Skupina chromu



Chrom

= bily, leskly, kiehky a neobyCejné tvrdy kov. Chrom je nejtvrdSi ze vSech
kovUl, podle Mohsovy stupnice dosahuje tvrdost chromu hodnoty 8,5.
Za normalni teploty je chrom znacne chemicky odolny a staly. Za vyssich
teplot pfimo reaguje s halogeny, kompaktni kovovy chrom podle zvolenych
reakénich podminek tvofi halogenidy ruznych typu, praskovy chrom reaguje
pfednostné za vzniku halogenidu typu CrX;. Se sirou se sluCuje az pfi
teplotach nad 1000 C na smés sulfidu CrS a Cr,S;, s borem, kfemikem,
uhlikem i nékterymi kovy reaguje takeé pfi teplotach okolo 1000 C.

Cisty chrom se nerozpousti v bé&Znych koncentrovanych oxidujicich
kyselinach ani v lu¢avce kralovské. Tato jeho odolnost je zplisobena pasivaci
vrstvou oxidu Cr,0O4 na povrchu kovu. Mirné znecistény chrom se rozpousti v
kyseline sirove. Chemicky CcCisty chrom je rozpustny pouze v kyseline
chlorovodikové, produktem reakce chromu s kyselinou chlorovodikovou je
chlorid chromnaty a vodik:

Cr + 2HCI| — CrCl, + H,
Pri teploté 700 C reaguje s vodni parou:
2Cr + 3H,0 — Cr,05 + 3H,



Tavenim s oxidacnimi Cinidly prechazi na oxid chromity pri teplotach okolo
500 C:

2Cr + KCIO; — Cr,0O5 + KCI
S kyslikem tvofi zluty alkalicky oxid chromnaty CrO, zeleny amfoterni oxid
chromity Cr,O4 a hnédoc€erveny kysely oxid chromovy CrO,.

Hydroxid chromnaty Cr(OH), je slabé alkalicky a s kyselinami reaguje za
vzniku chromnaté soli. Hydroxid chromity Cr(OH); je amfoterni, s kyselinami
reaguje za vzniku chromité soli, s hydroxidy alkalickych kovU vytvari
alkalické hexahydroxochromitany:

Cr(OH); + NaOH + 2H,0 — Na[Cr(OH),(H,0),]

Na[Cr(OH),(H,0),] + 2NaOH — Na;[Cr(OH)]
Od oxidu chromoveho se odvozuje silna kyselina chromova H,CrO,
a kyselina dichromova H,Cr,0,. Obé kyseliny i jejich soli maji silné oxidacni
ucinky. Soli kyseliny chromové - chromany jsou stalé pouze v alkalickém
prostfedi, v kyselém prostfedi prechazeji na dichromany. Srazenim
rozpustnych dichromanu kationty stfibra, barya nebo olova vznikaji vzdy
nerozpustneé chromany, nikoliv dichromany:

2K,Cr,0, + 4AgNO; + H,O0 — 2Ag,CrO, + 4KNO; + H,Cr,0,

Ve sloucCeninach vystupuje chrom nejCasteji jako trojmocny, trojmocny chrom
ma sklon tvorit Cetné barevné komplexni slouceniny s koordinacnim cCislem
6.



Chromité soli slabych kyselin ve vodnych roztocich silné hydrolyzuji za vzniku
hydroxidu chromitého.

SlouCeniny dvoumocného a Sestimocného chromu jsou nestalé. Sloucenin
jednomocného, ctyrmocného a petimocného chromu je znamo pouze nekolik,
napf. chloristan chromny CrCIO,, fluorid chromicCity CrF, nebo oxid chromicny
Cr,O:. Ve slouceninach typu [Cr(CO)s;]> se chrom vyskytuje v oxidacnim
stupni -lI.

V pfirodé se chrom vyskytuje nejCastéji v rudach chromit FeO-Cr,0O,
a krokoit PbCrO,.

Pro technické ucely se chrom vyrabi jako ferochrom redukci chromitu uhlikem
v elektrické nebo Martinské peci.

Vyroba Cistého chromu se provadi z Cr,0O5 aluminotermicky, redukci Cr,0O,
kiemikem nebo vapnikem, redukci CrCl; vapnikem v taveniné BaCl, nebo
elektrolyzou kyseliny chromové H,CrO,. Prubéh redukce oxidu chromitého
hlinikem, kfemikem a vapnikem popisuji rovnice:

Cr,0O5 + 2 Al — 2Cr + AlL,O,

2Cr,05 + 3Si — 4Cr + 3Si0,

Cr,0; + 3Ca — 2Cr + 3Ca0
Ve fazi nadéjnych pokusu je vyroba chromu elektrolytickou redukci Cr,O4
pomoci taveniny CaCl,, kalciotermicka redukce kovu (FFC metoda) je
popsana pri vyrobeé titanu.



Chrom ma zna¢ny vyznam v metalurgii, prfidavek chromu do oceli podstatné
ovlivhuje zaruvzdornost, tvrdost a odolnost proti chemicke a elektrochemicke
korozi v oxidacnim prostfedi a pouziva se pfi povrchové upravé kovu. Jako
legujici prvek ma podstatny vliv na kalitelnost vytvrditelnych slitin hliniku.
Oxid chromity se pouziva jako zeleny pigment (tisk bankovek), jako soucast
katalyzatoru pro celou fadu chemickych vyrob (syntéza metylalhoholu) a jako
zaruvzdorny material na vyrobu slévarenskych forem.
Nékteré chromany a dichromany slouzi jako dulezita oxidaéni Cinidla, v
organické chemii se pouziva napf. Jonesova oxidace sekundarnich alkoholu
na ketony dichromanem draselnym v kyselém prostfedi. Chroman draselny
je hlavni soucasti detekCnich trubiCek na alkohol. Dichroman amonny
(NH,),Cr,O, a trichroman amonny (NH,),Cr,O,, se omezené vyuzivaji
v pyrotechnice. Chromité soli se vyuzivaji v kozeluzstvi pfi chromocinéni
kGzi. Zajimavou slou€eninou chromu je snadno pfipravitelny chlorid
chromylu CrO,Cl,, ktery ve smési s nékterymi béznymi latkami poskytuje
zajimave pyrotechnické efekty.

K,Cr,0O, + 4NaCl + 6H,S0O, — 2CrO,Cl, + 2KHSO, + 4NaHSO, +3H,0

Rozpustné slouCeniny sestimocného chromu patfi mezi vyznamne toxicke
latky a jsou zafazeny mezi karcinogeny. Dichromany jsou podle zakona v CR
klasifikovany jako vysoce toxicke.



Molybden

= stfibrobily, leskly, znacné tvrdy kov. Je znam i v Sedé praskoveé formé.
Molybden je chemicky znacne odolny prvek. Za normalni teploty reaguje
kompaktni kovovy molybden pouze s fluorem za vzniku fluoridu
molybdenoveho MoFg, s ostatnimi prvky reaguje pouze za vysokych teplot.
Praskovy molybden je podstatné reaktivnejsi, s chlorem se slucuje na chlorid
molybdenicny MoCl; jiz za teploty 40 C, s bromem se sluCuje za vzniku
bromidu molybdenitého MoBr;. S oxidem uhelnatym probiha reakce pfi teploté
200 C za vzniku hexakarbonylu [Mo(CO)g]. S dusikem se pfimo neslucuje, s
amoniakem tvori nitridy Mo,N a MoN.

V hydroxidech ani béznych kyselinach se nerozpousti, reakce molybdenu
s kyselinou dusicnou probiha zvolna za vzniku oxidu molybdenoveho:

Mo + 2HNO; — MoO,; + 2NO + H,0
Molybden se nejlépe rozpousti ve smeési koncentrované Kkyseliny
fluorovodikové a horké koncentrované kyseliny dusicne, reakce probiha za
vzniku komplexni kyseliny:
Mo + 4HF + 2HNO; — H,[MoO,F,] + 2NO + 2H,0
Reakce molybdenu s vodni parou probiha pri teploté nad 700 C:
Mo + 2H,0 — MoO, + 2H,



Molybden velmi snadno reaguje s taveninami dusi¢nanu, chlorenanu nebo
peroxidu alkalickych kovu, produktem reakce jsou alkalické molybdenany:
Mo + 3NaNO, + Na,CO; — Na,MoO, + 3NaNO, + CO,
Mo + 2KOH + KCIO; — K,Mo00, + KCI + H,O

Ve sloucCeninach vystupuje molybden v oxidacnich stavech Il az VI
VyznaCuje se silnou afinitou ke kysliku, kromé oxidi bézného slozZeni tvofi
| prechodné oxidy se zajimavou strukturou - MogO,4, M0gO,; nebo Mo,,0,; a
radu dalsich.

Od oxidu molybdenového MoO,; se odvozuji molybdenany [MoO,]%.
Molybdenany v Kkyselém prostredi snadno prechazeji na slozité
molybdenany, napf. molybdenan sodny Na,MoO, pusobenim kyseliny sirové
postupné prechazi na heptamolybdenan NagMo,0,,, oktamolybdenan
Na,MogO,;, a dokonce i na hexatriakontamolybdenan oktasodny
NagMoyeOypp.
hydroxylaminu NH,OH na okyseleny roztok molybdenanu amonného za
vysokych teplot je mozné ziskat slouceninu (NH,)55[M045,0,5,(NO),,(H,0)-,]-
PUsobenim hydroxylaminu a nékterych soli vanadylu je mozné ziskat
(NH,)5[M057VO153(NO)s(H20)14]-

V prirodé se molybden nejCasteji vyskytuje v mineralech molybdenit MoS,,
wulfenit PbMoO, nebo powellit CaMoO, .



Vyroba molybdenu se provadi redukci oxidu molybdenovéeho vodikem ve
fluidni peci. Redukce oxidu molybdenoveého probiha postupné v jednotlivych
teplotnich pasmech pece ve tfrech krocich pfi teplotach 400 az 1100 C.
Postupny pribéh redukce znazorfiuji rovnice:

2Mo0QO; + H, —» Mo,0; + H,O

Mo,O; + H, —» 2MoO, + H,0

MoO, + 2H, — Mo + 2H,0
Produktem redukce je praskovy molybden, ktery se slinovanim pri teploté
2400 C prevadi do kovové podoby. Oxid molybdenovy potfebny k redukci se
pfipravuje oxidacnim prazenim molybdenitu pfi teploté okolo 700 C:
2MoS, + 70, — 2MoO, + 450,

Z vyprazku se tékavy oxid molybdenovy oddéluje destilaci pri teploté
1000 C, nebo vyluhovanim ve vodném roztoku amoniaku, v tomto pfipadé
nejprve vznikne rozpustny molybdenan amonny, ze kterého hydrolyzou
vznikne kyselina molybdenova. Kyselina molybdenova se termickym
rozkladem prevede na oxid o vysoké Cistote.

DalSim zpUsobem pfipravy oxidu molybdenového je alkalické taveni
molybdenitu v plamenné peci za pritomnosti uhliCitanu sodného. Reakci
vznika molybdenan sodny, ktery se rozklada koncentrovanou kyselinou
chlorovodikovou za vzniku oxidu molybdenoveho.



Pro technické ucCely se molybden pfipravuje aluminotermicky jako slitina se
zelezem - feromolybden. Kompaktni molybden o velmi vysoké Cistoté se
pripravuje elektrolyzou eutektické taveniny NaCl, KCI a K;MoCl,.
Elektrolyzou MoO; rozpusténeho pfi teploté 1000 C v taveniné Na,P,0-,
Na,B,0, a NaCl se pfipravuje Cisty praskovy molybden.

Molybden naléza siroké uplatnéni zvlasté v metalurgii pro vyrobu specialnich
magnetickych, rychloreznych a kyselinovzdornych oceli. Vysokopevné ocele
s pfisadou molybdenu se vyuzivaji zejména ve zbrojnim pramysilu.
Molybdenové draty se pouzivaji v zarovkach jako nosiCe zhavicich vlaken a
pro vyrobu topnych odporu do elektrickych peci.

Sulfid MoS, se ve smési s grafitem nebo syntetickymi oleji pouziva jako
prumyslové plastické mazivo.

Molybdenan amonny (NH,),MoO, je dulezité analytické Cinidlo pro dukaz
kyseliny fosforeCné (molybdenova soluce).

Disilicid MoSi, slouzi k vyrobé zaruvzdorne keramiky a topnych téles.

Oxid molybdenovy MoO,; a oxid molybdenicCity MoO, se pouzivaji jako
katalyzatory nékterych organickych reakci.

Dimerni chlorid molybdenicity Mo,Cl,, se pouziva jako chlora¢ni Cinidlo v
organické chemii.

Hexakarbonyl molybdenu Mo(CO), je dulezitym Ccinidlem v chemii
organokovovych sloucenin.



Wolfram

= bily leskly kov, ktery se vyznacCuje znacnou chemickou odolnosti.
Wolfram je po chromu druhy nejtvrdSi kov a ma nejvyssSi teplotu tani ze
vSech kovu.

Za laboratorni teploty reaguje pouze s fluorem za vzniku fluoridu
wolframoveého WF:

W + 3F, - WF,
S chlorem reaguje za vzniku chloridu wolframového WCI; az za teploty nad
500 C, se sirou a selenem se sluCuje az pfri teplotach nad 800 C. S oxidem
uhelnatym reaguje praskovy wolfram jiz pfi teploté 200 C za vzniku
hexakarbonylu [W(CO)].

Kompaktni kovovy wolfram nereaguje s béznymi kyselinami, s luCavkou
kralovskou a koncentrovanou kyselinou dusicnou reaguje velmi pomalu a
pouze na svem povrchu. NejlepSim rozpoustédlem wolframu je horka smes
koncentrovanych kyselin dusicné a fluorovodikove:

W + 4HF + 2HNO; — H,[WO,F,] + 2NO + 2H,0
Velmi ochotné reaguje s alkalickymi oxidacnimi taveninami, napf. NaClO,,
Na,O, nebo KNO, za vzniku wolframan:
6W + 6NaClO; — 3Na,WO, + 2WO,; + WCl;
W + 2KNO; — K,.WO, + 2NO



S peroxidem vodiku reaguje praskovy wolfram jiz za normalni teploty:
W+ 2H,0, - WO, + 2H,0
WO, + 2H,0, - H,WO,
3H,WQO, + 2H,0, —» H,W;0,, + 4H,0

V  alkalickém  prostfedi ochotné probiha reakce  wolframu
s hexakyanozelezitany:

W + 6K;[Fe(CN)y] + BKOH — K, WO, + K, [Fe(CN)¢] + 4H,0
Wolfram je i za normalni teploty silné korodovan vodnym roztokem chloridu
zelezitého nebo amoniaku a amoniakalnimi roztoky dvoumocné medi. Pri
teploté 600 C probiha reakce wolframu s vodni parou:

W+ 2H,0 - WO, + 2H,
Pri teploté nad 400 C se wolfram snadno slu€uje se sirovodikem:
W+ 2H,S - WS, + 2H,

Ve sloucCeninach vystupuje wolfram nejCastéji v oxidacnim stupni VI obvykle
ve formé wolframant [WO,]?, méné Casto se vyskytuje jako kation W°*.
SloucCenin, ve kterych se vyskytuje Sestimocny wolfram ve formé kationu je
znamo pouze nekolik, jedna se zejmeéna o fluorid, chlorid, bromid, sulfid a
oxid. Kromé béznych oxidi WO, a WO, vytvafri také oxidy ponékud
exotickych struktur W,0O,, nebo W,;,0.



Wolfram ma silny sklon k tvorbé komplexnich aniontt (parawolframany) se
zajimavou strukturou a jeste zajimavejsimi nazvy. Postupnou kondenzaci
wolframanu v kyselém prostfedi mohou vznikat napf.
henikosaoxohydrogenhexawolframany [HW0,,],
ditetrakontaoxodihydrogendodekawolframany [H,W,,0,,]'° nebo
tetrakontaoxodihydrogendodekawolframany [H,W,,0,,]°.
Parawolframan amnonny (NH4),,[H,W,0,,]-4H,0 slouzi k pfipravé temeér
vSech dalSich sloucenin wolframu.

VAND 4D ad

hubnerit MNWO,, scheelit CaWO, a stolzit (raspit) PbWO,.

Technologie vyroby wolframu se sklada ze dvou zakladnich krokl, nejprve
probiha pomérné slozita pfiprava a rafinace kyseliny wolframove, poté
nasleduje redukce oxidu wolframového na praskovy wolfram. Vyroba
kyseliny wolframové z wolframitu, habneritu a pfibuznych rud zacina flotaci a
magnetickou separaci. Vznikly rudny koncentrat se nejprve oxidacne prazi,
prazenim se odstrani hlavni primesi siry a arsenu. Nasleduje louzeni
kyselinou sirovou, pfi kterém se odstranuji dalSi necistoty, zejména fosfor.



Dalsim krokem je taveni rudného koncentratu se sodou nebo hydroxidem
sodnym v plamenné peci pfi teploté 800-900 C. Pri alkalickém taveni
vznika rozpustny wolframan sodny:

(Fe,Mn)WO, + Na,CO; — Na,WQO, + CO, + (Fe,Mn)O,
Wolframan sodny se vylouzi vodou a podrobi se pusobeni koncentrované
kyseliny chlorovodikové za vzniku zluté srazeniny kyseliny wolframove:

Na,WQO, + 2HC| - H,WO, + 2NaCl
Technologie vyroby kyseliny wolframové ze sheelitu je podstatné jednoussi,
neni nutno pouzivat alkalické taveni, na rudny koncentrat se pusobi
koncentrovanou kyselinou chlorovodikovou, produktem je primo kyselina
wolramova:

CawoQ, + 2HCI —- H,WOQO, + CaCl,
Vysrazena surova kyselina wolframova obsahuje znacny podil Zeleza i
dalSich necistot a k ziskani Cistého oxidu wolframového se musi se
rafinovat. Obvykle se reakci s vodnym roztokem amoniaku pfipravi
parawolframan amonny (NH,),,[H,W,,0,,], ktery se Cisti frakCni
krystalizaci. Prekrystalizovany parawolframan se termickym rozkladem
prevede na Cisty oxid wolframovy:

(NH,)40[HW,,0,4,]:4H,0 — 12WO,; + 10NH; + 11H,0



Poslednim krokem pfi vyrobé wolframu je redukce Citého oxidu na praskovy
wolfram. Jako redukéni Cinidlo se pouziva vodik, uhlik nebo zinek. Redukce
oxidu wolframového vodikem probiha ve dvou stupnich:

WO, + H, - WO, + H,O

WO, + 2H, - W + 2H,0
Prvni reakce probiha v rozmezi teplot 500-700 C, druhy stupen redukce
probiha za teploty 1000-1100 C. Redukce oxidu wolframového uhlikem se
provadi v niklovych kelimcich pfi teploté 1300-1400 C, redukce praskovym
zinkem probiha v redukéni atmosféfe vodiku nebo oxidu uhelnatého pfi
teploté 800 C podle rovnice:

WO, + 3Zn — W + 3Zn0O
Vznikly oxid zineCnaty se z reakCni smesi odstrani promyvanim Kkyselinou
chlorovodikovou.

Praskovy wolfram se slinovanim ve vodikové atmosfére pfi teploté 3000 C

a kovanim prevadi na kompaktni kovovy wolfram nebo se z néj stridavym
pusobenim kyseliny chlorovodikové a hydroxidu sodného pripravuje koloidni
wolfram. Pro bézné technické vyuziti se wolfram obvykle pripravuje ve formé
slitiny se zelezem jako ferowolfram.



Pseudoslitina wolframu s chromem pfipravena matodami praskové
metalurgie slouzi k vyrobé rychloreznych oceli. Pro svou znacnou hustotu a
vhodné mechanické vlastnosti se wolfram spolu s ochuzenym uranem
pouziva ke konstrukci pribojnych protipancérovych projektili a nachazi i
dalsi rozsahle vyuziti ve zbrojni vyrobe.

Tézké slitiny na bazi wolframu se pouzivaji ke konstrukci rotord gyroskopu,
rotacnich regulatori nebo vyvazovacich prvku listu vrtulnikovych rotoru.
Hodnota koeficientu tepelné roztaznosti wolframu je velice blizka koeficientu
tepelné roztaznosti tvrzeného skla, wolfram se proto pouziva ke konstrukci
tesnéni sklo-kov ve vykonnych svetelnych zdrojich.

Wolframan barnaty BaWO, a wolframan zine¢naty ZnWQO, se pouzivaji
jako bilé pigmenty, kyselina wolframova jako zluty pigment, wolframan
sodny Na,WQO, se pouziva pro nehoflavé upravy textilu.

Wolframan vapenaty CaWO, ma luminoforni vlastnosti, pouziva se k
vyrobé zarivek.

Velmi tvrdy karbid W,C spolu s kobaltem tvori znamou tvrdou slitinu vidium.
Sulfid wolframiCity WS, je vyuzivan jako katalyzator pri hydrokrakovani a
jako prumyslové mazivo. Jako prumyslové mazivo je vyuzivan také selenid
wolframicity WSe,.



Oxid wolframovy na kiemeliné je katalyzatorem pfi vyrobé ethanolu prfimou
hydrataci ethylenu.

Karbid wolframu WC se pouziva k vyrobé obrabécich nastroju, hrott per a k
vyrobé protipancéfové munice, jako ucinny reflektor neutront se pouziva v
jaderné technice.

Fluorid wolframovy WF, je dulezitou latkou pfi vyrobé polovodicu.
Hexakarbonyl wolframu [W(CO);] se pouziva jako katalyzator polymerace
olefinu a k pokovovani keramiky.

Borid W,B; a silicid WSi, se pouzivaji jako ochranné povlaky na bfity
obrabécich nastrojli a na namahané strojni soucasti.



Vanad

ocelove Sedy, vyjimecné tvrdy kov. Vanad je prvek na vzduchu staly,
nereaguje s vodou, hydroxidy ani se zfedénymi kyselinami. Vanad je znacne
odolny proti korozivnim uc€inkim mofské vody, praskovy vanad je na
vzduchu pyroforni. Dobfe se rozpousti se v kyseliné fluorovodikové. Reakce
vanadu s kyselinou fluorovodikovou probiha za vzniku komplexni kyseliny
heptafluorovanadicné a vyvoje vodiku, reakci s horkou koncentrovanou
kyselinou vznikne komplexni kyselina trihydrogenhexafluorovanadita:
2V + 14HF — 2H,[VF,] + 5H,
2V + 12HF — 2H,[VF,] + 3H,
Vanad reaguje i s horkou koncentrovanou kyselinou dusiCnou, sirovou
a lucavkou kralovskou:
V + 6HNO; — (VO,)NO,; + 5NO, + 3H,0
V + 3H,S0, —» (VO)SO, + 250, + 3H,0
3V + 12HCI + 4HNO,; — 3VCl, + 4NO + 8H,0
S kyslikem vytvari zasadity oxid VO a amfoterni oxidy V,0,;, VO, a V.0,
s vodikem tvori hydrid se zajimavym vzorcem VH, ;,, s halogeny reaguje za
vzniku tékavych a snadno hydrolyzujicich halidu VF5, VCI,, VBr; a Vl;.



Reakci V,0O; s alkalickymi roztoky vznikaji barevné alkalicke
polyvanadiénany [V;0¢]%, [V,0.,]*, [V100,5]® a dalsi. Reakci oxidu
vanadi¢ného s kyselinami vznikaji soli vanadylu.

Vodné roztoky soli vanadu jsou obvykle ruzné zbarvené. Pestra
barevnost vodnych roztokd sloucenin vanadu je zpusobena tvorbou
barevnych hydratovanych iontd. Pro dvoumocny vanad je typicka tvorba
fialovych iontl [V(H,0)g]?*, trojmocny vanad obvykle vytvarfi zelené kationty
[V(H,0)g]**, Etyfmocny vanad tvofi modré [VO(H,0):]%*.

Pétimocny vanad v roztocich vytvari celou fadu iontu v zavislosti na pH.
V alkalickém prostiedi tvori fialové [V(O,),]*, v neutralnim prostfedi zluté
[VO,(O,),]> a v Kkyselém prostiedi cervené [VO(O,)]*. Vanadnaté
a vanadité slouceniny jsou redukcni Cinidla a snadno se oxiduji, sloucCeniny
vanadu v ox. stavech IV a V jsou stabilni.

Vanad tvori i slouCeniny ve kterych se vyskytuj v zaporném oxidacnim
stavu - vanadidy. Znamy je napr. hexakarnonylvanadid sodny Na[V(CO)g].

V pfirodé se vanad naléza ve vice nez 200 ruznych nerostech, pro
prumyslové vyuziti maji nejvétsSi vyznam tyto rudy vanadu: patronit VS,
vanadinit Pb;(VO),Cl, sulvanit 3Cu,S-V,S; karnotit K,(UO,),(VO,),-3H,0
a coulsonit FeV,0,



Vanad se nejCastéji vyrabi z odpadu pfi vyrobé Zeleza - strusky, nebo
z patronitu. Po technické ucCely se nejCastéji vyrabi slitina vanadu se
zelezem - ferovanad.

Princip vyroby vanadu ze zelezné strusky spocCiva v oxidaénim prazeni
strusky za pritomnosti Na,CO; nebo NaOH pfi teploté okolo 850 C . Vanad
tvofi rozpustny vanadiCnan sodny NaVO,, ze kterého okyselenim vznika
oxid vanadiény V,O,. Cisty vanad se vyrabi kalciotermickou redukci oxidu
vanadichneho smeési kovového vapniku a chloridu vapenatého pfri teploté
900-950 C za zvySeného tlaku (postup McKechnie - Seybair):

V,0; + 5Ca + 5CaCl, — 2V + 5Ca0-CaCl,

Pfi vyrobé vanadu z patronitu se provadi taveni rudy v plamenové peci
s prisadou tavidel. Pfi tom se specificky tézSi pfimési usadi, zatimco vanad
pfechazi do strusky, ze které se ve formé ferovanadu ziskava
aluminotermicky.

Postupuje se tak, ze se struska obsahujici vanad smisi se zrnénym
hlinikem a zelezem za pfisady tavidel (kazivce a boraxu), zahfiva se v
kelimcich nebo v Sachtové peci do Cerveného zaru a pak se smés zapali

3V,0; + 10Al — 6V +5Al,0,



Laboratorni pfiprava velmi Cistého vanadu se provadi redukci chloridu
vanaditého nebo vanadicitého vodikem nebo hydridem sodnym:
2VCl; + 3H, — 2V + 6HCI

VCl, + 2H, —» V + 4HCI

2VCl; + 3NaH — 2V + 3NaCl + 3HCI

VCl, + 2NaH — V + 2NaCl + 2HCI

Nejvétsi vyuziti nachazi vanad v metalurgii. V mnozstvi 0,1 az 0,2 % se
pridava do oceli a litiny pro zvySeni pevnosti a pruznosti. Slouzi také k vyrobé
permanentnich magnetu.

Vyznamne je pouziti oxidu V,0; jako katalyzatoru pfi vyrobé kyseliny sirové
kontaktnim zplsobem, pfi vyrobé anhydridu kyseliny ftalové oxidaci naftalenu
nebo pri vyrobé antrachinonu oxidaci antracenu.

Oxid vanadity V,0; je velmi uCinnym katalyzatorem rady hydrogenacnich
reakci.

Chlorid vanadnaty VCI, se pouziva jako silné redukcni €inidlo v organické
chemii.

Chlorid vanadity VCI,; a bromid vanadity VBr; vytvafi s vodnim roztokem
Kyseliny mekonoveé intenzivni temné Cervené zbarveni a vyuzivaji se proto
jako analyticka Cinidla k dukazu opia.



Chlorid vanadicity VCI, se jako katalyzator polymerace alkenu vyuziva v
gumarenstvi.

Fluorid vanadicny VF; se jako silné fluoracni Cinidlo pouziva v organicke
chemii.

Vanadi€énan amonny NH,/VO,; je katalyzatorem pfi vyrobé kyseliny
adipové oxidaci cyklohexanolu.

Karbid vanadu VC se pouziva k vyrobé Zaruvzdornych materialu.

Nitridy vanadu VN a V,N slouzi k povrchové upravé mechanicky
namahanych strojnich soucasti.

Siran vanadylu (2+) VOSO, a chlorid vanadylu (3+) VOCI; se pouzivaji
jako laboratorni Cinidla.

Vsechny rozpustné slouCeniny vanadu jsou jedovate.



Niob

= Sedy, stredne tvrdy kov. Niob nereaguje s alkalickymi hydroxidy ani
s mineralnimi kyselinami. Reaguje pouze pomalu s Kkyselinou
flourovodikovou, produktem reakce niobu s HF je komplexni kyselina
heptafluoroniobiéna a vodik:
2Nb + 14HF — 2H,[NbF-] + 5H,
Reakce niobu se smési koncentrovanych kyselin flurovodikové a dusi¢né
probiha za vzniku komplexni kyseliny hexafluoroniobicné:
3Nb + 18HF + 5HNO4; — 3H[NbF,] + SNO + 10H,0
Praskovy niob reaguje s roztoky alkalickych hydroxidu:
2Nb + 2NaOH + 4H,0 — 2(NaNb)O; + 5H,
Za teplot nad 500 C reaguje s taveninami alkalickych hydroxidd za vzniku
alkalickych niobi¢nanu:
4Nb + 12NaOH + 50, — 4Na;NbO, + 6H,0
Korozi vzdusnym Kkyslikem podléha teprve pri teploté nad 500 C. Za
normalni teploty se primo slucuje pouze s fluorem, za vyssich teplot reaguje
s chlorem, sirou a selenem. Ve sloucCeninach vystupuje niob nejCasteji jako
pétimocny. SloucCeniny niobu v dalSich oxidaCnich stavech nejsou prilis
rozsSirené, obvykle se jedna pouze o chloridy a oxidy.



Ze vSech znamych prvkd ma niob nejvyssi bod supravodivosti - 9,25 K, niob
je supravodic Il. typu. Jemne rozptyleny praskovy niob je explozivni
a pyroforni.

V pfirodé se niob naléza v ruznych nerostech, vzdy souasné s tantalem, v
malé mife doprovazi nékteré cinové rudy (kassiterit). NejdulezitéjSimi
mineraly niobu jsou tantalit (Mg,Fe)(Ta,Nb),O, kolumbit Fe?*Nb,O,
a fergusonit (Ce,La,Nd,Y)NbO,, ale rozhodujici vyznam pro prumyslovou

tézbu ma dnes brazilsky pyrochlor (Ca,Na),Nb,O4OH,F).

Pramyslova vyroba niobu z tantalitu se provadi spolec¢né s vyrobou tantalu.
Na rudny koncentrat se pusobi horkou smeési kyseliny fluorovodikové a
sirové, niob a tantal prechazeji do roztoku jako komplexni fluoridy H,[NbOF]
a H,[TaF,;]. Separace obou kovi se provadi frakéni krystalizaci (de
Marignacuv proces) nebo Castéji selektivni extrakci cyklohexanolem nebo
metylizobutylketonem. Z rozpoustedel se ve vodném prostiedi niob vysrazi
pridavkem fluoridu draselného jako nerozpustny oxopentafluoroniobat
draselny K,[NbOF.].



Stale vétSi vyznam dnes ziskava o mnoho jednodusSSi vyroba niobu z
pyrochloru, pri které neni nutna slozita separace tantalu. Po rozpusténi v
kyseliné fluorovodikové se z roztoku niob vylouéi pusobenim vodného
roztoku amoniaku jako nerozpustny oxid niobicny. Pyrochlor se takeé
zpracovava Krollovou metodou, tj. chloraci, pri které niob prechazi na chlorid
niobicny s jeho naslednou redukci pomoci horCiku. V minulosti se mensi
mnozstvi niobu ziskavalo také ze strusky po vyrobé cinu z nékterych druhd
asijskych cinovych rud.

Cisty kovovy niob se ziskava tavnou elektrolyzou smési K,[NbOF,] a
NaCl, redukci oxidu niobicného sodikem nebo redukci chloridu niobiéného
horCikem:

Nb,O; + 10Na — 2Nb + 5Na,O

2NDbClI; + 5Mg — 2Nb + 5MgCl,
Mezi dalSi zpusoby vyroby kovového niobu patfi redukce oxidu niobi¢éného
uhlikem, ktera se provadi pfi teploté 1600-1800 C v indukCni nebo odporovée
elektrické peci. Pracuje se za vysokého vakua. Vstupni surovinou jsou pelety
vyrobeneé slisovanim stechiometrického mnozstvi oxidu niobicného a sazi.
Jako pojivo se pouziva obvykle cukr nebo kafr. Nejprve probiha reakce:

Nb,O; + 7C — 2NbC + 5CO



Po vychlazeni se pelety s obsahem karbidu rozemelou na prasek, po
smiseni s dalSim podilem oxidu se opét peletuji. Ve vysokofrekvencni
elektrické peci pfi teploté 2100 C a ve vakuu probiha reakce:
Nb,O; + SNbC — 7Nb + 5CO

Praskovy niob se vyrabi redukci oxidu niobiéného kovovym
hor€ikem, redukci heptafluoroniobi€nanu draselného K,NbF, sodikem,
technicky niob pro legovani oceli (feroniobium) se vyrabi aluminotermickou
redukci smési oxidu niobicného a oxidu zelezitého:

Nb,O; + 5Mg — 2Nb + 5MgO
K,NbF-, + 5Na — Nb + 5NaF + 2KF
3Nb,O; + Fe,0; + 12Al — 6Nb + 2Fe + 6Al,0,

Niob je dulezitou feritotvornou pfisadou do legovanych oceli, diky své afinité
kK uhliku zabranuje vzniku karbidd chromu v oceli a tim omezuje tvorbu
mezikrystalické koroze. Niobové nerezaveéjici oceli s 0,5 - 1 % Nb jsou
zaruvzdorné a korozivzdorné a zhotovuji se z nich lopatky plynovych turbin a
proudovych motorl. Z oceli s obsahem 1 az 4 % Nb se vyrabi tvrdé brity
obrabécich nastroju. Niob je hlavni slozkou slitin po vyrobu
kardiostimulatort, kostnich implantatl, nebo kontejnerd na radioaktivni
odpad a pro vyrobu chladicich potrubi po jaderné reaktory chlazené
kapalnym sodikem nebo draslikem.



Niob a jeho slouCeniny nachazi uplatnéni zejmena ve sklarstvi.

V' malém mnozstvi se ve formé oxidu niobicného Nb,O; pfidava ke
skloviné pfi vyrobé nékterych druht optického skla.

Fluorid niobi€ény NbF;: slouzi jako katalyzator rozkladu kovovych hydridu,
vyuzivanych k usklanovani vodiku, velice tvrdy karbid niobu NbC se
pouziva k vyrobé feznych nastroju.

Nitrid niobity NbN slouzi k vyrobé detektoru fotonu a infraCerveného
zareni.

Nekteré slitiny a slouCeniny niobu se pouzivaji k vyrobe supravodivych
materialu. Mezi supravodiCe patfi napf. slitiny niobu s titanem nebo
zirkoniem. Ze slou€enin maji supravodive vilastnosti napi. Nb;Sn, Nb;AIl a
Nb,;Ge.



Tantal

= platinové Sedy, znacné tvrdy, neobycCejne tazny kov. Ma mimoradnou
chemickou odolnost, za normalni teploty reaguje pouze s fluorem, pfi
vysokych teplotach se pfimo slucuje i s chlorem a sirou.
Ve sloucCeninach vystupuje tantal témér vyhradné jako peétimocny, ze

sloucenin tantalu v nizSim mocenstvi jsou obvyklé pouze chloridy.
Kompaktni kovovy tantal se nerozpousti v zadné mineralni kyseling,
nereaguje ani s alkalickymi hydroxidy. Pomalu reaguje pouze s Kkyselinou
fluorovodikovou, produktem reakce tantalu se zredénou HF je komplexni
kyselina heptafluorotantalicna a vodik, s koncentrovanou kyselinou
fluorovodikovou tantal reaguje za vzniku komplexni  kyseliny
trihydrogenoktafluorotantali¢né:

2Ta + 14HF — 2H,[TaF-] + 5H,

2Ta + 16HF — 2H,[TaFg] + 5H,
Nejlépe se vSak rozpousti ve smési koncentrovanych kyselin fluorovodikové
a dusicné:

3Ta + 21HF + 5SHNO; — 3H,[TaF,] + 5NO + 10H,0



V prirode se tantal nachazi jako ryzi kov a v mineralech tantalit
(Fe,Mn)Ta,O,, kolumbit (Fe,Mn)(Nb,Ta),0O5 a niobit vzdy v doprovodu
niobu.

Coltan je pramyslovy nazev kolumbitu-tantalitu, matné Cerné rudy, ze které
se ziskavaji prvky niob a tantal. Coltan se ve velkych mnozstvich nachazi
v Kongu, kde se odhaduje 80 procent celosvetovych zasob.

K jeho ziskavani jsou v Kongu ruznymi ozbrojenymi skupinami vyuzivani
vesniCane, Cetné déti. Takto vytézeny coltan se Casto ze zemeé pasuje.

Pfi rafinaci se z coltanu stava teplotné odolny prasek s vysokou permitivitou.
Tantal z coltanu je dulezitou soucasti pfi vyrobé kondenzatorl, pouzivanych
pfi vyrobé malych elektronickych soucastek, zejména mobilnich telefond,
notebooku a ostatnich elektronickych pfistroju.



Vyroba tantalu a niobu se provadi dvéma zakladnimi zpUusoby, obvyklejsi je
hydrometalurgicky postup, ktery spociva v louzeni rudného koncentratu
horkou smési kyseliny flourovodikové a sirové. Méné pouzivany je
pyrometalurgicky postup, ktery se provadi tavenim rudného koncentratu s
hydroxidy alkalickych kovl, sodou nebo potasi.

V prvnim pfipadé pfechazi tantal a niob do roztokl, z nichz krystalizuji

komplexni fluoridy K,TaF,; a K,NbF,. V druhém pfipadé vznikaji alkalické
niobiCnany a tantalichany Na;NbO; a Na;TaO;, ze kterych pusobenim
kyseliny chlorovodikové vznikaji hydratované oxidy Ta,0,xH,O a
Nb,O;-xH,0.
K separaci jednotlivych kovld se v minulosti pouzival de Marignacuv
krystalizaCni postup, ktery vyuzival rozdilné rozpustnosti komplexnich
fluoridl ve vodé, v sou€asnosti se v primyslovém méfitku k oddéleni tantalu
a niobu vyuziva selektivni kapalinova extrakce do organickych rozpoustédel
nebo se k separaci obou kovu vyuziva iontomenicu.

Mensi mnozstvi tantalu se ziskava z odpadnich strusek po vyrobé cinu z
nékterych druhu asijského kasiteritu.



Kovovy tantal se ziskava elektrolyzou taveniny K,TaF,, redukci K,TaF,
sodikem, vakuovou redukci Ta,O5xH,O uhlikem za vysokych teplot nebo
Krollovou metodou redukci chloridu tantalicného horcCikem v elektricke peci:
K,TaF,; + S5Na — Ta + S5NaF + 2KF
Ta,0; + 5C — 2Ta + 5CO
2TaCl; + 5SMg — 2Ta + 5MgCl,

Tantal se pouziva k vyrobé elektrickych kondenzatoru, chirurgickych nastroju
a vlaken elektronek. V nékterych pfipadech tantal nahrazuje platinu. Slitiny
legované tantalem se pouzivaji ke konstrukci tepelné a chemicky
namahanych zarizeni pro petrochemii, spradaci trysky, plynové turbiny,
jadernou energetiku a metalurgii kova vzacnych zemin.

Smésny karbid TaC:-ZrC ma nejvysSSi teplotu tani ze vSech doposud
znamych latek ( pres 4000 °C).

Oxid tantalicny Ta,O; se pouziva jako prisada pro zvySeni indexu lomu pfi
vyrobé optického skla.

Tantalicnan lithny LiTaO; ma piezoelektrické vlastnosti a slouzi se ke
konstrukci elektromechanickych filtru s povrchovou akustickou vinou (SAW
filtr), které se pouzivaji v elektrotechnice a slouzi k vyrobé senzoru
termokamer.



Smeésné karbidy TaNbC, WTiTaC a WTiTaNbC se pouzivaji na vyrobu
feznych nastroju a k povrchové upravé zubu rypadel a pracovnich ploch
pramyslovych mlynu a drticu.

Fluorid tantalicny TaF; a chlorid tantalicny TaCl; katalyzuji alkylaCni
reakce.

Borid Ta;B, je extremné tvrdy (Vickers 30 GPa) a odolny oxidaci
a mineralnim kyselinam do teploty 700 C, pouziva se pro povrchvou upravu
tepelné a chemicky namahanych dilu. Intermetalicka slouCenina tantalu a
hliniku TaAl; slouzi k povrchové uprave zrcadel pracujicich v IR oboru
spektra.
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Stale popularngjsi je vyuziti tantalu v klenotnictvi, specialni vyuziti nachazi
tantal pfi konstrukci plastu protipancéfové munice.



Titan

= kov oceloveho vzhledu, velmi tvrdy a kfehky. Na vzduchu je titan staly, s
fluorem reaguje pfi 150 C za vzniku fluoridu titaniCitého TiF,, s chlorem
reaguje za vzniku chloridu titanicCitého TiCl, az pfi teploté 300 C, s ostatnimi
nekovy se sluCuje az za mnohem vySSich teplot. Ma znaCnou afinitu k uhliku
a kiemiku a snadno se slucCuje na karbid TiC a silicid TiSi,, s dusikem reaguje
za vzniku nitridu TiN. Dobre rozpustny je v kyseliné fluorovodikové HF za
vzniku komplexni kyseliny hexafluorotitanicité:

Ti + 6HF — H,[TiFg] + 2H,
Pomalu reaguje se zifedénymi horkymi roztoky HCI a HBr za vzniku typicky
svétlefialové zbarveného komplexu hexaaquatitanitého [Ti(H,O)g]*".

S Kkyselinou sirovou titan reaguje za vzniku komplexni Kkyseliny
trisulfatotitanicité:

Ti + 5H,S0, — H,[Ti(SO,);] + 250, + 4H,0
S kyslikem tvofi oxid titanity Ti,O4 a titaniCity TiO,. Hydroxid titanity Ti(OH), je
slaba zasada a reaguje s kyselinami za vzniku titanité soli:
2Ti(OH); + 3H,50, — Ti,(SO,); + 6H,0
Naproti tomu hydroxid titaniCity Ti(OH), je vyrazné amfoterni, s hydroxidy
alkalickych kovu reaguje za vzniku alkalickych hexahydroxytitani€itanu:
Ti(OH), + 2NaOH — Na,[Ti(OH)g].



Naproti tomu hydroxid titaniCity Ti(OH), je vyrazné amfoterni, s hydroxidy
alkalickych kovu reaguje za vzniku alkalickych hexahydroxytitaniCitanu:
Ti(OH), + 2NaOH — Na,[Ti(OH)g]
S kyselinami reaguje za vzniku soli titanylu, s nadbytkem kyseliny tvofi
komplexni kyselinu disulfatotitanylu nebo kyselinu trisulfatotitanicitou:
Ti(OH), + H,SO, — TiIOSO, + 3H,0

Ti(OH), + 2H,S0, — H,[TIO(SO,),] + 2H,0

Ti(OH), + 3H,S0, — H,[Ti(SO,);] + 4H,0
Patri mezi neuslechtilé kovy a snadno vytesnuje uslechtilé kovy z jejich soli.
Titan ma znacny sklon k tvorbé komplexnich slouCenin, ve kterych vystupuje
obvykle s koordinaCcnim Cislem 6, méné Casto 4. Ve slouCeninach se titan
vyskytuje nejCasteji jako Ctyrmocny, slouCeniny trojmocneho titanu jsou
podstatné meéne rozsirené, slouCenin dvoumocného titanu existuje pouze
nekolik, napr. oxid titanaty TiO a nestabilni halogenidy TiCl,, TiBr,, Til,.
SlouCeniny titanu v oxidacnich stavech +IlI a +Ill byvaji obvykle zbarvené
flalové Ci zelene, slouCeniny cCtyfrmocného titanu jsou vétSinou bilé Ci
bezbarvé. Komplexni slou¢eniny mivaji rizna zbarveni.
V pfirodé se titan vyskytuje znacné rozptylen, byva obsazen témer v kazde

A oD ad

rutil (anatas, brookit) TiO,, perovskit CaTiO, a titanit CaTiSiO..



Prumyslova vyroba titanu se provadi pomérné slozZitym, znacné energeticky
narocnym procesem z chloridu TiCl, redukci roztavenym horéikem nebo
sodikem (Krolluv proces vyroby titanu) nebo aluminotermicky. Chlorid
titanicity potfebny pro Krolllv proces se pripravuje chloraci rutilu nebo
iImenitu.

Pokud je surovinou rutil TiO,, je postup jednoduchy, ruda se smisi s uhlim
v poméru 3:1, briketuje se a poté kalcinuje v redukéni atmosfére pfi teploté
700 C. Vlastni chlorace se provadi v elektricky vytapéné Sachtové peci pfi
teploté 800-1200 C, prubéh chlorace znazorfuji rovnice:

TiO, + 2Cl, + 2C — TiCl, + 2CO
TiO, + 4Cl, + 2C — TiCl, + 2COCl,
Chlorid titaniCity vznika v parach a poté kondenzuje jako nazloutla kapalina.
Pred vlastnim Krollovym procesem se chemicky Cisti a destiluje.

Jestlize se pouzije ilmenit FeTiO5, musi se nejprve provést jeho selektivni
redukce v obloukové peci na surové zelezo, titan tvofi snadno
chlorovatelny karbid, ktery prejde do strusky. Pokud se redukce ilmenitu
provadi za pridavku vzduchu nebo amoniaku, prechazi titan do snadno
chlorovatelného nitridu. Pribéh redukce ilmenitu zachycuji rovnice:

FeTiO; +4C — TiC + Fe + 3CO
2FeTiO; + 6C + N, — 2TIiN + 2Fe + 6CO



Chlorace karbidu a nitridu vzniklych redukci ilmenitu potom probiha podle
rovnic:

TiC + 2Cl, + 20, — TiCl, + CO

TiN + 2CI, + 72 O, — TiCl, + NO
Krollav proces probiha pfi teplotach 850 - 900 C v Zeleznych nadobach v
ochranné atmosfére helia nebo argonu. Prubéh redukce chloridu titanicitého
hofCikem vyjadruje rovnice:

TiCl, + 2Mg — Ti + 2MgCl,

Produktem je houbovity titan, ktery se usazuje na sténach kelimku.
Nezreagovany horCik a vznikly chlorid horeCnaty se odstrani promyvanim
kyselinou chlorovodikovou nebo vakuovou destilaci. Titanova houba se slisuje
do tvaru elektrody, ktera se pretavuje v elektrické obloukové peci na
kompaktni kov.

Modifikaci pluvodniho Krollova postupu je Maddexuv-Eastwoodllv postup,
ktery spocCiva v redukci plynného chloridu titaniCitého kapalnym horCikem za
zvySeneho tlaku. Produktem je suspenze kovového titanu v taveniné chloridu
horeCnatého. Suspenze z redukCni pece kontinualné odtéka do elektricke
pece, kde dojde k odpareni nezreagovaného horCiku a chloridu hofeCnatého.
Pro nékteré ucely se pouziva slitina titanu se zelezem - ferotitan. Ferotitan se
vyrabi redukci rutilu a zelezné rudy uhlim.



Ve stadiu poloprovoznich zkousek je velice perspektivhi a levna vyroba
titanu elektrolytickou redukci. Tento postup je po svém objeviteli prof. Frayovi
pojmenovan jako Fraylv proces vyroby titanu (FFC proces). Elektrolyzuji
se pelety TiO,, elektrolytem je tavenina CaCl,, katoda i anoda jsou z grafitu.
Pracuje se s napétim 2,8-3,2 V za teploty 950-1000 C v inertni atmosfére.
Redukcnim Cinidlem je vapnik vznikajici na katodé. Elektrokalciotermicka
redukce oxidu titaniCiteho probiha v nekolika stupnich, pri kterych jako
meziprodukty postupné vznikaji oxidy Ti;Os, Ti,O5 a TiO.

Elektrolyzér pro elektrolytickou redukci tvori sklonéna lezata nadoba.
Grafitova anoda tvofi viko a katoda dno elektrolyzéru. Do Sikmé mezery mezi
elektrodami se kontinualné davkuji valcovité pelety TiO, o priméru 5-10 mm
miste nadoby se hromadi pelety vyredukovaného titanu, které se
mechanickym dopravnikem nepretrzite odstranuiji.

Vyhodou FFC procesu je zejména rychlost a jednoduchost celého postupu.
Stejnym zpusobem se pokusné podafilo vyredukovat pfislusné kovy i z
Cr,03, Nb,O;, ZrO,, Ta,0;, WO,, CeO,. FFC procesem se také se podafrilo
pripravit nékolik zajimavych intermetalickych slouCenin, napr. TiNi, TiAl;,
Ni;Al, TiNb, TizAl,V, Ni,MnGa.



Byly vyvinuty i dalsi alternativni technologie vyroby titanu, napr. redukce
chloridu titaniCitého vodikem, termicky vakuovy rozklad chloridu titanitého
TiCl; na prvky, tavna elektrolyza K,[TiFg] nebo redukce TiO, hydridem
vapenatym.

Titan se pouziva zejmeéna jako prisada do specialnich slitin. Pridavek titanu
podstatnym zpusobem ovliviiuje jejich mechanické vlastnosti. Slitiny titanu
nalézaji rozsahlé vyuziti jako konstrukCni material zejména ve zbrojni vyrobé
nebo v chemickém primyslu. Spoleéné s borem je dulezitou legurou
hlinikovych slitin, do kterych se pridava pro zjemneni struktury.

Ze slouCenin titanu ma nejvétsi vyuziti oxid titanicity TiO,, ktery se pod

nazvem titanova béloba pouziva jako vydatny bily pigment v fadé aplikaci.
Pod oznacenim E 171 se pouziva jako potravinarské barvivo k barveni

zvykacCek, mléka, zelé, dzemu a krmiv pro zvirata. DalSi vyuziti naléza jako
kalivo pfi pfipravé keramickych glazur.
Vyroba titanové béloby se muze provadét spalovanim cistého chloridu
titaniCiteho v proudu kysliku pfi teplotach 900-1400 C nebo rozkladem
iImenitu pomoci kyseliny sirové a naslednou hydrolyzou vzniklého sulfatu
titanylu.



Rozklad ilmenitu kyselinou sirovou a hydrolyzu titanylsulfatu popisuji rovnice:
FeTiO; + 2H,S0, — (TiO)SO, + FeSO, + 2H,0

Chlorid titani€ity TiCl, se pouziva v pyrotechnice jako naplh dymovnic - pfi
styku se vzdusnou vlhkosti snadno hydrolyzuje za vzniku bilého dymu TiO, a
HCI. Ve smési s organokovovou slou€eninou hliniku triethylaluminium
(C,Hs);Al se jako Zieglertv-Nattuv katalyzator pouziva k iontové katalyze
beztlaké polymerace alkend.

Velmi tvrdy nitrid titanu TiN, a diborid titanu TiB, se pouzivaji jako brusivo
a k povrchové upravé bfitl obrabécich nastroju.

polypropylenu, hexafluorotitani€itan sodny Na,[TiF;] slouzi jako mofridlo pfi
barveni tkanin,

siran titanity Ti,(SO,); se pouziva jako analytickeé Cinidlo pro stanoveni latek
oxidacCni povahy - titanometrie.

Karbid titanu TiC slouzi k vyrobé zaruvzdorné keramiky.

Disulfid TiS, se pouziva k vyrobé katod do nékterych typu lithiovych bateriii,
disilicid TiSi, slouzi k vyrobé polovodicu.

Ti

=

Titanocen je silné oxidovadlo.


https://de.wikipedia.org/wiki/Datei:Titanocen-monomer.png

Fotokatalyza

je proces chemického rozkladu latek za pritomnosti fotokatalyzatoru a
svételného zareni. Principialné vychazi z fotolyzy, pfirozeného rozkladu
nékterych latek pusobenim svétla, urychlené pfitomnosti fotokatalyzatoru.
Primarné vznikly volny par elektron-dira a hydroxylové radikaly sekundarnée
vznikajici kontaktem excitované molekuly fotokatalyzatoru a vodni pary
rozkladaji pritomné organicke a anorganické substance.

Mezi latky rozlozitelné fotokatalyzou patfi napf. oxidy dusiku (NO,), oxidy
siry (SO,), oxid uhelnaty (CO), ozon (O,), Cpavek (NH,), sirovodik (H,S),
chlorované uhlovodiky (napfr. CH,CI,, CHCI,, CCl,, C,HClI;, C,Cl,), dioxiny,
chlorbenzen, chlorfenol, jednoduché uhlovodiky (napf. CH;OH, C,H;OH,
CH,COOH, CH,, C,H,, C;Hg, C,H,, C;H;), aromatické uhlovodiky (benzen,
fenol, toluen, etylbenzen, o-xylen), pesticidy (Tradimefon, Primicarb,
Asulam, Diazinon, MPMC, atrazin) a také bakterie, viry, houby nebo Castice
mikroprachu. KonecCnym produktem pak byvaji bézné a stabilni slouCeniny.

NejCastéji je jako katalyzator pouzivan nanokrystalicky oxid titanicity TiO,
(pouze ve formé&€ anatasu), ktery je aktivovan UV-A zarenim.




Zirkonium

= znam ve dvou formach. Lesklé kovové zirkonium a Cerné praskové
zirkonium, které je pyroforni. Jsou znamy dvé krystalografické modifikace,
Sesterecné a-Zr prechazi pfi 867 C na kubické B-Zr.

Zirkonium je odolné vuci vodé i alkalickym hydroxidim. Dobfe se rozpousti
ve zfedéné i koncentrované kyseliné fluorovodikové a lu€avce kralovskeé:
Zr + 4HF + H,0 — H,[ZrOF,] + 2H,
Zr + 6HF — H,[ZrF¢] + 2H,
3Zr + 6HCI + 4HNO; — [Zr;Cl;(OH)]Cl; + 4NO + 2H,0
Reakce zirkonia s koncentrovanou kyselinou sirovou probiha zvolna:
Zr + 4H,S0, — H,[Zr(SO,),0] + 250, + 3H,0
Pri teploté nad 300 C reaguje s vodni parou za vzniku oxidu zirkonicitého
ZrO, a malého mnozstvi hydridu ZrH,. S dusikem reaguje az pfi teploté
800 C za vzniku zlutého nitridu ZrN. Se sirou se pfimo slucCuje az za teplot
300-650 C. S halogeny reaguje praskové zirkonium pfi teplote od 300 C za
vzniku halogenidu typu ZrX,.

Ve slouCeninach vystupuje zirkonium témer vyhradne jako Ctyrmocne, ze
slouCenin trojmocného zirkonia je znam chlorid zirkonity ZrCl, a bromid
zirkonity ZrBr;, ze sloucenin dvoumocneho zikonia je znam chlorid zirkonaty
ZrCl, a oxid zirkonaty ZrO.



Praskové zirkonium ma schopnost pohlcovat velké mnozstvi vodiku a tvori s
nim hydridy ZrH, ZrH, a ZrH,.

Chemické i fyzikalni vlastnosti zirkonia i vSech jeho slouCenin jsou témér
naprosto identické s vlastnostmi hafnia.

V pfirodé se zirkonium naléza vzdy v doprovodu hafnia v rdznych
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nerosty zirkonia jsou zirkon ZrSiO, a baddeleyit ZrO.,.

Vyroba zirkonia se provadi podobné jako vyroba titanu redukci chloridu
zirkonicitého ZrCl, roztavenym hoicCikem - KrollGv proces vyroby kovu.
Chlorid zirkoniCity potfebny pro Krolliv proces se z baddeleitu ZrO,
pripravuje primou chloraci briket rudy slisovanych s uhlim v sachtove peci
vyhrivané z vnéjsku na teplotu 900 C. Chlorace baddeleitu probiha ve dvou
stupnich a je znazornéna rovnicemi:
ZrO, + 2Cl, + 2C — ZrCl, + 2CO

ZrO, + 4Cl, + 2C — ZrCl, + 2COCl,
Pokud je jako surovina pouzit koncentrat ziskany ze zirkonu ZrSiO,, provadi
se nejprve jeho redukce koksem v obloukové peci pri teploté nad 1000 C,
kfemik vytéka ve formé kfemicCitého uletu a zirkonium pfechazi do snadno
chlorovatelného nitridu. Chlorace nitridu je snadna a provadi se oddélené
v chloracnim reaktoru jiz za teploty okolo 400 C.



Pred redukci se chlorid zirkoniCity rafinuje sublimaci, pri ni dojde k separaci
chloridu hafniciteho HfCl,, ktery se oddelene zpracovava na kovove
hafnium. Vlastni redukce chloridu zirkoniCitétho se provadi roztavenym
horcCikem pri teploté 800 C v atmosfere argonu nebo helia. Nezreagovany
hofCik a vznikly chlorid horeCnaty se oddeéli vakuovou sublimaci pfi teploté
nad 825 C nebo promyvanim kyselinou chlorovodikovou.

Produktem redukce je houbovité zirkonium, které se do podoby
kompaktnino kovu prevadi slisovanim do tvaru elektrody a naslednym
pfetavenim v elektrické obloukové peci. Prabéh redukce chloridu
zirkonicitého horcCikem znazornuje rovnice:

ZrCl, + 2Mg — Zr + 2MgCl,

Praskove zirkonium se takeé vyrabi redukci hexafluorozirkonicitanu
draselného K,ZrF; sodikem nebo draslikem pfi teploté 800 C v inertni
atmosféfe. Prubéh redukce hexafluorozirkoniCitanu alkalickymi kovy
vyjadruji rovnice:

K, ZrFs + 4Na — Zr + 2KF + 4NaF
K, ZrFg + 4K — Zr + 6KF
Po redukci se fluoridy od zirkonia odstrani promyvanim zfedénou kyselinou
chlorovodikovou.



Velmi Cisté zirkonium pro specialni ucely se ziskava rafinaci Van Arkelovou
a De Boerovou metodou, ktera se zaklada na tepelném rozkladu jodidu
zirkoniCitého Zrl, na zhaveném zirkoniovém vlakneé pri teplotach okolo
1300 C. Timto zpusobem se ziskava kujné a tazné zirkonium, které je
mozno tvaret i za studena. Pokusna vyroba zirkonia se provadi Frayovym
procesem, ktery je blize popsan pri vyrobé titanu.

Praktické vyuziti zirkonia a jeho sloucCenin je pomérné znacne.

Kovové zirkonium se pouziva zejména pro vyrobu tézkotavitelnych slitin
(tryskoveé motory, lopatky plynovych turbin, pancérovani vojenské techniky) a
supravodivych magnett. Zirkonium velmi malo absorbuje volné neutrony,
pouziva se proto k vyrobé ochrannych potahu palivovych élanka vodou
chlazenych jadernych reaktoru.

Slitiny zirkonia s nazvem Zircaloy jsou nezbytnym materialem pro
konstrukce jadernych zarizeni.

Pyrofornich vlastnosti praskového zirkonia ve smési s dusiChanem
zirkoniCitym Zr(NO,), se vyuziva pfi vyrobé zapalné munice. Zirkonium i
nékteré jeho slouCeniny se pouzivaji jako katalyzatory rady
hydrogenacnich, aminacCnich, izomeracnich a oxidacCnich reakci. Zirkoniem
legované wolframové elektrody se pouzivaji ke svarovani slitin hliniku
stfridavym proudem.



Mezi nejdulezitéjSi slouCeniny zirkonia patfi oxid zirkoniCity ZrO,, ktery se
pouziva jako bily pigment, zaruvzdorny material, jako kontrastni latka v
rentgenologii, k vyrobé biokeramiky a je soucasti keramickych glazur
(glazura ultrox obsahuje 65 % ZrO,, glazura zirkopax az 67 %).

Velmi tvrdy karbid zirkonia ZrC se pouziva jako brusny material. Jesté vysSi
tvrdost nez karbid vykazuje borid ZrB,, a silicid ZrSi,.

Dusic¢nan zirkonylu ZrO(NO,), a chlorid zirkonylu ZrOCl, se pouzivaji
v analytické chemii k odstranovani kyseliny fosfore¢né.

Fluorid zirkoni€ity ZrF, se vyuziva ke katalyze rozkladu hydridd horciku,
které se slouzi jako zasobniky vodiku.



Hafnium

= velmi leskly, kujny a tazny kov. Praskové hafnium je pyroforni. Ve
sloueninach vystupuje hafnium témeér vzdy jako Ctyrmocné, redukce na
trojmocné nebo dvoumocné hafnium je znacné obtizna. Ze sloucCenin dvou
a trojmocného hafnia byly pfipraveny pouze Cerny bromid hafnaty HfBr,
a modry bromid hafnity HfBr;.
Pri teploté pres 700 C reaguje s vodikem za vzniku hydridu HfH, ge.
Hafnium je dobfe rozpustné v koncentrované i zfedéné kyseliné
fluorovodikové:
Hf + 6HF — H,[HfF;] + 2H,
Hf + 4HF + H,0O — H,[HfOF,] + 2H,
Reakce hafnia s koncentrovanou kyselinou sirovou a luavkou kralovskou
probihaji zvolna:
Hf + 4H,50, — H,[Hf(SO,),0] + 250, + 3H,0
3Hf + 6HCI + 4HNO; — [Hf;Cl;(OH)g]Cl; + 4NO + 2H,0

Pri teploté nad 300 C reaguje s vodni parou za vzniku oxidu hafniCitého HfO,
a malého mnozstvi hydridu HfH,.

Chemické i fyzikalni vlastnosti hafnia i vSech jeho slouCenin se zcela
podobaji vlastnostem zirkonia a jeho slouCenin. Vzajemna podobnost dvojice
hafnium - zirkonium je nejvétsi v celé periodické soustaveé.



V prirodé se hafnium naléza vzdy v pritomnosti zirkonia. Jediny znamy
samostatny mineral hafnia je vzacny nerost hafnon HfSiO,, vétSina hafnia se
vyskytuje jako izomorfni pfimés v nerostech zirkonia, napf. v zirkonu ZrSiO,,
allendeitu Sc,Zr;0,, nebo lakargitu CaZrO,.

Vyroba hafnia se provadéla rekrystalizaci podvojnych fluoridi ziskanych z
odpadnich produktt po rafinaci zirkonia. V sou€asnosti se hafnium oddéluje
selektivni extrakci nebo pomoci iontoméni¢u. Primyslova vyroba hafnia se
nejcastéji provadi Krollovou metodou:
HfO, + 2Cl, + 2C — HfCl, + 2CO
HfCl, + 2Mg — Hf + 2MgCl,

Laboratorni pfiprava Cistého kovového hafnia se provadi tepelnym rozkladem
jodidu hafni€itého Hfl, pomoci rozzhaveného wolframového vlakna.

Hafnium se vyznacuje velmi silnou absorpci termickych neutront a pouziva
se k vyrobé regulacnich ty¢i do jadernych reaktoru ponorek.

Slitiny hafnia s titanem, tantalem a niobem se vyuzivaji ke konstrukci
tepelné namahanych soucasti proudovych a raketovych motoru. Hafnium se
pouziva k vyrobe elektrod pro svarovani mekké oceli v ochranné atmosfére
argonu nebo oxidu uhliCiteho.



Oxid hafnicity HfO, se pouziva k vyrobé Zzaruvzdorného skla a spolecné
s HfSION a HfSiO k vyrobé pokroCilych pocitacovych Cipu, kde slouzi jako
dielektrikum.

Karbid hafnia HfC ma teplotu tani 3890 C a spolecné s nitridem hafnia se
pouziva ke konstrukci tepelné namahanych trysek plazmovych hofaklu a
proudovych motoru.

Fluorid hafnicity je slozkou specialnich skel pro vyrobu optickych viaken a
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Metastabilni izotop '78MHf byl v letech 1998-2004 objektem vojenského
vyzkumu jako perspektivni material pro konstrukci jadernych zbrani nové
generace.



Skandium

je tazny, bily, neusSlechtily kov s charakteristickym Zzlutym nadechem.
Vyskytuje se ve dvou alotropickych modifikacich, hexagonalni a-Sc prechazi
pfi teploté 1335 C na kubické B-Sc.

Skadium je znacné reaktivni prvek. Vysoka reaktivita je zpUsobena
nestabilni elektronovou konfiguraci, skandium je prvnim prvkem 4. periody,
ktery ma obsazen orbital d a velice ochotné tedy uvolnuje 3 elektrony za
tvorby bezbarvého, diamagnetického kationu Sc3*. S vodou reaguje za
vzniku oxidu skanditého. Pfi zahrati na teplotu 200 C hofi na vzduchu za
vzniku oxidu Sc,03, s chlorem se pfimo sluCuje na chlorid ScCl; pfi teploté
400 C, s dusikem reaguje za vzniku nitridu ScN az za teplot okolo 800 C.
Skandium velmi ochotné reaguje jiz za teploty okolo 100 C s oxidem
dusiCitym za vzniku dusicnanu skanditého Sc(NO;),.

Dobfe se rozpousti v beznych mineralnich i nékterych organickych
kyselinach za vzniku skandité soli a vyvoje vodiku. Skadité soli silnych
kyselin byvaji velmi dobre rozpustné ve vodeé, soli slabych kyselin jsou
Spatné rozpustné. Reakce s velmi zfedénou kyselinou dusi¢nou probiha bez
vzniku vodiku:

8Sc + 30HNO, — 8Sc(NO,), + 3NH,NO, + 9H,0



Ve sloucCeninach, kterych tvori celou radu, vystupuje skandium témer
vyhradné v oxidaénim stavu +lll jako kation skandity Sc3*, za urcitych
podminek tvofi také skanditany [ScO,]- nebo diskanditany [Sc,0,]%. VétSina
rozpustnych slouCenin skandia snadno podléha hydrolyze. Slouceniny
skandia v jinych oxidaCnich stavech jsou vzacné a nemaji zvlastni prakticky
vyznam, v ox. stavu | se vyskytuje ve formé chloridu skandného ScCl, v ox.
stavu Il se vyskytuje ve formé sulfidu skandnatého ScS.

Diky malému iontovému poloméru ma ze vSech prvka IIl.B skupiny
nejsilngjSi sklon k tvorbé komplexnich slouCenin, ve kterych se vyskytuje
s koordinacnim Cislem 6, bézné jsou napf. hexafluoroskanditany [ScFg]*
nebo hexahydroxoskanditany [Sc(OH)g]*.

Vlastnosti vétsiny sloucenin skandia se podobaji vlastnostem sloucenin
lanthanu, neékteré slouCeniny skandia se vsak svym chovanim vice blizi
vlastnostem sloucenin vapniku nebo hliniku.

Od ostatnich kovu skupiny |lI.B se skandium odliSuje nékolika vlastnostmi.
Hydroxid skandity Sc(OH); vykazuje amfoterni vlastnosti, na rozdil od
hydroxidl ostatnich prvku téze skupiny, které jsou alkalické. Termickym
rozkladem hydratovaného chloridu skanditého vznika oxid skandity,
termickym rozkladem chloridi dalSich kovu téze skupiny vznikaji oxid-
chloridy typu MOCI.



S nékterymi nekovy tvori skandium vedle béznych valencCnich sloucCenin také
slouCeniny nestechiometrického slozeni, napr. s kfemikem tvori skandium
silicid ScSi,, ktery se vice podoba intermetalickym slouCeninam. Také s
chlorem tvofri radu sloucenin nestechiometrického slozeni, napf. Sc,Cl,, nebo
Sc:Clg. S vyjimkou vanadu, chromu, hafnia a tantalu se skandium pfimo
sluCuje se vsSemi ostatnimi kovy za vzniku intermetalickych sloucenin
rozmanitého slozeni.

V prirodé se skandium vyskytuje velmi vzacné v monazitovych piscich,
vétSinou v doprovodu lanthanu a yttria.

Vyroba skandia se provadi elektrolyzou taveniny ScCl;. Chlorid skandity,

nutny pro elektrolyzu, se pfipravuje chloraci oxidu skaditého pomoci smesi

Cl, a S,Cl, pfi teploté 800 C nebo Castéji pusobenim CCI, pfi teploté 750 C:
25¢,0, + 3CCl, — 4ScCl,; + 3CO,

V minulosti se pouzivala i pfima chlorace pusobenim plynného chloru na

smes oxidu skanditého a koksu. Reakce probihala pri teplotach nad 1200 C:
Sc,0,4 + 3C + 3Cl, — 2ScCl; + 3CO

Praktické vyuziti skandia je doposud velmi omezené. Skandium se pouziva
jako mikrolegovaci pfisada do vysoce pevnych a lehkych slitin pro uzce
specializované (vojenskeé, kosmicke) ucely.



Slitiny legované skandiem se vyznacuji nizkou hustotou, dobrou svaritelnosti
a definovanymi pevnostnimi i unavovymi vlastnostmi. Obvyklymi typy slitin
jsou Al-Li-Sc, Al-Mg-Sc nebo Al-Zr-Sc. Nejvétsi podil skandia ve formé lehké
slitiny byl pouzit pfi konstrukci sovétské stihacky MIG-29. V civilnim letectvi
byly slitiny legované skandiem vyuzity pfi konstrukci letounu Airbus A-350.

SlouCeniny skandia se vyuzivaji k vyrobé specialnich skel a Zaruvzdornych
materiald.

Jodid skandity Scl; se pfidava do rtutovych vybojek pro upravu barvy jejich
svetla.

Siran skandity Sc,(SO,); se pouziva jako mofidlo na osivo kukufice
a hrachu.

Karbid Sc,;C,,, ktery se vyznaCuje mimoradnou tvrdosti (56 GPa), ktera ho
radi na treti misto mezi nejtvrdsi materialy, hned za diamant a kubicky nitrid
boru. Karbid skandia velmi snadno hydrolyzuje za vzniku vodiku a allylenu
(propin), coz jeho praktické vyuziti znacné komplikuje.

Borid skandia ScB,, vykazuje negativni hodnotu tepelné roztaznosti, pfi
zahrivani se tedy jeho objem zmensuje.

Radioaktivni izotop 46Sc (T,, = 83 dni) se pouziva jako znackovaci latka pfi
sledovani petrochemickych a metalurgickych procesu.



Yttrium

= stribfité bily, meékky a kujny kov. Existuji dvé krystalické modifikace,

Sesterecné a-Y prechazi pfi teploté 1480 C na kubické [3-Y.
Kompaktni kovové yttrium je na vzduchu stalé, dobfe se rozpousti ve
zredénych mineralnich kyselinach, kyseliné octové a Stavelové za vzniku
yttrité soli a vyvoje vodiku:
2Y + 6HCI — 2YClI; + 3H,
Reakce yttria se zfedénou kyselinou dusicnhou probiha bez vyvoje vodiku:
8Y + 30HNO; — 8Y(NO;); + 3NH,NO,; + 9H,0
S vodou reaguije jiz za laboratorni teploty za vzniku hydroxidu yttritého:
2Y + 6H,0 — 2Y(OH); + 3H,

Pri zahfati na teplotu 470 C na vzduchu hofi Cervenym plamenem,
v atmosfére chloru se vzniti jiz pri teploté 200 C za vzniku chloridu yttritého
YCl;. Pri teploté okolo 700 C reaguje s dusikem za vzniku nitridu YN, s
amoniakem reaguje za vzniku nitridu jiz pri teploté 450 C. Praskové yttrium
velmi rychle podléha samovolné oxidaci a ochotné reaguje i s oxidy dusiku za
vzniku dusiCnanu yttrittho Y(NO,),. Za vysokeé teploty se pfimo sluCuje s
borem za vzniku velké fady boridu, napf. YB,, YB, nebo YBg, existuji i boridy
yttria YB,5 nebo YBg;.



Chemické vlastnosti yttria i jeho slouCenin se nejvice podobaji vlastnostem
lanthanu a jeho sloucCenin. Ve sloucCeninach vystupuje v oxidacnim stupni lll
jako bezbarvy kation Y3*. S nékterymi nekovy tvofi yttrium také slouceniny
nestechiometrické povahy, napft. silicid YSi,, s uhlikem tvofi acetylid YC, ve
kterém vystupuje jako formalné dvoumocné.

Kovové yttrium a jeho nekteré slouCeniny vykazuji supravodivé vlastnosti
jiz pfi relativne vysokych teplotach. Yttrium je supravodic I. typu.

V pfirodé se yttrium naléza velmi vzacné a pouze ve formé svych
slouCenin, Casto v doprovodu skandia, lanthanu, ceru a dalsSich, zejména
téZSich lanthanoidu. Relativhé vysoky obsah yttria byl zjiStén v horninach na
Mesici.

Vyroba yttria se provadi louzenim lanthanoidovych rud smeési mineralnich
kyselin s naslednou separaci yttria pomoci chromatografické iontove
vymeény. PUsobenim kyseliny Stavelové vznikaji Stavelany, jejich oxidacnim
prazenim vznikne oxid yttrity Y,O,, ktery se pusobenim kyseliny
fluorovodikové prevede na fluorid yttrity YF5, ze ktereho se kovové houbovité
yttrium vyredukuje v elektrické peci vapnikem nebo draslikem:
2YF, + 3Ca — 2Y + 3CaF,
YF; + 3K — Y + 3KF



Praktické vyuziti naléza ytrium dopované europiem nebo terbiem jako
soucast Cervenych luminoford barevnych obrazovek. V metalurgii se yttrium
pouziva jako slozka kujné litiny a lehkych slitin, pridavek yttria podstatnym
zpusobem zvysSuje pevnost slitin hliniku a hofciku a jako deoxidacni €inidlo
pfi vyrobé titanu, vanadu a dalSich nezeleznych kovu. Pouziva se jako
legujici prisada pro zjemneéni struktury slitin chromu, molybdenu a zirkonia.
Kovove yttrium i nékteré jeho slouCeniny se pouzivaji jako katalyzatory pfi
polymeraci ethylenu.

Oxid yttrity je soucCasti elektrolytt ve vysokoteplotnich kysliko-
uhlovodikovych palivovych €lancich MCFC (Molten Carbonate Fuel Cell)
nebo SOFC (Solid Oxide Fuel Cell). Oxid Y,0O, se pouziva ve sklarstvi pro
upravu bodu tani a soucCinitele tepelné roztaznosti skla a k vyrobée
supravodicu YBCO (yttrium, baryum, oxid médnaty).

Oxidy Y;Fe:O,, a Y;Al;O0,, se jako umelé granaty pouzivaly jako levna
nahrada diamantu, diky své schopnosti ucinné pohicovat nékteré slozky
mikrovinného zafeni se dnes pouZzivaji ke konstrukci ochrannych kryt
radaru.

Fluorid yttrity YF; se pouziva pro povrchovou upravu keramiky.
Vanadi€nan yttrity YVO, slouzi k vyrobé polarizacnich hranolu a vyuziva se
jako luminofor ve vysokotlakych rtutovych vybojkach.



Wolframan draselno-yttrity KY(WO,), dopovany ytterbiem se pouziva ke
konstrukci zesilovacu femtosekundovych pulsnich laser.

Radioaktivni izotop °°Y se vyuziva jako zafi¢ v mediciné.



Lanthan

= bily, mékky a tazny kov. Vyskytuje se ve tfech alotropickych modifikacich,
hexagonalni a-La pfechazi pfi teploté 310 C na kubicky B-La a pfi teploté nad
861 C na y-La. Lanthan je supravodicC I. typu.

Lanthan se na suchém vzduchu pomalu pokryva modrou vrstvou oxidu
La,O,;, ve vlhkém prostredi se rychle pokryje vrstvou bilého hydroxidu. Se
studenou vodou reaguje kompaktni kovovy lanthan velmi pomalu, s horkou
vodou reaguje prudce za vzniku oxidu lanthanitého La,O5; a vodiku, dalSi
reakci oxidu s vodou vznika hydroxid lathanity La(OH); :

2La + 3H,0 — La,04 + 3H,

La,O; + 3H,0 — 2La(OH),
Pfi zahrati na teplotu 450 C na vzduchu shofi za vzniku oxidu a nitridu:

4La + 30, — 2La,0,
2La + N, — 2LaN

Reakce lanthanu se zredenymi kyselinami probihaji za vyvoje vodiku,
s kyselinou dusiCnou reaguje bez vyvoje vodiku:

2La + 6HCI — 2LaCl; + 3H,

8La + 30HNO,; — 8La(NO;); + 3NH,NO,; + 9H,0

Pri teplotée 100 C reaguje s halogeny, se sirou se sluCuje az pri teploté nad
600 C.



Od ostatnich prvkd skupiny IlI.B se lanthan odliSuje zejména chovanim oxidu
lanthaniteho, ktery silne exotermne reaguje s vodou za vzniku hydroxidu.
Oxidy ostatnich prvku této skupiny s vodou nereaguiji.

Kromé hliniku tvori lanthan intermetalické slouCeniny i s jinymi kovy, napr.
MggLa, MgLa,, La,Tl, LaCu,, LaZn, LaCd, LaAu; a radu dalSich. S borem,
sirou, kiemikem a selenem tvori lanthan vedle béznych valencnich sloucenin
také sloucCeniny nestechiometrického slozeni - LaBg, LaS,, LaSi,, LaSe,.
Lanthan tvori Cetné soli, vystupuje v nich vzdy v oxidacnim CcCisle lIl.
Chemické vlastnosti lanthanitych soli se podobaji chemickym vlastnostem
hlinitych soli. Lathanité soli silnych kyselin byvaji obvykle dobre rozpustné ve
vode, rozpustnost lanthanitych soli slabych kyselin je vétSinou podstatné
nizSi. Vodne roztoky soli lanthanu jsou obvykle bezbarvé.

Vytvari také nestabilni komplexni slouCeniny ve kterych obvykle vystupuje
s koordinacnim cCislem 8.

Zasadity octan lanthanity pripraveny reakci kyseliny octoveé s uhliCitanem Ci
hydroxidem lanthanitym barvi jod modre, podobné jako Skroby.

V prirodé se lanthan nachazi vzacne v monazitovem pisku, vétSinou ve
spoleCnosti dalSich prvku treti vedlejSi podskupiny skandia a yttria, ¢asto
doprovazen take thoriem. Mezi znamé nerosty s obsahem lanthanu patri
napr. fluocerit (La,Ce)F;, bastnasit La(CO,)F, wakefieldit LaVO,.



Vyroba lanthanu se provadi louzenim lanthanovych rud smesi koncentrovane
kyseliny sirové a chlorovodikoveé pfri teploté 120-150 C, po ochlazeni se ze
rmutu vyloucCi vetSina necistot, po pridavku roztoku NaOH dojde k vylouceni
thoria. Pridavkem Kkyseliny stavelové nebo stavelanu amonneho se
lanthanoidy vysrazeji jako nerozpustneé stavelany.

Ty se kalcinaci pfevedou na oxidy, po rozpusténi oxidu v kyseliné dusicné
se jednotlivé kovy separuji kapalinovou extrakci, pomoci iontoménicu, frakeni
krystalizaci nebo selektivnim sraZzenim nerozpustnych komplexd. Cisty
kovovy lanthan se vyrabi redukci fluoridu lanthanitého vapnikem nebo
redukci chlorudu lanthanitého lithiem. Redukce probiha pri teploté okolo
1000 C v atmosfére argonu. Prubéh redukce halogenidu lanthanu popisuji
rovnice:

2LaF; + 3Ca — 2La + 3CaF,
LaCl; + 3Li — La + 3LiCl

Vyroba lanthanu je také mozna tavnou elektrolyzou smesi bezvodého
chloridu lanthanitého a chloridu sodneho.

Vyznamnym zdrojem pro prumyslovou vyrobu lanthanu a fady dalSich
lanthanoidu jsou odpadni produkty, které vznikaji pfi vyrobé kombinovanych
NP a NPK hnojiv rozkladem nékterych druhu apatitu kyselinou dusi¢nou.



Z reakCni smési pfi vyrobé hnojiv se fosforeCnany lanthanoidl nejprve
oddéli frakéni krystalizaci, nasleduje vysrazeni nerozpustnych Stavelanu
pomoci kyseliny &tavelové nebo &tavelanem draselnym. Stavelany
lanthanoidl se pusobenim hydroxidu draselného pfevedou na hydroxidy, ty
se kalcinuji za vzniku oxidd. Smés oxidu lanthanoidu se pusobenim kyseliny
dusicéné prevede na roztok dusi¢nanu.

Jednotlivé lanthanoidy, s vyjimkou europia oddélovaného elektrochemicky,
se z roztoku dusi€nanu separuji pomoci vicestupniové kaskadové kapalinové
extrakce pusobenim roztoku dietylesteru kyseliny hydrogenfosforeéné
(DEHPA) nebo tributylesteru kyseliny fosforeCné (TBP) v petroleji nebo v
jinych nepolarnich organickych latkach. Nasleduje redukce jednotlivych
dusi¢nanu vodikem na kovy. Vyslednym produktem je kovovy lanthan a dalSi
pribuzné kovy o Cistoté az 99,999%.

Laboratorni priprava Cistého lanthanu se provadi elektrolyzou
ethanolového roztoku chloridu lanthanitého. Na rtutové katodé vznikne
amalgam, ktery se podrobi tepelnému rozkladu za vzniku Cistého lanthanu.

Lanthan se vyuziva jako legujici prisada zejména pri vyrobe slitin
molybdenu, kde jeho pridavek zvysSuje jejich tepelnou odolnost. V metalurgii
zeleza se lanthan s dalsimi lanthanoidy vyuziva jako deoxidacni prisada.



Lanthan ve formé oxidu La,0; se pouziva jako pfisada do specialnich druhd
skel pro upravu jejich optickych vlastnosti (vysoky index lomu, nizky svetelny
rozptyl) a pro vyrobu kfistalového skla, porcelanu a glazur. Ve sklarstvi
nahrazuje toxické sloucCeniny olova, pri soucasnem zlepsSeni chemicke a
tepelné odolnosti skla. Sklo s vySSi alkalickou odolnosti je vhodné do mycCek
nadobi. Lanthanem legované wolframové elektrody se pouzivaji zejména pfi
automatizovaném svarovani.

Nejvice lanthanu se spotrfebovava ve formé hydridu LaH; na vyrobu NiMH
akumulatoru.

Lanthan a jeho soli se pouzivaji jako katalyzator krakovacich reakci.
Uhlic¢itan lanthanity La,(CO,); se pouziva jako soucast léCiv pro snizeni
obsahu fosforeCnanl pfi onemocnéni ledvin, jako soucast bezchlorové
bazénové chemie a ke konstrukci palivovych ¢lankud typu SOFC (Solid Oxide
Fuel Cells).

Dusicnan lanthanity La(NO,); se vyuziva jako analytické Ccinidlo ke
stanoveni fluoridu.

Borid lanthanity LaB; se pouziva ke konstrukci katod s vysokou emisi
elektronu, napf. v elektronovych mikroskopech.

SloucCenina La,_Sr,CuO, se pouziva jako vysokoteplotni supravodic.



Aktinium

= radioaktivni, ve tmé svetélkujici prvek kovoveho charakteru.
Aktinium se dobre rozpousti v mineralnich kyselinach za vzniku aktinité soli a
vyvoje vodiku, vyjimku tvori reakce aktinia se zfedenou kyselinou dusicnou,
pri které se vodik neuvolnuje:
2Ac + 6HCI| — 2AcCl; + 3H,

8Ac + 30HNO; — 8Ac(NO,); + 3N,O + 15H,0

S vodou aktinium ochotné reaguje za vzniku hydroxidu:
2Ac + 6H,0 — 2Ac(OH); + 3H,

Zvlastnosti aktinia je jeho pomerné znacna neochota k primému sluCovani
s fluorem, reakce za tvorby fluoridu aktinittho AcF; probiha az za teploty
okolo 1350 C. Ostatni chemické vlastnosti aktinia i jeho slou€enin se nejvice
podobaji vlastnostem lanthanu a jeho sloucCenin, pouze chovani aktinia ve
formé bezvodého fosforeCnanu AcPO, se vice podoba vlastnostem vapniku.

V prirodé aktinium vznika radioaktivnim rozpadem protaktinia a thoria
a vyskytuje se jako nepatrna pfimés v uranovych rudach. Znamym nerostem
aktinia je vicanit (Ca,Ce,La,Th),;As(AsNa)FeSizB,0,,F-.

NejstalejSi izotop 22’Ac ma poloc¢as rozpadu 21,7 let. Celkem je znamo 29
izotopu aktinia.



Pfiprava aktinia se provadi z %Ra bombardovanim neutrony. Vyroba
kovového aktinia z pfirodnich zdroju se provadi redukci fluoridu aktinitého
AcF, parami lithia pfi teploté 1100-1300 C. Praktické vyuziti naléza aktinium
jako silny zdroj neutront pro vyzkumné ucely.



Lanthanoidy



Cer

= mékky kov Sedé barvy. Vyskytuje se ve Ctyfech alotropickych modifikacich.
vyskytuje se ve Ctyfech alotropickych modifikacich. Krychlovy a-Ce je stabilni
pfi teploté pod -178 C, hexagonalni modifikace 3-Ce existuje v rozmezi -178 -
10 C, krychlova modifikace y-Ce je stabilni v rozmezi teplot -10 - 762 C, nad
touto teplotou se vyskytuje krychlovy 6-Ce.

Cer reaguje s horkou vodou za vzniku hydroxidu ceritého a vyvoje vodiku,
snadno se rozpousti v mineralnich kyselinach za vzniku cerite soli:

2Ce + 6H,0 — 2Ce(OH); + 3H,
2Ce + 6HCI — 2CeCl; + 3H,
Ce + 6HNO; — Ce(NO,); + 3NO, + 3H,0

Cer ochotné a energicky reaguje s celou fadou nekovl. Na vzduchu shofi na
oxid ceriCity CeO, jiz pfi zahrati na teplotu 160 C, s chlorem se sluCuje na
chlorid cerity CeCl, jiz za teploty 200 C, se sirou reaguje pri teplote od 400 C,
s dusikem se slucCuje na nitrid CeN za teploty 450 C, pouze s uhlikem reaguje
za vzniku karbidu CeC, az pri teplotach nad 1000 C. Tvori velké mnozstvi
podvojnych a komplexnich sloucenin.

Ve sloucCeninach vystupuje cer nejcastéji v oxidacnim Cisle lll, slouCeniny
ceriCité, s vyjimkou oxidu ceriCiteho, jsou nestalé a snadno se redukuji na
sloucCeniny cerite.



V oxidacnim stavu Il se vyskytuje v CeH,, Cel, nebo CeS. Vodné roztoky
ceritych soli byvaji obvykle bezbarve, roztoky ceriCitych soli jsou vétsinou
zbarveny intenzivné Cervené nebo oranzove.

DalSi chemické vlastnosti elementarniho ceru se velmi podobaji chemickym
vlastnostem lanthanu. Chemické vlastnosti a chovani trojmocnych sloucenin
ceru se podobaji vlastnostem trojmocnych slouCenin hliniku. Vlastnosti a
chovani nekterych slouCenin Ctyfrmocného ceru se velmi podobaji
vlastnostem obdobnych slouCenin Ctyrmocného titanu.

V prirodé se cer vyskytuje vzacne pouze ve formé svych sloucenin, vzdy v
doprovodu lanthanu a dalSich lantahoidu. cer je nejrozSifenéjSi lanthanoid
(Ce,La,Nd, Th)PQO,, bastnasit (Ce,La)(CO,)F a loparit
(Ce,La,Na,Ca,Sr)(Ti,Nb)O..

Pramyslova vyroba ceru se provadi louzenim rudného koncentratu smeési
mineralnich kyselin s naslednou oxidaci pomoci manganistanu draselného
nebo kyseliny chlorné. Cer se z roztoku vyloucCi jako nerozpustny oxid ceriCity
CeO, nebo jako velmi Spatné rozpustny jodiCcnan ceriCity Ce(10;),. Po
separaci ceru se k roztoku pfidava zinek nebo rtut, dojde k redukci
pritomného europia z oxidacniho stavu lll na oxidacni stav Il.



Po okyseleni kyselinou sirovou se europium vysrazi jako nerozpustny siran
europnaty EuSO,.

Ostatni lanthanidy se poté oddéluji kapalinovou extrakci, frakCni krystalizaci
nebo pomoci iontoménicd. Kovovy cer se vyrabi redukci fluoridu ceritého
CeF; vapnikem nebo lanthanem nebo tavnou elektrolyzou chloridu ceritého
CeCl,.

Kovovy cer se pouziva jako soucast slitin pro vyrobu kfesacich kaminkd do
zapalovacu. Cerem legované wolframové elektrody se pouzivaji ke svarovani
slitin horCiku, hliniku, titanu, médi a niklu v ochranné atmosféfe argonu.

Slouceniny ceru, zejména sulfid cerity Ce,S;, slouzi k obarvovani skla,
porcelanu, smaltd a polymert na ¢ervenou nebo oranzovou barvu.

Oxid cerity Ce,O5 je soucasti filtri plynovych masek a pouziva se jako
katalyzator nékterych organickych reakci.

Vysoce aktivni katalyzatory pro ¢isténi vyfukovych plynt nebo do palivovych
clanku se vyrabéji z oxidu ceri€itého CeO, v kombinaci s niklem, rutheniem,
palladiem, cinem, platinou nebo zlatem.

Stavelan cerity Ce,(C,0,), je soucasti Iékd proti nevolnosti v dopravnich
prostfedcich (kinetéza) a jako antiemetikum se podava pfi chemoterapii,
octan cerity Ce(CH4;COOQ), se pfidava do pigmentu na bazi oxidu titanicitého
pro vylepseni jejich optickych vlastnosti a prodlouzeni zivotnosti.



Uhli€itan cerity Ce,(CO,); se vyuziva ke konstrukci palivovych €lanku typu
SOFC (Solid Oxide Fuel Cells).

Siran ceri€ity Ce(SO,), je dulezité oxidacni Cinidlo vyuzivané v laboratorni
praxi.

Chlorid cerity CeCl; slouzi jako katalyzator alkylacnich reakci.

Bromid cerity CeBr; slouzi k vyrobé scintilatort k detekci y-zareni.
Hexaborid cerity CeB; se pouziva k vyrobé zaruvzdornych materiald.



Praseodym

= stfibrite bily, mékky a tazny kov. Existuji dvé alotropické modifikace,
hexagonalni a-Pr prechazi pri teploté 792 C na kubicky ploSné centrovany [3-
Pr.

Na vzduchu se rychle pokryva vrstvou zelené zbarveného oxidu Pr,0;, pfi
vyssich teplotach reaguje s vodou za vzniku vodiku a je dobre rozpustny ve
zredenych anorganickych kyselinach:

2Pr + 6H,0 — 2Pr(OH), + 3H,
2Pr + 6HCI — 2PrCl; + 3H,
Pr + 6HNO; — Pr(NO;); + 3NO, + 3H,0
Zahrat v atmosfére kysliku shofi na tmavé hnédy oxid PrgO,;,.

Ve sloucCeninach se praseodym vyskytuje nejCasteji v oxidacnim cCisle lll,
slouCeniny s oxidacnimi Cisly Il a IV jsou stabilni pouze jako tuhe latky,
v roztoku rychle prechazeji na stabilni oxidacni stav Ill. Vodné roztoky
slouCenin trojmocného praseodymu maji charakteristické zluté nebo
zlutozelené zbarveni, slouceniny dvoumocného a ctyrmocneho praseodymu
jsou obvykle bezbarvé. Chemické vlastnosti praseodymu i jeho trojmocnych
slouCenin se nejvice podobaji chemickym vlastnostem hliniku a jeho
sloucenin.



V pfirodé se praseodym vyskytuje vzacné ve formé svych sloucenin vzdy
v doprovodu dalSich lantahoidu. Nejvétsi mnozstvi (6,89 % Pr) praseodymu
obsahuje mineral paratoit REE;(Ca,Sr),NaCu(CO,)s.

Vyroba praseodymu se provadi obdobné jako u ostatnich lantahanoidu
louzenim smesi mineralnich kyselin s naslednou redukci chloridu
preseodymitého PrCl; kovovym vapnikem:

2PrCl; + 3Ca — 2Pr + 3CaCl,
Pro technické ucCely se praseodym nejCastéji pripravuje jako slitina
s heodymem pod nazvem didym.

Praktické vyuziti naléza praseodym v metalurgii jako soucast lehkych slitin.

Oxidy Pr,0; a Pr O, se pouzivaji ve sklarstvi a v keramickém pramyslu
pro barveni glazur a skloviny na zlutou nebo zelenou barvu a pro vyrobu
antireflexnich vrstev CoCek objektivi nebo bryli.

Uhlicitan praseodymity Pr,(CO;); se vyuziva ke konstrukci palivovych
clanku typu SOFC (Solid Oxide Fuel Cells),

Oxid praseodymicity PrO, se pouziva v laboratorni praxi jako extrémné
silné oxidacni Cinidlo.



Neodym

= mekky, stfibfité bily kov. Existuji dvé alotropické modifikace neodymu,
hexagonalni a-Nd prechazi pfi teploté 862 C na kubicky 3-Nd.

Neodym je chemicky pomerne reaktivni prvek. Pri styku se vzdusnym
kyslikem se okamzité pokryva modrou vrstvou oxidu neodymitého Nd,O..
S chlorem reaguje od teploty 300 C za vzniku chloridu neodymitého NdCl;, se
sirou se sluCuje az pri teploté nad 500 C na tmavé zeleny sulfid neodymity
Nd,S;.

S horkou vodou reaguje neodym za vzniku nerozpustného hydroxidu
neodymitého a za vyvoje vodiku, snadno se rozpousti v béznych mineralnich
kyselinach za vzniku neodymité soli prislusné kyseliny:

2Nd + 6H,0 — 2Nd(OH); + 3H,
2Nd + 6HCI — 2NdCl; + 3H,
Nd + 6HNO; — Nd(NO,); + 3NO,, + 3H,0

Ve slouCeninach vystupuje neodym obvykle v oxidacnim stavu Ill. Chemickeé
vlastnosti a chovani slouCenin trojmocného neodymu jsou znacné podobné
slouCeninam hliniku. SloucCeniny dvoumocného neodymu jsou nestabilni
a samovolné se oxiduji. Vodné roztoky soli neodymu v obou oxidacCnich
stavech maji typické Cervené nebo Cervenofialove zbarveni, pouze jodid
neodymity Ndl, je zeleny.



V prirodé se neodym vzacne naléza spoleCne s ostatnimi lanthanoidy
v monazitu a nékterych fosfatech. Neodym jako jeden z mala lanthanoidu
vytvari samostatné mineraly, napf. wakefieldit NdVO,, churchit
Nd(PO,)-2H,0, synchysit CaNd(CO;),F nebo kalcioancylit
CaNd(CO,;),(OH)-H,0.

Vyroba neodymu se provadi obdobné jako vyroba ostatnich lantahanoidu
louzenim lanthanoidovych rud smési mineralnich kyselin. Z vyluhu se kovy
vysrazeji pfidavkem alkalickych hydroxidu. Separace neodymu od ostatnich
kovu dnes provadi nejCastéji pomoci iontoménicl, po separaci se neodym
prevede na chlorid neodymity NdCl; a nasleduje jeho redukce vapnikem:

2NdCl; + 3Ca — 2Nd + 3CaCl,

Pro technické ucCely se neodym obvykle pripravuje jako slitina
s praseodymem pod nazvem didym.

Neodym se vyuziva k vyrobé velmi silnych permanentnich magnetu,
krystalul pro infraCervené lasery a k obarvovani skla a glazur na fialovou
nebo temné Cervenou barvu.

Neodym je také dulezitou sloZkou modernich lehkych slitin na bazi horciku.



Oxid neodymity Nd,O; se pouziva k barveni skel sluneCnich a
svarecskych bryli.

Chlorid neodymity NdCI, se jako katalyzator polymerace dient pouziva
pri vyrobé syntetického kaucCuku.



Promethium

= radioaktivni, uméle pfipraveny chemicky prvek. Chemické vlastnosti
promethia nejsou doposud prozkoumany. Na vzduchu se rychle pokryva
rizovou vrstvou Pm,0O,. Vodné roztoky slouCenin promethia, kterych bylo
pfipraveno pouze 30, maji nejCastéji ruzové zbarveni, ale ve tmé svétélkuji
modre nebo modrozeleneé.

V pfirodé se promethium vyskytuje v témér nemeéritelném mnozstvi jako
produkt radioaktivniho rozpadu. NejstabilngjSi izotop '*°Pm ma polocas
rozpadu 17,7 let. Ve vesmiru bylo nejvétsi mnozstvi promethia zjisténo ve
spektru hvezdy HR-465 v souhvezdi Andromedly.

Pfiprava promethia se provadi bombardovanim izotopu '%6Nd neutrony za
vzniku '#’Nd, ktery se beta rozpadem méni na '’"Pm. Kovové promethium se
pripravuje redukci fluoridu promethitého PmF; kovovym lithiem:

PmF; + 3Li —» Pm + 3LiF

|lzotopy promethia jako beta zafiCe jsou vyuzivany jako energetické zdroje
v kosmickem vyzkumu.



Samarium

= stribrite bily, leskly a mékky kov, ktery se vyskytuje ve dvou alotropickych
modifikacich. Trigonalni a-Sm pfi 924 C prechazi na kubické 3-Sm.
Na vzduchu je samarium pomérné stale, pfi zahrati na teplotu 150 C se
vzniti za vzniku nazloutlého oxidu samaritého Sm,0,;. S vodou ochotné
reaguje jiz za laboratorni teploty:
2Sm + 6H,0 — 2Sm(OH)4 + 3H,
Je dobre rozpustné v neoxidujicich i oxidujicich kyselinach:
2Sm + 6HCl — 25mCl; + 3H,

Sm + 6HNO; — Sm(NO;); + 3NO,, + 3H,0
S halogeny pfimo reaguje az pfi teplotach nad 300 C za vzniku halogenidu
typu SmX,, se sirou se sluCuje pfi teploté okolo 600 C na zlutohnédy sulfid
samarity Sm,S;.

Stabilni slouCeniny tvori samarium pouze v oxidacnim stupni +lIl,
slouCeniny dvoumocného samaria existuji pouze v tunhém stavu, s vodou
iIhned reaguji za vzniku vodiku a oxiduji se.

Chemické vlastnosti slouCenin trojmocného samaria jsou znacne podobné
slouCeninam hliniku, vlastnosti dvoumocnych slouCenin se podobaji
vlastnostem sloucenin vapniku.



Vodné roztoky soli trojmocného samaria maji obvykle zluté nebo oranzove
zbarveni, pro slouceniny dvoumocného samaria je charakteristické krvavé
cervené nebo hnedé zbarveni, barevnou vyjimkou je syté zeleny jodid
samarnaty Sml,.

V pfirodé se samarium vzacné naléza pouze ve formé sloucenin spolecné
s ostatnimi lanthanoidy v rlznych druzich monazitu a dalSich fosfatech.
Samostatné mineraly samaria nejsou znamy, jedinou vyjimku tvofi monazit
SmPO,.

Vyroba samaria pro technické ucCely se provadi obdobne jako vyroba
ostatnich lantahanoidd louzenim lanthanoidovych rud smési mineralnich
kyselin s naslednou redukci oxidu Sm,0O; vapnikem nebo lanthanem.
Redukce probiha v atmosfére argonu pfi teploté 1100-1200 C:

Sm,0; + 2La — 2Sm + La,0,
Cisté samarium se pfipravuje elektrolyzou taveniny SmCl,.

Samarium se pouziva k upravé fyzikalnich vilastnosti skla a k vyrobé krystalu
pro optické lasery. Intermetalické slouceniny SmCo; a Sm,Co,, se pouzivaji
k vyrobé silnych permanentnich magnetu, které slouzi ke konstrukci
sluchatek, kytarovych snimacu, miniaturnich elektromotort a nalézaji Siroké
uplatnéni v pokrocilych zbrojnich systémech.



Oxid samarity Sm,0O, je pouzivan k vyrobé katalyzatord pro nékteré
organické dehydrogenacni a dehydratacni reakce a Kk vyrobé skla
pohlcujiciho infraCervené zareni.

Chlorid samarnaty SmCI, a chlorid samarity SmCIl; se vyuzivaji jako
laboratorni Cinidla v organické chemii.

Jodid samarnaty Sml, slouzi jako katalyzator pfi pfipravé rady organickych
aminu.

Slitiny s obsahem samaria se uplatiuji v jaderné technice pro zachycovani
neutrond.

Radioaktivni izotop °3Sm se vyuziva v mediciné, izotop %6Sm se pouziva k
radioizotopovému urCovani stafi objektt v geologii.



Europium

= stfibrite bily, mékky kov. Europium je chemicky meéné reaktivni nez
pfedchozi prvky ze skupiny lanthanoidd. Na vzduchu je europium za normalni
teploty relativné stalé. S horkou vodou reaguje za vzniku vodiku a snadno se
rozpousti v béznych mineralnich kyselinach:
2Eu + 6H,0 — 2Eu(OH), + 3H,
2Eu + 6HCI| — 2EuCl; + 3H,
Eu + 6HNO; — Eu(NO;); + 3NO, + 3H,0

Od ostatnich lanthanoidd se europium odliSuje tim, Zze se kromé stabilnich
trojmocnych slouCenin vyskytuji i stabilni slouCeniny dvoumocné.

Chemické vlastnosti i chovani dvoumocnych sloucCenin europia se nejvice
podobaji slouCeninam stroncia. Vlastnosti troomocnych slouCenin europia se
nejvice podobaji vlastnostem sloucCenin hlinitych. Vodné roztoky soli
dvoumocneho i trojmocného europia byvaji obvykle bezbarve.

V prirodé se europium vyskytuje pouze ve forme sloucCenin spoleCne
s ostatnimi lanthanoidy. Samostatné mineraly europia nejsou znamy.



Vyroba europia pro technické ucely se provadi louzenim lanthanoidovych
rud smesi mineralnich kyselin. Roztok, ve kterem je europium pritomno ve
formé rozpustnych trojmocnych soli, se redukuje pomoci zinku nebo rtuti,
dvoumocné europium se poté separuje ve formé& nerozpustného siranu
europnatého EuSO,. Po vylouCeni europia se z roztoku oddéluji dalSi
lanthanidy pomoci iontoméni€l nebo kapalinovou extrakci. Surové kovové
europium se vyrabi redukci oxidu Eu,0O, vapnikem nebo lanthanem.

Cisté europium se pfipravuje elektrolyzou taveniny EuCl,.

Europium se spoleCné s terbiem a yttriem pouziva k vyrobe cCervenych
luminoford do CRT obrazovek a k vyrobé luminiscencénich barviv.



Gadolinium

= stfibfité bily, mékky kov s ferromagnetickymi vlastnostmi. Existuji dvé
alotropické modifikace gadolinia, hexagonalni a-Gd pfi teploté 1235 C
pfechazi na kubické 3-Gd.
Gadolinium je méné reaktivni nez prfedchozi prvky ze skupiny lanthanoidu.
Na suchém vzduchu je prakticky stale, zapaleno shofi na bily oxid gadolinity
Gd,0,. Se studenou vodou prakticky nereaguje, s horkou vodou reaguje
gadolinium jen pozvolna za vzniku vodiku a snadno se rozpousti v béznych
mineralnich kyselinach:
2Gd + 6H,0 — 2Gd(OH); + 3H,
2Gd + 6HCl — 2GdCl; + 3H,
Gd + 6HNO,; — Gd(NO,); + 3NO,, + 3H,0
Ve slouCeninach se gadolinium vyskytuje pouze v oxidacnim stupni Ill.
SloucCeniny gadolinia se svymi vlastnostmi podobaji slouceninam hliniku.
Vodné roztoky soli gadolinia jsou bezbarvé a silné toxické. Praskovy kov je
pyroforni.

V prirode se gadolinium vyskytuje pouze ve forme slouCenin spolecné
s ostatnimi lanthanoidy. Samostatné mineraly gadolinia nejsou znamy.



Vyroba gadolinia pro technické ucCely se provadi obdobné jako vyroba
ostatnich lantahanoidld louzenim lanthanoidovych rud smeési mineralnich
kyselin s naslednou redukci chloridu gadolinitého GdCl; kovovym vapnikem.
Metalotermicka redukce chloridu vapnikem probiha pfi teploté pres 1000 C v
argonove atmosfére:

2GdCl; + 3Ca — 2Gd + 3CaCl,

Gadolinium se spole¢né s terbiem pouziva k vyrobé pocitacovych harddisku
a dalsich pametovych medii. Dale naléza spoleCne s dysprosiem uplatnéni
jako moderator v jaderné technice, jako legujici prisada oceli, pri vyrobé
zelenych luminoforu pro obrazovky radard.

Diky Curieove teploté lezici v blizkosti pokojové teploty ma gadolinium
zajimavou perspektivu pfi vyvoji chladicich zarizeni pracujicich na principu
adiabatické magnetizace.

Ve formé chelatu se pouziva jako kontrastni latka pfi magnetické
rezonanci v medicine. Neodymem dopované krystaly wolframanu
draselno-gadolinitého KGd(WOQO,), se pouzivaji ke konstrukci laseru.

Slitina gadolinia s niklem se pouziva k vyrobé kontejnert na radioaktivni
odpad.

Borid gadolinia Gd,B; se pouziva ke konstrukci katod pro vykonne RTG
pristroje.



. oD & d

se pouziva k vyrobé spoecialnich skel a keramiky. Jeho nasyceny vodny

roztok se vyuziva ke stinéni nékterych jadernych zafizeni, zejména skladu
tezkeé vody.



Terbium

= stribrite bily, meékky, kujny a tazny kov. Existuji dve alotropickée
modifikace terbia, hexagonalni a-Tb prechazi pfi teploté 1289 C na kubické
B-Th.

Chemicka reaktivita terbia je nizSi nez u predchozich prvku ze skupiny
lanthanoidu.

Na suchém vzduchu je terbium prakticky stalé, ve vlhkem prostredi se
pomalu pokryva vrstvickou tmavé hnédého oxidu terbitého Tb,O,.
Zahrivanim v atmosfére kysliku shofi na hnédy oxid terbito-terbiCity Tb,O..
S horkou vodou reaguje terbium velice pozvolna za vzniku vodiku, ale
snadno se rozpousti v béznych mineralnich kyselinach za vzniku terbité soli:

2Tb + 6H,0 — 2Tb(OH); + 3H,
2Tb + 6HCI — 2TbCl; + 3H,
Tb + 6HNO; — Tb(NO;); + 3NO, + 3H,0
Ve sloucCeninach se terbium vyskytuje bézné v oxidacnim Cisle lll, slouCeniny
ctyrmocného terbia jsou znacne nestabilni a samovolne se redukuji. Vodné
roztoky soli trojmocného i Ctyrmocného terbia byvaji obvykle bezbarve.
Praskoveé terbium je pyroforni.



V pfirodé se terbium vyskytuje pouze ve formé& trojmocnych slou€enin
spoleCné s ostatnimi lanthanoidy. Samostatné mineraly terbia nebyly

popsany.

Vyroba terbia pro technické ucely se provadi obdobneé jako vyroba
ostatnich lantahanoidl louzenim lanthanoidovych rud smési mineralnich
kyselin s naslednou separaci pomoci extrakce nebo na iontomeénicich.
Priprava Cistého terbia v kovové formé se obvykle provadi redukci oxidu
terbia Tb,0O; elementarnim vapnikem. Metalotermicka redukce oxidu
terbitého vapnikem probiha pfi teploté 1000-1200 C ve zfedéné argonove
atmosfére:

Tb,0O, + 3Ca — 2Tb + 3Ca0

V praxi se terbium spolu s europiem pouziva k vyrobé luminoforu pro

barevné televizni obrazovky, jako kontrastni latka v rentgenologii
a mikrobiologii a spoleCné s gadoliniem se pouziva Kk vyrobe
magnetooptickych zaznamovych zarizeni. Slitina s neodymem se pouziva
k vyrobé silnych permanentnich magneti pro motory hybridnich
automobilu a generatory vétrnych elektraren. Slou€eniny trojmocného terbia
pod zdrojem UV svetla intenzivhé zelené svétélkuji, této vlastnosti se
vyuziva k tvorbé ochrannych prvki na modernich bankovkach.



Dysprosium

= stribfité bily, meékky kov. Existuji dvé alotropické modifikace dysprosia,
hexagonalni a-Dy prfechazi pfi teploté 1384 C na kubické [3-Dy.
Dysprosium je méne chemicky reaktivhi nez predchozi prvky ze skupiny
lanthanoidld. Na suchém vzduchu je prakticky stalé. S vodou reaguje jen velmi
pozvolna za vzniku vodiku, ale snadno se rozpousti v béznych mineralnich
kyselinach:
2Dy + 6H,0 — 2Dy(OH)4 + 3H,
2Dy + 6HCI — 2DyCl; + 3H,
Dy + 6HNO; — Dy(NO;); + 3NO, + 3H,0
Ve sloucCeninach se dysprosium vyskytuje obvykle v oxidacnim stupni Ill.
Slouceniny trojmocného dysprosia se svymi vlastnostmi a chovanim podobaji
slouceninam hliniku. Vodné roztoky sloucCenin dysprosia jsou obvykle zluté
nebo zlutozelené, nestabilni slouCeniny dvoumocného dysprosia jsou obvykle
zbarveny fialové nebo Cervené.

V pfirodé se dysprosium vyskytuje pouze ve formé slou€enin spoleCné
s ostatnimi lanthanoidy.

Samostatné mineraly dysprosia nejsou znamy.



Vyroba dysprosia pro technické ucely se provadi obdobné jako vyroba
ostatnich lantahanoidu louzenim lanthanoidovych rud smési mineralnich
kyselin s naslednou redukci fluoridu dysprositého DyF; kovovym vapnikem.
Redukce fluoridu vapnikem probiha pfi teploté pfes 1000 C v argonové
atmosfére:

2DyF,; + 3Ca — 2Dy + 3CaF,

Dysprosium se spolecné s gadoliniem pouziva k vyrobé moderatorovych
tyCi v jaderné technice.

Slitina dysprosia, terbia a zeleza, znama pod nazvem Terfenol-D ma
magnetostrikéni vlastnosti a pouziva se ke konstrukci senzort lodnich
sonardu.

Jodid dysprosity Dyl; se pouziva ve filmarskych reflektorech pro dosazeni
intenzivniho svétla bilé barvy.



Holmium

= stribrité bily, mékky a tazny kov. Existuji dvé alotropické modifikace holmia,
hexagonalni a-Ho prechazi pri teploté 1428 C na kubické B-Ho. V praskové
formé je holmium samozapalné.

Holmium je chemicky meéné reaktivhi nez predchozi prvky ze skupiny
lanthanoidl. Na suchém vzduchu je holmium stalé, ve vlhkém prostiedi se
velice pomalu pokryva vrstvou zlutého oxidu holmitého Ho,0,;. S vodou
reaguje holmium jen pomalu za vzniku vodiku, ale snadno se rozpousti
v beznych mineralnich kyselinach za vzniku holmité soli prislusne kyseliny, s
hydroxidy holmium nereaguje, s vodikem tvori hydridy HoH, a HoHj:

2Ho + 6H,0 — 2Ho(OH), + 3H,
2Ho + 6HCI > 2HoCl, + 3H,
Ho + 6HNO; — Ho(NO,); + 3NO, + 3H,0

Ve sloucCeninach se holmium vyskytuje pouze v oxidacnim stupni lIl. V silné
redukCcnim prostredi |ze pripravit chlorid HosCl,,, ve kterém se vyskytuje
soucasné holmium dvou i trojmocné. Samostatna existence sloucCenin
dvoumocného holmia nebyla prokazana. SlouCeniny holmia se svymi
vlastnostmi podobaji slouCeninam hliniku. Vodné roztoky soli holmia jsou
zabarveny syté Zluté nebo hnédé, pouze fluorid holmity je ruzovy.



V pfirodé se holmium vyskytuje pouze ve formé slouCenin spoleCné
s ostatnimi lanthanoidy. Samostatné mineraly s obsahem holmia nejsou
znamy.

Vyroba holmia se provadi obdobné jako vyroba ostatnich lantahanoidu
louzenim lanthanoidovych rud smesi mineralnich kyselin s naslednou
redukci fluoridu holmitého HoF; kovovym vapnikem. Metalotermicka redukce
fluoridu vapnikem probiha pfi teploté pres 1000 C v argonoveé atmosfére:

2HoF, + 3Ca — 2Ho + 3CaF,
Rafinace surového holmia se provadi vakuovym pfetavovanim.

Holmium se spolecné s gadoliniem pouziva k vyrobé moderatorovych tycCi
pro mnozivé reaktory, pro vyrobu permanentnich magnetu a laser.

Holmium ma nejvysSi magneticky moment (10,6 uB) ze vSech pfirozené se
vyskytujicich prvkld. Pouziva se ke konstrukci koncentratord magnetického
toku pro vedecke a Iékarskeé pristroje.

Oxid holmity Ho,O; se pouziva pro barveni skloviny a umélych zirkonu.



Erbium

= stribrité bily, mekky kov. Erbium je chemicky méné reaktivni nez predchozi
prvky ze skupiny lanthanoidd. Na suchém vzduchu je erbium stalé. S horkou
vodou reaguje jen pomalu za vzniku hydroxidu erbiteho a vyvoje vodiku,
snadno se rozpousti v béznych kyselinach:
2Er + 6H,0 — 2Er(OH), + 3H,
2Er + 6HCI — 2ErCl; + 3H,
Er + 6HNO; — Er(NO;); + 3NO, + 3H,0
Zahrato na teplotu 300 C na vzduchu shofi na rdzovy oxid erbity Er,O;, se
sirou se sluCuje na Zluty sulfid erbity Er,S5 az pfi teploté 800 C, ale s chlorem
se slucCuje na fialovy chlorid erbity ErCl, jiz pfi teploté 200 C.
Ve slouCeninach se erbium vyskytuje pouze v oxidacnim stupni lll. SloucCeniny
erbia se svymi vlastnostmi podobaji slouceninam hliniku. Vodné roztoky soli
erbia jsou zbarveny rizové nebo fialové.

V prirode se erbium vyskytuje pouze ve formé sloucCenin spoleCné s ostatnimi
lanthanoidy. Samostatné mineraly erbia nejsou znamy.



Vyroba erbia se provadi podobné jako vyroba ostatnich lantahanoidu
louzenim lanthanoidovych rud smeéesi mineralnich kyselin s naslednou
redukci fluoridu ErF; kovovym vapnikem. Redukce vapnikem probiha pri
teploté okolo 1000 C v argonove atmosfére:

2ErF; + 3Ca — 2Er + 3CaF,

Erbium se spoleCné s gadoliniem pouziva k vyrobé moderatorovych tyci
pro jadernou techniku, pro vyrobu permanentnich magnetu a laseru.

V metalurgii se erbium pouziva jako legujici prisada do slitin vanadu pro
vylepseni jejich nékterych mechanickych vlastnosti, prfidavek erbia snizuje
jejich krehkost a zlepsuje obrobitelnost.

Oxid erbity Er,0; se pouziva ve sklarstvi a keramickém prumyslu pro
barveni skloviny, porcelanu a glazur do Cervenych a riZovych odstinu.



Thulium

= stribrité bily, mékky kov. Thulium je chemicky méné reaktivni nez predeslé
prvky ze skupiny lanthanoidt. Na suchém vzduchu je thulium stalé, zapaleno
shofi na zeleny oxid thulity Tm,0O5. S horkou vodou reaguje jen pomalu za
vzniku vodiku, ale snadno se rozpousti v béznych kyselinach:
2Tm + 6H,0 — 2Tm(OH),; + 3H,
2Tm + 6HCI — 2TmCl; + 3H,
Tm + 6HNO; — Tm(NO,); + 3NO,, + 3H,0

Ve slouCeninach se thulium vyskytuje obvykle v oxidacnim stupni Il
SlouCeniny trojmocného thulia se svymi chemickymi vlastnostmi podobaji
slouCeninam hliniku. Vodné roztoky sloucCenin trojmocného thulia jsou
obvykle zabarveny zelené, chlorid a jodid je zbarven zluté. SloucCeniny
dvoumocneho thulia jsou nestabilni a samovolné se oxiduji, jsou
charakteristické svym intenzivnim fialove Cervenym zbarvenim.

V prirodé se thulium vyskytuje pouze velmi vzacne ve formé sloucCenin
spoleCne s ostatnimi lanthanoidy. Samostatné mineraly s obsahem thulia
nejsou znamy.



Vyroba thulia se provadi podobné jako vyroba ostatnich lantahanoidd
louzenim lanthanoidovych rud smeési mineralnich kyselin s naslednou redukci
fluoridu thulitétho TmF; kovovym vapnikem. Redukce fluoridu vapnikem
probiha pfi teploté pres 1000 C v argonové atmosfére:

2TmF; + 3Ca — 2Tm + 3CaF,

Slouc€eniny thulia se vyznacuji intenzivni modrou fluorescenci pod zdrojem
UV zareni a pouzivaji se k vyrobé ochranych prvkd na bankovkach.

Vyznamnéjsi praktické vyuziti kovove thulium ani jeho slouCeniny nemaji.

Radioaktivni izotop "Tm je potencialnim energetickym zdrojem pro
kosmicky vyzkum.



Ytterbium

= stribfité bily, mékky kov. Jsou znamy dvé alotropické modifikace ytterbia,
hexagonalni a-Yb pfechazi pfi teploté 792 C na kubické B-Yb.

Ytterbium je chemicky méne reaktivni nez predeslé prvky ze skupiny
lanthanoidd. Na suchém vzduchu je ytterbium stalé, zapaleno shofi na bily
oxid ytterbity Yb,0O,. S horkou vodou reaguje jen pomalu za vzniku vodiku,
ale snadno se rozpousti v béznych kyselinach:

2Yb + 6H,0 — 2YDb(OH), + 3H,
2Yb + 6HCI — 2YbCl; + 3H,
Yb + 6HNO; — Yb(NO;); + 3NO,, + 3H,0

Ve sloucCeninach se ytterbium vyskytuje nejCastéji v oxidacnim stupni lll,
slouceniny dvoumocneého ytterbia se snadno oxiduji a jsou nestale, jejich
chovani se podoba chovani sloucenin kovu alkalickych zemin. Slouc€eniny
trojmocného ytterbia se svymi chemickymi vlastnostmi podobaji slouceninam
hliniku. Vodné roztoky soli dvoumocného ytterbia jsou zelené, trojmocného
bezbarve.

V prirode se ytterbium vyskytuje pouze velmi vzacne ve formé sloucCenin
spolecne s ostatnimi lanthanoidy. Mezi samostatné mineraly ytterbia patfi
napi. xenotim-(Yb) YbPO,, keivit-(Yb) (Yb,Y),Si,O, nebo hinganit-(Yb)
(Yb,Y),([1)Be,Si,05(OH),.



Vyroba ytterbia se provadi podobné jako vyroba ostatnich lantahanoidu
louzenim lanthanoidovych rud smeési mineralnich kyselin s naslednou
slozitou separaci.

Vyroba kovového ytterbia se provadi tavnou elektrolyzou chloridu
ytterbitého YbCl; nebo termickou redukci fluoridu YbF; nebo oxidu Yb,O,4
kovovym draslikem, vapnikem nebo lanthanem:

YbF; + 3K — Yb + 3KF
Yb,0; + 3Ca — 2Yb + 3Cal
Yb,0; + 2La — 2Yb + La,0,
V' omezené mire se ytterbium vyuziva v metalurgii pro ovlivhéni
mikrokrystalické struktury specialnich druhd oceli. VyznamnéjSi praktické
vyuziti kovové ytterbium nema.

Oxid ytterbity Yb,O, slouzi k vyrobé bilych smaltu a glazur.

Chlorid ytterbnaty YbCI, se obCas pouziva v laboratorni praxi jeko velmi
silné redukcni Cinidlo.

Chlorid ytterbity YbCI; se vyuziva jako katalyzator alkylaci.

Siran ytterbity Yb,(SO,); se pouziva v laboratorni praxi jako zdroj
ytterbitych ionta.



Lutecium

= stfibfité bily, leskly, mékky kov, ktery ma ze vSech lanthanoidu nejvyssi
hustotu. Lutecium je ze vSech lanthanoidu chemicky nejméné reaktivni prvek.
Na suchém vzduchu je lutecium stale, pfi zahrati na 150 C shofi na bily oxid
lutecity Lu,0O,, s vodikem tvofi hydridy LuH, a LuH;. S vodou reaguje pouze
za zvyseneé teploty a velmi pomalu za vzniku vodiku, ale snadno se rozpousti
v béznych mineralnich kyselinach:
2Lu + 6H,0 — 2Lu(OH); + 3H,
2Lu + 6HCI — 2LuCl; + 3H,
Lu + 6HNO; — Lu(NO;); + 3NO,, + 3H,0

Ve sloucCeninach se Ilutecium vyskytuje pouze v oxidacnim stupni il
SloucCeniny lutecia se svymi chemickymi vlastnostmi podobaji slou€eninam
hliniku. Vodné roztoky soli lutecia jsou bezbarve, pouze jodid je hnédy.

V pfirodé se lutecium vyskytuje vzacné ve formé slouCenin spolecné
s ostatnimi lanthanoidy, samostatné mineraly lutecia nejsou znamy.

Vyroba lutecia se provadi podobné jako vyroba ostatnich lantahanoidu
louzenim lanthanoidovych rud smesi mineralnich kyselin s naslednou slozitou
separaci.



Vyroba kovoveého lutecia se provadi elektrolyzou taveniny chloridu letecitého
LuCl; nebo jeho redukci kovovym vapnikem:
2LuCl; + 3Ca — 2Lu + 3CaCl,

Vyznamnéjsi praktické vyuziti kovove lutecium ani jeho slouceniny nemaiji.
Oxid lutecity Lu,0O; se pouziva pro vyrobu katalyzatoru pro krakovani,
hydrogenaci, alkylaci a polymeraci.

Tantali€nan lutecity LuTaO, ma termoluminiscencni vlastnosti a slouzi k

vyrobé detektoru IR zarfeni.

Izotop '7®Lu se vyuziva ke stanoveni stafi meteoritu.



Aktinoidy



Thorium

= radioaktivni, Sedy, mekky a tazny kov, vzhledem podobny platiné.
Praskové thorium je pyroforni, kovové thorium se na vzduchu vzniti pfi
zahrati na teplotu 130 C.

Pri laboratorni teploté reaguje s fluorem za vzniku fluoridu thori€itého
ThF,, pfi teplotach okolo 500 C reaguje thorium s ostatnimi halogeny za
vzniku halogenidd typu ThX, a se sirou za vzniku sulfidu thoriCitého ThS, s
primési sulfidu thoritého Th,S,. Pfi vySSich teplotach reaguje také s dusikem
za vzniku nitridu Th;N, a s kiemikem za vzniku silicidu ThSi,. Pfi zahfati na
teplotu 250 C na vzduchu hofi za vzniku oxidu thori€itého ThO,.

Ve zredénych kyselinach i zasadach se thorium nerozpousti, ale je dobre
rozpustné v luCavce kralovské a v dymavé kyseliné chlorovodikové. Dobre
se rozpousti v koncentrované kyseliné dusicné i chlorovodikové za vzniku
thoriCité soli a vyvoje vodiku, reakce thoria s témito kyselinami je
katalyzovana pfitomnosti fluoridovych iontu:

3Th + 4HNO4 + 12HCI — 3ThCl, + 4NO + 8H,0
Th + 4HCI| — ThCl, + 2H,



Za teploty od 150 C probiha reakce thoria s vodni parou za vzniku
hydroxidu thoriCitého a vyvoje vodiku:
Th + 4H,0 — Th(OH), + 2H,
Ve sloucCeninach vystupuje thorium nejCastéji v oxidacnim stupni [V,
chemické vlastnosti sloucCenin cCtyrmocného thoria se velmi podobaji
vlastnostem sloucenin titanu.

V pfirodé se thorium ve formé izotopu 232Th, obvykle v doprovodu
lanthanoidu, vyskytuje zejména v monazitovych horninach.

Vyroba thoria se provadi alkalickym nebo kyselym louzenim rudnych
koncentratu. Alkalicky postup spociva v pusobeni NaOH pfi zvySené
teplote. Vzniklé nerozpustné oxidy thoria a uranu se rozpusti v horke
kyseliné chlorovodikové. Oddéleni thoria od uranu se provadi kapalinovou
extrakci.

Pfi kyselém postupu se rudny Kkoncentrat podrobi pusobeni
koncentrované kyseliny sirové, vznikne roztok sloucCenin thoria znecisteny
kovy vzacnych zemin. Po prevedeni na Stavelany se na zaklade rozdilné
rozpustnosti oddéli stavelan thoria od Stavelanu vzacnych zemin.

Vyslednym produktem obou postupu je praskové thorium, které se prevadi
na kompaktni kov slinovanim nebo vakuovym pretavovanim.



Cisté thorium se pfipravuje tepelnym rozkladem jodidu Thl,, redukci oxidu
thori€itého vapnikem nebo elektrolyzou taveniny podvojného fluoridu
ThF,.KF.

Technické vyuziti naléza kovové thorium zejména jako soucast slitin pro
vyrobu Zhavicich dratd do elektrickych peci. Slitina thoria s wolframem se
pouziva k vyrobé zhavicich vlaken elektronek. Thorium se vyuziva ve
sklarstvi pro upravu indexu lomu optickych skel.

Dusi€énan thoricity se vyuziva na vyrobu thoriovanych wolframovych
elektrod pro obloukové svarovani tezkosvaritelnych nerezovych oceli a slitin
niklu stejnosmernym proudem.

jako soucast katalyzatoru pro vyrobu benzinu Fischer-Tropschovou syntézou
a pro oxidaci amoniaku pfi primyslové vyrobé kyseliny dusi¢né. Pro svou
vysokou teplotu tani (3300 C) se oxid thoriCity také pouziva k vyrobé
zaruvzdorné keramiky. V mediciné se oxid thoriCity pouziva jako kontrastni
latka v rentgenologii.

Praktické vyuziti thoria ma znacnou perspektivu v jaderné energetice
budoucnosti.



Protaktinium

L4

= radioaktivni prvek kovového charakteru. Jeho nestabilnéjsi izotop 23'Pa
ma polodas rozpadu 3,2.10% let.
Protaktinium se primo sluCuje s halogeny, za vyssich teplot reaguje
s vodou za vzniku oxidu Pa,O; a vyvoje vodiku, s vodikem reaguje za
zvyseneho tlaku a teploty a tvori hydrid PaH;.
Reakce protaktinia s neoxidujicimi kyselinami probihaji za vyvoje vodiku:
Pa + 4HCI| — PaCl, + 2H,

V prirode protaktinum vznika jako produkt radioaktivniho rozpadu uranu.
Priprava kovového protaktinia probiha redukci fluoridu protaktinicného

parami barya:
2PaF; + 5Ba — 2Pa + 5BaF,



Uran

= stribrité bily, leskly, tvrdy, tvarny radioaktivni kov, ktery se da i za normalni
teploty dobre kovat a valcovat. Tvofi tfi krystalické modifikace, kosoCtvereCny
a-U prechazi pfi teploté 667 C na CtvereCny B-U, pfi teploté nad 772 C
vznika krychlovy y-U.

Za vysSSich teplot je uran znaéné chemicky reaktivni prvek. Ochotné reaguje
se sirou, halogeny, fosforem, dusikem, vodikem a uhlikem. S fluorem se
uran slucuje na fluorid uranicCity UF, jiz za normalni teploty za vzniku
plamene, pfi mirném zahrati na vzduchu hori za silného vyvoje jisker na oxid
U;04. S borem a arsenem se primo slucCuje az pfi teplotach nad 1000 C.

Uran se snadno rozpousti ve zfedenych mineralnich kyselinach za vzniku
uranicité soli a vyvoje vodiku:
U + 4HCI — UCI, + 2H,
V koncentrovane kyseliné dusicné se kompaktni uran nerozpousti, ale
praskovy uran s koncentrovanou i zredéenou kyselinou dusiCnou reaguje
velmi prudce za tvorby dusiChanu uranylu a vyvoje oxidu dusného:
4U + 14HNO; — 4UO,(NO,), + 3N,O + 7H,0



Snadno reaguje s koncentrovanym roztokem peroxidu vodiku a pfi teplotach
nad 150 C i s vodni parou:
U +2H,0, — U(OH),
U+ 2H,0 - UO, + 2H,
Ve slouceninach vystupuje uran ve vsech oxidacnich stavech od |l az po VI.
NejstabilngjSi jsou sloucCeniny s oxidacnim Cislem 6.

V pfirodé se uran vyskytuje jako smés 3 radioaktivnich izotopu, 234U, 23°U a
uranové rudy jsou uraninit (smolinec) UO,, coffinit USIiO,, karnotit
K,(UO,)(VO,),.3H,0, torbernit Cu(UO,)(PO,),.8H,0O, brannerit UTIO,,
autunit Ca(U0,),(PO,), - 10-12H,0, davidit
(La,Ce)(Y,U,Fe)(Ti,Fe),,(O,0H);5, uranofan Ca(UO,),[SiO;(OH)],-5H,0,
ningyoit (U,Ca),(PO,),-1-2H,0 a fada dalSich mineralu.

Vyroba kovového uranu se provadi slozitym postupem, ktery spoCiva v
louzeni koncentratu uranove rudy kyselinou dusiCnou. Uran prejde na
rozpustny dusi¢nan uranylu UO,(NO,),. Z roztoku se pomoci kyseliny sirove
vysrazi olovo, radium, vanad a dalSi pfimési ve formé nerozpustnych sirand,
které se odfiltruiji.



Filtrat se podrobi extrakci éterem, po odpareni rozpoustédla se Cisty
dusiChan opet rozpusti ve vodé a oxiduje se peroxidem vodiku na
hydratovany oxid uranovy UO;-2H,0, ktery se zahfanim pfevede na bezvody
oxid UO,. Oxid uranovy se pusobenim fluorovodiku nebo fluoridu amonného
prevede na fluorid uraniCity UF,, ktery se posléze redukuje vapnikem na
kovovy uran.

Nekteré technologie vyuzivaji redukci oxidu uranového vodikem nebo
hlinikem, s vynechanim mezistupné prevodu oxidu uranového na fluorid
uranicCity. Pro laboratorni pouZziti se Cisty kovovy uran pripravuje redukci UF,
horCikem.

235U byl v minulosti dulezitou surovinou pro vyrobu nuklearnich zbrani. Pfi
vyvoji prvnich soveétskych jadernych bomb sehrala podstatnou ulohu tézba
uranu v Jachymoveé v Krusnych horach.



Obohaceny uran

= uran, ve kterém byl zvySen podil izotopu 23°U nad jeho pfirozeny podil
0.71 %.

Mirné obohaceny uran s podilem izotopu 235 obvykle 3-5 % se vyuziva jao
palivo ve véetsSine jadernych elektraren.

Vysoce obohaceny uran (nad 85 %) ma zejména vojenské vyuziti pro
konstrukci jadernych zbrani.

Difuzni postup vyuziva rozdilnych difuznich koeficientd plynného UF,. V
pfipadé oddélovani 238U a 233U je rozdil hmotnosti velmi maly a pro dosazeni
vysokého stupné separace je treba tento postup opakovat az nékolika
tisicinasobné.

Centrifugalni separace je dnes hlavnim priamyslovym postupem
obohacovani uranu. V centrifuze o vysokych otackach dochazi k déleni
molekul podle jejich hmotnosti na zakladé rozdilneého momentu hybnosti
pohybujicich se molekul plynného UF;. Pro vyrobu kvalitniho stépného
materialu je stale nezbytné pouziti kaskad odstredivek v fadu nékolika stovek
az tisic kusu.



Ochuzeny uran (depleted uranium — DU)

= odpadni produkt v procesu obohacovani prirodniho uranu, s obsahem
radioaktivniho izotopu 23°U v mnozstvi 0,23 %. Pfidomek ,ochuzeny“ ziskal
proto, ze byl oproti pfirodnimu uranu s podilem 0,7 % 23°U zbaven podstatné
casti tohoto izotopu ve prospech obohaceného uranu.

Ochuzeny uran ma hustotu 19,07 g.cm= (1,7krat vétsi hustota nez olovo).
V praskové formé se ochuzeny uran spontanné odparuje pfi teploté 600—
700 C.

Vedle wolframu se ochuzeny uran vyuziva pro vyrobu protipancérovych
projektilti, v nékterych americkych tancich (napf. M1 Abrams) je pouzivan
jako soucCast pancife. Na rozdil od wolframu ¢i jinych jeho alternativ je
ziskavani ochuzeného uranu pomeérné levné a tento material je dostupny ve
velkych mnozstvich.

Pres pomérné nizkou radioaktivitu 238U vSak presto dochazi k slabému radioaktivnimu
zamoreni, mira jeho neskodnosti nebo skodlivosti neni dosud doresena.

DU pouziva Casto i na vyvazeni v leteckém priamyslu a jako vhodna
ochrana prfed rentgenovym zarfenim v nemocnicich, nebo na vyrobu
kontejneru k transportu radioaktivnich zdroju.



Hexahydrat diurananu sodného (Na,U,0,.6H,0) a hexahydrat
diurananu draselného (K,U,0,.6H,0) se dosud oznacuji jako uranova
zlut pouzivajici se k barveni skla, glazur a porcelanu (barvi na zluto az
Zlutozeleno, priCemz fluoreskuje). :

Ve fotografii se slouCenin (soli) uranu (napf. UO,(NO;), — dusi¢énan
uranylu) pouziva k zesilovani negativli, do tonovacich lazni, zesilovac
svétlotisku. Kvuli chemické toxicité se dusi¢nan uranylu pouziva pro
experimentalni vyvolani patologickeho stavu ledvin u pokusnych zvirat.

Octan uranylu UO,(C,H;0,),.2H,0, NaUO,(C,H;0,) a diuranan amonny
(NH,),U,0- maji vyznam v analytické chemii.

Uran s obsahem karbidu je vhodnym katalyzatorem pro syntézu
amoniaku Haberovym zpusobem.
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Neptunium

= stribrite bily, leskly, na vzduchu staly radioaktivni kov, jeho nejstabilngjsi
izotop 23’Np ma polo¢as rozpadu 2,25.10° let. Neptunium se vyskytuje ve
tfech modifikacich, kosoltvereCna modifikace a-Np stabilni za normalni
teploty, CtvereCna modifikace B-Np stabilni v rozmezi teplot 278-550 C a y-Np,
ktera vznika pfi teploté nad 550 C a je stabilni az do teploty tani.

Kovové neptunium reaguje s horkou vodou za vzniku Cerveného hydroxidu
neptunitého a vyvoje vodiku, s horkou vodou nasycenou kyslikem neptunium
tvori zlutozeleny hydroxid neptunicity:

2Np + 6H,0 — 2Np(OH); + 3H,
Np + 2H,0 + O, — Np(OH),
Neptunium snadno reaguje se zredénymi mineralnimi kyselinami:
2Np + 6HCI — 2NpCl; + 3H,
2Np + 10HNO; — 2Np(NO,), + N,O + 5H,0
V silné oxidaénim prostfedi reaguje neptunium za vzniku ruzovych soli
neptunylu:
SNp + 28HNO; + 6KMnO, — 5NpO,(NO;), + 6Mn(NO,), + 14H,0 + 6KNO,
Np + 2HNO, + KBrO; — NpO,(NO;), + KBr + H,0
Jiz za mirné zvySené teploty reaguje s vodikem za vzniku hydridd NpH,
a NpH..



Ve sloucCeninach vystupuje neptunium nejcastéji v oxidacnim stavu VI, jeho
chemické vlastnosti jsou velmi podobné vlastnostem sloucenin
Sestimocného uranu nebo v oxidacnim stavu Ill, chemické vlastnosti
neptunitych sloucCenin se nejvice podobaji vlastnostem slouCenin promethia.
Vodné roztoky soli neptunia maji charakteristické zbarveni podle mocenstuvi,
Np3* - fialova, Np%* - Zlutozelena, Np®* - v kyselém prostfedi zelena, v
alkalickém zZluta, Np®* - rizova, Np”* - v kyselém prostfedi hnédocervena, v
alkalickem zelena.

V prirode se neptunium nachazi jako nepatrna primés uranovych rud.
Kovoveé neptunium se pfipravuje redukci fluoridu neptunitého NpF; parami

barya nebo lithia pfi teploté okolo 1200 C:
2NpF; + 3Ba — 2Np + 3BaF,



Plutonium

V&b A

plutonia 2*2Pu ma polodas rozpadu 3,73.10° let.

Plutonium reaguje s horkou vodou za vzniku Sedomodréeho hydroxidu
plutonitého, s horkou vodou nasycenou kyslikem reaguje za vzniku zeleného
hydroxidu plutonicitého:

2Pu + 6H,0 — 2Pu(OH); + 3H,

Pu + 2H,0 + O, — Pu(OH),

Plutonium reaguje s mineralnimi kyselinami za vzniku plutonité soli a vyvoje
vodiku:

2Pu + 3H,S0, — Pu,(S0O,); + 3H,

2Pu + 6HC| — 2PuCl; + 3H,

Reakce plutonia s kyselinou dusicnou probiha za vzniku plutonicité soli a bez
vyvoje vodiku:

3Pu + 16HNO4; — 3Pu(NO;), + 8H,0 + 4NO

Ve slouCeninach se plutonium vyskytuje v oxidacnich stupnich +Il az +VII,
nejstabilngjSi slouCeniny jsou plutonicité. Vodné roztoky soli plutonia maji

chrakteristické zbarveni podle mocenstvi, Pu3* - modra, Pu** - Zlutohnéda,
Pu®* - rizova, Pub* - Zluta, oranzova, Pu’* - zelena.



Chemické vlastnosti trojmocnych slouCenin plutonia se nejvice podobaji
vlastnostem samaria. Ostatni chemické vlastnosti plutonia se velmi podobaji
vlastnostem wuranu. Plutonium i vSechny jeho slouCeniny jsou prudce
jedovate.

V prirode se plutonium naléza v nepatrném mnozstvi v uranovych rudach,
ve kterych vznika prirozenym radioaktivhim rozpadem.
Plutonium se vyrabi ozafovanim jader 238U rychlymi neutrony v mnozivych
jadernych reaktorech typu FBR (Fast Breeder Reactor) podle rovnice..

238 + 1n — 239U + B — 239Np + B — 239Py + 3

Jako chladivo se pro rychly reaktor FBR s uran-plutoniovym palivovym
cyklem pouziva kapalny sodik. Dulezitym zdrojem plutonia jsou také
vyhorelé uranové palivové ¢lanky z reaktoru jadernych elektraren.

A V&b el

surovina pro vyrobu jadernych zbrani. I1zotop 23%Pu byl pouzit jako trvanlivy
energeticky zdroj pro seizmické i dalSi védeckeé pristroje rozmisténé na
povrchu Meésice pri vypravach projektu Apollo. Pro jaderné vyuziti se
plutonium leguje pfidavkem gallia a jeho povrch se pokryva ochrannou
vrstvou niklu.



Americium

= stfibfité bily, tazny, radioaktivni kov. Nestabilné&jsi izotop americia 23 Am ma
polo¢as rozpadu 7,95.103 let.

Americium se pfi teploté 200 C pfimo slucCuje s fluorem na Cerveny fluorid
americity AmF;, pfi teploté nad 400 C vznika oranzovy fluorid americicCity
AmF,. S dalSimi halogeny reaguje nepfimo a tvofi Cerny chlorid americnaty
AmCl,, rdzovy chlorid americity AmCl;, bily bromid americity AmBr;, Cerny
jodid americnaty Aml, a zluty jodid americity Aml,.

Zapaleno na vzduchu hofi za vzniku Cerného oxidu americiCittho AmO.,,
hnédy oxid americity Am,O, je mozné pfipravit nepfimym zpusobem. Se sirou
se pfimo nesluCuje, nepfimym postupem je mozné pfipravit sulfid americity
Am,S,.

S horkou vodou reaguje za vzniku nerozpustného Cerveného hydroxidu
americittho Am(OH), a vyvoje vodiku:

2Am + 6H,0 — 2Am(OH), + 3H,
S koncentrovanym peroxidem vodiku reaguje za vzniku nerozpustného
cerného hydroxidu americicitého:
Am + 2H,0, - Am(OH),



S hydroxidy nereaguje, snadno se rozpousti ve zfedénych neoxidujicich
| oxidujicich kyselinach za vzniku americité soli:

2Am + 6HCI — 2AmCl; + 3H,

8Am + 30HNO; — 8Am(NO;); + 3N,O + 15H,0

Reakci americia se studenou koncentrovanou kyselinou dusiCnou vznika
americicita sul:

S5Am + 24HNO; — 5Am(NO,), + 2N, + 12H,0

Reakci s kyselinou dusicnou sycenou kyslikem vznikne dusiCnan americylu:
Am + 2HNO, + 30; - AmO,(NO,), + 30, + H,O

Ve sloucCeninach se vyskytuje nejCastéji v oxidacnim stavu lll. SlouCeniny
americia v oxidacnim stavu |l se obvykle pfipravuji redukci americitych soli
pomoci silnych redukénich Cinidel. Chemické vlastnosti sloucenin
dvojmocného a trojmocného americia jsou nejvice podobné vlastnostem
obdobnych slouCenin europia, vodné roztoky soli americia v oxidacnim stavu
Il maji obvykle CcCervené zbarveni. SlouCeniny americia ve vysSsSich
oxidacnich stavech se pripravuji elektrolytickou oxidaci americitych soli,
nebo jejich oxidaci pomoci kyseliny chloristé. Tyto slouCeniny jsou velmi
nestalé a jejich chemické vlastnosti se nejvice podobaji vlastnostem
analogickych slouCenin uranu a neptunia.
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Americium se pfipravuje jadernymi reakcemi, v kovove formé byl ziskano az v
roce 1951 redukci fluoridu americittho AmF; kovovym baryem. Redukce se
provadeéla ve vysokém vakuu v kelimku zhotoveném z oxidu beryllnatého pri
teploté 1100 C:

2AmF; + 3Ba — 2Am + 3BaF,

V prirodé se nenaléza.

Nema zvlastni prakticky vyznam, pouze izotop 4'Am nachazi vyuziti jako
zdroj ionizujiciho zareni v pozarnich detektorech koure.



Curium

L a4

= stfibfité bily, radioaktivni kov. NejstabilnéjSi izotop curia 24’Cm se rozpada s
polo¢asem rozpadu 15,6 milionu let.

Na vzduchu curium samovolné reaguje s kyslikem a povrch kovu se
pokryva tenkou vrstvou nestabilniho oxidu curnatého CmO, oxidace
samovolné postupuje pres zeleny oxid curity Cm,0O; az k Cernému oxidu
curiCittmu CmO,. S horkou vodou reaguje za vzniku hydroxidu curitého
a vyvoje vodiku:

2Cm + 6H,0 — 2Cm(OH); + 3H,
Snadno reaguje se zfedenymi neoxidujicimi i oxidujicimi kyselinami za vzniku
curitych soli:
2Cm + 6HCI — 2CmCl; + 3H,
Cm + 4HNO; — Cm(NO;); + NO + 2H,0

Stabilni sloucCeniny tvori curium pouze v oxidacnim stavu lll, slouceniny v ox.
stavu |V se samovolné redukuji. Vodné roztoky soli trojmocného curia jsou
bezbarvé nebo maji charakteristické zlutozelené zbarveni, jejich chemicke
vlastnosti se velmi podobaji vlastnostem sloucenin gadolinia.

V prirodé se curium nenaléza, pripravuje se umeéle jadernymi reakcemi
z plutonia.

Praktické vyuziti curium nema.



Berkelium

LIV 4

= silné radioaktivni kov. Nejstabilnéjsi izotop berkelia 24’"Bk ma polo¢as
rozpadu 1380 let. Zapaleno na vzduchu hofi za vzniku Zlutého oxidu
berkelicitého BkKO,. S horkou vodou reaguje za vzniku hydroxidu berkelitého a
vyvoje vodiku:
2Bk + 6H20 — 2Bk(OH); + 3H,
Snadno reaguje se zfedenymi neoxidujicimi i oxidujicimi kyselinami za vzniku
berkelité soli:
2Bk + 6HCI — 2BkCl; + 3H,
Bk + 4HNO; — Bk(NO3); + NO + 2H,0
Ostatni chemické a fyzikalni vlastnosti berkelia ani jeho slouCenin nebyly
doposud spolehlivé urCeny, pravdépodobné se budou podobat viastnostem
sloucenin terbia.

V pfirode se berkelium nenaléza, pfripravuje se uméle jadernymi reakcemi.
Berkelium bylo poprvé pripraveno v urychlovaci ¢astic srazkami americia
241Am s vysoce energetickymi ¢asticemi alfa.

Zvlastni praktické vyuziti berkelium nema.



Kalifornium

LI v 4

= silné radioaktivni kov. NejstabilnéjSi izotop kalifornia 2°'Cf ma polocas
rozpadu 898 let. Kompaktni kovové kalifornium reaguje s horkou vodou,
praskové kalifornium s vodou reaguje jiz za laboratorni teploty za vzniku
hydroxidu kalifornitého a vyvoje vodiku:
2Cf + 6H,0 — 2Cf(OH)4 + 3H,
Ochotné reaguje se zrfedénymi neoxidujicimi i oxidujicimi kyselinami za
vzniku kalifornité soli:
2Cf + 6HCI — 2CfCl; + 3H,
Cf + 4HNO; — Cf(NO;); + NO + 2H,0
DalSi chemické a fyzikalni vlastnosti kalifornia ani jeho slouCenin nebyly
doposud spolehlivé urCeny. Je ovérena pouze existence stabilnich sloucenin
kalifornia v oxidacnim stavu +lll, jejich vlastnosti by se mély podobat
vlastnostem sloucenin dysprosia.

V prirodé se kalifornium nenaléeza, pfipravuje se uméle jadernymi reakcemi,
napf. bombardovanim curia 242Cm ¢asticemi a.

Praktické vyuziti naléza kalifornium jako silny zdroj neutronu. Vyuziva se
v jaderném vyzkumu, v nedestruktivni defektoskopii a mediciné.






