Vseobecna charakteristika p! prvkov

Do skupiny p! patria prvky llI.A skupiny. Elektrénova konfiguracia valenénej sféry je ns? np?
S rastucim proténovym cislom v skupine rastie aj kovovy charakter prvkov.
Bor — nekov

Hlinik — kov
Galium — kov
Indium — kov

Talium — kov
Bor

Vyskyt béru

NajzndmejsSou latkou v prirode je alotropicka modifikacia bdru, tertragonalny bér -
krysStalicka latka sivociernej farby s kovovym leskom. Za normalnych podmienok ma malu
elektricku vodivost, chemicky je takmer inertny.

Amorfny bor — je hnedy prasok, bez chuti a zapachu. Pri vy$sej teplote je podstatne
reaktivnejsi. DalSie alotropické modifikacie st chemicky inertné - nezluéuju sa.

Bor sa vyskytuje iba vo forme kyslikatych zlucenin, napriklad sasolin H3BOs, bérax, boracit,
kernit.

Vlastnosti
konfiguracia valenénej sféry je 2s? 2p?.

BAr ma vo valenénej sfére 3 elektrdny, na ich odtrhnutie je potrebna velka energia -
ioniza¢na energia, a to znamena, Ze bdr nevytvara kationy B3*. Bér je v elementarnom stave
pevna, tmava latka s kovovym leskom a je chemicky nereaktivna. KedZe bdér nevytvara
katiény, v zli€eninach sa viaZe kovalentnymi vazbami.

Na zaklade konfiguracie valencnej sféry vidime, Ze bor by mal byt jednovazbovy pretoze ma
jeden nespareny elektron v orbitale p. Po dodani energie vSak bér prechadza do vzbudeného
- excitovaného stavu, kedy elektrdén z s orbitadlu prechadza do orbitalu p. Vznikaju 3
nesparené elektrény, z ¢oho vidime, Ze bér sa vacésinou viaze troma vazbami. V tom pripade
je v stave sp? hybridizacie.

Pevn3, tvrda, Cierna latka s kovovym leskom. Polovodié. Svojimi chemickymi vlastnostami sa
podoba na kremik. Malo reaktivny. Tvori kovalentné vazby. Trojvazbovy, niekedy
$tvorvazbovy — v dibordne. Vysokd ionizaéna energia (katidony B3* sa nevyskytuju).

Vyroba

Bdr sa vyraba elektrolyzou roztavenych boritanov alebo redukciou oxidu boritého silno
elektropozitivnym kovom

B203+3Mg92B+3Mg0

Pouzitie
Bdr sa vyuziva v atdmovych reaktoroch —riadiace tyce



Zluceniny béru

Borany

Bordny su zluc€eniny béru s vodikom. V ich Strukture su delokalizované elektrény — rozlozené
medzi vacsim poctom atédmov. Su velmi reaktivne latky, samozdapalné a vyuzivaju sa pri
syntéze organickych zlGéenin.

Boridy

ZIu€eniny boru s kovmi. Maju zlozitu Struktaru, su chemicky inertné a niektoré sa vyznacuju
dobrou elektrickou vodivostou. Ziaruvzdorné latky. Vyrabaju sa z nich brdsne a Ziaruvzdorné
materialy. Vysoka tvrdost, vysoka teplota topenia, elektricky vodivé latky.

Kyslikaté zluceniny

H3BOs - polymérna - slaba kyselina trihydrogenborita, tvori biele Supinkovité krystaly, ktoré
su malo rozpustné vo vode. Jej vodny roztok je velmi slaba kyselina s antiseptickymi
ucinkami — bérova voda, ktora sa pouziva v medicine.

Boritany

Naz[B4Os(OH)4] . 8H,0 - tetraboritan disodny (borax), tvori bezfarebné krystaliky, ktoré na
vzduchu podliehaju zvetrdvaniu a menia sa na prach. Iba boritany alkalickych kovov su vo
vode rozpustné.

Oxidy
Oxid bority B,O3 — bezfarebna sklovita latka, vznika horenim béru a z vodou vytvara kyselinu
boritu.

Hlinik
Elektronova konfiguracia valenénej sféry hlinika je 3s% 3p™.

Vyskyt

Hlinik je treti najrozsirenejsi prvok v zemskej kére. Vyskytuje sa len v zliéeninach.
Najrozsirenejsi je vo forme kremicitanov (sucast Zivca, sludy, ilov). Hlinik je sucastou kaolinu,
ktory obsahuje mineral kaolinit — Al;(OH)4Si>0s a sucastou bauxitu — Al,03 . H,0 (hydratovany
oxid hlinity), nachadza sa aj v korunde Al;0s. Z kaolinu sa vyrabaju keramické vyrobky.
Zmesou kaolinu, rozomletého Zivca a kremena sa ziskava porcelan.

Fyzikdlne vlastnosti hlinika
Hlinik je striebrobiely kov, ma malu hustotu, je kujny a tazny a velmi dobre vedie elektricky
prud a teplo. Je to lahky a krehky kov.

Chemickeé vlastnosti

Vytvara v zluc¢enindch silne poldrne kovalentné vazby (aj napriek tomu, Ze je to kov)

Na vzduchu oxiduje a pokryva sa kompaktnou vrstvickou oxidu a hydroxidu, ktora ho
ochranuje pred moznou kordziou. Vrstvu oxidov a hydroxidov je mozné vytvorit aj umelo
anodickou oxidaciou — Eloxacia (eloxovanie).

Vodi vzduchu a vode je staly.



Hlinik reaguje aj s kyselinami aj so zasadami — je amfotérny — mdZe vystupovat aj ako
kyselina aj ako zasada. Amfotérny charakter:

Reakcia s kyselinou

2Al + 6HCI = 2AICI5 + 3H>

Reakcia so zasadou

2Al + 2NaOH + 6 H,0 = 2Na[Al(OH)4] + 3H>

Na[Al(OH)4] — tetrahydroxohlinitan sodny

Hlinik ma redukéné vlastnosti — viaze sa s kyslikom.

2Al + Fe;03—> 2Fe + Al,03

Reakcia prebieha pri zahrievani a je silne exotermicka. Pri uvedenej reakcii nastava redukcia
a vznika tekuté Zelezo. Redukéna schopnost hlinika sa vyuZiva na ziskavanie niektorych
kovov, ako napriklad Zeleza z oxidov danych kovov pri teplote 3000 — 3500 °C. Uvedenu
metddu nazyvame aluminotermia.

Ma reduk¢né vlastnosti. Na vzduchu hori intenzivnym svietivym plamenom za vzniku oxidu
4 Al+3 02 2 2 Al03
MbzZe byt aj Sestvazbovy, napriklad v hexafluorohlinitanovom iéne [AlFg]*

Vyroba
Elektrolyzou taveniny oxidu hlinitého a kryolitu pri teplote 950°C

Pouzitie

Hlinik sa pouZiva na vyrobu zliatin (dural), félii — alobalov, zrkadiel a na ochranu kovov proti
kordzii. Jeho redukéné vlastnosti sa vyuZivaju na ziskavanie niektorych kovov — Mn, Mo, Cr
z ich oxidov pri vysokych teplotach aluminotermiou. Ako mincovy kov a podobne.

Zluceniny hlinika

AICl3 - chlorid hlinity, AlF; — fluorid hlinity

(Lewisova kyselina). Casto vyuZivand ako katalyzator v niektorych reakciach, ktory na seba
viaZze latky, ktoré maju volny elektronovy par, napriklad alkoholy, ketény, étery, aminy

a dalSie. Su nereaktivne, nerozpustné

Al>03 — oxid hlinity

Je hlavnou surovinou pri vyrobe hlinika. Je amfotérny a reaguje s vodnymi roztokmi silnych
kyselin aj zasad. V prirode sa vyskytuje ako tvrdy mineral korund alebo ako jeho
drahokamové odrody rubin a zafir. Da sa pripravit spalovanim hlinika. Je nerozpustny vo
vode.

Al(OH); — hydroxid hlinity

Je hydratom oxidu hlinitého. Podobne ako oxid hlinity je amfotérna latka a reaguje
s vodnymi roztokmi silnych kyselin a zésad.

Reakcia s kyselinou

3HCI + AI(OH)3-> AICI; +3 H20

Reakcia so zasadou
AI(OH)3 + NaOH -> Na[Al(OH)4



Vseobecna charakteristika p? prvkov

Vieobecnd konfiguracia valenénej vrstvy je ns? np?

Uhlik C — nekov (4 — vazbovy, tvrdy, krehky) — jedine uhlik zo vietkych prvkov tejto skupiny sa
v prirode vyskytuje v elementarnom stave.

Kremik Si — nekov (tvrdy, krehky)

Germanium Ge — polokov (tvrdy, krehky)

Cin Sn —kov (tazny)

Olovo Pb — kov (ma kovové vlastnosti)

Si, Ge, Sn, Pb — m6Zu byt az 6 — vazbové, pretoze do vazieb mozu pouzit aj svoje volné nd
orbitaly.

Uhlik

Elektrénova konfiguracia: 6C : 1s2 252 2p?

Vyskyt uhlika

Uhlik je zakladny biogénny prvok, je v prirode najrozsirenejsi a nachadza sa v Strukture
sacharidov, tukov, bielkovin — je to biogénny prvok, a v mnohych organickych zli¢eninach
(ropa, zemny plyn, uhlie). Vyskytuje sa volny aj viazany v zli¢enindch. Ma schopnost tvorit
dihé retazce , kde su jednotlivé uhliky viazané jednoduchymi vdazbami, dvojitymi vazbami
alebo trojitymi vazbami. Kvoli tejto vlastnosti existuje velky pocet organickych zlucenin. Z
toho dévodu tvori zaklad organickych zlicenin a vsetkych Zivych organizmov. Je stcastou aj
anorganickych zlucenin, ako napriklad CO; — oxid uhlidity (v atmosfére), CO — oxid uholnaty.
Je sucastou kalcitu — CaCOs, magnezitu MgCOs.

Fosilne paliva

Ropa, uhlie, zemny plyn

Medzi fosilne paliva zaradujeme ropu, zemny plyn, uhlie. Fosilne paliva vznikli dlhodobym
procesom anaerébneho rozkladu organickej hmoty. Ropa a zemny plyn pochadzaju
pravdepodobne zo ZivociSnych tkaniv Zivocichov z pravekych mori, ktoré boli prekryté
vrstvou hornin a poéas milionov rokov sa postupne rozlozili za vzniku pestrej palety
uhlovodikovych zluéenin. Ropa, uhlie a zemny plyn tvoria v su¢asnosti zaklad svetovej
energetiky a velkej ¢asti chemického priemyslu. Najma ropa je zdrojom energie pre
dopravnu infrastruktiru. Ropa aj zemny plyn sa zvy€ajne vyskytuju spolocne, ale zemny plyn
sa vyskytuje aj samostatne.

Ropa — hneda alebo Cierna olejovita kvapalna latka. Tvori ju zmes alkanov, cykloalkdanov a
aromatickych uhlovodikov — arénov. Jej spracovanie prebieha procesom, ktory
nazyvame frakéna destilacia. Produktmi frakcie su:
1. Uhlovodikové plyny —butdn, propan, ktoré sa pouZivaju ako chemické suroviny alebo
ako paliva.
2. Benzinova frakcia — pouzivame ju ako palivo do zaZzihovych motorov, ako rozpustadlo
alebo ako délezitu chemickud surovinu. Kvalitu benzinu vyjadruje oktanové Eislo.
3. Petrolejova frakcia — petrolej — pouzitie: na svietenie, ako palivo turbin, na
rozpustanie necistét a podobne.



4. Plynovy olej — motorova nafta — pouziva sa ako palivo do naftovych motorov
(dieslovych motorov)

5. Destilacny zvySok - mazut — pouzitie: kdrenie, vyraba sa z neho asfalt (destilaciou).
Asfalt slGzi na Upravu ciest.

Zemny plyn —zmes plynnych uhlovodikov, z ktorych najvacsie zastupenie ma metan, ale
zemny plyn obsahuje aj vodnu paru, dusik alebo oxid uhlicity. PouZitie: palivo, vyroba
organickych zlu¢enin a podobne.
Uhlie — horlavd hornina, ktord tvori zmes latok — uhlik + kyslik + dusik + vodik + sira a iné.
Uhlie delime na:

1. Lignit — uhlie, ktoré ma najmensi stupen preuholnenia. Vyznacuje sa najnizSou

vyhrevnostou, a tym Ze je to relativne najmladsie uhlie.

2. Hnedé uhlie — ma vyssi stupen preuholnenia ako lignit.

3. Cierne uhlie

4. Antracit
Cierne uhlie a antracit st najkvalitnejsie druhy uhlia.

Alotropické modifikacie uhlika

Su zname tri alotropické modifikacie uhlika, a to: grafit, diamant a fulleren. Tieto alotropické
modifikacie sa liSia krystalovou Strukturou, fyzikalnymi a chemickymi vlastnostami.

Tuha - grafit

Uhlik je viazany v krystalickej Struktire — hexagonalna sustava (vrstevnata Struktura),
jednotlivé roviny uhlikov su viazané len slabymi Van der Waalsovymi silami. Tuha je dobre
Stiepatelnd, vedie teplo aj elektricky prad. Ma sivocierne sfarbenie, kovovy lesk, je makka.
VyuZiva sa na vyrobu ceruziek, tih na pisanie, malovanie a v metalurgickom priemysle.

Diamant

Zakladnu jednotku v Strukture tvori tetraéder — kubicka sustava. V tejto Strukture je kazdy
atdm uhlika viazany Styrmi susednymi atdmami pevnymi nepoldrnymi kovalentnymi
vazbami, a tato Struktura spésobuje nezvycajnu tvrdost diamantu — diamant je najtvrdsia
latka v prirode — tvrdost = 10 na Mohsovej stupnici. Diamant sa pouziva najma v
klenotnictve, kde sa pouziva prirodny vybruseny ¢iry diamant — briliant (prstene, naramky).

Dalej sa pouZiva na zhotovenie brusnych a reznych zariadeni kvdli svojej extrémnej tvrdosti.
Nevedie elektricky prud, chemicky je malo reaktivny. Vyskytuje sa v roznych farebnych
modifikaciach od ¢irej priehladnej az po Ciernu. Naleziskd s najkvalitnejSimi diamantmi sa
nachadzaju napriklad: v Afrike — v JAR, Namibii, v Brazilii.

Fullereny

Fellereny tvoria skupinu alotropickych modifikacii Cistého uhlika. Su to sférické molekuly,
ktoré su zloZzené z péat alebo Sest¢lennych kruhov atémov uhlika (molekulova krystalova
Struktudra). Tieto molekuly su v priestore usporiadané do gulovitého tvaru (6 — ¢lenné a5 -
¢lenné cykly sa striedaju) alebo do tvaru deformovanej gule.

SU mimoriadne odolné voci vonkajsim fyzikalnym vplyvom a faktorom. Najstabilnejsi zndmy
fulleren je molekula, ktord v strukture obsahuje 60 uhlikovych atémov.



Vlastnosti uhlika

Je mélo reaktivny, reaguje aZ pri vysokych teplotach. Nekov, nie je schopny tvorit katidony
Ma redukéné schopnosti, ktoré maju vyuzitie v priemysle: Fe203+ 3C - 3CO + 2Fe
Vlastnosti uhlika sa vyuZivaju na vyrobu kovov a ich oxidov (aluminotermia).

Technické formy uhlika — koks, uhlie. Ma schopnost vytvarat dihé retazce a vytvara nasobné
vazby — napriklad v organickych zlu¢enindach: alkany, alkény, alkiny a podobne.

Izotopy uhlika : 12C (cca 98,89%), 3C(cca 1,11%) a stopy radioaktivneho izotopu *C — Ziari¢
beta Ziarenia.

Vyuzitie uhlika

Pri vyrobe elektrdd (uhlikova elektrdda). V atdmovych reaktoroch. Z grafitu sa vyrabaju
ceruzky, elektrddy, taviace tégliky a pouziva sa ako mazadlo lozisk. Uhlik sa vyuZiva na
adsorpciu plynnych latok (Zivoc¢iSne uhlie pri traviacich tazkostiach). Diamant sa pouZiva na
obrabanie tvrdych materidlov, na vyrobu Sperkov, do vrtnych hlavic

Bezkyslikaté zliceniny uhlika
Derivaty uhlovodikov
Karbidy — zlG¢eniny uhlika s prvkom s mensou elektronegativitou (karbid vapenaty CaC,).
Karbidy su tvrdé, pevné, su to zluceniny s vysokou teplotou topenia.
1. I6nové karbidy — uhlik + alkalicky kov (kov alkalickych zemin)
Napriklad karbid vapenaty (pre reakcii s vodou vznika acetylén):
CaC; + 2H;0 - Ca(OH); + CH=CH
2. Kovalentné karbidy — atdmy uhlika a atémy druhého prvku st navzajom viazané
kovalentnymi vdazbami, sem patri napriklad SiC, Be2C, BC a podobne.

Halogenidy — zluceniny uhlika a halového prvku (napriklad: CCls = chlorid

uhlicity (tetrachlormetan) — je bezfarebna kvapalina, ma sladkasty zapach, vo vode
nerozpustna, pouziva sa ako rozpustadlo nepoldrnych alebo organickych latok, ma
narkotické ucinky)

Sirouhlik — CS; - nepolarne rozpustadlo, bezfarebna kvapalina, jedovatd, nerozpustna vo
vode. Vznika z uhlika a siry pri zvySenej teplote: 25 + C = CS;

Kyanovodik HCN — bezfarebny, ma kvapalné skupenstvo, jedovaty, je rozpustny vo vode.
Sposobuje ochrnutie dychacieho systému.

Kyselina kyanovodikova — vodny roztok kyanovodika — velmi slaba kyselina. Soli kyseliny
kyanovodikovej: Kyanidy — vieobecny vzorec M'CN — napriklad kyanid draselny KCN — prudko
jedovaty.

Kyslikaté zlticeniny uhlika
CO — oxid uholnaty. Bezfarebny plyn, bez zapachu.
Vznika horenim uhlika pri nedostatku kyslika.
Podstata reakcie: redukcia oxidu uhli¢itého nadbyto¢nym uhlikom (horenim vznikne najprv
oxid uhlicity, ktory sa redukuje nadbyto¢nym uhlikom):
C(s)+02(g) > CO:2(g)
CO2(g)+C <> 2CO (g)
Vo vode je malo rozpustny.



Je vel'mi reaktivny a ma redukéné ucinky: Fe;CO3 + CO = 2 Fe + 2 CO; (redukcia prebieha pri
zvysenej teplote)Vyznacuje sa schopnostou viazat na hemoglobin — krvné farbivo, ¢im sa
zabranuje prenasaniu kyslika a moze dojst k uduseniu. Je jednym z najsilnejsSich jedov, ktoré
pbsobia na ¢loveka a na vsetky Zivocichy, ktoré maju v krvi hemoglobin.

Molekula oxidu uholnatého ma maly dipdlovy moment. Tato skutocnost je vysvetlena silnym
posunom vazbovych elektrénov smerom ku kysliku (je elektronegativnejsi ako uhlik), a tym
su skoro kompenzované formalne naboje dané trojitou vazbou medzi atémom kyslika a
atédmom uhlika.

IG=0l

CO; — oxid uhlicity. Ma slabé oxidacné ucinky. Je bezfarebny a ma slabo kysly zapach a slabo
kyslu chut. Vznikd pri dokonalom spalovani uhlika s dostato¢nym pristupom vzduchu: C +

0; =CO0..

Pouziva sa pri vyrobe napojov, sddovej vody a skvapalneny sa pouziva do snehovych
hasiacich pristrojov. Pripravuje sa napriklad tepelnym rozkladom CaCOs — uhli¢itan vapenaty.

CaCoO, 1 CO, +Ca0

Ca0 - palené vapno
Ca0 + H,0 - Ca(OH):
Ca(OH)2 — hasené vapno (hydroxid vapenaty)

Alebo sa pripravuje z uhli¢itanu vapenatého pésobenim HCI
CaCOs + 2HCI - H,0 + CO; + CaCl;

H2CO03 — kyselina uhli¢ita. Vznika rozpustenim oxidu uhli¢itého vo vode, kde velmi malé
mnozstvo oxidu uhli¢itého reaguje s vodou:

COz + H20 = H2CO3
(Takmer cely roztok oxidu uhli¢itého vo vode je tvoreny hydratovanymi molekulami
C0O,.nH,0)

Je to slaba vel'mi nestala dvojsytna kyselina. Jej soli su:

a.) M'(HCOs)! - hydrogenuhli¢itany (napriklad: NaHCOs — hydrogenubhli¢itan sodny, ktory sa
pouziva v potravinarskom priemysle a v lekarstve na potlacanie acidity) — vo vode rozpustné.
b.) M;!(COs3)™ — uhli¢itany (CaCOs — uhli¢itan vdpenaty) - vo vode nerozpustné (s vynimkou
uhli¢itanov alkalickych kovov — okrem litneho). K,CO3 — potas, Na,COs sdda — pouzivaju sa na
vyrobu pracich prostriedkov a skla.

Tepelnym rozkladom pevnych hydrogenuhlic¢itanov alkalickych kovov dochadza k vzniku
uhli¢itanov: 2NaHCOs->» NaCOs + CO; + H20

Rozklad uhli¢itanov (pri posobeni kyselin a pri zahrievani): CaCOs3-» Ca0 + CO;
Podstatou krasovych javov je vzajomna premena medzi uhli¢éitanom vdpenatym a
hydrogenuhli¢itanom vapenatym: CaCOs + CO; + H,0 ¢ Ca(HCOs3),. Vapenec sa vodou,
ktord je obohatend o oxid uhlic¢ity, premiena na rozpustny hydrogenuhlicitan vdpenaty.
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Kremik
Elektronova konfigurdcia kremika je: 14Si : 1s% 2s? 2p® 3s2 3p?

Vyskyt

Druhy najrozsirenejsi prvok na Zemi, hned' po kysliku. V prirode sa nachddza ako kremen
SiO2, vo forme kremicitanov, napriklad granat, a vo forme hlinitokremicitanov napriklad
Zivec, sluda.

Vlastnosti

Tmavosiva krystalicka latka s kovovym leskom, je tvrda.

Ma Strukturu podobnu struktire diamantu, je vSak menej pevna, a z toho dévodu je kremik
krehkejsi. Vystupuje ako Stvorvazbovy vo vacsine zlucenin.

Jeho vazby maju kovalentny charakter. Netvori vodikové mostiky. Nie je prilis reaktivny

Je odolny voci kyselinam (vynimka je HF). Energia vazby Si — Si je priblizne polovi¢na

v porovnani s energiou vazby C - C (preto k Stiepeniu vazby Si-Si dochddza lahsie ako

k Stiepeniu vazby C-C). Kremik nema schopnost viazat sa dvojitou alebo trojitou vazbou.

Vyuzitie

Kremik sa vyuZiva ako polovodic v elektrotechnickom priemysle. PouZiva sa taktiez
v sIne¢nych batériach. Technicky kremik sa pouziva v hutnictve na vyrobu zliatin ako
dezoxidaény prostriedok, na zvySenie tvrdosti a pevnosti ocele.

Vyroba

Kremik sa vyraba redukciou oxidu kremicitého karbidom vapenatym alebo uhlikom
v elektrickych peciach:

SiO2 + CaCy—> Si+ Ca + 2CO

SiO2+2C - Si+2CO

Zluceniny kremika

Silicidy — silicidy su zluc¢eniny kremika a kovu, napriklad: LisSi, CaSi>.

Silany — silany su zluceniny kremika s vodikom. Monosilan a disilan — plyny, trisilan, tetrasilan
— kvapalné latky, ostatné silany su tuhé latky. Su velmi reaktivne, samozapalné, reaguju

s vodou za vzniku vodika. Maju redukcné vlastnosti.

Monosilan — SiHa

Disilan — SizHs

Trisilan — SizHs

Halogenidy kremicité — su to prchavé latky. SiFs — fluorid kremicity — s vodou vytvara
kyselinu hexafluorokremicitl H,SiFs — existuje iba v roztoku.

Oxidy — napriklad oxid kremicity SiO,. Oxid kremicity — pevna latka, tvrda, chemicky odolna,
tazko tavitelna stéla latka. Je odolny voci vode a kyselinam okrem kyseliny fluorovodikove;j
HF, ktord lepta sklo. V prirode sa oxid kremicity nachadza v podobe piesku. Piesok —
krystalicky znecisteny kremen. Oxid kremicity sa pouziva v stavebnictve, v sklarskom
priemysle pri vyrobe skla alebo v zlatnictve napriklad pri vyrobe Sperkov: ametyst, ruzenin,
¢iry bezfarebny kremen — kristal. Sklo je homogénna amorfna latka, ktora vznika ochladenim



taveniny SiO;, uhlicitanov alkalickych kovov, vapenca a inych prisad. Oxid kremicity sa
v prirode vyskytuje vo forme viacerych krystalickych modifikacii. NajzndmejSie su kremen,
tridymit a kristobolit.

S kyselinou fluorovodikovou reaguje nasledovne a vznika pri tom fluorid kremicity:
SiO2 (s) + 4 HF (aq) - SiFa (g) + 2 H20(1)

Kyselina kremicita — vznika okyslenim vodnych roztokov alkalickych kremicitanov. Kyselina
kremicita sa zahriatim meni na rosolovity gél — jeho vysusenim vznika tvrdy silica gél.
Kremicitany — kremicitany vznikaju tavenim oxidu kremicitého s hydroxidmi a uhli¢itanmi
alkalickych kovov.

SiOz + 2 NaOH-» NaSiOs + H;0

Kremicitany su v prirode velmi rozSirené ako nerasty alebo ako sucasti hornin, napriklad
Zivce, sludy, kaolinity a tak dalej. Kremicitany sa pouzivaju na vyrobu keramiky a cementu.

Silikdny — syntetické organokremicité polymérne zlic¢eniny. Su to tepelne odolné latky
s hydrofébnymi vlastnostami (odpudzuju vodu). PouZitie — mazacie oleje, izolacny material,

naterové hmoty.

V Strukture silikdnov sa nachddza pravidelne sa opakujuca jednotka:
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Kde R je uhlovodikovy zvysok.

Cin

Oxidaéné ¢isla v zluéeninach, su ll, IV. Elektrénova konfiguracia soSn: [Kr] 4d1° 5s? 5p2

Vyskyt
Elementarne sa cin vyskytuje ojedinele, vyskytuje sa hlavne ako stcast zlicenin, akou je

napriklad kasiterit SnO, ktory nazyvame aj cinovec. Chemicky je to oxid cinicity, ktory
obsahuje 78,62 % cinu.

Vlastnosti a chemické reakcie
Cin je striebroleskly kov. Je velmi tazny a da sa vyvalcovat na tenku féliu, ktord pozname pod
menom staniol. Cin je odolny vodi vode, a tak isto aj voci kyselindm a zdsadam.

Vyroba
Cin sa vyraba z oxidu cini¢itého redukciou uhlim:
Sn0;+2C—->Sn+2CO

Pouzitie

Cin — upravuju sa nim povrchy niektorych kovov, ktoré si menej odolné. Tato Uprava sa
nazyva pocinovanie. Cin sa pouziva na letovanie a aj na vyrobu zliatin, akou je napriklad
bronz, ¢o je zliatina medi a cinu.
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Bronz — vyuziva sa napriklad na:

Vyrobu bronzovych medaili, ktoré sa udeluju za ziskanie tretieho miesta v Sportovych
disciplinach. Vyrobu potrubi a ventilov. Vyrdbaju sa z neho zvony, sochy, nddoby a bronzové
umelecké predmety

Olovo
Elektrénova konfiguracia s2Pb: (Xe)4f!* 5d'%6s2 p?

Vyskyt
Olovo sa elementarne vyskytuje len vzacne, vacsinou sa vyskytuje v podobe zluicenin,
napriklad galenit PbS (sulfid olovnaty).

Vlastnosti a reakcie

Makky, tazky, leskly modrosivy kov. Nepatri medzi biogénne prvky. Vyskytuje sa len v
kubickej forme. Kujny, da sa lahko valcovat, lahko tvori rézne zliatiny. Na vzduchu oxiduje -
pokryva sa vrstvickou oxidu alebo uhlic¢itanu — toto ho chrani pred dalSou oxidaciou.

V kyseline sirovej sa potahuje vrstvic¢kou siranu olovnatého, ktory je nerozpustny a chrani
olovo pred dalSim p6sobenim kyseliny - kyselina sirova ho pasivuje a olovo s fou nereaguje.
Rozpustny v kyseline dusi¢nej HNOs, rozpusta sa v nej na dusi¢nan olovnaty:

3 Pb + 8 HNO3-> 3Pb(NO3); + 2 NO + 4H,0

Olovo a jeho zluceniny su pre zZivocichy a rastliny toxické

Vyroba
Olovo sa vyraba prazenim galenitu. Vznika tak oxid olovnaty, ktorého redukciou vznika olovo.

Pouiitie
Obaly na kable, Elektrody, Ochranné obaly, ktoré chrania pred RTG lGémi

Zluceniny
Zluéeniny olova su jedovaté.

Chlorid a bromid olovnaty PbCl; a PbF; — ich Struktura je zloZita.

PbO - oxid olovnaty — vznikd oxiddciou roztaveného olova vzdusnym kyslikom — ¢ervena
modifikacia. Jeho ZItda modifikacia vznika tepelnym rozkladom uhli¢itanu alebo dusi¢nanu
olovnatého.

Hydroxid olovnaty Pb(OH); - biela praskovita latka. Vo vode je malo rozpustna a v kyselinach
sa rozpusta za vzniku olovnatych soli.

PbS - sulfid olovnaty — prirodny sulfid olovnaty — galenit - je krysStalicky, ma kovovy lesk a
rozpusta sa v horucej kyseline dusicnej.

Pb304 — oxid olovnato olovicity — ked' je bezvody ma Cervenu farbu.

Pb,0 - oxid olovicity — hnedad latka s oxidacnymi vlastnostami. PouZiva sa pri vyrobe
pyrotechnickych materidlov. U¢inné oxidaéné ¢inidlo, ktoré oxiduje kyselinu chlorovodikovu
na chlor.



Vseobecna charakteristika p3 prvkov

V. A skupiny, teda prvky p3.

N — pri beZznej teplote je plynna latka,

P — je pri beznej teplote nekovova pevna latka,

As a Sb su polokovy a posledny prvok skupiny

bizmut je kov, teda s rasticim proténovym Cislom rastie kovovy charakter prvkov.

Chemické vlastnosti

prvky tejto skupiny sa stabilizuju tvorbou troch kovalentnych vazieb —teda majua v
zltéeninach oxidacné Cislo +lIl. Vznik aniénov N3 a P3- je energeticky nevyhodny, pri
nitridoch a fosfidoch prevazuje kovalentny charakter chemickej vazby. Maximalna vazbovost
dusika je 4, ostatné prvky V.A skupiny mézu byt aj patvazbové.

S rastucim proténovym cislom klesd ich reaktivita.

Dusik
Elektronova konfiguracia [He] 2s2 2p3

Vyskyt

Podstatna cast dusika sa nachadza v atmosfére v podobe molekul N2 (78%). V prirode sa
vyskytuje aj vo forme minerdlov — napriklad dusi¢nan sodny NaNOs — nazyvany aj Cilsky
liadok alebo draselny liadok KNOs. Dusik je délezitym biogénnym prvkom — nachadza sav
bielkovinach.

Priprava
Dusik sa pripravuje rozkladom dusitanu aménneho: NHsNO2 = N» + 2H;0

Vyroba

Dusik sa vyraba frakénou destilaciou zo vzduchu, ktory je skvapalneny. Je zakladom pri
vyrobe amoniaku a oxidu dusného. Dusik uskladfiujeme a prepravujeme vo flasiach z ocele,
ktoré su oznaéené zelenym pruhom. Ak je dusik skvapalneny prepravuje sa v Specidlnych
ZItych nadobach.

Vlastnosti a reakcie dusika

N, — bezfarebny plyn, bez chuti, bez zapachu, vo vode sa rozpusta len malo.

Vyskytuje sa vo forme dvojatdmovej molekuly N2 — vo vSetkych skupenstvach.

Oxidacné Cisla - -lll aZ V. M6zZe byt maximalne Stvorvazbovy v zluéeninach.

Je schopny tvorit vodikové vazby.

Nizka reaktivita dusika N3 vyplyva z pritomnosti trojitej vazby, ktora je ovela pevnejsia ako
jednoduchad vazba. Kvoli tomu sa dusik nezlucuje ani s velmi reaktivnymi prvkami.

Pri zvyseni tlaku a teploty dochdadza k rozstiepeniu vazby a vznikaju dva atomy dusika, ktoré
su velmi reaktivne.



Pouzitie dusika

PouZiva sa pri vyrobe doleZitych zlicenin, napriklad amoniaku, kyseliny dusi¢nej, Ci
dusikatych hnojiv. Dusik sa pouZziva ako ochranny plyn — kvoli svojej nizkej reaktivite vytvara
inertnu atmosféru (brani styku kyslika s inymi latkami napriklad pri vyrobe vybusnin).

Zluceniny dusika

Amoniak a amoénne soli

Chemicky vzorec amoniaku je NHs. Amoniak je pri beznych podmienkach bezfarebny plyn.
Charakteristicky je Stiplavym zapachom. Medzi molekulami amoniaku dochadza k vzniku
vodikovej vazby — vodikovych mostikov. Rovnako sa molekuly amoniaku dokazu viazat
vodikovou vazbou aj s molekulami vody, preto sa amoniak vo vode velmi dobre rozpusta.
Amoniak je aj dobrym rozpustadlom.

Reduk¢né vlastnosti amoniaku:

3 CuO +2 NH3 - 3 Cu +3H,0 + N>

Reakcia amoniaku s kyslikom — je velmi vyznamna reakcia, prebieha pri vyrabani kyseliny
dusi¢nej. Reakcia prebieha pri 700°C a za pritomnosti katalyzatora Pt — platina.

4NH3 +50, > 4 NO +6 H,0
Amoniak v chemickych dejoch casto vystupuje ako donor elektronového paru — v
komplexotvornych reakciach.

Laboratérne sa amoniak pripravuje rozkladom aménnych soli silnymi zasadami: NH4Cl +
NaOH - NHs + NaCl + H0

Pouziva sa pri vyrobe kyseliny dusi¢nej HNOs3, v kvapalnom skupenstve ako hnojivo, na
vyrobu farbiv, pri chemickych syntézach, ako chladiaca latka v chladiarenskych pristrojoch —
v kvapalnom skupenstve a podobne.

Amoniak ma zasadity charakter (sp6sobuje ho volny elektréonovy par na dusiku) — viaze
protdn H* za vzniku katidnu HN4*. Pri reakcii amoniaku s kyselinou vznikaju aménne soli — vo
vode sa dobre rozpustaju, maju idnovy charakter, lahko sa rozkladaju za posobenia vyssej
teploty. Napriklad:

NHs + HCl &5 NHJCI

NH4Cl - chlorid amdénny - salmiak
Salmiak — pouziva sa v lekarstve, pri spajkovani kovov.

Amadnne soli — bezfarebné alebo biele. Su vo vode nerozpustné, krystalické.
Medzi bezkyslikaté zluc¢eniny dusika tiez patria:

Amidy — NH", napriklad amid sodny NaNH;

Imidy — NH?*, napriklad imid sodny — Na;NH

Nitridy — N, napriklad nitrid sodny NasN



Kyslikaté zlGceniny dusika

Oxidy

V oxidoch ma atém dusika oxidacné Cislo, ktorého hodnota sa pohybuje od | az po V. Oxidy
su vo vacsine pripadov malo stale, ¢o je vyvolané tym, Ze vdazba N — O je malo polarna.
Oxidy su zloZzkou vyfukovych plynov, priemyselnych exhalatov, su jedovaté, su
medziproduktami vyroby kyseliny dusi¢nej a vznikaju pri redoxnych reakciach dusikatych
zlucenin.

Oxid dusny N>O

Nazyvame ho aj rajsky plyn. Bezfarebny. Ma sladkastu chut. Slabo sa rozpusta vo vode.
Zmes s vodikom pri styku s plamerfiom vybuchuje. Pouziva sa v lekdrstve — narkdzy.

Oxid dusnaty NO

Je velmi reaktivny, na vzduchu reaguje s kyslikom za vzniku oxidu dusic¢itého a v kombindcii s
vodou sa tvori kyselina dusi¢nd. To v atmosfére prispieva k tvorbe kyslych dazdov (¢iasto¢ne
je poskodzovany aj 0zén pésobenim NO).

NO sa uvolfiuje prirodzene z rastlin, ale len v malej miere. Do vzduchu sa dostdva hlavne z
vyfukov automobilov alebo z kominov tepelnych elektrarni.

Priemyselne sa vyraba oxiddciou amoniaku: 4NHs + 5 O2->4 NO + 6 H,0.Je medziproduktom
pri vyrobe kyseliny dusicnej. Da sa pripravit aj priamou syntézou (pri vysokej teplote):

N2 + 022 NO

Oxid dusicity NO»
Jedovaty. M4 ¢ervenohnedu farbu. Je to silné oxida¢né Cinidlo.
Pri beznych podmienkach je dimérny — 2NO2 € N204

Kyselina dusi¢na a jej soli - dusi¢nany

Kyselina dusiéna ma vzorec HNOs, kde N ma oxida¢né ¢&islo V. Cistd kyselina dusi¢na je
bezfarebna kvapalina, silna kyselina so silnymi oxidaénymi vlastnostami. Oxida¢né vlastnosti
su zavislé od koncentracie kyseliny dusi¢nej, od charakteru oxidovanej latky, od teploty pri
chemickej reakcii.

Kyselina dusi¢nd sa na svetle rozklad3, a preto ju uchovdvame v tmavych flasiach na tmavom
mieste. S vodou je mieSatelna bez obmedzenia. KedZe kyselina dusi¢na je silné oxidovadlo,
oxiduje takmer vSetky kovy, okrem Au - zlata, Pt — platiny, Rh —rddia, Ir —iridia, Nb — nidbu,
Ta —tantalu. Tieto uvedené kovy reaguju len s Luc¢avkou kralovskou (je to zmes HNO3 a HCl v
pomere1:3).

Kovy ako Zelezo — Fe, chrém — Cr, hlinik — Al sa v koncentrovanej kyseline dusi¢nej pasivuju —
¢o znamena, Ze sa pokryvaju vrstvickou oxidov, ktoré brania dalSej reakcii a reaguju potom
iba so zriedenou kyselinou.P6sobenim kyseliny dusi¢nej dochadza k Zltnutiu bielkovin.

Priprava:
Vznika rozkladom dusi¢nanu sodného kyselinou sirovou:
NaNOs + HSO4 - NaHSO4 + HNOs

Pouzitie
Vyroba organickych farbiv, lieiv, vybusnin, celuléznych lakov, dusi¢nanov.



Priemyselna vyroba kyseliny dusi¢nej

Nepriamou katalytickou oxidaciou amoniaku, ktora prebieha v Styroch krokoch:
Syntéza amoniaku: N2 + 3H>-> 2NH;s;

Oxidacia amoniaku: 4NHs + 502 & 4 NO + 6H,0

Oxidacia oxidu dusnatého: 2 NO + Oz = 2 NO;

Reakcia oxidu dusicitého s vodou: 3NOz + H,0-> 2HNOs + NO

Soli kyseliny dusi¢nej nazyvame dusiénany. Ich véeobecny vzorec je M'NOs. SU rozpustné vo
vode, pri vyssej teplote sa prejavuju ich oxidaéné vlastnosti.

Dusi¢nany ziskavame reakciou kyseliny dusi¢nej s kovmi alebo ich oxidmi alebo uhli¢itanmi.
Napriklad: CuO + 2 HNO3->Cu(NOs); + H,0

Kyselina dusita a jej soli - dusitany

HNO, — kyselina dusita

Stredne silnd kyselina. PouZiva sa pri vyrobe farbiv. Je velmi nestdla a lahko podlieha oxidacii
aj redukcii. Reakciou dusitanov s neoxidacnymi kyselinami moZeme ziskat jej vodny

roztok: AgNO; + HCl - HNO; + AgCl

Soli kyseliny dusitej nazyvame dusitany. Zapisujeme ich v tvare M'NO>. Su vo vode dobre
rozpustné.

Dusikaté hnojiva
Medzi dusikaté hnojiva patri napriklad dusi¢nan aménny NH4NOs, dusikaté vapno CaCNj,
siran amoénny (NHa)2 SO4, mocovina a podobne.

Fosfor

Elektronova konfiguracia: [Ne]3s? 3p3

Vyskyt

Fosfor sa v prirode vyskytuje viazany v zli€eninach. Napriklad v minerdli zvanom apatit —
CasF(POa)salebo vo forme fosfatov. Je to délezity biogénny prvok — v podobe fosfore¢nanu
vapenatého je zlozkou kosti a zubov. Je sucastou nukleovych kyselin, ATP, NAD, NADH,
fosfolipidov a podobne.

Vlastnosti a reakcie fosforu
Svojimi fyzikalnymi vlastnostami sa podobd na kovy.Netvori vodikové vazby. S kovmi i s
nekovmi tvori vaésinou kovalentné vazby.

Pozndme tri alotropické modifikacie fosforu:

1. Biely fosfor P4 - je najreaktivnejSou modifikaciou fosforu, na vzduchu je nestaly —
samozapalny — z toho dévodu sa uchovava pod vodou. Prudko jedovaty. Je makky ako vosk,
nerozpusta sa vo vode, da sa krajat a je velmi reaktivny.

2. Cerveny fosfor — obsahuje retazce Pn. Je menej reaktivny ako biely, vo vode sa
nerozpusta, nie je jedovaty.

3. Cierny fosfor — vrstevnata $truktura. Je to tmavosiva krystalicka latka s kovovym leskom,
vedie elektricky prud, najstabilnejsi zo vSetkych modifikacii fosforu a je najmenej reaktivny.



Pouzitie fosforu

Na pripravu a vyrobu zlic¢enin akou je napriklad kyselina fosfore¢na, alebo rézne fosfaty.
Je sucastou zliatin. Vyroba zapaliek — ¢erveny fosfor. Priprava bdmb, ni¢enie hmyzu — biely
fosfor.

Bezkyslikaté zluceniny fosforu

Sem patri napriklad fosfat PHs

Fosfat — pri beznych podmienkach je to bezfarebny plyn, prudko jedovaty, ma neprijemny
zapach podobny cesnaku. V istom stave je na vzduchu samozapalny. Ma redukéné
schopnosti.

Difosfan P;Ha

Fosfidy — napriklad fosfid vapenaty CasP2

Kyslikaté zlu¢eniny fosforu
Oxidy — vznikaju pri horeni bieleho fosforu — oxid fosfority, oxid fosforecny.
P4 = (podmienka: 02)P40s = (podmienka: O2) P4O10

Oxid fofority P4Os:
Ma bielu farbu a je jedovaty, lahko sa topi, je krystalicky a podoba sa na vosk. Kysly, s vodou
vytvara roztok kyseliny fosforitej, oxid fosfority [ahko oxiduje.

Oxid fosforecny P4O10 — pevny, biely, snehu podobny. Pri 358,9 °C sublimuje. Je silne
hygroskopicky — pouZiva sa na vysuSovanie latok (ma dehydratacné vlastnosti). Po osvetleni
svetielkuje zelenkastou farbou.

Kyseliny
Kyselina fosforita HsPOs — je to krystalicka latka bez farby, ktord sa vo vode velmi dobre
rozpusta. Je zndma svojimi hygroskopickymi Géinkami a pouzivame ju ako redukéné cinidlo.

Kyselina trihydrogenfosforeéna H3PO4 — stredne silna kyselina. Vznika z oxidu fosfore¢ného
v styku s nadbytkom vody: P4O10 + 6 H20 = 4 H3PO4

Nema oxidacné vlastnosti. Je tuhad, Cira a krystalicka. Vaésinu kovov nerozpusta, lebo pri
reakcii sa na ich povrchu vytvara vrstvicka nerozpustnych fosfore¢nanov. Pouzitie — farmacia
(pri pridani do roztoku peroxidu vodika spomaluje jeho rozklad), pri vyrobe lie€iv, hnojiv,
pracich prostriedkov atd".

Soli kyseliny fosforecnej

Dihydrogenfosforeénany — M'H2PO4 — rozpustné vo vode

Hydrogenfosfore¢nany —M2'HPO4

Fosforeénany — Ms'PO4

Hydrogenfosfore¢nany a fosforecnany su vo vode rozpustné len ako soli alkalickych kovov.
Fosfore¢nany sa pouzivaju na zmakcovanie vody v pracich praskoch. Ich produkovanie na
tento Ucel sa vSak postupne zacina obmedzovat, pretoze pésobia negativne na Zivotné
prostredie.




Fosforecné hnojiva
NajdolezitejSie fosfore¢né hnojivo je superfosfat. Superfosfat je zmes
dihydrogenfosforec¢nanu vdpenatého a siranu vapenatého.

Pouziva sa aj dihydrogenfosfore¢nan draselny KH;POa.. Podstatou vyroby fosforeénych hnojiv
je premena nerozpustnych fosforeénanov na rozpustné dihydrogenfosforec¢nany pésobenim
silnych kyselin. Vychodiskové suroviny pri tomto postupe su napriklad apatit alebo fosforit.

Caz(P04)z + 2 H;S04 > Ca(H2P04) + 2 CaS0q4

Vseobecna charakteristika p* prvkov

Chalkogény su prvky VI.A skupiny v periodickej sustave prvkov. Chalkogény — nazov je
odvodeny z gréctiny a znamend rudotvoré. VSeobecna elektronova konfiguracia valencnej
sféry je ns? np*

Co sa tyka skupenstva chalkogénov, kyslik ako jediny je za normalnych podmienok plyn,
ostatné chalkogény su za normalnych podmienok pevné tuhé latky a svojimi vlastnostami sa
podobaju. So zvySujucim sa proténovym cislom rastie aj kovovy charakter prvkov v VI.A
skupine.

Chemické vlastnosti

Chalkogény maju na valencnej vrstve 6 elektrénov, z toho vyplyva, Ze do oktetu im chybaju
dva elektréony. Chybajuce elektrény ziskavaju vytvorenim idnovej vazby alebo kovalentnej
vazby. V kovalentnej zlu€enine su viazané dvoma jednoduchymi alebo jednou dvojitou
vazbou. Ak do vazby pouziju aj d orbitaly (kyslik d orbitaly nema, ma len 4 valencné orbitaly,
preto je v zlu¢eninach maximalne Stvorvazbovy), vazbovost sa mbze zvysit az na Sest, ako
napriklad v pripade siry. Teda oxidacné Cisla sa pohybuju od —Il po VI.

S rastucim protonovym ¢islom stupa kovovy charakter chalkogénov — kyslik a sira patria
medzi nekovy, selén a tellr patria medzi polokovy a polénium je kov. Pri normalnych
podmienkach su chalkogény pomerne stale, pri zvySujucej sa teplote reaguju s vacsinou
prvkov. Po zapaleni zhoria na oxidy YO,. S vacSinou kovov po zahriati reaguju za vzniku
sulfidov, selenidov, teluridov. Polénium je radioaktivny prvok.

Sira
Vyskyt v prirode
V elementdrnej forme (napriklad v sopecnych krateroch na Sicilii). Vo forme zlGéenin — sirany
a sulfidy. Sira sa nachadza viazanad aj v bielkovinach, je biogénny prvok.

SULFIDY Pyrit Sfalerit Galenit
FeS; ZnS PbS

SIRANY Glauberova sol’ Sadrovec Baryt
Na2S04 . 10 H,0 CaS04 . 2H,0 BaSOq4




Vlastnosti siry

Pevna latka, krehky nekov. ZIté sfarbenie. Zle vedie elektricky prud. ZIy tepelny vodi¢. Dobra
rozpustnost v nepolarnych rozpuastadlach. Nerozpustna vo vode, rozpustna v sirouhliku CS,.
Stredne reaktivna latka, ktord sa zluCuje s takmer vSetkymi prvkami. S kovmi reaguje silne
exotermicky. Lahko sa zlu¢uje s medou alebo striebrom.

Struktura siry

Zakladnou stavebnou jednotkou krystalovych Struktury siry su cyklické molekuly Ss pri
normalnej teplote. Krystalizuju v kosoStvorcovej sustave. Pri teplote 95,5 °C sa kosoStvorcova
sira meni na jednoklonnu. Dal$im zahrievanim tmavne a hustne.

Vyroba, priprava siry
Ziskavanie siry: tazbou, prazenim sulfidov, z technickych plynov, v ktorych sa nachadza vo
forme H.S.

Priklady vyskytu siry: pyrit FeS;, galenit PbS, chalkopyrit CuFeS,, sfalerit ZnS a rumelka HgS,
ropa (obsahuje 3% siry) a sirany, napriklad: sadrovec CaS04.2H,0, baryt BaSO4 a podobne.

Chalkopyrit

Pouzitie siry:

vyroba kyseliny sirovej H2SO4

vyroba sirouhlika CS;

vyroba zapaliek a strelného prachu

vyroba sulfidov a siri¢itanov

vyroba pesticidov

ako vulkanizaénad prisada v gumarenskom priemysle
vyroba niektorych farbiv

elementarna sira sa pouziva na vyrobu kaucuku
takzvana Cista sira sa pouziva v lekarstve

Sira reaguje s oxidujucimi kyselinami:
4 HNO3 +3S - 3502 +4 NO + 2 H,0

Sira prejavuje oxidacné aj redukéné vlastnosti: Sira ako oxidovadlo: S + Hg - Hg''S™
Sira ako redukovadlo: S + 3F, > SVIFs

Vyznamné zluceniny siry

Sulfan H,S — niekedy sa nazyval aj sirovodik

Bezfarebna plynna latka, ktora posobi toxicky a drazdi dychacie cesty a sliznice (oci). Ma
charakteristicky neprijemny zapach, ktory pripomina pokazené vajicko. molekuly sulfanu sa
navzajom neviazu vodikovymi vdazbami. ma redukéné vlastnosti (oxiduje sa na siru)

Lahko sa oxiduje, napriklad:
halogénmi: Clo + H,S > 2 HCI + S
peroxidom vodika : H2O2 + HoS - 2H,0 + S



Oxiduje sa aj kyslikom a r6znymi dalSimi oxidovadlami. Vazby H-S su slabo polarne, dipdlovy
moment molekuly sulfanu je pomerne nizky. Vo vode je mélo rozpustny — vznika sulfanova
voda. Kyselina sulfanova vytvdra dva druhy soli, a to:

1. Sulfidy M,S

2. Hydrogensulfidy MHS

Priprava sulfanu (priame zlu¢ovanie vodika so sirou)
Reakcia pripravy sulfanu: Hz2 (g) + S (g) €> H2S (g)

Sulfidy

Sira ma oxidacné cislo —II. Su zluc¢eniny siry a prvku, ktory ma mensiu elektronegativitu ako
sira. Maju charakteristické sfarbenie. Pri prazeni sa sulfidy vaéSinou menia na oxidy
prislusného kovu alebo na kov (vyznamné pri ziskavani kovov):

2ZnS + 302 2 2Zn0 + 2S0;

Ag:S+ 02> 2 Ag + SO

Sulfidy alkalickych kovov a kovov alkalickych zemin maju iénovy charakter — dobre sa
rozpustaju vo vode. Sulfidy ostatnych prvkov maju kovalentny charakter a vo vode su
nerozpustné. Sulfidy kovov, ktoré si malo rozpustné vo vode, ziskavame p6sobenim sulfanu
alebo sulfidu aménneho na roztoky rozpustnych soli réznych kovov:

Pb(NOg)z + HzS 9 PbS + 2HN03

PbS - je Cierna zrazenina

Kyslikaté zluceniny

Oxid siricity SO>

Bezfarebna plynna latka. Jedovaty Stiplavy plyn. Dobre rozpustny vo vode. Lahko
skvapalnitelny. Molekula SO; je polarna a ma zalomeny tvar.

Ma redukéné aj oxidaéné vlastnosti.
redukcia: SOz + 2H,S - 3S + 2H,0
oxiddcia: 2 SO, + 02 - 2 SO3

Vznik: S (s)+ 02(g) = SO (g) (spalovanie siry)

Vyroba: 4 FeS; + 11 O; - 2 Fe;03 + 8 SO; ( praZenie sulfidov)

Priprava: Na;SOs3 + H2SO4 >NazS04 + SO, + H,0 (reakcia rozkladu roztoku siri¢itanu s
kyselinami)

Cu + H2S04 (koncentrovand) - CuO + H,0 + SO; (redukcia koncentrovanej kyseliny sirovej
zahrievanim s niektorymi kovmi alebo nekovmi)

Kyselina siricita H2SO3
Je to vodny roztok SO,. Slaba kyselina. Ma redukéné vlastnosti. Jej soli (siri¢itany
M>S0s a hydrogensiri¢itany MHSO3) maju redukéné vlastnosti tak ako kyselina siricita



Oxid sirovy SO3;
Pevna latka v podobe (SO3s)3 Plynna latka v podobe SO3 . M4 hygroskopické vlastnosti. Je
oxida¢nym c¢inidlom.

Vyroba: 2 SO, + O, > 2 SOs (katalytickd oxidacia, katalyzétor je V,0s)

Priprava: Fe; (SO4)3 = Fe;03 + 3503 (termicky rozklad siranu Zelezitého)
SOs + H,0 = H,S04 (reaguje s vodou za vzniku kyseliny sirovej, chemicka
reakcia je velmi prudka a niekedy méze mat az explozivny charakter)

Kyselina sirova H.SO

Silna kyselina. Bezfarebna olejovita kvapalina. Silnd Zieravina spdsobujuca tazko hojace sa
popaleniny. Z vodou miesatelnd v kazdom pomere, pricom dochadza k uvolfiovaniu tepelnej
energie. Koncentrovana kyselina sirova (98,3%) je silné oxidacné ¢inidlo, ktoré ma korozivne
a dehydratacné ucinky. Pri styku s organickymi latkami tieto organické latky uholnateju.

Chemické reakcie:
Cu + H2SO4 = CuO + SO3 + H20 (koncentrovana kyselina sirova reaguje takmer so vSetkymi
kovmi okrem zlata, platiny a olova, reakcia s medou prebieha pri zahriati)

Fe + H,SO4 = FeSO4 + H; (zriedena kyselina — v roztoku - straca svoje oxida¢né schopnosti,
reaguje len s menej uslachtilymi kovmi ako je napriklad aj Zelezo)

Od kyseliny sirovej odvodzujeme dva typy soli:
1. Sirany (rozpustné vo vode) M2SO4
2. Hydrogensirany (vo vode rozpustné) MHSO4

Pouzitie kyseliny sirovej:
Vyroba priemyselnych hnojiv. PInenie akumulatorov. Vyroba lieCiv, plastov. Vyroba farbiv
a vybusnin. Na rafinaciu minerdlnych olejov.

Selén, telar

Selén a teldr sa v prirode vyskytuju pomerne vzdcne, sprevadzaju siru v nepatrnych
mnoZstvach, poldnium sa vyskytuje v uranovych rudach - je to velmi vzacny kov.
Selén je polovodic a pouziva sa na vyrobu fotoclankov.

Teldr sa pouziva ako surovina pri vyrobe zliatin.



Vseobecna charakteristika p® prvkov

Halogény nazyvame aj prvky p5. Patria sem:
fluor F,

chlér Cl,

brém Br,

jod 1,

astat At.

Elektrénova konfiguracia
Halogény maju na valencnej sfére 7 valencnych elektrénov. Elektronova konfiguracia
valenc¢nej sféry je ns2 np5.

Sposob vazby

SnaZia sa dosiahnut stabilnu elektrénovid konfigurdciu najblizSieho vzacneho plynu ak tomu
mbze dojst vznikom jednomocnych halogenidovych aniénov X- alebo vytvorenim jednej
kovalentnej vazby. Vtedy halogén prijme jeden elektrén a vystupuje s oxidacnym cislom -I.

Vlastnosti

F - svetlozeleny plyn

Cl - Zltozeleny plyn

Br - ¢ervenohnedd kvapalina
| - tmavosiva tuha latka

Vsetky halogény su jedovaté, tvoria dvojatdmové molekuly. V prirode sa nachadzaju vo
forme zIU¢enin. Najvyssiu elektronegativitu ma fluér F a smerom k astatu At
elektronegativita prvkov VII. A skupiny klesa.

KedZe F ma najvyssiu elektronegativitu, ma aj najvyssiu tendenciu vystupovat v podobe
anionu. Preto maju fluoridy ¢asto idbnovy charakter, kym ostatné halogenidy maju kovalentné
vazby. Teda pre halogenidy je charakteristicka silne poldrna kovalentna vazba. Nepolarnu
kovalentnu vazbu tvoria v dvojatdmovych molekulach F;, Cly, Bra.

Atémy halogénov mozu vytvérat vodikové vazby. Napriklad: HF — fluorovodik

Halogény su velmi reaktivne prvky. Zlu€uju sa s vacsinou kovov aj nekovov a tvoria s nimi
halogenidy. S vodikom vytvaraju halogénvodiky.

Zluceniny

Halogénvodiky

Halogénvodiky su zluc¢eniny halogénov a vodika (HF, HCI, HBr, Hl).

Su to bezfarebné ostro zapachajuce plyny, ktoré sa daju lahko skvapalnit. V struktire maju
halogénvodiky jednu kovalentnu vazbu, ktorej polarita klesa smerom od fluorovodiku k
jodovodiku. Maju vysoké teploty varu, ¢o je sposobené polaritou ich molekul. Vysoky bod
varu pri fluorovodiku je spésobeny pritomnostou vodikovych mostikov. Halogénvodiky sa
pripravuju priamou syntézou z prvkov alebo pésobenim kyselin na halogenidy.



Napriklad:
CaF2+ HSO4 - CaS04 + 2HF

Halogénvodiky su velmi dobre rozpustné vo vode. Vodné roztoky halogénvodikov nazyvame
kyseliny halogénvodikové. Vsetky su silné kyseliny okrem HF - slaba kyselina. V zriedenom
vodnom roztoku lahko disociuju.

HF - fluorovodik. M4 leptavé ucinky (leptd sklo).Vodny roztok HF je kyselina fluorovodikova
a sprava sa ako velmi slaba kyselina.

Priprava: Hy + F, = 2HF

HCI - chlorovodik. Vodny roztok HCI je kyselina chlorovodikova. Kyselina chlorovodikova je
velmi dolezZitd surovina v chemickom priemysle. Je zloZzkou Zalidocénej Stavy a v procese
travenia zohrdva nezastupitelna ulohu.

Priprava : Hy + Cl; = 2HCI

HBr - bromovodik. Vodny roztok je kyselina bromovodikova.

HI - jodovodik. Vodny roztok je kyselina jodovodikova.

HBr a HI sa pripravuju hydrolyzou prislusnych halogenidov fosforu.
Napriklad : PBr3 + 3H,0 - H3PO3 +3HBr

Halogenidy
Halogenidy su zluceniny daného prvku, ktory ma mensiu elektronegativitu s halogénom.
Podla struktury a charakteru vazieb rozliSujeme:

.....

mensiu elektronegativitu a medzi kovom a halogénom sa vytvara idnova vazba.

Napriklad : NaCl - chlorid sodny, KCI - chlorid draselny

2. atémové halogenidy - v ich Strukture je kovalentna vazba, tvoria ich halogény s kovmi so
strednej ¢asti PSP. Napriklad: CuCI2 - chlorid mednaty

3. molekulové halogenidy - tvoia ich halogény vo vazbe hlavne s nekovmi, polokovmi a
niektorymi kovmi. Napriklad: TiCl4 - chlorid titanicity

Halogenidy su dobre rozpustné vo vode a pripravuju sa priamou syntézou prvkov alebo
reakciou kovu (jeho hydroxidu, oxidu alebo uhli¢itanu) s kyselinou halogénvodikovou.
Napriklad: Pb + 2Cl; - PbCl4 - chlorid olovicity

NaOH + HCI - NacCl +H,0

Cu + HCl = CuCl + H;

Oxidy
Su to velmi nestale zluceniny a pri beznych teplotach sa rozkladaju. Najstalejsi je 1,0s.

Kyslikaté kyseliny halogénov

Maiju rozny stupen oxidacnych ucinkov, ktoré zavisia od oxidacného Cisel prislusného
halogénu v oxokyseline.Napriklad ak si zoberieme nasledovné kyseliny:

HCIO HCIO2 HCIO3 HCIO4

Sila kyseliny rastie v smere od HCIO po HCIO4 a oxidaéné ucinky rastu v smere HCIO4 ku
HCIO.



HCIO - kyselina chlérna. Jej soli nazyvame chlérnany CIO-

Je to velmi nestala kyselina. Zahrievanim sa rozklada na kyslik, chlér a kyselinu chlore¢nu. Je
to velmi silné oxidacné Cinidlo.

Priprava: Cl; + H, O = HCIO + HCI

Chldérnany vznikaju reakciou chléru vo vodnom roztoku s hydroxidom

Cl +20H -CIO +CI+H; O

Cl; + 2 NaOH - NacCl + NaClO + H;0

NaCl + NaClO tvoria bieliaci luh - pouziva sa na bielenie vlakien

2Cl + 2 Ca(OH); = CaCl; + Ca(ClO)2 + H,0

CaCly + Ca(Cl0); - chldérové vapno, ktoré sa pouziva ako dezinfekény prostriedok.
HCIO2 - kyselina chlorita. Jej soli voldme chloritany ClIOy

HCIO3 - kyselina chlore¢na. Jej soli nazyvame chlore¢nany ClO3"
Je to silné oxidovadlo.
Priprava: Ba(ClO3), + H2SO4 - BaSO4 + 2HCIO3

Chlorecnany vznikaju pri vysokych teplotach pri zlu€ovani chléru s hydroxidom alkalického
kovu: 3Cl> + 6NaOH - 5NacCl + NaClOs + H;0.

Chlorecnan draselny sa pouZziva na vyrobu zapaliek a vybusnin. Chlore¢nany maju oxida¢né
ucinky, ale slabSie ako chloritany a chlérnany. S horfavymi latkami ako sira alebo uhlik tvoria
prudko vybusné zmesi.

HCIO4 - kyselina chlorista. Ma najsilnejSie oxidacné vlastnosti a miesa sa s vodou v kazdom
pomere. Tvori soli - chloristany ClO4". Priprava : KclOs + H2SO4 = KHSO4 + HCIO4
Chloristany su vo vode dobre rozpustné.

Vyskyt a priprava halogénov

V prirode sa nevyskytuju volne, ale len v zliéeninach, F a Cl su sucastou mineralov.

F - fluor

Vyskytuje sa v minerdloch ako napriklad CaF; - kazivec, NasAlF¢ - kryolit.

Zluceniny fluéru sa nachadzaju najma v kostiach, su stcastou zubnej skloviny.

Pouziva sa pri vyrobe teflénu a plastickych hmot.

Cl - chlér

NajdélezitejSim minerdlom chléru je NaCl - chlorid sodny (kuchynska sol) alebo v KCI -
draselné hnojivo. Nachadza sa v morskej vode, v ludskom tele sa nachadza v krvi vo forme
chloridu sodného.

Chlér sa pouziva na dezinfekciu, vyrobu HCI, na bielenie celuldzy, lanu, baviny a papiera.
Br-brémal-jéd

Brom sa vyskytuje vo forme bromidov a vyraba sa elektrolyzou HBr. pouZziva sa na vyrobu
farbiv. Jod vo forme jodi¢nanov, je to dezinfekény prostriedok, vo vode sa nerozpusta.

Priprava

Fludr sa pripravuje elektrolitickou oxidaciou v bezvodom prostredi a elektrolyza sa
uskutocnuje v ocelovych naddobach.

Chlér sa pripravuje elektrolyzou vodného roztoku NaCl a chlér sa uvolfiuje na grafitovej

andde



Fredny

Tom Midgley vynasiel v marci roku 1930 fredny - dichlordifluérmetany. Fredny su kvapaliny
- nehorlavé, nejedovaté, chemicky nereaktivne, s dlhou Zivotnostou. Pouzivali sa ako napln
do chladniciek, hasiacich pristrojov a sprejov. Vdaka ich silnej prchavosti sa ich mnozstvo
neustdle zvySuje v ovzdusi a prenika az do stratosféry. Tu sa ich molekuly Stiepia p6sobenim
ultrafialového Ziarenia Sinka. Vznika volny chlér, ktory sa v ozénovej vrstve zlucuje s kyslikom
na oxid chlérny, a tym klesa mnozstvo ozénu.

VSeobecna charakteristika p® prvkov

Prvky p® - valen¢éné orbitaly vzacnych plynov st plne obsadené elektronmi. V atémovom
stave su vzacne plyny velmi stabilné a nereaktivne (z dévodu plne obsadenej valencne;j
sféry). VSeobecna elektronova konfiguracia valenénej vrstvy ns? np® . Pri beznych
podmienkach su to plynné latky, bezfarebné, su bez chuti a bez zdpachu, nie su jedovaté a su
nezapalné.

Nevytvaraju molekuly. Atémy vzacnych plynov st navzajom pritahované slabymi van der
Waalsovymi silami (z toho vyplyva ich nizka teplota varu a tuhnutia). Vyznacuju sa vysokou
ioniza¢nou energiou. Maju nizku teplotu varu — teplota varu stupa so stupajicim
proténovym cislom.

oxidacné stupne: Kr: II, IV, VI
oxidacné stupne Xe: Il, IV, VI

Vyskyt v prirode
Vzacne plyny sa v nepatrnych mnozZstvach vyskytuju v atmosfére, v hydrosfére a vo vrchnej
vrstve zemskej koéry. Tvoria produkty radioaktivnych rozpadov nerastov — najma hélium He

Vyroba
Ako vedlajsie produkty pri frakénej destilacii kvapalného vzduchu. Hélium méZeme ziskat zo
zemného plynu.

Zluceniny vzacnych plynov

Prvé zliceniny xendnu s prvkami s velkou elektronegativitou boli pripravené v roku 1962,
neskor boli pripravené aj zluc¢eniny krypténu a radénu.

Fluoridy xenénu: XeF,, XeFs, XeFs, a podobne

XeFs, XeFg — pri posobeni vody hydrolyzuju za vzniku oxidu xendnového

XeF —tvori bezfarebné krystaly, tak ako XeFs, a XeFg

Oxid xendénovy XeOs3 — reaguje so silnymi zdsadami, tvori bezfarebné krystaly. Je velmi
explozivny

XeOas— bezfarebny plyn, explozivny ale v mensej miere ako XeOs3

KrF2 — vznika zlucenim fluéru s kryptéonom napriklad Gcinkom elektrického vyboja



Hélium

Druhy najrozsirenejsi prvok vo vesmire (23%) Lahky plyn, ¢o umoZniuje jeho unikanie

evve

tyka.
Vyznacuje sa nizkou hustotou. Nie je horlavy. PouzZitie: chladiace médium pre supravodivé

zariadenia, napln do balénov



