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INVESTICE DO ROZVOJE VZDELAVANI




Projekt:  Inovace oboru Mechatronik pro Zlínský kraj Registrační číslo: CZ.1.07/1.1.08/03.0009


Prvky VI. A skupiny
Kyslík

název                                               Kyslík
elektronová konfigurace                 [He] 2s22p4 1s2 2s2 2p4
teplota varu                                     -182,95°C
 
Výskyt
Kyslík je nejrozšířenějším prvkem na zemi. Je součástí atmosféry (21 objemových procent vzduchu),  je to významný biogenní prvek. Volně se kyslík vyskytuje v atmosféře ve formě dvouatomových (O2 ) a tříatomových (O3 - ozón) molekul. Ozón tvoří tzv. ozónovou vrstvu, která je asi 25-30 km nad zemským povrchem a která chrání živé organizmy před škodlivými ultrafialovými paprsky.
[image: image1.png]29




                                                     molekuly kyslíku a ozónu
Vlastnosti   
Je to plyn, bezbarvý a bez zápachu. Podporuje hoření, způsobuje korozi u kovů a živočichům umožňuje dýchání. V malém množství se rozpouští ve vodě. Se vzrůstající teplotou rozpustnost klesá.
Kyslík je velmi reaktivní, a proto se přímo slučuje s většinou prvků za vzniku oxidů)oxidační číslo kyslíku je -II:
       2Hg + O2 →2HgO
       4Fe + 3O2→ 2Fe2O3
         S + O2 → SO2
Tyto reakce jsou silně exotermní, což znamená, že při nich dochází k uvolňování velkého množství tepla a většina je provázena také uvolňováním světla.
Oxidy můžeme dělit podle různých hledisek, ale nejčastěji se dělí podle svého chemického chování na kyselinotvorné a zásadotvorné:
SO2+H2O→H2SO3
Na2O+H2O→2NaOH
Tříatomový kyslík, ozon O3 je lehce namodralý plyn, ničí bakterie, má česnekový zápach. Vzniká při elektrickém výboji, v přírodě působením blesku. (Používá se k dezinfekci vody, tzv. ozonizace). Pohlcuje škodlivé UV záření, ale ve větším množství je zdraví škodlivý. Má silné oxidační účinky:
   PbS + 2O3 → PbSO4 + O2 
 
Laboratorní příprava
V laboratoři se kyslík připravuje tepelným rozkladem některých látek:
    2HgO →2Hg + O2
    2BaO2 → 2BaO + O2
    2KClO3 → 2KCl + 3O2
Průmyslová výroba
Průmyslově se kyslík vyrábí ze vzduchu nebo elektrolýzou vody.
Použití
Kyslík má celou řadu nejrůznějších použití. Používá se na:

 svařování a řezání kovů (tzv. kyslíko-acetylénový plamen - až 3000°C),
  v hutnictví při pražení rud, výrobě železa a oceli
  do dýchacích přístrojů

  kapalný kyslík se využívá jako raketové palivo
k výrobě různých chemických sloučenin (např. formaldehyd, acetaldehyd, kyselina dusičná atd.).        
Kyslík se skladuje a přepravuje stlačený v ocelových lahvích označených modrým pruhem.
[image: image2.jpg]



                                          zařízení pro řezání oceli kyslíkem
Sloučeniny                                                                                                                                
H2O - voda
nejběžnější a nejrozšířenější chemická sloučenina
H2O2 - peroxid vodíku
bezbarvá sirupovitá kapalina, která má dezinfekční účinky
Síra                                                                                                                        
    název                                                Síra
    elektronová konfigurace                  [Ne] 3s2 3p4 1s2 2s2 2p6 3s2 3p4
    teplota tání                                       388,36 K, 115,21°C

    skupenství (při 20°C)                       pevné
    oxidační čísla ve sloučeninách        -II,II, IV,VI
Výskyt
Síra se v přírodě vyskytuje

volná: v okolí sopek a obsažena i v sopečných plynech 
 vázaná ve sloučeninách: sulfidy a sírany (FeS,ZnS,PbS,CaSO4). Síra je také významný biogenní prvek - v organických sloučeninách je obsažena v bílkovinách.
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                          síra sopečného původu ,                                             přírodní krystalická síra

Vlastnosti
Síra je  pevná a krystalická látka, má žlutou barvu, vyskytuje se v několika alotropických modifikacích- kosočtverečná síra, je stálá při normální teplotě, síra jednoklonná vzniká při 95°ze síry kosočtverečné. Obě tyto modifikace vytvářejí cyklické molekuly S8. Vzájemně se liší pouze uspořádáním těchto molekul v krystalové struktuře. Zahříváním síry nad 119°C připravíme tzv. kapalnou síru (hustá, viskózní kapalina), jejímž dalším zahříváním vznikají hnědé páry.   Prudkým ochlazením těchto par vzniká sirný květ, který má podobu žlutého prášku. Při prudkém ochlazení kapalné síry dostaneme síru plastickou, která však není stálá a postupně přechází na modifikaci kosočtverečnou. 

 Síra je středně reaktivní látka, která se přímo slučuje téměř se všemi prvky. Má oxidační i redukční účinky:
 Fe + S → FeS (oxidační účinky)

S + 2HNO3 → H2SO4 + 2NO (redukční účinky)
Je nerozpustná ve vodě, ale dobře rozpustná v nepolárních rozpouštědlech (např. v sirouhlíku CS2)  za běžné teploty je poměrně stálá, při vyšší teplotě reaguje s mnoha kovy i nekovy zapálená síra shoří na SO2, reakcí práškového železa s rozetřenou sírou vzniká FeS.     
Použití
Síra se používá převážně k výrobě střelného prachu, zápalek  jako dezinfekční prostředek k tzv. síření sudů (popř. včelích plástů).  V lékařství ve formě sirných mastí, které se používají proti kožním chorobám.  Významné využití síry je také při vulkanizaci kaučuku jako vulkanizační čidlo. Výroba chemických sloučenin – kyseliny sírové a sirouhlíku.
Sloučeniny

Sulfan, sulfidy Sulfan (dříve sirovodík) H2S - prudce jedovatý plyn, zápachem připomínající zkažená vejce, vzniká při rozkladu bílkovin, obvykle se připravuje rozkladem sulfidu železnatého zředěnou kyselinou chlorovodíkovou, má silně redukční účinky, na vzduchu shoří na oxid siřičitý SO2 a vodu, při nedostatku kyslíku vzniká síra, sulfan je slabá dvojsytná kyselina, odvozují se od ní dvě řady solí: sulfidy MIS a hydrogensulfidy MIHS  sulfidy - sulfidy kovů (kromě s1-kovů) jsou ve vodě nerozpustné, charakteristicky zabarvené, zahříváním sulfidů kovů na vzduchu vznikají odpovídající oxidy nebo i kovy: 
2ZnS + 3O2→3ZnO + 2SO2
Kyslíkaté sloučeniny síry
Oxid siřičitý SO2 - bezbarvý plyn dráždící dýchací cesty, vzniká spalováním síry, sulfanu a oxidací (pražením) kovových sulfidů, např. pyritu.    
Do ovzduší se SO2 dostává spalováním uhlí a topných olejů, působí silně redukčně - má dezinfekční a bělící účinky, dobře se rozpouští ve vodě a tento roztok se chová jako slabá dvojsytná kyselina. 
Oxid sírový SO3 - vzniká slučováním oxidu siřičitého a kyslíku (obyčejně za přítomnosti katalyzátoru), s vodou reaguje za uvolnění tepla na kyselinu sírovou

Kyselina sírová H2SO4 – silná dvojsytná kyselina, s vodou se mísí v libovolném poměru, přičemž se silně zahřívá, koncentrovaná je bezbarvá olejovitá, slně hygroskopická kapalina, která má dehydratační účinky, koncentrovaná kyselina sírová působí oxidačně zejména za vyšší teploty, reaguje se všemi kovy kromě olova (na jeho povrchu vzniká nerozpustný síran olovnatý PbSO4) a kromě zlata a platiny, například s mědí probíhá reakce:
 Cu  +  H2SO4→ CuO + SO2 + H2O, 
ve zředěném roztoku kyselina projevuje své kyselé vlastnosti větší měrou, ale oxidační  vlastnosti ztrácí, reaguje proto jen s méně ušlechtilými kovy za vzniku síranu a vodíku:
 Fe + H2SO4→ FeSO4 + H2 ,odvozují se od ní dvě řady solí:
sírany (sulfáty) MI2SO4 a hydrogensírany MIHSO4,většina síranů a všechny hydrogensírany jsou ve vodě dobře rozpustné (známé výjimky jsou BaSO4 a PbSO4). 
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