8.

síra. její anorganické a organické sloučeniny

výskyt, reakce, použití, výroba, sloučeniny

	Název
	Chemická značka
	Protonové číslo
	Elektronová konfigurace
	Elektro-negativita
	Teplota (°C)
	Oxidační číslo

	český
	latinský
	
	
	
	
	tání
	varu
	kladné
	záporné

	Síra
	Sulphur
	S
	16
	[10Ne] 3s2 3p4
	2,4
	119,0
	445
	II, IV, VI
	–I, –II


- prvek VI.A skupiny = p4 prvky, chalkogeny

- ve skupině stoupá teplota tání, varu, ale i kovový charakter

- vysoká elektronegativita

fyzikální Vlastnosti

- žlutá krystalická látka

- špatný vodič tepla i elektřiny

- stabilní konfiguraci získá: přijmutím 2 e- (vzniká sírový anion S2-), vytvořením dvou jednoduchých 

  vazeb nebo jedné dvojné kovalentní vazby

- k tvorbě kovalentních vazeb může využít i d-orbital – může být až šestivazná

 - vyskytuje se v několika modifikacích:

► krystalové struktury- základní jednotka– osmiatomová molekula (S8)

                          - podle uspořádání osmiatomových molekul v těchto strukturách  

                             rozlišujeme-> kosočtverečná síra (α-síra)

                                       -> jednoklonná síra (β-síra)

► polymerní síra (Sn)- vzniká zahřátím krystalových struktur síry nad 160 °C, kdy se 

                                   osmiatomové molekuly štěpí a vznikají dlouhé polymerní řetězce 

                                   kapalné síry

                        - při tání síra hnědne

► plastická síra - amorfní

                       = podchlazená polymerní síra=> vzniká náhlým ochlazením kapalné síry

               - časem přejde zpět do krystalové struktury

► sirný květ- amorfní, vzniká prudkým ochlazením par vroucí síry

chemické Vlastnosti

- vysoká hodnota elektronegativity

S – 3s2 3p4  -> 2 kovalentní vazby

S* 3s2 3p3 3d1  -> 4 kovalentní vazby

S** 3s1 3p3 3d2  -> 6 kovalentních vazeb

=> nejběžnější ox.č –II, IV, VI

- středně reaktivní - za běžné teploty poměrně stálá, při vyšších teplotách reaguje s mnoha kovy i nekovy (při reakci s kovy se uvolňuje teplo)

- používá se jako oxidační činidlo, ale i redukční činidlo

     ◦ 2 HNO3 + S → H2SO4 + 2 NO (red.činidlo)

     ◦ S  +  Fe  →  FeS (ox.činidlo)

         -> s kovy reaguje za vzniku sulfidů 

- reakce s kyslíkem= hoření síry (vznik oxidu siřičitého)

    S  +  O2  →  SO2 

- přímo se slučuje s vodíkem

    S + H2 → H2S

- nerozpustná ve vodě (nemá polární vazby), rozpustná v nepolárních rozpouštědlech (sirouhlík – CS2, ethanol, ether, benzen, benzín,...)

Výskyt

a) volná (nevázaná ve sloučeninách, elementární)- sopečného původu, příměs v uhlí

b) vázaná ve sloučeninách

- sulfidy: PbS= galenit  -> z něj olovo

   ZnS= sfalerit   -> z něj zinek

   FeS2= pyrit (disulfid železnatý, disulfid železa) – žluté krystaly

   CuFeS2 = chalkopyrit

- sírany: CaSO4 . 2H2O= sádrovec (dihydrát síranu vápenatého)

   MgSO4 . 7H2O

   BaSO4= baryt

   Na2SO4 . 10H2O= Glauberova sůl

- sulfan= sirovodík  H2S

- rumělka  HgS

- černém a hnědém uhlí (rozkladem BK)

- rozkladem živých těl  -> plyny SO2, H2S (-> biogenní prvek– vázaná v BK)

 výroba 

- síra se těží, získává se pražením sulfidů nebo z technických plynů, ve kterých se nachází v podobě H2S

použití 

- výroba fungicidů (proti houbovým škůdcům)

- při výrobě pryže z kaučuku (vulkanizací kaučuku vznikají mezi lineárními řetězci tohoto polymeru polysulfidické můstky –Sn-), zápalek, střelného prachu

- základní surovina k výrobě: kyseliny sírové, sulfanu, sulfidů, sirouhlíku a siřičitanů

sloučeniny 

anorganické:

Sulfan H2S 

= sirovodík

- bezbarvý, jedovatý, páchnoucí plyn (štiplavý, dráždivý zápach)

- vznik – reakce sulfidu s kyselinou

   

FeS + 2 HCl  -> H2S + FeCl2


 - přímá syntéza (ale je vratná, takže touto cestou je malý výtěžek)



H2 + S  <-> H2S

- oxidace – prudká

 2 H2S + O2 -> 2 S + 2 H2O


     - pomalá 

2 H2S + 3 O2 -> 2 SO2 + 2 H2O

- ve všech reakcích vždy redukční účicky

- rozpouštěním ve vodě vzniká kysele reagující roztok– kyselina sirovodíková (= sulfanová/sirovodíková voda) tvořící dvě řady solí: sulfidy, hydrogensulfidy

Sulfidy

- sulfidy alk. kovů a kovů alk. zemin jsou iontové a rozpustustné ve vodě, sulfidy ostatních kovů mají kovalentní charakter a jsou ve vodě nerozpustné

- příprava reakcí sulfanu a příslušné soli

CuSO4 + H2S -> CuS + H2SO4

FeSO4 + (NH4)2SO4 + FeS

-  pražením (zahříváním sulfidů na vzduchu) vzniká oxid kovu (nebo kov) a SO2  -> využití při výrobě kovů

 např. 2 ZnS + 3 O2 -> 2 ZnO + 2SO2 

         H2S + O2 -> SO2 + H2O             

Hydrogensulfidy

- dobře rozpustné ve vodě

Oxid siřičitý SO2

- plyn, silně zapáchá, bezbarvý

- nežádoucí složkou ovzduší- podílí se na vzniku kyselých dešťů

- SO2 + H2O -> H2SO3 – kys. siřičitá

- vzniká: 

spalováním S + O2 -> SO2

spalováním sulfanu (pomalá oxidace sulfanu)

pražením pyritu FeS2 + O2 -> SO2 + Fe2O3

reakce kys.sírové se siřičitanem nebo disiřičitanem

   Na2S2O5 + H2SO4 -> 2 SO2 + Na2SO4 + H2O

   Na2SO3 + H2SO4 -> SO2 + Na2SO4 + H2O

- v reakcích se projevuje jako: redukční činidlo (SO2+Cl2+2H2O  2HCl+H2SO4)

- v přítomnosti silných redukovadel jako oxidační činidlo (SO2+CS+CO2)

- odsiřování se provádí práškovým CaO (SO2 + CaO + O2  CaSO4, SO2 + CaO  CaSO3)

- toxický pro organismy -> k desinfekci (úlů nebo vinných sudů)

- při kvašení do rozdrcených vinných cukrů (při kvašení působí jako antioxidant)

Oxid sírový SO3

- pevná bíla látka, nízká teplota tání

- vznik: SO2 + O2 -> SO3

- reaguje velmi ochotně s vodou SO3 + H2O -> H2SO4

- oxidační činidlo

Kyselina siřičitá H2SO3

- tvoří soli: siřičitany, hydrogensiřičitany

- kyselina i její soli mají silně redukční vlastnosti

- siřičitany se v roztocích snadno oxidují na sírany (2Na2SO3 + O2 2Na2SO4) 

Kyselina sírová H2SO4

- nejdůležitější prům.kyselina

- 2 řady solí – sírany, hydrogensírany

- ředění kyseliny je silně exotermní děj (uvolňuje se hodně tepla) -> proto lijeme kyseliny do vody

- v koncentrované podobě – obrovské hydratační účinky -> jako sušidlo -> organickou hmotu zuhelňuje

- výroba: kontaktní katalýza (katalyzátor V2O5)




1) SO2 + O2 -> SO3




2) SO3 zavádíme do H2SO4 (ne do vody, ptž by to byla příliš bouřlivá reakce)

                         SO3 + H2SO4 -> H2S2O7




3) H2S2O7 + H2O -> 2 H2SO4

- použití: vysoušení látek, výroba sloučenin, elektrolyt v autobateriích (33% kys.), léčiva, výbušniny, hnojiva (superfosfát)

Sírany – soli od kys.sírové

- dobře rozpustné ve vodě (až na BaSO4, CaSO4 a PbSO4)

- připravovány neutralizací


Al(OH)3 + H2SO4 -> Al2(SO4)3 + H2O

- (NH4)2SO4, K2SO4 – součástí směsných minerálních hnojiv

- Na2SO4 . 10 H2O – "Glauberova sůl" - při výrobě skla a v textilním průmyslu

- CaSO4, MgSO4 – příčinnou tzv. trvalé tvrdosti vody (nedá se odstranit převařením, ale sodou Na2CO3)

- CaSO4 . 2 H2O – sádrovec

- BaSO4 – v lékařství jako kontaktní látka při rentgenu tráv. ústrojí (nerozpustný ve vodě, neohrozí nás jeho jedovatost)

- Al2(SO4)3 – v tabletách pro úpravu vody na pitnou vodu

- kamence = podvojné sírany

   - krystalické látky

   KCr(SO4)3 . 12 H2O (dodekahydrát síranu draselno-chromitého, kamenec draselno-chromitý)

organické:

thioly a thifenoly (R-SH)

= merkaptany

- sirné obdoby alkoholů nebo fenolů, charakteristická skupina –SH

- mohou být považovány za deriváty hydrogen sulfidů, ve kterých je jeden vodíkový atom nahrazen alkylovou nebo arylovou skupinou

- kapaliny nepříjemného zápachu, užívají se k odorizaci zemního plynu

CH3-SH – methanthiol, merkaptomethanol

CH3-CH2-SH – ethanthiol, merkaptoethanol

- thioly silnější kyseliny než alkoholy

- soli thioláty

- vznik disulfidů

  2 R-S-H <-> R-S-S-R + H2 

thioethery 

- obdoby etherů
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heterocyklické sloučeniny
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- např. thiofen            , thiazol 

- vzhledem k malému rozdílu elektronegativit mezi C a S 

jsou jim vlastní výrazné aromatické vlastnosti 

(viz 15. otázka)

sirné aminokyseliny

-  např. cystein– síra je tedy součástí bílkovin 

sulfonové kyseliny

- substituční deriváty uhlovodíků, charakteristická skupina –SO3H

- připravují se tzv. sulfonací (typ elektrofilní substituce)– zejména aromatické– působením konc. kyseliny sírové, která vystupuje jednak jako činidlo, ale také jako katalyzátor, nejprve dochází k reakci mezi dvěma molekulami kys. sírové, vzniká hydrogensíranový anion (HSO4- )a sulfoniový kation (SO3H+), uvolňuje se molekula vody:

    C6H6 + H2SO4 -> C6H5-SO3H + H2O

- sulfoniový kation působí jako elektrofilní činidlo, napadá např. benzenové jádro, dochází k substituci– vzniká benzensulfonová kyselina, kys. sírová se regeneruje
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elektrofilní substituce

- mám sloučeninu EB, která se heterolyticky štěpí na B- a E+

- E+ je elektrofilním činidlem, E+ se napojuje na aromatickou sloučeninu zjednodušeně řečeno přes jednu z dvojných vazeb konjugovaného 6-ti elektronového systému, tím se ale narušilo aromatické jádro, uhlík sousedící s uhlíkem, kde se napojilo el. činidlo získá kladný náboj-má pouze 3 vazby 

– je snaha obnovit stabilní aromatické jádro- odpojí se vodíkový kationt a jím uvolněná vazba se zapojuje do jádra, čímž vznikne opět stabilní elektronový kruh
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