia" termodynamicky menej stálych 
konfi.gurácií, ale aj s tým, že dve najslabšie viizby na osi z v predlžených totragonálnych bipyra­
mídach, ktoré sú vhodné pre substitúciu mechanizmem Sk (pozri str. 667), sú navzájom v trans­
polohe. 

Nie sú známe mednaté :n:-komplexy typu Zeiseho soli (pozri str. 549 a 550), a komplexy typu 
ferocénu, karbonylové, nitrozylové komplexy a pod. Nie sú však známe ani a lkylmednaté zlú­
čeniny, pri ktorých sa. predpok.ladá a-viizba medzi atómami uhlíka a atómom CuII. 

Zlúčeniny striebra 

Pri striebre sú dobre 'preskúmané predovšetkým zlúčeniny AgI. Zlúčeniny strie­
bornató sú zriedkavé. 

Z binárnych zlúčenín AgI sú najbežnejšie bezvodé hawgenidy. Na rozdiel od 
ostatných halogenidov z vodných roztokov kryštalizuje dihydrát fluoridu strieborného 
AgF. 2 H20, ktorý však už pri 40 °0 stráca vodu. Chlorid strieb0rný je biely, bromid 
bledožltý a jodid žltý. Všetky sú vefmi slabo rozpustné vo vode; ich súčiny rozpust­
nosti sú v tab. 8.6. Chlorid strieborný sa čiastočne rozpúšťa v kyseline chlorovodíkovej, 
čo sa vysvetfuje vznikom komplexu [AgC12] - . Óiastočná rozpustnosť chloridu strie­
borného v koncentrovanej kyseline dusičnej sa dáva do súvislosti so vznikom iónov 
typu [Ag2CJ]+ a [Ag3Cl]2+. Halogenidy strieborné sa rozpúšťajú vo vodnom roztoku 
amoniaku, fahko chlorid, horšie bromid a najmenej jodid. Súvisí to s tým, že v !.'mere 
AgCJ - AgBr - Agl nastáva výrazný pokles súčinov rozpustnosti týchto látok. 

Pre halogenidy strieborné je charakteristická citlivosť na svetelné lúče. Využíva 
sa to vo fotografickom procese. 

Fyzikálno-chemioká podstata fotografického procesu sa zakladá na tom, že cez optické za­
riadenie fot ografického prístroja prichádza svetlo z príslušného objektu na film, prípadne foto­
grafickú platňu. Film alebo doska sú pokryté vrstvou bromidu strieborného v želatíne. Úroerne 
množstvu dopadnutej svetelnej energie sa n a jednotlivých miestach povrchu filmu uskutoční 
fotochemická reakcia, pri ktorej vznikajú ultra.mikroskopické čiastočky vyredukovaného striebra. 
Keď sa takýto film s latentným obrazom ponorí do vývojky, ktorá je v podstato vodným roztokom 
niektorých organ ických redukovadiel (hydroch in ón, p-aminofenol a pod.), redukcia Ag1 na kovové 
striebro nastáva predovšetkým na. miestach, kde už jestvujú kryštálové zárodky kovového strieb­
ra. Ak sa. film nechá vo vývojka vhodný čas, možno dosiahnut požadova.nú gradáciu sčernania, 
úmernú množstvu dopadnutého svetla zo snímaného objektu na. film. Kedže čierne teleso odráža 
na.jmenej svetla a. biele najviac, takto vzniknutý obraz je v porovnaní s objektom čo do intenzity 
sčernania. „obrátený" (negatív). Negatív sa ponorí do ustarovača, ktorého úlohou je odstrániť 
zvyšnú časť bromidu strieborného (pozri str. 335). Takto sa z negatívu získa pozitív osvetlením 
nového fotografického materiálu svetlom, ktoré cezeň prošlo. 

Vlastnosťami vefmi podobné halogenidom sú kyanid strieborný AgCN a rodanid 
strieborný AgSCN. Obidva sa rozpúšťajú v nadbytku iónov CN- a NOS- za vzniku 
rozpustných vefmi stálych komplexov [Ag(CN)i]- a [Ag(NCS)i]- . O obdobnom 
komplexe striebra so skupinou S20i- ako ligandom pozri str. 335. 

Oxid strieborný Ag20 vzniká dehydratáciou nestáleho hydroxidu strieborného 
AgOH, ktorá nastáva hneď pri jeho vzniku reakciou rozpustných strieborných solí 
s hydroxidmi alkalických kovov vo vodnom roztoku. Má pomerne silne zásadité 
vlastnosti. Zahrievaním na teplotu vyše 160 °0 sa rozkladá na svoje prvky. Roz­
púšťa sa vo vodnom roztoku amoniaku za vzniku komplex:ného iónu [Ag(NH3)2]+ 
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(obr. 35.4). Z takýchto roztokov sa po dlhšom státí vylučuje nitrid strieborný Ag3N, 
vefmi výbušná látka, tzv. traskavé striebro. 

Sulfid Strieborný Ag2S sa móže pripraviť reakciou iónov Ag+ s iónmi s2-. Je to 
· natofko slabo rozpustná látka, že sa nerozpúšťa ani vo vod.nom roztoku amoniaku, 
ani vo vodnom roztoku tiosíranu sodného, aj keď ión Ag+ s amoniakom a t iosíranovým 

· aniónom tvorí rozpustné komplexy. 

Obr. 35.4. Model katiónu [Ag(NH3),]+ 

Možno pripraviť viaceré strieborné soli kyslíkatých anorganických kyselin 
(dusičnan, chloristan, síran a pod. ). Najvýznamnejší z nich je dusičnan strieborný 
AgN03 • Je to bezfarebná, vo vode dobre rozpustná látka s nízkym bodom topenia 
(209 °C). Móže sa pripraviť rozpúšťaním striebra v kyseline dusičnej 

3 Ag + 4HN03 3 AgN03 + NO + 2 H 20 (35.9) 

Často sa používa ako východisková látka na prípravu iných zlúčenín striebra. 
Vera iných strieborných solí kyslíkatých kyselin, napr. fosforečnan, uhličitan, 

síran alebo siričitan, sú vo vode málo rozpustné a dajú sa získať príslušnými zráža­
cími reakciami. 

Popri spomenutých komplexoch striebro tvorí vefa iných komplexov, pričom všetky nemusia 
mať lineárnu konfigurMiu zodpovedajúcu hybridizácii SP. Napríklad s n ioktorýrni ligandmi obsa­
h ujúcimi atómy, k toré majú schopnosť viazať sa s atómom AgI n -vazbami (síra, selén, fosfor 
a arzén), sa prevažne tvoria komplexy s koordinačným číslom tria ětyri. Zaujímavé jo, že s e ty lén­
diamínom NH2 • CH2 • CH2 • NH 2 striebro nedáva chelátové komplexy, ale vznikajú viacjadrové 
komplexy, v kterých je etyléndiamín mostíkom, napr. ClAgNH2 • CH2 • CH2 • NH2AgCI. 

Sú známe Clj komplexy AgI, ktoré obsahujú acetylénovú skupinu - C= C- a. olefínovú sku­

pinu )c=c(. Acetylid striebarný Ag2C2 je silne výb ušná zlúčenina, z ktorej sa. napr. póso­

b ením k yseliny sírovej u vofní acetylén. 
Zo striebornatých solí je v bežných podmienka.ch stály len paramagnetický fluorid striebor­

natý AgF2 , ktorý má silné oxiclačné vlastnosti. P r·edpokladá sa., že čierna látka, k torá vzniká pri 
e lektl'olýze dusičnanu striebornéh o v anódovom priestore a. rozkladá sa. postupne na. oxid strie­
borný a. kyslík, je oxid striebornatý AgO. Táto látka sa m óže získat a j reakciou p eroxodisíranu 
draselnéh o s vodným roztokom dusičnanu strieborného. 

Komplexné zlúčeniny striebornaté sú známe s niektorými dusíkatými Iigandmi, napr . 
[Ag(py)4]S2 0 8 je červená kryštalická látka. Sú to paramagnetické látky, vii.čěinou s trocha nižšími 
magnetickými momen t mi n ež zodpovedá. jednému nespárenému elektrónu. Majú silne oxidačné 
vlastnosti. 

Zlúčeniny zlata 

Zo zlúčenín zlat a sú najstálejšie zlúčeniny AuIII. Poznáme však aj viacero 
zlúčenín Aul, ktoré sú najčast.ej šie koordinačné. Obdóbne ako pri Cul, aj koncen­
t rácia vofného iónu Au+ v roz.tokoch je prakticky zanedbatelná. O existencii zlúčenín 
AuII sa oprávnene pochybuje. 
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!11" Okrem komplexných zlúčenín Aul poznáme aj zlúčeniny Aul, k toré nepovažu­
jeme za komplexné. Uvádzame z nich oxid, sulfid a kyanid zlatný, ako aj halogenidy 
zlatné. Oxid zlatný Au20 vzniká účinkom roztoku hydroxidu draselného na chlorid 
zlatný alebo dibromozlatnan draselný v podobe fialovej zrazeniny. Pri teplote 225 °0 
sa rozkladá na oxid zlatitý a kovové zlato. Tmavohnedý sulfid zlatný Au2S vzniká 
zrážacou reakciou sírovodíka a roztoku dibromozlatnanu draselného. 1;Itý neroz­
pustný kryštalický kyanid zlatný AuCN vzniká zahrievanim dikyanozlatnanu drasel­
ného s kyselinou chlorovodíkovou na 50 °0. Z halogenidov zlatných AuX (X=Cl, Br, 
I) je najznámejší jasnožltý chlorid zlatný AuCI. Može sa pripravit opatrným termic­
kým rozkladom chloridu zlatitého. Silnejším zahrievaním sa rozkladá na chlór 
a kovové zlato. Nestály je aj pri styku s vodou, pričom sa rozkladá na elementárne 
zlato a produkty hydrolýzy chloridu zlatitého. Najmenej stály a vo vode najmenej 
rozpustný je jodid zlatný Aul. 

Okrem už spomínaných kyanozlatnanových a halogen~zlatnanových komplexov existujú 
mnohé dalšie komplexy Aul s derivátmi fosfánov, arzánov a s tiosíranovými aniónmi, dalej 
s amonia.kom a tiomočovinou ako ligandmi. Na rozdiel od komplexov Cul, pre ktoré je typická 
tvorba viaojadrových komplexov, zlatné (ako aj strieborné) komplexy sú najčastejšie jedno­
jadrové. 

Obr. 35.5. Model molekuly Au2Cl6 

Aj zlatité zlúčeniny sú najčastejšie koordínačné . Sú to silné oxidovadlá. Z „jedno­
duchých" zlúčenín sú najbežnejšie halogenidy, známe sú však aj oxid a sulfid zlatitý. 
Okrem fluoridu , ktorý nebol opísaný, ostatně halogenidy zlatité Au2X6 majú dimérnu 
planárnu štruktúru s atómami halogénov vo funkcii mostíkov (obr. 35.5). Všetky 
halogenidy zlat ité majú t mavú farbu: chlorid je hnedý, bromid tmavobnedý a jodid 
tmavozelený. Chlorid zlatitý možno pripravit priamou syntézou chlóru s práškovým 
zlatom; Iahko sublimuje. Reaguje s vodou a vzniká kyselina hydroxo-trichloro­
zlatitá, prípadne jej anióny [Au(OH)ChJ- vedra katiónov H30 +. Keď sado roztoku 
kyseliny hydroxo-trichlorozlatitej pridá kyselina chlorovodíková, roztok sa zafarbí 
citrónovo žlto, čo je sposobené vznikom iónov kyseliny tetrachlorozlatitej. Tetra­
hydrát kyseliny tetrachlorozlatitej HAuCl4 • 4 H 20 vytvára jasnožlté, na vlhkom 
vzduchu rozplývajúce sa ihlice. Jeho štruktúra zodpovedá vzorcu H30 +[AuCI4]­
. 3 H 20. Z tetrachlorozlatitanov ~II[AuCI4) je v laboratóriách najčastcjší dihydrát. 
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tetrachlorozlatitanu sodného Na[AuCl4) • 2 H 20, tzv. zlatá sol. Z roztokov chlorozlati­
tanov sa účinkom hydroxidov alkalických kovov vylučuje žltohnedý hydroxid 
zlatitý Au(OHh , ktorý sa fahko dehydratuje na hnedý oxid zlatitý Au20 3 . Ten sa pri 
vyššej teplote ako 150 °C rozkladá za uvofňovania kyslíka. Hydroxid zlatitý je 
amfotérny, no jeho kyslé vlastnosti prevládajú. V roztokoch hydro.xidov alkalických 
kovov sa rozpúšťa a vznikajú hydroxozlatitany s aniónom [Au(OH)4)-. Ana.Jogické 
vlastnosti ako tetrachlorozlatitany majú aj tetrakyanozlatitany obsahujúce anión 
[Au(CN)4 ) - . Aj tieto zlúčcniny sú v roztokoch pomerne stále. Termicky sa rozkladajú 
na dikyán a kyanozlatnany. 

VÝSKYT V PR(RODE, ZÍSKAVANIE A POUŽITIE PRVKOV 

PODSKUPINY MEDI 

Zemská kóra v mólových % obsahuje 3,6. 10-3% metli, 1,6 . 1Q-C5% striebra 
a 5 .10-8% zlata. V prírode sa meď nachádza najma v zlúčeninách so sírou: kovelín 
CuS, chalkozin Cu2S, chalkopyrit CuFeS2, bornit Cu3FeS3 aj v podobe oxidov a hydro­
xid-uhličitanov : kuprit Cu20, malachit CuC03 • Cu(OH)z, azurit 2 CuC03 • Cu(OH)z. 
Striebro sa vyskytuje rýdze aj v podobe zlúčenín. Zo zriedkavých minerálov striebra 
uvádzame argentit AgzS, proustit Ag3AsS3 a pyrargyrit Ag3SbS3 • Zlato sa vyskytuje 
najma v rýdzom stave a len výnimočne v podobe zlúčenín, napr. calaverit AuTe2 
a sylvanit AgAuTe4. 

Meď sa z prírodných surov in získava v podstate dvoma postupmi, tzv. hutníckym a na 
mokrej ceste. HuJ,nícky procea sa zhruba skladá. z praženia a tavenia. sulfidových rúd metli a. na· 
pokon z premony vytvoreného sulfidu a oxidu medného na kovovú med. Postup na mokrej ceste sa 
za.kle.dá na elektrolýzo roztokov, ktoré vznikli extrakciou rúd chudobných na meď kyselinou 
sírovou. Kedže v toohnickej praxi je často potrebná meď vysokej čistoty, rafinuje sa zvyčajne 

elektrolyticky. 
Striebro sa najčastejšie získava z rúd, ktoré obsahujú aj olovo. Tu sa v závislosti od obsahu 

striebra postupuje buď tak, že sado roztavenej zliatiny vháňa kyslík, ktorým se. olovo oxiduje na 
oxid olovnatý (tzv. odlučovanie) a ten sa oddaluje od kovového striebra tým, že sa. hromadí na 
povrchu, a.lebo se. uskutočňuje postupná prerušovaná kryšta.lizá.cia zlia.tiny olova a striebra, 
z ktorej na.jskór kryštalizuje olovo a striebro sa hromadí v tavenino (tzv. pattinaonovanie). Niekedy 
sa. postupuje tak, že sa do roztavenej zliatiny olova a striebra pridá zinok (tzv. parkesovanie). Po 
vychladnutí se. takmer všetko striebro dostane do vrchnej zinkovej vrstvy a zinok se. od striebra 
oddelí destiláciou. 

Na získavanie zlata z rúd sa využÍva vznik kyanozlatných komplexov (pozri 
str. 675) (kyanidom) spósob). Po vzniku roztokov t ýchto komplexov sa z nich zlato 
vyredukuje menej ušiachtilým kovom, napr. zinkom 

2 [Au(CN)z]- + Zn [Zn(CN)4]2- + 2 Au (35.10) 

Okrem kyanidového spósobu se. zla.to, na.jma v minulosti, získava.lo ryžovaním. Zlato možno 
izolovat od hlušiny aj tzv. ortuťovým sposobom, ktorý sa. už prakticky len zriedka používa.. Zrniečka. 
zla.ta sa. rozpúšťa.jú v ortuti a z amalgámu se. zla.to izoluje oddestilova.ním ortuti. 

Prvky podskupiny metli tvoria rózne zliatiny, ktoré obsahujú rózne intermetalické zlúčeniny. 
Na rozdiel od striebra a zlata, med nemá tendenci u tvoriť amalgá.m. Prakticky najvýznamnejšie sú 
zlia.tiny metli, z ktorých uvádzame (s približným zložením): bronz (90 % Cu, 10 % Sn), mosadz 
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(70 % Cu, 30 % Zn), konštantán (59 % Cu, 40 % Ni, l % Mn), tombak (90 % Cu, 10 % Zn), man.ganín 
(85 % Cu, 12 % Mn, 3 % Ni) a Dewardovu zliatinu (50 % Cu, 45 % Al, 5 % Zn). 

Všetky tri prvky sa používajú aj na iné účely: v elektrotechnike (med, striebro), na výrobu 
fotografických materiálov (striebro), drahých predmetov a mincí (striebro, zlato; obsah zlata sa 
najčastejšie uvádza v karátoch: stopercontné zlato má 24.karátov, často používané 14 karátové 
zlato obsahuje 58,3 % Au} a pri výrobe róznych katalyzátorov (najma mod). 

Použitie vačšieho množstva rozpustných solí metli (2 až 3 g} je smrtelné. Zaujímavý je 
sterilizačný účinok iónov Ag+. 



36. PODSKUPINA ZINKU 

Prvky podskupiny zinku: zinok, kadmium a ort11t patria do Ilb podskupiny perio­
dickej sústavy. Vzhfadom na ich poradové čísla nasledujú tesne za podskupinami pre­
chodných kovov, avšak majú od týchto kovov výrazne odlišné vlastnosti. Elektró­
nové konfigurácie ich atómov v základnom stave sú uvedené v tab. 21.1. Ako znej 
vidieť, od ostatných prvkov druhej skupiny sa odlišujú zaplnenými (n-l)d-orbi­
tálmi. Na n-vrstve však majú rovnako dva elektróny v orbitáli s. 

Sposob vazby 

Skutočnosť, že pre tvorbu chemických vazieb pri atómoch prvkov podskupiny 
zinku je energeticky nevýhodné využívanie d-elektrónov (n-1)-vrstvy, vefmi zjedno­
dušuje otázky ich vazbových možností. Z tab. 25.1 je zrejmé, že sa pre vazby využí­
vajú len elektróny z ns-orbitálov atómov týchto prvkov, prípadne ich orbitály p a d 
n-vrstvy. Energetická stabilita (n-1)-vrstvy sa prejavuje aj v otázke oxidačných 
stupňov. Pre atómy prvkov podskupiny zinku je typický oxidačný stupeň II. Jedine 
pri ortuti je významný aj oxidačný stupeň I. Ten však majú atómy ortuti v skupine 
Hg~r, v ktorej elektróny z orbitálov ns tvoria kovalentnú vazbu medzi dvoma ató­
mami ortuti. Možnosti ortuti vystupovať v zlúčeninách s oxidačným stupňom I 
i skutočnosť, že sa ortuť nachádza v šiestej perióde a nasleduje za lantanoidmi, 
v ktorých sa postupne dobudúvajú orbitály 4f, sú dvoma základnými príčinami, 
vplývajúcimi na značnejšie rozdiely v chemických vlastnostiach ortuti a zinku, 
prípadne kadmia. V tab. 36.1. su uvedené niektoré atómové vlastnosti prvkov pod­
skupiny zinku. 

Vysoké hodnoty tretích ionizačnýcli energií objasňujú, prečo je v chemických 
zlučeninách pri atómoch týchto prvkov maximálny oxidačný stupt::ň II. Vyššie 
ionizačné energie pri atómoch prv kov podskupiny zinku v porovnaní s atómami 
kovov alkalických zemín sa dajú vysvetliť vplyvom zaplnených (n-l)d-orbitálov 
v atóme zinku, prípadne kadmia a (n-l)d-orbitálov, ako aj (n-2)f-orbitálovvató­
me ortuti. Hoci má zinok napr. o desať jednotiek vyššie atómové číslo ako vápník 
(Zzn = 30, Zea = 20),predsajej eho kovovýpolomer menší (porovnaj tab. 24.2) . Jeto 
dosledok silnejšej interakcie medzi jadrom atómu zinku, ktoré má vyšší náboj, a jeho 
elektrónovým obalom, ktorý má na tretej vrstve 18 elektrónov (atóm vápnika len 
osem). Vyšší náboj jadra a menší polomer atórnu prirodzene vedie k silnejšiemu pútaniu 
elektrónov v orbitáli 4s, čo sa odráža vo zvýšených hodnotách ionizačnej energie 
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atómu zinku. Obdobnou úvahou, vplyvom elektrónov v orbitáloch 4f, možeme 
vysvetlit, prečo sú prvé a druhé ionizačné energie atómu ortuti vyššie než pri atóme 
kadmia. 

Tabulka 36.1 
ATÓMOV~ VLASTNOSTI PRVKOV PODSKUPINY ZINKU 

Zn Cd Hg 

lo n izačná energia [eV) 
M = M+ + e 9,391 8 ,991 10,'43 
M+ = M>+ + e 17,96 16,90'4 18,751 

Kovový polomer [nm] 0,137 0,15'4 0 ,157 
lónový polomer M>+ [nm) 0,0H 0,097 0,110 
Kovalentný polomer [nm) 0,1213 0,1382 0,1386 
Elektronegativita podla Paulinga 1,6 1,7 1,9 

Na to, že atómy ortuti v oxidačnom stupni I sú súčasfou iónu Hgi+, prípadne 
skupiny Hg~1, je viacero dokazov. 

Atómy ortuti s oxidačným stupňom I by mali sposobovat paramagnetizmus. 
Ortutné zlúčeniny sú však diamagnetické. 

Experimentálne údaje dokazujú nevyhnutnost zaviest do Nernstovej rovnice 
pre elektródový potenciál v prípade ortufovej elektródy v roztoku obsahujúcom 
ortutné zlúčeniny, z.a n hodnotu dva a za c koncentráciu počítanú podfa vzorca. 
Hg2X2. . 

Potenciál ortufovej elektródy v takomto roztoku može byt totiž podmienený 
v podstate rovnováhami 

Hg~+ + 2e <== 2 Hg 
alebo 

Hg+ +e <== Hg 

(36.1) 

(36.2) 

Potenciometrické merania ukázali, že sa v skutočnosti ustafuje rovnováha (36.1). 
Výskum rovnováh sústav ortutnatých a ortutných zlúčenín pri nadbytku ko­

vovej ortutí ukazuje, že pre rovnovážnu konštantu platí vztah 

a nie 

K = [Hgi+) 
[Hgz+] 

K = -'[_H_..::;_g+-"]_2 
[Hgz+] 

čo znamená, že ide o rovnováhu vyjadrenú rovnicou 

Hgz+ + Hg <== Hgi+ 

a nie o rovnováhu, vyjadrenú rovnicou 

Hgz+ + Hg <== 2 Hg+ 

(36.3) 

(36.4) 

(36.5) 

(36.6) 
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Rontgenová štruktúrna analýza dokazuje vazbu Hg-Hg. Tak je to napr. pri 
chloride ortutnom Hg2Cli. O existencii vazby medzi dvoma atómami ortuti sa získali 
jednoznačné dokazy aj z tzv. Ramarwvých spektier. 

Na rozdiel od prechodných kovov, atómy prvkov podskupiny zinku majú pod­
statne menšie možnosti využívat (n-l)d-elektróny na tvorbu datívnych n-vazieb. 
Dokazom toho je, že pri týchto prvkoch nie sú známe karbonyly ani komplexy, 
v ktorých by sa niektoré n-orbitály molekúl nenasýtených zlúčenín (napr. olefínov 
alebo acetylénov) využívali na vazby s ich atómami. Na zaplnenosť d-orbitálov 
poukazujú aj elektrónové spektrá (nemajú d+-d-prechody) a magnetické vlastnosti 
(diamagnetizmus) zlúčenín týchto prvkov. Keď farebnosť nie je vyvolaná vlastnos­
ťami elektronegatívnejšej zložky, prípadne stavom v kryštálovej štruktúre, tieto 
zlúčeniny sú bezfarebné. 

Na výrazné schopnosti atómov prvkov tejto podskupiny tvoriť kovalentné 
vazby nasvedčuje aj existencia vefkého počtu roznych koordinačných zlúčenín. 
Priestorová stavba takýchto komplexov je jednoduchšia než v prípade koordinačných 
zlúčenín prechodných kovov. Pri komplexoch zinku holi dokázané polyédre zodpove­
·dajúce hybridizácii SP, SP3, SP3D a SP3D2. Najčastejšie sú komplexy zinku s tetra­
.edrickou stavbou. Pre kademnaté komplexy je najčastejšia tetraedrická koordinácia, 
pre ortutnaté komplexy je bežné lineárne a tetraedrické usporiadanie ligandov. 
-Ortutných komplexov poznáme len málo, pričom majú lineárnu konfiguráciu, napr. 
IH20-Hg- Hg-OH2]2+ . 

.PRVKY PODSKUPINY ZINKUAKO JEDNODUCHÉ LÁTKY 

V tab. 36.2 sú uvedené niektoré vlastnosti prvkov podskupiny zinku. 
Zinok a kadmium sú striebrobiele, pomerne makké kovy. Na povrchu sa pokrý­

vajú jemnou vrstvou oxidačných produktov. Za obyčajnej teploty sú pomerne krehké, 
pri vyšších teplotách (100 až 150 °C) sa stávajú kujnými a ťažnými (kadmium viac 

VLASTNOSTI PRVKOV PODSKUPINY ZINKU 
AKO JEDNODUCHÝCH LÁTOK 

Bod topenia [0 C] 
.Bod varu [0 C] 
Hustota [g . cm- 3] 

Atomizačné teplo pri 25 ° C [kJ . mol- 1] 
Tvrdosť v Mohsovej stupnici 
Štandard ný potenciál M>+I M [V] 
Merná tepelná vodivosť pri 25 ° C [kJ . m- 1 . s- 1 . K:..11 
Merná elektrická vodivosť pri O °C [MS . m- 11 

1) lde o hodnotu pre systém l!g~•I Hg 

Zn 
419,5 
906 

7,14 
130 

2,5 
-0,763 

1,13 
21,7 

Cd 
320,9 
765 

8,64 (20°) 
113 

2,0 
- 0,403 

0,92 
15,9 

Tobufka 36.2 

Hg 
- 38,9 
356,6 
13,56 (20°) 
61,5 

+ 0,789 1) 
0,29 
1, 1 
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než zinok). Zo všetkých kovov má ortuť najnižšÍ bod topenia i varu. Ortuť má dobrú 
schopnosť rozpúštať mnohé kovy a tvoriť zliatiny, tzv. amaUjámy, obsahujúce rózne 
druhy intermetalických zlúčenín (pozri str. 468). 

Kedže už pri obyčajnej teplote má ortuť značne vysoký paroiálny tlak pary a je velmi 
toxická, treba s ňou narábať vefmi opatrne. Je to dóležité najma v laboratóriáoh (na.pr. v p olaro­
grafických), kde sa. často pracuje s ortuťou. Ortuť treba uschovávať v uza.vretých nádobách 
a v miestnosti, kde sa. s ňou pracuje, treba často vetrať. Kvapóčky ortuti, ktoré sa. dostali na 
dlážku a laboratórne stoly, sa posýpajú práškovou sírou alebo práškovým zinkom. V prvom prí­
pade sa tvorí sulfid a v druhom amalgám. Obidva produkty sa fahko odstraňujú mechanicky. 

Z tab. 36.2 vidieť, že zinok i kadmium sú neušfachtilé kovy, kým ortuť je ušfach­
tilý kov. Ušfachtilosť ortuti možno objasniť, rovnako ako jej ionizačné energie, 
vplyvom elektrónov v 4f-orbitáloch a zvýšeného náboja jadra na pútanie elektrónov 
v ns-orbitáli. 

Ionizačné energie i štandardné potenciály ukazujú, že zinok a kadmium sú 
chemicky menej stále ako ortuť. 

Zinok i kadmium sa rozpúšťajú v zriedenej kyseline chlorovodíkovej i sírovej, 
pričom sa redukujú atómy H 1. Ortuť s týmito kyselinami nereaguje. Všetky tri 
prvky sa však rozpúšťajú v kyseline dusičnej a v koncentrovanej kyseline sírovej. 
Rozdiel v reakcii zinku so zriedenou a koncentrovanou kyselinou sírovou vidieť 
z nasledujúcich rovníc: 

Zn + H1S04 

Zn + 2 H1S04 

ZnS04 + H1 

ZnS04 + S02 + 2 HiO 

(36.7) 

(36.8) 

Stupeň oxidácie ortuti závisí od reakčných podmienok; napr. reakciou so zrie­
denou kyselinou dusičnou v prítomnosti nadbytku ortuti vzniká dusičnan ortutný 
a reakciou s koncentrovanou kyselinou dusičnou - bez nadbytku ortuti - dusičnan 
ortutnatý 

6Hg + 8HN03 

Hg + 4HN03 

3 Hg2(N03)z + 2 NO + 4 H20 

Hg(N03)2 + 2 N02 + 2 H20 

(36.9) 

(36.10) 

Aj síran ortutný vzniká vtedy, keď je v sústave nadbytok ortuti, na ktorú sa 
pósobí horúcou kyselinou sírovou. Síran ortutnatý vzniká pósobením horúcej kyseliny 
sírovej bez nadbytku ortuti. Obidve reakcie, s kyselinou dusičnou i s kyselinou sí­
rovou, sú konkrétnym prejavom schopnosti kovovej ortuti redukovať HgII (rovníca 
(36.5)). 

Zinok sa rozpúšťa aj vo.vodných roztokoch silných hydroxidov (napr. hydroxidu 
sodného). Aj pri týchto reakciách sa redukuje vodík a vzniká tetrahydroxozinočna­
tanový anión 

Zn + 2 HzO + 2 OH- (36.11) 

Kým zinok a kadmium sa vzdušným kyslíkom povrchovo oxidujú i pri oby­
čajnej teplota, ortuť sa oxiduje kyslíkom pomaly, až pri zvýšenej teplote (asi 350 °0). 
Pri vyššej teplote nastáva znova rozklad oxidu ortutnatého na ortuť a kyslík. Všetky 
tri prvky priamo reagujú s halogénmi a sírou. Pri reakcii ortuti v prípade nadbytku 
halogénov vznikajú halogenidy ortutnaté HgX2, v prípade nadbytku ortuti halo­
genidy ortutné Hg2X2 • So sírou dáva ortuť len sulfid ortutnatý HgS . 
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ZLÚČENINY ZINKU A KADMIA 

Oxidy a hydroxidy 

Okrem už spomenutej možnosti priamej syntézy, oxidy zinku a kadmia sa 
možu pripraviť aj ďalšfmi postupmi: oxidáciou sulfidov, ako aj termickým rozkladom 
ubJičitanov, prípadne dusičnanov 

2ZnS + 3 0 2 

Cd.003 

2 Zn(N03)2 

2 Zn0 + 2802 

- Cd.O + C02 

2 ZnO + 4 N02 + 02 

(36.12) 

(36.13) 

(36.14) 

Biely oxid zinočnatý ZnO sa pri zohrievaní farbí do žita, táto farebná zmena je 
vratná. Oxid kademnatý CdO je sfarbený rozne v závislosti od teploty, pri ktorej 
bol získaný (hnedo, tmavočerveno, čierno, žltozeleno aj inak). Farebnosť týchto 
oxidov, prípadne ich farebné zmeny sú podmieňované roznymi defektmi v ich kryštá­
lovej štruktúre. Obidva oxidy sú len nepatrne rozpustné vo vode. Oxid kademnatý 
má kryštálovú štruktúru chloridu sodného a oxid zinočnatý štruktúru wurtzitu. 
Oxid zinočnatý i kademnatý sublimujú, čo naznačuje kovalentný charakter ich 
vazieb . Pary oxidu kademnatého sú vefmi toxické. Oxid zinočnatý sa použiva ako 
maliarska farba (zinková bieloba). 

Hydroxid zinočnatý Zn(OH)z i hydroxid kademnatý Cd(OH)z možno pripraviť 
zrážaním roztokov solí príslušného kovu hydroxidovými iónmi. Sú to biele, vo vode 
vefmi slabo rozpustné látky. Hydroxid zinočnatý sa rozpúšťa v roztokoch hydroxidov 
alkalických kovov za vzniku zinočnatanov (rovnica 8.74) . Hydroxid kademnatý 
je podstatne menej amfotérny a vo vodných roztokoch hydroxidov alkalických 
kovov sa rozpúšťa len nepatrne. Obidva hydroxidy sa však rozpúšťajú vo vodných 
roztokoch amoniaku za vzniku tetraamminzinočnatých, prípadne tetraammin­
kademnatých katiónov 

M(OH)z + 4 NH3 (36.15) 

Obidva komplexy sú termodynamicky pomerne stále. 
Obidva hydroxidy sú vhodnými východiskovými látkami pri syntéze roznych 

zinočnatých a kademnatých solí. 
Štruktúra hydroxidu zinočnatého je tvorená tetraedrickými skupinami Zn(OH)4, 

ktoré sú navzájom spojené spoločnými rohmi. Hydroxid kademnatý má vrstevnatú 
štruktúru typu jodidu kademnatého. 

Sulfidy 

Biely sulfid zinočnatý ZnS a žitý sulfid kademnatý CdS sa mozu pripraviť 
zrážaním vodných roztokov príslušných solí za vhodných podmienok sírovodíkom 
alebo sulfidovými iónmi. Obidva sulfidy sú vo vode nerozpustné. 

Sulfid zinočnatý kryštalizuje alebo v kubickej štruktúre ako sfalerit, alebo 
v hexagonálnej štruktúre ako wurtzit (pozri str. 170); pri obyčajnej teplote je stálejší 
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sfalerit. Sulfid kademnatý tvorí dve modifikácie zo štruktúrou sfaleritu aj wur tzitu, 
pričom druhá z nich je pri obyčajnej teplote stálejšia. 

Sulfid zinočnatý, obsahujúci stopy medi, prípadne mangánu, javí fosforescenciu (po osvet­
lení u ltrafialovými, rontgenovými, katódovými alebo y·lúčmi emituje svetlo vo viditefnej časti 
spektra). 

Sulfid kademnatý, v závislosti od spélsobu prípravy, móže mať citrónovo- až oranžovožltú 
farbu. Vzhfadom na. jeho chemickú stálost sa. používa. ako maliarska. fo.rba (kadmiová žltá). 

H alogenidy 

Všetky halogenidy zinku i kadmia sa móžu pripraviť jednoduchými reakciami 
ich oxidov, hydroxidov, prípadne uhličitanov s príslušnými halogenovodíkovými ky­
selinami. Okrem fluoridov, ktoré sú vo vode málo rozpustné, ostatné halogenidy sa vo 
vode dobre rozpúšťajú a z vodných roztokov kryštalizujú v podobe kryštalohydrátov. 
Bezvodé halogenidy prejavujú vlastnosti zlúčenín s kovalentnými vazbami. Na 
rozdiel od roztavených halogenidov alkalických zemín, ktoré sú dobrými vodičmi 
elektrického prúdu, roztavené halogenidy zinočnaté sú vefmi slabými vodičmi. Dobrá 
vodivosť roztavených halogenidov kademnatých súvisí s existenciou róznych kom­
plexných iónov v tavcnine (CdX"-, CdX3-, CdX~-). Charakter vazieb medzi atómami 
zinku, prípadne kadmia a atómami halogénov sa prejavuje aj v type kryštálovej 
štruktúry. F luorid zinočnatý ZnF2 kryštalizuje napr. v štruktúre rutilu, fluorid 
kademnatý CdF2 v štruktúre fluoridu vápenatého a jodid zinočnatý ZnI2 , prípadne 
jodid kademnatý Cdl2 majú typické vrstevnaté štruktúry (pozri str. 173). 

Kademnaté ióny sa vo vodných roztok.och halogenidov koordinujú za vzniku 
halogenokomplexov, najmii zloženia (CdX]+, ale aj [CdX2] , [CdX3J-, prípadne [CdX4]2-, 
čo má za následok výrazné zníženie elekt.rickej vodivosti týchto roztokov. 

Soli kysl íkatých kyselín 

Okrem uvedených solí zinočnatých , prípadne kademnatých sú známe mnohé 
ďalšie . Sírany sú známe predovšetkým ako kryštalohydráty. Síran zinočnatý ZnS04 
kryštalizuje z vodných roztokov ak.o heptahydrát ZnS04 . 7 H 20 b1:el,a skalica, izo­
morfný s inými analogickými sol'ami, napr. FeS04 . 7 H 20 , MgS04 . 7 H 20 a i. Hoci 
aj síran kademnatý CdS04 mo7.no pripraviť ako heptahydrát, za obyčajných pod­
mienok sa z vodných roztokov vylučuje kryštalohydrát zloženia 3 CdS04 . 8 H 20. 
Síran zinočnatý i kademnatý sú dobre rozpustné vo vode, obdobne ako dusičnany, 
chloristany a octany týchto kovov. Keď sa octan zinočnatý Zn(CH3COO)i zohrieva vo 
vákuu, vzniká viacjadrová komplexná zlúčenina [Zn40(CH3COO )6], ktorá má analogic­
kú štruktúru ako komplex [Be40(CH3C00)6] (pozri str. 492). 

Pósobením hydrogenuhličitanu sodného a oxidu uhličitého na vodné roztoky 
zinočnatých, prípadne kademnatých solí sa z roztoku vylučuje uhličitan zinočnatý 
ZnC03 , prípadne uhličitan kademnatý CdC03. Obidve látky pri zohrievaní fahko 
odštepujú oxid uhličitý, čo je pochopitelné vzhladom na značný polarizačný účinok 
iónov Znz+ a Cdz+ (pozri str. 519). Za náležitých podmienok možno získať aj hydroxid­
uhličitany, napr. posobením uhličitanu sodného na vodné roztoky zinočnatých solí 
sa vylučuje hydroxid-uhličitan zinoěnatý zloženia 2 ZnC03 . 3 Zn(OH)i. 



PODSKUPINA ZINKU 691 

Koordinačné a organokovové zlúčeniny 

Už sme spomenuli tvorbu niektorých halogeno-, hydroxo- a amminkomplexov 
zinku a kadmia. Zinok i kadmium však tvoria verký počet ďalších komplexov aj 
s inými ligandmi, ako sú napr. kyanidové ióny, r6zne organické molekuly a ióny, 
viažúce sa na centrálny atóm atómom síry (napr. ditiokarbamínanové ióny), atómom 
kyslíka (ketóny), atómom dusíka (aminy), prípadne iné. 

V štruktúre koordinačných zlúčenín zinku a kadmia sa predovšetkým prejavujú 
vplyvy súvisiace s rozmermi ich atómov, elektrostatickými silami, prípadne hybridi­
záciou. Z tohto hiadiska je pochopiteiné, že sa pri koordinačnom čísle štyri uplatňuje 
tetraedrická konfigurácia a že oktaedrické komplexy, i keď zriedkavejšie, sú typic­
kejšie pri kadmiu, než pri zinku (vačší polomer atórou kadmia). Keď porovnáme 
s touto skutočnosťou poznatky uvedené v predchádzajúcich statiach, venovaných 
prechodným kovom, zistíme opat, aký významný je vplyv orbitálov (n-l)d na 
geometriu komplexov prechodných kovov. Ako srue uviedli, tieto orbitályv chémii 
zinku a kadmia nemajú významnejšiu úlohu. 

Osobitnou skupinou zlúčenín zinku a kadmia sú ich organokovové zlúéeniny. Aj keď sú menej 
stále ako organokovové zlúčeniny ortuti, predsa poznáme vefa ioh druhov. Pri zinku sú t o zlúče­
niny zloženia. RZnX, na.pr. jodid etylzinočnatý C2H 5ZnI a zloženia R 2 Zn, na.pr. dietylzinok 
(C2H 5),Zn. Pri kadmiu sú známe len zlúčeniny zloženia R 2Cd. Niektoré organokovové zlúčeniny 
zinku a.Jeho kadmia reagujú za vznikt1 komplexov, v ktorých sa zvyšuje počet viazaných radikálov 
o dva. Napríklad fenyllitium LiC6H 5 reaguje s difenylzinkom a difenylkadmiom za vzniku kom­
plexov zloženia Li[M(C6H 5)J). 

ZLÚČENINYORTUTI 

Ako sme už uviedli, ortuť m6že na rozdiel od zinku a kadmia vystupovať v zlúče­
ninách nielen v oxidačnom stupni II, ale aj I. Pre oxidačno-redukčné reakcie zlúčenín 
-0rtuti je významný diagram št.andatdných oxidačno-redukčných potenciálov (údaje 
VO V) 

+ 0,854 -------
1 t 

Hgz+(aq)---->- Hg~+(aq)---->- Hg 
+ 0,920 + 0,789 

(36.16) 

Pre rovnováhu (36.5) dostávame potom oxidačno-redukčný potenciál E 0 = 
= +0,920- ( +0,789) = +0,131 V a podra vzťahu (8.120) m6žeme určit hodnotu 
rovnovážnej konštanty (36.3), ktorá je 166. Z tejto hodnoty by sa dala predpokladať 
prednostná. existencia ortutných zlúčenín v roztokoch. Keďže však mnohé zlúčeniny 
ortutnaté sp6sobujú v d6sledku malej rozpustnosti alebo ionizovaternosti znižovanie 
koncentrácie vofoých iónov Hgz+, musí klesať aj koncentrácia iónov Hg~+, a preto 
nastáva disproporcionácia týchto iónov na ortuť a ortutnaté katióny. V tejto sú­
vislosti možno pochopit, prečo počet ortutných zlúčenín nie je mimoriadne vefký. 
Toto je napr. príčinou vylučovania kovovej ortuti a sulfidu ortutnatého po pridaní 
sulfidových iónov do vodných roztokov ortutných zlúčenín (nízka rozpustnost 
sulfidu ortutnatého) alebo nemožnosti existencie kyanidu ortutného (kyanid ortut­
natý je v roztoku len nepatrne ionizovaný). 
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Ortutnaté zlúčeniny 

Oxid ortutnatý HgO je jediným oxidom ortuti (oxid ortutný nebol pripravený). 
Okrem už spomenutej priamej syntézy (pozri str. 688) móže sa pripraviť aj zrážaním 
ortutnatých alebo ortutných katiónov hydroxidovými aniónmi 

Hgz+ + 2 OH­

Hg~+ + 20H-

HgO + H20 

HgO +Hg+ H20 

(36.17) 

(36.18) 

Oxid ortutnatý možno získat aj termickým rozkladom dusičnanu ortutnatého. 
Čistý oxid ortutnatý, pripravený zrážaním, je sfarbený do žlta a získaný priamou 

syntézou je červený. Rozdiely vo sfarbení súvisia iba so zrnitosťou týchto preparátov. 
Keď sa červený oxid ortutnatý rozotrie na jemnejšiu frakciu , jeho farba sa zmení 
do žlta. Kryštálová štruktúra oxidu ortutnatého (obr. 36.1) obsahuje nekonečné 
zalomené reťazce striedajúoich sa atómov ortuti a kyslíka. Je vo vode nerozpustný 
a zahrievaním sa rozkladá na ortuť a kyslík. 

Obr. 36.1 . Štruktúra oxidu ortutnatého 

Oxid ortutnatý, ktorý možno považovať za anhydrid hypotetického hydroxidú 
ortutnatého, má slabo zásadotvorné vlastnosti; nerozpúšťa sa v roztoku hydroxidou 
alkalických kov o v, rozpúšťa sa však v róznyoh kyselinách za vzniku ortutnatých sol v 

Sulfid ortutnatý HgS, je podobne ako v prípade oxidu, jedinou binárnou zlú­
čeninou síry a ortuti. Zrážaním roztokov ortutnatých solí sírovodíkom vzniká v po­
dobe čiernej zrazeniny. V prírode je známy ako červená modifikácia, minerál cina­
barit (rurnelka). Z čiernej modifikácie sulfidu ortutnatého možno pripraviť červenú 
napr. sublimáciou. 

Červená modifikácia má kryštálovú štruktúru tvorenú nekonečnými špirálo­
vými reťazcami atómov ortuti a síry. Čierna modifikácia má štruktúru sfaleritu. 

Z halogenidov ortutnatých sú najznámejšie chlorid a jodid ortutnatý. Chlorid 
ortutnatý HgC}z (sublimát) možno získať zahrievaním síranu ortutnatého s chloridom 
sodným 

HgS04 + 2 NaCl (36.19} 

pripadne reakciou oxidu ortutnatého a kyseliny chlorovodikovej. Má nízky bod varu 
(302 °C), pri ktorom sa ncrozkladá. Vo vode sa rozpúšťa (pri 20 °C 7 ,39 g HgC}z 
v 100 g vody) a len nepatrne sa v nej ionizuje. Podobne ako ostatné rozpustné zlú­
čeniny HglI aj chlorid ortutnat.ý je silný jed. Na obr. 36.2 je uvedená molekulová 
a kryštálová štruktúra chloridu ortutnatého. 

Obdobne ako pre chlorid ortutnatý, aj pre ďalšie ortutnaté zlúčeniny je typické, 
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že sú vo vodnom roztoku len vefmi málo ionizované. Obzvlášť málo ionizovaný je 
najma kyanid ortutnatý Hg(CN)z. 

Působením jodidov na roztoky ortutnatých solí vzniká najskór žltý jodid ortut­
natý HgI2, ktorý sa rýchle mení na stálejšiu červenú modifikáciu. V roztoku jodidu 
draselného sa rozpúšťa za vzniku tetra.jodoortutnatanového aniónu [Hgl4)2-

HgI2 + 2I- [HgL]2- (36.20) 

Obr. 36.2. Štruktúra chloridu ortutnatého 

Vodný roztok, obsahujúci hydroxid alkalického kovu a jodoortutnatan draselný, 
sa nazýva N esslerovo činidlo. Používa sa na dokaz amoniaku, keďže s amoniakom 
reaguje za vzniku žltohnedého zákalu, prípadne zrazeniny zloženía Hg2NI. H 20 

NH3 + 2 K 2[Hgl4] + 3 KOH Hg2NI . H20 + 7 Kl + 2 H20 (36.21) ~.J_;,<1 
\... j L. 'ťf..o 

Táto zlúčenína je jedným z možných typov zlúčenín, ktoré vzníkajú reakcíou 11 U. 

zlúčenín ortutí s amoniakom. Napríklad chlorid ortutnatý vo vodnom roztoku rea- <"-S 
guje za vzniku amid-chloridu ortutnatého Hg(NH2)Cl 

(36.22) 

V nadbytku chloridu amónneho vzniká zasa diammin-dichloroortutnatý kom­
plex [HgCb(NH3)z]. Amid-chlorid ortutnatý vzniká aj reakciou amoniaku s chlori­
dom ortutným, vylučuje sa však tu aj ortuť, ktorá spósobuje číerne sfarbenie zra­
zeniny 

(36.23} 

Táto dávno známa reakcía sa dodnes používa na dokaz chloridu ortutného. 
Oxid ortutnatý dáva s amoniakom zlúčeninu známu pod názvom Millonova 

zásada 

2 HgO + NH3 + H20 (36.24} 
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Posobenírri kyseliny chlorovodíkovej na lVIillonovu zásadu vzniká zlúčenina 
zloženia Hg2NC1. 2 H20. Je to chlorid Millonovej zásady, predstaviter početných solí 
zloženia Hg2NX. n H20. Žltohnedý produkt Hg2NI. H 20, vznikajúci pri reakcii 
Nesslerovho činidla s amoniakom, je jodůl Millonovej zásady. Kryštálová štrukt.úra. 
Millonovej zásady a solí tejto zásady je tvorená trojrozmernými sieťami zloženia 
Hg2N so štruktúrou obyčajného Tadu (obr. 36.3). V dutinách týchto sietí sú molekuly 
vody a rozne anióny, ktoré sa pravdepodobne móžu obdobným sposobom vymieňať 
ako katióny v zeolitoch (pozri str. 425). 

Okrem halogenidov sú známe aj mnohé ďalšie ortutnaté soli: pomerne málo roz­
pustný rodanid, dobre rozpustný chloristan, dusičnan, síran a iné. 

Q-Hg 0 -N 
Obr. 36.3. Štruktúra bromidu Millonovej zásady 

Ortutné zlúčeniny 

Už sme vysvetlili podrnienky vzniku ortutných zlúčenín. Najčastejšie sa získa­
vajú reakciou ortuti s ortutnatými zlúčeninami. Vi.ičšina ortutných zlúčenín je vo 
vode nerozpustná. Dobre rozpustný je dusičnan ortutný Hg2(N03)z, ktorý sa pripra-
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vuje reakciou zriedenej kyseliny dusičnej s ortuťou (pozri str. 688). Kryštalizuje ako 
dihydrát Hg2{N03)i. 2 H 20, ktorý v kryštálovej štruktúre obsahuje komplex 
[Hg2{H20)i]2+. V laboratóriách sa najčastejšie stretávame s málo rozpustným 
chloridom ortutným Hg2Cli, tzv. kalomelom. Jeho molekulová štruktúra je uvedená. 
na obr. 36.4. Chlorid ortutný vzniká zrážaním dusičnanu ortutného kyselinou chloro­
vodíkovou, prípadne rozpustnými halogenidmi. Z halogenidov ortutných Hg2X 2 je 

., ...... :„·: ·.: .. .·::!·;.:·: ·:·· 
•• :·· •• • • •••• „ 

•·.• • „ . • ·• • ••· :::·. · .. :.. .. ::·. ·• ·. . 

@~-;...,,f ;~~~.·_:· _--1c/g · .. ~f .' .·. @1--Hg_· - ----<@ 

~~j;i:i,;:;;(;,;;ii1%~ii,~~{."j~!y:ii ,„ 
„.,..„. 

Obr. 36.4. Model molekuly Hg2Clz 

najrozpustnejší fluorid a ich rozpustnosť klesá v rade fluorid-l>-chlorid-l>-bromid-'J­
_,,.jodid. Posobením svetla i varom s vodou sa chlorid ortutný postupne rozkladá na 
chlorid ortutnatý a ortuť . Bromid a najma jodid ortutný sú ešte náchylnejšie na 
disproporcionáciu. 

Komplexné a organokovové zlúceniny ortuti 

Komplexné zlúčeniny tvorí vačšinou len HgII, keďže ortutnaté komplexy sú 
v roztoku termodynamicky stálejšie, čo vedie k disproporcionácii ortutných zlúčenín 
(pozri str. 691). 

Okrem už spomenutých komplexov (halogeno-, amido-) ortutnatých je známy 
ve!ký počet ďalších komplexov HgII. Najčastejšie sú to lineárne komplexy s koordi­
načným číslom dva a tetraedrické komplexy s koordinačným číslom štyri. Okta­
edrické komplexy sú ;;riedkavé. Vedfa halogenokomplexov a komplexov, v ktorých 
sa ligandy viažu na atóm HgII atómami dusíka, pomerne stále sú aj komplexy, v kte­
rých sú ligandy viazané na atóm HgII atómom uhlíka, fosforu a síry. Známe sú však 
aj viaceré ortutnaté komplexy, kde je donorovým atómom atóm kyslíka (nitro-, 
nitráto-, oxaláto-, prípadne sulfitoortutnaté komplexy). Bolo pripravené aj ve!a. 
viacjadrových ortutnatých komplexov, najmi.i s atómami halogénov ako mostíkmi. 
Takýrnito komplexmi sú aj niektoré heterogénne komplexy s fosfánrni a arzánmi. 

Známe sú mnohé organokovové zlúčeniny ortuti, menovite zloženia &Hg o. RHgX (X = Cl, 
Br, I, CN, SCN, OH, N03). Zlúčeniny prvého typu sú nepoláme, fahko prchavé kvapaliny, 
prípadne tuhé látky s nízkymi bod.mi topenio.. Sú toxické. Možu sa. využiť pri syntéze iných organo -
kovových zlúčenín (alk:ylovanie a arylovanie za vzniku zlúčenín typu RnM, prípadne na prípravu 
čiastočne alkylovaných halogenidov). Zlúčeniny druhého typu sú tuhé kryštalické látky, viičšinou 
nepolárneho charakteru. Organokovové zlúčeniny ortuti sú pomerne stále proti vplyvu vlhkosti 
a vzdušného kyslíka. Táto stálosť je podmieňovaná predovšetkým nízkou onergiou vazby ortuť­
kyslík a nie vysokou energiou vitzieb medzi ortuťou a alkylovými , prípadno o.rylovými skupinami. 
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VÝSKYT V PR(RODE, PRÍPRAVA A POUŽITIE PRVKOV 

PODSKUPINY ZINKU 

V prírode sa prvky podskupiny zinku vyskytujú v poďobe zlúčenín. Ortuť sa 
vyskytuje zriedkavo aj ako jednoduchá látka. Odhaduje sa, že v zemskej kóre sa 
nachádza 1,5. 10- 3 mólových % zinku, 7,6. 10- 6 mólových % kadmia a 7. 10-1 
mólových % ortuti. 

Najčastejšie sa tieto prvky vyskytujú ako sulfidové minerály: s/a,l,erit ZnS, 
cinribarit (rumelka) HgS a podstatne zriedkavejší greenockit (J-CdS. Zinok sa vyskytuje 
aj ako uhličitan smithsonit ZnC03 a zinkit ZnO, ako aj v podobe niektorých kremiči­
tanov. Zinok sa často nachádza v náleziskách spolu s olovom a striebrom. Kadmium 
je zasa spravidla prímesou zinkových rúd. 

Kedže zinkové minerály sú zrni.čne rozptýloné, pred chemickými postupmi, ktorými sa z nich 
zfskava zinok, je potrebné najskór ich skoncentrovať (spósob závisí od zložen.ia rudy). Ak je sulfid, 
prípadne uhličitan skoncentrovaný, prevedú sa najskor na oxidy, a to pražením, prípadne termic· 
kým rozkladom. Z oxidu zinočnatého sa zinok získava bud redukciou uhlíkom 

ZnO + C Zn + CO (36.25) 

alebo po rozpustenf v kyselina sírovej elektrolyticky. I ked je zinok neušfachtilý kov, vylučuje sa 
na katóde (pri určitých napatiach) v dosledku velkého nadpatia vodíka (pozri str. 243) skor, než 
vodík. Pri redukcii oxidu zionočn.atého uhlfkom sa vyredukuje aj kadmium. Zinok sa od kadmia 
výhodne oddefuje frakčnou destiláciou, kedže ich body varu sú značne odlišné (pozri tab. 36.2). 

Na rozdiel od sulfidu zinočnatého a kademnatého, sulfid ortutnatý sa pražením mení priamo 
na ortuť a oxid siričitý 

HgS + 0 2 Hg+ 802 (36.26) 

Tento rozdiel je spósobený termickou nestálosťou oxidu ortutnatého pri teplotách praženi& 
sulfidu. 

Všetky tri prvky podskupiny zinku majú praktické použitie . Zinok sa často používa. a.ko 
antikorozívna vrstva na kovoch, najčastejšie na železe (na róznych plechoch, drótoch, potrubiach 
a pod.). Ta.káto vrstva je účinná len dovtedy, kým je kompaktná. Pri jej narušení vzniká možnosť 

tvorenia tzv. Jokálnych galvanických člá.nkov: jednou elektródou je zinok a druhou železo, 
elektrolytom sú kvapóčky vzniknuté zo vzdušnej vlhkosti, v ktorých je rozpustený oxid uhličitý 
zo vzduchu, prípadne aj iné látky. Lokálne galvanické články sú príčinou rýchleho korodovania 
povrchu predmetu. Zinok je zložkou mnohých významných zliatin. S medou tvorí mosadze, 
s medou a striebrom zliatinu, tzv. nové striebro. Dobré mechanické vlastnosti majú zliatiny zinku 
a hlinfka. 

Kadmium sa pre praktické účely využíva menej ako zinok. Pou~íva sa na vytváranie anti· 
korozívnych vrstiev, na výrobu niklovo·kadmiových eloktród pre galvanické články i v poďobe 
zliatin (na.pr. kadmiový amalgám sa používa na plombovanie zubov). Významné je jeho 
použitie v jadrových reaktoroch ako „lapača" neutrónov. 

Okrem zná.mej použitelnosti ortuti v laboratóriách (teplomery, barometre, difúzne pumpy, 
polarografia, elektródy vo ·wostonovom galvanickom článku) sa ortuť používa aj v priemysle, 
najma pri elektrochemických výrobách (elektrolytická výroba hydroxidu sodného, pozri str. 507). 



37. PODSKUPINA GÁLIA 

Prvky podskupiny gália: gálium, indium a tálium, ktoré patria do IIIb pod­
skupiny periodickej sústavy, majú obdobne ako bór a hliník elektrónovú konfiguráciu 
valenčnej vrstvy (ns)2 (np)l. Jednako sa mnohými vlastnosfami od týchto dvoch 
prvkov podstatne líšia, lebo ich valenčné orbitály nenasledujú po oktetovej (n-1)­
vrstve vzácneho plynu, ako pri hliníku, ale po zaplnených (n--l)d-orbitáloch, čo 
ovplyvňuje vlastnosti t ýchto prvkov a ich zlúčenín. 

Prchavé zlúčeniny gália, india a tália, obdobne ako prchavé zlúčeniny alkalic­
kých kovov a kovov alkalických zemín, sfarbujú nesvietivý plameň a produkujú 
charakteristické spektrálne čiary, pomocou ktorých ich možno spofahlivo analyticky 
dokázat. 

Sposob vazby 

V súhlase s elektrónovou konfiguráciou všetky tri prvky majú maximálny oxi­
dačný stupeň III, avšak móžu sa vyskytovat aj v oxidačnčm stupni I (prvá ioni­
začná energia má vefmi nízku hodnotu asi 6 e V) tým, že odovzdajú jeden elektrón 
z orbitálu np, avšak ponechajú si elektrónový pár v orbitáli ns (tzv. inertný pár, 
pozri str. 83). Tendencia obťažnejšie odovzdávať inertný elektrónový pár vzrastá od 
gália k táliu, v dósledku čoho stálost oxidačného stupňa I takisto vzrastá od gália 
k táliu, a naopak v tom istom poradí klesá stálost oxidačného stupňa III. Pre gálium 
sú typické zlúčeniny galité, ktoré sa vo všeobecnosti podobajú zlúčeninám hlinitým. 
Pri indiu poznáme aj zlúčeniny indné, ktoré sú však málo stále a nie sú schopné 
jestvovat vo vodných roztokoch. Naproti tomu zlúčeniny tálne sú velmi stále, na 
rozdiel od zlúčenín talitých, ktoré majú oxidačné vlastnosti. 

Pomerne malé iónové polomery trojmocných katiónov týchto prvkov spósobujú, 
že ich hydroxidy alebo hydratované oxidy sú menej zásadité než hydroxidy prvkov 
podskupiny skandia (pozri str. 565). leh zásaditost, ako aj stálost hydratovaných 
katiónov MJ+ oproti hydrolýze stúpa so vzrastajúcim iónovým polomerom. Hydroxid 
galitý je amfotérny, hydratované oxidy inditý a talitý javia len zásadité vlastnosti. 

Tálny katión TI+ má rovnaký náboj a podobný iónový polomer ako katión 
draselný alebo rubídny (K+ 0,133 nm, Rb+ 0,147 nm), preto má mnohé analogické 
vlastnosti. Napríklad síran alebo chloristan draselný a tálny sú izomorfné. Obdobne 
sú izomorfné kamence hlinito-draselný a hlinito-tálny. Hydroxid tálny je silno zásaditý 
a dobre rozpustný vo vode. I:ahko reaguje s oxidom uhličitým na uhličitan tálny, 
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k torý sa hydrolyzuje obdobne ako uhličitan draselný. Na druhej strane sa tálne 
zlúčeniny podobajú zlúčeninám olovnatým (s analogickou elektrónovou konfigu­
ráciou) a zlúčeninám strieborným. Napríklad chlorid tálny je málo rozpustný vo 
vode podobne ako chlorid olovnatý alebo chlorid strieborný. Naproti tomu fluoridy 
týchto prvkov sa vo vode dobre rozpúšťajú. 

Kovalentné zlúčeniny galité, indité a talité, podobne ako zlúčeniny hlinité, majú 
prevažne tetraedrickú konfiguráciu (hybridizácia SP3), avšak aj oktaedrickú konfi­
guráciu (hybridizácia SP3D2), keďže atómy t ýchto prvkov majú volné orbitály nd. 
Podobne ako pri bóre a hliníku jestvujú aj zlúčeniny s elektrónovo deficitnými 
vazbami, kde sa vyskytujú trojcentrové orbitály (napr. hydridy a alkylderiváty 
s mostíkovou štruktúrou). 

Chlorid, bromid a jodid galitý, inditý a talitý, podobne ako analogické halo­
genidy hlinité, sú Lewisovými kyselinami a móžu sa zlúčovať s donorom elektrónového 
páru (Lewisovou zásadou), napr. s halogenidovým aniónom, s molekulou vody, 
amoniaku a pod. za tvorby komplexov, napr. [GaC14] - . 

Samotné vytvárajú dimérne molekuly M2]4 podobnej štruktúry ako molekuly 
Alw (pozri str. 479). 

PRVKY PODSKUPINY GÁLIA AKO JEDNODUCH~ LÁTKY 

Ionizačné energie atómov gália, india a tália (tab. 37.1) sú sice podobné ako pri 
hliníku, ale pre menší polarizačný účinok (a teda menšie hydratačné teplá) vačších 
iónov MH štandardné potenciály sú menej negatívne. V dósledku toho sú ušfachti­
lejšími kovmi než hliník. Kovové polomery gália, india a tália sú vačšie ako pri 
hliníku a vzrastajú so stúpajúcim atómovým číslom. Vzhfadom na to tieto prvky 
prejavujú vo vzrastajúcej miere kovové vlastnosti. 

Gálium, indium a tálium stí makké striebrobiele kovy. Gálium má po ortuti spo­
medzi kovov najnižší bod topenia. Dá sa fahko podchladit, takže ostáva kvapalné aj 
pri O °C. Pretože je kvapalné v o vefkom teplotnom rozsahu (asi 2 200 °C), používa sa 
ako nápli'í do vysokoteplotných (kremenných teplomerov) do 1 200 °0. Aj niektoré 

Tobufko 37.1 
ATÓMOV~ VLASTNOSTI PRVKOV PODSKUPINY GÁLIA 

Ga ln TI 
lon izačná energia [eV) 

M = M+ + e 6,00 5,785 6,106 
M+ = M' + + e 20,57 18,86 20,42 
Mi+= MJ++ e 30,7 28,03 29,8 

Kovový polomer [nm] 0,141 0,166 0,171 
16nový polomer [nm) 

M+ 0,147 
MH 0,062 0,081 0,095 

'Kovalentný polomer [n m) 0 ,1246 0,1421 0,1437 
Elektronegat ivita podfa Paulinga 1,6 1,7 1,8 
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zliatiny gália majú nízke body topenia. NapríkJad eutektikum Ga-In-Sn- Zn sa 
topí pri 3 °0, eutektikum Ga-In- Sn pri 10,8 °0 a i. 

Gálium je pri izbovej teplote na vzduchu stále. V zriedených kyselinách sa 
rozpúšťa na príslušné soli, v roztokoch hydroxidov alkalických kovov sa tvoria 
galítany, napr. Na[Ga(OH)4(H20)2). Indium a tálium sa v roztokoch hydroxidov 
nerozpúšťajú. Tálium, na rozdiel od gália a india, je ve!mi reaktívne. I.:ahko sa oxiduje 
už na vlhkom vzduchu na hydroxid tálny. Zlúčeniny tália sú jedovaté na rozdiel od 
zlúčenín gália. Gálium sa používa ako súčasť zliatin na zubné plomby. 

Tobufko 37.Z 

VLASTNOSTI PRVKOV PODSKUPINY GÁLIA AKO JEDNODUCHÝCH LÁTOK 

Bod topenia [0 C] 
Bod varu [0 C] 
Hustota [g. cm-J] 
Atomizačné teplo pri 25 °C [kj . mol-1) 
Tvrdosť v Mohsovej stupn ici 
Štandardný potenciál : M+j M [V] 

MJ+[ M [V] 
Merná tepelná vodivosť pri 25 °C (kj . m- 1 . s- 1 . K- 1) 
Merná elektrická vod ivosť pri O °C [MS . m-•J 

Ga ln TI 

30 156,4 303,6 
2 403 2 075 1 457 

5, 91 (20°C) 7,3 (20°) 11 ,85 
276 243 180 

1,5 1,2 
- 0,336 

- 0,53 - 0,342 
0,238 0,389 

12,2 

ZLÚČENINY PRVKOV PODSKUPINY GÁLIA 

Halogenidy 

Gálium, indium a tálium tvoria halogenidy stechiometrického zloženia MX3 

(X = F, Cl, Br, I), v ktorých atóm kovu má oxidačné číslo MilI (s výnimkou TII3 , 

porovnaj ďalej). Fluoridy GaF3 (b. t. 950 °0), InF3 (b. t. 1170 °0) a TlF3 (b. t. ~ 
~ 500 °0) sú biele kryštalické látky s pomerne vysokými bodmi topenia, v ktorých 
atóm MIII má oktaedrickú koordináciu, sposobenú polymerizáciou za tvorby fluorido­
vých mostíkov. Naproti tomu v kryštálovej štruktúre chloridu galitého i v jeho 
parách sa vyskytujú dimérne molekuly Ga,zC16 , v ktorých atóm Gam má tetraed­
rickú koordiná-Oiu, v dosledku čoho kryštalický Ga2C~ má nízky bod topenia (78 °0). 
Tým sa líši od kryštalického chloridu hlinitého s vrstevnatou štruktúrou (porovnaj 
str. 479), ako aj od t uhého chloridu inditého InCh a chloridu talitého TlCh, v ktorých 
atóm MIII má oktaedrickú koordináciu. Chlorid inditý je ešte veimi stály (b. t. 
586 °0), kým chlorid t alitý sa už nad 40 °C rozkladá na chlorid tálny a chlór. 

Spomedzi koordinačných zlúčenín prvkov podskupiny gália s oktaedrickou 
štruktúrou sú okrem hexaakvakomplexov typu [MIH(H20)6]3+ najdoležitejšie haloge­
nokomplexy typu M3 [GaF6]. n H20, M§[InF6] a MHT1Cl6]. 2 H20. 
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Zlúčenina zloženia TII3 nie je jodidom talitým, ale trijodidom tálnym Tll(I3) 

(porovnaj str. 303), pretože atóm TlIII pre svoje oxidačné účinky nie je spósobilý 
tvoriť jodid. 

Gálium, indium a tálium tvoria aj halogenidy stechiometrického zloženia MXi. 
kde zdanlivo majú oxidačný stupeň II. V skutočnosti ide o halogenidy typu 
MI[MlllX4], čo je v súlade s ich diamagnetizmom (zlúčeniny Gall, Inll a TlII by 
boli paramagnetické, lebo by malí elektrónovú konfiguráciu (ns)l. At6my GaII a InII 
v týchto zlúčeninách sú stále len v tuhom skupenstve, kým vo vodnom roztoku 
sa disproporcionujú. 

Naproti tomu tálium je najstálejšie v oxidačnom stupni I, a to ako v tuhom 
skupenstve, tak aj v roztokoch. Fluorid tálny TlF sa vo vode veimi dobre rozpúšťa, 
na rozdiel od ostatných troch halogenidov, ktoré sú vo vode rozpustné len pomerne 
málo. 

Oxidy a hydroxidy 

Oxid galitý Ga203 kryštalizuje vo viacerých modifikáciách, z ktorých niektoré 
sú izoštruktúrne s modifikáciami oxidu hlinitého; napr. metastabilný a-Ga20 3 je 
izoštruktúrny s korundom, P-Ga203 s P-A}z03, pričom navzájom tvoria zmesové 
kryštály. Známa je aj podvojná zlúčenina.A1Ga03 , ako i viacerégalité spinely, napr. 
MgGa20 4 , analogické hlinitým spinelom (porovnaj str. 480). 

Z vodných roztokov galitých solí sa látkaini, ktoré zvyšujú pH prostredia, vy­
lučuje gélovitá zrazenina hydrátovaného oxidu galitého Ga20 3 • x H20. Je to amfo­
térna látka, ktorá má výraznejšie kyselinotvorné vlastnosti, než obdobná zlúčenina 
hlinitá (rozpúšťa sa už aj v koncentrovanom roztoku hydroxidu amónneho). Poznáme 
aj hydroxid-oxid galitý GaO(OH), ktorý tvorí zmesové kryštály s diasporom a bOh­
mitom (porovnaj str. 480). 

Oxid inditý In203 a hydrátovaný oxid inditý In203 . x H20 sa svojimi vlast­
nosťami do značnej miery podobajú obdobným zlúčeninám galitým. Na rozdiel od 
nich oxid talitý Tl20 3 čierneho sfarbenia je nestály a zahriatím sa rozkladá na čierno 
sfarbený oxid tálny Tl20 a kyslík. Oxid tálny sa vo vode vefmi dobre rozpúšťa na 
hydroxid tálny TlOH, ktorý je silno zásadotvorný (obdobne ako hydroxidy alkalic­
kých kovov). Vzdušným kyslíkom sa Iahko oxiduje na málo rozpustný hydrátovaný 
oxid talitý T}z03 • x H20 čiernohnedého sfarbenia, ktorý má zásadotvorné vlastnosti 
a rahko sa rozpúšťa v neredukujúcich kyselinách. 

Sulfidy 

Podobne ako je to pri zlúčeninách hlinitých, zrazaním vodných roztokov 
galitých solí sulfidom amónnym nevzniká sulfid galitý, ale sa v dósledku hydrolýzy 
tvorí málo rozpustný hydrátovaný oxid galitý. Tým sa galité soli výrazne líšia od 
solí inditých, ktoré za obdobných podmienok tvoria nerozpustný žitý sulfid inditý 
In2S3 . Sulfid galitý Ga2S3 sa pripravuje priamym zlučovaním prvkov a možno ho 
vodíkom za zvýšenej teploty zredukovať na diamagnetický sulfid gálnatý GaS, 
obsahujúci v kryštálovej štruktúre katióny [Ga-Ga]4+, v ktorých je vazba kov-kov 
podobne ako v katióne [Hg-Hg]2+. 
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Kyslíkaté soli 

Síran galitý Ga2{S04h. 18 H 20 má podobné vlastnosti ako síran hlinitý. Tvorí 
napr. kamence galité typu MIGa(S04) 2 • 12 H 20, izomorfné s hlinitými kamencami. 
Obsahujú katióny [Ga(H20)6]3+, Poznáme aj indité kamence MIJn(S04)2 . 12 H20, 
na rozdiel od podvojných solí talitých, napr. typu MIT12(S04)3. 4 H 20. Síran tálny 
'Tl2S04 je izomorfný so síranom draselným, líši sa však od neho pomerne malou roz­
pustnosťou vo vode. Podobné vlastnosti ako analogické draselné zlúčeniny, majú 
aj niektoré iné tálne zlúčeniny, napr. uhličitan tálny T}zC03 , ktorý sa vo vode dobre 
rozpúšťa na roztok, reagujúci v dosledku hydrolýzy silno zásadito. 

VÝSKYT V PRÍRODE A PR(PRAVA PRVKOV PODSKUPINY 
GÁLIA 

Všetky tri prvky pat ria k rozptýleným, pomerne zriedkavým prvkom. Gálium sa v prírode 
vyskytuje prevažne a.ko prímes niektorých rúd hliníka. (na.pr. bauxitu), pretože má podobný 
iónový polomer a podobné chemické vlastnosti ako hliník. Okrem toho sa často vyskytuje ako 
prímes v sfalerite, lebo mriežkové konšta.nty sulfidov ZnS (0,5418 nm) a. GaS (0,5653 nm) sú 
podobné a umožňujú tvorbu zmesovýoh kryštálov. Obdobne aj indium a tálium sa vyskytujú ako 
prímesi rozličných sulfidov. 

Gálium sa. od hliníka oddelí rozpustením bauxitu v uhličitane sodnom 

G~OJ + N~C03 + 8 H,O 

Al,03 + N~C03 + 8 H20 

2 Na (Ga(OH).(H20h] + C02 

2 Na (Al(OHJ.(H20h] + C01 

(37.1) 

(37.2 ) 

.a. znížením pH roztoku tak, že sa. do nebo privádza oxid uhličitý. Tým sa vylúči málo rozpustný 
hydroxid hlinitý, kým galitan sodný ostáva. v roztoku, z ktorého možno gálium vylúčiť elektro­
lýzou. Okrem toho možno gálium vyredukovat z neutrálneho roztoku zinkom, prípadne z tuhého 
oxidl1 galitého vodíkom (pri 900 °C). Obdobne možno pripraviť aj indium a t álium. Pri elektro­
lytickej výrobe tália sa vychádza z vodného roztoku síranu tálneho. 



38. PODSKUPINA GERMÁN IA 

Do IVb podskupiny periodickej sústavy patria prvky podskupiny germánia: 
germánium, cin a olovo. Pri prvkoch v štvrtej skupine (pozri str. 388) so stúpajúcim 
atómovým číslom pravidelne vzrastá ich kovový charakter od uhlíka, ktorý je 
typickým nekovom, až po olovo, ktoré má výrazné kovové vlastnosti. V súhlase 
s tým elektronegatívny prvok uhlík tvorí kovalentné zlúčeniny (pozri str. 388 
až 390), naproti tomu najmenej elektronegatívne olovo vytvára prednostne zlú­
čeniny s čiastočne. iónovým charakterom, v 1..-torých má obvykle oxidačný stupeň 
II. Tu treba pripomenúť, že rovnaká hodnota elektronegativity (1,8), uvádzaná pre 
germánium, cín a olovo Paulingom, nevystihuje skutočnosť. Vyhovujúcejšie sú 
hodnoty Allredových a Rochowových elektronegativít: 2,02 pre germánium, 1,72 pre 
cín a 1,55 p re olovo. 

Sp~sob vazby 

A tórny germánia, cínu a olova majú elektrónovú konfiguráciu valenčných 
orbitálov (ns)2 (np)2 a obdobne ako uhlík a kremík sú schopné vytvárať tetraedricky 
orientované CT-vazby pri použití štyroch hybridných orbitálov sp3. V súhlase s tým 
tvoria zlúčeniny typu MX4, napr. fluorid GeF4 , ktorý obdobne ako fluoridy CF4 
aSiF4jezložený z molekúl a za obyčajných podmienok je vplynnom skupenstve. Na­
proti tomu fluoridy SnF4 a PbF4 sú tuhé látky. Ióny M4+ tieto prvky netvoria, keďže 
by na ich vznik bola potrebná vefmi vysoká ionizačná energia (tab. 38.1). 

Pevnosť (energia) CT-vazieb M-X v molekulách typu MX4 klesá od germánia 
k olovu (tab. 38.2), kde sú už takéto molekuly vefmi nestále (PbH4 , PbC14) alebo 
vóbec nejestvujú (PbBr4 , Pbl4). 

Tendencia elektrónového páru v orbitáli ns podiefať sa na tvorbe CT-vazieb 
za vzniku hybridných orbitálov sp3, klesá so stúpajúcim atómovým číslom prvku. 
To znamená, že pri cíne a najma pri o love sa tvorby vazieb zúčastňujú predovšetkým 
dva elektróny v orbitáli np, kým dvojica elektrónov v orbitáli ns sa tvorby vazieb 
zúčastňuje ovefa obťažnejšie a predstavuje tzv. inertný pár (pozri str. 83). Preto od 
germánia cez cín po olovo vzrastá stálosť oxidačného stupňa II a klesá stálosť oxi­
dačného stupňa IV. Zlúčeniny cínaté majú silné redukčné vlastnosti a oxidujú sa 
fahko na zlúčeniny cíničité. Naproti tomu zlúčeniny olovičité majú silné oxidačné 
vlastnosti a fahko sa redukujú na zlúčeniny olovnaté. 

Germánium tvorí len veTmi málo zlúčenín, kde má oxidačný stupeň II, napr. 
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Tabufko 38. f 

ATÓMOVÉ VLASTNOSTI PRVKOV PODSKUPINY GERMÁNIA 

Ge Sn Pb 
lonizačná energia [eV] 

M = M.,. + e 7,88 7,342 7,415 
M+ = MH + e 15,93 14,628 15,028 
MH = MJ+ + e 34,21 30,49 31,93 
Ml+= MH + e 44,7 40,72 42,31 

Kovový polomer [nm) 0,137 0,162 0,175 
16nový polomer [nm] 

MH 0,073 0,093 0,120 
MH 0,053 0,071 0,084 

Kovalentný polomer [n m] 0,122 0,1421 0,1502 
0,112(2) 

Elektronegativita podfa Paulinga 1,8 1,8 1,8 

(2) za číselným ůdajom wnči hoduotu p re dvojit1' ,-iizb u 

Tabufka 38.2 
ENERGIA a-V AZIEB M - X (kj . mol- 1) 

H Cl Br 

Ge 310 356 285 209 

Sn 297 3"43 272 197 

GeO, GeS a halogenidy GeX2. Tieto zlúčeniny jestvujú len v tuhom skupenstve 
a zahriatím sa Tahko disproporcionujú na germánium a germaničité zlúčeniny. 

Cínaté a najma olovnaté zlúčeniny sú z tohto hiadiska veTmi stále. Napríklad 
bezvodý chlorid cínatý zahrievaním prechádza do plynného stavu, v ktorom má 
molekula SnC}z zalomený tvar (vazbový uhol 95°), čo svedčí o neekvivalentnej hybri­
dizácii SP2 (pozri str. 108). S vodou reaguje na hydrát SnCli . 2 H 20 (obr. 38.1),. 
v ktorom dva atómy chlóru a jedna molekuJa vody tvoria s atómom Snil pyramidálne 
usporiadanie, kým voTný elektrónový pár smeruje do rohu tetraédra (neekvivalentná 
hybridizá-cia SP3 ). Druhá molekuJa vody nie je koordinovaná (možno ju Tahko od­
štiepif zahriatím látky na 80 °C). 

Obr. 38.1. Schéma koordinácie at6mu cinu 
v dihydráte chloridu cínatého 

-
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Podobnú štruktúru má napr. aj anión [SnCh]-. Vofný (inertný) elektrónový 
pár v takýchto zlúčeninách nie je však inertný zo stereochemického hfadiska, pretože 
sa móže zúčastňovať koordinačnej vazby, v dósledku čoho anión SnCJ3 je ligandom 
schopným viazať sa a-vazbou a súčasne datívnou :n;-vazbou. Napríklad v komplex­
nom anióne [Pt(SnCh)5)3-, ktorý má trigonálne bipyramidálnu štruktúru (obr. 38.2), 
je pat vazieb Pt-Sn. 

3- . 

Obr. 38.2. Štruktúrny vzorec aniónu [Pt(SnC'3),]3-

Tendencia k tvorbe reťazcov s vazbami M- M je pri germániu, cíne a olove ešte 
menšia ako pri kremíku (pozri str. 409), keďže energia vazby Ge-Ge (167 kJ . 
. mol-1) a Sn- Sn (155 kJ. mol-1) je ešte nižšia než energia vazby Si-Si (176 kJ . 
. mol-1). Pri olove nie sú zlúčeniny s vazbou Pb-Pb vóbec známe. 

Rovnako nepoznáme zlúčeniny germánia, cínu a olova, kde by tieto prvky 
tvorili násobné vazby s účasťou p„-orbitálov. V porovnaní s kremíkom je znížená aj 
tendencia k tvorbe d„-vazieb (napr. vazby Ge-X sú vzh!adom na súčet kovalentných 
polomerov skrátené menej než vazby Si-X). 

Germánium, cín a olovo, najma v oxidačnom stupni IV, sa v zlúčeninách vysky­
tujú aj v oktaedrickej koordinácii, napr. v aniónoch [GeF6)2- , [SnC16)2- , [PbC~]2-, 
ďalej v oxidoch Sn02 a Pb02 , ktoré majú štruktúru rutilu a i. Koordinačné číslo šesť 
atómu kovu poukazuje na to, že sa tvorby viizieb zúčastňujú hybridné orbitály sp3d2• 

PRVKY PODSKUPINY GERMANIA AKO JEDNODUCHÉ 
LATKY 

Germánium je sivobiela, lesklá, ve!mi krehká látka, ktorá kryštalizuje v koc­
kovej sústave. Keďže má kryštálovú štruktúru diamantu, nepatrí medzi kovy. 
Vačšina vlastností germánia (napr. bod topenia a varu, pozri tab. 38.3), je na pre­
chode medzi vlastnosťami kremíka a cínu. Pozoruhodné sú najma jeho elektrické 
vlastnosti. V najčistejšej forme (po vyčistení pásmovým tavením) má pri izbovej 
teplote značne vysoký elektrický odpor. A však so zvyšovaním teploty prechádza 
stále vačšÍ počet elektrónov z obsadeného energetického pása cez úzky zakázaný pás 
do vodivostného pása a odpor klesá, v dósledku čoho sa germánium správa ako polo­
vodič. Nepatrná prímes prvku z Vb podskupiny (napr. antimónu) dodáva germániu 
vlastnosti prímesového polovodiča typu n, kým prímes prvku z IIIb podskupiny 
(napr. gália) vytvára z germánia polovodič typu p (pozri str. 175). 
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Tabufka 38.3 
VLASTNOSTI PRVKOV PODSKUPINY GERMÁNIA 
AKO JEDNODUCHÝCH LÁTOK 

Ge 

936 

Sn 

232 

Pb 

327 Bod topenia [0 C] 
Bod varu (0 C] 2 700 2 270 1 737 
Hustota [g . cm-3] 5,36 (20°) 7,28 (20°) 11,344 (16°) 
Atomizačné teplo pr i 25 ° C [kJ . mol- 1] 
Tvrdosť v Mohsovej stupnici 
Štandardný potenciál Mz+J M [V] 
Merná tepelná vodivosť pri 25 °C [kJ. m- 1 . s- 1 . K-·1] 
Merná elektrická vodivosť pri O °C [MS . m- 1] 

377 301 195 

1,1 • 10- 3 

1,5- 1,B 
- 0,136 

0,63 
10,7 

1,5 
-0,126 

0,347 
5,3 

Germánium je pomerne málo reaktívne. Pri obyčajnej teplote sa na vzduchu ne­
oxiduje a je odolné aj proti účinku vody, zriedených kyselin (chlorovodíkovej, sírovej) 
a vodných roztokov hydroxidov (hydroxidu draselného) . Pri vysokej teplote (za­
hriatím do červeného žiaru) na vzduchu zhorí na oxid Ge02• 

Cín jestvuje v troch kryštálových modifikáciách 

sivý (a) cín ~ biely (/3) cín ~ krehký (y) cín 
1s,2 •c 161 •c 

(38.1) 

Cín je pri izbovej teplote pomerne makký, striebrobiely kov, vytvárajúci tetra­
gonálnu priestorovo centrovanú štruktúru. Dá sa Tahko vyvalcovať na tenké fólie 
(staniol). Zahriatím na vyššiu teplotu ako 161 °C sa mení na krehkú ortorombickú 
modifikáciu, ktorú možno drvit na prášok. Ochladzovaním pod 13,2 °C sa pozvorna 
meni na sivú modifikáciu, vytvárajúcu štruktúru diamantu, ktorá sa vyskytuje len 
v po<lobe prášku. Preto sa cínové predrnety dlhotrvajúcim uschovávaním pri nízkych 
teplotách postupne úplne rozpadávajú, pričom vzniknuté kryštáliky sivého cínu po­
sobia ako kryětalizačné zárodky pre modifikačnú premenu na susedných miestach 
ešte nezmeneného bieleho cínu (cínom) mor). 

Biely cín je pri izbovej teplote odolný proti účinku vzduchu, vody, zriedených 
kyselín i vodných roztokov hydroxidov. Preto sa používa na povrchovú ochranu 
menej odolných kovov proti korózii (napr. na pocínovanie plechov). Zahriatím na 
vzduchu nad 250 °0 sa oxiduje na oxid ciničitý Sn02 • S chlórom alebo s lúčavkou 
kráTovskou reaguje na chlorid ciničitý SnCl4• Koncentrovanou kyselinou dusičnou 
sa oxiduje na kyselinu {3-ciničitú 

3 Sn + 4 HN03 = 3 Sn02 + 4 NO + 2 H20 (38.2) 

Cín je súčasťou rozličných zliat in, ako sú bronzy (zliatiny metli a cínu), klam-
1liarska spájka (zliatina. olova a cínu), ložiskové kovy (zliatiny cínu, antimónu, metli, 
olova a iných kovov) a i. 

Olovo sa vyskytuje len v kubickej forme. J e to modrastosivý kujný kov, ktorý sa 
dá rahko valcovať na plech alebo lisovať na rúry, tyče a droty pomerne malej pevnosti. 
J e najmakší a najťažší spomedzi bežných kovov. Je pomerne zlým vodičom tepla 
a elektriny. :C::thko tvorí rozmanité zliatiny. 

Olovo je reaktívnej šie než cín. Na vzduchu sa už za obyčajnej teploty rýchlo 
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poťahuje tenkou vrstvičkou oxidu alebo uhličitanu , ktorá ho chráni pred ďaliíou 
oxidáciou. V prítomnosti kyslíka reaguje s vodou i s viacerýrni kyselinami na zásadité 
soli. V kyseline sírovej sa poťahuje vrstvičkou nerozpustného síranu olovnatého , 
ktorá ho chráni pred ďalším účinkom kyseliny. V kyseline dusičnej sa rozpúšťa na 
dusičnan olovnatý 

3Pb + 8HN03 (38.3) 

Na olove, ako aj na cíne sa z vodných roztokov pri elektrolýze vylučuje vodík 
až pri vefkom nadpatí. Preto sa olovo a cín často správajú ako ušfachtilé kovy a j 
proti kyselinám. 

Na rozdiel od štandardných elektródových potenciálov cínu a olova,-ktoré sú si 
zrnične blízke (aRi - 0, 13 V), oxidačno-re<lukčné potenúiály MIVIMIJ sú vefmi odlišné 

8114+ + 2e ~ 

Pb02 + 4 H + + 2e ~ 

Sni+; E 0 = +0,15 V 

E 0 = + l,455 V 

(38.4) 

(38.5) 

V súhlase s tým sú olovičité zlúčeniny (v kyslom prostredí) podstatne silnejšími 
oxidačnými činidlami než zlúčeniny cíničité. 

ZLÚČENINY PRVKOV PODSl<LIPINY GERMÁNIA 

Hydridy 

Germánium, obdobne ako kremík (poui str. 412), tvorí s vodíkom viacero zlú­
čenín všeobecného zloženia GcnH2n+2 (n = l a~ 9). Najdóležitejší z nich je mono­
germán GeH4 • Je to plynná látka„ ktorú možno pripraviť redukciou oxidu germanifa­
tého tetrahydridoboritanom sodným v kyslom prostredí 

(38.6) 

Cín tvorí len monostanán SnH4 a distanán Sn2H 6 , olovo iba vefmi nestály 
monoplumbán PbH4. Sklon hydridov IVb podskupiny k hydrolýze sa mení v poradí 

SiH4 > SnH4 > GeH4 

Halogenidy 

Na rozdiel od uhlíka a kremíka germáni um, cín a olovo tvoria aj halogenidy typu 
MX2 , ktoré v porovnaní s halogenidrni MX4 majú značne iónový charakter. Sú to na­
pospol tuhé, málo prchavé látky. Chloridy GeCli a SnC12 reagujú s chlórom na chloridy 
GeCl4 (vefmi rýchlo) a SnCl4 (pomaly). 

Chlorid cínatý SnCb sa pripravuje· zahrievaním cínu- v prúde chlorovodíka. 
V parách je monomérny. Vo vodnom roztoku sa vefmi fahk.o hydrolyzuje na rozličné 
hydroxidchloridy cínaté, najma 

4 SnCI2 + 12 H20 
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V prftomnosti kyslíka dochádza súčasne k čiastočnej o:x:idácň 

[Sn(OH)2Ch]2- + 1/2 02 + H20 (38.8) 

V prostredí kyseliny chlorovodíkovej vzniká z chloridu cínatého trichlorocínata­
nový anión SnCl3, ktorý má redukčně vlastnosti, napr.: 

SnCl3 + Cl- + 2 FeIII = SnC4 + 2 FeII (38.9) 

Prcpn.r:i.tívnc sa chlorid cíničitý SnC14 pripravuje priamym zlučovaním cínu 
s c:hlórom. Je to fahko sa hydrolyzujúca kvapalina. 

Hawgenidy olovnaté PbX2 sú pri obyfajnej teplote stále. Sú to ibličkovité kryš­
talické látky málo rozpustné vo vode; ich rozpustnosť vefmi vzrastá so zvyšovaním 
teploty roztoku. 

Chlorid a bromid olovnatý PbC12 a PbBr2 majú zložitú štruktúru, v ktorej sa 
okolo každého atómu kovu nachádza devať atómov balogénu ; jodid olovnatý PbI2 

m<'.L vrstevnatú štrukt úru jodidu kademnatého. 
Z halogenidov owvičitých P bX4 poznáme len fluorid a chlorid. Chlorid olovičitý 

PbC14 sa. tvorí ako nestála žltá kvapalina reakciou oxidu olovičitého s koncentrova­
nou kyselinou chlorovodíkovou. :Cahko sa rozkladá na chlorid olovnatý a chlór. 
Bromid a jodid olovičitý pre silné oxidačně vlastnosti P b1Y už vóbec nemožno 

• • •• ~ ~· 1 o ' - ' 'J.~ 
pr1praviť. • J , • , -, • - · 

Halogenidy MX4 sú Lewisovými kyselinami, čiže akceptormi elektrónových 
párov a sú teda schopné zlučovať sa s Lewisovými zásadami ( donormi elektrónových 
párov), napr. s halogenidovými alebo hydroxidovými aniónmi, s molekulami amínov 
a pod., pričom vznikajú komplexně zlúčeniny typu MX4L2, napr. [SnC14(NR 3)2], 
[M...X6] 2- {napr. [SnC16J2- ) a i. Osobitne výrazne sa táto vlastnosť prejavuje pri balo­
genidoch ciničitých, k torých akceptorové vlastnosti klesajú v poradí SnC14 ~ 

~ Sn.Br 4 > Snl4. 
Z hexahawgenokomplexov sú známe [GeF6) 2-, [GeCl6l2-, [SnF6) 2- , [SnC16) 2-, 

[SnBr6) 2-, [SnI 6) 2-, [PbF6J2-, [PbC16J2- a LPbBr6]2- . Sú to oktaedrické anióny, 
schopné vytvárať kryštalické soli. \ I 

Olovo tvorí aj oktafiuorokomplex zloženia K 3H [PbF8], kde atóm PbIV má ko- I 't~ 
ordinačné číslo osem, zodpovedajúce hybridizácii SP3D4. J t 

Na rozdiel od chloridu kremičitého, ktorý sa účinkom vody hydrolyzuje na 
zrazeninu Si02 • x H20, hydrolýza halogenidov a hexahalogenokomplexov QeIV, Sn IV 

a PbIV je vratná a možno ju potlačiť pridaním zodpovedajúcej kyseliny halogeno­
vodíkovej. Hydrolýzou vznikajú obvykle rozpustné hydroxo-chlorokomplexy, napr. 
[ Ge{ O H)n Cl6-n]2-. 

Oxidy 

Germánium, cín i olovo tvoria oxidy MO, ktoré sú amfotérne, ako aj oxidy M02, 
ktoré sú kyselinotvorné až amfotérne. Zásadotvornost oxidov MO vzrastá od germá.­
nia. po olovo. V tom istom poradí klesá kyselinotvornost o:x:idov M02 • Niektoré 
vlastnosti oxidov sú uvedené v tab. 38.4. 

Oxid cínatý SnO sa pripravuje termickým rozkladom šťavefanu cínatého za 
neprístupu kyslíka 

(38.10) 
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Tabufka 38.4 

VLASTNOSTI OXIDOV TYPU MO A M02 PRVKOV PODSKUPINY GERMÁNIA 

GeO 

Čierny 
sublimuje 
pri teplote 

710 °C 

Ge02 
biely 

b. t . 1116 °C 
b. v. 1 200 °C 

Sn O 

tmavomodrý 
rozkladá sa 

pri teplote 800 °C 

stúpajúce zásad ité vlastnosti 

~~~~~~~~~~~~~ 

stúpajúce redukčné vlastnosti 

Sn02 
biely 

sublimuje 
pri teplote 1 900 °C 

stúpajúce kyslé vlastnosti 

stúpajúce oxidačné vlastnosti 

Pb O 

fit' 
červená 

modifikácia 
b. t . 888 °C 

Pb02 
hnedočierny 
rozkladá sa 

pr i teplote 700 °C 

Oxid olovnatý PbO vzniká ako červená modifikácia (glieda) oxidáciou roztave­
ného olova vzdušným kyslíkom. Ak sa pripraví tepelným rozkladom uhličitanu 

alebo dusičnanu olovnatého, tvorí sa žltá modifikácia (masikot). 
Oxid cína.tý a olovnatý ako glieda majú vrstevnatú štruktúru, v ktorej sa atómy 

kovu nachádzajú vo vrcholoch tetragonálnych pyramíd, ktorých základne sú tvorené 
atómami kyslíka. 

Hydroxid cínatý a olovnatý vznikajú zrážaním roztokov cínatých alebo olovna­
tých solí zriedenými roztokmi hydroxidov. Majú premenlivé zloženie, preto je vhod­
nejšie považovať ich za hydratované oxidy. Sú to amfotérne látky, ktoré sa obdobne 
ako oxidy SnO a PbO rozpúšťajú v roztokoch kyselín na zodpovedajúce cínat.é 
a olovnaté soli, kým účinkom roztokov hydroxidov alkalických kovov z nich vznikajú 
rozpustné cínatany..J!!_Q_lovnatany, ktoré obsahujú komplexné anióny (Sn (OH )JJ­
a [Pb(OH)JJ-. Roztoky cínatanov sú silné redukčné činidlá. 

Oxid cínatý sa pražením na vzduchu oxiduje na..Q.rj_d..cj.I.ilifiltSnO:z... kt9rý_krma­
)jzu~ v štruktúre rutilu.. 

Naproti tomu pražením oxidu olovnatého na vzduchu vzniká tehlovočervená 
zlúčenina zloženia Pb304 (minium), ktorú možno formulovať ako olovičitan olovnatý 
PbFPbIV04 • V jeho štruktúre sú reťazce oktaédrov PbIV06 pospájané hranami, medzi 
ktorými sú trigonáhle pyramídy PbIV03 (obr. 38.3). Mínium sa používa ako súčasť 
podkladového náteru na ochranu železa oproti korózii . S kyselinou dusičnou reaguje 
za vzniku oxidu olovičitého a dusičnanu olovnatého 

(38.11) 

_ Oxid olovičitý Pb02_má kryštálovú §ti;:uktúrl,l r.utilu. Pripravuje sa anodickou 
oxidáciou olovnatých solí alebo oxidáciou roztokov olovnatanov chlórom alebo 
brómom (z ktorých v zásaditom prostredí vzniká chlórnan, prípadne brómnan) 

[Pb(OH)J]- + OCl- - Pb02 +Cl-+ OH-+ H20 (38.12) 
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Oxid olovičitý sa. vo vode nerozpúšfa. Je to účinné oxidačné činidlo, ktoré oxi­

duje kyselinu chlorovodíkovú na chlór, mangánaté soli v kyslom prostredí na kyse­

linu manganistú a hyd roxid chromitý v zásaditom prostredí na chróman 

Pb02 + 4 HCI = PbCl2 + Cli + 2 H20 (38.13) 

2 MnS04 + 5 Pb02 + 6 H N03 2 HMn04 + 2 PbS04 + 3 Pb(N03)z + 2 H 20 
(38.14) 

2 Cr(OH)J + 3 Pb02 + 7 KOH = 2 K 2Cr04 + 3 K[:Pb(OH)J] + 2 H20 
(38.15) 

Oxidy Ge02, Sn02 a Pb02 reagujú tavcnim s hydroxidmi alkalických kovov 

na rozpustné germaničitany, cíničitany a olovičitany. Germaničitany sú odvodcné od 

aniónov GeO~- (metagermaničitany) a GeOt- (ortogermaničita.ny). Keďžegermánium 

O-o 
Obr. 38.3. Kryštálová štruktúra :i;lúčeniny Pb30~ 
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má v nich koordinačné číslo štyri, sú a.nalógmi krcmičitanov. Ciničitany a olovičitany 
obsahujú anióny [Sn(OH)6]2- a [Pb(OH)6] 2- , v ktorých cín a olovo majú koordinačné 
číslo iíesť. 

Pridaním kyseliny do roztoku ciničitanu sa vyzráža hydratovaný oxid cinič·itý, 
tzv. kyselina o:-ciničitá SnOz . x H20, ktorá sa fahko rozpúšfa v kyscli11ách mi ciHitit{> 
soli, prípadne komplexy a v roztokoch hydroxidov na cioičitany 

Sn02 • x H20 + 4 H30+ + 6 Cl- - [SnCl6]2- + (x + G) H20 (38.lU) 

Sn02 • x H20 + 2 OH- [Sn(OH6)]2- + (x - 2) H20 (38.17) 

Kyselina o:-ciničitá sa státím v horúcom vodnom roztoku pozvorna mení na 
menej reaktívnu kyselinu ,8-ciničitú, nerozpustnú v kyselinách, ktorá sa v roztokoch 
hydroxidov alkalických kovov peptizuje. Zníženie rozpustnosti je spósobené čiastoč­
nou dehydratáciou a postupným vzrastom vefkosti koloidných častíc. Kyselina 
/)'-ciničitá vzniká aj reakciou cínu s koncentrovanou kyselinou dusičnou (pozri str. 
705). 

Sulfidy 

Germánium a cín tvoria sulfidy MS a MS2 , olovo len sulfid PbS. Sulfid cínatý 
SnS a sulfid cíničitý SnS2 možno pripraviť z roztokov solí cínatých, prípadne cíni­
čitých zrážaním sírovodíkom alebo priamym zlučovaním cínu so sírou za zvýšenej 
t eploty. Sulfid cin.i čitý, pripravený priamou syntézou, má zlatožlté sfarbenic (musívne 
zkito). Za zvýšenej teploty sa rozkladá za. uvofňovania síry 

SnS2 = SnS + S (38.18) 

Sulfid cíničitý sa rozpúšťa v roztokoch kyselíu, ako aj hydroxidov a sulfidov 
alkalických kovov 

SnS2 + s2- = SnSi- (38.19) 

Sulfid cínatý sa v roztoku sulfidov alkalických kovov nerozpúšťa, je však roz­
pustný v roztoku polysulfidu alkalického kovu alebo amónneho, ktorým sa oxiduje na 
rozpustný tritiociničitan M~SnS3 · 

SnS + S~- ~ SnS~- (38.20) 

Soli olova 

Z olovnatých solí majú praktické použitie nicktoré nerozpustné soli, napr. 
hydroxid-uhličitan olovnatý Pb(OH)z. 2 PbC03 (olovená bieloba) a chróman olovnatý 
PbCr04 (chrómová žltá), ktoré sa upotrebúvajú ako -pigmenty. 

Octan olovnatý Pb(CH3000)2 je vq vode dobre rozpustný, avšak v roztoku je 
len málo ionizovaný. Preto málo rozpustné olovnaté soli možno previesť do roztoku 
v prítomnosti octa.nov, pričom okrem octanu olovnatého vznikajú aj rozpustné kom­
plexy [Pb(CH3C00)3]- a [Pb(CH3C00)4]2- . Všetky rozpustné zlúčcniny olova sú 
je<lovató, 
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Octan olovičitý P b(CH3C00)4 vzniká účinkoru kyseliny octovej na oxid P b30 4 

Pb304 + 8 CH3COOH = Pb(CH3000)4 + 2 Pb(CH3C00)2 + 4 H20 (38.21) 

J e to silné oxidačné činidlo, používané najmi:i. v organickej a analytickej chémii. 

V octane olovičitom má atóm PbIV koordinačné číslo osem, keďže octanový anión je 

viazaný ako chelátový ligand 

Alkylzlúčeniny 

Germánium, cín a olovo prejavuj ú a.nalógiu s ktetníkom aj tvorbou tetraedrických molekúl 

MR4, kde R je o.lkylová skupina. Spomedzi týchto zlúčením tetractylplumbán Pb(C2H 5 ) 4 (tzv. 

tetraetylolovo) má rozsiahle prakt ické upotrebenie ako antidetonačná prísada do benzinu. 

VÝSKYT V PR(RODE, PRÍPRAVA A POUŽITIJ: PRVKOV 

PODSKUPINY GERMÁNIA 

Germá.nium, cín a olovo sa v zemskej kóre vyskytujú približne v rovnakých 

množstvách (poriadkovo asi 10- 4 mólových %). Germánium sa vyskytuje obvykle 

ako prímes v iných nerastoch, ako aj v popole niektorých druhov uhlia. Najdóležitej­

šou rudou cínu je minerál kasiterit Sn02. Hlavnou rudou olova je galenit PbS, ktorý 

sa v prfrode vyskytuje so sulfidmi iných kovov (striebra, medi, cínu, arzénu, bizmutu, 

antimónu); anglezit PbS04 a cemzit PbC03 sú sekundá rne nerasty, vznikajúce zvetrá­

vaním galenitu. 
Germánium možno pripraviť redukciou oxidu germaničitého, vznikajúceho 

hydrolýzou chloridu germaničitého, vodíkom alebo uhlíkem. č'istí sa pásmovým 

tavením. 
Cín sa pripravuje redukciou kasiteritu uhlíkem 

Sn02 + 2 C = Sn + 2 CO (38.22) 

Získavanie olova z galenitu je zložitejšie. V hutníckej výrobe sa používa jú najma 

tri spósoby: praž11p-reduklný, pražno-reaklný a zrážací . 
Pri pražno-redukčnom postupe sa najprv galenit v prítomnosti kremeňa pra­

žením zoxiduje: 
2 PbS + 3 02 2 P bO + 2 S02 

PbS + 2 02 - PbS04 

P bS04 + Si02 - PbSi03 + S02 + 1/ 2 02 

(38.23) 

(38.24) 

(38.25) 

a potom sa zmes oxidu a kremičitanu olovnatého s primiešaným oxidom vápenatým 

zredukuje o:xidom uhoinatým 

PbO + co - Pb_·+ col (38.26) 



712 ANORGANICKÁ CHÉMIA 

PbSi03 + CaO + CO = Pb + CaSi03 + C02 (38.27) 
Pri pražne-reakčnom sposobe sa galenit len čiastočne zoxiduje na oxid a síran 

olovnatý (obdobne ako v predchádzajúcom prípade) a potom sa reakčná zmes 
zahrieva za neprístupu vzduchu 

PbS + 2Pb0 3Pb + S02 
PbS + PbS04 - 2 Pb + 2 S02 

(38.28) 

(38.20) 

Pri zrážacej metóde sa olovo vyredukuje z galenitu pri vysokej teplote železom 

PbS + Fe = Pb + FeS (38.30) 

Z vodných roztokov solí možno olovo získat elektrolýzou. Svetová ročná výroba 
olova je asi 2,5 milióna ton, čo je viac, než pri ostatných kovoch okrem železa a metli. 

Germánimn sa používa najma v polovodičovej technike. Cín sa upotrebúva pre­
dovšetkým na pocínovanie (výroba bieleho plechu) a na prípravu zliatin. 

Olovo má rozsiahle upotrebenie najma ako ochrana káblov, odpadových rúr 
a reakčných nádob proti korózii, ako aj ochrana proti rontgenovému a y-žiareniu. 

Olovo a oxid olovičitý sú základnou súčasťou olovených akumUlátorov, používa­
ných na akumuláciu (zhromažďovanie) elektrickej energie. Pri vyb-ljaní akumulátora 
sa na anóde v prostredí kyseliny sírovej redukuje oxid olovičitý na síran olovnatý 

Pb02 + 4 H + + so~- + 2e ~ PbS04 + 2 H20 (38.31) 
pričom sa súčasne na katóde olovo v prostredí kyseliny sírovej oxiduje takisto na. síran 
olovnatý 

(38.32) 

Hiozdiel elektrických potenciálov medzi obidvoma elektródami je približne 2 V. 
Pri nal:Jíjaní akumulátora sa vloží na elektródy vonkajšie napatie opačného 

smeru, v dosledku čoho sa na anódo PbII oxiduje spať na oxid olovičitý a na katóde 
sa Pbll redukuje na olovo 

PbS04 + 2 H20 - Pb02 + 4 H + + SOi- + 2e 
PbS04 + 2e - Pb + SOi-

(38.33) 

(38.34) 



39. PODSKUPINA ARZÉNU 

Do Vb podskupiny periodickej sústavy pa.tria prvky podskupiny arzénu: arzén, 

antimón a bizmut. Atómy týchto prvkov majú analogickú elektrónovú konfiguráciu 

poslednej vrstvy ako atóm fosforu (ns)2 (np)3. Valenčnou vrstvou je n-vrstva, 

pretože v (n-1)-vrstve majú 18 elektrónov (zaplnené orbitály s, p a d). 

Sposob vazby 

Atómy prvkov podskupiny arzénu majú, podobne ako atómy dusíka a fosforu, 

vo valenčnej vrstve pať elektrónov, z ktorých tri sú v orbitáloch np nespárené. Orbi­

tály nd sú vofné, a preto tieto atómy majú analogické vazbové vlastnosti ako atóm 

fosforu. Prijatím troch elektrónov by síce mohli nadobudnúť elektrónovú konfigurá­

ciu atómov nasledujúcich vzácnych plynov, no tvorba aniónov As3-, Sb3- a BiJ- je 

energeticky príliš nevýhodná, a preto sa tieto anióny v zlúčeninách nevyskytujú. 

Keďže,. aj elektronegativity (tab. 39.1) týchto atómov sú pomerne nízke, majú 

ich vii,zby s atómarni nekovov i kovov (vrátane alkalických kovov) prevažne 

kovalentný charakter. 
Ionizačné energie atómov arzénu, antimónu i bizmutu sú pomerne vysoké (prvé 

ionizačné energie: 9,8 eV -As; 8 eV -Sb a 7,3 eV - Bi) na to, aby mohli vznikať 

jednoduché katióny Mn+. 
Ak je a.tóro arzénu, antimónu, prípadne bizmutu viazaný kovalentne, može vy­

tvárať ako a-vazby, tak aj n-vazby typu nd· Pri atómoch prvkov s vyššími atómo­

vými čísla.mi, t. j. pri antimóne a najma bizmute, je však tendencia k tvorbe n-vazieb 

velmi malá. Atómy prvkov podskupiny arzénu obsahujú vo valenčnej vrstve (n = 4, 

5, prípadne 6) okrem orbitálov s a p ešte orbitály d (v základnom stave vofné), ktoré 

sa mOž'u tiež použiť na tvorbu vazieb. a-vazby sa tvoria pomocou hybridných orbi­

tálov sp3 (As40 6 , Sb40 1„ AsClt), sp3d (SbF 5 , SbCl5 , As012F3), prípadne sp3d2 

(AsF;, Sb(OH}6), takže ich maximálna a-vazbovosť v zlúčeninách je šesť. Stáva sa, 

že niektoré hybridné orbitály sa nepoužijú na vazby, ale sú obsadené volnými 

elektrónovými pármi. Napríklad v molekule AsF3 sa zo štyroch spJ-hybridných 

orbitálov použili na vazbu len tri a zostávajúci obsahuje voiný elektrónový pár. 

Preto aj arzén a antimón možu vystupovat ako ligandy v komplexných zlúčeninách, 

najma v poďobe zlúčenín AsX3 a AsR3 , prípadne SbX3 a SbR3 (X = halogén , 

R = organický radikál). 
Kovalentné vazby atómu arzénu, antimónu i bizmutu sú spravidla pomerne 
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Tabulko 39.1 
ATÓMOVé VLASTNOSTI PRVKOV PODSKUPINY ARZÉNU 

As Sb Bi 
lonizačná energ ia [eV] 

M = M+ + e 9,81 8,639 7,287 
M+ = Mi+ + e 18,63 16,5 16,68 
MH = MH + e 28,34 25,3 25,65 
MH = M• > + e 50,1 44,1 45,3 
MH =- MH I· e 62,6 56 56 

Kovový polomer [nm] 0,139 0,159 0,170 
lónový polomer [n m] 

M>+ 0,058 0,076 0 ,096 
MH 0,046 0,062 0,074 

Kovalentný polomer [nm] 0,121 0,141 0, 1 51 o 
0,111(2) 0 ,131(2) 

Elektronegativita podfa Pau linga 2,0 1.9 1,9 

(2) za čl se lným údajom značí hodnotu pre dvoj!tú v~zbn 

málo poláme, napr. AsH3, SbCh, SbCl5 , BiBr3 a pod. Vysokú polaritu majú len 
vazby atómov týchto prvkov s atómami fluóru, prípadne kyslíka. 

Atómy arzénu, antimónu a bizmutu, podobne ako atómy fosforu , nemajú pre 
svoju nižšiu elektronegativitu schopnost viazat sa vodíkovými mostikmi. 

Tab ufko 39.2 
OXIDAČNÉ STUPNE PRVKOV PODSKUPINY ARZÉNU 

arzén antimón bizmut ,, .... 
v As20 ,; AsFs; As2S, 1\ Sb20 ,; SbCl5 ; [Sb(OH)6] -

/ (Sb02)x 
BiOiJ 

Jll As40 6 ; AsBr3; As(CH3)J Sb2S3; Sbl3; Sb2(SO.)J Bi203; Bi2S3; Bif3 
li As.s.; As2(CH3)• 

o As kovový; As,; As2 Sb kovový; Sb4 Bi 
- li As2H• ') 

-· Ill AsH3; ') Mg3As2 SbH3 1) BiH3 ') 

') l{oci elektronegativita lltórnu arzénu, antimónu a bizrnutu podfa Pauling!\ je nižšia ako elektronegativita atómu voclfka, pripisuje sa týmto atómom záponiý oxidačný stupcií a atómu vodlka oxidačný stupeň I 

Pretože atóm arzénu, antimónu i bizmutu obsahuje vo valenčnej vrstve pat 
elektrónov, maximálny kladný oxidačný stupeň je V, ktorý uplatňujú oproti silne 
elektronegatívnym prvkom, ako fluór, kyslík prípadne chlór. Okrem toho bežne 
vystupujú v oxidačnom stupni III a - III. Prehfad jednotlivých oxidačných stupňov 
arzénu, antimónu a bizmutu s pripojením príkladov zlúčenín , v ktorých sa uplatňnjú, 
je uvedený v tab. 39.2. 
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PRVKY PODSKUPINY ARZÉNU AKO JEDNODUCHÉ LÁTKY 

Arzén, podobno ako fosfor, je známy Y O viaccrých u,lotropiekých m;.>difikáciách_. 
V hežných podmicnkach .ic st.ti.lou modifikáciou kovový čižc 8'ÍVý arzén. J e to ocel'ovo­
:o:ivá, kovovo lesklá, vefmi krC'hká kryštalická láLka. M.á vrstevnatú štruktúru (obr. 
39.1 ). 

.. 

Obr. 39.1. Schéma vrstiev v kovovom arzéne 

Pretože kovový arzén je vysokopolymérna látka, taví sa alebo sa vyparuje len 
vtedy, ak sa súčasne zmení aj jeho štruktúra. Zahrievaný za neprístupu vzduchu v za­
tavenej t rubici sa topí pri teplote 817 °0 (tlak pár 3,6 MPa). Pri normálnom tlaku 
sublimuje (633 °0) a vznikajú Citrónovožlté pary zJožené ZO Št voratómových moJekúl 
As4. Tieto molekuly sa asi pri teplote 800 °0 začínajú rozkladať na dvojatómové 
molekuly As 2 , stále nad 1 700 °C. 

Rý~hlym ochladením arzénových pár získa sa metast abilná modifikácia - žltý 

arzén. Tvorí priehfadné, žité, voskovo mii.kké kryštály . Žitý arzén je zložený zo 
štvoratómových molekúl As4 , podobne ako biely fosfor P 4 . 1\1.iernym zahriatím , ako 
aj vplyvom Ziarenia rýchle prcchátlza na kovovú modifikáciu. 

Aj antimón je známy vo viacerých alotropických modifikácirích . SLálou modifi­
kácion je kovový čiže sivý antimón, ktorý má vrstevnatú štruktúru podol nú štruktúre 
kovového arzénu. Žltý antimón je analogický žitému arzénu, iba .ie ešte mcnej stály. 

Bizmut je bieločcrvcnkastý lesklý kov s pomem e nízkym bodom topenia 
(271 ,3 °0). J e krehký a možno ho fahko rozdrviť na prášok. l\1á vrst evnatí; štruktúru 
podobnú štruktúre kovového arzénu. Kovový cha rakter v rade prvkov arzén-+anti­
rn ón~ bizmut narastá. Anomália, pozorovaná pri topení bizmutu (náhly vzrast 
jeho elektrickej vodivosti ), sa vysvetfuje premenou štrukt úry s kovalentným cha­
rnkk rom viizieb na štruktúru kovovú. 

F,n'.,iká~ ::e vla5tnosti arzénu, antimónu a bizmutu 8Ú uvedené v tab. 39.3. 
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Tobufko 39.3 

VLASTNOSTI PRVKOV PODSKUPINY ARZéNU AKO JEDNODUCHÝCH 
LÁT OK 

As Sb Bi 

817 (tlak) 630,5 271,3 
61 O (subl.) 1 440 1 627 

Bod t openia [°CJ 
Bod varu [°C] 
Hustota [g . cm-'] 5,727 (14°) 6,684 (25°) 9,80 
Atomizačné teplo pri 25 °C [k] . mol - '] 
Tvrdosť v Mohsovej stupnici 

301 264 207,1 
3,5 3,0 - 3,3 2,5 

Merná tepelná vodivosť pri O °C [k]. m-1. s- 1. K- •] 
Merná elektrická vodivosť pri O ° C [MS . m- 1] 

0,21 0,08 
2,6 1,0 

Kým kovový arzén sa za obyčajnej teploty kyslíkom pozvolna oxiduje, antimón 
a bizmut sú na vzduchu stále. Žíhaním na vzduchu horia, arzén na oxid As406 , anti­
món na zmes oxidov Sb40 6 , (Sb02)z, prípadne Sb20 5 a bizmut na oxid Bii03. Priamo 
sa zlučujú aj s halogénm.i na príslušné halogenidy, s chalkogénmi na príslušné chalko­
genidy i s niektorýmimá.lo elektronegatívnymi kovmi na prislušné arzenidy, antimo­
nidy, prípadne bizmutidy, ktoré majú, pravda, charakter skór intermetalických 
zlúčenín (porovnaj str. 468). 

Prvky podskupiny arzénu majú vyššie štandardné oxidačno-redukčné poten­
ciály ako vodík 

HAs02(aq) + 3 H+ + 3e ~ As+ 2 H 20; 

Sb20 3 + 6 H + + 6e ~ 2 Sb + 3 H20; 

BiO+ + 2 H+ + 3e ~ Bi + H20; 

E 0 = + 0,247V 

E 0 = +0,152V 

E 0 = +0,32V 

(39.1) 

(39.2) 

(39.3) 

Preto sa vo vode ani v neoxidujúcich kyselinách nerozpúšťajú. Rozpúšťajú sa však 
v oxidujúcich kyselinách, napr. v kyseline dusičnej, v horúcej koncentrovanej kyse­
line sírovej a pod. Zloženie produktov (ako aj oxidačný stupeň) vermi závisí od acido­
bázických vlastností príslušných oxidov. 

ZLŮČ ENI NYARZÉNU AANTIMÓNU 

Zlúceniny s vodíkom 

Arzén i antimón tvorí s vodíkom zlúčeniny podobné fosfánu. Sú to prudko jedo­
vaté bezfarebné plynné látky. 

Na rozdiel od vefmi rozmanitého spósobu prípravy fosfánu, arzán Asli3 sa dá 
pripraviť len rozkladom arzenidov neušfachtilých kovov vodou, prípadne zriedenými 
kyselinami 

Na3As + 3 H20 

Zn3As2 + 6 HCI 

AsH3 + 3Na0H 

2 AsH3 + 3 ZnCli 

(39.4) 

(39.5) 
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alebo redukciou zlúčenín arzénu vo vyššom oxidačnom stupni v kyslom prostredí 
atómovým vodí.kom 

(39.6) 

Arzán sa pri zahrievani Iahko rozkladá 

2 As(s) + 3 H 2(g); t::,,.H = -370,0 kJ (39.7) 

čo sa využíva ako metóda dokazu arzénu, tzv. Marshova skúška. Na vzduchu horí 
sivomodrým plameňom 

(39.8) 

Arzán je silným redukovadlom. Z roztoku dusičnanu strieborného vyredukuje 
striebro 

(39.9) 

Arzánu úplne chýbajú zásadité vlastnosti, preto arzóniové soli nepoznáme. 
Vefmi slabé sú aj jeho kyslé vlastnosti, takže sa vo vode rozpustné arzenidy úplne 
hydrolyzujú. 

Stibán SbH3 má podobné vlastnosti ako arzán. Je termicky menej stály a po 
zapálení sa explozívne rozkladá. 

Zlúceniny s halogénmi 

Halogenidy arzénu a ant.imónu sú známe predovšetkým v oxidačnom stupni III, 
menej v oxidačnom stupni V. V tab. 39.4 je uvedený prehfad halogenidov arzénu 
a antimónu a niektoré ich fyzikálne vlastnosti. 

Sú známe všetky halogenidy MX3 . Dajú sa pripraviť priamou syntézou z prvkov, 
často sú však výhodnejšie iné sposoby prípravy. Napríklad chlorid arzenitý AsC13 sa 

výhodne pripravuje reakciou chlorovodíka so zahriatym oxidom arzenitým (asi 
na 200 °C) 

(39.10) 

kým chlorid antimonitý SbCh rozpúšťaním jemne práškového sulfidu antimonitého 
v horúcej koncentrovanej kyseline chlorovodíkovej 

(39.11) 

Všetky halogenidy MX3 sa hydrolyzujú. Hydrolýzou chloridu arzenitého vzniká 
kyselina arzenitá 

(39.12) 

Na rozdiel od hydrolýzy chloridu fosforitého je táto reakcia vratná a prídavkom nad­
bytku koncentrovanej kyseliny chlorovodíkovej možno pripravit opat chlorid 
arzenitý 

(39.13) 

Produktmi hydrolýzy chloridu antimonitého sú nerozpustné oxid-chloridy. 
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PRE Ht:.AD HALOGENIDOV ARZÉNU A ANTIMÓNU 

• Fluor idy 

Asfs 

b. t . - 80 °C 
b. v . - 53 °C 
bezfarebný plyn 

SbF, 

b. t . 7 °C 
b. v. 150 °C 
bezfare b ná kvapalina 

Asf3 

b. t. - 8,5 ° C 
b. v. 60,4 °C 
bezfa.rebná kvapalina 

Sbf3 

b. t . 291 °C 
b. V. 318 °C 
bezfa r ebné kryštál i ky 

Chlo ridy 

SbCl5 

b . t . 5 °C 
b. v. 140 ° C 
bezfarebná kvapalina 

AsCl3 

b. t . - 13 °C 
b. v. 130,2 ° C 
bezfarebná kvape.lina 

SbCl3 

b. t. 73 ° C 
b. v. 223 ° C 
bezfarebná voskovitá 
lát ka 

Bromidy 

AsBrJ 

b. t. 31 °C 
b. v . 221 ° C 
bezfarebné kryštáliky 

Sb Br 3 

b . t. 96 °C 
b. v. 288 ° C 
bezfarebné kryštáliky 

Chlorid antimonitý sa hydrolyzuje v <l voch stupňoch 

SbCh +H20 

4Sb0Cl + H20 

SbOCl + 2HC1 

Sb40sCli + 2 HCI 

Tab uf ka 39 .4 

. Jodidy • 

As lJ 

b. t. 140,7 °C 
b. v. asi 400 ° C 
červené kryštáliky 

Sbl3 

b. t. 170 °C 
b. v. 410 °C 
če rvené kryštáliky 

(39.14) 

(39.15) 

Známe sú aj viaceré aniónovó halogenokornplexy, napr. K 2[SbF5], K 3(SbCl6] a i. 
Z halogenidov MX5 sú známe len fluoridy AsF 5 , SbF 5 a chlorid SbCl5 • Dajú sa. 
pripraviť syntézou v nadbytku príslušných halogénov. Sú to termicky nestále látky 
so silnými oxidačnými vlastnosťami . Vodou sa hydrolyzujú. 

Halogenidy MX3 majú pyramidálnu stavbu a halogenidy MX5 trigonálno bipy­
ramidálnu stavbu, podobnú ako analogické halogenidy fosfom (pozri str. 375). 

Zlúčeniny s kyslíkom 

.Zlúčeniny arzénu a antimónu s kyslíkem poznáme v oxidačnom stupni III a V. 
0.ri'dy t)·ehto prvkov v oxidnčnom stnpni TII vznik!l.jú borenim Mzénu, prípa<lne 

antimónu na vzduchu 

(39.16) 

Oxid a.rzenitý As40 6 i oxid antimonitý Sb40 6 majú molekulovú štruktúru podobnú 
oxidu P4 0 6 (pozri str. 378). '' lhfn.dom na svoju prchavosť sa oxid arzenitý vyrába 
pražením arzénových rúd 

4 FeAsS + 10 0 1 

J 

• f' 

(39.17) 
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Oxid antimonitý sa výhodne pripravuje varom zlúčeniny Sb40 5Cl2 s roztokom 
uhličitanu sodného 

(39.18) 

Obidva oxidy majú amfotérny charakter. Vo vodc sa oxid arzenitý rozpúšfa 
málo, oxid antimonitý je nerozpustný. Vo vodnom roztoku oxidu arzenitého sa pred­
pokladá kyselina arzenitá HAs02, prípadne H3As0 3 alebo zložitejší hydrát. Obidva. 
oxidy sa. dobre rozpúšťajú v silných kyselinách i v roztokoch hydroxidov alkalických 
kovov, pťičom vznikaj ú soli arzenité AsX3r a antirnonité SbX31

, prípadne arzenitany 
MIAs02 alebo M~As03 a antimonitany rvJ:ISb02 

Sb406 + 6 H2S04 
(konc.) 

(39.19) 

(39.20) 

Príslušné soli sú vo vodnom roztoku silne hydrolyzované. S niektorými aniónmi 
kyselin možno pripraviť z vodného roztoku aj oxidosoli, napr. síran antimonylu 
(SbO)zS04. 

V kvalitatívnej analýze je významný vo vode nerozpustný žitý arzenitan tri­
strieborný Ag3As03, používaný na dokaz arzenita.nov 

(39.21 ) 

V neutrálnom alebo zásaditom roztoku poRohia arzenitany a antimonitany ako 
silné redukovadlá, na pr.: 

(39.22) 

kým v kyslom roztoku sa oxidujú len silnými oxidovadlami, napr. kyselinou dusičnou 

6 KSb02 + 10 HN03 

Oxid arzeničný As20 5 a oxid antimoničný ShOs vznikajú termickou dehydra ­
táciou ich hydratovaných foriem. Žíhaním oxidu antimonitého v prúde kyslíka pri 
300 až 800 °C alebo dlhým žíhaním hydratovan6ho oxidu antimoničného vznik:í 
zlúčenina (Sb02)x, formálnc oxid antimoničitý, ktorá má polymérnu štruktúru. 
v ktorej sa nachádzajú atómy Sb III a. Sb v okta.edricky koordinované atómami kyslíka. 
O neprítom.nosti atómov SbIV v štrukt,úre tejto látky svedčí jej diamagnetizmus. 

Oxid arzeničný sa vo vode rozpúšťa na kyselinu trihydrogenarzeničnú H 3As04 • 

oxid antimoničný je vo vode málo rozpustný. Neutralizáciou kyseliny trihydrogen­
arzeničnej hydroxidmi alkalických kovov možno pripraviť arzeničnany trojakého 
typu: MIH2As04 , M:lHAs04 a M~As04. Arzeničnany sa vo všeobecnosti podobajú 
na fosforečnany (pozri str. 382) a sú s nimi i.zomorfné. Tavením oxidu antimoničného 
s hydroxidmi alkalických kovov vznikajú hexahydroxoantirnoniénany MI[Sb(OH)6]. 

V kvalitatívnej analýze je významný vo vode nerozpustný čokoládovohnedý arze­
ničnan tristrieborný Ag3As04 (dokaz arzeničnanov) a biely hexahydroxoantimoničnan 
sodný Na[Sb(OH)6] (dokaz sodných katiónov). 

Zlúčcniny typu MISb03 , MIIISb04 a M~1Sb207 treba považovať skor za podvojn(~ 
oxidy a nie za antimoničnany. Hydrát kysličnílrn antimoničného Sb205 • x H20 sn 
vylučuje z okyslených roztokov hexahydroxoantimoničnanov. Kyselina trihydro-
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genarzeničná, prípadne hydrát oxidu antimoničného sa možu pripraviť aj oxidá­
ciou príslušných prvkov alebo ich oxidov M20 3 roztokom kyseliny dusičnej 

3 As + 5 HN03 + 2 H20 

3 As203 + 4 HN03 + 7 H20 

Zlúčeniny so sírou 

3 H3As04 + 5 NO 

6 H3As04 + 4 NO 

(39.24) 

(39.25) 

Zlúčeniny arzénu a antimónu so sírou poznáme v oxidačnom stupni II (len pri 
arzéne), III a V. 

Dobre preskúmanou zlúčeninou arzénu je tetrasulfid tetraarzénu As4S4 (for­
málne sulfid arzénatý AsS), červená sklovitá látka (b. t. 320 °0, b. v. 565 °0). Má 
podobnú stavbu molekuly ako tetranitrid tetrasíry S4N4 (pozri str. 367). Zapálený 
horí modrým plameňom 

(39.26) 

Sulfidy arzénu i antimónu v oxidačnom stupni III sa pripravujú priamym zlu­
čovanim príslušných prvkov alebo zrážaním okyslených roztokov zlúčenín arzenitých, 
prípadne antimonitých sírovodíkom 

2 H3As03 + 3 H2S As2S3 + 6 H20 (39.27) 

2 SbCh + 3 H2S Sb2S3 + 6 HCI (39.28) 

Sulfid arzenitý As2S3 (b. t. 310 °0, b. v. 707 °0) je citrónovožltá kryštalická 
látka. V plynnom stave je zložený z molekúl As4S6 podobnej stavby ako molekuly 
P406 (pozri str. 378). 

Sulfid antimonitý Sb2S3 je sivočierna kryštalická látka kovového lesku; pri­
pravený reak:ciou (39.28) je oranžová amorfná zrazenina. Má reťazcovú štruktúru 
(pozri str. 313). 

V nadbytku sulfidov alkalických kovov sa obidva sulfidy rozpúšťajú na prí­
slušné tiosoli: tioarzenitany M~A8S3 a tioantimonitany M~SbS3 

(39.29) 

Sulfid arzeničný As2S5 a sulfid antimoničný Sb2S5 vznikajú ako nerozpustné 
látky reakciou sírovodíka s roztokmi arzeničných, prípadne a.ntimoničných zlúčenín 

2 H~s04 + 5 H 2S 

2 SbC15 + 5 H2S 

AsiSs + 8 H20 

Sb2S5 + 10 HCI 

(39.30) 

(39.31) 

Obidva sulfidy sa rozpúšťajú v roztokoch sulfidov alebo polysulfidov alkalických 
kovov za vzniku tioarzeničnanov M§AsS4, prípadne tioantimoničnanov M~SbS4 

Reakcia je vratná a v kyslorn prostredí sa opať zrážajú príslušné sulfidy 

2 Na3SbS4 + 6 H2S04 = Sb2Ss + 3 H2S + 6 NaHS04 

(39.32) 

(39.33) 
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Organické deriváty arzánov a stibánu 

Poznáme mnohé zlúčeniny arzénu i antimónu, v kterých sú rózne alkylskupiny viazané 
s atómom arzénu, prípadne antimónu, napr. trimetylarzán As(CH 3 )J , trietylstibán Sb(C2H 5)J 
a pod. Pripravujú sa reakciou chloridov s príslušnými alkylzlúčeninami zinku 

(39.34) 

Sú to jedovaté odporne páchnúce kvapaliny. Pretože obsahujú vofný elektrónový pár, 
vyskytujú sa ako ligandy v koordinačných zlúčeninácb. 

S alkylhalogenidmi tieto zlúčoniny reagujú za vzniku halogenidov tetraa.lkylarzónia, prípadne 
tetraa.lkylantimónia typu [AsR4]+X-, prípadne (SbR4]+ x- (R - alkyl, x- - halogenidový anión). 
Reakciou na.pr. jodidu tetra.metylarzónia [As(CH3) 4]I s vlhkým oridom strieborným vzniká. 
kryštalická, veimi hygroskopická. látka bydro:\.;d tetrametylarzónia (As(CH3 ) 4]0H. 

Za alkylderivát diarzánu H:zAs-AsH2 možno považovať zlúčeninu s triviá.lnym ná.zvom 
kakodyl (CH3),As-As(CH3)2. 

ZLÚČENINY BIZMUTU 

Bizmután BiH3 vzniká reakciou zliatiny bizmutu a horčíka s kyselinou chloro­
vodíkovou. Keďže v rade binárnych zlúčenin NH3--?Pli3--+AsHr~SbH3->BiH3 
ich stálosť klesá, bizmután je vefmi nestála plynná látka. 

Oxid bizmutitý Bi20 3 vzniká okrem priamej syntézy z prvkov termickým rozkla­
dom dusičnanu bizmutitého alebo uhličitanu bizmutylu za tepla ako červený, za 
chladu ako žitý prášok 

(39.35) 

Pokles elektronegativity v rade prvkov arzén--+antimón--+bizmut,1) ako aj 
narastajúci kovalentný polomer sposobujú, že oxid bizmutitý stráca kyslé vlastnosti 
(nerozpúšťa sa v zriedených roztokoch hydroxidov) a získava výrazné zásadité 
vlastnoti. Dobre sa rozpúšťa v roztokoch silných kyselin, z ktorých možno získať 
príslušné bezvodé soli alebo oxidosoli, napr. chlorid bizmutitý BiCl3 , oxid-dusičnan 

bizmutitý BiO(N03), prípadne príslušné hydráty, napr. pentahydrát dusičnanu 
bizmutitého Bi(N03h . 5 H20, pentahydrát chloristanu bizmutitého Bi(Cl04h . 
. 5 H 20 a pod. 

Účinkom hydroxidov alkalických kovov sa z roztokov bizmutitých solí vylučuje 
biela, v nadbytku hydroxidu nerozpustná, vločkovitá zrazenina hydroxidu bizmuti­
titého Bi(OH)J 

Bi(OH)J + 3 NaN03 (39.36) 

Termicky sa rozkladá v dvoch stupňoch. Po vysušení pri 100 °C vzniká oxid­
hydroxid bizmutitý BiO(OH), ktorý sa ďalším zahrievanim dehydratuje na oxid. 

Sú známe všetky hal,ogenidy bizmutité BiX3, kým z halogenidov BiV je známy 
len fluorid bizmutičný BiF 5 • 

Fluorid bizmutitý BiF3 má polymérnu štruktúru podobnú fluoridu vápenatému 
(atómy fluóru ešte naviac v oktaedrických dutinách), topí sa nad 1 000 °C a vo vode 

1) Vhodné je používat Allredove a Roohowove elektronegativity: 2,20 - As, 1,82- Sb, 
1,67 - Bi. 
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sa nerozpúšťa. Vo vode nerozpustný je aj Čierny jodid hizmutitý BiJ3 a dá sa preto 
pripraviť zrážaním z rozpustných bizmutitých solí. napr.: 

Bi(N03)3 + 3 Kl Bil3 + 3 KN03 (39.37) 
V nadbytku zrážadla sa rozpú šťa na poma,rančovožltý roztok obsahujúci tetra­
jodobizmutitanové anióny 

(39.38) 

rovina obsadena ;itomami 

~sl . vrstvy 

~ 

~ 
~-a-sl-. -vr-s-tvy 

I 

~ 
Obr. 39.2. Výsek zo štruktúry oxid .chloridu bizmutitého BiOCI 

Halogenidy bizmutit6 sa vo vode hydrolyzujú za vzniku málo rozpustných 
kryštalických oxid-halogenidov bizmutitých BiOX (X-Cl, Br, I). Tieto oxid-haloge­
nidy majú vrstevnatú štruktúru, v ktorej atóm bizmutu je koordinovaný v rámci 
vrstvy štyrmi atómami kyslíka a štyrmi atómami chlóru, brómu, prípadne jódu. 
Vrstvy sa navzájom dotýkajú rovinami tvorenými atómami halogénov, a ak sa berie 
do úvahy a j interakcia s atómami ďalšej vrstvy, potom každý atóm bizmutu má 
koordinačné číslo devať (obr. 39.2). 

S chloridmi alkalických kovov, chloridom amónnym a pod. tvori chlorid bizmu­
titý komplexné soli chlorobizmutitany typu MI[BiCl4) a MUBiCl5l Podobnc sa správa 
aj bromid bizmutitý BiBr3 a jodit bizmutitý Bil3 . 

Sulfid bizmutitý BiiS3 sa zráža z roztokov bizmutitých solí účinkom sírovodíka 
ako tmavohncdá amorfná látka 

(39.39) 

Táto reakcia sa často využíva pri kvali tatívnom i kvantita.tívnom stanovení bizmutu. 
Sulfid bizmutitý má podobnc ako sulfid antimonitý reťazcovú št.ruktúru. 
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Zo zlúčenín bizmntu v oxidafoom stupni V sú najstálejšie bizmutičnany l\1:1Bi03 • 

Pretože majú silné oxidačné vlastnosti, v roztoku sa dajú pripraviť len oxidáciou 
suspenzie hydroxidu bizruutitého v zásaditom prostredí silnými oxidovadlami, napr. 
chlórom, manganistanom draselným a pod. Bizmutičnany sa preto pripravujú najma 
na suchcj ceste, napr. oxidáciou oxidu bizmutitého peroxidom sodným 

(39.40) 

Na suchej ceste, tavením príslušných sulfidov sa pripravujú aj tiobizmutitany 
MIBiS2 , napr.: 

VÝSKYT V PRÍRODE, PRÍPRAVA A POUŽITIE PRVKOV 
PODSKUPINY ARZ~NU 

(39.41) 

Prvky podskupiny arzénu sa rýdze vyskytujú v prírode pornerne zriedkavo 
(arzén 1,5. 10-4, antimón 5. 1Q-6 a bizruut 1,7. 1Q- 6 mólových %). V malých 
množstvách sa nachádzajú vo forme sírnych zlúčenín, prípadne ako arzenidy a anti­
monidy niektorých kovov. 

Z minerálov arzénu sú najdoležitejšie arzenopyrit FeAsS, auripigment As2S3 , 

realgár As4S4 , nikelin NiAs a i. Medzi najznámejšie minerály antimónu patrí antimonit 
Sb2S3 a pyrargyrit Ag3ShS3 • Z minerálov bizmntu uvádzame biznintinit Bi2S3 a biz­
mutový oker Bi20 3 • 

Arzén sa získava žíhaním arzenopyritu bez prístu.pu vzduchu 

FeAsS = F eS + As 

R ozkladom uvofnený arzén prohá v parách a kondenzuje sa v predlohách. 
Používa sa ako prísada do olova na výrobu brokov. 
Antimón sa pripravuje tavením sulfidu antimonitého so železom 

Sb2S3 + 3 Fe = 3 FeS + 2 Sb 

alebo pražením sulfidu antimonitého na vzduchu a. redukciou vzniknutrho oxirln uhlíkom 

Sb2S3 + 5 02 

Sb02 + 2 C 

2 Sb02 + 3 S02 

2 Sb + 2 CO 

Používa sa v podoba zliatin s cínom, prípa.dne s olovom a.ko ložiskom) kov. 

(39.42) 

(39.43) 

(39.44) 

(39.45) 

B izmut sa pripravuje zo sulfidových rúd podobna a.ko antirnón tavením so žolezom, alebo 
pražením a redukciou vzniknutého oxidu uhlíkom. 

Používa sa, najmi:\ v podoba fahkota.vitefnýoh zliatin napr. Woodov kov: (50,2 % Bi, 24,9 %Pb, 
14,2 % Sn, 10,8 % Cd) b. t. 65,3 °C, Roseov kov: (50 % Bi, 25 % Pb, 25 % Sn) b. t. 94 °C, ktoré sú 
dóle7.ité pre protipožia.rne zaria.denia., signálne prístroje a pod. Oxid bizmutitý sa. upotrebúva. 
v sklá rskom priemysle na. výrobu optických skiel s vysokým indexom lomu. V podoba róznych 
:olúčenín je bizmut d óležitou súča.stou kozmetických a lekárskych prípravkov (napr. známy zásyp 
na rany, tzv. dermatol). 
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Do Vlb podskupiny periodickej sústavy patria prvky podskupiny selénu: selén, 
telúr a polónium. Atómy týchto prvkov majú analogickú elektrónovú konfiguráciu 
poslednej vrstvy ako atóm síry (ns)2 (np)4• Valenčnou vrstvou je n-vrstva, pretože 
v (n-1)-vrstve ma.jú 18 elektrónov (zaplnené orbitály s, p a d). 

Sposob vazby 

Atómy prvkov podskupiny selénu majú, podobne ako atómy kyslíka a síry, vo 
valenčnej vrstve šesť. elektrónov, z ktorých dva sú v orbitáloch np nespárené. Orbi­
tály nd sú voiné, a preto majú analogické vazbové vla'stnosti ako atóm síry. Pri­
jatím dvoch elektrónov nadobúdajú elektrónovú konfiguráciu nasledujúcich vzácnych 
plynov, ale tvorba aniónu Se2-, Te2-, prípadne Po2- je energeticky nevýhodná 
(napr. celková elektrónová afinita Se ~ Se2- je -4,2 eV). Z toho dóvodu, ako aj pre 
neveiké hodnoty elektronegativit týchto prvkov (tab. 40.1) sa anióny Se2-, Te2-
a Po2- vyskytujú len s katiónmi najmenej elektronegatívnych prvkov, napr. alka­
lických kovov a pod. (porovnaj str. 306). 

Tabufka 40.1 
ATÓMOVÉ VLASTNOSTI PRVKOV PODSKUPINY SELÉNU 

Se Te Po 

lonizačná energia [eV] 
M = M+ + e 9,75 9,01 8,4'3 
M+ = MH + e 21,5 18,6 
MH = MH + e 32 31 
M3+ =MH + e • 43 38 
MH= Ms+ + e 68 60 
MH= Mo+ + e 82 72 

Kovový polomer [n m} 0,140 0,1 60 0,176 

lónový polomer [nm} 
M2- 0,198 0,22 
M•+ o.oso 0,07 
Mo+ 0,042 0,056 

Kovalentný polomer [nm] 0,117 0,137 
0,107(2) 0,127(2) 

Elektronegativita podFa Paulinga 2,4 2,1 2,0 
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Kovalentne viazaný atóm selénu, telúru, prípadne polónia, može vytvárať 
a-vazby a j n-vazby. Tieto atómy obsahujú vo valenčnej vrstve (n = 4, 5, prípadne 6) 
okrem s- a p -orbitálov aj d-orbitály (v základnom stave vofné), ktoré sa mOžu tiež 
použiť na tvorbu vazieb. a-vazby sa tvoria pomocou hybridných orbitálov: sp3 
(SeO~-, SeOF2), sp3d (TeC14 alebo sp3d2 (SeF6 , H6Te06 ) , takže ich maximálna a­
vazbovosť v zlúčeninách je šesť. Niektoré hybridné orbitály sa nernusia použiť na 
vazby, ale možu obsahovat voTné elektrónové páry, napr. v molekule TeCl4 sa z piatich 
hybridných sp3d-orbitálov použili na vazbu len štyri a v zostávajúcom je voTný 
elektrónový pár. 

a -vazby atómov selénu , telúru a polónia sa možu dopÍňať n-vazbami, do ktorých 
tieto atómy zapájajú d„-orbitály, a produkujú tak nrt·Vazby, napríklad v anióne SeO~-. 
No i tak snaha tvoriť nd-vazby je tu menšia než pri at,óme síry a s rastúcim atómovým 
číslom klesá. 

VAZBOVÉ MOŽNOSTI ATÓMU SELÉNU, TELÚRU A POLÓNIA 

Typ 
hybrldlzácie Vazby 

Atóm selénu, telúru a polónia s oktetovou konfiguráciou 

P"ríklady 

T abufka 40.2 

-.--..,. 

iónová vazba Se•-; Te•-; v k ryštáloch K2 Se; Rb2 Te 

SP3 

., 

1a + 3 vp 

40' 
3a + 1 vp 
20' + 2 vp 

ZnSe ; HgTe 
H3Se+; R3Se+; R,Te+ 
H2Se; Se2CI,; TeBr2 ; H2 Po 

t6m selénu, telúru a polónia s nadoktetovou konfiguráciou 

SP• 4a + 2n<1 delok 
3a + 1n<1 + 1 vp 

4a + 1 vp 

Sa + 1 vp 
60' 

1) Pozri poznámku 1) v tab. 10.1. 

Seoi- ; SeO,Cl2 
Se O Ch; Se02 tuhý 

CH3Tel4 
SeF6; TeF6; TeO, tuhý; H6Te06; PoBri-

Kovalent né vazby atómu selénu, telúru a polónia možu byť nepoláme alebo 
poláme. Nepoláme sú napr. v Ses, BrSe-SeBr, F 5Te-TeF5 a pod.I), poláme vždy 
vtedy, ak sú t ieto atómy viazané s atómami odlišnej elektronegativity. 

Atómy selénu, telúru a polónia, podobne ako at ómy síry, nemajú pre svoju 
nižšiu elektronegativitu schopnosť viazať sa vodíkovými mostíkrni. 

t) Prakticky nepolárne sú a.j v azby v H 2Te. 
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Podobne ako kyslík a síra (no zriedkavejšie), selén i telúr možu vysLupovaťako 
donory v koordinačných zlúčeninách, napr. v ligandech NCSe-, (NH2)2CSe a v iných, 
najmi.i. v organických ligandech. 

Prehfad vazbových možností atómu selénu, telúru a polónia s príkladmi typic­
kých zlúčenín je uvedený v tab. 40.2. 

Pretože atómy selénu, telúru i polónia obsahujú vo valenčnej vrstve šest clektró­
nov, maximálny kladný oxidačný stupeň je VI a záporný -II. V oxidačnom stupni 
VI vystupuj ú proti silne elektronegatívnym p rvkem, ako fluór a kyslík. Okrem toho 
bežnc prejavujú oxidačný stupeň IV, II a - II. Prehfad jednotlivých oxidačných 
stupňov selénu, telúru a polónia s príkladmi zlúčenín je uvedený v tab. 40.3. 

Tabufko 40.3 
OXIDAČNÉ STUPNE PRVKOV PODSKUPINY SELÉNU 

se1én telúr 

VI Se03; SeF6 ; Seo,- Te03; H6 Te06 ; Te F6 

v Te2F10 
IV Se02; SeCl4 ; Se Br~- Te02; Tel 4 ; TeCJ~ - Po02; PoF4 

li TeO ; TeCl2 PoO; PoCI,; P0Br2 
Se2CJ, ; Se2Br2 

o Se8 ; Se2; Se sivý Te2; Te kryšt . Po. kovové 
~ • H1Se2 
-.li HaSe; AJ,Se3 H2Te Ca Po 

V p>lyselenidoch a pJ lytelur!doch skuviuy (Se,) a ( '.re,) majl1 oxida čný atupeň. - II 

PRVKY PODSKUPINY SELÉNUAKO JEDNODUCHÉ LÁTKY 

Selén, podobne ako síra, vystupuje vo viacerých alotropických modifikáciách . 
V tuhom stave poznáme dve monoklinické modi:fi..kácie tzv. červeného selénu (a- a {3-
selén), které sú zložené z osematómových molekúl Ses. Štruktúra molekuly Ses, ako 
aj vazbové pomery v nej sú podobné ako v molekule Ss (pozri str. 309). Na rozdiel od 
síry, a- i {3-modi:fi..kácie selénu sú nestále. Pomalým zahrievaním prechádzajú na naj ­
stálejšiu modifikáciu selénu, tzv. sivý selén, který má polymérnu štruktúru tvorcnú 
špirálovite stočenými reťazcami (obr. 40.1). Medzijadrové vzdialenosti v reťazci 
Se-Se sú 0,232 run, kým medzi atómami selénu v roznych susedných reťazcoci1 je 
vzdialenosť až 0,346 mn, čo nasvedčuje na vefmi slabé van der Waalsove sily medzi 
nimi. 

Kryšt.alický telúr má analogickú štruktúru ako sivf' selén ; medzijadrové vzdialc­
nosti v .etazci Te-Te sú 0,286 nm a medzi reťazcam i 0,:374 nm. 

Červený selén rýchlym zahriatím na 180 °C prechádza bez zmen:v štrukt J ry do 
rozta•T<mého stavu. Časom sa však vazby Se-Se v rnolekulách Ses trhajú a vz 2kajú 
rozne ~uhé refazcové útvary. Rýchlym ochladením takéhoto kvapalného selénu, napr. 
vlia.tím do studcnej vody, získa sa tzv. sklovitý selén, (amorfná modifikácia selénu). 
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Kvapalný selén vric pri tcplote 688 °C, kvapalný telúr až pri 1 390 °C. Pary 
selénu a telúru nad 900 °C obsahujú dvojatómové paramagnetické molekuly Se2 
a Te2 , ktorých štruktúra móže byt analogická ako štruktúra molekuly 0 2 • 

Selén, telúr i polónium sú vo vode nerozpustné. V sírouhlíku sa rozpúšťa o:- a fJ­
selén a čast sklovitého sclénu so štruktúrou Sc8 (podobne ako 111olekuly cyklo-S8 ) . 

Fyzikálne vlastnosti selénu, telúru a polónia sú uvedené v tab. 40.4. 

Obr. 40.1. Schéma štruktúry sivého selénu 

Pri zahriatí na vzduchu zhorí selén i telúr na oxid seleničitý, prípadne teluričitý, 
Obidva prvky Tah.k.o reagujú aj so sírou, netvoria však zlúčeniny, ale roztoky, ktorých 
kryštalizáciou vznikajú zmesové kryštály. Energicky sa zlučujú aj s halogénrni 
a mnohými kovmi, napr. reakcia selénu s draslíkom je explozívna. S vodíkom sa 
priamo zlučuje len selén. Kyseliny, ktoré nemajú oxidačné vlast.nosti, so selénom ani 
s telúrom nereagujú. 

Zlúčeniny selénu i telúru sú jedovaté. 
Selén sa používa v Relénových fotoólánkoch (využit.ic fotoelektrické ho efektu), 

ako polovodič (selenidy kovov), pri farbení skla na ružové až červené odtiene atd. 
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Tabulka 40.4 

VLASTNOSTI PRVKOV PODSKUPINY SELéNU AKO JEDNODUCHÝCH 

LÁTOK 

Bod t openia [0 C] 

Bod varu [0 C] 
Hustota [g . cm-J] 
Atomizačné teplo pri 25 ° C [kJ . mol - '] 

Tvrdosť v Mohsovej stupnici 

Štandardný potenciál M + 2e ? Ml- [V] 

Merná tepelná vodivosť pri 25 °C [k] . m- 1. s- 1 • K-t] 

ZLÚČENINY SE LÉNU A TELÚRU 

Zlúčeniny s vodíkom 

Se Te 

217,4 450 
688 1 390 

4,26 (25°) 6 ,24 
205,9 190,4 

2,0 2,3 
- 0 ,92 - 1,14 

0,059 

Selén i telúr tvorí s vodíkom zlúčeniny podobné sírovodíku. 

Po 

252 
962 

134 

Selenovodík H2Se (b. t. -60,4 °0, b. v. -41,5 °0) a telurovodík H2Te (b.t. 
-51,0 °0, b. v. -1,8 °0) sú bezfarebné plyny. Štruktúraichmolekúl je analogická ako 

pri molekule sírovodíka (pozri str. 311). 
Priamou syntézou z prvkov možno pripraviť len selenovodík; obidva možno pri­

praviť hydrolýzou niektorých selenidov, prípadne t eluridov 

(40.1 ) 

Selenovod1k i telurovodík majú kladné zlučovanie teplá, čo poukazuje na ich 

nestálost. :Cahko sa oxidujú, na vzduchu horia za vzniku oxidu seleničitého, prípadne 
teluričitého, napr.: 

(40.2) 

Vo vode sa rozpúšťajú lepšie ako sírovodík a sú silnejšími kyselinami ako kyse­

lina sírovodíková (pKk(H2Se) ~ 4, pKk(H2Te) ~ 3). Od kyseliny selenovodíkovej sú 

známe dva rady solí: hydrogenselenidy MIHSe a selenidy MlSe, kým od kyseliny teluro­

vodíkovej len teluridy M~Te. Vačšina selenidov i teluridov sú vo vode nerozpustné 
látky. Dobre sa rozpúšťajú len soli alkalických kovov. 

Obidve kyseliny sú na vzduchu nestále a produktom oxidácie je selén, prípadne 
telúr. Bezfarebné roztoky selenidov, prípadne teluridov alkalických kovov sa v prí­

tomnosti kyslíka farbia okamžite do červena, pretože oxidáciou sa tvoria polysele 

nidy M~'3e:i:, prípadne polyteluridy M~Te:i; . 

Zlúčeniny s halogénmi 

Halogenidy analogického zloženia i štruktúry ako pri síro, no ešte rozmanitejšie 

sú známe aj pri seléne a telúre. Dahko sa pripravujú priamou syntézou prvkov. V nad­
bytku fluóru vzniká plynný fluorid selénový SeF6 , prípadne plynný fluorid t~lúrový 
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TeF6 • Priamou syntézou v nadbytku chlóru vzniká tuhý chlorid seleničitý SeCl4 , 

prípadne tuhý chlorid teluričitý TeC14 • Podobne reaguje so selénom a telúrom aj 
bróm. Tuhý jodid tcluričitý TeI4 sa pripravuje buď priamou syntézou, alebo re<0kciou 
1'0 vodnom rozt0ku 

(40.:3) 

Všeol>ecne sú halogenidy seh~nu n. t.clúru st.:Uejšic rwi halogenidy síry, ale 
chlorid selénny Se2Cli sa pri destilácii čiastočne disproporcionuje 

(40.4) 

hoci chlorid sírny je pri destilácii stály. Sú tu aj iné rozdiely. ]fluorid sírový i selénový 
sú stále proti vode, kým fluorid telúrový sa vodou rozkladá 

(40.5) 

Fluorid, chlorid i bromid seleničitý sú schopné viazať sa so zodpovedajúcimi 
halogenidovými aniónmi za vzniku hexahalogenoselenwitanového aniónu [SeX6] 2-
s oktaedrickou štruktúrou pri hybridizácii SP3D2 centrálneho atórnu SeIV. Podobne 
sa správajú aj analogické zlúčeniny tclúru. 

Zlúceniny s kyslíkom 

Zlúčeniny selénu a telúru s kyslíkom poznáme v oxidačnom stupni II, IV a VI. 
Oxid telúrnatý TeO sa získa termickým rozkladom zlúčeniny zloženia TeS03 

uko Čierna tuhá látka. Podobná zlúčenina selénu nie je zatiar známa. 
Oxid seleničitý Se02 a oxid teluričitý Te02 vznikaj ú spaTovaním selénu, prípadne 

telúru v prúde kyslíka alcbo vzduchu. Obidvc sú bezfarebné kryštalické látky; prvý 
fahko sublimuje. 

Na rozdiel od oxidu siričitého, ktorý má molekulovú štruktúru (pozri str. 319), 
oxid seleničitý má polymérnu retazcovú štruktúru, v ktorej každý atóm selénu je 
viazaný s tromi atómami kyslíka (obr. 40.2). Polovica atómov kyslíka má mostíkový 
charakter, zatiaf čo druhá polovica atómov kyslíka je viazaná koncovo a je umiest­
nená kolmo na rovinu tvorenú reťazcom - Se-O-Se-. Oxid teluričitý je známy 
v dvoch modifikáciách, ktoré majú štruktúru rutilu, prípadne brookitu (pozri 
str. 589). 

Kým oxid seleničitý sa vo vode výborne rozpúšťa (vzniká kyselina seleničitá), 
oxid teluričitý je vo vode takmer nerozpustný. 

J(yselina seleničitá H2Se0 3 je bezfarebná kryštalická látka, ktorá sa vo vodnom 
roztoku ionizuje do dvoch stupňov. Tvorí preto dva rady solí: hydrogenselenwitany 
M1HSe03 a seleničitany M~Se03. Vodné roztoky seleničitanov reaguj ú v dósledku 
hydrolýzy zasadito. 

Kyselina seleničitá sa-pripravuje spravidla oxidáciou selénu účinkom zriedenej 
kyseliny dusičnej 

(40.6) 
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Na rozdiol od vodného roztoku kyseliny siričitej (oxidu siričitého), pre ktorý 
sú typické redukčné vlastnosti (pozri str. 321), prejavuje vodný roztok kyseliny sele­
ničitej skor oxidačné vlastnosti 

E0 = + 0,74 V (40.7) 

.. 

~. . .. .. . . 
~:~::~: ~-. 

·.· ·::~·::f:):'.;~·,;~:;~L.ú=„: 

'. 
Obr. 40.2. Schéma štruktúry oxidu seleničitého 

Výrazné rozdiely v oxidačno-redukčných vlastnostiach vodných roztokov kyse­
liny seleničitej a siričitej sa najlepšie ilustrujú ich správa.ním sa k jódu, prípadne 
kyseline jodovodíkovej. Kým kyselina siričitá sa jódom oxiduje na kyselinu sírovú 

kyselina seleničitá oxiduje kyselinu jodovodíkovú na jód 

H2Se03 + 4 HI = Se + 2 12 + 3 H20 

(40.8) 

(40.9) 
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Rovnako ilustratívne je vzájomné oxi<lačno-redukčné pósobcnie kyseliny sele­
ničitej a oxidu siričitého vo vodnom roztoku 

(40.10) 

H.eakciou oxidu seleničitého s chloridom seleničitým pri 200 r·c v zatavc1wj 
rúrko vzniká oxid-chlorid seleničitý čiže chlorid seleninylu SeOCJi (b. v. 17G 0 C). J e to 
žltkastá kvapalina, ktorá sa vodou hydrolyzuje na kyselinu seleničitú. Známy je aj 
oxid-fluorid seleničitý (fluorid seleninylu) SeOF2 a oxid-bromid seleničitý (bromid 
seleninylu) Se0Br2 • 

Kyselina teluričitá H 2Te0 3 je známa len v roztoku, pretože jeho odparovaním 
prechádza za odštiepenia vody cez vysokopolymérne produkty na zodpovedajúci 
oxid. Ten sa rozpúšťa v roztokoch hydroxidov alkalických kovov za vzniku teluriči­
tanov M~Te03 , ako aj v roztokoch silných kyselín, napr. kyseliny sírovej, chloristej, 
dusičnej a pod., z ktorých kryštalizujú zlúčeniny zloženia Te20 3S04, Te20 3(0H)Cl04, 
prípadne Te20 3(0H)N03. 

Oxid selénový Se0 3 (b. t. 118 °C) je bezfarebná tuhá látka, známa v dvoch 
modifikáciách podobnc ako oxid sírový. Vzniká spolu s oxidom seleničitým, ak na 
pary selénu v kyslíkovej atmosfére pósobíme tichým elektrickým výbojom. V čistej 
forme bol prvý raz izolovaný dehydratáciou kyseliny selénovej účinkom oxidu 
fosforečného (F. Toul a K. Dostál) 

2 H2Se04 + P4010 = 4 HP03 + 2 Se03 (40.11) 

Má veTmi výrazné oxidačné vlastnosti. Dychtivo absorbuje vodnú paru za vzniku 
kyseliny selénovej H zSc0 4 (b. t. 57 °C) , ktorá sa obvykle pripravuje reakciou selénanu 
bárnatého s kyselinou sírovou 

(40.12) 

prcto:Ge síran bámatý je podstatnc mcncj rozpustný ako príslušný selénan. Soli kyse­
liny selénovej, selénany M~Se04 , sa Iahko pripravujú oxidáciou seleničitanov chlórow 
v zásaditom prostredí 

(40.13) 

prípadnc t aYcnÍln sclénu, sclenidov alebo oxidu seleničitého s dusičminom dra­
selným. 

Kyselina selénová je silnejšie oxidovadlo ako kyselina sírová. V koncentrovanorn 
stave v zrnesi s kyseliuou chlorovodíkovou sa uvofňujc chlór, a proto t áto zmes, 
podobne ako lúčavka kráfovská, rozpúšťa zlato a platinu. 

Kyselina hexahydrogentelúrová H6Te06 sa pripravuje oxidáciou t olúrn vodným 
roztokom kyseliny chlorečnej 

(40.14) 

J e to vel'mi ~labá kyselina. S hydroxidmi alkalických kovov reaguje za vzniku 
tetrahydrcgentelúranov M!H4TeQ6 , ktorých termickou clehydratáciou vznikajú telúrany 
zloženia M!Te04 • Tavením napr. telúranu disodného Na2Te04 s oxidom sodným 
vzniká t elúran hexasodný Na6Te06 . Telúran hexastrieborný Ag5Te06 možno získať 
zrážaním z vodného roztoku, pretože je vo vode nerozpustný. 

Oxicl telúrový Te03 je oranžová tuhá látka a pripravujc sa t ermickou dehydra­
táciou kyseliny hexahydrogontelúrovej. 
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Zlúčeniny so sírou 

Ako sme už uviedli, biuárne zlúčeniny selénu i telúru so sírou nejestvujú, to 

však neznamená, že nemóže vznikat viizba Se-S, prípadne Te-S. 

Tzv. selenosfrany M~SeS03 vznikajú rozpúštaním selénu vo vodných roztokoch sir ičitanov, 

na.pr.: 
(40.15) 

llfajú podobaú škuktí1ru a,ko tiosírany a sú s nimi izomorfné. 

VÝSKYT V PRÍRODE A PRÍPRAVA SE LÉNU A TELÚRU 

Selén i telúr sprevádzajú v prírode síru, zvyčajne však len vo vefmi malom nmožstve 

(selén 1,5 . 10-s a telúr 4,3 . 10-7 mólových %). Vii.čšina minerálov obsahuje selén, prípadne telúr 

vo forme selenidov, prípadne teluridov: clauathalit PbSe, berzelianit Cu2Se, naumannit Ag2Se, 

altait PbTe, hessit Ag2Te, ca!averit AuTe2 a pod. Najdoležitejším minerálom, obsahujúoim a j telúr, 

je nagyagit Au2Sb2Pb10TeoS1s . 
Selén i telúr sa zo svojich rúd alebo koncentrátov pripravujú tak, že sa zahrievajú s kon­

centrovanou kyselinou sírovou, pričom sa oxidujú a prechá.dzajú do roztoku. Po redukcii plynným 

oxidem eiričitým sa vylučuje selén, prípadne telúr. 
Selén sa čistí sublimáoiou, telúr chemickými postupmi. 

PO LÓN I UM 

Posledný člen podskupiny selénn, polónium Po, je rádioaktívne. V prírocle sa nachádza 

v uránovej rude - smolinci, kde vzniká rádioaktívnym rozpadom nuklidu 210Bi ako člen urán­

rádiového rozpadového radu. Objavila ho M. Sklodowska.-Curie (1898), náz9v dostal na 

počesť vlasti objav:itefky. 
H oci je nuklid 210Po najstálejším izotopom polónia (polčas rozpadu 138 dní), z prírodných 

zdrojov možno získať len nepatrné množstvá polónia. Vačšie množstvo tohto prvku sa podarilo 

pripmviť bombardovaním nuklidu 20DBi neutrónmi 

-e-
2~~Bi(n, y)2~gBi ~ 2~~Po (40.16) 

N uklid 21opo je a-žiarič; rozkladom vzniká nuklid 20opb. 
Polónium má kovové vlastnosti a v elektrochemickom rade stojí za striobrom, čiže je 

ušfachtilejšie, a preto sa dá z roztoku polónatých zlúčenfn redukovat aj striebrom. 

V zlúčenom stave s inými prvkami sa chemickými vlastnosťami podobá b izmutu i telúrn. 

Sú známe zlúčeniny polónia v oxidačnom stupni - II, napr. polonid vápenatý CaPo i v oxidač­

nom stupni IV, na.pr. oxid poloničitýJPo02 . Zlúčeniny polónia v charakteristickom oxidačnom 

stupni VI sú v dósledku silných oxida.čných vlastností polónia neznáme. 



41. VZÁCNE PLYNY 

Do skupiny vzácnych plynov patria prvky hélium, neón, argón, kryptón, xenón 
a rad6n. V periodickej sústave ich obvykle zaracinjeme do nultej skupiny (porovnaj 
str. 78, obr. 3.27 a 3.28). 

Vzácne plyny do samostatnej skupiny v periodickej sústave prvkov umiestil ich objavitef 
W. Ramsay (pozri str. 76). Využil pritom periodický zákon, a to na správne zaradenie argónu 
precl draslík, ako aj na predpovedanie existencie neónu, keďže v periodickej sústave ohýbal 
jeden prvok medzi héliom a arg6nom. 

Až do r. 1962 sa vzácne plyny považovali za inertné (nereaktívne), lebo do tých čias neboli 
známe nijaké ioh zlúčeniny. Vzhladom na ich predpokladané nulmocenstvo sa zaradovali do 
samostatnej nultej skupiny; v súčasnosti, pravda, t oto umiestnonio už nie je celkom oprávnené. 

Sposob vazby 

Atómy vzácnych plynov majú s- a p-orbitály n-vrstvy skompletizované elek­
trónmi za tvorby oktetu; výnimkou je hélium, ktoré má obsadený l s orbitál (pozri 
str. 71). V dosledku toho vzácne plyny v podobe jednoduchých látek v akýchkofvek 
podmienkach (aj v kvapalnom a tuhom stave) sú zložené Jen znezlúčenýchatómov. 
Dvojatómové molekuly netvoria, lebo by sa pri tom museli elektrónmi v rovnakom 
počte obsadit ako vazbové, tak aj protivazbové orbitály, pričom takéto molekuly nie 
sú schopné jestvovat (pozri str. 121). 

VzhTadom na stabilnú oktetovú, prípadne dubletovú elektrónovú štruktúru 
atómov vzácnych plynov nemajú atómy vzácnych plynov tendenciu priberat ďalšie 
elektróny za tvorby aniónov. leh vysoké hodnoty ionizačných energií (tab. 41.1) sú 

Tabulka 41.1 
ATÓMOV~ VLASTNOSTI VZÁCNYCH PLYNOV 

He Ne Ar Kr Xe Rn 

lonizačná energia [eV) 
M = M+ + e 24,59 21,56 15,76 14,00 12,13 10,75 

Atómový polomerl) [nm] 0,093 0,1.31 0,174 0,189 0,209 0,214 

•) Hodnoty stanovll Pauling lnterpolll.olou medzl lónovýml polomerml jednomocných iónov s rovnakým 
počtom elektrónov ::.ko uvažovaný atóm vzjj,cneho plynu 
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prejavom vefkého priťahovania elektrónov atómovým jadrom, v dósledku čoho sa 

len obtažne tvoria katióny vzácnych plynov, ktoré sú vefmi nestále. Najbližšie vyššie 

nezaplnené orbitály a tómov vzácnych plynov sú energeticky vzdialené od obsade­

ných valenčných orbitálov (pozri obr. 3.23) , čo poukazuje na obťažnosť tvorby ko­

ordinačných vazieb (pozri str. 84). Z tejto kombinácie zaplnených valenčných 

orbitálov, vysokých ionizačných energií a energeticky vzdialených neobsadených 

orbitálov vyplýva mimoriadne nízka reaktivnost vzácnych plynov, ktorá ako empi­

rický poznatok hola známa už od čias ich objavenia (v rokoch 1892 až 1893). 

Nápadná nercaktívnosť vzácnych p lynov (ktorá sa experimentálne preverovala predo­

všetkým na. héliu, neóne a. argóne, ktoré sú na.jbcžnejšie), bola. základom pre vypra.covanie jedno­

duchej teórie iónovej vazby (pozri str. 82) a kovalentnej vazby (pozri str. 83), založenej na 

oktetovom pravidle. Čoskoro sa však zistilo, že toto pravidlo má len obmedzenú použiteinosť, 

keďže jestvujú aj zlúčeniny, v ktorých sa chemických vazieb zúčastúujo viac elektrónov (na.pr. 

v molekulách PC15 , SF 6 a pod.), prípadne menej elektrónov (na pr. v boránoch a iných zlúčeninách 

s elektrónovým „deficitom"), než to zodpovedá s tabilnej oktetovej kon.figurácii. Jednako dovera 

v oktetové pravidlo odro.ďovala chemikov systematicky skúmať chemické vlastnosti vzácnych 

plynov, hoci bolo už dávno zrníme, že ionizačné energie vzácnych plynov klesajú v poradí do hélia 

po radón, takže možno očakáva& zvýšenú reaktivitu práve pri vzácnych plynoch s vyššími atómo­

vými čísla.mi . 
Až pri štúdiu reakcie fluoridu platového PtF6 s kyslíkom sa. zistilo (N. Bartle tt 1962), 

že vzniká hexafiuoroplatičnan dioxygenylu [02)+ [PtF6)-, pričom bolo nápadné, že ionizačná 

energia molekuly 0 2 (12,2 eV) pri tvorbo kat iónu oxygenylu Ot je približne rovnaká ako prvá 

ionizačná energia xenónu (12,13 eV). Pri pokuse o priamu reakciu fluoridu platového s xenónom 

už pri izbovej teplota vznikla kryštalická látka p ribližného zloženia XePtF6 • 

Tento poznatok bol podnetom pre intenzívne štúdium reaktivity vzácnych plynov, pričom 

sa zistilo, že vzácne plyny s vyššími atómovými čísla.mi (kryptón, xenón a radón ) tvoria chemické 

zlúčeniny s prvkami, ktoré majú vysokú elektronegativitu (s fluórom, kyslíkom, chlórom) a sú 

teda velmi reaktivne. 
Priestorové štruktúry molekúl zlúčenín vzácnych plynov možno kvalitatívne objnsruť 

zjednodušenou teóriou, podfa ktorej ligandy a volné elektrónové páry majú tendenciu vytvorit 

také priestorové usporiadanie, v ktorom by sa navzájom minimálne odpudzovali (pozri str. llO). 

Napriklad v molekule XeF2 je 10 elektrónov vo valenčnej sféra atómu xenónu: dva vazbové 

elektrónové páry (vo vazbách Xe--F) a tri volné elektrónové páry, k toré sa najmenej odpudzujú 

vtedy, keď sú v základní trigonálnej bipyramídy. Preto molekula. XeF2 je lineárna. Obdobne 

možno odvodiť, že molekula XeF4 je štvorcová, molekula Xe0F4 tetragonálne pyramidálna, 

~o 
, 'U 

Obr. 41.1. Schéma koordinácie atómu xenónu v zlúčcni nách 

molekula Xe03 trigonálne pyramidálna a molekula Xe04 tetraedrická (obr. 41.1). Na rozdiel od 

aniónu Xeo:- , ktorý je oktaecfrický obdobne ako izoelektrónová molekula SF6 , molekula. XeF 6 

nemá tvar pravidelného oktaédra (obr. 41.2). Je to preto, lebo a.tóm xenónu dodá.ve. do vazbového 

systému molekuly šest elektrónov a šesť atómov fluóru po jednom elektróne. Dovedna ea teda 

tvorí šest elektrónových párov, ktoré sa. zúčastňujú vazieb s atómami fluóru a jeden volný elek­

trónový pár. Tieto elektrónové páry smerujú do vrcholov pen tagonálnej bipyramidy. 
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Ako vyplýva. z výpočtov podla teórie MO, hla.vnú úlohu pri tvorbe zlúčenín xenónu majú 
jeho 5s- a najmii 5p-orbitály. Uloha obsadených 4d- a neobsadených 5d-orbitálov je málo vý­
znamná. Z energetického diagramu molekulových orbitálov molekuly XeF2 (obr. 41.3) vidieť, že 
štyri valenčné elektróny (po jednom z orbitálov 2p,., atómov fluóru a dva z orbitálov 5p„ atómu 
xenónu) obsadzujú jeden trojoentrový vazbový a jeden nevazbový a-orbitál. Po dva elektróny 

Obr. 41.2. Schéma koordinácie atómu xenónu v molekule 
XeF6 

.. . „ 

. 
:· 
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·ato'mové orbitáty 
dvocn ató.mov F 

. ·. ~ 
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... --illl­
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Cin orbitaly 
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: orbitaly 
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Obr. 41.3. Energetický diagram molekulových orbitálov v molekule XeF2 

.... 
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z 2p1r a 2p,-orbitálov atómov fluóru spolu so zodpovedajúcimi elektrónmi v 5p-orbitá.loch atómu 
xenónu obsadzujú dva trojcentrové vazbové a dva nevazbové n-orbitá.ly. Zostá.vajúce dve dvojice 
elektrónov z 2p-orbitálov atómov fluóru prechádzajú do protivazbových molekulových n-orbi­
tálov. Obdobne dvojica elektrónov z 5s-orbitálu atómu xenónu obsadzuje nevazbový molekulový 
O'·OrbitáJ. 

Keďže d-orbitály sa pri tvorbe vazieb v zlúčenináoh vzáonych p lynov takmer neuplatňujú, 
je málo oprávnené objasnenie ioh štruktúry pomocou neekvivalentnej hybridizácie, podobne ako 
sa postupovalo pri vzájomných zlúčenináoh halogénov (pozri str. 303), z ktorých mnohé ~ú so 
zlúčeninami vzácnych plynov izoelektrónové a majú podobnú molekulovú štruktúru. 

VZÁCNE PLYNY AKO JEDNODUCHÉ LÁTKY 

At6my vzácnych plynov sú navzaJOm prifahované veimi slabými van der 
Waalsovými silami, v dosledkn čoho majú velmi nízke body varn a tuhnutia (tab. 
41.2). Najiahšie z nich majú vlastnosti veimi blízke ideálnym plynom, t. j. správajú 
sa v súhlase so stavovou rovnicou ideálnych plynov (pozri str. 154). 

Tobufka 41.2 

VLASTNOSTI VZÁCNYCH PLYNOV 

ZÁVISL~ OD MEDZIMOLEKULOVÝCH SÍL 

Van der Bod Bod Kritická Kritický 
Vzácny . waalsovský topeni a varu teplota tlak 

plyn polomer 
[nm} rc1 [°C) [oC) [MPa] 

4 

Hélium 0,12 - 271,41) - 268,935 - 267,9 0,230 

Neón 0,16 -248,6 -246,08 -228,7 2,73 

Argón 0,19 - 189,4 -1 85,88 -f22,3 4,89 

Kryptón 0,20 - 157,2 -153,35 - 63,8 5,50 

Xenón 0,22 - 111,9 - 108,10 16,59 5,840 

Radón -71 - 62 105 6,3 

') H61ium nomofao zfskaC v tuhej rorme za atmosférického tlaku; O.dal pre Jeho bod topenla todpoved& tla'ku 
S,85 Ml'a 

Kvapalné hélium existuje v dvoch formách. Pri bode varu má vlastnosti normálnej kva­
paliny (tzv. hélium I), avšak dalším ochladením niže 2,178 K vzniká druhá forma, tzv. hélium II, 
ktoré je su.prate],;uté. Keďže má prakticky nulovú viskozitu (približne t isícnásobne nižšiu než 
plynný vodík:), prechádza bez trenia za niekolko sekúnd cez kapiláry priemeru 1/100 mm (kým 
plynné hélium až na niekoJko týždňov). Z nádob vytečie hélium II po stenách (proti smeru gravi­
tácie) prakticky bez odporu v podoba vrstvičiek len niekoiko atómov tenkých. Túto vlastnosť, 
príčinu ktorej sa doteraz nepodarilo objasniť, nemá nijaký iný prvok, len izotop hélia •He (možno 
ho takto odd.eliť od izotopu JHo). Hélium II je aj vynikajúcim vodičom tepla (približne 600ráz 
lepší než med pri obyčajnej teplota). 



VZÁCNE PLYNY 737 

KLATRÁTY VZÁCNYCH PLYN OV 

Atómy vzácnych plynov, obdobne ako molekuly niektorých zlúčenín (Cli, CH4 , 

802 a i.), vytvárajú s vodou alebo s niektorými inými zlúčeninami (fenolom, hydro­
chinónom) kryštalické látky premenného zloženia, tzv. klatrátyt). V kryštálovej 
štruktúre klatrátov molekuly hostiteTskej zlúčeniny (napr. vody) vytvárajú dutiny, 
v ktorých sú van der W aalsovými silami pútané atómy alebo molekuly „hosťa" 
(napr. argónu). Kryštálová štruktúra klatrátu po úniku „hosťovských" atómov alebo 
molekúl spravidla nie je stabilná a zbortí sa. Rovnako ani rozmery a tvar „hosťa", 
ktoré v prípade vzácnych plynov sú určené ich van der waalsovskými polomermi 
(tab. 41.2), nemOžu byť TubovoTné, ale závisia od rozmerov a tvaru dutin v kryštálo­
vej štruktúre klatrátov, tvorenej „hostiteTom". 

Ako príklad klatrátov vzácnych plynov možno uviest hydráty typu 8 Y . 
. 46 H20, prípadne Y. 5,75 H20 (kde Y=Ar, Kr, Xe), vznikajúce ochladením roz­
toku vzácneho plynu vo vode za vysokých tlakov, ďalej podvojné hydráty typu 
2 Y. R . 17 H 20 (kde Y =Ar, Kr, Xe a R= acetón, chloroform, chlorid uhličitý), 
klatráty s hydrochinónom, napr. 3 C6H 4(0H)2 • Ar, s fenolom, napr. 3 C6H 50H . Kr, 
s p-krezolom, napr. 6 C6H4(CH3)(0H) . Xe a pod. Klatráty sa využívajú pri oddeTo­
vaní vzácnych plynov a pri manipulácii s nimi. 

KRYPTONÁTY 

Rádioaktívny izotop 85Kr (,8-žiarič, doba polovičného rozpadu 10,3 roka) fa.hko difunduje 
do rozličných tuhých látok, pričom vznikajú fázy premenlivého zloženia, tzv. rádioaktívne krypto­
náty, v ktorých je kryptón pútaný velmi labilne van der Waalsovými silami. V priebehu ohemickej 
reakoie tuhej látky (kryptonátu) sa rozruší jej povrch alebo zmení kryštálová štruktúra, čo spóso­
buje uvofnenie úmerného rnnožstva sorbovaného plynného kryptónu B>Kr. Tento jav sa využíva 
na štúdium reakcií v povrchu tuhých látok, napr. na sledovanie rýchlosti korózie, na indikovanie 
ekvivalentového bodu pri zrážacích metódach odmernej analýzy a pod. 

ZLÚČENINY VZÁCNYCH PLYNOV 

V súčasnosti sú pripravené a preskúmané už mnohé zlúčeniny xenónu, ako aj 
niekoTko zlúčenín kryptónu a radónu. Xenón sa v zlúčeninách vyskytuje v párnych 
oxidačných stupňoch II, IV, VI a VIII (tab. 41.3)-

Fluoridy xenónu vznikajú priamou reakciou prvkov pri zvýšených teplotách 
a tlakoch, prípadne účinkom elektrického výboj a. Fluorid xenónový XeF6 sa účinkom 
vodnej pary postupne hydrolyzuje 

XeF6 + H20 

XeOF4 + 2H20 

2HF +XeOF" 

4HF + Xe03 

1) Lat. clathratus značí uzavretý za mreže, do klietky. 

(41.1) 

(41.2) 
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Tabufka 41.3 

PREHl!.AD NIEKTORÝCH DOTERAZ ZNÁMYCH ZLÚČEN fN XENÓN U 

•.• „ f • ~ •. !:·a·~& 7' :~ 
"'~-„~~,_:,.,.„ r„ -..~ 

' Štruktúra Oxidalný Zlúlenina Vzhfad topen_ia Poz'námlča 
stupeň (oC) molekuly 

. . -·- -.,,„ -~ -- -- . 
li XeF2 bezfarebné 140 lineárna 

kryštály 

IV XeF4 bezfarebné 114 štvorcová 
kryštály 

IV XeOF2 bezfarebné 90 málo stály 
kryštály 

VI XeFó bezfarebné 47,7 deformovaný 
kryštály oktaéder 

VI XeOF4 bezfarebná - 28 štvorcová 
kvapalina pyramida 

VI Xe03 bezfa re bné trigonálna vermi 
kryštály pyramida explozivny 

VIII Xeo. bezfarebný t etraéder explozivny 
plyn 

VIII Ba2XeOo bezfarebné oktaéder rozklad 
kryštály pri 300 °C 

Oxid xenónový Xe03 je vel'mi explozívny .. Jeho vodný roztok je stálejší (možno 
ho upotl'ebie ako silné oxidovadlo), avšak 11C'Ycdie elekt rický prúd, z čoho V}1llýva. 
žr nie je anhydridem kyseli ny H1Xe04 . Soli kyseliny xer.ónovej H2X e0 4 vzniknjú 
reakciou oxidu xenónového s roztokom silnej zásady 

Xe03 + OH- ~ HXe04 (41.3) 

Dalšou pozvofnou reakciou so zásadou dochádza k disproporcionácii na xeno­
ničelan a xenón 

2 HXe04 + 2 OH- (41.4) 

Z xenoničelanu bárnatého B112X e0 0 mo'l.no úi:i.nkom kyseliny s íl'ovej pripraviť oxid xeno­
ničelý Xe04 

(41.5) 

Fluoridy xenón u t voria adičné zlúčeniny s vyššími fluoridmi prvkov, napr. XeF2 • 2 IF„ 
. 2 XeF2 • TiF., 2 XeF2. VF„ 2 XoF2. PF„ XoF6 • SbF„ 4 XeF6 • SnF4 a i. R ontgenovon štruk­
túrnon a1111lýzou so. zistilo, že napr. 11dičná zlúčenina X oF2 . 2 SbXs m<i štruktúru zodpoveda.júcu 
vzorcu [XeF] i [Sb1F 11]-, arlnkt 2 XoF2 . AsF 5 mil. i;;t.ruktúrn fXe2F 3] +[A sF 6J- s katiónom 
[F- Xc-F- X o--F]+ a i. 

Iný typ flno1·idov xenónu 11 prechoclných kovov vzniká pri11mou reakciou xonónu s termo· 
dynamicky n estály rni fluoridmi kovov vo vysokých oxidačných stupňoch. Prvá. takto pripravená 
zlúčenina približnóho zloženia X ePtF6 (pozri predtým) má pravdepodobne p olymérnu štruktúru 
(obr. 41.4). 

P od obne ako fluorid platový reaguje s xenónom aj fluorid ruténiový, rócliový a plutóniový, 
kým stabilné fluoridy, n11pr. uránový 11lebo ir ídiový s ním nereaguj ú. 

Syntézy fluol'idov vzácnych plynov sú spojené s vefkými expe1·imentálnymi t\ažkosť11mi, 

kcůfo fluór je no.jreaktívnojším prvkom, reagujúcim s viičšinou ko.nštrnkčných mnt.eriálov (naj­
vhodnojší je nikel a zliatina medi 11 niklu, tzv. i11onc/ov kov). Nebezpečnosť týchto pokrn;ov súvisí 
aj s m imoriadnou jedovatosťou fluóru a s explozív nostou niektorých zlúčenín xenón u. 
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Obr. 41.4. Predpokladaná štruktúra komplexu Xe[PtFo] 

VÝSKYT V PRÍRODE A POUŽITIE V~ÁCNYCH PLYNOV 

Vzácne plyny sú v malom množstve zlo?.kou atmosféry (tab. 41.4), preto sa 
obvykle získavajú frakčnou destiláciou skvapalneného vzduchu. 

Ako vidieť, argón nie je nijako osobitne vzácnym plynom. Hélium sa vyskytuje 
v pomerne veikých mno7.stvách Jasi 8 obj. %) aj v niektorých žriedlach prírodných 
plynov, najma v USA. Hélium obsahujú niektoré ložiská plynných uhfovodíkov a je 
okludované aj v niektorých nerastoch, obsahujúcich rádioaktívne prvky, kde v podobe 
<X-častíc vzniká rádioaktívnym rozpadom. Produktmi rádioaktívneho rozpadu sú aj 
izotopy prvku s at. č. 86 (radón, a.ktinón, torón) ktoré sú všetky rádioaktívne. 

Tabul ka 41.4 

PRIEMERNY OBSAH VZÁCNYCH PLYNOV V SUCHOM VZDUCHU 
r- -r 

Yzácny plyn objemové Hmotnostn~ 
percentá perce~tá 

Hélium 0,000 46 0,000 072 
Neón 0,001 62 0,001 3 
Argón 0,937 2 1,285 
Krypt6n 0,000 108 0,000 29 
Xenón 0,000 008 0,000 036 
Radón 6 . 10- 18 4,6 . 10- 11 

Hélium sa najviac , ·yuz1va pr1 pretláčaní kvapalného k yslíka a vodíka ako raketových 
paliv, cfalej v jadrových reak toroch ako prenášač topla a v hutníctve (napr. pri výrobe ti tánu) ako 
ochranný plyn, kecffo je chemicky i nukleárne nereaktívne. l\iá vysokú tepelnú vodivost a nízku 
viskozit u a hustotu . Pretože je nehorTavý a fahší ako vzduch, upotrebúva sa. aj a ko náph\ do 
balónov. 

Neón, argón, kryptón a xenón sa používajú v reklamných výbojkách a na dosiahnutic 
inortnej atmosféry v niektorých plynom plnen ých elektrických žiarovkách a rádiových elektrón· 
kach. Argón je aj najčastejšou ochrannou atmosférou pri prácach v inertnom prostredí, kde t reba 
chránit vefmi reaktívne produkty pred stykom so vzd uchom. 

Radón sa niekecly využíva ako zdroj a-žiarcnia pri liočbe rakoviny. Nie je však na tento 
ú čel dostatočne vhodn ý, lebo má len krátku dobu života (najstálejší izotop 222Rn má polčo. ; 
p remeny len 3,825 dňa). 

'l·?.. 
• 17 
\l; 
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42. JADROVÉ PREMENY 

Spósob existencie látok na Zemi v podobe atómov a molekúl s usporiadanými elektrónovými 

oblakmi okolo jadier logicky podmienil prvoradý záujem chemikov o tie látkové premeny, ktoré 

sú výlučne dósledkom interakcií v elektrónových obaloch. V iných častiach vesmíru (napr. Sinko 

a. iné hviezdy) sa látka móže vyskytovať, a aj sa vyskytuje v inej než atómovej podobe a charak­

teristické pre ňu sú i iné formy pohybu. Vzhfadom na. stavové podmienky na na.šej pla.néte, me­

novite na teploty a tlaky, kinetická energia atómov nepresa.huje niekofko elektrónvoltov (v prie­

mere iba. 1/40 eV pri teplote 300 K), čo postačuje na. dostatočne rýchly priebeh chemických 

rea.kcií. Rea.kcie atómových jadier prichádza.jú do úvahy, ak sa. jadrá priblížia. na. dosah ja.drových 

síl, pričom treba. prekonať nielen elektrostatické odpudzova.nie elektrónovýoh obalov, ale i odpud­

zovanie rovna.ke (kladne) nabitých atómových jadier. Potrebnú „aktivačnú energiu" jadrových 

rea.kcií, ktorá pre jadrá s malým ná bojom je aspoň 50 000 eV (0,05 MeV) by v priemere mali 

jadrá až pri teplote asi 6 . 108 K. Takéto obrovské teploty móžu byt vo vnútri hviezd, avšak 

v našich prírodných podmienbch nejestvujú. Prúd a.tómových (predovšetkým vodíkových) 

jadier s energiou až 1019 eV, ktorý dopadá do atmosféry ako kozmické žiarenie, je v tomto zmysle 

výnimočný. Z toho vyplýva, že na Zemi prebiehajú iba. samovo!né jadrové prameny (prameny 

izolovaných jadier) alebo premeny spósobené kozmickým a. jadrovým žia.rením. Súčasne !udstvo 

spoznalo spósoby realizácie ja.drových reakcií pomocou urýchlenia ionizovaných atómov do 

energií 1 až 10• MeV. Mimoriadne úspeohy sa. dosiahli pomocou jadrových reakcií vyvolaných 

neutrónrni: reťazová štiepna reakcia p rešla do priernyselného využitia. Jadrové reaktory sú nielen 

zdrojmi energie, ale i množstva „nadbytočných" neutrónov, ktoré umožňujú produkovať wnelé 

nuklidy v technologiokom meradle. Sen alchymikov o transmutácii prvkov sa. dočkal svojej 

renesancie v inej podobe a na vedeoky odóvodnenom základe, ktorým sú naše vedomosti o jad­

rových premenách . 

Jadrové interakcie 

Nabité častice, na.pr. protón a elektrón vo vodíkovom atóme navzájom interagujú prostred­

_níctvom fotónov, t . j. kvánt elektromagnetickeho pofa, v iažu a.Jeho sa. odpudzujú coulombovskými 

silami . Je známe, že potenciálna energia elektrostatického pósobenia. dvoch nabitých častíc je 

nepriamo úmerná ich v zdialenosti (pozri str. 44). Elektromagnetické sily majú teoreticky ne­

obmedzený dosah . 
Sily chemickej vazby medzi atómami sú tiež zložitou výslednicou elektromagnetických 

interakcií elektrónov v molekule (str. 94). Súčasné vedomosti o štruktúre ja.drovýoh častíc 

nepostačujú ešte na to, aby sa dala vytvoriť presná teória jadrových síl. 
Vezmime si ako najjednoduchší prípad jadro deutéria, ktoré sa skla.dá z dvoch častío: 

pro tón u a neutrónu. Na obr. 42. l je znázornená. zistená závislost potenciálnej energie sústavy 

protón- neutrón v závislosti od ich vzdialenosti. Táto funkcia zreteine pripomína závislost energie 

molekuly vodfka od medzijadrovej vzdialenosti vodíkových atómov (pozri str. 95). Sú medzi nimi 

však podstatné kvantitatívne rozdiely. Minimu potenciálnej energie (- 50 MeV) zodpovedá vzdia­

lenost protónu a neutrónu 0,6 fm. V roalej vzdialenosti, pod 0,4 fm, jadrové sily spósobujú odpud­

zovanie, vo vačšej vzdialenosti, 0,4 až 2 fm spósobujú priťahovanie, pričom vzdia.lenost približne 

2 fm možno považovat za konečnú hranicu ich d osahu. Sú to vzdialenosti asi 10s ráz menšie, než 
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medzijadrové vzdialenosti atómov v molekulách a súčasne jadrový potenciál je zhruba 10° ráz 
vii.čší, n ež je energia. chemickej vazby (vazbová energia molekuly vodíka je na.pr. 4,75 eV). 

Vazbová energia deuterónu je „iba" 2,2 MeV (oproti minimu potenciálnej energie sústa.vy 
protón-neutrón, ako vidieť z obr. 42.1), čo spolu s jeho rozmermi (polomer je.dra 2,2 fm) nasved­
čuje tomu, že asi polovicu času sa protón a. neutrón v tomto jadre nachádzajú mimo dosahu 
jadrových síl; napriek tomu je takéto jadro stabilné. 

Obr. 42.1. Závislosť potenciálnej energie 
sústavy prot6n - neutrón od ich vzdia­
lenosti 

•· 
I • 

3CJ 

[MeV) 

,. 

• 
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Porovnanie charakteru potenciálnej energie deuterónu a molekuly vodíka navádza na. 
myšlienku, že sily medzi nukleónmi sú tiež silami vyplývajúcimi z interakcie elementárnejších 
častíc, než sú samotné nukleóny. Z hradiska predstáv o protóne ako o jednoduchej kle.dne nabitej 
častici a o neutróne ako elektricky n eutrálnej častici nie sú totiž dóvody, aby dochádzalo medzi 
nimi k elektromagnetickej interakcii a ich gravitačná príťažlivosť je takisto zanedbateTná. Toto 
všetko znamená, že sily medzi nimi sú „ výmenného" charakteru, známeho z kvantovej mechaniky . 
Výmenu medzi nukleónmi móžu sprostredkovať iné elementárne častice, ako sú n±-mezóny 
(častice s pokojovou hmotnosťou 0,150 u a jednotkovým elektrickým nábojom ±e) alebo kvarky, 
dosiar hypotetické častice so zlomkovým elektrickým nábojom 1/3 alebo 2/3 e. Predpokladá sa 
napr., že v poli jadra dochá.dza k výmene n±-mezónov medzi neutrónom a protónom: neutrón 
„disociuje" na protón a n--mezón, ktorý „neutralizuje" iný protón 

n + p ""' (p + n-) + p ""' p + (n- + p) ""' p + n (42.1 ) 

Výmenu medzi samotnými protónmi sprostredkúvajú neutrálne no-mezóny (častice s nulovým 
nábojom a pokojovou hmotnosťou 0,145 u). Jadrové interakcie v sústave neutrón-neutrón 
alebo protón-protón sú očividne slabšie než interakcie mezi protónmi a neutrónmi : nepoznáme 
ani viazané sústavy z dvoch neutrónov (bineutrón}, ani z dvoch protónov (jadro ~He). 

Vermi krátka stredná doba života n-mezónov (lo-s s pre nabité mezóny a lo-1s s pre ne­
utrálny mezón) umožňuje vysvetliť krátky dosah jadrových síl: mezón by sa rozpadol skór, než 
by stačil dosiahnuť vzdialenejší nukleón. 

Uvedenú predstavu treba však považovať za veimi zjednodušenú. Takéto stupne sú iba 
virtuálne (myslené) a skutočná podstata sa nedá vystihnúť jednoduchým modelom. Vdaka 
výmenným procesom uvedeného druhu strácajú nukleóny v jadre svoju individualitu. Protóny 
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a neutróny možno považovať za dva Tcvantové stavy jednej a tej istej častice (nukleónu), ktoré sa 
líšia jedným kvantovým číslom (tzv. izospinom). · Atómové jadro možno považovat za súbor 
roYnakých častíc podobno, ako elcktrónový obal atómu: dva stavy nukleónu vzhfactom na izospin 
zodpdvedajú dvom stavom elekt rónu vzhl"a.dom na jeho spin. 

S výmenným charakterom a malým closahom jaclrových Ril súvisí z.rojme aj ich nasýtonie. 
:N"nkleón je viazaný v jadre silou, ktorá podstutn e nozávisí ocl ,-erkohti jaclra (colkovébo počtn 
nuldoónov) a pohybuje sa v pomerne úzkom rozmedzí 7 až 8 J\'feV, čo sveclčí o tom, žo ~a vio.že iba 
najLližšími nukleónmi. Na obr. 42.2 je znázornoná závislosť mernej vuzbot:cj energie E, t. j. 
Yiizbovej onorgie jaclra pripado.júcej na jedon nukleón, od hmotn ostného čMa A. Najviič8ou 
mcrnou vazbovou energiou nukleónov sa vyznačujú stabilné jaclrú. v oblasti triády žolezu.. 

9,0 

E 

fMeV) 

8,5 

8,0 

7,5 

6,0 

4,0 

160 

12c 

e 

2,0 
"-~~~~~~-'-~~~~~~-'-~-'-~~~-J 
o 50 100 150 

Obr. 42.2. Merná vazbová energia jadier 
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Empiricky sa ú s tilo, že vačšina stabilných nuklidov obsahuje párny pofot protónov i neut­
rónov. Niektoré jadrá s tzv. magickým počtom (2, 8, 20, 28, 50, 82, 126, 184) protónov alobo 
neutrónov sa vyznačujú zvýšenou mernou vazbovou onol'giou. Sú to napr. nuklidy ~He, ':o, ~:s ; , 
jgca, 1~Ni, ~:sr, I ;~ee a l~~Pb. Pri rahších prvkoch sú do atómového čísla z < 20najstabilnejšio 
jaclťá s rovnakým počtom protónov a neutrónov. Jachá ťažších prvkov sa vyznačujú zvýšeným 
pomorom neutrónov k protónom (asi 3 : 2) o. v jadrách ~ vysokým počtom protónov (vyše 1:30) 
malo by natoTko prevlúdať elektrostatické odpnclzovanie, nevyvážené pl'iťažlivými jadrovými 
silami, že takéto ťažké nuklidy by prakticky nemali jestvovať. 

Súčasné modely jadra sa usilujú vysvetliť pozorované vlastnosti jadier, medii inými i to, 
prečo sú určité nuklidy stabilnejšie než iné. Hladinot:ý model jadra napr. uvažuje podfa analógie 
so stav bou elektrónových obalov isté usporiadanie nuklcónov v jadre na kvantovaných energo· 
tickýoh hladinách. Pri zaplnení týohto hladín, v súlade s Pauliho princípom, sa dosahujú najsta­
bilnejšie konfigurácie nukleón ov v jadre analogicky, ako uzatvorenie eloktrónových oba.lov pri 
atómoch vzácnyoh plynov. 

Všimnime si základné rysy hladinového modelu, ktoré nám priblížia spoločný prístup 
k toórii jadra a e lektrónového obalu ako k problému mnohých častic. Podobno ako elektróny 
v atóme sa nukleóny považujú za nezávislé častíce v centrálnom poli jadra. E11erg0tické stavy 
nukloónov sa oharakterizujú hlavným lcvantov(Jm éíslom (n = 1, 2, 3 . „}, orb·itálov/;m kvantovým 
číalom (l = O, 1, 2 .. . ) a spinovým kvantovým éislom (a). Kvantové ČÍtilO 11 je v~ak mi rozdiol od 
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vodíkového atómu tlefinovanó z počtu gufových uzlových plóch n - 1 (a nie n - l- 1). Z t oho 
vyplýva, že m óže byť l > n - 1 (hladiny ls, ale i lp, Id a pod.). V súlade s P auliho princípom pri 
danom n móžo byť na kažtloj hladine 2(21 + 1) protónov alebo neutrónov. To znamená, že na 
hladine ls (n = 1, l = 0) móžu byť dva nukleóny, na ltla.clino lp (n = 1, l = l ) šest nukleónov atď. 
l:'cdstatné v.jocln oclušenio '" hlaclinovom modele su. closiahne tým, žo sa neuvažujú interakcie 
nu.kleón-uukleón, ale iba závislost poten ciálnej energie nukloónu od stretlu jadrn. Riešenie 
i:;chródingerovej vlnovej rovnice takóhoto izotropného harmon ického oscilátora vedie k tomu, že 
hladiny s rovnakou hodnotou súč-tu 2n + l majú rovnakú energiu. Sú to napr. hladiny Id (n = 1, 

l = 2) a 2s (n = 2, l = O) s počtem n ukleónov 10 + 2 = 12, dalej lf a 2p obsadené 20 nukleónrni 
atď. Na dalšie zosúhlasenie pozorovanej mimoriadnej stability jadier s magickým počtem 
neutrónov a lebo protónov sa uvažuje rozštiepenie energet ických hladín s kvantovým číslem 
l > O na dve podhladiny podfa orientácie spinu nukleón u oproti orbitálovómu moment u hyb­
nosti (tzv. spin-orbitová interakcia) . 

J adrá s obsaclenými protónovýrni a neutrón ovými hladinami majú symetrickú sfórickú 
formu 11 zvýšemí ~t>1 bilit.u op1·oti ~u~oclným nukliclom. Hladinový moclol jadra nopocláva však také 
vy~votlonie per·iodicity stability jadior a ich vlastno~tí , ako sa nai'>lo v l\fondolojovovEij perioclickcj 
sústaYe, čo vyplýva zrnjmo zo :r,Ji)žit,ejšieho ch a raktoru jaLll'Ových sil. Na jeho základe ~a však 
preclpokladá zvý.šoná s tabilita n ioktorých t.ransuránov s uzavrntými hladinami nukleónov. Pritom 
sa namietito magického atómového čísla Z = 126 prcdpokladá uzavretie protónovoj hladiny už 
pri Z = 114, čo súvisí s vplyvom coulom bovskóho oclpudzovanin protónov. Pre „super jaclrá" 
s magickýmj číslami n eutrónov a orotónov súčasne, aké by mali mať nuklidy 194110 (ekaplatina), 
298114 (ekaolovo), pr ípadnej 310126 (ekaplutóuium) , sa očakáva zvýšená stabilita, porovnatelná 

so stabilitou prírodných izotopov udmu, talde sa m óžu nacháclzať i v prírodo. 
Infm prí~tnpom v t eórii j aclea sa v.vznať:uje napr. kvapkový model, ktor v u važ11jo chaotick.\• 

pohyb nukleónov v jallre podobne, ako p ohyb molekúl v kvapke látky. ĎaJiíí pokrok ~a tlosiahol 
pomocou „kolcktivnych" modelou, ktoró opisujú p ohyb uzavretých hladin nukleónov, ako „kost1·y" 
jaclra, vcelku, a súčasne pohyb n ukleónov v neuzavretých obaloch. Vonkajšie nukleóny (nad 
uzavretými hladina.mí) deformujú sférické jadro, ktoró potom pocllieha vibráciám a rotáciám 
podobne ako v io.catómové molekuly, ale prirod zene s podstatne vyššími energetickými hladinami. 

jadrové reakcie 

Po tom, čo sme si osvetlili charakter jatlrových síl, n ás neprekvapí, že atómové jatlrá 
v „našich" poclmienkach navzájom nereagujú. 

Prvou prekážkou je u ž existencia elektrónových obalov, ktoré noclovorujú ntómovým 
jaclrám ani zdaleka priblížiť sn, na dosah jadrových sil. Stredná metlzijadrová vzdialenosť napr. 
clvoch protónov v molekule voclfka je 74 pm a pri vzájomnej vibráoii v rámci tejto molekuly sa 
móžu priblížiť maximálne na vzdialenosť 10 pm, čo je o 4 poriacU'y viac, než je tlosah jacl.rových 
interakcií (l pm = 103 fm). Obdobné pomery platia aj pre iné atómy a molekuly. 

Druhou prekážkou je vzá.jomné elektrostatické odpudzovanie samotných súhlasne nabitých 
ja<.Lier. Jeho energie. bude určená n a základe Coulombovho zákon a vzťahom 

E = z,.Z,.e2 (42 .1) 
l 

Xáboje sú vyjadren é ako súčin atómových čísiel Z 1 a Z 1 a c lementárneho náboja e, a mini­
mál.na vzdialeuo:st jadier je iučená ako súčet ich polomerov r 1 a r 2 (r1 + r2 = l), pro ktoré približne 
platí, že sú úmerné tret-0j oclmocnine z hrnotnostn ého čísla A 

1· = 1,5. 10- 15 A'ť [m) (4 2.2) 

Zo vzťahov (42. 1) a (42.2) možno získat jednoduchý p ribližný v zorec pre výpočet maxi· 

málnej energ.ie elektrostatického oclpudzovania jadier (v megaelektrónvoltooh) 

E = Z1. Z2 
A:i' + Ali' 

[MeV] (42.3) 

Napríklo.cl maximálne oclpudzovanie protónov (Z1 = Z2 = 1, A, = A2 = 1) m á hodnotu 
E ~ 0,5 MeV, čo je energia potrebná na to, aby sa protón priblížil na dosah jadrových sil druh ého 

prot.ónu. Energie. coulombovského odpudzovania dvoch uránovýoh jadier (Z1 = Z2 = 92, A1 = 
= A 1 = :238) je až 1 500 MeV. 
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Dajú se. získat e.tómové jadrá s takou vysokou energiou? Stredná kinetická energie. e.tómov 
(molekúl) pri teploto T (presnejšie stredná energie. pripadajúce. na dva stupne volnosti če.stíc) 
je určená Boltzma.nnovým vzťahom 

(42.4) 

kde k je Boltzmannova konátanta (k= 1,38. 10-23 J. K-1 = 8,62. 10-s eV. K-1). Zo vztahu 
(42.4) vyplýve., že pri zvyčajnom rozmedzí teplót 300 až 3 000 K je stredná kinetická energia e.tó­
mov iba 0,025 e.ž 0,25 eV. Pravda, istá časf. atómov má vyššiu energiu, avšak pre.vdepodobnosl 
získania energie potrebnej pre jadrovú reakciu je pri uvedených teplotách nulová. Vo vefkom 
súbore atómov sa preto jadrové reakcie dajú vyvole.ť ibe. pri prenikavom zvýšení teploty, porie.d­
kove na ios až 109 K, nejakým vonke.jším zásahom (tzv. termojadrové reakcie). 

Druhým možným prístupom je urýchlenie atómových je.dier (e.lebo ionizovaných e.tómov) 
v silných elektrických polie.oh. Tento spósob je obmed zen ý už tým, že prvotne trebe. získat ióny 
z neutrálnych e.tómov a.Jeho molekúl, aké se. vyskytujú v plynnej forme (ne.pr. protóny, čiže 
volné ióny H+ m ožno získe.ť ionizé.ciou molekulového vodíka vo vákuu); má preto produktivitu 
obmedzenú množstve.mi iónov, ktoré možno získat a udržiavať v urýchlenom zvazku. Na súčas­
ných urýchfove.čooh nabitých častío se. intenzita urýchfovaných iónov pohybuje zhruba. v roz­
medzí 0,01 až 100 µA (10" až 1015 iónov za sekundu) a udefuje se. im energie. 5 až 10 000 MeV 
(pravda., každé zvii.čšenie energie je vykúpené znížením intenzity). 

Treťou možnosťou, ktorá se. však historicky využila ako prvá. (E. Rutherford 1919), je 
vyvole.nie je.drových reakcií pomocou vysokoenergetických častíc ex, ktoré vznikajú pri rá.dioe.k­
tívnej premene. V tomto prípade sa zrejme dajú uskutočniť iba je.drové ree.kcie vyvolané hélio­
vými je.dra.mi s inými Iahkými jadrami (nízko. potenciálová bariéra) a. v obmedzenom meradle, 
v ktorom sú prístupné intenzívne zdroje žiarenia cc (ne.pr. rádium a polónium). 

Z uvedeného sa dá uzavrieť, že je.drové ree.kcie m ožno realizovať v ta.kom meradle, v a.kom 
disponujeme zdrojmi vysokoenergetických bombardujúcich častíc. V chemických reakciách, 
ktoré uskutočňujeme, reagujú obrovské počty molekúl, preto ich rýchlosť v sa vyjadruje cez 
koncentrácie reagujúcich Jé.tok CBi. cB2 , ••• v prípade ree.kcií druhého poriadku (str. 185) 

v = k CB1. CB2 [mol. m-3. s-1] (42.5) 

Rýchlosť jadrových reacií je vhodnejšie vyjadriť pomocou hustoty toku bombardujúcich 
častíc q:>(m-2. s-1) a koncentráciou bombardovaných (terčových) jadier n (m-l), ako rýchlost 
jednotlivých reakčných aktov 

V=<J.q:>.n (42.6) 

Súčinitef a, vyjadrujúci pre.vdepodobnosť danej ree.kcie, závisí od energie intere.gujúcich 
častíc a od ich charakteru a. má teda podobný význam ako rýchlostná konštante. chemickej reakcie. 
Z rozmerov v, q:> a n vyplýva, že <J má rozmer plochy (m2) a nazýva sa účinný prierez jadrovej 
reakcie. Jeho hodnoty bývajú blizke ku geometrickému prierezu je.dier, ktorý je poriadkove 
10- 28 m2, ale móžu byť aj zne.čne menšie i vačšie. J e zrejmé, že pri koncentrácii atómov n = 
= 1028 m-J a dosie.hnutí vysokej h ustoty toku bombe.rdujúcich častíc q:> = 1018 m-2 . s- 1 bude 
rýchlosť jadrovej reakcie s účinným prierezom a = 10-28 ml poriadkove 1018 m-3 . s-1, čiže ze. 
sekundu bude reagovať iba jedno jadro z 1010 jadier. Zo vztahu (42.5) však vyplýva, že pri hoci 
pomalej chemickej reakcii druhého poriadku s hodnotou k = 10-s moJ- 1 . ml . s-1 a pri koncen­
tráciách cBI = cn2 = 1 mol. m-J reaguje za sekundu 10-s mólu v l ml, t. j. jedna z IO• molekúl. 
Chemická reakoia móže navyše prebiehať v Iubovorne velkých objemoch a reaktivita atómov sa 
s časom nemení. Bombardujúce nabité častice sa naopak získavajú v relatívne úzkom zvii.zku 
a pri ich pronikaní do terčovej látky se. podstatná časť ich energie rozptýli pružnými zrážkami 
s atómovými je.dra.mi a zrážke.mi s elektrónovými obalmi, takže v hrubších vrstvách (už dese.tiny 
milimetre. v tuhých látke.ch!) sa podstatná časť z nich rýchlo a. nenávratna zabrzdí skór, než 
stačí vyvolať jadrovú reakciu. Iné platí iba o neutrónoch, o ktorých budeme písať v dalšom 
';exte. 

Vráťme sa teraz k uvažovanej reakcii dvoch protónov. Ak sa prekoná ich coulombovské 
odpudzovanie a. približia sa na dosah jadrových síl, móže prebehnúť jadrová reakcia, pri ktorej 
vznílme jadro deutéria a uvofní sa pozitrón 

Jp + fp= ~d + e+ + 0,42 MeV (42.7) 

Pokojová hmotnost (pokojová energie.) reakčných produktov (deuterónu a pozitrónu) je 
menšia, než pokojová hmotnosť dvoch vodíkových atómov a úbytok pokojovej hmotnosti (poko­
jovej energie) sústavy sa prejaví uvofnením kinetickej energie 0,42 MeV. Sú prirodzene i také 
je.drové reakcie, pri ktorých dochádze. k zvyšovaniu pokojovej energie častíc a prebiehajú iba 
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vtedy, ak bombardujúce častice majú dostatočnú kinetickú energiu na pokrytie tohto sch odku 
(endoenerget ioké jadrové reakcie). Príkladom móže byť jadrová. reakcia rozštiepenia deutéria 
kvantom y-žiarenia 

:d + y = Jp + ~n- 2,2MeV (42.8) 

ktorá. si vyžaduje dodanie energie 2,2 l\foV. Takúto energiu, ek viva.lentnú vii.zbovej energii deute­
rónu, musí mat fotón, a.by uvedenú reakciu m ohol vyvolat. 

Všeobeone sa dá. energetický efekt reakcie (uvolňované. en ergia) Q vypočítať podfa. jednodu­
chého vzorca, ktorý vyplýva z E insteinovho vztahu medzi hmotnosťou a energiou (pozri str. 23) 

Q = (mzač - mkoneč) • 931 [MeV] (42.9) 

kde mzač je súčet pokojových hmotností všetkých (prakticky dvoch) reagujúcioh častíc, vyjadrený 
v jednotkách atómovej hmotnosti a mkoneč je rovna.ký súčet pre vznikajúce častice. Treba zdó­
razniť, že existuje principé.lny rozdiel medzi energiou, ktoré. je potrebná na prekonanie coulom­
bovského odpudzova.nia. (rovnica (42.3)), a energiou potrebnou pre endoenergetickú reakciu 
v zmysle vztahu (42.9). Vlnové vlastnosti mikročastíc umožňujú s určitou pravdepodobnosťou 
prekonať ooulombovskú bariéru i vtedy, ak ich kinetické. energia je menšia („presiaknutie" cez 
bariéru, známe ako tzv. tunelový jav); ak by však ich energia nepostačovala na zvýšenie hmot­
n osti v pokoji vznikajúoich častíc, prípadne i ioh kinetickej energie, reakcia by nemohla prebehnúť, 
lebo by to protirečilo zaohovaniu celkovej energie sústavy. Očividné je to pri fotónoch, ktoré 
móžu preniknút do jadra bez toho, a.by museli prekoná.va.ť elektrostatické odpudzovanie jadra, 
avšak ak majú vyvolať endoenergetickú rea.kciu, musia mať dostatočnú kinetickú energiu. 
Coulombovsk á. bariéra. mé. teda charakter aktiva.čnej energie rcakcie. 

Skutočnost, že reakcia je z energetického hle.diska m ožné., neznamená. ešte, že 
bude prebieha.ť dostatočne rýchlo. Konkrétne uvažovaná. reakcia. dvoch protónov - reakcia 
(42. 7) - mé. i pri ich energii približne 1 MeV taký extrémne malý účinný prierez (l0-51 ml), že iba 
nepatrné. čast zré.žok protónov vedie k tejto reakcii. Vyplýva to z toho, že v danom prípade jadrové 
sily medzi samotnými protónmi sú slabšie, než sily v sústavách neutr6n-protón. 

Iným druhom častíc, k toré prenika.jú do jadra. bez toho, aby museli prekonať coulombovskú 
bariéru, sú neu tróny. Neutr6ny, na rozdiel od všetkých osta.tných bombardujúcich častíc, ne­
strácajú svoju schopnost interagovať s jadrom ani vtedy, ked sa ich rýchlosť znižuje zré.žkami 
s jadrami, až sa spriemerní do energie tepelného pohybu okolitých molekúl. Dokonca, a to súv isí 
s ich viičšou vlnovou d1žkou p o spomaleru, pri spomalen ých čiže tepelných neutr6noch je vačšia 
pravdepodobnosť preniknutia do atómového jadra. Reakcia velmi často prebieha tak, že neutrón 
sa zachytí jadrom, a energia zodpovedajúca viizbovej energii nukleónu v jadre sa vyžiari v po­
ďobe fot6nov. Napríklad zachytenie neutrónu protónom prebieha podra rovnice 

lP + ~n = ~d + y (42.10) 

Pri vytvorení jadra deutéria. sa musí uvofniť energia 2,2 MeV, a. to v podobe kvanta y -žia.­
ra.nia a. kinetickej energie deutéria. Je to teda. opačný proces, a.ko reakcia. (42.8). 

Ako to vyplýva. z vratných reakcií ( 42.8) a. ( 42. l O), sú rovnové.žne ja.drové rea.kcie vo velkých 
súboroch častíc možné, ak si pravda reakčné produkty za.ch ové.vajú svoju reakčnú schopnost 
a.lebo neunika.jú zo sústa.vy. V našich podmienkaoh to tak n ie je, pretože energia „horúcich" 
ča.stíc, ktoré vznikajú pri ja.drovej reakcii, sa oka.mžíte rozptyluje medzi okolitými atóma.mi 
„chladnej" terčovej látky. „ Jadrové. rovnováha." typu 

:Be + 1He .,. '!C + ~n + 5,7 MeV (42.ll) 

je však možné. v si lne zahriatych telesách , akými sú hviezdy. 
Neutr6ny móžeme považova.ť za ideé.lne častice na uskutočňovanie jadrových reakcií. Po­

stupným zachyté.vaním neutr6nov, kombinovaným so samovolným vyža.rovaním elektrónov, 
možno v principe uskutočňova.ť fubovofné t ransmuté.cie prvkov, na.pr.: 

- y --e- --e- -y 
2~~u + ón ...... 2nu ...... 2~~Np ...... 2~:Pu + ón ...... 2;~Pu + 

-y --e-
+ ón ...... 2;!Pu ...... 2;~Am ... (42.12) 

alebo 
-y --e- --e-

2~~Th + c\n ...... 2~~Th ...... 2~~Pa ...... 2~~u (42.13) 
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Rad príkladov tohto druhu poznáme z kapitoly o aktinoidoch (pozri str. 578). P roblém 
uskutočnenia neutrónových reakci! jo však v tom, že nedisponujeme „vofnými" neutrónmi; všetky 
neutróny sú už viazané v existujúcich atómových jadrách a odtiaf se. uvofňujú iba pri iných 
jadrových premenách, napr. v reakcii (42.ll ). Z h!adiska uvofňova.nia neutrónov sú dóležité 
reakcie štiepenia ťažkých jadier. V nuklidoch s vysokým atómovým číslom, ako sme sp omenuli 
na začiatku, je pomer neutrónov k protónom vyšší, n ež pri n uklidoch s menším atómovým 
číslom. To znamená, že pri rozštiepení ťažkého jadra by sa mal získať okrem fahšťch jadier a j 
istý počet vofných, nadbytočných nei!trónov. R oakcie štiepenia skutočne tak to prebiehajú. Ak 
na.pr. jadro 2~:iU zachytí nejaký nukleón, najjednoduchšie neutrón, jadro sa uvedie d o kmitavého 
pohybu a móže se. rozštiepiť ako kladne n abitá kvapka, ne.pr.: 

2~~U + /in _,. g:Kr + 1~~Ba + 2 /in (42.14) 

Namiesto jedného neutróm,1., ktorý vyvolal túto reakciu, vzniknú teda pri n ej dva nové 
neutrón y, k toré móžu de.Lej reagovať a reakcia móže reťazovite (lavínovite) pokračovať (po­
rovnaj str. 191). Na udržiavanie regulovanej reťazovej štiepnej reakcie po jej rozvinutí postačuje, 
ak za každý neutrón, ktorý v sústave zaniká (fubovofnou inou, nielen štiepnou reakciou) , vznikne 
priemerne jeden nový neutrón. T o znamená, že každý nadpočetný neutrón, ktorý vzniká pri 
štiepení jadier, vyvolá jadrovú reakciu iného typu. Súbežne so štiepnou reakciou v uráne ne.pr. 
vždy p rebieha reakcia ( 42.12), a le v prítomnosti iných látok móžu prebiehať aj iné jadrové reakcie . 

Hustota n eu trónových tokov v jadrových reaktoroch sa pohybuje asi 10'6 až 1019 m -2. s-1. 
To znamená, že sú moh utným zdrojom neutrónov, ktorý m óže produkovat v technologickom me ­
radle nové prvky a lebo rádionuklidy; reakcia. s n uklidom 23•U dáva predovšetkým cenný štiepi­
tefný nuklid 239Pu, ktorý se. nevyskytuje v prírode (na Zemi). Produk.cia stabilných nuklidov , 
ktoré sa, hoci v menšom množstve - nachádzajú v prírode, by b ole. neúčelná. 

Na transmutáciu ortuti na zlato by sa ne.pr. musela uvažovat reakcia, pri ktorej by vznikol 
nuklid 1 ~~ Au (jediný stabiln ý izotop zlata), čiže reakcia, pri ktorej by z izotopu ortuti po zachy· 
tení neutrónu ubudol jeden protón 

1:bHg + /in 1~~Au + !P (42.15) 

Nuklid 197Hg se. však v prírodnej ortuti n enachádza, protože je rádioaktívny a krátkožijúci. 
Zo stabilných izotopov ortuti móžu naopak, vznikat uvedeným typom reakcie iba nuklidy 
odlišné od izotopu io7 Au a teda rádioaktívne, ne.pr.: 

2ggH g + An 2~~Au + :p (42.16) 

P ercentuálny obsah vzni.kajúceho zlata v ožarovanej ortuti by bol pritom ešte menší, n ež 
jeho výskyt v bežných horninách alebo v riečnych vodách, avšak rádioaktivita vznikajúcich 
nuklidov móže byť značná a tým sú vlastne unikátnejšie, ako prírodné zlato. 

Na získavanie umelých rádionuklidov a rádioaktívnych prvkov sa používajú reaktorové 
neutróny. N apríklad neutrónovou reakciou z izotopu dusíka 14N vzniká cenný rádioaktívny izotop 
uhlíka uo 

1;N + An ...... 1:c + lP (42.17) 

Ako terčovú látku m ožno do reaktora použiť nie plynný dusík, ale nejakú jeho tuhú zlúče­
ninu, napr . amónnu sor. Nuklid 14C, ktorý vznikne z du síkového je.dra, m á vysokú kinetickú 
energiu a správa sa ako „horúci" atóm; trh á p óvodné chemické vazby s vodíkom a vzápiití 
prudko reaguje s inými okolitými atómami. O rozmanitosti reakcií horúcich atómov svedčí t o, 
že v prípade síranu amónneho ožiareného n eu trónmi a rozpusteného vo vode, n ájde se. nuklid 14C 
nielen vo forme m olekúl 14002 a H 1•0N, a le i v molekulách kyseliny mravčej, formaldehydu, 
močoviny, metánu a. iných . Obdobne sa chemich"Y „nezvyčajne" móžu správať aj iné produkty 
jadrových reakcií, čo je markantně najmii. vtedy, ak sa móžu vyskytovať vo viacerých oxidačných 
stupňoch. Dosled.kom jadrovej premeny v molekulách sú preto i špecifické, viac alebo m en ej 
podstatné chemické zmeny. Pretože látkové množstvá produktov jadrových prernien sú vefmi 
malé (s výnimkou reťazových štiepnych reakcií), dajú sa formy chemickej stabilizácie sledovať 
Jen vtedy, ak jadrovou reakciou vznikajú rádionuklidy, dokázatefné takými citlivými metódami, 
ako sú metódy registrácie rá<lioaktívneho žiarenia. 

Jad rové premeny ako zdroj energie 

Naším dosiar najvýznamnejšún zdrojom energie je spafovanie fosílnych pa.Jív, avšak vy­
užitie energie, ktorá sa. uvofňuje pri niektorých jadrových reakciácb, je aktuálne už v súčasnosti. 
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:Cubovofný mechanizmus uvo?nenia energie je spojený s takou prestavbou atómov, molekúl 
i jadier, pri ktorej z vofnejěie viazaných sústav .vznikajú pevnejšie viazanó sústavy. Uvofnená. 
energia sa prejaví ako kinetická. energia , častíq, čiže ako energia tepelného pohybu reakčných 
produktov. 

Pretože atómové jadrá. s .najvačšou rnernou ,vazbovou energiou sa nachádzajú pri prvkoch 
v stredo Mendelejevovej periodiokej sústavy (obr. 42.2), principiá.lne jestvujú dva spósoby celko­
vého uvofnonia energie jadra 

l . štiepenie ťažh-ých jadier, 
2. syntéza (fúzia) fahkých jadier. 
O reakcii štiepenia sme hovorili na príklade nuklidu mu. Energia reakcie štiepenia ťažkých 

jadier prevyšuje poriadkove stokrát energiu, uvorňovanú pri iných typoch exoenergetickÝ'Jh 
jadrových reakcií a. nemenej dóležité pre jej praktické využitie je to, že pri štiepení jadra sa 
uvofňujú dva. až tri neutróny, čo umožňuje lavínovité roztjnutie reakcie. Pre praktické využitie 
(štiepitefnosť pomalými neutrónmi) má vhodii.é vlastnosti iba jediný nuklid, ktorý sa. nachádza. 
v prírode, a to spornínaný nuklid 2JSU; jeho obsah v prírod:Ď.oro uráne je však iba O, 72 %· 

Teoretická. výhrevnosť uránového jadrového paliva, vzhfadom na obsah nuklidu 235U , je 
5,9. 108 J. g- 1 (pri fosílnych palivách je to asi 3. 10• J. g- 1 ). Pretože v priebehu reakcie v re­
aktore klesá. obsah štiepitefného nuklidu 23su a stúpa obsah štiepnych produktov, z kterých 
niektoré silne pohlcujú neutróny, zhoršuje sa neutrónová. bilancia a praktický stupeň vyhorenia 
nuklidu m u je menší. Súbežne so štiepením nuklidu 23sU vzniká z najrozšírenejšieho prírodného 
izotopu uránu 23su další štiepitefný materiál, umelý nuklid 2J9Pu, a to reakciou (42.12). Neutr6-
novým ožarova.ním prírodného tória v reaktore možno získať tretí prístupný štiepiteTný materiál, 
umelý nuklid mu (reakcia (42.13)). Prvoradou snahou súčasnosti je konštruovať ta.ké jadrové 
reaktory, ktoré popri spalovaní prírodného nuklidu 23su v maximá.lnom meradle konvertujú 
neštiepitefné prírodné materiály (nuklidy 23SU a 232Th) na umelé štiepite!né nuklidy (239Pu a 233U). 
Účelnosť a výhodnost reaktorov s reprodukciou štiepite!ných materiálov bude podstatne závisieť 
od efektívnosti chemickej regenerácie ožiareného paliva. 

Syntézia Iahkých jadier je tiež exo•mergetickou jadrovou reakciou. PríkJadom je reakcia 
(42.7), ktorá je však velmi pomalá.. Účinnejšie prebieha fúzia deutériových jadier 

fd + ~d ;a: + i' (42.18) 
ktorej energetický efekt je vysoký (23;8 MeY), pretožo vzniká mimoriadne stabilné jadro hélia-4. 

Problém je v tom, ako prinútiť reagovať velké množstvá deutériových jadier; nedá sa vy­
užiť reakčná schopnost produktov, akými holi štiepne neutróny, ani východiskových jadier, 
pokiaf ich neudržujeme pri vysekej ·teplote, ako sa. to deje na Sinku a. iných hviezdach. Na za­
ria.dení TOKAMAK (ZSSR 1970) sa podarilo zohriať plazmovú šnúru (zhluk jadier a volných 
elektrónov) s hustotou častíc 4. 1019 m- 3 na teplotu 7 . ·106 K ni>. dobu 0,05 sekundy. Predpokladá. 
sa, že ak sa v plazme s hustotou ~ 1022 m-3 podarí zvýšiť teplotu na JOB K a. udržať ju desaťkrát 
dlhšie, bude otázka praktického využitia regulovanej terroojadrovej reakcie blízka k vyriešeniu. 

Samovorné jadrové premeny 

Súčasné izotopové zloženie prvkov a. ich pomemé zastúpenie je dósledkom jadrových reakcií, 
ktoré prebiehali pri evolúcii tej či onej ča.sti vesmíru. 

Podmienky, pri ktorých mohli yo veJkom meradle prebiehať jadrové reakcie spósobené 
medzijadrovými zrážkami, už zanikli. Ak odhliadneme od jadrových reakcií, ktoré vyvolá.va 
vysokoenergetické kozmické žiarenie (prúd urýchlených atómových jadier, prevažne protónov 
a oc-častíc, ktoré dopadajú na Zem z medzihviezdneho priestoru), móžu prebiehať v našich prí­
rodných podmienkach iba jadrové premeny izolovaných jadier. Pri viičšine prírodných nuklidov 
nepozorujeme známky samovofných premien. Je to prirodzené čiastočne už preto, Jeho naša Zem 
je dostatočne stará. (asi 3,5. 109 rokov), aby stačila prebehnúť premena viičšiny „menej" stabil­
ných nuklidov (takto „vymreli" napr. všetky izotopy technécia). 

O sta.bilite chemických Já.tok hovoríme v súvislosti s podmienkami, v ktorých sa. látka na­
chádza.. Ak je vazbová energia molekúl tohto istého poriadku ako stredná. energia tepelného 
pohybu, molekuly sa. budú rozpadávať. Aké kritérium bude -vhodné pre posúdenie stability 
jadier? 

I najjednoduchšie jadro, jadro atómu ·vodíka., by sa zctanllvo mohlo prememe sposobom, 
že by pritiahlo elektrón z elektrónového obalu a „zneutralizovalo" by sa na neutrón. Avšak 
pokojová. energia neutrónu je viičšia (l,008 ·66 .u) než pokojová energia vodíkového atómu 
(l,007 82 u), a preto tento proces nemóže prebiehať. 
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Všeobecne roóžeroe formulove.ť, že samovolné (rádioe.ktívne) premeny je.dier (e.tómov) sú 

možné ibe. vtedy, a.k se. pri nich zmenšuje pokojová hmotnosť súste.vy (ak sa uvolňuje energie.). 

V predchá.dza.j".íoom prfpade je reó.lny opačný proces, samovolná premena neutrónu ne. protón 

a. elektrón. Spósob premeny ja.dier, pri ktorom sa ze.chytáve. ne.jbližší elektrón z elektrónového 

oba.lu, nie je síoe možný vo vodíkovom a.tóme, ale je známy pri mnohých iných nuklidoch, medzi­

iným pri prírodnom nuklide 1~K, ktorý se. takto premieňa. ne. nuklid 1~Ar. 

pokojova hmotnost' 
,~N 

12.019 ,~e 
12,014 -

12,000 -
,~c 

éltÓmove čisto : 5 6 7 

ne:.itrcinove čisto: 7 6 5 

Obr. 42.3. Diagram premeny izobarov 12s, uc a 12N 

Aj rózne iné je.drá si móžu vysiele.ním elektrónov e.lebo pozitrónov se.movofne upravovat 

pomer protónov a. neutrónov v je.dre v prospeoh sta.bilnejl!!ej konfigurácie. Je to jeden z ne.jrozšíre­

nejl!!ích typov se.movolnej, rádioe.ktívnej premeny, ktorý je známy a.ko premene. f3. Vezmime si e.ko 

prikle.d tri nuklidy s rovna.kým počtom nukleónov (tzv. izobary): 1 ~B, '~C a. '~N. Zodpovede.júce 

pokojové hmotnosti týchto nuklidov sú 12,014 u, 12,000 u a. 12,019 u (obr. 42.3); na.svedčujú 

o tom, že v nuklide uc tvorí šest protónov a. l!!esť neutrónov ste.bilnejšiu konfiguráciu, e.ko pat 

protónov a. sedem neutrónov v nuklide •2B alebo sedem protónov a. piiť neutrónov v nuklide 12N, 

z toho vyplýva, že energeticky je možná e.ko premena. nuklidu 12B s vyžiarením elektrónu (vnú­

torná premene. jedného neutrónu na protón), tak e.j premena. nuklidu 12N s vyžie.rením pozitrónu 

(premene. protónu v je.dre ne. neutrón). Obidve prameny sú velmi rýchle (majú polčas premeny a.si 

stotinu sekundy), a preto je zrejmé, že ani nuklid 12B, a.ni nuklid 12N sa v prírodnom bóre, prí­

pe.dne v dusíku nene.chádza.jú. 
Iným typom rádioe.ktívnej premeny je premene. oc, pomocou ktorej se. ne.jmii. ťe.žké je.d.rá 

.gte.bilizujú vy.Gie.rením menšieho a. velmi ste.bilného héliového je.dra. Pre ne.jťe.žšie je.drá je charak­

teristickým typom se.movofnej prameny spontánne štiepenie, ktoré prebiehe. podobna e.ko štie­

penie neutrónmi, ale nie je vyvolané nijakými vonke.jšími ča.stice.mi a. vplyvmi. 

Popri uvedených typoch rádioe.ktívnych premien neodlišujeme iné druhy samovofnej 

prameny je.dier. Oste.tné prameny (ne.pr. emisie. neutrónov a.lebo protónov) prebiehe.jú vzápatí ze. 

je.dravými rea.kcie.mi a. možno ich pove.žovať za súbežné e.lebo len málo oneskorené procesy. To 

-súče.sne znamená, že všetky nuklidy, ktoré se. z energetických dóvodov nemóžu premieňe.ť 

.niektorým z uvedených typov rádioaktívnej premeny, definujeme e.ko ste.bilné nuklidy. 

Pravda., všetky známe je.drá, okrem deutérie. a hélia., sa móžu vyskytovaf. (na.jma bez­

prostredne po je.dravých premenách) vo vzbudenom sta.ve. Rozdiely medzi energetickými hladi­

na.mi nukleónov v je.d.re sú porie.dkove 0,01 e.ž ó MeV, takže vyže.rove.né kvantá elektromagne­

tického žie.renie. pri prechodoch z vyšších energetických hle.dín ne. nižšie me.jú o niekolko po­

rie.dkov viičšiu energiu, e.ko elektrónové prechody v e.tómoch a. sú ne. extrémne krátkovlnnom, 

vysokoenergetickom okre.ji spektra. elektromagnetického žie.renie. (kve.ntá y-žie.renie.; pozri 

obr. 3.11). Pomerne pomalý preohod zo vzbudeného do zákle.dného stavu je.dra je tiež druhom 

eamovornej prameny, ktorá se. označuje ako premena y. Pri pramene y se. očividne nemení zloženie 

nuklidu, ale ibe. jeho energetický sta.v. 
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Existencia rádionuklidov v prírode nie je už taká zriedkavá, za akú sa zvyčajne povozuje. 
Okrem všeobecne známych prírodných rádioaktívnych prvkov od polónia až po l!rán, a5i :IO 
dalších prvkov obsahuje dlhožijúce rádionuklidy, ktorých polčasy promeny sa pohybujú od 109 
do 1011 rokov. Energia uvofňovaná pri rádioaktívnej premene rádi•>nuklidov v zemskej kóre 
zrejme úplne stačí kompenzovať straty tepelnej energie, vyžarovanej zemským povrchom do 
priestoru. 

Pomerná stálosť izotopového zloženia prvkov v prírode má, ako vieme, pre chémiu mimo­
riadny význam, pretože od nej závisí stálosť priemerných atómových hmotností prvkov (porovna.j 
str. 49). Súčasne zmenou izotopového zloženia prvkov, na.pr. zavedením rádioaktívneho izotopu, 
ktorý sa. nevyskytuje v prírodnej zmesi izotopov, dajú sa získať „izotopové modifikácie" prvku, 
častejšie nazývané „izotopovo označené" prvky. leh chemické vlastnosti sú s vefkou presnostou 
totožné (s výnimkou izotopov najfahších prvkov) s vlastnosťa.mi prírodného prvku. Chémia tým 
disponuje efektívnym prostriedkom štúdia zložitých chemických reakcií, ako sú najma bio­
chemické procesy. Ak na.pr. viacero zlúčenín toh o istého prvku reaguje a poskytuje rovna.ký pro­
dukt, dá sa izotopovým označením jednej z východiskových látok zistiť spósob jej reagovania ako­
by nezávisle od ostatných, čiže móže sa odlíšiť, ako reaguje prvok viazaný v danej a nie v inej 
zlúčenine. 

Týmito a. dalšími probléme.mi, ktoré súvisia so štúdiom chemických reakcií a javov s pri­
hliadnutím na špecifické vplyvy atómových jadier a s využitím ich špecifických vlastností, ako 
i naopak, sa zaoberá vedný odbor j adrová chémia. · 



43. PR i LO HY 

N .ÁZ VO S LO V I E ANO R GANI C KÝ CH L ÁT·o K 

Názvy anorganických zlúčenín1 ) sú spravidla umelé slová, ktoré vystihujú 
chemické zloženie a sú v súlade so štruktúrou pomenovanej zlúčeniny. Zložené sú 
obvykle z podstatného mena (charakteriznjúceho negatívnu zložku zlúčeniny, napr. 
anión) a z prídavného mena (charakterizujúceho pozitívnu zložku zlúčeniny, napr. 
katión). 

Binárne zlúčen iny a ich deriváty 

Anióny 

V názvoch binárnych zlúčenín sa názov negatívnej zložky (aniónu), obsahujúcej 
len atómy jedného prvku, utvorí pripojením prípony -id (-idový anión) k poslovenče­
nému koreňu latinského názvu prvku (porovnaj str. 30). Prípona -id nevyjadruje 
číselnú hodnotu oxidačného stupňa prvku, ale len skutočnosf., že atóm prvku je v zá­
pornom oxidačnom stupni, resp. v podobe aniónu. 

Príklady: 

H hydrogenium H-I hydrid 
D deuterium D-I deuterid 
c carboneum c - xv karbid 
N nitrogenium N - III nitrid 

o oxygenium o-u oxid 
F fluorum F - I fluorid 

Si silicium Si- IV silicid 
p phosphorus p - III fosfid 

s sulfur s-u sulfid 

Cl chlorum Cl- I chlorid 
As arsenicum As-III arzenid 

Se selenium Se- II selenid 
Br bromum Br-I bromid 
Te tellurium Te- II telurid 

I iodum I - I jodid 

i) Podrobnejěie sa slovenským a českým názvoslovím anorganich.-ých zlúčenín zaoberajú 
knižné publikáoie: 
M. Zikmund: Názvoslovie anorganických látok, IV. vyd„ Slovenské pedagogické nakladatefstvo, 
Bratislava 1970. 
Kolektív: Názvosloví anorganické chemie, Academia, Praha 1974. 
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Podobne sa tvoria aj skupinové názvy halogenid a chalkogenid. 
Výnimkou je názov antimonid, keďže nie je odvodený od latinského názvu 

antimónu stibium Sb. Nesystémové názvy kysličník a sírnik sa v odbornej literatúre 
nemajú používať a možno ich upotrebiť len ako triviálne názvy. 

Ak anión obsahuje viac atómov toho istého prvku, vyjadrí sa v názve ich počet 
gréckymi číselnými predponami. Výnimkou sú názvy aniónov, obsahujúcich viac 
atómov kyslíka, dusíka alebo uhlíka, kde sa používajú odlišne utvorené nesystémové 
pomenovania. 

Príklady: 

s~- disulfid Oi- peroxid 

s'-• tetrasulfid 02 hyperoxid 

s~- polysulfid 03 ozonid 

i-J trijodid N3 azid 

17 heptajodid Ci- acetylid 

Ak anión obsahuje aj atóm vodíka HI (nahraditefný atómom kovu), vyjadríme 
túto skutočnosť predradením výrazu hydrogen pred názov východiskového aniónu. 
Odlišne je utvorený názov hydroxid (namiesto hydrogenoxid). 

Príklady: 

HS- hydrogensulfid 
HF;- hydrogendifluorid 

Molekuly 

HO- hydroxid 
H02 hydrogenperoxid 

Pre pomenovanie molekulových binárnych zlúčenín nekovov s vodíkom, 
v ktorých atóm vodíka má kladný oxidačný stupeň I, sa ako dósledok tradície doteraz 
používajú jednoslovné názvy. Názov takýchto zlúčenín je zložené slovo, kde sa na 
prvom mieste uvádza pomenovanie elektronegatívnejšej zložky (so spojovacím -o-) 
a na druhom mieste je slovo vodík. Podobne sa tvoria aj názvy niektorých iných 
molekulových binárnych zlúčenín. 

Príklady: 

HCl chlorovodfk H,S sírovodfk 

HCN kyanovodík es, síro uhlík 

HSCN rodanovodfk NC13 chlorodusík 

Vodné roztoky takýchto zlúčenín majú názvy kyselina chlorovodíková, kyselina 
sírovodíková a pod. leh soli sú chloridy, sulfidy a pod. (porovnaj str. 287 a 313). 

Niektoré zlúčeniny tohto typu majú len triviálne názvy, napr. voda H20, 
amoniak NH3, hydrazin N2H 4 • Od nich odvodené viacatómové anióny, zložené 
z atómov viacerých prvkov, majú triviálne názvy takisto zakončené príponou 
-id (-idový anión). 

Príklady: 

NH2 amid 
NH2- imid 

NiH:l hydrazid 

CN- kyanid 
SCN- rodanid 
NH20H- hydroxylamid 
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Podle. analógie s názve.mi organických zlúčenín sú tvorené napr. pomenovania metán 

CH4 - silán Sili.,. Pri tvorbe názvov derivátov týchto zlúčenín sa spravidla uplatňuje substi ­

tučný názvoslovný princíp: trichlórmetán (chloroform) CHC13 - trichlórsilán (silikochloroform) 

SiHCl3 • Podobne sú utvorené názvy sulfán H 2S- disulfán H 2S2 - dichlórdisulfán S2Cl,; fosfán 

PH3 - trifenylfosfán P(C6H 5)J - difosfán P 2H. - tetrajóddifosfán P2I.. Názvy fosfín, arzín 

a pod. nie sú systémové a používajú sa najmii. v názvosloví elementoorganických zlúčenín. 

Zlúčeniny bóru s vodíkom sa nazývajú borány (porovnaj str. 433). Vzhfadom na vefkú 

rozmanitosť a zložitú štruktúru bolo potrebné pre túto skupinu zlúčenín zaviesť osobitné názvo­

slovné pravidlá. 
Počet atómov bóru v molekule boránu sa vyjadrí gréckou číselnou predponou, počet a.tómov 

vodíka arabskou číslicou v zátvorke za názvom zlúčeniny. 

Príklady: 

B,H6 diborán (6) 

B 4H 10 tetraborán (10) 

B6H10 hexaborán (10) 

B6H12 hexaborán (12) 

V molekulách boránov atómy bóru vytvárajú skelet (kostru), ktorý može byť otvorený, 

čo sa v názve vyjadrí predponou nido, alebo zatvorený, čo sa vyjadrí predponou kloso. 

Príkla.dy: 

B 8H 12 nido-oktaborán (12) B20H16 kloso-ikosaborán (16) 

Názvy substituovaných borti.nov sa tvoria podfa. pra.vidiel substitučného názvoslovia. 

Príkla.dy: 

BChH dichlórboré.n (3) B4Cl4 tetrachlór-kloso-tetraborán (4) 

Boré.ny tvoria rozmanité polyedrické hydroborátové anióny. leh názov sa utvorí nahradením 

prípony -án v názve východiskového boránu príponou -át, pričom sa vynechá číselný údaj ozua­

čujúci počet atómov vodíka (alebo substituovaných a.tómov) a ne.hradí sa arabskou číslicou so 

znamienkom mínus, vyja.drujúcou náboj auiónu. Atómy vodíka. sa označujú výrazom hydro. 

Príklady: 

B1oH~i 
B12If i 
Ca.(BJHsh 

anión dodekahydro-kl-Oso-dekaborátový(2- ) 

a.nión dodekajód-kloso-dodekaborátový( 2- ) 

bis( oktahydrotriborát( 1-)) vápenatý 

Nahradením atómov bóru v molekulách boránov atómami uhlíka vznikajú lcarborány. 

leh názvy sa odvodzujú od názvu východiskového boránu, pričom sa pred jeho pomenovanie 

predradí kmeň poslovenčeného latinského názvu substituujúceho prvku s príponou -a (na.pr. 

carboneum - karba). Ak by do štruktúry zlúčeniny vstúpil iný prvok, ide o heteroborány. Na­

miesto názvov fosfor alebo železo sa tu používajú názvy fosfa.-, ferre.- a pod. Gréckou číselnou 

predponou sa vyjadrí počet substituujúoich atómov a arabskými číslicami ich poloha v skelete. 

Príklady: 

l,2-C2B10H12 

6,9-C2BsH1• 
l ,2-CPB1oH11 

Katióny 

l,2-dikarba-kloso-dodekaborán(l2) 

6, 9 -dikar ba-nido-dekaborán( 14) 

l -karba-2.fosfa.-kloso-dodeke.borán(ll) 

Názvy pozitívnej (katiónovej) zložky, obsahujúcej len atómy jedného prvku, 

utvoria sa pripojením adjektívnych prípon, charakterizujúcich oxidačný stupeň 

prvku v zlúčenine, ku koreňu slovenského názvu prvku (porovnaj str. 30). 
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Oxidačný 
stupeň Prípony Príklady 

I -ný, -ny Lil lítny Ag I strieborný 
II -natý Sr II strontnatý Zn II zinočnatý 

III -itý BIII boritý Fe III železitý 
IV -ičitý Si IV kremičitý Sn IV ciničitý 

v -ičný, -ečný NV dusičný pv fosforečný 

VI -ový svr sírový uv1 uránový 
VII -istý Cl VII chloristý MnVII manganistý 
VIII -ičelý o8 vru osmičelý xevrn xenoničelý 

Oxidy, hydroxidy, soli 

Názvy oxidov, hydroxidov a solí sa utvoria z príslušného podstatného a prí­
davného mena, ktoré charakterizujú zloženie zlúčeniny. Ak názov nie je jednoznačný, 
spresní sa chemické zloženie pomocou gréckych číselných predpón. 

Príklady: 

co oxid uhofnatý Na202 peroxid sodný 

BaS2 disulfid bámatý K02 hyperoxid draselný 

SnS2 sulfid ciničitý Mg(OH)l hydroxid horečnatý 

lF7 fluorid jodistý AlN nitrid hlinitý 

Ak zlúčenina obsahuje viac ani6nov alebo kati6nov, uvedú sa v názve oddelené 
spojovníkom. (Počet molekúl kryštálovej vody v zložení zlúčeniny sa vyjadrí gréc­
kou číselnou predponou pred slovom hydrát, pričom názov aniónu sa uvedie 
v genitíve.) 

Príklady: 

PbCl(OH) 
AlO(OH) 
Bi(O)Cl 
POCh 
U02Ch 
cos 
Sb2S20 

Mg'.fi03 
NaNb03 
NaMgF3 
K."l\fgCl3 . 6 H20 
CaMg2Cl6 -12 H20 

chlorid-hydroxid olovnatý 
hydroxid-oxid hlinitý 
chlorid-oxid bizmutitý 
trichlorid-oxid fosforečný 
dichlorid-dioxid uránový 
oxid-sulfid uhličitý 
oxid-bis(sulfid) antimonitý 
trioxid horečnato-titaničitý 
trioxid niobično-sodný 
fluorid horečnato-sodný 
hexahydrát chloridu drasolno-horečnatého 
dodekahydrát chloridu dihorečnato-vápenatého 

V prípade tzv. nevalenčných zlúčenín (hydridov, nitridov, arzenidov, karbidov, silicidov 
a pod.) uvádzame názov pozitívnejšej zložky v genitíve, pričom počet atómov jednotlivých 
zložiek, určený stechiometrickým vzorcom, vyjadríme gréckymi číselnými predponami. 
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Fe3C 
FeC3 
BaB6 
Ti2Bs 

Príklady: 

karbid triželeza 
trika.rbid železa 
hexaborid bária 
pentaborid dititánu 

Oxokyseliny a ich soli 

Mn4N 
MnP3 
Ni,Sb3 
Ni2Si3 
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nitrid tetramangánu 
trifosfid mangánu 
triantimonid heptaniklu 
trisilicid diniklu 

Názvy oxokyselín sú zložené z podstatného mena kyseliny a z prídavného mena, 
utvoreného spojením koreňa názvu základného prvku so zodpovedajúcou príponou, 
charakterizujúcou jeho oxidačný stupeň. 

Názvy solí, odvodených od oxokyselín, sú takisto dvojslovné. Podstatné meno, 
charakterizujúce aniónovú zložku soli, utvorí sa z prídavného mena príslušnej kyse­
liny tým, že sa prípona, charakterizujúca názov kyseliny, nahradí zodpovedajúcou 
príponou, charakterizujúcou názov aniónu, resp. názov soli. Prídavným menom je 
pomenovanie príslušného katiónu. 

Oxidačný stupeň prvku Prípona v názve kyseliny Prípona v názve soli 

I -ná, -na 
II -natá 
m -itá 
IV -ičitá 

V -ičná, -ečná 

VI -ová 
VII -istá 
VIII -ičelá 

Príklady: 

kyselina jódna 
kyselina dusitá 

HlS03 kyselina siričitá 
H 2Cr04 kyselina. chrómová 
H 4X e06 kyselina. tetra.hydrogenxenoničelá. 

-nan 
-natan 
-itan 
-ičitan 

-ičnan, -ečnan 

-an 
-istan 
-ičelan 

KIO jódnan draselný 
Cu(N02)2 dusitan meďnatý 
CaS03 siričitan vápenatý 
PbCr04 chróma.n olovnatý 
Ba,Xe06 xenoničelan dibá.rna.tý 

Ak niektorý prvok s tým istým oxidačným stupňom tvorí niekofko kyselín 
alebo od nich odvodených solí s jedným ató1nom tohto prvku vo vzorci, názov 
kyseliny je zložené slovo, ktorého prvá časť je výraz hydrogen s gréckou číselnou 
predponou, určujúcou počet atómov vodíka HI v molekule kyseliny (predpona mono 
sa neuvádza). Druhá čase názvu je obvyklým spósobom utvorené pomenovanie kyse­
liny za použitia zodpovedajúcich prípon, charakterizujúcich oxidačný stupeň 
základného prvku. 

Ak by názov soli nebol jednoznačný, treba počet aniónov vyjadriť násobnými 
číselnýlni predponami bis (dvakrát), tris (trikrát), tetrakis (štyrikrát) a pod„ pričom 
názov aniónu sa uvádza v zátvorke. 

Príkla.dy: 

kyselina. hydrogenjodistá 
kyselina trihydrogenjodistá 

jodistan draselný 
jodistan tridraselný 



NÁZVOSLOVIE 755 

H 5I06 kyselina. penta.bydrogenjodistá Na3H 2I00 dihydrogenjodistan trisodný 
(HP03)„ kyselina hydrogenfosforečná (Na.P03)z fosforečnan sodný 
H 3P 0 4 kyselina trihydrogenfosforečná Ca(H2PO.)z bis(dihydrogenfosforečnan) 

vápenatý 

V takýchto prípadoch možeme výnimočne použit predponu meta na označenie 
názvu kyseliny, odvodenej zlúčením jednej molekuly vody s jednou molekulou 
oxidu prvku (spravidla s nepárnym oxidačným stupňom) , alebo predponou orto, ak 
sa s molekulou príslušného oxidu zlúčilo viac molekúl vody. (Zastarané predpony 
pyro , mezo a para sa nemajú používat.) 

P rlklady: 

(HP03)z kyselina meta.fosforečná 

kyselina ortofosforečná 
metafosforečnan h linitý 
ortofosforečnan h linitý 

Kyseliny, ktoré majú v molekule viac atómov základného prvku s tým istým 
oxidačným stupňom, nazývajú sa vo všeobecnosti izopolykyseliny. Vich názvoch 
vyjadríme počet atómov základného prvku v stechiometrickom vzorci gréckymi 
číselnými predponami, pričom oxidačný stupeň základného prvku charakterizujeme 
zodpovedajúcou príponou. 

Príklady: 

H 2S20 7 kyselina. dihydrogendisírová K1S201 disíran didraselný 
H 2Cr30 10 kyselina dihydrogentrichrómová K1Cr301o t richróma.n didraselný 

Iónové mocenstvo aniónu možno určit arabskou číslicou so znamienkom 
minus, uvedenou v zátvorke za názvom aniónu. 

Príklady: 

S20~­

P20;­
B40~­

l\fo120!~-

a.nión disíranový(2-) 
a.nión difosforečna.nový( 4-) 
a.nión tetraborita.nový(2- ) 
anión dodekamolybdénanový( lO- ) 

K1S201 disíran(2-) draselný 
Ca.,P20 7 difosforečnan(4-) vápenatý 
Na.2B,07 tetra.borita.n(2- ) sodný 
Na.10Mo120 41 dodeka.molybdéna.n( lO--) sodný 

Cyklické a reťazcové štruktúry sa v názve rozlišujú predponami cyklo a kalena. 

Príklady : 

[ 
o o o ]'-

OP- O-P- 0 - P O 
o o o 

a.n ión katena-trifosforečna.nový( 5- ) 

anión cyklo-trifosforečna.nový(3-) 
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Pre niektoré oxokyseliny sa doteraz používajú triviálne alebo odlišne utvorené 
názvy. 

Príklady: 

HOCN 
H2S02 
H2S20, 
H2S206 
H2S„06 
H2N02 
H2N203 

kyselina kyanatá 
kyselina sulfoxylová 
kyselina ditioničitá 
kyselina ditiónová 
kyseliny polytiónové (n = 3, 4, . . . ) 
kyselina nitroxylová 
kyselina nitrohydroxylamínová 

Nejednotnosť je v pomenovaní kyselín fosforu stechiometrického zloženia H 3P02 a H 3P03 
(porovnaj str. 377 a 378). Príčinou je jednak nerovnocennosť spósobu vazby atómov vodíka 
v molekulách týchto kyselín, jednak okolnosť, že fosfor a vodík majú prakticky rovnakú elektro­
negativitu, takže atómu vodíka, viazanému priamo na atóm fosforu, možno len obťažne jedno­
značne priradiť kladný alebo záporný oxidačný stupeň, ktorý je khíč:cvým kritériem náU:o ná- · 
zvoslovia. 

Spósob vazby atómov vodíka v molekule kyseliny H 3P02 presnejšie vyjadruje vzorec 
H(PH20 2 ). Ak všetkým trom atómom vodíka, bez ohfadu na spósob ich vazby, priradíme oxi· 
<lačný stupeň I, vyplýva pre atóm fosforu oxide.čný stupeň I a pre názov kyseliny prípona -ná. 
Ak dvom atómom vodíka, viazaným priamo na atóm fosforu, priradíme oxidačný stupeň I 
(v súlade s požiadavkou, aby na atóm fosforu s kladným oxidačným stupňom bolí priamo via­
zané len atómy so zápornými oxidačnými stupňami), vyplýva pre atóm fosforu oxidačný stu­
peň V a pre názov kyseliny prípona -ečná. 

Podobným spósobom možno pre atóm fosforu v kyselina charakterizovanej vzorcom H 3P03, 
alebo presnejšie H 2(PH03 ) vzhladom na nerovnoconný spósob vazby atómov vodíka. v molekule, 
odvodiť dva rozdielne oxidačné stupne: III (názvoslovná prípona -itá) alebo V (názvoslovná prí­
pona .ečná) . Pre rozlíšenie atómy vodíka, viazané v molekulách týchto kyselín na atómy kyslíka, 
označíme v názve kyseliny výrazom hydrogen, kým atómy vodíka, viazané priamo na atóm 
fosforu, označíme výrazom hydrido. Pre úplnosť možno atómy kyslíka označit výrazom oxo. 

Príklady: 

kyselina fosforná 
kyselina hydro gen -dihydridofosforečná 
kyselina hydrogen-dihydrido-dioxofosforečná 

anión fosfornanový 
anión dihydridofosforečnanový( 1-) 
anión dihydrido -dioxofosforečnanový 

kyselina fosforitá 
kyselina dihydrogen-hydridofosforečná 
kyselina dihydrogen-hydrido-trioxofosforečná 

anión fosforitanový 
anión hydridofosforečnanový(2-) 
anión hydrido-trioxofosforečnanový 

Deriváty oxokyselín a ich solí 

V názvoch oxokyselín a ich solí sa peroxoskupina -0-0- označuje predpo­
nou peroxo. Počet peroxoskupín v molekule a počet navzájom zlúčených molekúl 
základnej kyseliny sa vyjadruje gréckymi číselnými predponami. 
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Príklady: 

H 2S05 , t . j . (HO)(HOO)S02 
H2S208 , t. j. (HO}l(S02)2(00) 

kyselina peroxosírová 
kyselina peroxodisírová 
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Názvy zlúčenín, ktoré odvodzujeme náhradou atómov kyslíka za atómy síry, 
tvoríme pripojením predpony tio k názvu základnej zlúčeniny. 

Príklady : 

N8'2803(S), t. j. N8'28203 
H3P02S2 
Na2CS3 
HSCN 

tiosíran sodný 
kyselina trihydrogen-ditiofosforečná 
tritiouhličitan sodný 
kyselina tiokyanatá 

Názvy čiastočných halogenidov, amidov, imidov, nitridov, hydra.zidov alebo 
hydroxylamidov oxokyselin utvoríme pripojením názvu halogénu (zakončeného spo­
jovacím -o-), prípadne pripojením predpony amido, imido, nitrido, hydrazido alebo 
hydroxylamido pred názov zodpoveda.júcej východiskovej kyseliny. 

Príklady: 

HS03Cl, resp. CIS03H 
HS03(NH2), resp. NH2S03H 
(HS03)2NH 
{HS03)JN 
(HS03)N2H3 

kyselina chlorosírová 
kyselina amidosírová 
kyselina imidobis(sírová) 
kyselina nitridotris(sírová) 
kyselina hydrazidosírová 

Niektoré atómové skupiny, odvodené oddelením skupin OH v molekulovom 
vzorci oxokyselín alebo ich derivátov, majú často osobitné názvy zakončené prí­
ponou -yl. 

Príklady : 

Steohiometrický Funkčný At6mová Názov at6movej 
vzorec vzorec skupina skupiny 

HN02 HONO NO nitrozyl 

HN03 HON02 N02 nitry I 

H2C03 (HO)lCO co karbonyl 

H2S03 (HO)lSO so tionyl 

H2SO. (HO)lS02 802 sulf uryl 

H3PO• (HO)JPO PO fosforyl 

H3PS03 (HO)JPS PS tiofosforyl 

H2Cr04 (H0)2Cr02 Cr02 chromyl 

Ta.kéto atómové skupiny možu vznikaf aj odlišným sposobom a mnohé z nich 
jestvujú v podobe sta.bilných katiónov, napr. UO~+ katión uranylu, PuO~+ katión 
plutonylu a pod. 

Príponu -yl majú aj názvy katiónov, odvodených od molekúl prvkov: dikyslík 
-01 - dioxygenyl o~. 
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Keďže prípona -yl nevyjadruje hodnotu kladného náboja atómovej skupiny, 
treba ho pri atómových skupinách rovnakého zloženia, avšak odlišného náboja 
uviesť v zátvorke za názvom skupiny. Iný spósob rozlíšenia je vyz načenie oxidačného 
stupňa základného atómu rímskou číslicou v zátvorke za názvom atómovej skupiny. 

vo+ 
V02+ 
VOH 

Príklady: 

vanady!( 1 + ), prípadne vanadyl(III) 
vanadyl(2 + ), prípadne vanadyl(IV) 
vanadyl(3+ ), prípadne vanadyl(V) 

V názvoch príslušných derivátov treba pomenovanie atómovej skupiny s príponou -yl 
používať v genitíve. 

NOCI 

Príklady: 

chlorid nitrozylu 
chlorid karbonylu 
dusičnan uranylu 
diamid sulfurylu 

CO Ch 
U02(N(),)i 

S02(NH2h 
VOCh dichlorid vanadylu, ·chlorid vanadylu(2+), chlorid vanadylu (IV) 

Zložené katióny 

Názvy viacatómových katiónov, odvodených adíciou protónov na molekuly, 
utvoria sa pričlenením prípony -ónium (katión -ónia) k poslovenčenému latinskému 
pomenovaniu základného prvku. 

Príklady: 

XH~ (X = F, I) 
XH; (X = O, S, Se, Te) 

XH: (X = P, As, Sb) 
OH3CIO, 
PH,I 

fl.uorónium, jodónium· 
oxónium,1) sulfónium, selonónium, 
telurónium 
fosfónium, arzónium, stibónium 
chloristan oxónia 
jodid fosfónia 

Niekedy sa názov katiónu odvodzuje od názvu molekuly (alebo od jej základu) 
príponou -ium. V pomenovaniach solí sa názvy takýchto zložených katiónov uvádzajú 
v genitíve (katión ~ia). Výnimkou sú amónne soli, kde sa ponecháva prípona -ny 
v súlade s ich iónovým mocenstvom 1 +. 

Príklady: 

NH! 
HONH; 
N(CH,)! 
H 2N. NH; 
+H 3N .NHi 
CsHsNH+ 
(CH3 )2COH+ 

amónium 
hydroxylamónium 
totrametylamónium 
hydrazínium(l + ) 
hydrazínium(2+ ) 
pyridínium 
acetónium 

katión amónny 
katión hydroxylamónny 
katión tetrametylamónny 
katión hydrazínia( 1 + ) 
katión hydrazínia(2+) 
katión pyridfnia 
katión acetónia 

1 ) Pre katión H,O+ sa doteraz bežne p oužíva názov hydroxóniový katión . 
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Koordinačné zlúčeniny 

Názvy koordinačných (komplexných) zlúčenín (porovnaj str. 532) sú spra­
vidla zložené z podstatného a prídavného mena. Podstatným menom je název jedno­
duchého alebo komplexného katiónu. Název neutrálneho komplexu (bez náboja) 
sa uvádza v poďobe prídavného mena, pričom podstatným menom je slovo komplex 
(alebo chelát). 

V stechiometrickom a funkčnom vzorci komplexu (t. j. koordinačnej častice), 
uzavretom hranatou zátvorkou, uvádza sa na prvom mieste značka prvku, který je 
centrálnym atómom, a za ním nasledujú značky alebo vzorce ligandov. 

V názve komplexu sa uvádzajú najprv názvy ligandov a potom název centrál­
neho atómu. 

Kladný oxidačný stupeň centrálneho atómu sa v názve koordinačnej častice 
vyjadrí obvyklými adjektívnymi príponami. Nulový oxidačný stupeň centrálneho 
atómu sa označuje tým, že sa název centrálneho atómu uvedie v genitíve. Záporný 
oxidačný stupeň centrálneho atómu sa charakterizuje príponou -id k jeho posloven­
čenému latinskému názvu, pričom číselná hodnota oxidačného stupňa sa uvedie 
rímskou číslicou so znamienkom mínus v zátvorke za názvem centrálneho atómu. 

Počet centrálnych atómov a počet ligandov s jednoduchými názvami sa vy­
jadruje gréckymi číselnými predponami (di, tri, tetra atď.), počet ligandov so zlože­
nými názvami sa určuje násobnými číselnými predponami (bis, tris, tetrakis atd.), 
pričom sa takéto zložené názvy uvádzajú v okrúhlych zátvorkách. Ak je v zlúčenine 
niekoiko rozdielnych ligandov, odde!ujú sa ich názvy spojovníkem. 

Názvy ligandov 

Ani6nové li,gandy . 

Názvy aniónových ligandov sú zakončené príponou -o k „medzinárodnému" 
názvu aniónu. Všeobecný názov pre aniónový ligand je anione (namiesto predtým 
používaného acido). 

Príklady: 

Zloženie Anión Ligand 

so~- síran sulfáto 
co~- uhličitan karbonáto 

N03 dusičnan nitráto 
ONO- dusitan nitrito1 ) 

H- hydrid hydrido 

NH2 amid amid o 
cH3coo- octan acetáto 
C20~- šťavefan oxaláto 

1) Na rozdiel od NO;: nitro. 
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Niektoré aniónové ligandy majú skrátené alebo odlišne utvorené názvy. 

Príklady: 

Zloženie Anión Ligand 

F - fiuorid fluore 

Cl- chlorid chlore 

Br- bromid brom o 

r- jodid jodo 

CN- kyanid kya.no 

02- oxid OXO 

OH- hydroxid hydroxo 

o~- peroxid peroxo 

si- sulfid tio•) 

HS- hydrogensulfid merka.pto 

1 ) Na. rozdiel od S~- dísulfido. 

Vo všeobecnosti pomenovanie ligandov z oblasti organickej chémie musí byf 

v súlade so zásadami pre slovenské názvoslovie organických zlúčenín. Preto treba 

obmedziť aj používanie rozličných triviálnych alebo zastaraných názvov, ako je 

kupferón, ditizón a pod. 

Príklady: 

Za.sta.raný název Systémový název 

dimetylglyoximáto 

a.cetyla.cetonáto 

S·hydroxychinolinó.to 

2,3-butándíondioximó.to 

2,4-pentándionáto 

8-chínolinoláto 

bis(2,3-butándióndioximáto )nikelnatý komplex 

bis( dímetylglyoximáto )nikelnatý komplex 

bis(2,4-pentándíonáto )medna.tý komplex 
bis(acetyla.cetonáto )mednatý komplex 

b is(8-chinolinoláto )striebornatý komplex 
bis( 8-hydroxychinolináto )striebornatý komplex 

Aniónové ligandy odvodené od uhrovodíkov majú názvy príslušných atómových 

skupin zakončené príponou -yl (t. j. bez prípony -o). 

P ríklady : 

[Co(CsHsh] 
K[B(C6Hs)•] 
K 2[Cu(C2H)J] 

K.[Ni(C2C6Hs)•] 

oyklopentadienyl 

feny! 

etinyl 
fenyletinyl 

bis(oyklopente.dienyl)kobaltnatý komplex 

tetrafenylboritan(l-) draselný 

tris(etinyl)mednan(2-) draselný 

draselná sor tetrakis(fenyletinyl)niklu(4-) alebo 

tetrakis(fenyletinyl)nikel( 4-) draselný 
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N eutrálne a katiónové ligandy 

Ako názvy neutrálnych ligandov sa používajú názvy zodpovedajúcich molekúl 
(napr. metylamín, etyléndiamín, trifenylfosfín, pyridín, 2,2'-bipyridín, etylén, 
benzén a pod.). Pre molekuly 0 2 a N2 ako ligandy sa používajú názvy dioxygen a di­
nitrogen. 

Molekula CO ako ligand má názov karbonyl, molekula NO a ión NO+ majú 
pomenovanie nitrozyl. 

Molekuly vody a amoniaku ako ligandy majú názvy akva a ammin (namiesto 
doterajšieho akvo a amo, ked'že prípona -o je vyhradená pre aniónové ligandy). 

Príklady : 

[Cr(NH3)s(H20)]Ch 
[Co(en)J]Cl3 
[Ru(NH3)s(N2)]CJ, 
Na2[Fe(CN)sNO] 
[CoH(C0)4] 

Na[Co(CO).] 
K[Co(CO)l(CN)(NO)] 

chlorid pentaammin-akvachromitý 
chlorid tris(etyléndiamín)kobaltitý 
chlorid pentaammin-(dinitrogen)ruténatý(2+) 
pentakyan_o-nitrozylželezitan(2- ) sodný 
hydrido-tetrakarbonyl kobaltu 
tetrakarbonylkobaltid( l-) sodný 
draselná sor dikarbonyl-kyano-nitrozyl-kobaltu(l-) alebo 
dikarbonyl-kyano-nitrozylkobalt(l-) draselný 

Ak chceme v názve vyjadriť, že v štruktúre komplexu je ligand na centrálny 
atóm viazaný prostredníctvom všetkých atómov reťazca alebo kruhu (teda nie cez 
konkrétny donorový atóm), použijeme pred názov liganda symbol 'f/, ktorý sa obvykle 
číta „hapto" (od gréckeho výrazu „haptein", t. j. uzamknúť, pevne sa držať). 

bis(17-benzén)chróm 

Príklady: 

[Cr(C4H4)i) 
K[PtCl3(C2H2)] 

[Fe(CsHsh] (BF.) 
[Ni(CsHs)NO] 

trichloro-(17-etylén)platnatan(l-) draselný 
tetrafluoroboritan bis (ri-cyldopentadienyl) železitý( I +) 
(ri-cyklopentadienyl)-nitrozylnikelnatý komplex 

„Sendvičové" 'Yj-cyklopentadienylové komplexy sa obvykle nazývajú metalocény: 
[Fe(C5H 5)2] ferocén, [Ni(C5H5)i] nikelocén, [Co(C5H 5)2) kobaltocén, [Ru(CsH5)i] 
rutenocén a pod. -

Názvoslovné skratky pre ligandy 

Vo vzorcoch (menej často v názvoch) sa pre niektoré ligandy používajú ich skratky, zložené 
spravidla z malých písmien abecedy. (Skratky utvorené z verkých písmien abecedy, napr. THF 
tetrahydrofurán, EDTA tetrasodná. sor kyseliny etyléndiamíntetraoctovej a pod., možno použí­
vat len v texte, ale nie vo vzorcooh). 

en 
py 
bipy 

Príklady: 

etyléndiamín 
pyridín 
2,2'-bipyridín 

pn 
OX 

edta 

propyléndiamín 
šfave!anový anión 
anión kyseliny etyléndiamín­
tetraoctovej 
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l'l'i po1tiívaní skratiok t.reba rozlišova( noutrálnu molokulu od zodpovedajúceho a niónu. 

Prí klad y: 

H 2ox ky:;olina šúwefovt• 

Hacac acotvlacctón1 ) 

OX 

aoac 
oxal~to 

acetylaoetonáto') 

1 ) Ti<' to no~ytitómové owa.i':enia :;a. vy,;kytujú aajma v staršej literatún). 

Izo11iéria 

Na vyjadrenie geometrického usporiadania dvoch alebo viace::rých druhov li­

gandov vo vnútornej koordinařncj 13fére centrálncho atómn obvykle používame 

štruktúrnc predpony cis, trans, (pozri obr. 26 .24 a 26.25) fac a 111er (skratky slov 

faciálny a meridionálny) (obr. 43 .1): 

fac 
rner 

Obr. 43.1. lzoméria fac amer v oktaedrickom komplexe 

Príklady: 

traHs·bis(dipropylsulfid)·dinitroplatnatý komplex 

O=r-0"\.p / 0-1=0 
H 2C-N/ ~N-CH2 

H2 H 2 

cis-bi:;(glycináto-0,.\').platnatý komplex 

/ac-[CrCl3 (py)J] /ac-trichloro-tris(pyridín)chromitý komplex 

mcr-[CrCl3 (py)J] mcr-trichloro-tris(pyridín)chromitý komplex 

V iacjadrové komplexy 

Pretl každým názvom liganda, ktorý tvorí mostík rnedzi dvoma stredmi ko­

ordinácie (v tzv. mostíkových zlúčeninách ), uvádza sa grécke písmeno µ oddelené 

spojovníkmi. Vačší počet rovnakých mostíkov sa označuje di-µ -, tri-µ- a pod. 
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Príklatly: 

H 
o 

K 4[(C20.)iCr<
0

) c r (C2 0 4)i] d i·/t·hydroxo-totra.oxaló.todichromitan dra..sclný alobo 

H di ·p·hydr oxo-bis(dioxa.látochromitan ) d raselný 

H i 
N 

[(NH3). c o(
0

) c o(NH3)•]Ct. chlorid /t·amido·/-'·l1ydroxo-b is(te traamminkobalt itý) 

H 

Názvy viacjadrových komple.xov, v ktorých sa vyskytuje vazba kov- kov, 
tvoríme pomocou násobn)'ch číselných predpón. Ak sa okrem vazby kov-kov 
vyskytujú aj mostikové ligandy medzi tými istý mi dvojicami atómov, použivame 
rovnaké názvy ako pri mostíkových zlúčeninách, pričom podfa potreby uvedieme 
navzájom zlúčené at.ómy kovov pomocou ich syrubolov v zátvorke za názvom 
zlúčeniny. 

Príklad y: 

[(CO)sl\fo- Mn(CO)s] 
[(OC)JCo(CO)iCo(CO)J] 

bis(pentakarbony lmangán ) 
di ·/t·karbon yl·bis (trikarbony lkobalt ) (Co-Co) 

Koor<linačná častica, v ktorej sa tri alebo viac atómov kovu viažu jednak na­
vzájom, jednak mostíkový mi ligandmi, nazýva 8a klaster (z angl. cluster = strapec, 
chumáč, zhluk). Geometrický tvar klastra možno vyjadri t predponami triangulo, 
k'vadro, tetraedro, oktaedro a pod. Zloženie komplexu a charakter vazby centťálnych 
atómov k ligandom sa vy jadruje ako pri mostíkových komplexoch. Názov základného 
prvku v klastre s kladným nábojom sa uvádza v genitíve. 

l ' rík I u d y : 

l Os3(UO) 12] d odekn karbonyl-tria ngulo- triusmium 
( Nb6Ct,,]' ~ katión doucka·/t·chloro-oktaedro-h exanióbu (2 + ) 

GRÉCKA ABECEDA 

oc A alfa a N ní 
/) lJ beta b ~ - ksí 

I' 1' gama g o o o mikron 
() LI delta d n IT pí 
li E epsilon e (! p ró 
c z zéta z <J 2: sigma 
I/ H é ta é T, T tau 
{:} (:) thé ta t h ,7 y ypsilon 

I iota cp fÍJ fí 
X ]{ kap pa k 7. X chi 
,\ .1 lambda 'I' '1' psí 
/! .J.11 mí m U) !J ómega 

n 

X 

o 

p 

y 
f 

ch 
ps 

ó 

Tobufko 43. 1 
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TabuTka 43.2 

ZÁKLADN~ FYZIKÁLNE VELIČINY A ICH JEDNOTKY 

Dfžka 

Hmotnosť 

Čas 
Elektrický prúd 
Termodynamická 

teplota 
Látkové množstvo 
Svi etivosť 

· Sj.mbol 
. v!IWny 

!„-~ ... -

m 

T 
n 
Iv 

. .. 
Základn.á . Symbol zá'kl. 
jednotka . · jed.notky . 

meter 

kilogram 
seku nda 
ampér 

ke'lvin 
mól 
kandela 

m 

kg 

A 

K 

mol 
cd 

Poul.rvaně riásobn6 
(podielov6) Jednotky 

km, cm, mm, µm, nm, 
pm, fm 
Mg, g, mg, µg 
ks, ms, µs 
kA, mA, µA 

kmol, mmol 

Tabulka 43.3 

NIEKTOR~ ODVODEN~ FYZIKÁLNE VELIČINY A ICH JEDNOTKY 

Veličina 
Symbol 

Jednotka Symbol · Rozmer Póužíváné' násobné 
veličiny jednotky jed9otky (pod·le.lové) jedn. . . . 

Sila F newton N kg. m. s- 2 MN, kN 

Hybnosť p kg. m . s- 1 

Me ment hybnosti L kg. mi. s- 1 

Tlak p pascal Pa N. m-2 GP a, MPa, kPa 

Energ ial) E } joule MJ, kJ 
Potenciál na energia v N.m 

Výkon p watt w J. s-1, V . A kW, MW 

Elektrický Q coulomb 
náboj 

c A. s kC, mC, µC 

Intenzita elektrického E V. m-1 
pora 

Intenzita magnetického H A . m-1 

por a 
Elektrický potenciál v } volt kV, mV 
Elektrické napatie u v J . A-I . 5- l 

Kapacita c farad F A. s. v-1 µ F, pF 

Elektrický odpor R ohm n V. A- 1 Mil, k.Q, m!l, µO 

Elektrická vodivosť K siemens s A. v-1 MS, kS, mS, µS 

Magn etický indukčný tok <!> weber Wb v. s 

l ndukčnosť L henry H v. s. A- 1 

Magnetická indukcia B tesla T v. s . m- 2 

Kmitočet v herz Hz 5- l 

Vlnočet ;; m- 1 cm- 1 

Plocha s mi cm2 

Objem v ml dm', cm3 

Hustota (! kg . m- 3 kg. dm-3, g . cm-3 

Málová hmotnosť M kg. mo1- 1 g. mol- 1 

•)Tlel s té jednotky a ko pre energiu sa pou!!vajd aj pre prfbuzné veličiny ako prAca ""teplo q, TDdtorn6 energla 
U, entalpla H a pod. 



FYZIKÁLNE VELIČINY A JEDNO TKY 765 

Tabufka 43.4 

ZÁKLADN~ ČÍSELN~ PREDPONY 

"i • "' ~ 

1!::[$IJ C·& ~ p red p;n„~ : ~ .· 
~k;~ . ...!~-~···":~ .. ~.~ •. ~,~~-~ · A 

mono 1"1 u ndeka (lat.) 
2 di 11 hendeka (gr.) 

3 tri 12 dodeka 
4 tetra 13 trideka 
5 penta 14 tetradeka 
6 hexa 15 pentadeka 
7 hepta 16 hexadeka 
8 ok ta 17 heptadeka 
9 nona (lat.) 18 oktadeka 

9 ennea (gr.) 19 nonadeka 
10 deka 20 i kosa 

1/2 hemi (gr.) 3/ 2 sesqul. 

Tabufka 43.5 

PREVOD NIEKTORÝCH ZAKÁZANÝCH ALEBO MIMOSÚSTAVOVÝCH 
JEDNOTIEK NA JEDNOTKY S ÚSTAVY Sl 

'-$ ,.,...,. - • ~ •. 
Zakázaná mim~sústav~vá17 je~.not~a .„ · :'Jej ek~ival,en~ Ý Sl j~dnotkáéh . . . . ~ „ „. : 

Angstrom (Á) 

Mikr6n (µ) 

Kilopond (kp) 

Fyzikálna atmosféra (atm); 760 Torr 

Technická atmosféra (at); 1 kp{cml 

Bar (bar) 

Torr (Torr) 

Milimeter Hg stlpca (za normálnych 
podmienok} 

Milimeter H20 sdpca 

Elektr6nvolt (eV)* 

Stupeň Celsia (0 C)* 

Kal6ria termochemická (calth) 

Ka16ria medzinárodná (tabulková) (calIT) 

Ka16ria patnásťstupňová (cal1s) 

kilowatthodina (kWh) 

0,1 nm = 10- 10 m (p resne) 

1 µm = 10- 6 m 

9,806 65 N (presne) 

101,325 kPa = 101 325 Pa (presne) 

98,066 5 kPa = 98 066,5 Pa (presne) 

O, 1 MPa = 1 os Pa (presne) 

(101 325{760) Pa (presne) 

13,595 1 . 980,665 . 10- 2 Pa (presne) 

9,806 65 Pa 

1,602 189 2 . 10- 19 

T[K] = t[0 C] + 273, 15 (presne) 

4,184 J (presne) 

4, 186 8 J (presne) 

4,185 5 J 
3,6 MJ = 3,6. 106 j (presne) 

') Mimosi1stavové, ale dovolené Jednotky sil označené hviezdlčkou. K nim patrť okrom uvedených na.pr. e§te 
toua, liter, ddl, hodina, mlni1ta, uhlový stupeil, uhlová mlnúta a i. 
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Tobufko 43.6 

PREDPONY POUŽÍVAN~ V SÚSTAVE Sl 

Predpona Symbol Násobok 
(podiel} 

tera T 1012 

giga G 109 

mega M 1 ()6 

ki lo k 103 

hekto h 101 

deka da 10 

dec i d 10- 1 

cen t i c 10- 2 

mil i m 10- 3 

mi kro µ 10- 6 

na no n 10- 9 

piko p 10- 12 

femto f 10- 1$ 

atto a 10- 18 
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- , zlúčeniny 500, 504 

alkylalé.ny 485 
alkylhalogénsilé.ny 414 
Allred A. L. 101 
alotropie. 176 
altait 732 
altuninotermia 4 7 5 
amalgám kadmiový 696 
amalgámy 688 
amerícium 573 
ametyst 417 
amfiboly 419 
amid boritý 442 

draselný 350 
- lítny 507 
- sodný 350 
- strieborný 350 
n.mid-chlori<l ortut.natý 69:! 
amidy 345 

alkal ických kovov 349 
- kyseliny sírove j 367 
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amminkomplexy 34 7 
amolýza 348 
amonal hliníkový 349 
amoniak 343 
-, brómderivá.ty 356 
-, fluórderivá.ty 355 
- , fyziká.lne vlastnosti 343 
-, halogénsubstitučné deriváty 355 
-, chemické vlastnosti 345 
-, chlórderivá.ty 355 
-, jódderivá.ty 356 
- kvapalný 34 7 
- , použitie 347 
-, príprava 344 
- , štruktúra molekuly 109, 344 
analcim 425 
analóg neúplný 139 
- úplný 139 
analytická. chémia 27 
analýza fyziká.lno-chemická. 466 
-, štruktúrna, rentgenová 39, 97, 135, 165 
-, termická 467 
a.na.tas 589 
Anderson C. D. 41, 42 
anglezit 711 
angulá.rna čast vlnovej funkcie 59 
anhydridy kyselín 259 
anhydrit 519, 521 
anhydron 497 
anión 82, 166, 172, 242 
- acetylidový 394 
- amidový 350 
- -, štruktúra 128 
- azidový 354 
- bromičnanový 298 

cyklo-tetrafosforečna.nový 384 
cyklo-trifosforečnanový 384 
diboritanový 446 
didusnanový 358 
difosforečnanový 383 
dihydroxo-tetrachloroplatiči ta.nový 663 
dichrómanový 661 
disíranový 330 
disiričitanový 323 
ditiónanový 336 
ditioničitanový 335 
dusičnanový 365 

- dusitanový 360 
- fluorokrerničitanový 414 
- fosforečnanový 382 
- fosfornanový 377 

halogenidový 283 
hexafiuoroh\initanový 477 
hexahalogenoseleničitanový 729 
hexakyanoželezitanový 638 
hexakyanoželeznatanový 63 7 
hydridohlinitanový 476 
hydridový 236, 244 
hydroborá.tový 436 
hydrogenfluoridový 286 
hydrogonfosforitanový 379 

anión hydrogensulfidový 312 
hydrogenuhličita.nový 402 
hydroxidový 211, 216 
hydroxohlinitanový 480 
hyperoxidový 276, 506 
chlorečnanový 296 
chloristanový 278, 297 
chlorite.nový 294 
chrómanový 607, 611 
jodičnanový 300 
kyanatanový 407 
kyanidový 406 
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manganistanový 619 
metajodistanový 300 
oktahalogenodirenitý, štruktúra 554 
ortojodistanový 301 
oxidový 250, 255 
ozonidový 263 

- pentaboritanový 446 
- peroxidový 276 
- peroxodisíranový 331 
- polyhalogenidový 303 
- polyplumbidový 469 
- polytiónanový 336 
- s íranový 330 

siričitanový 323 
sulfidový 313 
tetraboritanový 446 
tetrafluoroboritanový 442 
tetrahalogenohlinita.nový 4 79 
tetrahydridoboritanový 438, 439 

- -, štruktúra 127 
tetrahydroxoberýlnatanový 492 
tetrajodoortutnatanový 693 
tiokyanatanový 408 
tiosíranový 334 
triboritanový 446 
trichlorocínatanový 707 
trichloro-etylénplatnatanový 549 
trijodidový 287, 303 
trioxo-nitridoosrničelanový 658 
tris( oxalá.to )hlini ta.nový 484 
uhličitanový 403 

anióny borá.nov 438 
- polymolybdénanové 614 
- polyvanadičnanové 597 
- polyvolfrá.manové 614 
anizotropia 158 
anóda 43, 242 
anódové lúče 48 
anorganická. chémia 27 
anortit 424 
antichlór 335 
antikatóda 45 
antimón 338, 713 
-, halogenidy 717 
-, halogenokomplexy 718 
- , modifiká.cie 715 
-, oxidosoli antimonité 719 
-, oxidy 718 
-, použitie 723 
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antimón, príprava 723 
-, soli antimonité 719 
- , zlúčeniny 716 
-, - s vodíkom 717 
-, - so sírou 720 
antimonidy 716, 723 
antimonit 723 
antimonitany 719 
antištruktúra 169 
apatit 304, 382, 386, 517, 521 
aprotónne látky 221 
Arago D. F. 41G 
aragonit 517 
argentit 683 
argón 733 
-, štruktúra 172 
Arkel A. E . van 460 
Arrhenius S. 187, 206, 210 
arzán 716 
-, alkylderiváty 721 
arzén 338, 713 
-, halogenidy 717 
-, kyslíkaté kyseliny 719 
-, modifikácie 715 
-, oxidy 718 
- plynný 715 
-, použitie 723 
-, príprava 723 
-, soli arzenité 719 
-, zlúčeniny 716 
-, - s vodíkom 716 
-, - so sírou 720 
arzeničnan tristrieborný 710 
arzeničnany 719 
arzenid niklu, štruktúra 313 
arzenidy 716, 717, 723 
arzenitan tristrieborný 719 
arzenitany 719 
arzenopyrit 723 
asfalt 408 
astát 277, 284 
Aston F. W. 48 
atóm 21, 25, 27, 29, 30, 41, 44, 157, 170 
-, centrá.lny 110, 214, 532 
-, horúci 746 
- vodíka, orbitály 63 
-, volný 190, 191 
-, vzbudený 41, 51 
atomistika Daltonova 30 
atomizačné teplo 200, 229, 451, 526 
atómová. hmotnost relatívna 30, 39, 74 
- váha 30, 36, 39, 49, 75 
- -, priemerná 49, 749 
atómové číslo 46, 49, 68, 73, 74, 77 
- jadro 43, 45, 47, 742 
atómový orbitál 63, 114, 117 
auripigment 723 
austenit 466, 641 
autokatalýza 189 
autokomplexy 678 
autoprotolýza 215 

Avogadro A. 34, 35, 36, 37 
azbest 419 
azid amónny 343, 348 

hydrazínia 343 
- olovnatý 355 
- ortutný 355 
- strieborný 355 
azidy 354 
- alkalických kovov 355 
- kovov alkalických zemín 355 
azoimid 343, 353 
- , halogénsubstitučné deriváty 355 
azotobacter 342 
azurit 683 

Baca.nov S. S. 102 
baddeleyit 591 
Balmer J. J. 51 
Bányai E . 221 
bariéra coulombovská. 745 
bárium 487, 512 
Barlow W. 165 
Bartlett N. 734 
baryt 337, 521 
Basolo F. 668 
bauxit 480, 486, 701 
bayerit 480 
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báza atómových orbitálov 124, 125, 127 
Beck M. 563 
Becker H. 43 
Becquerel H. 43, 578 
Beketov N. I. 475 
benitoit 419 
Bent H. A. l 09 
benzén, štruktúra molekuly' 129 
berkelium 573 
Berthollet C. L. 28, 175 
bertolid 28, 175, 468 
beryl 419, 493 
berylium 487 
- , elektrónová. konfigurácia 487 
-, halogenidy 489 
-. halogenokomplexy 490 
-, komplexy 491 
- , kovové 488 
-, organozlúčeniny 492 
- , použitie 493 
-, soli 491 
- , vazby 487 
-, výskyt v prírode 493 
-, zlúčeniny 489 
berýlnatany 492 
berzelianit 732 
Berzelius .J . .J. 81 
Bessemer H. 641 
Betho H. 538 
bieloba, olovená 710 
-, titánová 589 
-, zinková 689 
bineutrón 741 '1 · 
biogeochémia 24 
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biochámia 24, 27 
biológia 27 
2,2' - bipyridín 410 
Biron J. V. 79 
bis(77·benzén)chróm, štruktúra. 552 
bis(77-cyklopentadienyl)železnatý komplex 

550 
bis( dimetylglyoximá.to )nikelnatý komplex 

649 
bizmut 338, 713 
-, halogenidy 721 
- kovový 715 
-, oxid.halogenidy 722 
-, oxidosoli bizmutité 721 
-, použitie 723 
-, príprava 723 
-, soli bizmutité 721 
-, zlia.tiny 723 
-, zlúčeniny 721 
bizmután 721 
bizmutičnany 723 
bizmutidy 716 
bizmutinit 723 
Bjerrum N. 216 
bod, Curieov 632, 645 
-, eutektický 328, 346, 461 
-, kritický 179, 268 
-, premeny 176 
-, topenia 22, 177 
- , trojitý 179 
-, tuhnutia. 177 
-, varu 177 
B oer J. H. de 460 
Bohr N. 54, 71, 80, 592 
Boltzmann L. 154 
bomba, atómová 580 
- , termonukleárna 579 
bombardovanie nuklidov 578 
bór 429 
-, amorfný 432 
- , elektrónová konfigurácia. 429 
- , halogenidy 44 1 
- , jednoduchá látka 432 
- , kryštalický 432 
- , kyslíkaté kyseliny 443 
- , modifikácie 432 
- , oxidačné stupne 431 
- , oxidy 443 
- , tetragonálny 432 
- , vazby 429 
bore.cit 448 
borány 433 
-, deriváty 433 
- , fyzikálne vlastnosti 436 
- , modely molekúl 437 
bórax 446, 447, 448 
borazol 44 7 
borid diberýlia. 489 
- horčíka 435 
boridy 441 
- hliníka 477 

boritany 446, 448 
- alkalických kovov 44 7 
Born M. 88, 199 
bornit 683 
borovodíky 433 
Bothe W. 43 
Boyle R. 25 
bohmit "180, 486 
Bra.ckett F. S. 55 
Bragg W. H. 165 
Bragg W. L. 165 
Braun K. F. 195 
Brauner B. 77 
braunit 623 
Brava.is A. 162 
Broglie L. de 57 
bróm 277 
- , oxidy 297 
- , kyslíkaté kyseliny 2!)7 
brómazid 356 
bromid bé.rnatý 288 
- bizmutitý 722 
- boritý 442 
- fosforečný 376 
- galitý 698 

hlinitý 479 
horečnatý 496 
-, štruktúra 288 
inditý 698 
kremičitý 413 
mednatý 677 
- , štruktúra 288 
medný, štruktúra 288 
nitrozylu 366 
olovnatý 707 

- roditý 659 
- seleninylu 731 
- strieborný 680 
- - , štruktúra 288 

ta.litý 698 
titanitý 588 
uhličitý 396 
vanaditý 596 
vápenatý 514 
- , štruktúra 287 
zlatitý 682 
železnatý 636 

bromid-oxid fosforečný 382 
bromidy 304 
bromičnany 298 
bromistany 298 
brómkyé.n 407 
brómnany 298 
bronz 683 
bronzy 705 
-, berýliové 443 
- , molybdénové 615 
- , volfrámové 615 
brookit 589 
Bronsted N. J. 211 
bruoit 422, 497, 499 
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bunka ~ákladná 163 
burel 623 
Butlerov A. M. 132 

Calaverit 683, 732 
coles tín 521 
cem ent 419, 522 
cementácia 641 
comentit 519, 633, 641 , 64'.! 
contrálny atóm llO, 214, 53Z 
centrum aktívne 189 
cór 568 
cerimetria 571 
cerit 566, 572 
ceruzit 711 
cézium 500, 502, 503 
- výskyt 510 
- zlúčeniny 504 
cín 388, 389, 702, 705 
- , m odifikácie 705 
- , prípra.va. 711 
cine.ba.rit 337, 692, 696 
cínatany 708 
cíničitany 709 
citrín 417 
claushalit 732 
Cla.usius R. 154 
coesit 414 
colemanit 448 
Coolidge A. S. 97 
Coster D. 46 
Coulson C. A. 249 
Couper A. S. 132 
cristobalit 414, 428 
Curie P. 43 
Curie-Sklodowska M. 43, 732 
curium 574 
curoidy 574 
cyklo-tetra.fosforečnan tetra.sodný 384 
cyklo-triboritany 446 
cyklo-trifosforečna.n trisodný 384 
cyklotrón 578, 579 
cyklus 190 
- , termodynamický 86 
- , termochemický 199 

Ca.etice. cc 7 44 
- , elementárna 21, 41, 47 
- , horúca. 745 
-, koloidná 21 
- , základná 41 
Čerňajev I. I. 665 
čiara. spektrálna 46, 55 
činidlo, Čugajevovo 649 
- , Grignardovo 498 
-, Nesslerovo 693 
-, oxidačné 137 
-, redukčné 137 
- , Schweitzerovo 678 
číslo, atómové 46, 68, 73, 74, 77 
- , - efektívne 101, 653 

číslo, Avogadrovo 37 
-, hmotnostné 47 
- , hmotové 41 
- , koordinačné 166, 532, 534 
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- , kvantové 54, 60, 63, 66, 67, 94, 114 
- , - , hlavné 60, 61, 63, 742 
- , - , magnetické 60, 62, 66 
-, -, orbitálové 60, 62, 63, 742 
- , - , spinové 63, 742 
- , - , vedfajšie 60 
-, nábojové 82 
- , nukleónové 4 7 
-, oxidačné 135 
-, poradové 46 
-, protónové 46 
-, zrážkové 187 
čistá látka 21, 22 
článok, galvanický 230, 243 
- , -, lokálny 633, 696 
- , kyslíko-vodíkový 243 

Dalton J. 28, 29, 175 
daltonid 175 
Davťjan O. K . 94 
Davy H . 25 
debye 142 
Debye P . 142, 166 
defekty v kryšt álových štruktúra.ch 174, 

531 
deformácia. iónov 91 
deformova.te!nosť iónov 91, 520 
degenerácia energetickej hladiny 61, 451, 

539 
dech t čiernouholný 394 
dej, fotochemický, senzibilovaný 192 
- , izobarický 154 
-, izochorický 155 
- , izotermický 154 
Dekker A. J . 455 
delokalizovaná vazba 133, 245, 430, 432 
- :n:-vii.zbe. 129, 130 
- :ltd·Vii.zbe. 133 
delokalizovaný molekulový orbitál 126, 130, 

245, 433 
- - :n:-orbitál 130 
Demokritos 29 
deriváty tluórchlóruhličité S96 
- oxokyselín, názvoslovie 756 
derme.to! 723 
destiláeie. kvape.lného vzduchu, frakčná. 254 
deutérium 239, 745, 748 
- , zlúčeniny 240 
deuterón 239 
die.gonálna. podobnost 432, 487, 502 
dia.gram, fázový 178 
-, -, oxidu uhličitého 399 
-, -, uhlíka 391 
- molekulových orbitá.lov (MO) 118, 133 
- MO, aniónu dusičnanového 365 
- -, - dusitanového 361 
- -, - manganistanováho 618 
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diagram MO, aniónu hexafluorotitan itano­
vého 584 
-, molekuly azoimidu 354 

- -, - benzénu 129 
-, - diboránu 435 
- , - fluoridu xenónatého 73G 
- , - fluorovodika 123 
-, - chloridu titaničitého 583 
-, - kyslíka 120 
- , - metánu 126 
-, - oxidu dusnatého 124 
- , - siričitého 321 

- - , - - sírového 324 
--, - - uhličitého 400 
- , - ozónu 131 
- , - vodíka 116 

, vody 128 
-, systému X - H ---Y 249 
tuhnutia 461 
varu, izobarický 254 

dialogit 623 
diamagnetizmus 149, 551, 553 
diamant 391, 408 
-, štruktúra 170 
diamid kyseliny imidosírovej 368 
- - sírovej 367 
diammin-dichloroortutnatý komplex 6fl3 
diarzán, alkylderiváty 721 
diaspor 480 
diborán 433 
-, štruktúra molekuly 434 
diborid horčíka 495 
diboritan dikobaltnatý 446 
didusnany 358 
dielektrikum 146 
diera 175 
difluóramín 355 
difluórdiazén 356 
d ifluórdichlórmetán 396 
d ifluorid kyslíka 292 
difosfán 373, 374 
difosforečnan dihorečnatý 497 
- tetrastrieborný 383 
difosforečnany 383 
difrakcia, elektrónová 97 
-, neutrónová 97 
digýra 160 
dihydrido-tetrakarbonyl železa 654 
dihydrogendifosforečnany 383 
dihydrogenfosfid sodný 374 
dihydrogenfosforečnan vápenatý 517 
dihydrogenfosforečnany 382 
dihydrogenosmičelan didraselný 658 
dihydrogentrifluoridy 292 
dichlóramín 355 
dichlorid-oxid siričitý 333 
- síroVÝ 333 
dichlorid sulfurylu 333 
- tionylu 333 
dichlórpolysulfány 318 
dichroizmus cirkulárny 558 

d ichrómany 611 
dikyán 405, 406 
dimetylberýlium 490, 492 
dimetyldichlórsilán 414 
dimetylglyoxím 649 
dinas 417 
dinitrid tetrasíry 367 
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diopsid 419, 499 
dioxo-tetrachloroosmio.n <lmselný 658 
dipól 142 
- , časovo obmedzený 145 
- , indukovaný 145, 147, 520 
- , pcrmanentný 147 
dipólový moment 142, l47, 148 
Dirao P. A. M. 63 
dirodán 405, 408 
disilán 412 
disiloxán 428 
disíran draselný 330 
disírany 330 
disiričitany 323 
diskontinuum nekonečné 162 
disociácia 206 
- , elektrolytická 206 
disociačná energia 93 
disociačné teplo 200 
disp:irzia rotačná 558 
distanán 706 
disulfid železnatý 635 
- -, štruktúra 315 
ditionón mangánatý 335 
ditiónany 336 
ditioničita.ny 335 
diuránany 576 
df:Gka vlnová 46 
dodekamolybdátoarzeničnany 615 
dodekamolybdátokremičitany 615 
dodekavolfrámany 614 
dodekavolframátoboritany 615 
dodekavolframátofosforečnany 61 5 
dolomit 408, 499 
doména 151 
donor 532 

elektrónov 84 
n 547, 550 
protónu -211 
a 550 
volného elektrónového páru 214 

donorno-akceptorná vazba. 84, 209, 214, 533 
Dostál K. 731 
Dobereiner J. W. 74 
dráha elektrónu 54, 58 
draslík 500, 502, 503 
-, výskyt 510 
- , zlúčeniny 504 
dusičnan amónny 349 
- bárno.tý 517 
- bizmutitý 721 
- draselný 509 
- hlinitý 482 
- horečnatý 4:17 
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dusičňan kobaltnatý 646 
mangánatý 621 
meďnatý 679 
nikelnatý 647 
ort.u t ný 694 
paládnatý 662 
;mdný 368, 509 
strieborný 681 
st.rontnatý 517 
vápenatý 51 7 
železitý 637 
železnatý 637 

dusičnany 364 
dusík 338 
-, nt·Ómový 343 
-, eloktrónová konfigurácia 338 
- , - - molekuly 341 
- , chemickó vlast.n osti 342 
-. kyslíkaté kyseliny 357 
- molekulový 342 
-, oxidačnó stupne 341 
- , oxidy 357 
- , použitie 34:! 
-, priprava 343 
-, vazby 338 
- , výskyt v prirode 368 
-, zlúčeniny s v od ikom 343 
-, - so sírou 367 
dusitany 360 
rlusnatan sodný 34 7 
d utiny, okte.edrickó 458 
- . tetraedrické 458 
dvojica, konjugovaná 211 
dvojitá v azba 83, 110, 11 l 
dvoj vrstva e lektrická 229 
dysprózium 568 

E bnlioskopia 205 
efekt, cis 665 
-, Cottonov 558 
-, Jahnov -Tellerov 535, 542, 670 
- , nivelizačný 348 
-, reakcie, energetický 745 
-, trans 665 
ofektívny náboj 135, 139, 219 
Einstein A. 23, 53 
oinsteinium 573 
eka-alumínium 76 
eka-bór 76 
eka-olovo 743 
eka-platina 743 
e lrn.-plutóniuro 743 
eka-silícium 76 
ekvivalent, e lektrochemický 244 
- , chemický 27, 38. 40 
-, mechanický. tepla 196 
eloktróda 230, 242 
-, vodíková, štandardná 230 
e lektród ový potenciál 229 
elektrochemický ekvivalent 244 
elektrolyt 206, 242 

elektrolyt indiferentný 227 
-, silný 209, 210, 227, 560 
- , slabý 209, 560 
elektrolýza 242, 460 
-, vody 241, 254 
elektrón 41, 53, 137, 182, 212, 242, 748 
elektronegativita 99 
-, Allredowa-Rochowa. 102, 702, 721 
-, Mullikenova 101 
- , Paulingova 101 
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elektrónová afinita 84, 86, 101, 200, 220 
hustota 81 
konfigurácia atómov 69, 71, 136, 139 
- molekúl X2 119 
- vzácneho plynu 82, 83 
vrstva atómu, vonkajšia 71, 82 
- katiónu, vonkajšia 82 

elektrónovo-deficitná vazba 236, 245, 43 1, 
487 

elektrónový obal atómov 49, 181 
elektrón volt 56 
elektróny, nespárené 69, 119, 120, 150, 152, 

190 
- , sp árené 67 
-, valenčné 73, 81, 135, 228, 469 
elektropozitivita 230 
elektrostatická teória Iigandového pofa 538 
elektrovalencia 82 
elektrovalentná vazba 82 
elementárna častica 21, 41, 47 
eloxovanie 475 
energetická hladina elektrónu 61 
energetický diagram molekulových orbité.-

lov 133 
- pás 451 
- stav elektrónu 61 
energia 23, 196 
-, aktivačná 187, 189, 190, 745 
- , disociačná 93 
- , ionizačná 84, 101, 200, 229 
- , iónovej vazby 87 
-, kovalentnej vazby 93 
-, mechanická 196 
-, m olekuly v odíka 95 
- , mriežková 87, 200 
-, sublimačná 145 
- , tepelná 196 
-, vazbová 93, 95, 97, 121, 219 
-, - , deuterónu 741 
- , - , je.dra 48 
-, -, nukleónu 740, 745 
- , vazby vodíkovým mostíkorn 248 
- , vnútorná 154, 196 
enneakarbonyltetranikelid disodný 654 
enstatit 419 
entalpia 197 
entita základná 36 
epsomit 499 
erbium 568 
etylén, štruktúra molekuly 112 
európium 568 
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eutektikum 461 
e>xponent, vodíkový 216 
Eyring H. 187 

F - centrum 175 
faktor, pravdepodobnostný 187 
- , sterický 187 
Faraday M. 206, 243 
farba, doplnková 151 
-, komplementárna 151 
forebnosť 151 
fáza 22, 178, 468 
-, cc, {3, 464, 469 
-, y, e, TJ 469 
fázový diagram oxidu uhličitého 399 
- - síry 310 
- - uhlíka 391 
- - vody 268 
fázy, intermetalické 468 
- , kovové 4 71 
-, Lavesove 471 
-, Zintlove 471 
Fedorov J. S. 165 
fenolftaleín 221 
fenomén kooperatívny 466 
ferit 632 
Fermi E. 452 
fermium 573 
ferocén 551 
ferochróm 613 
feromagnetické látky 148, 151 
feromagnetizmus 148, 466 
feromangán 623 
ferosilícium 411 
ferovanád 600 
Figgis B. N. 151 
filozofia 26 
filter vodíkový 656 
fixácia molekulového dusíka 343 
Flerov G. N. 578, 591, 592 
flogopit 423, 499 
fluór 277 
fluórazid 356 
fluorescencia 175 
fluorid amónny, štruktúra 348 

berýlnatý 490 
bizmutičný 721 
bizmutitý 721 
b oritý 442 
-, štruktúra l 05 
bórnatý 443 
fosforitý 375 
galitý 699 
grafitu 392 
hlinitý 477 
horečnatý 495 
chromitý 608 
chrómový 608 
inditý 699 
irídiový 659 
kademnatý 691 

fluorid kobaltitý 646 
kremičitý 413 
kyslíka 111 
manganičitý 621 
manganitý 621 
mednatý 677 
molybdeničný 614 
nitrozylu 366 
nitrylu 366 
platový 734 
seleninylu 731 
selénový 728 
siričitý 318 
sírny 318 
sírový 318 
- , štruktúra 107 
striebornatý 681 
strieborný, dihydrát 680 
talitý 699 
telúrový 728 
titanitý 587 
uhličitý 395 
uránový 577 
vanadičitý 595 
vanadičný 595 
vanaditý 596 
vápenatý 514 
-, štruktúra 168 
xenónatý 734 
xenónový 723 
zinočnatý 691 
železnatý 635 

fluorid-oxid fosforečný 382 
fluoridy kyslíka 292 
flluorit 304, 514 
-, štruktúra 168 
fluórkyán 407 
fluoroberýlnatany 490 
fluoroboritan nitrozylu 366 
fluorodusík 355 
-, štrnktúra 111, 144 
fluorohlinitany 477 
fluorojod;čnany 300 
fluorokremičitany 414 
fluorovodík 122 
fluórtrichlórmetán 396 
forma, cis 134 
-, kryštalická 176 
-, stereoizomérna 134 
-, tautomérna 134 
-, trans 134 
formálne mocenstvo 135 
formálny náboj 132, 139 
forsterit 418 
f 0sfán 373 
- , štruktúra 111 
fosfatácia 633 
fosfid hlinitý 4 77 
- triželeza 641 
fosfidy 374 
- kovového charakteru 374 

REGISTEH. 



REGISTER 

fosfidy polymérnej štruktúry 374 
fosfor 338, 369 

-, elektrónová konfigurácia. 369 
-, izotop y 373 
- kva.paln ý 373 
-, kyslíkaté kyseliny 377 
-, modifikácie 371 
-, oxida.čné stupne 371 
-, oxidy 377 
- , perox okyseliny 377 
- plynný 373 
-, príprava 386 
-, vazby 369 
-, výskyt v prírode 386 
-, zlúčeniny s dusíkom 385 
-, - s halogénmi 375 
-, - s vodíkom 373 
- , - so sírou 385 
fosforečnan amónno-horečnatý, 497 

rnangánatý 621 
- strieborný 681 
- tristrieborný 383 
- vápenatý 387, 517 
fosforečnany 382, 387 
fosforescencia. 17 5 
fosforit 382, 286, 517 
fosforitany 379 
fosforna.ny 377 
fosgén 404 
fotočlánok, céziový 511 
-, selénový 727 
-, vákuový 53 
fotodisociácia 191 
fotografický proces 680 
fotón 53, 54, 55, 745 
francium 500 
Fra.nkland E. 81 
frekvencia 46 
freóny 396 
Friedrich W. 165 
funkcia, antisymetrická 95 
-, jednoelektrónová 117 
-, n ormalizovaná 58 
-, symetrická 95 
-, vlastná 58 
-, vlnová 58, 94, 115 
funkčná skupina 132 
fúzia. deutériových jadier 747 
- lahkých jadier 747 
fyzika 27 
-, chemická 24, 27 
fyzikálna chémia 26, 27 
- zmena 26 
fy zikálne vlastnosti 142 

Gadolinit 566, 572 
gadolínium 568 
gahnit 480 
galenit 337, 711 
gálium 429, 697 
-, h exafiuorokomplexy 699 

galitany 699 
galvanoplastika 243 
galvanostegie. 243 
Garaj J . 670 
Gay-Lusac J. L. 34 
Gažo J. 22, 139, 156, 670 
gél 418 
Gefmanová A. D . 665 
generátor kvantový 572 
geoohémia 24, 27 
geológia 27 
geometrie. kryštálov 158 
- molekúl 111, 134 
Gerlach W. 62 
germaničitany 709 
germánium 388, 702 
-, príprava 711 
-, vlastnosti 704 
gersdorfi t 655 
Ghiorso A. 578, 592 
Gibbs J. W. 154, 178 
Gillespie R. J. 110 
glauberit 
glieda 708 
goethit 634 
Goldschmidt H . ±75 
Goldschmidt V. 1\1. 89 
Goldstein E. 43 
Gomolčák L. 60 
Goudsmit S. A. 62 
grafit 392 
-, štruktúra 173 
granát, ytrito-hlinitý 572 
granáty 419, 499 
Gray H . B. 361 
greenockit 696 
Grinberg A. A. 532, 563, 650, 664, 565 
grupa 77 
-, bodová 165 
-, izomorfná 165 
-, priestorová 165 
- , translačná 162 
Guldberg C. l\I. 184 
gyroida 161 

Ha.ber F. 199 
hafnium 388, 581, 590 
Hahn O. 592 
hahnium 592 
halit 304, 506, 510 
H allwachs W. 53 
halogénazidy 356 
halogénderiváty silánov 414 
- uhfovodíkov 395 
halogenidokarbonyly 655 
halogenid-oxidy 291 
- fosforečné 111 , 382 
- uhličité 403 
halogenidy 287 

alkalických kovov, štruktúra 288 
- bárnaté 515 
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halogenidy borité 436 
- bórnaté 442 
- bóru 441 
- , farebnosť 291 
- fosforečné 376 
- fosforité 375 
- fosfornaté 377 
- fosforylu 382 
- gálno-galité 700 
-, hydrolýza 290 

indno-ind.ité 700 
iónové 287 

- karbonylu 403 
- kremičité 413 
-, kryštálohydráty 291 
- kyseliny disírovej 333 

dusičnej 366 
dusitej 365 
siričitej 333 

· sírovej 333 
trihydrogenfosforečnej 382 
uhličitej 403 

lítne 506 
molekulové 288 
nekonečnej atómovej štruktúry 288 

- nitrozylu 365 
- nitrylu 366 
-, príprava 288 
- , rozpustnost 290 
- tetraalkylantimónia 721 
- tetraalkylarzónia 721 
- zlatité 682 
lhalogénkyány 405, 407 
halogenokomplexy 291, 718 
- kobalnaté 649 
halogenovodíky 281, 284 
halogény 277 
- , elektrolytická príprava 305 
- , - - kyslíkatých zlúčenín 305 
-, elektrónové konfigurácie 277 
-, - štruktúry molekúl 281 
- , fyzikálne vlastnosti 281 
- , chemické vlastnosti 282 
-, izotopy 284 
-, kyslíkaté zlúčeniny 292 
-, oxidačně stupne 279 
-, príprava 304 
-, vazby 277 
-, výskyt v prírode 304 
-, vzájomné zlúčeniny 301 
Hartmann H . 540 
hausmanit 623 
Hauy R. J. 159, 162 
Heisenberg W. 47, 57, 59 
iHeitler W. 93 
hélium 733, 736, 748 
-, kvapalné 736 
H elmholtz H . 41 
hematit 639 
hemimorfit 419 
heptamolybdénan hexaamónny 614 

hercynit 480 
H erzberg H. 114, 121 
Hess G. H. 198 
hessit 732 
heteroborány 440 
heterogénna sústava 22 
heteropolyanióny 614 
heteropolyzlúčeniny 599 
Hevesy G. 46 

REGISTER 

hexaamoniakát tribrómamínu 356 
hexaanionoiriditany 660 
hexaanionorod.itany 660 
hexaborid vápnika 441 
hexafluorofosforečnany 377 
hexafluorohlinitan sodný 477 
hexafluorohlinitany 477 
hexafluoroplatičnan dioxygenyfu 734 
hexafiuorotitaničitany 590 
hexagýra 160 
hexahalogenoiridičitany 660 
hexahydroxoantimoničnan sodný 719 
hexabydroxoantimorůčnany 719 
hexachloroplatičitany 662 
hexachlorotitaničitan amónny 590 
hexakyanod.inikelnan draselný 646 
hexakyanoruténatan draselný, trihydrát 658 
hexakyanoruténatany 65~ 
hexakyanoželezitan draselný 638 
hexakyanoželeznatan draselný 638 
hexametafosfát 385 
hexamolybdátotelúrany 615 
hexanitrátoceričitan amónný 571 
hexavolfrámany 614 
Hittorf W. 41 
hladina, energetická 54 
hlina 486 
hliník 429 
-, elektrónová konfigurácia 430, 473 
-, halogenidy 477 
-, komplexy 484 
- kovový 475 
- , organokovové zlúčeniny 485 
-, oxidačné stupne 474 
-, použitie 486 
-, príprava 486 
-, soli 482 
-, vazby 473 
-, výskyt v prírode 486 
- , zlúčeniny 476 
-, - alkylhlinité 485 
hliníkovodík 476 
hlinitan vápenatý 522 
hlinitokremičitany 418, 420, 424, 428, 486 
hmota 21, 22 
hmotnost 22, 23, 24 
- , atómová, rela.tívna. 30, 39, 74 
- elektrónu 42 
-, gravitačná 23 
-, molekulová, relatívna 35, 36, 39, 205 
-, mólová 36, 205 
- , pokojová 21, 24 



REGISTER 

hmotnosť, vzorcová, relatívna 38 
-, zotrvačná 23 
hmotnostné číslo 47, 49 
hmotové číslo 47 
hneder 639 
hodnota, vlastná 58 
H off J. H. van't 205 
holmium 568 
homogénna sústava 22 
Horák Z. 269 
horčík 487, 494 
-, elektrónové. konfigurácia 494 
-, halogenidy 495 
-, halogen okoplexy 496 
- kovový 494 
- , organozlúčeniny 498 
-, použitie 499 
-, p ríprava 499 
-, soli 497 
-, vazby 494 
-, výskyt v prírode 499 
-, zlúčeniny 495 
-, - binárne 495 
horenie 253 
hrana série 51 
hrdza 633 
hrdza.venie železa. 633 
hruška Bessemerova. 641 
Humboldt A. 34 
Hund F. 114 
hustota. 22 
-, elektrónová 81, 96, 115, 118, 166 

elektrónového náboja 96, 99 
- oblaku 104 
né.boja, relatívna. 96 
neutrónového toku 746 

-, pomerné. 39 
- pravdepodobnosti výskytu elektrónu 58 
- staYOV 453 
- toku bomba.rdujúcich častíc 744 
- vazbového elektrónového oblaku 122 
hybnosť 53 
hybridizácia 104 
- DSP2 107, 534 
- n2sp 3 107, 543 

SP 104 
sp2 105 
SP3 106 
SP'D 107 
SP'D2 107 

hybridný orbitál 104, 108 
- - sp2, neekviva.lentný 110 
- - sp3, neekvivalentný 109, 110 
hydrargili t 422, 480 
hydrát brómu 282 
- chlóru 282 
hydratácia 208 
hydratačné teplo 208, 220, 229 
hydrátovaný oxid inditý 697 
- - manganičitý 621 
- - talitý 697 

hydráty 270 
- amoniaku 345 
hydrazid alkalického kovu 352 
hydrazín 343, 351 ·d 

-, ha.logénsubstitučné deriváty 352 
hydrid berýlnatý 489 
- - , štruktúra. 246 
- hlinitý 476 
- horečnatý 495 
- lítny 244, 505 
- metli 676 
- vápenatý 514 
hydridoborita.ny 440 
hydrid ohlinitany 4 76 
hydridokarbonyly 654 
hydridokomplexy pla.tnaté 665 
hydridopentakarbonyl ma.ngánu 654 
hydridotetraka.rbonyl kobaltu 654 t 

hydrido-tetraka.rbonylferid sodný 654 
hydridy 238, 244 
- alkalických kovov, štruktúra 245 
- bóru 246 

gália 246 
- iónové 244 
- kovového typu 246 
- molekulové 24 7 
- polymerně 245 
- prechodného typu 246 
hydroboráty 440 
hydrogél 270, 480 
hydrogenacetylidy 394 
hydrogenácia 238 
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hydrogendifl.uorid a.mónny 348 
hydrogendifl.uoridy 292 
hydrogendiha.logenidy 292 
hydrogenfosforečnan vápenatý 517 
hydrogenfosforečnany 382 
hydrogenfosforitany 379 
hydrogen-okta.fl.uoroolovičitan tridraselný 

707 
hydrogenperoxid sodný 276 
hydrogenperoxidy 276 c 

hydrogenseleničitany 729 
hydrogenselenidy 728 
hydrogensíran nitrozylu 366 
hydrogensírany 330 
- hydrazínia 352 
hydrogensi.ričita.ny 322 
hydrogensulfid draselný 507 
hydrogensulfidy 313 
hydrogenuhličitan amónny 349 
- horečnatý 497 
- vápenatý 517 
- železnatý 637 
hydrogenuhličitany 403 
hydrolytická konšta.nta. 225, 226 
hydrolýza 225, 226 
hydroxid bárna.tý 51 7 
- berýlnatý 490, 491 
- bizroutitý 721 
- cínatý 708 
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hydroxid draselný 507 
galitý 697 
hlinitý 480 
horečnatý 497, 499 
chromitý 61 O 
iriditý 659 
kademnatý 689 
kobaltnatý 645 
lantanitý 565 
lítny 508 
mangánatý 621 

- mednatý 678 
nikelnatý 645 
olovnatý 708, 710 
>latnatý 663 
·ditý 659 
mditý 565 
'lý 507 
'Jorný 680 
··natý 517 
197, 700 

mirunednatý 678 
vlarzónia 721 

516 
689 

4 
horečnatý 496 
~15, 216, 225 
mtitý 721 

baltnatý 646 
)lnatý 647 

čnaté 497 
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charakter vazby, kovalentný 102 
- -, kovový 449 
- -, smerový 103 
Chatelier H. E. 195 
chémia 21, 27 
-, analytická 27 
-, anorganická 27 
-, fyzikálna 24, 26, 27 
-, historické obdobia 27 
-, jadrová 27, 749 
-, koloidná 27 
- komplexných zlúčenín 27, 532 
-, koordinačná 27, 532 
-, organická 27, 390 
-, predmet 24, 26 
-, radiačná 192 
-, všeobecná 27 
-, -, všeobecné pojmy 21 
chemická fyzika 24, 27 

reakcia 25, 26, 181, 207 
rovnováha 192, 221 
štruktúra 25, 41, 132, 134, 142, 145, 153, 
157, 209 
- elektrolytu 209 
vazba 25, 35, 41, 81, 132, 181, 532 
zmena 26 

chemické indivíduum 22 
chemický ekvivalent 27, 38 
- prvok 24, 30, 47 
chemisorpcia 190 
chlór 277 
-, oxidy 293 
-, kyslíkaté kyseliny 293 
chlórazid 356 
chlorečnany 295 
chlorid amónny 349 

antimonitý 717 
- arzenitý 717 
- bárnatý 515 

-, štruktúra 288 
berýlnatý 490 
- , štruktúra 105 
bizmutitý 721 
boritý 442 
bórnatý 442 
bórny, oktamér 443 
-, tetrnmér 443 
cézny, štruktúra 168 
cínatý 706 
ciničitý 707 
diohloro-tetraakvachromitý, 609 
draselno-horečnatý 496 
draselný 304 
fosforečný, štruktúra 107, 376 
galitý 698, 699 
hexaakvaohromitý 609 
hexaakvatitanitý 588 
hexaamminohromitý 610 
hlinitý 479 
horečnatý 496 
-, štruktúra 288 



REGISTER 

chlorirl chloro-pentaakvachromitý, 609 
chloro-pentaamminchromitý 610 
chromitý 608, 609 
-, hexahydrát 609 
- - štruktúra 288 
chromylu 511 
inditý 698, 699 
iridičitý 659 
iriditý 659 
kademnatý 288 
karbonylu 404 
kobaltnatý 646 
kremičitý 413 
mangé.natý 621 
mednatý 677 
- , štruktúra 288 
medný, štruktúra 288 
Millonovej zásady 694 
molybdeničný 614 
nikelnatý 646 
niobičný 600 
nitrozylu 366 

- nitrylu 366 
- olovičitý 707 
- olovnatý 707 
- - , štruktúra 288 
- ortutnatý 692 
- orr.utný 695 
- palií.dna.tý 662 
- -, štruktúra 288 

pla.tičitý 662 
- platnatý 662 
- roditý 659 
- seleničitý 229 
- seleninylu 731 
- selénny 729 
- siričitý 318 
- sírnatý 318 
- :;drny 317 
- sodný 304, 506 
- - , štruktúra 167, 459 
- ~trieborný 680 
- - , štruktúra 288 
- stron tnatý 515 
- - , štruktúra 288 
- ta.litý 698, 699 

té.lny 698 
- tant3ličitý 602 
- tantaličný 600 
- teluričitý 729 
- t ioka.rbon ylu 405 
- f,i tána.tý 586 
- titaničitý 287, 587, 589, 590 
- titanitý 587, 588 
- uhličitý 396 
- va.nadičitý 595 
- ve.naditý 596 

vanádna.tý 596 
vápenatý 514 
- , štruktúra 287 
zlatitý 682 

chlorid zlatný 682 
- železitý 636 
- železnatý 636 
chlorid-nitridy fosforečné 385 
chlorid-oxid fosforečný 382 
chlori-sulfid uhličitý 405 
chloridy 304 
chloristan bizmutitý 721 
- hlinitý 484 
- horečnatý 497 
- mednatý 679 
- nitrilu 366 
- nitrozylu 366 
chloritany 294, 297 
chlórkyán 407 
chlórnany 293 
chloroberýlnatany 490 
chlorobizmutitany 722 
chlorodusík 356 
chlorofyl 499 
chlorochróman draselný 612 
chróm 306, 604, 605 
-, halogenidy 608 
- kovový 607 
- , oxidačné stupne 605 
-, peroxokomplexy 612 
-, použitie 612 
-, príprava 612 
-, vazby 605 
- , výskyt v prírode 612 
- , zliatiny 613 
-, zlúčeniny 608 
-, - chromičité 612 
-, - chromičné 612 
-, - ch romité 609 
- , - chómna.té 608 
-, - chrómové 610 
chróman olovnatý 611, 710 
chróma.ny 610 
-, fa.rebnosť 152 
chromit 612 
chromitan 610 
chryzolit 423, 499 

li 486 
ilmenit 589, 590 
-, štruktúra 259, 260 
imid lítny 507 
imidosulfa.mid 368 
imidy 349 
- kyseliny sírovej 367 
index lomu 22 
indexy Millerova 159 
indikátor acidobázický 221 
indium 4 29, 697 
-, hexafluorokomplexy 699 
indivíduum chemické 22 
indu kcia., elektromagnetická 149 
- , magnetické. 148 
inhibítor 188, 191 
integrál, coulombovský 116 
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integrál, prekrývania 103 
-, výmenný 116 
interakcia, jadrová 740 
-, spin-orbitová 743 
intermetalická zlúčenina 28, 468, 519 
intermetalické fázy 468 
inverzia 159 
- molekuly amoniaku 344 
ión 21, 82, 84, 157, 166, 207, 242 

hydroxidový 215, 216, 225 
hydroxóniový 215, 216, 225, 236 
jednoatómový 93, 135 
komplexný 93, 533, 538 
lyátový 212, 216, 224 
lyóniový 212, 216, 224 
oxóniový 758 
solvatovaný 208 
viacatómový 93, 135 

ionex 425 
ionizácia 206, 208, 209 
- kyseliny 213, 217 
- rozpúšťadiel 215 
- , vlastná 215 
- zásady 213, 218 
ionizačná onergia 84, 101, 200, 229 
- -, aniónu 86 
- -, vodíkového atómu 56 
- konštanta 210, 219 
ionizačný stupeň 207, 210, 211 
iónová vazba 82, 84, 122, 135, 166 
- reakcia 222 
- rovnica 223 
iónové mocenstvo 135 
- štruktúry molekuly vodíka 97 
iónovosť vazby 102 
irídium 627, 656 
- , halogenidy 659 
-, komplexy 660 
-, oxidy 659 
-, zlúčeniny 658 
IUPAC 30 
I vanenko D. D. 47 
izobar 748 
izobara 155 
- reakčná 195 
izochora 155 
- reakčná 195 
izokyanátokomplexy 408 
izolátor 455 
izomér 134 
izoméria 134, 556, 762 
-, cis-trarnt 134, 556, 557, 
-, distorzná 560, 670 
-, hydratačná 559, 609 
- , ionizačná 559 
-, konfiguračná 560 
-, koordinačná 558, 559 
- koordinačných zlúčenín 556 
-, optická 557 
-, soiná 559 
-, vazbová 559 
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izoméry, op tické 536, 557, 558 
izomorfia 176 
izopolyanióny 614 
izopolyzlúčoniny 599 
izospin 742 
izoterma 154 
izotop 48, 49 
-, rádioaktívny 49, 749 
izotropná látka 158 
izotýpia 176 

Jadro, a.tómové 44, 45, 46, 47, 742 
- deutéria 741, 745 
- hélia 44, 48, 744, 741 
jadrová chérnia 27 
- interakcia 740 
- p remena 7 40 
- - , samovolná 747, 748 
- - , zdroj energie 746 
- reakcia 181, 578, 740, 743, 744, 746 
- -, rovnovážna 745 
Jahn H. A. 542 
James H. M. 97 
jav, fotoelektrický 53 
-, luminiscenčný 175 
-, piezoelektrický 416 
-, tunelový 7 45 
-, Zeemanov 56 
jed, katalytický 190 
jedinec, základný 36 
jednoduchá látka 25 
- vazba 83, 110, Ill 
jednotka. a tómovej hmotnosti 30 
- SI 31 36 
jednotky odvodených fyzikálnych veličín 764 
-, zakázané a mimosústa.vové 765 
- základných fyzikálnych veličín 764 
jód 277 
- , binárne zlúčeniny s kyslíkom 299 
- , kyslíkaté kyseliny 299 
- , oxidy 299 
- , štru.ktúra. 172, 281 
joda.zid 356 
jodičnany 300, 304 
jodid báma.tý, štruktúra 288 

bizmutitý 722 
- - , štruktúra 288 
- boritý 442 
- galitý 698 
- hlinitý 479 
- horečnatý 496 
- - , štruktúra 288 

chromitý 608 
inditý 698 
kademnatý 691 
- , štruktúra 173 
kremičitý 413 
meďnatý 677 
medný, štruktúra 288 
Millonovej zásady 694 

- olovnatý 707 
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jodid ortu tnatý 693 
roditý 659 
strieborný 680 
-, štrnktúra 288 
ta.litý 698 
tehu·ičitý 729 
titan.i Lý 588 
uhličitý 396 
vanaditý 596 
vápenatý 515 
-, štruktúra 287 
zinočnatý 691 
zlatitý 682 
zlatný 682 
železnatý 636 

jódkyán 407 
jódnany 299 
jodometria 335 
Joliot-Curie F. 580 
joule 196 
Joule J. P. 196 

K admium 487, 685 
- , halogenidy 691 
- , halogenokomplexy 691 
- , komple~y 691 
-, oddefovanie od zinku 69e 
- , soli 691 
- , zlúčeniny 689 
-, - organokovové 691 
kainit 499, 510 
kakodyl 721 
kalcit 517 
kalenie ocele 466, 641 
kalifornium 573 
kalomel 695 
kalória 196 
kameú vínny 505 
kamence 482 
- , galité 701 
-, indité 701 
-, icid.itt. 659 
-, rod.ité 659 
- , selénanové 484 
- , síranovt. 484 
- , sírnnovo-sel6na.nové 484 
-, titanité 588 
-, železité 637 
kamenec d raselno-hlinitý 484 

chrumitý 610 
- obyčajný 484 
- pálený 484 
kamenina 522 
kamenná sor 506 
Kammerling-Onncs H. 455 
kaolinit 423, 486 
kaolíny 486 
kapacita, tepelná, 37 
K apustinskij A. :F. 88 
karát 391, 684 
karbid 515 

karbid berýlnatý 395, 489 
hlinitý 395, 477 
kremičitý 395, 427 
medi 395 
striebra 395 
tetrabóru 395, 448 
trimangánu 623 
triželeza 531, 633, 641 

karbidy 394 
intersticiálne 395 
iónové 394 
kovalentně 395 
skupiny železa 395 

ka.rbonádo 391 
karbonyly 399, 650 
- , chemické vlastnosti 654 
- , príprava 650 
- . vazby 652 
karborafín 393 
karborundum 427 
kamalit 496, 499, 510 
karnotit 578, 600 
k&.Siterit 711 
katalýza 188 
- , heterogénna 188 
-, homogénna 188 
-, kontaktná 189 
- , selektívna 189 
katalyzátor 188, 189 
-, kontaktný 188 
-, negatívny 188 
- , pozitívny 188 
katión 82, 166, 172, 242 
- , amónny 348 
- -, štruktúra 127 
- , diamminstrieborný 681 
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-, di-µ -hydroxo -bis (tetraamminkobalt itý) 
649 

- , fiuorónia, štruktúra 128 
-, hexaakvachromitý 610 
-, hexaakva.mangánatý 620 
- , h ydroxóniový 215, 216, 225, 236 
- ,hydroxo-pen taakvachromitý 610 
-, nitrozylu 359, 366 
-, oxo-hexakis (cetáto)-tria.kvatr ihlinitý 485 
- oxóniový 7 58 
- , oxovanadičitý 596 
- , tetraamminkademnatý 689 
- , tetraamminzinočna.tý 689 
-, trioxomanganistý 623 
- vanadylu 599 
- vod íkový 2ll, 236 
ka.tión y zložené, názvoslovie 758 
kaučuk, anorganický 386 
-, silikónový 428 
kaustifikácia 507 
kazivec 304, 514 
keatit 414 
Keesom W. H. 145 
Kekule A. 132 
Kello V. 267 
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kelvin 155 
kernit 448 
kilokalória 196 
kintika reakčná. 181 
klaster 552, 553, 555 
klatrá.t 266, 737 
klozo-hydroborá.ty 440 
kfozo.zlúčeniny 433 
kmitočet 46 
Knipping P. 165 
kobalt 627, 643, 
-, halogenidy 646 
-, komplexy 64 7 
-, kovový 645 
-, kyanokomplexy 644 
-, oxidačné stupne 643 
- , oxidy 645 
-, použitie 655 
-, príprava 655 
-, soli 646 
-, sulfidy 646 
- , vazby 643 
-, výskyt v prírode 655 
-, zlúčeniny 645 
kobaltín 655 
koeficient, aktivitný 21 O 
- i. van't Hoffov 206 
-, norme.Jjzačný 59, 60, 95, 115 
- rea.kcie, teplotný 186 
-, stechiometrický 182 
- tepelnej rozťa.živosti plynov 155 
Kohlrausch K. W. 210 
koks 393 
K olos W. 97 
kolumbit 603 
koloidná. chémia 27 
kombinácia 161 
- , antisymetrická. 95 
- atómových funkcií, lineá.ma 65, 94, 104, 

114, 124, 543 
- , symetrická. 95 
komora Wilsonova hmlová 45 
komplex 110, 209, 522 
-, aktivovaný 187 
-, bis(cyklopentadienyl)železnatý 550 
-, cis-dichloro-diamminplatnatý 665 
- , di-µ-chloro-bis(allyl)dipalá.dnatý, 

štruktúra 550 
-, di-µ-chloro-l,3-dichloro2, 4-bis(µ-etylén) 

dipaládnatý, štruktúra 549 
-, chloro-akva-karbonyl medný, dimér 677 
-, chloro-etyl-bis(trietylfosfá.n)platnatý 665 
-, tetraacetá.to-diakvachromnatý, štruktúra 

554 
-, tetraacetá.to-diakvadimednatý, štruktúra 

553 
-, trana-dichloro-diamminplatnatý 665 
-, trihydroxo-triakva-chromitý 610 
-, tris(acetylacetoná.to) hlinitý 484 
- , tris(8-chinolinoláto)hlinitý 484 
komplexná. zlúčenina 532 
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komplexy, hexaamminkobaltnaté 649 
- , hydroxo-akvahliruté 482 
-, chelátové 536 
-, iónové 543 
-, kineticky inertné 562 
-, - labilné 562 
-, kovalentné 543 
-, nízkospinové 541 

1i 537 
-, a llylové 
- , medné 670 
s nenasýtenými uhrovodíkmi 549 
sendvičového typu n50, 761 

- , viacjadrové 562, 762 
-. vysokospinové 541 
koncentrácia 183. 185, 202, 210, 227, 229 
-, aktinoidov á. n74 
- bombardovaných jadier 744 
-, hmotnostmi. 202 
- látkového množstva 202 
-, rovnová.žna 193 
- terčových jadier 744 
kondenzá.cia pá.r 177 
konfigurá.cia, cia 536, ,S57 
-, elektrónová., atómov 69, 71, 80 
-, -, molekúl X 2 119 
-, trans 536, 557 
konfiguračná. izoméria 560 
konštanta, autoprotolytická 216, 217 
-, Avogadrova 36 
-, Boltzmanova 744 
-, Curieova 149 
-, obulioskopická. 204 
-, Faradayova 244 
-. hydrolytická. 225 
-. indikátorová. 221 
-, ionizačná 210, 219 
-, kryoskopická 204 
- kyslosti, konvenčná rolatívna 218 
-, Madelungova 87 
-, mriežková 165 
- nestálosti 561 , 562 
-, Planckova 52 
- , plynová 155 
-, rovnovážna K, 19,1, 196 
- , rovnovážna Kp 194, 196 
-, Rydbergova 51, 54 
-, rýchlostná 184, 187 
- stálosti 56 
-, Weissova 149 
- zásaditosti 217 
- - . konvenčná., rela.tívna. 218 
konštantán 684 
kontrakcia, lantanoidová. 569, 592, 627 
kontrapolarizácia 520 
konventor, BeSSl}merov 641 
koordiná.cia 532 
koordinačná. sféra 532 

vazba 84, 110, 182, 214, 532 
:dúčenina. 214, 532 
- . chemická vazba 537 
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koordina.čná. zlúčenina. jednojadrová 534 
- -, pojem 532, 533 
- -, via.cja.drová 534, 537 
- -, vznik 533 
koordina.čné číslo 166, 532, 534 
- zlúčeniny, izoméria. 556 
- -, rovnováhy v roztoku 560 
- -, stabilita. 560 
- - . typy 534 
koordina.čný polyéder 534 
- -, deformácie 535 
- vzorec 167 
koordináta., rea.kčná 187 
korózia. železa. 633 
korund 4 79, 480 
-, štruktúra. 258, 459 
Kosse! W. 82, 538 
kov 158, 449 
-, ložiskový 723 
-, Monelov 738 
-, Roseov 723 
-, Woodov 471, 723 
kova.lencia. 84 
kova.lentná vazba. 83, 94, 122, 170, 520 
- - , nepolárna. 99 
- - , poláme. 91,_ 93, 99 
- - s nespárenými elektrónmi 114 
kovelín 683 
kovová vazba. 132, 228, 236, 449, 132 
kovový polomer 458 
kovy, a.lka.lické 500 

a.lka.lických zemin 512, 513 
- -, a.cetylidy 515 
- - , dusičnany 517 
- - , dusitany 517 
- - , fosforečnany 51 7 
- - , halogenidy 514 

- , hydridy 514 
- , hydrogenuhličitany 517 
- , hydroxidy 516 
- , komplexy 519 
- , nitridy 515 
- , orga.nozlúčeniny 519 
-, oxidy 515 
- , peroxidy 515 
- , použitie 512 
-, sírany 518 
-, soli 517 
-, sulfidy 515 
-, uhličitany 517 
- , vazby 512 

- - -, výskyt v prírode 521 
- - -, zlúčeniny 514 
- , fyzikálna. charakteristika. 449 
-, kryštá.lová štrulctúra. 457 
- , ložiskové 705 
-, neušla.chtilé 230, 530 
-, platinové 655 
- , prechodné 523 
-, prípra.va. 460 
-, umiestnenie v periodickej sústave 449 

kovy, ušfachtilé 230, 530 
- žieravých zemin 512 
kremeň 414, 4.28 
kremičita.ny 418, 428 

s ostrovčekovitou štruktúrou 418 
- s reta.zcovou štruktúrou 418, 419 
- s vrstevnatou štruktúrou 418, 420 
kremík 388, 409, 411 
-, elektrónová konfi.gurácia. 409 
-, kyslíkaté zlúčeniny 414 
-, oxidačné stupne 41 O 
-, technický 412 
-, vii.zby 409 
-, zlúčeniny s halogénmi 413 
-, - s vodíkom 412 
kremikovodíky 412 
krieda 521 
krivka chladnutia 467 
-, Meyerova 78 

prameny 310 
rozpustnosti 202, 203 
sublimá.cie 179 
topenia. 179 
tuhnutia. 461 
vypa.rova.nia. 178 

kříž, osový 159 
Krupka. F. 269 
kryolit 304, 477, 486, 510 
kryoskopia. 205 
krypton 733 
kryptonát y 737 
kryštál 158, 162 
- , a.tómový 170 
- , iónový 166 
- , molekulový 171 
-, reálny 174 
-, vrstevnatý 172 
-, zmesový 176, 463, 464 
- , - , intorsticiálny 464, 466 
- , - , medzimriežkový 464 
-, - , substitučný 464, 468 
kryšta.Iografia. 158 
kryšta.lohydrát 200, 203, 207, 271 
kryšta.lochémia. 27 
kryšta.losolvát 207 
kryštalová mriežka. 162 
- štruktúra. 157, 162, 165, 200 
kryšta.lové pole 538 
kurčatovium 581 
kyá.na.mid sodný 406 
- vápenatý 515 
kyanatany 407 
kyanid draselný 406 

medný 677 
- nikelnatý 646 

ortutnatý 693 
- sodný 406 
- strieborný 680 
- zlatný 682 
kyanidy 405, 406 
k ya.nokomplexy 406 

783 
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kyanomednan draselný 677 
kyanovodík 405 
kyselina 181, 211 

amidosírna 367 
aminosulfonová 367 
Arrheniova 211 
arzenitá 719 
bezkyslíkatá 219 
boritá 443 
hornatá 445 
bromičná 296 
bromistá 297, 298 
brómna 297 
bromovodíková 287 
Bronstedova 211 
Caroova 332 
ciničitá 705, 710 
cyklo-tetrahydrogentetrafosforečná, soli 
384 
cyklo-trihydrogentrifosforečná, soli 384 
didusná 358 
didusnatá 357 
dichrómová 611 
disírová 329 
ditioničitá 335 
ditiónová 335 
dusičná 357, 363 
dusíkovodíková 353 
dusitá 359 
etyléndiamíntetraoctová 519 
fluorovodíková 286, 287 
fosforečná 381 
fosforitá 378 
fosforná 377 
grafitová 393 

- halogenovodíková 286 
- hexafiuorofosforečná 377 

hexaťl.uorokremičitá 413 
hexahydrogentelúrová 731 
hexahydroxoplatičitá 663 
hexachloroplatičitá. 662 
hexakyanoželeznatá 638 
bydrogenboritá 445 
bydrogenfosforečná 381, 384 
hydrogenjodistá 300 
chlorečná 293, 295 
chloristá 293, 296 
chloritá 293, 294 
chlórna 293 
chlorosírová 334 
chlorovodíková 287 
chlorosulfónová 334 
imidosfrová 367 
iminosulfónová 367 
jodičná 299, 300 
jodistá 299 
jódna 299 
jodovodíková 287 
kremičitá 417 
kyanatá 405, 407 
kyslíkatá 219 
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kyselina Lewisova 214 
manganistá. 623 
metaboritá 445, 
metafosforečná 384 
metajodistá 300 
-, soli 301 
nitridofosforečná 386 
nitridosírová 368 
nitrilosulfónová 368 
nitroxylová. 357 
ortoboritá 443 
ortofosforečná 381 
ortojodistá 301 
ortokremičitá 417 
pentahydrogenjodistá 299, 301 
peroxodisírová 331 
peroxodiuhličitá 404 
peroxodusičná 357 
peroxodusitá 357 
peroxosírová 332 
peroxoubličitá, soli 404 
polytiónová. 336 
renistá. 625 
seleničitá 729 
selénová 731 
selenovodíková. 728 
siričitá 322 
sírová 326 
sirovodíková 312 
sofná 287 
teluričitá 731 
telurovodíková 728 
tetrafluoroboritá 442 
tetrahydrogendifosforečná. 381, 383 
tetrahydrogendifosforičitá. 379 
tetrahydrogendijodistá 299, 301 
tetrahydrogenkremičitá 417 
tetracbloroplatnatá 662 
tetrachlorozlatitá 682 
tetracbrómová 611 
tetrakis(hydrogenfosforečná), soli 384-
tetrametafosforečná, soli 384 
tetrasírová. 329 
tiokyanatá. 405, 408 
tiosírová. 334 
t.iouhličitá. 405 
trihydrogenarzeničná. 719 
trihydrogenboritá 443, 448 
trihydrogenfosforečná 381 
trihydrogenjodistá, soli 299, 301 
trichrómová 611 
trijodičná 300 
trimetafosforečná., soli 384 
tris(hydrogenfosforečná), soli 384 
trisírová 329 
uhličitá 396, 402 
Usanovičova 214 
viacsýtna 212, 220 
xenonová, soli 738 

kyseliny 206, 209, 270 
kyslík 250, 252, 262, 306 
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kyslík, vazby 250 
-, výskyt 253 
-, príprava 254 
-, oxidy 255 
kuprit 683 
-. ~truktúra 258 
Kuréatov I. V. 581 
kurčatovium 388, 581, 591 
Kurnakov N. S. 466 
kvantové číslo 60, 94, 114 

- , hlavné 60, 742 
- -, magnetické 60 

-, orbitálové 60, 742 
- -, spinové 63, 742 
- - , vedlajšie 60 
Jn-antum energie 91 
- -, elementárne 52 
-. svetelné 54, 55 
kvape.lina 157 
k,·et ~írny 310, 337 

J;ad 264 
-, modifiká.cie 264 
- suchý 399 
-, štruktúra 265 
lakmus 221 
lantán 429, 564, 567 
lantanit 566 
1lantanoidová kontrakcia 582 
lantanoidy 73, 429, 523; 567, 569 
-, elektrónová konfiguró.cia 429 
- kovové 569 
-, obsadzovanie orbitó.lov 567 
-, oddeiovanie 571 
-, použitie 572 
- , príprava 572 
-, vazby 567 
-, vlastnosti zlúčenín 569 
-, výskyt v prírode 572 
- , zlúčeniny 569 

.lapač neutr6nov 696 
lasery kvantové 572 
látka 21, 23 
-, amfotérna 212, 220 
-, amorfnó. 158 
- , čistá 22 
-, diamagnetická 148 
-, feromagnetická 148 
.-, jednoduchá 25 
- , paramagnetická 148 
-, terčová. 7 44 
-, t uhá 157 
-, zložená 25 
látková premena 26 
látkové množstvo 36 
látky, feromagnetické 151 
-, izomoríné 176 
·Laue M. V. 165 
.Lavoisier A . . L. :!3, 25 
lawrencium 573 

,lazuri t 426 

Lecoq de Boisbaudran P. E. 76 
Leonard.Jones I. 114 
Leukippos 29 
Lewis G. N. 82, 83, 213 
Lewis J. 151 
Jiadok, čílsky 304, 368, 510 
-, vápenato·amónny 349 
liatina 640 
ligand 214, 532 
ligandové pole 538 
ligandy, názvoslovie 759 
-, názvoslovné skratky 751 
limonit 634, 639 
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lineárna kombinácia atómových orbitálov 65, 
104, 114 

lítium 500, 502, 503 
-, výskyt 510 
-, zlúčeniny 504 
lokalizovaná vazba 132 
lokalizovaný molekulový orbitál 127 
L omon osov l\f. V. 196 
London 93, 145 
lúčavka královská 366 
lúče IX 44 
-, anódové 43, 48 
- (J 44, 47 
- y 44 
-, kanálové 43 
-, katódové 4 l, 43 
-. rontgonové 42, 165 
Lukáč R. 158 
lutécium 568 
luteosoli 610 
Luther R. 234 
lyátový ión 224 
ly6niový ión 224 
Lyman T. 55 

Magnetický moment 148, 541, 552 
- -, efektívny 150, 541 
- -, p ermanentný 149 
magnetit 634, 639 
magnetizá.cia 148 
magnetochémia 151 
magnetón Bohrov 150 
magnetovec 260 
magnezit 408, 497, 499 
Magnus A . 538 
mala.obit 683 
maltovina Sorelova 496 
mangán 277, 616, 617 
-, kovový 620 
- , oxidačné stupne 619 
-, použitie 623, 624 
-, príprava 623 
-, vazby 617 
-, výskyt v prírode 623 
-, zliatiny 624 
- , zlúčeniny 620 
- , - mangánaté 620, 621 
- , - manganičité 621 
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mangán, zlúčeniny manganisté 622 
-, - manganité 621 
mangánany 621 
manganičnany 621 
manganín 624, 684 
manganistan draselný 622 
manganistany 622 
manganit 623 
manganometr ia 622 
margarit 423 
markazit 635 
martenzit 466, 641 
Martinovci 641 
me.sikot 708 
mastenec 420, 423, 499 
MaxweJ! J. C. 154 
Mayer R. 23 
med 500, 669 
- , halogenidy mednaté 677 
- , - medné 677 
- , komplexy mednaté 680 
- , - medné 670, 676 
- , p oužitie 683 
-, p r íprava 683 
-, vazby 670 
-, zlia tiny 683 
-, zlúčeniny 675 
- , - mednató 677 
- , - medné 677 
medzera elektrón ová 84 
mechanika, klasická 51, 58 
- , kvantová 57, 58 
- , maticová 57 
-, mikročastic 57 
- mikrosveta 58 
- , štatistická 187 
- , vlnová 57 
mechanizmus, reakčný 181, 185 
- , reťazový 191 
membrána, polop r iepustná 205 
- , semipermeabiJná 205 
Mendelejev D. I. 25, 74, 77, 207 
Mendelejevov periodický zákon 75, 76, 77, 79 
mendelevium 573 
mataboritany 446 
metafosforečnan draselný 384 
metafosforečnany 384 
metagermaničitany 709 
metalocény 552, 761 
metalurgia, prášková 615 
metán, štruktúra m olekuly 106, 124 
metastabilný stav 180 
metatéza 181 
metavolfrámany 614 
metóda, Bayerova 486 
- , ebulioskopická 39, 205 
- elektrónových zrážok 93 
- , Engelova 509 
- , Frashova 337 
-, kontaktná 326 
- , kryoskopická 39, 205 

met.óda, LCAO 11·! 
-, Leblancova 508 
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- MO, porovnanie s metódou VV ll7, 124 
- , Mondova 655 
- . nitrózová 326 
- otáčaného kryštálu 166 
- , prášková 166 
-, Solvayova 509 
-, van Arkelova a de B oerova 460, 590, 

600 
-. varia.čná 94 
-. Weisenbergova a Bohmova 166 
metylčerveň 221 
mety loranž 221 
Meyer K. H . 89 
Meyer L. 74, 78 
mezóny n ± 741 
- n ° 741 
mikročastica 57 
Millik an R. A. 42 
m ineralizátory 417 
minerály, ílovité 420 
m ínium 708 
Mitscherlich E. 176 
m n ohosten, kryštálový 161 
množstvo, látkové 36, 37 
-'-. valové 39 
množstvov á k oncentrácia 202 
mocenstvo 27 , 73, 74, 81, 139 
- , formálne 135 
-. iónové 82, 135 
-. klasické 81 
- , ;;rechiometrické 40, 74, 78, 81, 468 
močovina 407 
model a tómu, B ohrov 54, 55 

-, Bohrov-Sommerfeldov 56 
- - , kvantovo·mechanický 59 
- -, planetárny 44, 45, 49 
- -, vek torový 68 
-, hladinový 742 
-, k v apkový 743 
- , priestorový 134 
- š trukt.úry k vapalnej vody 266 
modely jadra 742 
- kolekt ívne 743 
moderátor 273 
modifikácia 176 
- , izotop ová 749 
- per iodickej tabulky, Bohrova 80, 139 
- periodickej tabulky, Nekrasov ova 139 
modrá, berlínska 638 
-. -, nerozpustná 638 
-, -, rozpustná 638 
- skalica 679 
-, Th énardova 480 
-. Turnbullova 638 
mól 31 
m ola.lita 202, 204 
m olarita 202 
molekula 21 , 27, 34, 35, 157, 171 
-, aktivovaná 191 
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molekula, nepolárna 142, 145 
- , polárna 142, 145, 147 
molekulová váha 35, 36, 39 
molekulovost reakcie 185 
molekulový orbitál 114, 1.51 
- - :n 118, 130, 546 
- - (j 117, 545 
- vzorec 38 
mólová hmotnosf. 3G, 205 
mólový objem 37, 78 
molybdén 306, 604, GJ3 
-, halogenidy 613 
- , p oužitie 615 
- , prípra.va 615 
-, výskyt v príro<le 61.5 
-, zlúčeniny 613 
molybdénan amónny 614 
molybdénany 614 
molybdenit 615 
moment, dipolový 142, 147, 14·8 
-, - , vazieb 143 
-, - , výsledný 143 

hybnosti 52 
- - atómu, výsledný 68 

- elektrónu 54, 62 
- - , orbitálový 62, 743 
- - , výsledný 69 
- -, vnútorný 62 
- , magnetický 148, 541, 6il2 
-, -, efoktívny 150, 541 
-, -, permanentný 149 
monazit 566, 572 
monoamoniaká.t trijódamfou 35ll 
monofluóramín 355 
monogormán 706 
monochlóramín 355, 35u 
monoplumbán 706 
monosilán 412 
monostanán 706 
mor, cínový 705 
m osadz 683, 696 
Moseley H. G. I. 46 
mostík, vodíkový 171, 236, 243, 24 8, 265, 285 
mostíky 537 
mramor 521 
mriežka, bázicky centrovanú I u3 
- , centrovaná 163 
- , h exagonálna 171, 4·58 
- , jednoduchá 163 
-, kryštálová 162 
-, kubická, plošne centrovanA 1G7, 168, 170, 

172, 458 
- , - , priestorovo centrovaná 458 
- , ortorombická, plošne centrovaná 172 
-, plošne centrovaná 163 
-, priestorovo centrovaná 163 
-, primitívna 163, 168 
-, štruktúrna, priestorová 162 
-, translačná 162 
mriežková energie. 200 
múčka, Thomasová 641 

Mulliken R. S. 101 , 114 
multiplicita 69 
muskovit 423 

Náboj, efektívny 92, 135, 139, 142, 219 
- elektrónu 42 
- - , merný 41 
- , elementárny 42 
-, formálny 132, 1 39 
-, zlomkový 99, 135 
nádoby, platinové, zaobchádzanie 657 
nadpa.tie 243, 507 
nagyagit 732 
napatie, polarizačné 243 
- , povrchové 157 
- , rozkladné 243 
násobná vazba 83, 111, 152 
násobnosť kovalentnej vazby 121 
naumannit 732 
názvoslovie anorganických látok 750 
neekvivalentný hybridný orbitál 108 
negativ 680 
Nekrasov B . V. 139 
neodým 568 
neón 49, 733 
nepolárna vazba 99 
neprechodné prvky 71, 73, 104 
neptúnium 573 
lifernst W. 190 
neutralizácia 211 
neutralizačné teplo 211 
neutríno 47 
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noutrón 43, 47, 48, 740, 741, 745, 746, 747 
ncutrón, reaktorový 746 
- , spomalený 745 
- , tepelný 580, 745 
nevalenčná vazba 236 
nevazbový orbitál 123, 545 
..Newla.nds J. A . R. 74 
Newton I. 29 
nido-hydroboráty 440 
nido-zlúčeniny 433 
nieslbohrium 592 
Niggli P. 167 
nikel 627, 643, 645 
- , halogenidy 646 
- , komplexy 649 
- , kyanokomplexy 644, 646 
- , oxidačné stupne 643 
- , oxidy 645 
- , použitie 655 
-, príprava 655 
- , soli 646 
- , sulfidy 646 
-, vazby 643 
- , výskyt v prírode 655 
- , zlúčeniny 645 
nikelín 723 
Nilson L. F. 76 
niób 338, 592, 600 
- , halogenidy 600 
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niob, oxid-halogenidy 601 
-, použitie 603 
- , príprava 603 
- , výskyt v prírode 603 
niobičnan trisodný 603 
nitramid 357 
nitrid berýlnatý 489 

boritý 447 
-, štruktúra. 174 

- hlinitý 477 
- horečnatý 495 
- kremičitý 427 
- lítny 507 

medi 676 
- ortuti 351 
- striebra. 681 
nitridy 350 
-, intersticiá.Ine 351 
-, molekulové 351 
-, nedostatočné charakterizované 351 
- s nekonečným atómovým zoskupením 350 
nitritozlúčeniny 360 
nitroprusid sodný 638 
nitroxylan 347 
nitrozlúčeniny 360 
nitrozylkarbonyly 655 
nobélium 573 
Noddack W. 46 
normalita 202 
normalizácia. 58 
norma.lizačný koeficient 59, 60, 95, 115 
Novák J. 158 
nozeé.n 426 
nukleón 47, 741, 743, 746, 748 
nukleónové číslo 4 7 
nuklid 48, 747 
- , prírodný 747 
- , stabilný 746, 747, 748 
Nyholm R. S. 110, 553 

Oba.I atómu, elektrónový 49 
objem molekúl, vlastný 156, 157 
- , mólový 37, 78 
- , parciálny 156 
objemový zlomok 156 
oblak, elektrónový 118 
- , -, vazbový 122 
oblast transfermiová 580 
ocer 531, 641 
- , legované. 655 
-, nehrdzavejúca 613 
ocele mangé.nové 624 
octan berýlnatý 491 

chrómnatý, monohydrát 609 
mednatý, monohydrát 679 

- olovičitý 711 
- olovnatý 710 
- zinočnatý 691 
oddelenie súmernosti 161 
odlučovanie 683 
odpudzovanie medzi elektrónovými p ár mi 11 O 

Okáč A. 536 
oker bizmutový 72'.'l 
oktakarbonyl dikobaltu 650 
oktamér chloridu bórneho 443 
oktamolybdénany 614' 
oktet. 733 
oktetové pravidlo 734 
okysl ičovanio 253 
olej, silikónový 428 
óleum 327 
olivín 419, 499 
olovičitan olovnatý 708 
olovičitany 709 
olovnatany 708 
olovo 388, 702 
-, halogenidy nlovi.éitó 707 
-, - olovnaté 707 
-, príprava 711 
-, soli 710 
-, vlastnosti 705 
opál 418 
operácia súmernosli 159 
- - , zložoná 161 
operátor Laplaceov 58 
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opis, štatistický výskytu 13loktrúnu 58 
orbitál 63, 64 
-, atómový 6-~, 114, 11 i 
-, degenerovaný 69, l 18 
-, delokalizovaný 126, 130, 24.5, 433 
-, h ybridný 104, 108 
-, - , <lspl 107 
-, -, d 2spJ 107, 543 
-, -, neekvivalentný J 08 
-,-,pd2320, 324 
-, -, 1t 320 
- , -, sp 104 
-, - , sp2 105 
-, - , spJ 106, 127 
-, -, spJd 107 
-, - , sp Jd2 107 
-, molekulový 114, 151 
-, -, delokalizovaný 121;, i:w, 245, 4:3::s 
-, - , lokalizovaný 127 
-, -, nevazbový 123, 535 
-, - , 1t 118, 130, 546 
- , -, - , delokalizovaný I 31J 
-, - , protivti.zbový 116, 535 
- , - , a 117, 545 
- , - , vazbový 116, .545 
- , -, viacoentrový 114, 245, 433 
-, trojoentrový, n 1:30 
-, - a 24.6, 4 34 
-, valenčný 74 
- , viaocentrový 114, 245, 43:! 
orbitály skupinové 545 
organická ohémia. 27 
organ okovové zlúčeniny 537 
orientácia kovalentných vti.ziob 66 
ortoboritany 44.6 
ortogermaničitany 70!J 
ort oklas 424. 
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ortovoch1r 238 
ortuť 487, 685 
- , halogenidy ortutné 695 
- , komplexy 695 
-, príprava 696 
-, zlúčeniny 691 
-, -, organokovové HIJ5 
-, - , ortutnaté 692 
-, -, ortutné 694 
os, dvojnásobná 160 
-, hlavná 161 
- , inverzná 16 l 
-, kryštalografická 159 
- , pravofavá 159 
- , predozadná 159 
- , súmernosti 159 
-, šesťnásobná 160 
- , štvornásobná 160 
-, trojnásobná 160 
- , vertikálna 159, 161 
- zložitej súmernosti 161 
-, zvislá 159 
oscilátor, harmonický, izotropný 743 
osmiany 657 
osmium 627, 656 
-, halogenidy 657 
- , komplexy 658 
-, oxidy 657 
-, zlúčeniny 657 
osmotický tlak 206 
osmóza 205 
Ostwald W. 180 
oxid antimoničitý 719 

antimoničný 719 
antimonitý 718 
arzeničný 719 
arzenitý 718 
bárnato-titaničitý 589 
berýlnatý 490 
bizmutitý 721 
boritý 443 
bórnatý 445 
ceričitý, 571 
cínatý 707 
ciničitý 708 
deutérny 240, 273 
dusičitý 357, 360 
- , štruktúra 361 
dusičný 357, 362 
dusitý 357, 359 
dusnatý 357, 358 
- , príprava 358 

- - , štruktúra 123, 358 
dusný 357 
fosforečný 377, 380 
fosforičítý 377, 379 
fosforitý 377, 378 
galitý 700 
grafitu 393 
hafničítý 591 
hlinitý 479 

oxid hlinitý, hydráty 480 
-, modifikácie 480 
horečnatý 497, 499 
chloričitý 293, 294 
chloristý 293, 296 
chlórny 293 
chlórový 293, 296 
chromitý 610 
chrómový 611 
iridičitý 659 
iriditý 659, 700 
jodičný 299 
kademnatý 689 
kobaltnato-kobaltitý 645 
kobaltnatý 645 
kremičitý 414, 417, 428 
kremnatý 417 
mangánatý 621 
manganičitý 621 
manganistý 623 
mednatý 677 
medný 676 
niobičitý 603 
niobičný 602, 603 
niobitý 602 
nikelnatý 645 
olovičitý 708 
olovnatý 708 
ortutnatý 692 
osmičelý 657 
osmičitý 657 
paládnatý 661 
platičitý 661 
poloničitý 732 
roničítý 625 
réniový, štruktúra 257 
renistý 625 
rodičitý, hydratovaný 659 
roditý 659 
ruteničelý 657 
seleničitý 729 
selénový 731 
síričitý 318 
-, hydratovaný 322 
- , fyzikálne vlastnosti 319 
- , chemické vlastností 320 
- , použitie 322 
- , príprava 320 
-, štruktúra 319 
sírny 318 
sírový 318, 324 
-, modifikáoie 324 
- , príprava 325 
- , štruktúra 324 
sodno-niobičný 603 
striebornatý 681 
strieborný 680 
talitý 700 __. 
tálny 700 \ 

-- • tantalíčitý 603 
- tantaličný 602,_603 
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oxid technecičitý 625 
teluričitý 729 
telúrnatý 729 
telúrový 731 
titaničitý 589 
uhličitý 399, 408 
- , fyzikálne vlastnosti 399 
- , chemické vlastnosti 402 
- , príprava 402 
- , štruktúra 400 
uhoinatý 396 
- , štruktúra. 123, 396 
uránový 576 
vanadičitý 596 
vanadičný 596, 597 
vápenatý 515 
xenoničelý 738 
xenónový 738. 
zinočna.tý 689 
zirkoničitý 591 
zlatitý 683 
zlatný 682 
železitý 633 
-, hydratovaný 634 
- , modillkácie 634 
železnato-železitý 633, 634 
železnatý 633 

oxidácia 137, 253 
-, anodická 242 
ox ida.čné číslo 135 
oxida.čno-redukčnáreakcia 135, 137, 182, 214 
- redukčný potenciál 137 
oxida.čný stupeň 135, 137, 138, 139, 150, 

219, 232, 234, 468 
-, celkový 138 

- -, charakteristický 136, 140, 261 
- - , rnaximálny kladný 136 
- - , maximálny záporný 137 
- - , pravidlá. pre určovanio 136 
oxid-bromid seleničitý 731 
oxid-dusičnan bizmutitý 721 
- - - tetraberýlnatý 492 
oxid -fluorid ruténiový 657 
- seleničitý 731 
- vanadičný 595 
oxid-chlorid seleničitý 731 
- vanadičitý 596 
- vanadičný 595 
- zirkoničitý 591 
oxid-karboxylany tetraberýlnató 491 
oxidovadlo 137, 182, 212, 233, 242 
oxidový anión 250 
oxid-síran titaničitý 589 
oxid-sulfid uhličitý 405 
oxidy 255 
- alkalických kovov, štruktúra 255 
- amfotérne 257 
- antimoničné, podvojné 719 
-, farebnosť 261 
- indiferentné 259 
- iónové 255 
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oxidy kovov alkalických zem ín, šLruktúra 
255 

- vzácnych zemín, štruktúra 256 
- kyselinotvorné 257, 259 
- molekulové 259 
- , názvoslovie 753 
- nekonečnej atómovej štruk túry 256 
- podvojné 259 
-, príprava 260 
-, termická stabilita 261 
- zásadotvorné 255 
-, zloženie 261 
oxokyseliny, deriváty , názvoslovie 756 
- , názvoslovie 754 
- , soli, názvoslovie 754 
oxylit 506 
ozón 262 
- , štruktúra 130, 262 
ozonid draselný 263 
ozorudy 263 
ozonizátor, Siemensov 262 

Paládium 627, 656 
- , halogenidy 662 
-, komplexy 663 
-, sulfidy 661 
-, zlúčeniny 660 
pá.lenie vápna 515 
palivá, fosílne 746 
palivo, jadrové 580 
- - , urá.nové 747 
pár, eloktrónový 83 
- , - , delokalizovaný 133 
-, -, lokalizovaný 110 
- , -, nevii.zbový 110 
-, -, spoločný 83, 132 
- , -. vazbový 110 
- , -, volný 84, 109, 110, 127, 132, 144 
- , inertný 83, 697, 702 
-, iónový 561 
para, nasýtená 177 
- , prehriata 179 
parakyán 407 
paramagnetizmus 120, 148, 150 
parameter ligandového pole. 540 
parametre kryštálovej plochy 159 
pararodán 408 
paravodík 238 
pa.ravolfrámany 614 
parkesovanie 683 
pá.s, absorpčný 151, 540 
- , energetický 452 
- prenosu náboje. 632, 672 
- , valenčný 452, 470 
- , vodivostný 454 
- , zakázaný 453 
Paschen F. 52 
pnsiváoia 329, 364, 530 
- železa 633 
patronit 600 
pattinaonovanie 683 
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Pauli W. 66 
Pauling L. 89, 94, 99, 114, 543, 733 
pazúrik 428 
Pearson R . G. 668 
pec, C!ausova 337 
- , vysoká. 640 
pentaboritan draselný 446 
penta.fluorohlinitan té.lny 478 
pentafiuorohlinitany 478 
pentakarbonyl osmia. 651 
- železa. 650 
penta.oxo·tetra.hydroxotetra.boritnn disodný. 

447 
pentlandit 655 
percento, hmotnostně 33, 38, 201 
- , objemové 201 
periklas 497, 499 
perióda 76, 77 
- . dlhé. 77 
-, krátka 77 
-, velká. 77 
- , základná 77 
periodicita, sekundárna. 79 
- vlastností prvkov 74, 78 
periodická sústa.va prvkov 46, 76, 77, 79 

tabulka 76, 79 
- -, dlhá forma 78 
- -, krátka forma 78 
periodieký zá.kon 41, 74, 76, 77, 79 
peritektikum 463 
perlička, bóraxová 44 7 
permeabilita prostredia. 148 
- , relatívna. 148 
- vá.kua 148 
permitivita. dielektrika 14 7 
- , relatívna 147 
- , vákua 44, 147 
perovskit 259, 589 
peroxid bárnatý 274, 276, 515 
- síry 318, 331 
- sodný 276, 506 
- vodíka 264, 27 J 
peroxidy 250, 276 
peroxoboritany 44 7 
peroxodisíran amónny 3:ll 
- draselný 331 
peroxodisírany 331 
peroxodiuhličitany 404 
peroxohydráty 276 
- boritanov 447 
pero::i::okyseliny uhlíka 396, 404 
peroxosírany 332 
peroxouhličitany 40-! 
peroxozlúčeniny 250 
perpetuum mobile 197 
pevnosť vazby 93 
Pfund A. H. 55 
piesok monzitový 572 
Pi!íút J. 60 
plameň kyslíkovodíkový 2±1 
Planck 1\f. 52 

platina 656, 627 
-, halogenidy 662 
-, komplexy 663 
-, oxidy 661 
-, sulfidy 661 
- , zlúčeniny 660 
platinové kovy 655, 656 

- , Jahké 627, 656 
- - , oxidačně stupne 655 
- -, použitie 668 
- -, ťažké 627' 566 

-, volné 656 
- -, výskyt v prírodo 668 
- -, získavanie 668 
plocha, kry§tálová 159 
- , uzlová. 64, 65, 130 
- , -, gufová 64, 743 
plutónium 573 
plyn, elektrónový 450 
-, generátorový 397 
-, ideálny 37, 154 
- , koksársky 241 
-, konventorový 337 
- , permanentný 180 
-, rajský 358 
-, reálny 37, 145, 154, 156 
-, syntézny 398 
- , traskavý 237 
- , vodný 241, 398 
- , vysokopecný 64 O 
- , zemný 394 
plyny 153 
-, vzáone 71, 82, 83, 7 33 
počet neutrónov, magický 742, 743 

protónov, magický 742, 743 
- stupňov volnosti 178 
- účinných zrážok 187 
- základných entít 36, 37 
podchladenie kvapa.liny 179 
podmienky, Bravaisove 163 
-, stanové 153 
podobnost, diagonálna. 432, 487, 502 
podskupina. 78 

arzénu 338, 713 
- , oxidačně stupne 714 
- , vazby 713 
-, volné prvky 715 
-, výskyt v prfrode 723 
gália 429, 697 
- , fluoridy 698 
- , halogenidy 699 
- , hydroxidy 697, 700 
- , kovové prvky 698 
- , oxidačně stupne 697 
-, oxidy 700 
-, prípra.va prvkov 701 
-, sulfidy 700 
-, vazby 697 
- , výskyt v prírodo 701 
germánia 388, 702 
-, alkylzlúčeniny 711 
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podskupina germánia, halogenidy 706 
- -, hexahalogenokomplexy 707 
- - , hydridy 706 
- -, hydroxo-chlorokomplexy 707 
- -, oxidačně stupne 702 
- - , oxidy 607 
- - , použitie 712 
- -, príprava 711 
- - , sulfidy 710 
- - , vazby 703 
- - , volné prvky 704 
- - , výskyt v p rírode 711 
- - , zlúčeniny 706 
- chrómu 306, 604 
- -, kovové prvky 607, 613 
- -, oxidačné stupne 606 
- - , použitie a výskyt 612, 615 
- - , zlúčeniny 608, 613 
- mangánu 277, 616 
- - , kovové prvky 620, 62~ 
- -, oxidačně stupne 616, 624 
- -, vazby 617, 626 
- -, použitie a výskyt 623, 624 
- -, zlúčeniny 620, 625 
- metli 500, 669 
- -, kovové prvky 673 
- -, oxidačně stupne 670 
- -, použitie 683 
- -, výskyt v prírode 683 
- -, zlúčeniny 675, 680 
- selénu 306, 724 
- -, oxidačné stupne 726 
- - , vazby 724 
- skandia 429, 564 

- , hydroxidy 565 
- -, kovové prvky 565 
- -, kryštálohydráty 566 
- -, oxidy 565 
- -, soli 566 
- -. vazby 564 

-, výskyt v prírode 566 
- , zlúčeniny 565 

- titánu 388, 581 
- - , kovové prvky 585 
- -, sposob vazby 582, 590 
- - , výskyt 590 
- -, zlúčaniny 586 

vanádu 338, 592, 590 
- - , kovové prvky 594, 600 
- - , oxidačné stupne 594, 600 
- - , použitie a výskyt 600, 603 
- - , vazby 592, 594 
- -, zlúčeniny 595, 601 
- vápnika 487, 512 
- -, kovové prvky 513 
- -, použitie a. výskyt 521 
- -, zlúčeniny 514 
- zinku 487, 685 
- - , kovové prvky 687 

-, oxidačně stupne 685 
-, použitio 696 

podskupina zinku, vazby 685 
- - , výskyt v prírode 696 
pohyb 21 
- molekúl, tepelný 145 
pokojová hmotnosť 21 
pokus Sterne. a. Gerlacha. 62 
Polák R. 94 
pole.rite. molekuly 142 
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- - , vo vzťe.hu k štruktúre 143 
- - , vplýv volných elektrónových párov 

144 
- vazby 99, 122, 143 
polarizá.-Oia 147, 172 
-, e.tómová. 147 
-, celková. 14 7 
- dielektrika 14 7 
- elektród 243 
- , elektrónová 147 
-, indukovaná 147 
-, iónov 91, 520 
- , mólová. 14 7 
-, orientačná 147 
polarizovatefnosť molekuly, elektrická 145, 

147, 153 
polárne. vazba. 99, 122, 135 
polčas premeny 749 
pole 23 
-, kryštá.lové 538 
-, ligandové 538 
poloh a. elektrónu 59 
polokovy 449 
-, kryštálová. štruktúm 459 
polomer e.tómu 45 
- Bohrov 54 
-, iónový 88, 176 
- je.dra. 45 
- , kovalentný 97, 146 
-, kovový 458 
- , van der wae.lsovský 146 
polonid vápenatý 732 
polónium 306, 724, 732, 749 
polovodič 455 
polovodič, nege.tívny 175 
- n-typu 175, 704 
-, pozitívny 175 
- p-typu 175, 704 
polyborite.ny 446 
polyfosforečnany 384 
polyhe.logenidy 507 
polyméria., koordinačná 559 
polymorfie. 175 
polyselenidy 728 
polysiloxán 428 
polysulfány 316 
polysulfidy 315 
- vodíke. 316 
p ylyteluridy 728 
polytióne.ny 336 
polytypie. 392 
polyve.ne.dičnany ií98 
popúšťanie 643 
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poradovó číslo 46 
porcelán .322 
poriadok reakcie 185 
- vazbový 121, 133 
p oruchy kryštálovej štruktúťy 174, 189, 531 
- pod!a Frenkela 174 
- podia Schottkyho 175 
posobenie, iónovo-dipólové 209 
-, medziiónové 210 
postup, Bcssomerov 641 
- , hutnícky, vysokopecný 639 
- , komorový 326 
- , konventorový 641 
- na mokrej cesto 683 
-, pražno-reakčný 71 1 
- , pražno-redukčný 711 
- , Siemensov-Martinov 6-H 
- . vežový 326 
-, zrážací 71 l 
p osun rovnováhy l!J3, 19-5, 22 L, 222, 223 
potaš 509 
potenciál, elektródový 229 
- , ionizačný 84 
- , oxidačno-redukčný 137, 231 
- , --, štandarrlný 232, 529 
- , štandarrlný, kovu 229 
potenciá ly, oxidačno-redukčné, kyslíka 530 
-, -, vodíka 530 
potláčanie h ydrolýzy 226 
pozitív 680 
pozitrón 42, 744, "748 
práca mechanická 196 
pravdepodobnosť výskytu elektrónu 58, 64, 

94 
- - - , radiálna 64 
- - -, smerovó. 64 
pravidlá Hundove 69 
pravidlo, Čugajevovo 536 
- , Dulongovo-Petitovo 40, 453 
- , Harkinsovo 572 
-, Humeh o -Rotheryh o 469 
- maxirnálnej multiplicity 69, ll9, 120, 541, 

543 
- triád 74 
prazeodým 568 
predmet chémie 24 
predpony číselné záklatlné 765 
predpony SI 766 
prehriatie kvapaliny 180 
prechod d +-d .152, 540, 672 

elektrónový 151 
n* +- n 152 
n* +- nn 152 
n* +- = 152 
a* <- n* 152 
a• +-a 151 

prechodné kovy 523 
prvky 73, 107, 523 
- , elektrónové konfigurácie 523, 524 
- , farebnosť zlúčenín 152, 531 
- , fyzikálne v lastnosti 526 

prechodné prvky, hlavné 73, 523 
- , chemické vlastnosti 529 
- , intersticiálne zlúčeniny 531 
- , ionizačné energie 528 
- , iónové polomery 528 
- , kovová vazba 526 
-, k ovové polomery 527 
-, kryštálová štruktúra 530 
-, oxidačné stupne 528 

- - , oxidačno-redukčné reakcie 530 
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- -, paramagnetizmus zlúčenín 150, 531 
p rekrývanie atómových orbitálov 96, 103, 

111, 114 
premena oc, {3, 748 

atómov, radioaktívna 748 
-, samovolná 748 
y 748 
jadier, rádioaktívna 748 
-, samovolná 748 

-, jadrová 740 
-, látková 26 
presýtený roztok 180 
prevod jednotiek 765 
priblíženie jednoelektrónové 94 
prierez jadrovej reakcie, účinný 744 
princip, kombinačný 51 

neurčitosti 58 
- Pauliho, vylučovací 66, 67, 94, 114, 452 
- p oh ybl ivej rovnováhy 195, 203 
-, vylučovací 66, 67, 94, 114, 452 
-, výstavbový 67 
proces, Clausov 337 
-, D eaconov 304 
- , hutnícky 683 
-, Krollov 590 
prócium 239 
produkt reakčný 182 
prométium 568 
prom ótor 190 
protaktínium 573 
protivazbový orbitál 116, 545 
protolyt 212 
protolytická rea.kcia. 181, 212, 213, 224 
protón 43, 47, 48, 181, 212, 236, 735, 741, 748 
Proust J. L. 28 
proustit 683 
prvok 24, 25, 26, 30, 47, 74, 135 
- , biogénny 254, 499 
-, chemický 24, 25, 30, 74 
-, izot op ovo označený 749 
- súmernosti 159, 161 
prvky, d-prechodné 523 
-, f -prechodné 523 
-, halové 277 
- , neprechodné 71, 73, 104 
- osmej skupiny 627 
-, p rechodné 73, 107, 523 
- , -, elektrónové k onfigurácie 523, 524 
- , -, farebnosť zlúčenín 152, 531 
-, - , fyzikálne vlastnosti 526 
-, -, hlavné 73. 523 
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prvky, přechodné, chemické vlastnosti 529 
-, -, intersticiá.lne zlúčeniny 531 
-, -, ionizačné energie 528 
-, -, iónové polomery 528 
- , -, kovová vii.zba 526 
-, -, kovové polomery 527 
-, -, kryštálová štruktúra 530 
-, -, oxidačné stupne 528 
- , -, oxidačno-redukčné reakcie 530 
-, - , paramagnetizmus zlúčenín 150, 531 
-, vnútorné prechodné 73, 523 
- vzá.cnych zemín, 564, 567 
pseud ohalogenidy 406 
pufer 224 
purpureosoli 610 
pyrargyrit 683, 723 
pyrit 337, 635, 639 
p yrit, štruktúra 315 
pyrofylit 423 
pyroluzit 623 
pyroxény 419 

Quark 741 

Rad napii.tia, elektrochemický 230 
-, prechodný, komplexov 535 
- prvkov, prirodzený 73, 76 
- spektrochemický 548 
radiálna. časť vlnovej funkcie 59 
radikál 190, 191 
- allylový 550 
rádioaktivita 41, 43 
-, prírodná 43 
rádioizotop 49 
rádionuklid 749 
-, umelý 746 
rádium 487, 512, 513 
radón 733 
rad, rozpadový 578 
Ra.msay W. 77, 733 
Raoult F. M. 204 
rea.kcia, acidobázická. 214 
- atómových jadier 740 
- , bimolekulová 185 
-, disproporciona.čná. 137 
- druhého poriadku 185 
-, endotermická 182, 197, 745 
-, exoenergetická 747 
-, exotermická 182, 191 
-, fotochemická 191 
-, heterogénna 182, 195 
- , h omogénna 182 
-, chemická 25, 26, 181, 207 
-, iónová 222 
- ,jadrová 181, 578, 740, 743, 744, 746 
-, jednosmerná 192 
-, kondenzačná 381 
- nahradzovania 181 
- nult ého poriadku 185 
- , oxida.čno-reduJdíná 135, 137, 182, 212, 

214, 530 
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reakcia. podvojnej zámeny 181 
-, postupná 185 
-, protolytická 181, 213, 224 
- prvého poriadku 185 
- , radiačná 192 
-, reťazová 190 

rozkladu l 81 
- - komplexu 182 
- s nerozvetvenou reťazou 191 
- s rozvetvenou ref,azou 191 
-, sekundárna 242 
- substitúcie 181 
- syntézy 181 
-, termojadrová 744 
-, - , regulovaná 7 4 7 
- tretieho poriadku 185 
-, trimoJekulová 185 
- tvorby komplexu 182 
-, unimolekulová 185 
-, vra.tná l 92 
- , vylučovacia 182 
- , zrážacia 182 
reakčná rýchlosť 183, 184 
reakčně teplo 188, 197, 198, 199 
reaktant 183 
reaktor jadrový 579, 746, 747 
realgár 723 
redukcia 13 7 
-, katodická 242 
redukovadlo 137, 182, 212, 233, 242 
relatívna atómová hmotnosť 30, 39, 74 
- molekulová hmotnosť 35, 36, H9, 205 
- vzorcová hmotnosť 38 
Remy H. 468, 658 
renistany 625 
rénium 277, 616, 624 
-, halogenidy 626 
- , zlúčeniny 625 
reprezentá.cia. neredukova.tefná 543 
reťa.z reakčná 190 
rezona.ncia, elektrónová, spinová 135 
-, jadrová, kvadrupólová. 135 
Ritz W. 51 
rodanid medný 677 
- strieborný 680 
rodanid y 408 
rodanovodík 408 
ródium 627, 656 
- , halogenidy 659 
-, oxidy 659 
-, komplexy 660 
-, zlúčeniny 658 
Rochow E. G. 101 
Rentgen W. C. 45 
ropa 394, 408 
rotácia 159 
rotačný impulz 52 
rovina súmernosti 159 
- , uzlová 115, 118 
rovnica, Bornova-Meyerova 88 
-, Braggovcov 165 
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rovnice, Clausiusova-Mossottiho 147 
- ideálneho plynu, stavová 39, 154, 156, 205 
-, iónová 223 
-, Kapustinského 88 
-, Nemstova 229, 686 
-, Petersova 232 
- , Schriidingerova vlnová 58 
-, termochemická 198 
-, van der Waalsova 157 
-, vlnová 58 
-, -, relativistická 63 
rovnice oxidačno-redukčných reakcií 138 
- protolytických reakcií 212, 224 
rovnováha, Boudouardova 397 
-, dynamická 177, 193, 202 
-, heterogénna 195 
-, chemická 192, 221 
-, jadrová 745 
- komplexu, stupňovitá 561 
- sústavy, stabilná 178 
rovnováhy, protolytické 562 
-, výmenné 560 
rovnovážna konštanta K 0 92, 196 
- - Kp 194, 196 
- - oxidačno-redukčnej reakcie 233 
- - výmennej rovnováhy 561 
rozloženie elektrónovej hustoty 63 
- orbitálov, radiálne 64 
- - , uhlové 64, 65, 103 
rozosklenie 417 
rozpustnosť 202, 203, 228 
rozpúšťacie teplo 200, 203 
rozpúšťadlo 201, 219, 264 
-, aprotné 213 
rozpúšťanie Játok 200 
rozsah reakcie 183 
roztok 201 
-, kvapalný 201 
-, nasýtený 202 
-, plynný 201 
- , tlmivý 224 
-. tuhý 466 
rubídium 500, 501, 503 
-, výskyt 510 
-, zlúčeniny 504 
rubín 486 
rumelka 337, 692, 696 
ruténany 657 
ruténium 627, 656 
-, halogenidy 657 
-, komplexy 658 
-, oxidy 657 
- , zlúčeniny 657 
Rutherford E. 43, 44, 744 
rutil 589, 590 
-, štruktúra 169 
rýchlosť chemickej reakcie 182 
- jadrových reakcií 744 
- prírastku koncentrácie 183 
- , reakčná 183, 184 

Sadra 519, 522 
sadrovec 337, 518, 521 
sadze 393 
salmiak 349 
samárium 568 
sasolín 448 
Seaborg G. T. 578 
sekundárne reakcie 191 
selén 306, 724, 726 
-, halogenidy 728 
-, kyslíkaté kyseliny 729 
-, modifikácie 726 
-, oxidy 729 
- , príprava 732 
-, výskyt v prírode 732 
-, zlúčeniny 728 
selénany 731 
seleničitany 729 
selenidy 728 
selenosírany 732 
selenovodík 728 
Semenov N. N. 191 
séria, Balmerova 51, 55 
-, Brackettova 55 
-, Lymanova 55 
-, Paschenova 55 
-, Pfundova 55 
-, spektrálna 46, 51 
serpentíny 420 
sfalerit 337, 689, 696, 701 
- . štruktúra 170, 459 
sféra 63 
- , koordinačná 532 
-, -, heterogénna 534 
-, -, homogénna 535 
scheelit 615 
Scherrer P. 166 
Schláfer H. L. 540 
Schoenfiies A. 165 
schiinity 636 
Schriidinger E. 57 
siderit 637, 639 
Siemensovci 641 
sieť, priestorová, nekonečná 162 
sila, gravitačná 23 
- kyseliny 211, 219 
- ligandového pofa 540, 545, 547 
- zásady 211 
silándioly 427 
silanoly 427 
silántrioly 427 
silány 412 
silicidy 412 
silikagél 418 
silikochloroform 412, 414 
silikóny 428 
siloxány 427 
sily, disperzné 145 
-, elektrostatické, príťažlivé 166 
-, jadrové 740, 742, 743 
-, kohézne 153 
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sily, med zimolekulové, prítažlivé 145, 156, 157 
-, súdržné 153, 167 
-, van der Waalsove 145, 156, 171, 172 
-, výmenné 741 
síra 306 
-, elektrónová konfigurácia 306 
-, formy 310 
- , fyzikálne vlastnosti 310 
-, halogenidy 316 
-, - kyslíkatých kyselín 332 
-, chemické vlastnosti 311 
-, izotopy 311 
-, kyslíkaté kyseliny 319 
-, modifikácie 309 
-, oxidačné stupne 309 
-, oxidy 318 
-, oxokyseliny 319 
-, peroxidy 331 
-, peroxokyseliny 331 
-, použitie 311 
-, tiokyseliny 334 
-, vazby 306 
-, výskyt v prírode 306 
-, získavanie 337 
síran amónny 349 

berýlnatý 491 
ceričitý 571 
dioxidovanadičný 599 
galitý 701 
hexaa.kvachrómna.tý 609 
hlinitý 482 
horečnatý 497 
chromito-draselný 610 
kademnatý 691 
kobaltitý 646 
kobaltnatý 646 
mangánatý 621 
meďnatý 679 
nikelnatý 647 
oxopentaakvavanadičitý 599 
paládnatý 662 
sodný 509 
str ieborný 681 
tálný 701 
vanadylu 599 
vápenatý 518, 519 
zinočnatý 691 
železitý 637 
železnato-amónny 636 
železnatý 636 

sírany 330, 336 
siričitan strieborný 681 
siričitany 322, 323 
sírouhlík 404 
sírovodík 311, 312 
- , štruktúra 111, 311 
sitá, molekulové 425 
skalice., biela 272, 691 
-, kobalnatá 646 
-, modrá 152, 272 
- , nikelna.t.á 647 

skalice., zelená 636 
skandium 429, 564, 567 
sklo 426 
- , fosforové 374, 385 
-, kremenné 417 
- , tabulové 426 
- , vodné 426 
skrutka, telurická. 74 
skujňovanie železa 641 
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skupenské teplo, kondenzačné 177 
sublimácie 178 
topenia 177 
tuhnutia. 177 
varu 177 
vyparovania 177 

skupina 77 
- atóm ová. 190 
- funkčná 132 
skupinové orbitá.ly 545 
skupiny cybotaktické 157 
skúška, Marshova. 717 
-, Mitscherlichova 372 
Slater J. C. 94 
slieň 521 
srudy 420, 486 
smaltín 655 
smithsonit 696 
smolinec 521, 578 
sóda, kalcinovaná. 509 
-, kryštá.Jová. 508 
soda.lit 426 
Soddy F. 44 
sodík 500, 501, 503, 504 
- , zlúčeniny 505 
-, výskyt 510 
sól 418 
sor 206, 207, 20~ 214 
-, červená, krvná 638 
- , Glauberova 337, 509, 510 
- , horká 497 
-, kamenná 304, 510 
- , Magnusova 663 
-, Mohrova 636 
-, Reineckeho 610 
-, Zeiseho 549 
-, zlatá 683 
-, žitá, krvná 638 
soli, amónne 345, 34 7 
- derivátov oxokyselín, názvoslovie 756 
- fosfónia 373 
- grafitu 393 
- hydrazínia 352 
-, hydroxylamónne 357 
- , názvoslovie 753 
- nitrilu 366 
- nitrozylu 366 
-, vnútorne komplexné 536 
solvatácia. 208 
solvolýza 224 
Sommerfeld A. 56 
spájka., klampiarska 705 
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spektrálna čiara, štiepenie 56 
spektrálny term 51 
spektrograf 50 
-, hmotnostný 48 
spektrografia, hmotnostná 39 
spektroskop 50 
spektroskopia, fotoelektrónová 93 
-, infračervená 97 
- , mikrovlnová 97 
-, molekulové. 93 
-, rontgenové. 135 
-, - , elektrónová 93 
spektrum 41, 50 
-, absorpčné 51, 135, 151, 540, 547 
-, atómové 51 
-, čiarové 51 
- , emisné 51, 151 
-, pásové 51, 95 
- , hmotnostné 49 
- prvku, rontgenové 77 
-, Ramanove 687 
-, rontgenové 46 
-, spojité 49, 51 
- vodika 51, 55 
spin 62, 63, 150 
-, antiparalelný 94, 96 
-, jadrový 238 
- nukleónu 743 
-, opačný 94 
- , paralelný 94, 96 
-, súhlasný 69, 94 
-, výsledný 69 
sp inel 480, 497 
-, štruktúra 260 
spinely 259, 260, 480, 497, 499, 589 
- , galité 700 
-, obrátené 260, 634 
spodumen 419 
spojivá, hydraulické 522 
spojka 161 
spósob, kyanidový 683 
-, ortutový 683 
stabilita, termická, lá.tok 519 
staniol 705 
stav elektrónu, stacionárny 54, 58 
- , hybridný 108 
- , kritický 186 · 
-, kvapalný 153 
-, metastabilný 179 
- molekuly vodika, základný 96, 116 
- - -, vzbudený 96, 116 
- , plynný 153 
-, rovnovážny 192, 193, 196 
-, skupenský 153 
-, štandardný 199 
- , tuhý 153 
-, vzbudený 51, 55 
-, zé.kladný 55, 81 
stavba kryštálu, vnútorná 162 
stechiometrická zlúčenina 461 
stechiometrické mocenstvo 40, 74, 78, 81, 468 

stechiometrický vzorec 32, 37 
stereochénúa ll l 
stereoizoméria 134, 556 
Stern O. 62 
stibán 717 
- , alkylderiváty 721 
stišovit 414 
Stock A. 433 
Stoletov A. G. 53 
Stoney G. J . 41 
stred osového kríža 160 
- súmernosti 160 
stredná rýchlosť molekuly 154 
striebro 500, 669 
-, halogenidy 680 
-, komplexy 681 
-, nové 696 
-, príprava 683 
-, soli 681 
- traskavé 681 
-, vii.zby 673 
-, zlúčeniny 680 
stroncium 487, 488, 512, 513 
-, zlúčeniny 514 
stupeň hydrolýzy 226 r 

iónovosti 102, 207, 210, 211 
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- oxidačný 135, 137, 138, 139, 150, 232, 234, 
468 

- volnosti 178 
sublimácia 178 
sublimačná energia 145 
sublimát 692 
súbor atómových orbitálov 124 
suboxid uhlíka 396 
substitúcia, nukleofilná 668 
súčin, iónový, vody 215 
- rozpustnosti 227 
súčiniter a 744 
sulfamid 367 
sulfá.n 311 
sulfid amónny 349 

antimoničný 720 
antimonitý 720 
arzénatý 720 
arzeničný 720 
arzenitý 720 
berýlnatý 489 
bizmutitý 722 
boritý 447 
cínatý 710 
cíničitý 710 
galitý 700 

- gálnatý 700 
- hlinitý 477 
- horečnatý 495 
- inditý 700 
- kademnatý 689 
- karbonylu 405 
- kobaltnatý 646 

kremičitý 427 
- mangánatý 621 
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sulfid mednatý 677 
medný 677 
nikelnatý 646 
ortutnatý 692 
platnatý 661 
renistý 625 
sodný 507 
strieborný 681 
technecistý 625 
zinočnatý 689 
zlatný 682 
železitý 635 
železnatý 314, 635 

sulfidy 313, 336 
- fosforu 385 
-, hydrolýza 313 
-, praženie 315, 460 
-, ·príprava 314 
-, rozklad 314 
-, rozpustnosť 315 
- , štruktúra 313 
sulfimid 368 
súrnernosť kryštálu 159, 165 
-, štruktúrna 165 
superfosfát 382 
superjadrá 743 
supervýmena 672 
supratekutosť 736 
supravodivost 455, 466 
súradnice, karteziánske 59 
-, sférické 59 
susceptibilita, magnetická 148 
sústava 22 
-, absolútna 149 
-, amoniak - voda 346, 463 
-, draslík - rubídium 463 
-, draslík - sodík 463 
-, heterogénna 22 
-, hexagonálna 161 
- , homogénna 22 
-, jednoklonná. 161 
-, kadmium - bizmut 461 
-, kocková 161 
- , konjugovaná 212 
-, kosoštvorcová 161 
-, kryštalografická 161 
-, kubická 161 
-, kyselina dusičná - voda 363 
-, kyselina sírová - voda 328 
-, med - zinok 469 
-, monoklinická 161 
-, ortorombická 161 
-, oxidačno-redukčná 232 
-, periodická 46, 76, 77, 79 
-, protón - neutrón 740 
-, striebro - med 464 
-, striebro - zlato 463 
-, šesťuholníková 161 
-, štvorcová 161 
- , tetragonálna 161 
-, trigonálna. 161 

sústa.va, triklinická 161 
-, trojklonná 160 
-, trojuholru1rnvá 161 
-, uhlík - železo 641 
-, zlato - telúr 461 
sylvanit 683 
sylvín 510 
symetrie., gulová 64 
-, kryštálu 159 
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- ligandového pora, oktaedrická 539 
- - -, tetraedrická 540 
- - -, tetra.gonálna 540 
syntéza, Haberova-Boschova. 344 
- rahkých jadier 747 
systém 22 

Šatenštejn A. I. 215 
Šindelár V. 269 
šnúry, plazmové 747 
Špolskij E. V. 58 
štandardný potenciál kovu 229 
- -, oxidačno-redukčný 232, 529 
štiepenie plutónia 580 
- ťažkých jadier 746, 747 
- uránu 23JU 580, 747 
štruktúra atómu 41 
- čiar, jemná 56 
-, elektrónová, dubletová 733 
-, -, iónov 82, 83 
-, -, oktetová 733 
-, chemická 25, 26, 41, 132, 134, 142, 145, 

153, 157, 208 
-, iónová, molekuly vodika 97 
-, kryštálová 157, 162, 165, 166 
-, -, atómová 166, 170 
-, - , iónová 166 
-, -, kovová 166, 457 
-, -, molekulová 166, 171 
-, - , vrstevnatá 166, 172 
-, mikrokryštalická 158 
-, sendvičová 607 
štruktúrny vzorec 132, 133 

Tabulka periodická 75, 79, 139, 140 
Tackeová I. 46 
tálium 429, 697 
- , halogenidy 699 
-, hexachlorotalitany 699 
-, :fluorid té.lny 700 
tantal 338, 592, 600 
-, halogenidy 600 
-, oxid-halogenidy 601 
-, použitie 603 
-, príprava 603 
-, výskyt v prírode 603 
-, zlúčeniny 600 
tantalit 603 
tautoméria 134 
tehly 522 
technecistany 625 
technécium 277, 616, 624 
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technécium, zlúčeniny 625 
teleso 22 
Toller E. 542 
telúr 306, 724, 726 
- , halogenidy 728 
- kryštalický 726 
- , kyslíkaté kyseliny 731 
- , oxidy 729 
-. plynný 727 
- , príprava 732 
-, výs1."Yt v prírode 732 
-, zlúčeniny 728 
telúran bexasodný 731 
- hexastrieborný 731 
telúrany 731 
teluričitany 731 
teluridy 728 
telurovodík 728 
tepelný rozklad 195 
teplo 196 
-, atomizačné 200, 229, 526 
- , disociačné 200 
-, bydratačné 208, 220, 229 
-, neutralizačné 211 
- , reakčné 188, 197, 198, 200 
- , rozpťtšťacie 200, 203 
- , sublimačné 178 
-, zlučovacie 200 
teplot.a , absolútna 154 
-, Cols iova 154 
- , eutektická. 461 
-, kritická 180 
-, perit.ektická. 463 
- Rlinovania 522 
-, termodynamická 154 
-, zápalná 253 
t erbium 568 
term, atómový 69 
- , -, základný 69 
-, spektrá.lny 56 
termická s tabilita látok 519 
termit 476 
termodynamilrn. 153 
- chemická. 181 
terroochémia 197 
termochemická. rovnica 197 
teória, Arrheniova, kyselín a zásad 211 
- , Borzeliova, dualistická 81 
-, Bohrova, vodíkového atómu 54 
-, Bronstedova, kyselín a zásad 211, 217 
-, Daltonova, atómová. 29, 30, 34 
- elektrolytickej disociá.cie 206, 207 
- , H eitlerova-Londonova, Kovalentnej 

vazby 93 
ionizá.cie 206 
jadrových síl 740 
komplexov, elektrostatická 538 

- , Kosselova 82 
- kovov. pásová 246 
- kryštalového poJa 538 
-, kvantová 52, 191 

teória, Lewisova, kovalentnej vazby 83 
-, -, kyselín a zásad 213 

Jigandového pola 152, 543, 670 
- - -, elektrostatická 538, 545 
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- lokalizovaných elektrónových párov 110 
-, molekulovo-kinetická 153 
- molekulových orbitá.lov (MO) 82, 114, 450, 

543 
- plynov, kinetická 154, 187 
-, protolytická 211 

roztokov, fyziká.lna 207 
-, chemická. 207 

- valenčných vii.zieb (VV) 82, 93, 114, 543, 
545, 670 

t eórie chemickej vazby, klasické 82 
- kovalentnej vazby, kvantovomechanické 

93 
termická stabilita látok 519 
tetraborán 434 
tetraboritan disodný 446, 447 
tetrabrómmetán 396 
tetraety lolovo 711 
tetraetylplumbán 711 
tetrafluórhydrazín 356 
tetrafluórmetán 395 
tetrafluoroberýlnatany 490 
tetra.fluoroboritany 442 
tetrafluorohlinitan amónny 478 
tetrafluorohlinitany 478 
tetra.fosforečnan t ribárnatý 384 
tetra.fosforečnany 384 
tetragýra. 160 
tetrahydridohlinitan lítny 435, 476 
tetrahydridohlinitany 476 
tetrahydrogentelúrany 731 
tetrahydroxozlatitany 683 
tetracblórmetán 396 
tetrachloroplatnata.n tetraamminplatnatý 

663 
tetrachloroplatnatany 662 
tetra.chlorozlatitan sodný, 683 
tetra.chlorozlatitany 682 
tetrajódmetán 396 
tetrakarbonyl niklu 650 
tetrakyanonikel draselný 646 
tetrakyanonikelnatan draselný 646 
tetrakyanozlatitany 683 
tetramér chloridu bórneho 443 
tetrametafosforečnan sodný 384 
tetranitrid tetrasíry 367 
t etrarodano-diamminchromitan amónny 610 
tetrasilán 412 
tetrasulfid tetraarzénu 720 
tetratiónany 335 
Thomas S. G. 641 
Thomasen J. O. 71, 80 
Thomson G. P. 57 
Thomson J. J. 41, 44, 48 
Thomson R. M. 455 
tiaž 23 
tienenie jadier a elektrónov 97 
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tinkal 448 
tioantimoničnany 720 
tioarzeničnany 720 
tioarzenitany 720 
tiobizmutitany 723 
tiofosgén 405 
tiokyanaty 408 
tiokyanátokomplexy 408 
-, kobaltnaté 649 
tiosíran sodný 334 
tiosírany 334 
tiouhličitan draselný 405 
tiouhličitany 405 
titán 388, 581, 582, 585 
-, halogenidy 587, 589 
-, oxidačně stupne 582, 584 
__:., peroxokomplexy 589 
-, príprava 590 
- . vazby 582 
-, výskyt v prírode 590 
-, zlúčeniny 586 
-,- titánaté 586 
-. - titaničité 582, 588, 589 
-, - titanité 582, 587 
titaničitany 589 
titanometria 588 
Tkáč A. 267 
tlak 153 
-, kritický 180 
- kryštalohydrátu, rozkladný 271 
- nasýtenej pary 177, 204 
-, osmotický 205, 210 
-, parciálny 156, 204 
- plynu 153 
tok, neutrónový 579 
tombak 684 
topás 304 
topenie 177 
-, inkongruentně 463 
- , kongruentně 463 
torit 578 
tórium 388, 573, 581 
totožnosť 160 
Toul F. 731 
translácia 162, 165 
transmutácia prvkov 740, 745 
transurány 73, 573 
-, syntéza 578 
travertín 521 
tremolit 419 
triáda 78, 627 
triboritany, cyklo 446 
trícium 239, 240 
tridymit 414, 428 
trietylstibán 721 
trifiuóramín 355 
trifiuórchlórmetán 396 
trifosforečnan pentasodný 384 
trifosforečnany 384 • 
trigýra 160 
trichlóramín 355 

trichlórborazol 44i 
rrichlórsilán 414 
trijodid tálny 699 
trijodidy 282 
trikarbid dihorčíka 395, 49ií 
trimetaboritany 446 
trimetafosforečnan sodný 384 
t rimetylarzán 721 
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tris(hydr ox:id)chlorid dihorečnatý, tetrs-
hydrát 496 

trisilán 412 
trisíran nitrylu 330 
trisírany 330 
triotiociničitany 710 
tritón 240 
trojcentrová vazba 130, 246, 433 
trojcentrový orbitál n 130 
- - a 246, 434 
trojitá vazba 83, 110, 111 
trojitý bod 179 
troska 640 
tuha 392, 393, 408 
-, štruktúra l 73 
-, zlúčeniny 392 
tuhnutie 177 
turmalín 419 
tvar jednoduchý 161 
-, kryštálový 158, 162 
- molekuly 134 
tvrdosť vody, prechodná 517 
- -, trvalá 518 
typy hybridizácie 108 

Úbytok hmotnosti 48 
účinek, polarizačný, iónov 91, 52ú. 

532 
Uhlenbeck G. E. 62 
uhličitan amónny 349 

berýlnatý 491 
draselný 509 
horečnatý 497 
kademnatý 691 
kobaltnatý 646 
lantanitý 566, 570 
lítny 509 
nikelnatý 64 7 
sodný 508 
strieborný 681 
tálny 697, 701 
vápenatý 51 7 
zinečnatý 691 
železnatý 637 

uhličitany 403, 408 
- , termická stabilita 403, 520 
uhlie 408 
- , aktívne 393 
-, drevně 393 
-, kostné 393 
-, retortové 393 
-, živočíšne 393 
uhlík 388 
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uhlík, a.morfný 393 
- , elektrónová konfigurácia. 388 
- , izotopy 393 
-, kyslíkaté kyseliny 396 
-, lesklý 393 
-, modifikácie 391 
- , oxidačné stupne 390 
- , oxidy 396 
- , peroxokyseliny 396, 404 
- , vazby 388 
- , výskyt v prírode 408 
- , zlúčen.iny s dusíkom 405 
- , - s halogénmi 395 
-, - s vodíkom 393 
- , - so sírou 404 
uhlová časť vlnovej funkcie 59, 64 
uhlovodJky 393 
uhol, vazbový 109, ll l 
u lt ramarín 424, 426 
ultramilcrometódy 580 
urán 573, 749 
uraninit 578 
ura.noidy 573, 576 
- , izolovanie 580 
-, zlúčeniny 576 
urýchlovač častíc 578 
- , lineárny 578, 579 
Usanovič M. I. 214 
Usa.novičova teória kyselin a. zásad 214 
ustalovač 680 
uzlová plocha 64, 65, 66, 130 
- rovina 65, 115, 118 
uzol kryštálovej rnriežky 162 

Váha 23 
-, a.tómová 30, 36, 39, 49, 75, 76 
- , molekulová. 35, :~6, ~8. 39, 205 
-, vzorcová 38 
vaka.ncia. 17 5, 531 
- , aniónová 175 
-, katiónová 175 
valencia. 7 3, 81 
- , hlavná 538 
-, vedlajšia. 538 
valenčná vrstva 74, llO, 132, 136 
valenčný elektrón 7J, 81, 135, 228, 469 
- orbitál 74 
- pás 452, 4 71 
valové množstvo 39 
vanád 338, 592, 594 
- , halogenidy 594 
- , kyslíkaté zlúčeruny ú96 
-, oxidačné s tupne 594 
-, peroxokomplexy 599 
-, použitie 600 
- , príprava 600 
- , vazby 594 
- , výskyt v príro<le GOO 
-, zlúčeniny 595 
vanadičnany 597 
vanadinit 600 

vápenec 408, 517, 521 
vápnik 487, 512 
-, výskyt 521 
-, zlúčeniny 514 
-, kovový 521 
vápno 515, 522 
- , dusíkaté 515 
-, chlórové 294 
var 177 
vaterit 517 
váženie 23 
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vazba delokalizovaná 126, 129, 133, 236, 
245, 431, 433, 434, 450 

- ó 551, 553 
-, donorno-akceptorná 84, 209, 21 i, 533 
-, dvojitá 83, 110, 111 
-, elektrónovo d eficitná 236, 245, 431, 433, 

434 
-, elektrovalentná 82 
-, chemická 25, 35, 41 , 81, 132, 181, 538 
-, iónová 82, 84, 122, 135, 166 
-, jednoduchá 83, llO, 111 
-, jednoelektrónová 114 
- , koordinačná 110, 182, 214, 532 
-, kovalentná 83, 93, 122, 170 
- kov-kov 552 
-, kovová 132, 228, 236, 449 
-, lokalizovaná. 132 
-, násobná 83, 111, 141, 152 
-, nepolárna 99 
-, nevalenčná 236 

:rr. 111, 553 
:rr., datívna 141, 547, 549 
:rr., delokalizovaná 129, 130 
:Tr.d 133, 279 

-, polárna 99, 122, 135 
- a 111, 553 
- , trojcentrová 130, 246, 433, 434 
-, trojelektrónová. 114 
- , trojitá. 83, 110, 111 
-, viaccentrová. 245, 433, 434, 450 
- , vodíková. 248 
-, vodíkovým mostíkom 171, 243, 248, 265, 

285, 
vazbová. energia 93. 95, 97, 121 
- -, jadra 48, 747 
vazbovost 84 
-, maximéJna. 141 
vazbový orbitá.l 116, 545 
- poria.dok 121 
- uhol 109, lll 
vazby dvojité, konjugované 152 
veličina s tavová 154 
veličiny fyziká.lne, odvodené 764 
- -, zá.kladné 764 
veta, termodynamická, prvá. 197, 198 
viaccentrová vazba 245, 433, 434, 450 
viaccentrový orbitá.1 114, 245, 433 
Vinogra.dov A. P . 240 
viskozita. 158 
vla.stná. funkcia. 58, 61 
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vlastná hodnota 58, 61 
vlastnosti, elektrické 142, 146 
-, fyzikálne 142 
-, magnetické 142, 148 
-, optické 142, 151 
Vlček A. A. 532, 543 
Vleck J. H. van 543 
vlnočet 46, 56 
vlnová CÚžka 46, 53 

funkcia 58, 59, 94, 115 
- - molekuly vodíka 94, 117 
- mechanika 53 
vlny de Broglieho 57 
vnút.orná energie. 154, 196 
voda. 264 
-, anomálie 267 
-, čpavková 344 
-, destilovaná. 264 
- , fvzikálne vlastnosti 266 
- , c'hemicky čistá 266 
- , - viazaná 270 
-, chlórová. 282 
-, kryštálová. 203, 271 
-, b;apalná 266 
- , prírodná 264 
- , sírovodíková 311 
-, štruktúra llO, 127, 264 
-, ťažká 241, 273 
-, termicky stabilná 269 
-, výskyt v prírode 264 
v odík 235 
-, at-Omový 238 
-, elektrónová konfigurácia 235 
-, izotopy 239 
- , Iahký 239 
- , molekulový 237 
-, použitie 241 
-, príprava 240 
- ťažký 239 
- v sta.ve zrodu 239 
-, vazby 235, 248 
-, vlastnosti 237 
-, výskyt v prírode 240 
vodíková. vii.zba 248 
\•odíkový mostík 171, 236, 243, 248, 265, 

285 
vodivosť, elektrická 206, 210, 455 
vodivostný pás 455 
volfrám 306, 604, 613 
-, halogenidy 613 
-, použitie 615 
-, príprava 615 
- , výskyt v prírode 615 
-, zlúčeniny 613 
volfrámany 614 
volframit 615 
Votoček E. 220 
vplyv tmns 667 
v rstva 63 
-, valenčná 74, 110, 132, 136 
všeobecná. ch émia 27 

výbuch, jadro vý 579 
- , termojadrový 578 
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vylučovací princip, Paulih o 66, G7, 94, 114, 
452 

vymieňače iónov 425 
vyparovanie 177 
výrobky, k eramickó 522 
vývojka 680 
vzácne plyny 71, 76, 82, 8:{, 7-H 
- -, fyzikálno vlastnosti 736 

-, geometrie. molokúl zlúčenín 734 
-, klatráty 7:>.7 
-, p oužitie 7:l!J 
-, vazby 733 
-, výskyt v prírndo 73!J 
-, zlúčeniny 737 

vzdíalenost, medzijadrová !J5, !J7, 121, 166 
vzorcová váha 38 
vzorec čisto spinový llí() 
-, empirický :n 
-, funkčný 132 
-, m ezomérny 1:13 
-, molekulový 132 
-, racionálny 132 
-, stechiometrický :n 
- , štruktúrny 132, l :{3 
-, -, clektrónový 83, 132, 133 
-, -, geomet.rický 134 
-, -, klasický 132 
vztah, Boltzma.nov 744 
- hmotnosti a energie 23, 48, 74!í 
-, Lutherov 234 

Waage P. 184 
Waals J. D. van der l45, 15{i 
Werner A. 532, 538, 5fí6 
Werth Ch. A. 455 
Wilkins R. G. 151 
Wilkinson G. 658 
Winkler 76 
Wollaston W. W. L62 
wurtzit 689 
-, štrul<t.úro. J 7(), 459 

Xenón 73:1 
- , fluoridy 7:18 
xenoničela.n hárrn.J.Lý 7:J8 
xylolit 496 

Yterbium 568 
ytrium 429, 5G1, 567 

Zafarbenie roakcill, topolnó 197 
zafír 486 
zá.hnedo. 41 7 
Zahradník R. 94 
zakázaný pás 45:~ 

základná častica 41 
- entita. 36 
základný jodinec 36 
- stav Sl 
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zákon, Avoga.drov 34, 35, 36, 37, 39 
-, Boylov-Ma.riottov 154 
-, Coulombov 44, 87, 106 
-, Curieov 149 
-, Curieov-Weissov 149 
-, Daltonov 156 
- , elektrolytický, Fara.dayov 244 
- ekvivalentov 39 
- fáz, Gibbsov 178 
-, Gay-Lussaoov 154 
-, Hessov 198 
-, Charlesov 155 
- , Moseleyho 45 

násobných zlučova.cích pomerov 28, 463 
- o racionalita parametrov 159 
- oktáv 74 
- , Ostwaldov, zriedovací 210, 561 
- periodický 41, 74, 76, 77, 79 
- stálosti hrán 158 

stálych objemových pomerov 34 
- zlučovacích pomerov 28, 468 
účinku hmotnosti 184, 192 
zachovan ia. energie 23 
- hmotnosti 23 
- váhy 23 

zákony elektrolýzy 243 
- ideálnych plynov 154 
zarážka. 640 
zásad a. 181, 211 
-, Arrheniova. 211 
- . Brčinstedova 211 
-, Lewisova 214 
- , :Jiillonova. 693 
-, Usanovičova. 214 
zeleú, chrómová 610 
zemina 512 
zeolity 424, 425, 486 
Zikmund M. 27, 132, 750 
zinkit 696 
zinočna.ta.ny 689 
zinok 487, 685 
-, halogenidy 691 
-, komplexy 691 
-, organokovové zlúčeniny 691 
- , prípra.va. 696 
- , soli 691 
-. zliatiny 696 
-. zlúčeniny 689 
zirkón 591 
zirkoniči~a.ny 591 
zirkónium 388, 389, 581, 590 
zla.to 500, 669 
-, m usívne 710 
-, prípra.va 683 
-, vazby 673 
-, zlúčeniny 681 
zliatina. 158, 461 
-, Dewa.rdova. 684 
zlia.tiny, Heuslerova 471, 624 
-, intersticiálne 246 
zlomkový náboj 135 

zlomek hmotnostn ý 38, 201 
- , mólový 156, 202, 204 
- , objemový 201 
zložená látka 25 
zloženie prvkov 749 
- roztokov 201 
zlúčenina. 24, 25, 26 
-, intormeta.lická 28, 468 
-, intersticié.lna 531 
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-, iónová 135, 137, 153, 166, 208, 228, 561 
-, komplexná 532 
-, koordina.čná 214, 532 
-, kova.lentná 135, 137 
- , medzimriežková 531 
-, molekulová 153, 208 
- , nestechiometrická 28, 531 
-, nevalenčná 531 
-, pramenného zloženia. 531 
zlúčeniny, biné.rne, názvoslovie 750 
-, izokyanatanové 408 
- karbonylu, štruktúra. 111 
-, klozo- 433 
-, koordinačné, názvoslovie 759 
-, nido- 433 
- nitrozylu 359, 365 
- nitrylu 362, 366 
-, organické, nena.sýtené 112, 152 
-, organokovové 390, 537 
- prvého poriadku 532 
- vyššieho poriadku 532, 560 
zlučova.cie teplo 199 
zmes a.zeotropická 286, 327, 363 
zrnena. entalpie 188, 197, 199, :rno 
- , fy?.ikálna. 26 
-, chemická 26 
-, látková 181 
- vnútornej energie 197 
zrnes ideálnyoh plynov 156 
- , nitračná 364 
-, nuklidická 49 
zníženie bodu tuhnutia. 204, 206 
- tlaku pa.ry 204 
zrážanie 227 
zriedený roztok 204 
zrka.dlenie 159 
zrka.dlovina. 623 
zvýšenie bodu varu 204, 206 

Železan bárna.tý 639 
železa.ny 639 
železičitany 639 
železična.ny 639 
železitany 634 
železo 627, 630, 632 
-, halogenid y 635 
-, hydroxidy 634 
-, komplexy 637 
- , kujné 641 
-, meteorické 639 
- , modifiké.cie 632 
-, oxidačně stupne 630 
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ielezo, oxidv 633 
-, príprava': 639 
-, soli železité 637 
-, - železnaté 636 
-, sulfidy 635 
-, surové 640, 641 
-, vazby 630 
-, výskyt v prírode 639 
-, zlúčeniny 633 
žiarenie ex 7 44 
-, dvojaký cha.rakter 5i 
-, elektromagnetické 151 

žia.renia y 745, 748 
-, jadrové 740 
-, kozmické 740, 747 
-, rentgenové 45, 46 
-, -, charakteristické 46 
-, -, impulzové 46 
-, -, nárazové 46 
živice 424, 486 
žitá, chrómová 611, 710 
-, kadmiová 691 
-, uránová 576 
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