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Vážení kolegové, milí studenti, 

dostáváte do rukou I. díl publikace CHEMIE V KOSTCE. V tomto díle je věnována pozornost opakování a rozšíření 

učiva z chemie obecné a chemie anorganické. Autoři uvádějí i komplexní přehled základů anorganického názvosloví 

a základních chemických výpočtů. 

Publikace je rozdělena do 8 kapitol, které vycházejí z osnov pro gymnázia. Rozsah učiva je volen tak, aby učebnice 

pomohla studentům při přípravě k maturitní zkoušce, ale zároveň byla vhodnou pomůckou pro úspěšné vykonání 

přijímacích zkoušek na vysokou školu. Základní učivo je barevně vyznačeno, eventuálně jsou základní poznatky 

vytištěny tučným písmem; petitem je označené učivo rozšiřující. Text je doplněn tabulkami a obrázky, které napomá­

hají porozumění uvedené teorii. 

Autoři budou rádi, když tato publikace Vám studentům usnadní a zároveň zkvalitní přípravu k maturitní zkoušce a 

napomůže k tomu, že se stanete úspěšnými studenty vysokých škol. 

K tomu Vám přejeme hodně zdaru 

Autoři 

Autoři děkují za připomínky a korektury RNDr. Růženě Anderlové. 
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� ZÁKLADNÍ POJMY II 
Látka - luno ta , která se vyznačuje určitými vlastnostmi 

atom: jednojademá elektroneutrální strukturní jednotka 
molekula: vícejaderná elektroneutrální strukturní jednotka; skládá se ze dvou či více atomů spojených chemickou 

vazbou 
iont: částice mající elektrický náboj o 

O 
kationt (náboj kladný) 
aniont (náboj záporný) 

chemické individuum (chem. čistá látka) - obsahuje atomy popř. molekuly 
A ... nukleonové číslo Prvek: chemické individuum, jehož molekuly se skládají ze steJ'ny' ch atomů; ZAx Z t é"' I � . .. pro onov CIS O 

sloučenina: chemické individuum, jehož molekuly se skládají z různých atomů 
nuklid: chemlcké individuum, jehož strukturní jednotky se skládají z jader o stejném Z (proto nové číslo) a stejném 

A (nukleonové číslo) 
izotop: chemické individuum, jehož strukturní jednotky se skládají z jader o stejném Z, ale liší se číslem 

nukleonovým A (př. :H �D �T) - liší se počtem neutronů, mají stejné chemické vlastnosti a liší se 
vlastnostmi fyzikálními 

izobar: nukJidy mající stejné nukleonové číslo A (př. 1;8 I�C I;N) 

soustavy látek (směsi): - složené z několika chemicky čistých látek.Obsahuje-li směs jednu látku, která je spojitá v celém 
objemu, a v ní jsou rozptýleny (dispergovány) ostatní látky - tzv. disperzní soustava: 

Disperzní soustava Velikost disperzních částic 

homogenní 

koloidní 

heterogenní 

( iimotnos�
-
energi�J 

hmotnost - míra setrvačnosti těles 

menší než 10.9 m 

10.7 maž 10.9 m 

větší než 10.7 m 

energie - kvantitativní míra různých forem pohybu hmoty 

Příklady 

I roztoky elektrolytů a nízkomolekulárních neelektrolytů 

aerosol, koloidní roztok, emulze 

pěna, suspenze 

�E � �mc 2 m = Il10 mo .. , klidová hmotnost, m ... pohybová hmotnost, v ... rych lost pohybu, 
Jl -V2/C2 c ... rychlost světla ve vakuu 

( Hmotnost atomů a molekul) 
atomová hmotnostní konstanta mu - klidová lunotnost �atomu nuklidu I�C mu = 1,66057 '10-27kg l2 
relativní atomová hmotnost Ar A,(X) � m(X) m(X) ... klidová hmotnost atomu X 

mu 
relativní molekulová hmotnost Mr M = 

m(X) 
r 

mu 
m(X) .. . klidová hmotnost molekuly 
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[Látk()vé množství) 
[n] =mol, Mm ... molární hmotnost, Vm ... molární objem 

mol- právě takové množství látky, které obsahuje tolik částic, kolik atomů je obsaženo v nuklidu I�C o hmotnosti 

12 '10-3 kg. 
Avogadrova konstanta NA NA =6,022 '1023 mol - 1  (charakterizuje počet částic v jednom molu látky) 

Veličiny vztažené na jednotkové látkové množství nazýváme molární (�, Vm) 
VDm ••• normální molární objem V mn = 22,4 1 4  .!O-3m 3 'mol -I (Pn = 1 01325Pa, To =273,15K) 

chemický ekvivalent - hmotnost prvku, který se slučuje s 1 ,0079 g vodíku. 
(např. ve vodě je ekvivalent kysl íku 16g:2 = 8g) 

[ Chemický děj) mění se chemická povaha látek (mění se složení molekul- př. hoření) 

Fyzikální děj nemění se složení molekul (tání, zahřívání) 

(Chemická reakce� děj, při němž se mění výchozí látky (reaktanty) na jiné látky (produkty reakce). 

( Základní chemické zákony) 
O zákon zachování hmotnosti ( 1 748 Lomonosov) 

Hmotnost všech látek do reakce vstupujících je rovna hmotnosti všech reakčních produktů. 
O zákon zachování energie ( 1 748 Lomonosov) 

Celková energie izolované soustavy je v průběhu chemické reakce konstantní. 
O zákon stálých poměrů slučovacích ( 1 799 Proust) 

Hmotnostní poměr prvků či součástí dané sloučeniny je vždy stejný a nezávislý na způsobu přípravy sloučeniny 

(např. ve vodě: m(O) = Ji = 8) 
m(H) 2 

O zákon násobných poměrů slučovacích ( 1 802-1808 Raston) 
Tvoří-li dva prvky více sloučenin, pak hmotnosti jednoho prvku, který se slučuje se stejným množstvím prvku druhého, 
jsou vzájemně v poměrech, které lze vyjádřit malými celými čísly: HP x HP2 hmotnosti kyslíku v obou sloučeninách 

jsou v poměru 1 : 2 
O zákon stálých poměrů objemových při slučování plynů ( 1 805-1 808 Gay-Lussac) 

Plyny se slučují v jednoduchých objemových poměrech. 
O Daltonova atomová teorie 

- prvky jsou látky složené z atomů 
- atomy téhož prvku jsou stejné, atomy různých prvků se liší hmotností, velikostí a dalšími vlastnostmi 
- při chem. reakcích se atomy spojují, oddělují nebo přeskupují. Nemohou však zaniknout nebo vzniknout 

slučováním atomů dvou či více prvků vznikají molekuly nové látky - sloučeniny 
- molekuly vznikají sloučením celistvých počtů stejných nebo různých atomů 

O A vogadrův zákon 
Stejné objemy různých plynů obsahují vždy za stejných podmínek (teploty a tlaku) stejný počet molekul. 

O Periodický zákon 
Vlastnosti prvků jsou periodickou funkcí jejich protonového čísla. 
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v , 

SLOZENIASTRUKTURA 
CHEMICKÝCH LÁTEK 

( Vývoj názorů na stavbu hmoty, modely atomu) 
Demokritos (starověk) - hmota se skládá z malých, dále nedělitelných částic zvaných atomy 
J. Dalton (1808) - atomová teorie: každý z prvků je složen z malých, dále nedělitelných, stejných atomů 
J. J. Thomson - objev elektronu, částice vyskytující se v atomech, vyvrátíl atomovou teorii 
E. Rutherford (1911) - planetární model atomu; přirovnává atom k sluneční soustavě. Jádro atomu přirovnává ke Slunci a elektrony k planetám. Model 
byl v rozporu se zákony klasické fyziky. 
N. Bohr (1913) - elektrony se pohybují po stacionárních drahách (kružnicích); pohyb elektronů na těchto drahách není spojen s vyzařováním elmg. 
záření. Tzn. elektron v atomu může existovat jen ve stavech s určitou energií; tato energie se mění skokem, nikoliv spojitě. 

Platí: 2nmrv = nh h = 6,626 . 10·)4 J·s Planckova konstanta 
2n-násobný moment hybnosti elektronu na těchto stacionárních drahách (orbitech) je roven celistvému násobku Planckovy 
konstanty h. 

L. de Broglie (l923) - dualistická teorie: Každá mikročástice má povahu nejen korpuskulární, ale též vlnovou. 
Schriidinger - elektron neobíhá po určitých drahách kolem atomového jádra, ale vyskytuje se v určité části prostoru zvané ORBITAL 

Orbital- část prostoru v oko lí  atomového jádra, ve kterém se elektron vyskytuje s 95% pravděpodobností 

A . .. nukleonové číslo (počet protonů a neutronů v jádře) 

Z ... proto nové číslo (počet protonů) A=Z+N 
N ... neutronové číslo (počet neutronů) 

Protony a neutrony - částice vytvářející atomové jádro, nazývaj í se nukleony 

Radioaktivita: 
O objev radioaktivity ( 1 896) H. Becquerel; další badatelé 1 898 - P. Curie a M. Curieová-Sklodowská 
O radioaktivita je schopnost nestabi lního atomového jádra přeměnit se na j iné stabi lnější atomové jádro za současného 

uvolnění radioaktivního záření 

Radioaktivita: O přirozená (samovolný rozpad nestabilních nukJidů vyskytujících se v přírodě doprovázený vyzáře­
ním neviditelného, tzv. radioaktivního záření.) 

O umělá (samovolný rozpad uměle připravených nukJidů doprovázený rovněž vyzářením radio­
aktivního záření) 

Radioaktivní záření: 
a) záření a - proud rychle letících at. jader hel ia  CHe , i<x); si lné ionizační účinky, malá pronikavost, vychyluje se v el. a 

mag. poli 
b) záření P - proud rychle letících elektronů; stokrát pronikavější než a záření; vychyluje se v el. a mag. poli 
c) záření y - elektromagnetické vlnění; nejpronikavější; v mag. a el .  poli se nevychyluje 

Radioaktivní rozpady: 

CD rozpad a: �x - ��;y + <X př. 2;�Ra _ 2;!Ru + iHe 

@ přeměna P-: �n - : p + _�e �x z�Y + _�e 

® přeměna p+: 

N 

No 

No 2' 

T 

�n + �e �x - z�Y + �e (pozitron) 

Pro všechny druhy radioaktivniho rozpadu platí zákon radioaktivního rozpadu: N = No 
'e -AC 

No ... počáteční počet atomů radionuklidu; 
N ... počet atomů radionuklidu v čase t; 
A. ... přeměnová (rozpadová) konstanta; 
T ... poločas radioaktivního rozpadu 
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(K,vantově mechanický model atomu: ) 

Chování mikročástic (např. elektronů) nelze vystihnout klasickou mechanikou. Pro popis těchto jevů byla vypracována obecnější teorie - kvantová 
mechanika: 

p � m·v = � 
A 

p . .. hybnost částice; m ... pohybová hmotnost částice; A .. . vlnová délka de Broglieho vln 

Myšlenky de Broglieho dále rozvedl a matematicky dokázal: 

CD E. Schrodlnger: -pohyb elektronu v kvantové mechanice popsal pomocí tzv. vlnové funkce t\I, kterou získal řešernm Scru6dingerovy vlnové rovnice: 
Fyzikální smysl má *2, která charakterizuje pravděpodobnost výskytu elektronu (popř. hustota pravděpodobnosti výskytu elektronu) 

@ W. Heisenberg: - ve světě mikročástic je omezená přesnost současného určení polohy a rychlosti pohybující se částice; popř. energie a času 
pohybujícího se elektronu: 

�x .t.p, � II t.E ·t.t � II 
Tzn., že polohu elektronu můžeme popsat pomocí vlnové funkce jen s určitou pravděpodobností. 

ATOM VODÍKU -jednoduchý systém, pro který je Schrodingerova rovnice přesně řešitelná. Výsledkem řešení je soubor vlnových funkci, tzv. orbitalů 
a energií odpovídaj {cích jednotlivým stacionárním stavům. Tyto stavy, funkce i energie se charakterizuj í pomoci trojice kvantových čísel, jejichž hodnoty 
vyplývají z řešen! SchrMingerovy rovnice. 

O hlavní kvantové číslo n: - udává energii elektronu 

E = -� En .. . molární energie elektronu ve stavu s kvant. č. n; B . .. konstanta, jejíž hodnota je 13,6 eV n 
n2 

n - nabývá hodnot od 1,2,3, ... , 00 (popř. K=l, L=2, M=3, ... ) 
Energie elektronu roste s rostoucím n. 

Za běžných podmínek má elektron v atomu vodíku nejmenší možnou energii (n = 1) - atom je v základním stavu. 

Dodáváním pfíslušného kvanta energie lze atom převést do vybuzeného (excitovaného) stavu - stav s vyšší energií, stav 

s vyšším n. 
O vedlejší kvantové číslo I: - společně s n určuje energii elektronu a rozhoduje o tvaru orbitalu. Nabývá hodnot od 

O až po n-1. 

Např. n = 4 I = [QJJ]1J]J 
orbital � 

hlavní kv. Č. '- 3 cl 4 "počet elektronu 

,typ orbitalu 
o magnetické kvant. číslo m: - určuje orientaci orbitalu v prostoru; nabývá hodnot od -I přes O až +. 

Např. orbital p: I = l m:=: -I, O, I 
O Pro popis zvláštní vlastnosti částice (tzv. vnitřního momentu hybnosti) se zavádí poslední, tzv. spinové kvantové číslo 

s; charakterizující rotaci elektronu; nabývá hodnot + 1f2 a -112. 

Kombinací všech čtyř kvantových čísel je možno jednoznačně charakterizovat kterýkoliv elektron v obalu atomu. 
Q degenerované orbitaly - (mají stejnou energii) mají stejnou hodnotu h lavního a vedlejšího kvant. čísla, liší se v čísle 

magnetickém. 
O Pauliho princip výlučnosti - v atomu nemohou existovat dva elektrony, které by měly všechna čtyři kvantová čísla 

stejná. 

Tvary a prostorová orientace orbitalů 

Vedlejší kvantové číslo I určuje kromě energie elektronu též tvar orbitalu. 
I = O orbital s; kulově symetrický; vel ikost orbitalu s I:=: 1 orbital p; třikrát degenerovaný (m = -1, O, 1) 

roste s rostoucím n 
z 

�x y 

1s 2s 3s Px Py pz 
grafické znázorněn í orbitalů s grafické znázornění orbitalů p 

8 



1=2 orbital d; pětkrát degenerovaný (m = -2, -I, O, 1,2) 

z 

d� d� 
grafické znázornění orbitalů d 

1=3 orbital f; sedmkrát degenerovaný (m = -3 , -2, -1, 0, 1,2,3) 

[Znázorňováni a zápi�
'
o�bitalů) 

s 
O všechny orbitaly se znázorňují stejně velikými rámečky D 

p 
I I 

O degenerované orbitaly; odpovídaj íc í počet rámečků se spojí v jeden celek př. 

O počet degenerovaných orbitalů je dán 21+ 1 

O e lektrony se znázorňují šipkami [] � chybně 

O pomoc í h lavního a vedlejšího kvantového čísla 

(Elektronová konfigurace atomu) 

dyz 

d 

I I I I 

Obsazení jednotlivých stavů (orbitalů - tzv. elektronové konfigurace) atomu v základním stavu se řídí třemi pravidly: 

a) Výstavbový princip (princip minimální energie) 

Orbitaly s energií nižší se zaplňuji elektrony dříve než orbitaly s vyšší energií 

1s 2s 2p 3s 3p 4s 3d 4p Ss 4d Sp 6s 4fSd 6p 7s Sf6d 7p 

1 +--

pravidlo n + 1- Nejdřive se zaplňuji orbitaly, jejichž součet hlavního a vedlej šiho kvantového čisla (n + I) je nižší. Jestliže mají orbitaly stejnou hodnotu 
n + I, zaplňuje se nejdříve orbital, jehož hodnota n je nižší. 

Pf. orbital 2p se zaplňuje dřive než 3s. 

Vysvětlení: pro orbital 2p je součet n + I roven 2 + I = 3 
pro orbital 3s je součet n + I roven 3 + O = 3 

b) Hundovo pravidlo 

CIl V degenerovaných orbitalech vznikají elektronové páry teprve po obsazení každého orbitalu jedním 
elektronem. 

@ Nespárované elektrony v degenerovaných orbitalech mají stejný spin. 

I11I1 II I 
správně 

u:nm 
chybně 

c) Pauliho princip výlučnosti 

� 111�11 I 
chybně chybně 

V jednom atomu nemohou být dva elektrony, které by měly stejnou kombinaci všech čtyř kvantových čísel; tzn. 
v jednom orbitalu mohou být maximálně dva elektrony lišící se hodnotou spinového kvantového čísla. 
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(ZáPisy �lektronovýcb konfigurací� 

' ... elektron II ... elektronovýpár(opačnýspin) 6C: Is ITJJ2s ITJJ2p II II I I nebo Is22s22p2 

zkrácený zápis pomocí elektronové konfigurace předcházejícího vzácného plynu: óC: [He]2s 22p2 

( Excitované stavy atomů, vznik iODtů� 

Uvedená pravidla (Výstavbový princip, Pauliho princip, Hundovo pravidlo) o zaplňování orbitalů platí pro základní stav 
atomu - tj. stav s nejnižší energií. 
Jestliže atom poh ltí určité množství energie, může dojít k vybuzení jednoho nebo více elektronů do energeticky bohatších 
orbitalů - tzv. excitovaný stav. 
U každého atomu může existovat velký počet excitovaných stavů. Pro vlastnosti prvků jsou nejdůležitější excitované stavy, 
mající vliv na vytváření chemických vazeb - tzv. valeněnf excitované stavy (tento stav je dále v textu značen * vpravo 
nahoře u značky prvku). 

2s2 2p2 
Př.: C základní stav C: [He] ITJJ II II I I 

251 2p J 

excitovaný stav C': [He] [] II II Ir I 

Pozn.: Při vytváření valenčních excitovaných stavů prvek excituje valenční elektrony do prázdných orbitalll valenční 
vrstvy (jejíž n je stejné jako n valenčních elektronů). U základních prvků do orbitalů, jejichž hodnota hlavního 
kvantového čísla n je totožná s číslem periody, v níž se daný prvek nachází. 

Př.: CI - prvek 3. periody , podle výstavbového principu má k di spozici ve valenční vrstvě orbitaly 3s3p3d I:;) možnost 
tří excitací valenčních elektronů do orbitalů 3d 

F - prvek 2. periody, podle výstavbového principu má k dispozici ve valenční vrstvě orbitaly 2s a 2p (nemá žádný 

prázdný orbital ve valenční vrstvě). Nemůže excitovat valenční elektrony I:;) netvoří valenční excitovaný stav. 

U některých atomů existuje více valenčních excitovaných stavů: 

3s 2 3p 4 

Př.: S základní stav s: [Ne] [] ffi]IJ 
3s2 3pJ 

první excitovaný stav S': [Ne] [] 11 II II I 
3s I 3p3 

druhý excitovaný stav S": [Ne] [] II Ir II I 

3d 1 

II I I 
I 

I 
3d" 

II II I I 

Přijetím dostatečného množství energie může dojít k odtržení elektronu (popř. elektronů) od atomu I:;) vznik kationtu. 

lonizačni energie - energie potřebná k odtržení valenčního elektronu od atomu. První ionizační energie - odtržení 
jednoho va lenčního elektronu; druhá ionizační energie - odtržení druhého elektronu atd. Čím je hodnota 
ion izačn í energie nižší, tím je prvek reaktivnější (např. s-prvky). Jednotka kJ mo]"1 . 

Jestliže atom přijme jeden, popř . více elektronů, energie se uvo lňuje I:;) vznik aniontu. 

Elektronová afinita - energie, která se uvolní při přijetí jednoho, popř. více elektronů atomem. Čím je hodnota 
elektronové afinity vyšší, tím je prvek víc elektronegativní (snadněj i tvoří anionty) C) vyšší reakti vila 
(př. F). Jednotka kJ mo]-I. 

( Elektronové konfigurace iontů) 

Na základě uvedených pravidel lze určit nejen elektronovou konfiguraci atomů, ale i iontů prvků. 
Př. počtu 10 e lektronů přísluší konfigurace 15 22s 22p 6; tuto konfiguraci má e lektroneutrální atom Ne, kationt Na· ) an iont F -

Zápisy elektronových konfigurací iontů : 
IH-: Is21zetéžzapsat: IH-: (2He) 
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Závislost ene�e a velikosti orbitalů na protonovém čísle 

Uvedená pravidla umožňují odvození zápisu elektronových konfigurací většiny atomů (iontů) v základním stavu. Nemůžeme podle nich ale objasnit např. 

proč se valen�ní elektrony u Fe nejdl'lve uvolňují z orbitalu 45 a potom z orbitalu 3d; nemůžeme zdůvodnit některé nepravidelné elektronové konfigurace. 

Zdůvodnění: Schrodingerovu rovnici lze přesně řešit pro atom H, He. U složitějších atomů (větší počet elektronů) - jednotlivé orbitaly se vzájemně 
prolínaji , zvyšuji se odpudivé síly mezi elektrony. V atomech s většim počtem elektronů závis! energie orbitalů na protonovém čisle atomů popř. iontů. 

E 

4 

3 

2 

'. .. . . . . , . ....... . . .. ..... . . 
-"''', 

4s 

' . . 3d 
3p 
3s 

� 
1s 

100 Z 

PL - velikost orbitalu I s se zmenšuje s rostoucím Z O O O O 

- energie orbitalů klesá s rostoucím Z prvku 
H He B Ne 

- pro prvky následujicí za "Se je energie 45 větší než 3d, 
Orbital4s má nižši energii než orbital 3d pouze u prvků, jej ichž Zje memí než 20. 
Proto u 20Ca a 19 K se dříve zaplňuje orbital 45, potom 3 d: 19 K: [Ar ]4s I. Po 
obsazení orbitalu 4s ( 2oCa: [Ar] 45 2) dojde ke snížeru energie orbitalu 3d. Prvky 
následuj ie[ za Ca maji energii orbitalu 3d nižší než 4s. 

Z těchto důvodů prvky (např. Fe apod.) ztrácej í své elektrony z orbitalu 4s dříve než 
2 orbitalu 3d . 

3d � 26Fe: [Ar] 11 Jil 11 11 Ir I l!JJ 
3d 

n 

Nepravidelnosti v elektronových konfiguracích prvků jsou způsobeny např. symetrií orbitalů; větší stabilitou zcela nebo napůl zaplněných orbitalů. Správna 
je vždy elektronová konfigurace �ástice v základním stavu, která má nejnižší energii: 

Energie různých elektronových konfiguraci některých prvků ajejich kationtů 

d' 
\ 

cJS 
cJS 

�. � I d'O 
des, d's2 

�s' / &S2 d5s' 
cJSs' dBs2 d1OS1 

V Cr Mn Ni Cu 

Z grafu je zřejmé: 
O atomy Cr a Cu mají elektr. konfigurace: 

24Cr: [Ar]Jd54s 1 nesprávná konfigurace: ",Cf: [,'u)3E144s1 
29CU: [Ar] 3d 104s 1 nesprávná konfigurace: _,C .. , [Mj3€1 94,2 

O ionty měďnaté a manganaté mají konfiguraci: 

Et 
s'd" 

/ 
d' 

V2+ 

29CU":[Ar]3d'4so 2 j O 2 , )  lsMn' : [Ar]3d 4s nesprávná konfigurace 25Mn': [Ar] 43 3d 

s' s'd7 

d' / / 
ď cJS 

Cr2+ Mn2+ Ni2+ 

s'da 

<i" 
CU2+ 
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�CHEMICKÁ VAZBA I 

o atomy většiny prvků jsou spojeny do větších celků - molekul 
O toto spojení je realizováno prostřednictvím valenčních elektronů a nazývá se chemická vazba 

[Kriteria pro vznik chemické vazby) 

rozhodující - hledisko energetické 
O vazba vznikne tehdy, dojde-Ii při tomto ději k uvolnění energie 
O čím více energie se uvolní, tím stabilněj ší vazba vznikne 

1 ... délka vazby 
Ed (Ev) ... disociační energie 

vzdálenost 
atomů 

Graf závislosti potenciální energie obou atomů najejich vzdá­
lenosti při vzniku molekuly 

[Podminky vzniku chemické vazby) 

a) atomy se musí přiblížit tak, aby se překryly valenční orbitaly 
b) elektrony v orbitalech musí být uspořádány tak, aby z nich mohly vzniknout vazebné elektronové páry 

[Znázornění vzniku chemické vazbY) (pro molekulu H2) 

a) pomoc í překryvů prostorových tvarů valenčních orbitalů m 
, . 

H: �� 
b) pomoc í spojnice rámečků (spojnice znázorňuje překrytí orbitalů) 

H: 

c) valenční čárkou (znázorňuje vazebn)' elektronový pár) H- H 

(Typy chemické VaZbY) 

a) Vazba kovalentní - vznikne překrytím orbitalů obsahujících vždy jeden elektron 
b) Vazba koordinaěně kovalentní (donor akceptorová, dativní) - vznikne překrytím orbitalu obsahujícího elektronový 

pár s orbitalem prázdným (vakantním) 
O donor (dárce) - atom poskytující vazebný elektronový pár 
O akceptor (příjemce) - atom poskytující prázdný valenční orbital 
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2S2 2s2 2p4 

Př.: NH4' atom d usíku U HP' atom kyslíku 

1 I. atom vodíku 1 .  atom vodíku 

2. atom vodíku 2. atom vodíku 

3. atom vodíku kationt vodíku 

kationt vodíku 

Rozdíl mezi kovalentn í a koord i načně kovalentní vazbou je pouze ve způsobu vzniku. Vlastnosti mají stejné. 

( Rozdělení vazeb podle násobnosti ) 
a) Vazba jednoduchá - na vzniku se podílí od každého z vázaných atomů jeden valenční elektron 

H: ls ITl H· + ·H - H-H 
H: ls m 

b) Vazba dvojná - na vzniku se podílej í od každého z vázaných atomů dva valenční elektrony 
O: 2s [TI 2p rn:r:p:p Q: + :Q - Q =Q 
O: 2s [TI 2 P rnr:tr:tJ 

c) Vazba trojná - na vzniku se podílej í  od každého z vázaných atomů tři valenčn í  elektrony 
N: 2s [TI 2p � IN : + :NI - IN=NI 
N: 2s [TI 2p ctr:tr:tJ + 

H 

Vaznost - číslo udávající, kol ik kovalentních vazeb 
(vazebných elektronových párů) daný atom vytváří 
s jinými atomy 

H-N-H 
I 

H 

I 
H-N-H 

I 
H 

N - troj vazný N - čtyřvazný 

Poznámka: většina vazeb ve sloučeninách je přechodného typu (přechod mezi 
jednoduchou a dvojnou, dvojnou a trojnou vazbou) = násobnost vazeb je vyjádřena i 
desetinnými čísly. Proto chemickou vazbu přesněj i charakterizuje vazebný řád. Jeho 
hodnota udává množství elektronových párů, jakým je chemická vazba skutečně tvořena. 

�Vazba (J a 1t) 
Př.: benzen e všechny vazby mají řád 1,5 

Vazba cr - největší hustota vazebného elektronového oblaku se nachází na spojnici jader obou vázaných atomů. Při 
vzn iku vazby cr dochází k překryvu dvou orbitalů na spojnici jader. Tato spojnice se pak stává osou vazby. 

s-s p-p s-p 

Vazba TI - největší hustota vazebného elektronového oblaku je symetricky rozložena mimo spojnici obou jader. 
Vzniká bočním p řekryvem orbitalů p, d nebo p a d. 

p-p p-d d-d 
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Platí (pro většinu případů) : j ednoduchá vazba 
dvoj ná  vazba 
trojná vazba 

Pevnost chemické vazby - roste s náso bností 

a 
a + 1t  
a + 1t + 1t  

O j e  dána vazebnou energií (energie, která se uvolní  při  vzni ku chemické vazby. Stej né množství energie se musí 
dodat n a  j ej í  rozštěpení - disociační energie) 

O závisí na povaze vázaných atomů , j e však ovl ivněna i sousedními atomy 
O tabelované hodnoty disoc iačních energi í  udávaj í  průměrnou energi i vazeb mezi určitými atomy 

Př. : H20 - H + OH di soc iačn í energie vazby 0- H je 492,2 kJ/mol 
OH - ° + H disociační  energie vazby 0- H je  426,4 kJ/mol 
Průměrná energie vazby 0- H (tabelovaná) je  459,8  kl/mol [(492,2 + 426,4) : 2 ]  

Délka chemické vazby - (vzdálenost středů vázaných atomů) - klesá s násobností vazby. 

Elektronegativita 

O schopnost  vázaného atomu přitahovat ele ktrony chemické vazby 
Za základ stupnice elektronegativ i t  byla konvenčn ě zvolena el ektronegativita vod íku � = 2 , 1 

1--' 
H Tabulka elektronegativit atomů prvků 

2, 1 5  

Li Be  I B C I 
0 , 9 5  1 , 5 2 ,0  2,6  

N a  Mg AI  S i  
0 ,9  1 ,2 1 , 5 1 ,9 

K Ca Se Ti V Cr Mn Fe 
I 

Co N i  Cu Zn Ga Ge 
0, 8 1 , 0  1 , 3 1 ,6 1 ,9 2,4 2 , 5  1 ,8 1 ,7 1 , 8 2,0 1 ,6 1 ,6 2 ,0 

Rb Sr  Y Zr N b  M o  Te Ru Rh Pd Ag Cd In Sn 
0 ,8  1 ,0 1 ,2 1 , 5 1 ,7 2 , 1 2,3 2 ,0 2, I 2 , 1 1 ,9 1 ,7 1 ,6 1 ,9 

Cs Ba La Hf Ta W Re Os Ir  Pt Au Hg TI Pb 
0,75 0,9 1 ,2 1 ,4 1 ,7 2,0 2 ,2 2 , 1  2, 1 2,2 2,3 1 , 8  1 , 9 1 , 8 

Fr Ra Ae Th Pa U 
0,7 0 ,9  1 , 1  1 ,4 1 , 7 1 ,9 

N O 
3 ,0 3 , 5  

P S 
2 ,  I 2 ,6  

As Se 
2,0 2,4 

Sb Te 
2 , 1 2, 1 

Bi Po 
2 , 0  I 2,0 

F 
3 ,9 

Cl 
3 , 1  

Br  
2,9 

I 
2,6 

At 
2 ,2  

Hodnota elektronegativity nepřechodných prvků stoupá v periodě zleva doprava, ve sloupci zdola nahoru. 
nej nižš í  hodnoty elektronegativity - a lkalické kovy nej e l ektropozit ivněj š í  prvek es 
nejvyšší hodnoty e lektronegativity - ha logeny neje lektronegativnější prvek F 

(polarita chemické vazby) 

O určuj e se z rozdílu elektronegativit (b-X) vázaných atomů.  
Vazebný elektronový pár  - vždy více posunut k atomu s větš í 
hodnotou el ektronegativity ;=> vytvořen í částečného (parciá lní­
ho) elektrického náboje na obou vázaných atomech. 

Rozdělení chemických vazeb podle polarity 

a) Vazba nepolární (kovalentní) 

0+ &-
H - CI H ..... CI  

O hodnota vazebného ele ktronového páru rozložena rovnoměrně mezi oba vazebné partnery 

�x < 0,4 (F2 , 02 ' N2 ) 

1 4  

,------
He 

4,5 

N e  
4 ,0  

A r  
2 ,9  

Kr 
2,6 

Xe 
2 ,25  

Rn 
2 ,0 



b) Vazba polární (polárně kovalentní) 
O hustota vazebného elektronového páru nerovnoměrně rozložena mezi vazebné partnery 

0,4 < .:lX < 1 ,7 (�O , HCI ) 
c) Vazba iontová 

O extrémně polární chemická vazba .:lX > 1,7 (NaCI , KF)  (valenční elektron jednoho atomu je vtažen do valenční 
vrstvy atomu druhého = vznik elektricky nabitých částic, iontů) 

závislost 
charakteru vazby 

na rozdflu 
elektronegativit 

I()()% 

vazba iontová 

vazba kovalentnf 

0% """----+---+----f--------. 

Dipólový moment 

- měřítko polarity chemické vazby pro biatomické 
molekuly 
vektorová veličina orientovaná od kladného pólu 
k zápornému 

- jednotka dipólového momentu - coulombmetr Cm 

V molekule s nesymetrickým rozložením náboje Je 
velikost dipólového momentu dána vztahem 

I 
O 

� = 0 · 1 
délka vazby 
parciální náboj (absolutní hodnota parciálního nábo­
je na jednom z atomů) 

1 2 3 
rozdn elektronegalivit vázaných alomů 

() ��-------------

Dvouatomové molekuly: dipólový moment vazby = dipólový moment molekuly 

() 

Víceatomové molekuly: výsledný dipólový moment molekuly = vektorovému součtu dipólových momentů všech 
vazeb v molekule 

a) molekula nepolární - ;=0 ().J. - celkový dipólový moment) 

b) molekula polární Ii*o 

Znázornění dipólových momentů CO a H20 2 2b -
0 - 20 + 0 - HzO : 
0= C= O 

��o 
• 

Pozor: rozl išovat polaritu vazby od polarity molekuly ! ! !  

d) Kovy a kovová vazba - asi 80% známých prvků - kovy 

Prvek je kov, jestliže počet elektronů jeho nejvyšší zaplňované vrstvy je menší nebo roven číslu periody, v n íž se 
nacházÍ. 
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Atomy kovů - malý počet e lektronů v poslední vrstvě elektronového obalu ( 1 -2 elektrony v orbitalu s ,  výj imečně někol ik elektronů v orbitalu p - Ga, Sn, 
Pb) a nízká el ektronegativita.  
Vzhledem k malému počtu elektronů ve vnější vrstvě by každý atom kovu mohl vázat jen něko l i k  málo j iných atomů, což odporuj e  skutečnosti. Všechny 
vnějš í  elektrony j sou spo lečné všem členům mřížky. Představuj í  elektronový oblak prostupuj ící celým krystalem, v němž jsou pravidelně rozmístěna jádra 
obk lopená svými zbývaj ícími elektrony. Mezi katíonty kovů a elektronovým oblakem působí přitažl ivé elektrostatické síly, které jsou pl'ťčinou soudržnosti 
krystalu - podstata kovové vazby . 

TE O R I E HYBRID IZACE I 

o vysvět luje vzn i k  en ergeticky rovnocenných kovalentních vazeb z energeticky rozdí lných orbitalů d aného atomu 
O umožňuj e před povědět p rosto rové uspořádání atomů v molekule a tím ce lou řadu vlastností, např. polaritu molekul 

Základní podmínkou stability s loučen iny j e  j ej í energetický stav - nej stabilnější struktura má minimální energetický obsah. 
S truktura s loučeni ny v základním stavu musí být taková,  aby odpudivé síly mezi vazebnými (popř.  volnými) e l ektro novými 

páry byly minimální - tuto podmínku sp lňuj í hybridní orbitaly. 

�Vznik hybridních orbitalů] 

Vznik chemických vazeb se může odvozovat od základního s tav u atomu přís lušnéh o prvku ( např. HP , CO , HCl ) ,  ale také 

od valenčního excitovaného stavu určitého atomu (např. v molekule C H4 musí mli atom C 4 nespárované elektrony, aby mohl 

vytvořit 4 vazby O methan se odvozuje  od valenčního excitovaného stavu atomu uhlíku) . 

6C: [He] 2s 22p 2 základní stav 
C .: [He ] 2 s 1 2p  3 v alenční exci tovaný stav 
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energie atomových orbitalů atomu C 
v zákl adním stavu 

E 

energie hybridních orbi lalu atomu C 



Energie orb ita lu 2s j e  menší než energie orbitalů 2p,  pak by vazby vzniklé  překryvem těchto čtyř energeticky rozd í lných 
orbitalů neby ly rovnocenné (rozd í l ná  hodnota vazebné energie, rozd í l ná dé lka vazeb). Experimentálně dokázáno, že všechny 
vazby jsou rovnocenné, j sou též stej ně dlouhé, proto při vzniku vazeb mus í mít i orbitaly atomu uhlíku (pod í lej í se na vzniku 
vazeb) stejné energie '> došlo k energetickému sjednocení různých atomových orbitalů tzv. HYBRIDIZACÍ 

[Vlastnosti hybridních orbitalů) 
Počet vzniklých hybrid n ích orbitalů odpov ídá počtu hybrid izovaných orbitalů. 
O hybridní orbitaly jsou v prostoru jinak orientovány než původní atomové orbita ly (např. v moleku le CH4 svíraj í  úhel 

1 09 °2 8 '  , zatímco orbi taly p pouze 90 ° , orb ital s nen í prostorově orientován. 
O hybridní orbitaly j sou větší než původní AO 
O hybridní orbitaly vytvářej í pevnější vazby než původní AO, proto vzniklé s loučen i ny j sou stabi lněj ší .  (Vznikem 

pevnějších vazeb se mimo j iné též snižuje nepříznivá energetická bi lance přechodu atomu ze základn ího d o va lenčního 

excitovaného stavu. 

(pravidla pro hybridizaci orbitalů) 
O Při vytvoření chemické vazby dochází k hybridizaci nejen orbitalů podílejících se na vzniku chemické vazby, ale 

i všech valenčních orbitalů, které obsahují jeden elektron nebo elektronový pár. 
O Nehybridizují  ty orbitaly, které vytvářejí vazbu TI. 

Pozn. Valenční excitovaný stav daného atomu nemus í být vždy shodný se stavem hybridním 

Rozdělení hybridizace O jednoduchá (hybridizuj í pouze orb i ta ly s a p) 
O s ložen á (hybridizuj í orbitaly s, p a d) 

Hybrid izace O ekvivalentní (všechny vazební partneři j sou stej n í ,  př. SFJ 
O n eekv ivalentní (po vytvoření všech chemických vazeb zbývaj í  ještě v hybri d n ích orbitalech volné 

elektronové páry [) nepravidelný prostorový tvar) . 

Prostorové tvary hybridních orbitalů 

A: JEDNODUCHÁ HYBRIDIZACE 
HYBRIDIZACE sp 
př. BeCI2 : Postup řešení : 

Jle: [He] 2s 2 2s 

Be ' :  ITJ 
2p 

I t I I I 
_ _  . _ _ _ _ _ _  s ?  . . _ .  _ _  . 

v BeCI2 : JW _ _ _ _ _  JFfTJ 

Cl Be 

HYBRIDIZACE spz 
př. : BF) 

5 B :  [He] 2s 22p I 2s 2p 

B '  ITJ I t l  t l  

I1D_.:�� . l.t�T!·J I 

1 )  určíme, kolik nespárovaných e l ektronů musí mít atom pro vznik všech vazeb v dané 
s l oučenině (v mol ekul e BeC I 2 . . .  2 nespárované elektrony) 

2) určíme, ko l i k je v dané s loučen i ně vazeb cr a 1C (v BeCl2 . . .  2 vazby cr) 
3 )  budeme uvažovat hybrid izac i všech valenčnich orb ita lů S výj imkou těch, které vytvářej í 

TI vazby 
4) hybridní orbitaly dáme do rámečku, abychom znázorni l i  jej ich energetickou rovnocennost. 

Cl 

struktura lineární, vazebný úhel 180 ° 

HYBRIDIZACE Sp3 
př. : CH4 

6C : [He] 2s 22p 2 

2s 

C ' :  ITJ 

C - I V : CH. 

2p 

I t I t I t I 
- - _ . _ - - - - -�P:. _ - _ . _ - - - _ . _ - - - - _  . . 
:_UD _ .  _ _ _  tt� l t�J!�J: 

struktura rovinná, v azebný úhel 120°  struktura p ravidelný čtyřstěn, 
vazebný úhel 1 09 ° 28 '  
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Neekviva lentní hybridizace Sp3 

např. v mo lekule NH3 : 3 vazebné el ektronové páry, jeden volný elektronový pár 
2s 2p 

@] I t l t ! t l  Volný elektronový pár dusíku způsobuje  deformaci pravidelného čtyřstěnu 
proj evuj ící se změnou vazebného úhlu ze 1 0 9 ° 2 8 '  na 1 06 ° 4 5 ' .  

_ . . . .  
_
. _ .
�
.
�:
. , . - " - ' - ' - ' - � . ' - -N - I I I  v NH) � r:m 1 t� I t� 1 t� I : Podobně dochází k deformaci pravidelného čtyřstěnu i v molekule vody; dva volné 

elektronové páry kys l íku způsobuj í změnu vazebného úhlu na 1 04 ° 3 0 '  

B :  SLOŽENÁ HVBRIDIZACE 

o kromě orbitalů s a p hybridizují i atomové orbitaly d ;  má řadu specifických vlastností. Jednou z nich j e, že najej ím 
vzniku se mohou podílet buď vnitřní nebo vnější orbitaly d. Jako vnitřní orbitaly d označuj eme takové orbitaly d, jej ichž 
hlavní kvantové čís lo  j e  o j edničku menší než hlavní kvantové číslo s a p orbitalů . U vněj ších orbitalů d j sou hlavní 
kvantová čísla s, p, d orbitalů stejná. 

HYBRIDIZACE dSp2 
př. : [PtCI4f - (aniont tetrachloroplatnatanový) 

Sd 6. 6p 

nPt : [Xe] I t� ! t� 1 t� I t l t I []] I I 
� fu � 

P t  I I r t� I t� ! 1+ I U !  O ! !  
d S pl 

Pt I I v [P tCI4J 2 - lli 1 t+ I t� 1 U 1>�.LJill __ Jt�t�.i 

l�---;7l 
//Pt� / 

Cl - - - - - - - - - - - - - . - - - - - .- - .  CI 
hyb ridní orbitaly míří do vrcholu čtverce 

HYBRIDIZACE sp3d2 (d2sp3) 
př. : [Zn(NH3\Y ' kationt hexaamm inzinečnatý 

30Zn : [Ar] 3d 1 04s 2 

4 ,  4 p  4 d  

Zn I I  D [TO I I I I 
sp'ď 

Zn II V [Zn(NH))6f '  ItlJm:HrrLJ�iTt�l I I i 
NH3 

NH3 \ I /NH3 
NH /Zl n \NH 

struktura čtyřboký dvojj ehlan 
3 ) 

NHJ 

HYBRIDIZACE sp3d 
pL : PClj 
I SP : [NeJ 3s 23p 2 

3s  3p  3d 

P '  ITJ OTilll W �! ---,-I ---'---' 

P v V PCIs 
Cl 

CI\ I 
j P- Cl 

CI I 
struktura troj bokého dvojj ehlanu 

Cl 

Neekvivalentní hybridizace sp3 d např. v mol ekule, TeCI4 , 
ICI) 

[Cr(HP)6l 3 +  kationt hexaaquachromitý 

24Cr : [Ar] 3d 54s I 
3d 

Cr lIJ I t I t I t I I 
45  

D 
4p 

1 I 
d�Spl 

Cr I I I  V [Cr(Hp)6]3 > 1 t 1 t ! t hr.�.1-__ -_ml _ -_ I-_�-i l-_-�.J.-�i1 

HYBRIDIZACE ATOMU UHLÍKU V ORGANICKÝCH SLUČENINÁCH 

Typ hybridizace Sl oučen ina Struktura Vazebný úhel Další příklady 

2s 2p 
CH. ' � 

� 

I alkany 
Sp3 - C- čtyřstěn 1 09 °2 8 '  

LiJ � � 
I cykloalkany 
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spz C2H4 :  

sp C2H2 :  

� cp  t I t I t I t I 
I I 

� 
I I I I I I I  

t CÍJ  

� 
~ 

� 
� � � 

� C .!!. ,6 1t 

_0 
.!!. C_n _n 

g, c g, • n 

Chemická vazba - poutá jednot l ivé atomy v molekul ách 

karbonylová skupina 
rovinná 1 2 0 0  karboxylová skupina 

1 ,3-butadien, benzen 

kumulovaná vazba 
lineární 1 80 0  a l len 

H- C = N  

Slabé vazebné i nterakce - způsobuj í  vzájemné ovl i vňování mo leku l ,  ty se mohou spojovat do složitěj ších nadmolekulámích struktur 

( Rozdělení) 
CD van der Waalsovy sily 
a) d i sperzní b) interakce dipól-d ipó l c) interakce d ipól-indukovaný d ipól d) interakce d i pól-iont e) hydrofobní  i n terakce 

@ vodiková vazba (můstek) 

1. van der Waalsovy sily 
I a) Disperzní síly 
O nej slabší , působ í mezi nepolánúmi molekulami nebo mezi atomy, 

které se vzájemně chemicky neváží 

Podstata : rozložení elektronů v molekulových orbitalech se neustále 
mění. Krátkodobě se stane, že na jedné straně molekuly je v íce  
elektronů než na druhé straně. Původně ,,nepolámJ" mo leku l a se v tomto 
okamžiku jeví jako d ipó l . Vzájemné interakce krátkodobých di pó l ů v 
souboru mo lekul vede k synchronizaci osci lací - podstata přitažl ivých 
si l .  

I b) Interakce dipól---dipól 
O nejsi lnější ,  projevuje se u po l árnich mol eku l 
Podstata: elektrostatické přitahování opačně nabitých pól ů  polárních mol eku l 
Uplatnění: u pevných a kapalných l átek. Pomocí ní l ze vysvětl i t  rozpustnost polárni l á tky v polánúm rozpouštědle -
po lárn í moleku l a  je obklopena po l árn ím i  molekulami rozpouštěd la  - so lvatovým obalem. 
I c) Interakce dipól-indukovaný dipól @-. . . .  -

- . 
. -O up latní se tehdy , dostane-I i se nepolární molekula do bl í zkosti molekuly pol árni. Elektrické po le  po lánú mo l eku ly ovlivní rozl ožení  elektronů 

v nepo lární mol eku le - pol arizuje j i  za vzniku indukovaného d i p ó l u. 

I d) Interakce dipól-iont 
D obdoba interakce dipó l--dipó l 
Uplatněn i :  ve v odných roztocích obsahuj ících i on ty (ml uvíme o hydrataci iontů) . 

l el Hydrofobní interakce 
O interakce nepolárních částí molekul ve vodném prostřed í maj ících tend enci se navzájem 

spojovat, a t ím zmenšovat kontakt s polárn ími  molekulami vody. 

Pozn . :  Hy drofobní interakce nejsou jen výsledkem působen! van der Waalsových sil mezi 
hy drofobními částmi molekul, ale též i toho, že doj de k uvo lněn í molekul vody z hy drátového obalu 
molekul, a t ím ke snížení uspořádanosti systému. 
D význam při tvorbě membrán, stab i l izace uspořádaných struktur biopolymerů ve vodných 

roztocích, . . .  
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2. Vodíková vazba 
Pod mínky vzniku ; 
1 )  přítomnost vodíku vázaného s prvkem o vysoké elektronegativitě a ma lým atomovým po loměrem (O, N, F) 
2) existence volných elektronovýc h párů n a  některém z atomů vázaných v molekule. 

o tato vazba ovl ivňuje řadu chemických a fyzikálních vlastností s loučenin (tep lotu tání, varu, rozpustnost, sí lu kysel in ,  . . .  ) 

O význam v přírodě - stabil izace prostorových struktur l átek, a t ím i ovl ivnění jej i ch biologické aktiv ity (bí lkoviny, nukleové 

kyse l iny, . . .  ) 

(Druhy vodíkových vazeb) 
a) l ntermolekulární s t rojrozměrnou síti 

Př. : HP 
b) In termolekulárn í  - vázány j e n  dvě molekuly 

;,í'0 I . . . . . . . H- Q \  
CH1 - C \ _ ;,í' C �Hl 

Q-H . . . . . . . . .  IQ 
PL vazba mezi monokarboxy lovými kyselinami 

c) I n t ramolekulární - vodík je vázán k dvěma atomům téže molekuly 
(kjednomu vazbou kovalentní, k druhému vazbou vodíkovou) 

� Ol 

Př. : o-nitrofenol Q N "-- (21 
VQ/H  

d) Intraio ntová - vodík je  vázán k dvěma atomům téhož iontu lEs . . .  H . . .  E� 

1 00  

O 

- 1 00 

-200 

HF 

�/ffi 
HCI HBr 

2 3 4 5 

body varu dvojprvkových sloučenin 
s prvky VI I .  skupiny 

20 

1 00 H2O 

O 

- 1 00 H2S 

-200 6 2 3 

vodiku body varu dvoj prvkových 
s prvky VI . skupiny 

1 00 

O 
H2Te SnH4 

H2Se 

/� 
- 1 00 

CH4 
-200 

4 5 6 2 3 4 5 6 

sloučenin vodíku body varu dvojprvkových sloučenin vodíku 
s prvky IV. skupiny 



CHEMICKÁ REAKCE 

CHEMICKÉ REAKCE A 
CHEMICKÉ ROVNICE 

O děj,  při němž zanikaj í některé (popř. všechny) vazby mezi atomy v molekulách výchozích látek a vytvářej í se  vazby 
nové, tzn . vzn i kaj í  moleku l y  produktů reakce . 

O Mění- I i  se výchozí látky přímo na produkty tak, jak udává chemická rovnice - reakce jednoduchá (př. H2 + CI 2 ---->- 2HC I )  

O Vzniká-li při reakci řada meziproduktů - reakce složená (např. radikálová substituce alkanů) . Soustava j ednoduchých 
ro vn ic, které vystihuj í  p řeměnu výchoz ích látek na produkty s ložené reakce - reakční mechanismus 

Kriteria pro třídění chemických reakcí 

I. Podle počtu fází v reakční směsi: 
a) Reakce homogenní - všechny reakční složky jsou v jedné fázi 

př .  N2(g) + 3H2(g) - 2NH)(g) 

b) Reakce heterogenní - reakce probíhají na fázovém rozhraní reaktantů, které j sou v různém skupenství př. 
Zn(s) + 2HCI(aq) - ZnCliaq) + H2(g) 
O zv láštní typ heterogenních reakc í - reakce srážecí 

II. Podle vnějších změn při reakci: 
a) Reakce skladné (syntetické - syntézy) - z jednodušších výchozích látek vznikaj í látky s ložitější př. : 

NH) + HCI -00 NH4CI , adiční reakce v organické chemii 

b) Reakce rozkladné - složitější látky se štěpí na látky jednodušší, opak syntéz 

1 200°C 
pL CaCO)(s) ----4 CaO(s) + COlg) , el iminace v organ i cké chemii 

c) Reakce substituční - atom (popř. funkční skupina) v molekule výchozí látky je  nahrazena za jiný atom (popř. 
j inou funkční skupinu) . Cel kový počet částic se v průběhu rea kce neměn í .  
CuS04(aq) + Fe(s) - FeSOiaq) + Cu(s) 

d) podvojná přeměna (konverze) - vzniká spřažením dvou substitučních reakcí 
NaOH(aq) + HCI(aq) - NaCI(aq) + HP(l) 

III. Podle vazebných změn: (viz kap . Klasifikace organ ických reakcí I I .  d í l )  

IV. Podle reagujících částic: 
a) Reakce molekulové - všechny reakční složky v průběhu reakce jsou elektroneutrální molekuly př. 

2S02 + 02 -00 2S0) 
b) Reakce radikálové - reaguj ící částice jsou radikály 
c) Reakce iontové - probíhaj í  ve vodném prostřed í nebo v prostřed í j i ných polárních rozpouštěde l .  Iontový charakter má 

většina anorganických reakcí .  Ve zkrácených záp isech se neuvádí ty ionty, které se neúčastn í  reakce 
Cu 2 '(aq) + Fe(s) -00 Fe 2 ' (aq) + Cu(s) 

V. Podle přenášených částic: 
a) Reakce oxidačně-redukční (redoxní) - dochází k přen osu elektronů, mění se oxidační čísla např. : 

2H ICl + Zn o ---->- Zn nCI + H O 2 2 
b) Reakce protolytické (acidobazícké) - dochází k přenosu protonů H '  

NH) + �O -00 NH4' + OH -

2 1  



c) Reakce koordinační (komplexotvorné) - přenos n ebo rozdělení celých skupin atomů, vznik komplexních 
sloučenin 
CuSOls) + 4HP(1) - [Cu(HP)JS04(aq) [CU(HP)4l S0/aq) + 4NH)(aq) --+ [Cu(NH))4 lS0.caq) + 4HP(I) 

VI. Z hlediska reakční kinetiky: 
a) Reakce ízolované - pro bíhají v soustavě samy 

b) Reakce simultánní - v soustavě probíhá současně několik různých reakcí 
Dělí se na: Reakce zvratné - musíme j e  předpokládat u všech reakcí, které po čase dospějí do rovnovážného 

stavu př. : H2 + 12 � 2HI 

Reakce bočné - výchozí látky reagují za vzniku různých produktů 
př. : v organické chemii 

L
� C�= C� 

- H O 

CHPI,OH ' � 

O 
� CH - c ll 

02 
) \ H 

Reakce následné - produkt reakce je  výchozí l á tkou reakce n á sleduj ící 
Př. reakce řetězové, ini ciační, propagační ,  term.inační 

Vll. Podle tepelné bilance: 
při děj i  izobarickém : při děj i  izotennicko-izobarickém: 
a) exotermní AH < o 

b) endotermnf AH > o 
a) exergonické AG < O 

b) endergonické AG > O 

o zabývá se studiem průběhu chemických reakcí; sled uje rea kční rychlost a j ejí  závislost na fa ktorech, které reakční 
rych lost ovlivň ují. 

(Teorie reakční kinetiky) 
Srážková teorie: 
Částice výchozích látek navzájem zreaguj í pouze tehdy, dojde-li mezi n imi  k tzv. efektivn í  (účin n é) srážce. Úči nná srážka 
nastane pouze tehdy, jsou-I i částice: 
a) vhodně prostorově orientovány: H, + 12 - 2m 

8 8 
H2 f2 úč inná srážka neúčinná srážka 

b) částice maj í  dostatečn ou kinetickou energii;  minimální energie, kterou musí částice mít, aby došlo k účinné srážce -
EA (aktivačn í energie) 

Graf záv i slosti energie částic v průběhu reakce 
EA . . .  aktivační energie přímé reakce 
EÁ . . .  aktivační energie reakce zpětně 

E 
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- - - - - - - - - - - --r- - - - - - - - - - -
: E,.: 

výchozí reakce 
látky 

produkty 

Ll H  (reakční tep lo)  - rozd í l  mezi aktivační energií přímé a zpětné 
reakce 

o výška energetického valu je různá pro různé reakce 

Exotermnf reakce - energie produktů j e menší než výchozích látek 
LlH < O 

Endotermní reakce - energie produktů je vyšší než výchozích látek 
AH > O .  Produkty si l ně endotennních reakcí j sou málo stabilní (maj í  
snahu s e  rozložit). 
Reakce s nevýrazným tepelným zabarvením zpravid la  končí v rovno­
vážném stavu 



Distribuční křivka rychlosti částic v závislosti na 
teplotě 

T, 

T, < T, < TJ 

(Teorie aktivovaného kompiex�) 

o při vyšších teplotách se maximum křivky posouvá k vyšším 
energiím 

O s rostoucí T se zvyšuje počet molekul dosahujících EA 
O dostatečným snížením teploty lze zastavit průběh chemické reakce 

O při postupném přibližování molekul se současně oslabují původní vazby v molekulách výchozích látek (energie se 
spotřebovává) a začínají se vytvářet vazby nové mezi atomy různých molekul (energie se uvolňuje) 

Vzniká - aktivovaný komplex A2 + B2 � [A2B21 ' - 2AB 

E 

A, + B, 

2A + 2B ,-, , , , , , , , , , , , , , , , ) , , , , , , , , , , , , 

reakční koordinátora 

Výchozí látky 

A B 
I + I � +--

A B 

E '  A 

Reakční rychlost (rychlost chemické reakce) 

Aktivovaný komplex Produkty 

A . . . . . . .  B A + B - + 
A . . . . . . .  A A - B 

Energetická bilance je u teorie aktivovaného komplexu příznivější než 
u teorie aktivních srážek, Aktivační energie nutná k vytvoření 
aktivovaného komplexu je mnohem nižší než EA potřebná k úplné 
disociaci (rozštěpené) výchozích látek (2A + 2B) , 

�H - je závislá pouze na počátečním a konečném stavu, nikoliv na 
mechanismu 

V, 
aA + bB � ce + dD 

V, 
reaktanty produkty 

Rychlost chemické reakce v - časový úbytek molární koncentrace některého z reaktantů nebo přírůstek molární koncentrace 

l ibovolného produktu dělený stechiometrickým koeficientem této látky y = - MA] = �[Bl = �[C] = �[Dl 
�t b�t c�t d�t 

�t ... časový interval 
l1[A] změna molární koncentrace látky A 
a . . .  stechiometrický koeficient látky a 

Rychlost chemické reakce je přímo úměrná součinu okamžitých koncentracfvýchozích látek. Tuto závislost vystihuje 
tzv. kinetická rovnice v = k ' [A]" ' [B]b v případě jednoduché reakce. 
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Faktory ovlivňujte( reakční rychlost 

A: VLIV KONCENTRACE NA PRŮBtH CHEMICKÉ REAKCE 
v � k[Ala[Bl� k ... rychlostní konstanta ex + p o" řád reakce (součet exponentů v kinetické rovnici) 

Řád reakce se určuj e  experimentálně; exponenty <:t, P se nemusej í s hodovat se stec hio metrickými koefic ienty dané rovnice 
(v případě složené reakce), je důležitý pro obj asnění reakčniho mechanismu. 
Molekularita reakce - číslo, které udává počet částic, které se musí s razi� má-Jí dojít k cbemické reakci. Nejpravděpo­
dobněj š í  a nej běžněj ší j sou reakce bimoleku l ám í  CA + B) . 

I 
;> ---- V I  ;;: 
E ..c u 
i:' 

V y, 

V průběhu každé c hem i cké reakce u bývá výchozích l átek a přibýva pro­
duktů. 
S k lesaj íc í  koncentrací výchozích látek rych l ost V l  klesá; s rostoucí kon-

centrací produktů rychlost V z  ro ste. Výsledná rychlost v je  dána rozdí lem 

rychl ostí reakcí v obou směrech ( V I  - v2 ). 

V oka mžiku vy rovnání obou rychlostí VI :o v2 • • •  tzv. dynamická rovno­

váha 

Guldberg-Waageův zákon 
K . . . rovnovážná konstanta 
[AJ , , .. rovnovážná molární koncentrace výchozí l átky A 

B: ZÁVISLOST REAKČNÍ RYCHLOSTI NA TEPLOTĚ: 

Arrheniova rovnice : k � A  'e - EAJltT 
k . . .  rych l ostn í kon stanta 
R '"  8,3 1 4 J  ·K - I  'mol - I  (univ erzální plynová konstanta) 
A . . .  předexponenciální  (frekvenční) faktor 

EA . . •  akti vační energie 
e = 2 ,7 l 8  (přirozený zák lad logaritmů) 

POZJl. : Rych lost reakce určuje rychlostní konstanta k, tzn. hod nota expo nentu :� . S rostouc í T k lesá hodnota exponentu a 

ro ste k .  Zvýšením teploty o 1 0 °C za konst. složení směsi se rychlost reakce zvýší 2-4 krát. 

C :  VLIV KATALYZÁTORŮ NA PRŮBĚH CHEMICKÉ REAKCE : 

Katalyzátor: látka, která zvyšuj e  rychlost chemické reakce, a le  sama se chemickou reakcí neměn í 

A T B - [ABI ' - AB nek.atalyzovaná reakce 

Vlivem katalyzátoru se us kutečňuj e reakce novým reakčním mechanismem, energeticky výhodnějším či naopa k; 
katalyzátor se účastní tvorby aktivovaného kompl exu, v l ivem katal yzátoru (pozitivního) se  snižuj e EA , vl ivem negat ivní ho 
se zvyšuj e  EA" 
S využitím katalyzátoru je syntéza sl oučeniny AB roz l o žena do dvou kroků, které maj í  energi i n i žší než původní reakce 

1. A + K -+ AK 2. AK + B - AR + K 

reakční koordi náta 
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Pozn . : reakční tep lo Illi je v obou příp adech katalyzované 

i nekatalyzované reakce stejné (Hessův zákon) 



Př. : Rozkl ad kysel i ny mravenčí :  

reakční koordináta reakční koordináta 
A - nekatalyzovaná reakce B - katalyzovaná reakce 

rozk l ad kyse l i ny mravenčí katalyzovanými protony 

Rozdělení katalyzátoru: 
1 .  pozitivní - snižuj í EA' reakční rychlost zvyšuj í 
2. negativní (inhibitory) - zvyšuj í  EM reakční rychlost snižuj í 

a) stabilizátory (reaguj í s meziprodukty řetězových reakcí) a tím řetězovou reakci zastaví 
b) katalytické j edy - zabraňuj í  působen í katalyzátorů 

Katalýza : 
1 .  homogenní - reaktanty i katalyzátor jsou ve stejné fázi 

auto katalýza - reakce katalyzovaná některým z meziproduktů reakce 
selektivní katalyzátor - vysoce spec ifický, vede reakc i urč itým směrem (enzymy) 

2 .  heterogenní - katalyzátor zpravid la  pevná fáze s vel kým specifi ckým povrchem (např. Pt ) , rea kta nty jsou plyny 
nebo kapaliny. 

( Termodynamika� 
O fyzikální disciplína, která se zabývá energetickou stránkou soustav a změnami v těchto soustavách vyvo lanými 

změnami vněj ších a vn itřních podmínek (např. změnou tlaku, teploty, složení apod.) .  
Soustava: část prostoru s jeho hmotnou náplní; od okolí je  odd ě lena skutečným i nebo pomysl nými stěnami .  
Chemická termodynamika: 

zabývá se bi lancí chemických dějů,  j ej ich uskutečnitelností (z energetického h led iska) a rovnováhami, které se 
v soustavách ustaví 

Chemická energetika : 
chemi cká termodynamika, která se zabývá zejmén a  en ergtickou bilancí chemických děj ů a vyvozuj e  z nich závěry 
o us kutečnitelnosti těchto dějů. Nezabývá se studiem chem ických rovnová h .  

Základní pojmy chemické termodynamiky 

Termodynamika studuj e  soustavy j ako celek bez ohledu na strukturu částic tvořících soustavu a na mechanismus dějů 
probíhaj ících při přechodu z jednoho stavu do druhého. V termodynam ice se neuplatňuje faktor času; j e  možné určit, zda 
j e  daný d ěj z energetic kého hled iska uskutečnitelný, nelze ale určit, za jakou dobu a za jakých dalších podmínek 
proběhne, jaká bude rychlost děje, za j akou dobu se ustaví rovnovážný stav. Celá termodynamika je vybudována na třech 
základních principech (termodynamických větách), které maj í ax iomatický charakter (nelze je dokázat) . 

Druhy soustav: 1) izolovaná - s okolím nevyměňuj e ani energii, ani hm otu 
2) uzavřená - s okolím může vyměňovat energi i, nikoliv hmotu 
3) otevřená - s okolím vyměňuje  en ergii i hmotu 

K popisu stavu soustavy se po užívá měřitelných stavových veličin (např. p, T, V, koncentrace apod .), ale též stavových 
(termodynamických) funkcí, jako U (vnitřní energie), H (entalpie), S (entropie), G (G ibbsova) energie, A (Helmholtzova 
energie) apod .  
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Termodynamický děj :  přechod z j ednoho stavu soustavy do druhého : 
Dělí se na : 
a) vratný děj (reverzibilní) soustava prochází vel kým počtem malých stavových změn, při kterých je  stále v 

rovnováze s okolím . Tento děj lze kdykoliv zastavit a obrácený m sledem malých změn 
soustavu vrátit do původního stavu. 

b) nevratný děj (irevenibilni) - soustava přechází do druhého stavu j inýrn způsobem než při děj i vratném. Nevratné j sou 
všechny děje, které probíhají samovolně (tj. bez dodání energie) . 

Podle toho , která vel ič ina zůstává při tennodynamickém děj i konstantní , rozlišuj eme děj e :  izotermické (T = konst .), 

izobarické (p = konst.), izochorické (V = konst.) a adia batické (Q = konst., soustava je tepelně i zolovaná) . 

Každá soustava má energii, která souvisí s vnitřní stavbou, a proto se nazývá vnitřní energie. 

Vnitřní energie U :  
součet celkové kinetické energie neustále pohybuj ících s e  částic soustavy (molekul, atomů, iontů) a celkové potenciální 
energie částic, které na sebe navzájem si lově působí . Do vnitřní energie zahrnuj eme též energie excitovaných stavů 
atomů, j adernou energii atd . 

Vnitřn í energ ie  obecně není konstantní veličin� změny vnitřní energie LlU v soustavě se mobou uskutečňovat třemi 
způsoby: a) konáním práce (např. stl ačování p lynu) 

b) tepelnou vým ěnou (zahřívání) 
c) konáním práce a tepelnou výměnou 

První termodynamický zákon je  vlastně zákon o zachování energie aplikovaný na tennodynamické děje.  LlU = Q + W 

Přírůstek vnitřní energie soustavy fl U j e  roven součtu tepla a práce dodané soustavě. 

Změna vnitřní energie AU charakterizuj e změnu stavu soustavy, tzn, je  stavovou funkcí .  Je rovna rozdí lu vni třní energie konečného a počátečního stavu 
soustavy a nezávisí na způsobu uskutečnění daného děje . Při přechodu soustavy z výchozího do konečného stavu je změna vnitřní energie soustavy rovna 

součtu tepla a práce přij atých soustavou při tomto děj i .  
Hodnoty Q a W závisí na způsobu uskutečnění dané stavové změny. P o  ukončení děje nelze z konečného stavu soustavy llrČit jaké množství energie získala 
soustava ve formě tepla a jaké množstvi energie získala soustava ve fonně práce. Teplo a práce nejsou stavové funkce. 

Aplikace J. věty termodynamické na některé termodynamické děje 
1 .  Izotermická expanze (komprese) ideálního plynu 

Při izotennickém ději (T = konst) je střední kinetická energie molekul konaj ících neuspořádaný tepelný pohyb konstantní, tzn vnitřní energie U 
ideálního plynu je konstantní ,  a p roto Ll U 0= O 
�U = Q + W W :=p� V . . . objemová práce W . . . práce, kterou konaj í okolní tělesa působíc í s ilově n a  soustavu 

Pro izotermický děj platí: O = Q + W O Q = - W W '  . . .  práce vykonaná soustavou ideálního plynu 

Závěr: QT = W I Při izotermické expanzi plyn přijme tolik tepla, kolik obj emové práce vykoná. 

2. Izochorický děj : V � konst O D. V = O objemová práce W '  = O Ll U = Qv 

Závěr: Teplo přijaté ideálním plynem p ř i  izochorickém ději  s e  rovná  přírůstku j eb o  v nitřn í energie. 
Pam. :  neobj emová práce je nulová. 

3 .  Izo b arický děj :  Mnohé term odynamické děje j sou i zobarické, j sou t o  např. děje, které probíhaj í  v otevřených nádobách. P r o  tyto děje se 
zavádí nová stavová funkce - enta lp ie .  

Pro izobaricky děj pl atí : Q = I1U +A(pV) 6U , Ll(PV) . . .  změny stavových funkcí 
Ll(PV) lze rozepsat: Ll(pV) '" pA V .. V Llp , proto Q'= LlU t pl1 V fo VoÓ.p 
Pro izobarický děj platí : p = kons t (> �p = O 'O V �p -= O Q = LlU + pll V 

Při izobarickém ději je  celkové teplo Q přijaté soustavou rovno součtu změn dvou sta vových funkci AU + A(pV) , proto lze tento součet 

nahradit změnou j ediné stavové funkce, tzv. entalpií. 
Nová stavová funkce H je tedy rovna :  H = U + pV 

Teplo dodané soustavě při izobarickém děj i  se spotřebuje na zvýšení jej í  entalpie. Entalpie má tedy pro izobarické děje stej ný významjako vnitfrú energie 
pro děje izochorické ( LlU ::: Qv) . Entalpie H je na rozdíl od Q stavovou funkcí; tzn jej í  změna je závislá na počátečním a konečném stavu a nezávisí na 

způsobu, jakým byl daný děj uskutečněný. Nelze určit jeji absolutní hodnotu, můžeme určit pouze j ej í  relativní hodnotu vztaženou ke standardnímu stavu 

soustavy: LlH == H2 - H I 

(TermOChem�) . 
O oblast termodynamiky zabývaj ící se studiem tepelnébo zabarvení chemických rea kcí 
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Exotermní reakce - systém teplo uvolňuj e LlH < O  Endotermní reakce - systém teplo spotřebovává .aH>O 



o množství uvolněného či pohlceného tep la závisí na množství reaguj ících látek , na jej ich skupenství i na způsobu, j akým 
reakce prob íhá . 
Pro izochorické děje dQ = dU Pro izobarické děje LlQ = LlH 

Reakční teplo dR - teplo, které reakční soustava přijme, uskuteční- I i  se reakce v jednotkovém rozsahu (tj . reaguj í-li 
v soustavě za konst. tlaku látková množství jednotl ivých složek udaná stech iometrickými faktory) a teplota výchozích l átek 
a produktů zůstává stej ná 
Reakční teplo dU - definováno obdobně (za konst .  V) 

Standardní reakční teplo LlH;98 a LlU;'8 - výchozí l átky i produkty reakce musí být ve standardních stavech (T = konst . ,  
zprav i dla 298, 1 5  K ;  p = 1 0 1  3 2 5  Pa, pevné látky v nej stálej š í  modifi kaci) 

[Termochemické zákony: � 

J .  Termochemický zákon (Laplace a Lavoisier) 
O reakční teplo dané reakce a reakční teplo téže reakce, prob íhaj ící za stejných podmínek opačným směrem, je až 

na znaménko stej né 
CO(g) + HP(g) � CO2(g) + Hig) LlH;98 = -4 1 ,2 kl 'mol - I  COig) + Hig) � CO(g) + H20(g) LlH;98 = 4 1 ,2 kJ 'mo l  - I  

II. Termochemický zákon (Hess) 
O reakční teplo dané reakce je součtem reakčních tepel postupně prováděných reakcí, vycházej ících ze stejných 

výchozích látek a končících stejnými produkty. 
c 

(LlH.�) 

(LlH.�A-. c 

B 

(LlH.�A _ '  

A 

Použití obou zákonů pro výpočet reakčních tepe l - omezeno (vyžaduje ve lké množství údajů). Proto j sou zavedena tepl a  

slučovací a spa lná . 

Slučovací teplo sloučeniny - reakční teplo reakce, při nÍŽ vznikne jednotkové látkové množství (1 mol) této sloučeniny 
přímo z prvků. 

Spalné teplo s loučen iny - reakční teplo reakce, při nÍŽ se jed notkové látkové množství (1 mol) dané sloučeniny zoxiduje 
na nejstálejší oxidy. 

Výpočet reakčního tepla z tepel slučovacích 

produkty 

výchozí 
látky 

prvky 

prod 

�v(LlH�) sluč vých 

výcb 

Ll 
�v(LlH�) sluč 

H� 
prod 

v . . .  stechiometrické koeficienty pnslušných chemických rovnic 

Výpočet reakčního tepla z tepel spalných 

oxidy 

produkty 

výchozí 
látky 

�v(LlH�) sp.1 
vých 

�v(LlH �)spal 
prod 

LlH� 

LlH; = L v(LlH;),pal - L v(LlH;),pa ' vých prod 

Pozn. : Zahrnujeme-l i  do energetické bi lance děj e všechny formy výměny energie (nejen tepla), dě l íme reakce na 
exergonické (soustava energii uvolňuje) a endergonické (soustava energii pohlcuje) 

Druhý termodynamický zákon 
Prvni termodynamický zákon zavedl do termodynamiky vnitřnl energii U; tzn., že má-l i něj aká soustava konat práci, musí ji konat na úkor své vnitřní 
energie .  
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U ruhý termodynamický zákon zkoumá, kolik tepla přij atého od okoli (tepelné lázně) může soustava p řeměnit na práci . Má-I i  soustava trvale konat 
práci ,  musí se vždy po ukončení ex.panze vrátit do původního stavu - v soustavě musí probíhat cyklický (kruhový) děj .  Ce lková změna .:lU po ukončení  
j ednoho cyk lu j e nulová,  tzn . že soustava se musí period icky vracet do stavu o téže vnitfuí energi i .  Soustava musí konat prác i na úkor tep la přij imaného 
z o kol í .  Takové cykl icky pracuj icí zařízení ,  které by přej ímalo energii ve formč tepla a beze zbytku je předávalo do okolí  ve formě práce,  by sice 
neprodukovalo prác i z ničeho, ale  mělo by nesmírný hospodářský význam, poněvadž by mohlo trva le produkovat práci na úkor tepla přij ímaného 
z velkých energetických rezervoárů (např. oceánů). Zkušenost u kázala, že takové zařízení nelze sestroj it, že takové zařízení může odevzdat do okol[ práci ,  
která je rovna pouze rozdílu tepla přejatého soustavou od ohřívače a tep l a  odevzdaného soustavou chladiči .  

Pro obecný cyklický děj, při  kterém soustava přijde do styku s velkým počtem l ázní o různých teplotách Tj , a při tom s každou vyměn í tep lo Q, (od 

některých l ázní teplo přij me, j i ným je naopa k odevzdá) plat í  vztah :  L Q, � O , T, 
Vztah, platný pro obecný cyklus, lze rozepsat pro děje : 

1 )  vratné E (Q,) ... � O  Tj ' "  spoj itě se měnící teplota lázní 
i Ti 

matematická formulace II .  termodynamického zákona 

2) nevratné L (Q,)'r <O 
j Tj 

Výraz na levé straně rovnice (ll.Q)"" . lze považovat za zrněnu stavové funkce LIS , která se naz)'Vá entropie. Tó 

Změna entropie při vratném izotermickém d ěj i  je rovna tep lu přijatému soustavou, dělenému teplotou soustavy as = 
Q"-,,. T = konsl. T 

Problhá-li v soustavě vratný adiabatický děj, lIQ = O je ll.S � O 
Při vratném adiabatickém děj i probfhajlcím v tepelně izolované soustavě se entropie nemění, tzv. Í7Alentropický děj. U nevratných adiabatických děj ů  
entropie soustavy stoupá l!.S �S2  - S I >0 . Protože všechny samovolné děje jsou nevratné, roste v adiab?ticky izolované soustavě entropie tak d lo uho , dokud 
soustava nedospěje do rovnovážného stavu . V rovnováze , kdy mohou probíhat jen vratné děje, je entrop ie  maximální .  
Samovolné děje lz e  charakterizovat nejen zvět§ením entropie, ale též vzrůstem neuspořádanosti vznik.ajlcího stavu S(lustavy, vzhledem ke stavu 
výchozímu. Proto se entropie také definuje jako míra neuspořádanosti soustavy. 

Gibbsova energie: Entropie charakterizuje svými hodnotami směr nevratných dějů jen v soustavách tepe lně (adiabaticky) izolovan}·ch. Pro popis 
chemických reakcí, které j sou většinou ději  izobarickými není entrop ie vhodná. Vhodnějšl je stavová funkce charakterizujícl směr 
nevratných izobarických dějů - Gibbsova energie G. G � H  - TS 

Samovolný izotermicko-izobllrický děj je provázen poklesem Gibbsovy energie a jej! minimum určuje rovnováhu. 
Aby chemická reakce mohla proběhnout samovolně od výchozfch látek k produktům, musí doj ít k poklesu Gibbsovy energie, tzn. LlG < O  
(LlG) ! .p = lI H  - TLlS Změna .:l G  v sobě zahrnuj e: I )  člen entalp ický .:lH; má zpravidla rozbodujlcí vliv n a  hodnotu .:lG, s t eplotou se příliš 

nemění 
2) člen entropicky ; charakteri zuje změnu uspořádanosti za dané tepl oty - s rostoucí  teplotou 

j eho vliv na .:lG roste. 

Vliv obou čleoů oa růzoé typy chemických reakd: 

a) Exotermické rozkladné reakce: lIH < O ,  LlS > O  
Probíhají vždy samovolně,  poněvadž oba č l eny přispívaj í  ke 
snlžení .:lG. 

Rozk lad peroxidu vodíku: 

M. 
kl .  mor ' 

200 2 H,O, (I) ---'1 2 H,O, (1) + 0, (g) 
1 60 
1 20 

TAS 
80 
40 

500 700 900 1 1 00 o T 
-40 ll.H K 

-HO 
- 1 20 
- 1 60 
-200 

2 8  

b) Exotermické skladné reakce :  ll.H < O ,  lIS < O  

Syntéza amoniaku z prvků 

t..E 
kl .  mor' 200 3 li, (g) + N, (g) -t 2 NH, (g) 

1 60 

1 20 
80 
40 

990 1 1 00 o I • T 
-40 K 

-80 ll.H 

- 1 20 Tll. S 
- 1 60 

-200 

Samovolný p růběh závisl na hodnotách .:lH a T.:lS. Při 
nízkých teplotáchje člen T.:lS malý, převažuje č l en ll.H a reakce 
probIhá samovolně. Od urllti tqlIoty převáží člru enltqJický I Tll.S I > ' l!.H I 
a reakce samovolně nepro blhá 1l.G > O  



c) Endotermické rozkladné reakce: t. H > O ,  LlS > O  

Rozklad u hličitanu vápena tého 

t.E 
kl . mor' 200 CaCO, (s) � CaO (s) + Co, (g) 

�------�------------1 60 t.H 
1 20 
80 
40 

TLlS 

0 �10�0�3�0�0--�50�0��70�0����� t 
-40 
-80  

- 1 20 
- 1 60 
-200 

d) Endotermické syntézy : t.H > O ,  t.S < O  
Syntéza oxid u dusičité ho z prvků 

LlE 200 kl .  mor' 
N,(g) + 20, � 2NO, (g) 

1 60 
1 20 
80 
40 

300 500 700 9 O 1 1 00 O 
-40 

Tt.S -80 
- 1 20 
- 1 60 
-200 

T 
K 

Samovolný p rů b ě h  závisí na h o d n otách �H a T�S . Při 
nízkých teplotách reakce neprobíhá LlG > O .  Se vzrůstaj ící 
teplotou se hodnota členu TLlS zvětšuje, a tím se kladná 
hodnota �G zmenšuje.  Od u rčité tep loty je člen T�S větší než 
LlH a reakce probíhá s a movolně. 

Reakce nejsou samovolné, protože oba členy přispívají ke 
zvýšen í LlG. 

CH E M I C KÉ ROVNOVÁHY 

Neprobíhá-I i v soustavě za daných vněj ších podmínek žádný samovolný děj spoj ený s výměnou látek nebo energie, je  
soustava v rovnovážném stavu . 

Chemická rovnováha - stav soustavy, v němž se nemění j ej í  složen í, i když v ní neustále probíhají chemické d ěje. 

Účinky těchto dějů se stále navzájem ruš í  o ustavená rovnováha je  rovnováha dynamická. 
Ustálený stav - stav soustavy, v němž udržení neměnného složení je provázen o n eustálou zm ěn ou ene rgie. 

( Chemická rovnováha J 
Zvratné reakce probíhaj í  současně oběma směry - od výchoz ích l átek k produktům a od produktů k výchozím látkám. 

Př. : � . --- 2HI 

Výsledná rychlost p řeměny je dána rozd ílem rychlostí reakcí v. obou směrech .  

V I = k l [H2l [ I 2 J  v2 = k2 ' [H lf 
Výsledná rych los t přeměny v zleva doprava je dán vztahem 

Na počátku reakce je rychlost v rovna rych losti v I (rychlost v2 je  nulová - v reakčlÚ směsi není přítomen jodovodík). S časem rychlost v klesá (klesá 
rychlost Vl a roste rychlost v2 - zvětšuje se koncentrace H I ) .  Po určité době se rychlosti Vl a v2 vyrovnaj í  - výsledná rychlost klesne na nulu. Složení 

soustavy se dále nemění, i když obě reakce dále prob íhaj i .  Ustavila se dynamická rovnováha. 

Na základě uvedeného kinetického modelu odvodi l i  Guldberg a Waage zákon chemické rovnováhy ; 
V rovnováze p latí V l = V2 

kl [HIl� 
Js [�lr ' [I2l , 

[H2l "  [�]r ' [Hl l , - rovnovážná koncentrace 

Protože kl a k2 jsou závislé jen na teplotě (nikol i  na koncentrac i s ložek), je  i j ej ich poměr konstantní. Označuje se symbolem 
Ke - rovnovážná konstanta reakce. 

c u symbolu K znamená, že k vyj ádřelÚ rovnovážné konstanty K j sme použili koncentrace. 
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Pro obecnou rovnic i  aA + b B  = cC + d O  

Guldberg-Waagův zákon 

pl atí K _ [C]� . [Dl� 
C -

[AJ: . [Bt 

Rovnovážná konstanta Ke je dána podílem součinu rovnovážných koncent rací produktů (umocněných na přís lušné 
stechiometrické koeficienty) a součinu rovnovážných koncentrací výchozich látek (umocněných na příslušné stechio­
metrické koeficienty). 

Poznámka: při odvozenl j sme předpokládal i ,  že řád reakce lze vyj ádřit pomocí stechiometrických koe ficientů . Uednoduchá reakce) 

Vyjadřování rovnovážného s ložení soustavy koncentracemi reakčních s ložek - obvyklé pro reakce v roztocích. 
Pro reakce plynů - rovnovážné složení možno vyj ádřit parciá lnimi tla ky složek: 

2S02 (g) + 02 (g) � < - 2S0J (g) 

Změna rovnovážné konstanty v závislosti na úpravě chemické rovnice 

12 + H2 ---.. 2HI 

[Hll; 
K = ---

1 [I2]r . [�r 

212 + 2H2 - 4Hl 

[Hll� 
K2 = 2 2 

[IlJ r ' [H"l , 

Vynáso bí-I i  se koeficienty chemické rovnice konstantou n, nová rovnovážná konstanta Kn je dána vztahem K. = Kt . 

Pro zpětn ou reakci j e  rovnovážná konstanta K '  dána vztahem K ' = 1.. = K - I . 
K 

Chemická rovnováha v heterogenních soustavách 

O v h eterogen n ích soustavách nej sou všechny složky ve stejné fázi 
O rovnovážná konstanta je definována pouze látkami plynnými (jejich parciálními tlaky) či látkami přítomnými v 

roztoku (j ej ich koncentracemi). 

CaCOJ(s) �- CaO(s) + CO2(g) Kp = (PCO}r 

CuSOiaq) • 2n(s) � ZnSOiaq) + Cu(s) 

Chemická rovnováha složených soustav 

Složené reakce - lze složit z řady následných reakci 
Příklad : Rozklad ozonu : 

probíhá dvěma kroky 
(Po l, ' (Pol. 

(K ) - -----','--­
p I - CP }  o, ' 

Kp = (Po)r 

K 
= [ZnSOJ, 

C [CuSO.J , 

RovnovUná konstantll složené reakce je dána součinem rovnováiných konstant dnčfch reakcí, z nichž se reakce skládá. 
Pozn. : Rovnovážnou konstantu pro složenou chemickou reakci j e  možno odvodít přímo ze souhrnné rovnice. Kínetickou rovnici nemůžeme odvodit přímo 

ze souhrnné rovnice, musíme znát reakční mechanismus - všechny d í lčí reakce. 

( Rovnovážné složení soustavy) 
Na rovnovážné složení soustavy můžeme usuzovat 

1 )  z čísel né hodnoty rovnovážné konstanty 
2) ze standardní Gibbsovy energie reakce t..G O  

ad  1 )  j e-li K > W - reakce prakticky jednoznačně p roběhla směrem k produktům 
j e-l i  K < 1 0 - 4  - reakce téměř neprobíhá 
je- I i  K v rozmezí 1 0-4-104 - složení soustavy charakterizuje stupeň konverze (přeměny) a určité látky 
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ad 2) Vztah mezi standardn í G ibbsovou energi í ť1G O a rovnovážnou konstantou K j e  vyj ádřen : 

ť1GO = -RT ln K  ť1GO = -2,30 RT log K R - univerzální plynová konstanta T - termodynam ická teplota 

je- l i ť1G O > o , pak hodnota K< l (reakce zleva doprava je energeticky nevýhodná) 

j e-l i ť1G o = o ,  pak K = l  
je-l i  ť1G ° < O  - v rovnovážné směsi j e  přítomno více produktů než výchozích látek. 

( Stupeň konverze (X ) 
Stupeň konverze (přeměny) kl íčové složky udává, j aká frakce výchozího molárního množství zvolené (klíčové) složky ve směsi se stačila přeměnit, 
než soustava dospěla do rovnováhy . 
Za kl íčovou složku lze zvolit ktero ukoliv z výchozích látek . Zpravidla se volí ta, která je pro nás nejdůležitějš í  z chem ického hlediska 

(nA)zrcag (DJo - (DA), 
CI. = -- = �'c'-,----'-A (DA)O (DA)o 

(nA)""', - molární množství složky A, jež zreagovalo,  než se dosáhlo rovnováhy 

(nA)D - výchozí molární množstv í s ložky A 

(nA)' - zbývajíc í ,  rovnovážné molární množství složky A 
Pozn . :  stupeň konverze CI. m ůže nabývat hodnot od O do 1 ó udávání v procentech. 

Faktory ovlivňující chemickou rovnováhu 
O platí obecný princip akce a reakce (Le Chatelier) : Porušení rovnováhy vnějším zásahem (akcí) vyvolá děj (reakci) 

směřuj ící ke zrušení účinku tohoto vněj šího zásahu. 

akce vyvolá reakci vedoucí ke změně rovnovážného složení ve směru 

přidání výchozí látky produktů 

odebrání produktů produktů 

snížení tlaku většího počtu částic 
zvýšení tlaku menšího počtu částic 
snížení teploty exotermického průběhu 
zvýšení teploty endotermického průběhu 

Katalyzátor - nemá vliv na rovnovážné s lože n í  směs i .  

( Rovnováhy v roztocích elektrolytů ) 
Elektrolyty - vznikají elektrolytickou disociací :  

a) rozpouštěn ím iontových sloučen in v po lárn ích rozpouštěd lech (např. krystal NaCl ve vodě) 

b) roztavením iontových s l ouče n i n  
c)  př i  ac idobazických děj ích 

Elektrolyty - silné (v pevné fázi jsou ve formě iontových krystalů -NaC I , KOH , . . .  ) - v roztoku j sou prakti cky úplně 

disoci ovány 
slabé (molekuly maj í  polárn í vazbu - CH]COOH , NH] , H] P04 , • • .  ) - v roztoku jsou zpravid la  přítomny j ako 

e lektroneutrá l n í  mol ekuly a j e n  v ma lé  část i  j ako i onty 

A. Protolytické rovnováhy 
O ustavuj í se v soustavách, kde při reakci dochází k výměně protonů (mezi kyse l i nam i a zásadam i) 

Př. : disoc iace kyse l iny o ctové ve vodě : CH]COOH + HP � Hp ' + CH]COO -

disociace amoniaku ve vodě : NH] + H20 � NH4' + OH -

( Teorie kyselin a zásad) 
1 .  Arrheniova teorie 

Kyselina - látka schopná odštěpit proton H · Zásada - látka schopná odštěpit iont OH -

Příklad kyseliny : CH3COOH � CH3COO - fo H '  

HCI � H '  + Cl -

obecn ě :  HA 

Příklad zásady : 

obecně :  

KOH � K '  + OH -

BOH 
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V ybody Arrbeniovy teorie - Jednoduchost, názornost 
Nevýhoda Arrheniovy teorie - lze ji apl ikovat jen na vodné roztoky kyselin a zásad. 

2.  Brlinsted-Lowryho teorie 
Kyselina - částice (molekula, iont) schopné odštěpovat proton 
Zásada - částice (molekula, iont) schopné proton vázat 
Odštěpením protonu z kys e l i ny vznikne konj ugovaná zásada.  
Přij etím protonu zásadou vznikne konju go\'aná kyselina 

Př. : HCI .... H '  + CI - J. protolytický systém HzO + H '  � H30 ' II. protolytický systém 

kyselina proton zásada zásada proton kyselina 

Každá z těchto dvoj ic, lišících se o proton, se nazývá konj ugovaný pár (protolytický systém). 
Při protolytické reakci reaguje vždy kysel ina j ednoho proto l ytického systému se zásad ou druhého protol ytického systému 
za vzniku nové kysel i ny a zásady. 

HCl 

kysel ina 1 

konjugovaný pár 1 

zásada 2 
I 

-O­< -

kyselina 2 
I 

konj ugovaný pár 2 

Platí: silná kyselina j e  konj ugována se slabou zásadou a naopak. 

zásada I 

( HCl je  silná kyselina - snadno předává proton vodě; Cl - je s l abá zásada, snaha přij ímat proton od HP + j e  malá) . 

3 .  Lewisova teorie 
O vychází z elektronové struktury 
Zásada - látka maj ící volný elektronový pár . Ten může sdí let s j i ným atomem za vzn iku stabilněj š í  elektronové 

konfigurace. 

Lewisovy zásady jsou shodné s Bronstedovými zásad ami, 

H 
I 

H - N I  
I 

H 

Kyselina - látka maj ící volný orbital . Ten může zapl nit  sd ílením 
vol ného e lektronového páru j iného atomu, a tím vytvořit 
stabi l nější elektronovou konfiguraci .  (AI Cl)  , BCl) , FeCl) , H • , 

Co J . ,  Ag . , . . . ) 
Neutral i zace Lewisovy kysel i ny Lewisovou zásadou - vzn ik koord inačně kovalentní vazby 

( Druhy rozpouštědel) 

ICI I H 
I I 

IQ- 8 + IN- H 
I I 

tlJ H 

I C l I  H 
i I 

IQ- B - N - H 
I I 

IQI H 

I )  Rozpouštědla amfipr.otní: protony mohou přij ímat i odevzdávat (voda, methano l ,  ethanol) 
HCN + HP - HP ' + CN - H20 přij ímá protony 

NH) + �O � NH4' + OH - �O odevzdává protony 

Př. : 

ICI I 
I 

IQ- Al 
I 

IQI  

2) Rozpouštědla ap rotní: protony ani nepřij ímaj í  ani  neodevzd ávaj í  - protol ytických reakcí se tedy neúčastní 
(benzen, tertachlorrnethan, . . .  ) 

3) Rozpouštědla protogenní: kyselá rozpouštědla snad no odštěpuj í protony (HCl , �S04 ' ID' ,  . . .  ) 
4) Rozpouštědla protor.Iní : bazická rozpouštědla snadno přij ímaj ící protony (NH) , pyridin, . . .  ) 

3 2  



[Disociace kyselin a zásad) 
Elektrolytická disociace kyseliny nebo zásady ve vodě vede k ustanovení protolytické rovnováby, kterou lze charakterizovat 
rovnovážnou konstantou Ke 

Kyselina 

CH]COOH + HP � HJO o + CH]COO -

K = _[C_H--=]_C_O_O_-l--,--, _' [H--,),--O_o--,-l ,  
c [CH)COOHI, ' [H20I , 

Zásada 

Voda ve zředěném roztoku je ve vel kém nad bytku O jej í  koncentrace se v průběhu d isoc iačního děj e  prakticky nemění O 
můžeme spoj it [H20lr s rovnovážnou konstantou Ke v novou konstantu � - disociačn í konstantu kyseliny (Ku - disociační 

[CH]COO -Ir ' [H)O ° l r  [NH4l ' [OH - I r 
konstanta báze) K = K = --'------'. 

A [CH]COOHl , B [NH)lr 

Hodnoty disociačn ích konstant (j sou záv is lé  na teplotě) - tabel ovány, s louží k posouzení s í ly  kysel i ny či zásady, 
KA nebo KB > 1 0-2 silné kysel iny či zásady 
KA nebo KB = 1 0-2 až 10-4 středně silné kysel i ny či zásady 
KA nebo KB < 1 0-4 slabé kyse l i ny či zásady 

Pozn , :  obecně platí, že nej slabší jsou ty kyslíkaté kyseliny, v jejichž molekulách se shoduj e  počet atomů vodíku a 
kyslíku. Čím více j e  v m oleku le kyseliny atomů kyslíku v porovnání s atomy vodíku, tím j e  kyselina silnější ,  

Velmi slabé kyseliny : 

Slabé kyseliny : 

Silné kyseliny : 

Velmi silné kyseliny: 

obecný vzorec H.XO. ( HClO , H)BO) , H4Si04 •  " . ) 
obecný vzorec H.XO.+! ( H2CO] . H)P04 ' HN02 , �SO] , . . .  ) 
obecný vzorec ".xo.+2 ( �S04 ' HNO) , HCIO) . . . .  ) 

obecný vzorec H.XO. oJ ( HCI04 •  HMn04 . . . .  ) 

Bezkyslíkaté kyseliny - nejsilnější kyseliny halogenovodíkové. Jej ich síla stoupá v pořadí HF < HCI < HBr < HI . Všechny 
ostatn í bezkys l íkaté kys e l i ny jsou podstatně s l abš í .  

[Disociační stupeň a) 
o udává tu část molekul, které se z každébo molu e l ektrolytu rorltěpí na ionty 
Př. : odvození disociačního stupně pro kysel inu octovou 

rovnice: 

počáteční koncentrace :  
rovnovážná koncentrace : 

d isociační konstanta :  

C O O 
C( l -a) Ca Ca 

K = [CH]COO - 1 ,  ' [HJO l = Ca ' Ca = Ca' 
A [CH)COOH1, CCI - a) 1 - a 

Je-l i  diasociační stupeň tak malý, že ho můžeme ve j menovateli proti j edničce zanedbat ( Ct  < I ) , dostaneme : 

Obdobně disociačIÚ stupeň slabé báze a = � � c  

[ Autoprotolýza� 
O reakce, kdy ze dvou molekul určité látky vzn ikne jiná kyselina a j iná zásada. Podléhaj í j í  amfiprotní rozpouštědla 

(j ej i ch mo l e kuly mohou protony přij ímat i odevzd ávat) . 

Autoprotolýza vody Rovnovážná konstanta:  

Jel ikož ned isociované molekuly H20 j sou v obrovském nadbytku, má výraz [HPI; význam konstanty, kterou lze spoj it 

s rovnovážnou konstantou Ke v novou konstantu Kw, která se nazývá inotový součin (produkt) vody. Kw = [HJO ' I r  ' [OH -Ir ' 
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Tato konstanta závisí pouze na teplotě (se vzrůstaj ící tep l otou stoupá) a při 25 ° C  má hodnotu Kw = 1 ,02 - 1 0-14 moflf 

Sorensenův vodíkový exponent pH 
Iontový součin vody je základem stupnice kyselost i roztoků. V čisté vodě j sou koncentrace [HP 'I a [OH 'J stejné a p latí pro 

ně vztah [H30 '1  = [OH " 1 = Fw = � = l O "7 mo l/l 
Po rozpuštěn í  kyse l iny ve vodě je koncentrace [HJO 'I větš í  než [OH 'l - roztok má kyselou reakci . Po rozpuštění zásady ve 

vodě p lat í ,  že [OH "I > [HJO 'I - roztok má zásaditou reakc i .  

Vyjádříme-li koncentraci oxoniových io ntů [HP ' ]  v e  formě záporného dekadického logaritmu, doj deme k definici 

pH, zavedeného Sorensenem. 

pH = - log [HJO ' ] pH + pOH = 14 
Neutrální roztoky maj í pH = 7 Kyselé roztoky mají pH < 7 Zásadité roztoky maj í pH > 7 

( Výpočet pH) 
Silná jednosytná kyselina: prakticky zce la  d i soc iována O koncentrace iontů [HJO '] je rovna analytické koncentraci 

kyseliny CHA 
pH = - log CHA 

Silná vícesytná kyselina: prakticky zcela disociována O koncentrace iontů [HJO 'I je rovna an a lytické koncentraci 

vynásobené sytností (normal itě kysel iny) 
( �S04 + 2HP - 2HP ' + So} " - z I molu H2S04 vzniknou 2 moly Hp ' )  

Silná jednosytná zásada: prakticky zce la disociována Q koncen trace iontů [OH "] j e  rovna analytické koncentraci 
hydroxidu 
pOH = - log CB pH = 14 - pOH 

Silná vicesytná zásada : prakticky zce la  disociována O koncentrace iontů [OH '] je rovna analytické koncentraci 
vynásobené sytností (normalitě zásady) 

Slabá jednosytná kyselina - nutno vzit v úvahu jej i  částečnou d i sociaci vyjádřenou d isociačním stupněm a 

[Hp ·l  = CIX CD IX = � ® Spoj ením rovnic CD a ® dostaneme [ l Ip 'l  = JKA C pH = - log CH,o · 
pH = - logJKA ·C  

Slabá jednosytná zásada - počitáme obdobně jako u slabé jednosytné kysel iny 
[OH 'l =C a <D li<; a = � -t @ Spoj ením rovnice CD a @: [OH 'l = JKB · e  

( Vícesytné kyseliny a zásady) 
o j sou schopny odštěpovat nebo přij ímat více proto nů 

Př. : Kyselina uhličitá d isoc iuje do dvou stupňů pod le  rovnice:  

[HP +l , [HC03"1 ,  1 .  H2C03 + HP � HJO ' + HC03- KA l O:  ---''---:-''::'':''''--,---,=---=---'-[H2COJ 

Celková disociační rovnová ha je tedy 

( Neutralizace ) 
2HP ' + co} ' 

pH = - ! logK - ! logC nebo pH = !pK - ! logC 2 A 2 2 A 2 

pOH = - logJKA 'C 

pOH = - ! logK - ! logC 2 B 2 
pH = 14 - pOH 

I I pH = 14 + - log KB + - log C  nebo 2 2 
1 1 pH = 14 - - pK8 +- logC 2 2 

[Cotl, - [HP · l ,  K A2 = ---'--------'-
[HCO;), 

O vzájemné reakce kyseliny se zásadou: Produktem rea kce je  voda a sůl dané kyseliny. 
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PL KOH(aq) + HCI(aq) � KCI(aq) + Hp(l) 

iontově : t '  + OH ' + HP ' + �l ' - j{ '  + 91 '  + 2H20 

( Hydr�iýza solí) 
O protolytická rea kce iontů soli s vodou 

Při rozpouštění so l í ve vodě dochází k jej i ch ion izac i 
Př. : NaC l --> Na ' + CI ' NH4CI --> N H4' + C I ' 

obec n ě :  H30 ' 1- OH ' 

Vzniklé ionty v některých případech mohou reagovat s mo leku lami  rozpouštěd la  (vody) . 
Reaguj e-li s vodou kat iont - mluvíme o hydro lýze kationtu, 
Reaguj e-l i s vodou an iont - mluvíme o hydrolýze aniontu. 

2HP 

Hydrolýze nepodléhaj í kationty pocházející ze silných hydroxidů (alkal ických kovů, kovy al kal ických zemin) a anionty 
pocházej ící ze silných kysel in . 

1. Hydrolýza kationtů : M '  + 2HzO - MOH 1- H]O ' 

důsledkem j e zvýšen í koncentrace HP ' iontů v roztoku - roztok reaguj e kysele NH4' + HP � H]O ' + N Hl 

2. Hydrolýza aniontů: B ' ,. HP -.. HB + OH ' 
důsl edkem j e  zvýšení  koncentrace OH - iontů v roztoku - roztok reaguj e zásaditě CN - + �O - HCN + OH · 

Závěr: 
1 )  Ve vodném roztoku soli silné kyseliny a silné zásady (K2S04 , KCl , . . .  ) nebude docházet k hydrolýze. Roztok bude mít 

neutrální  reakci. 
2)  Ve vodném roztoku soli slabé zásady a si lné kyseliny bude docházet k hyd rolýze kationtu , a tím ke zvyšování 

koncentrace Hp ' .  Aniont s i lné kysel iny nebude hydrolyzovat. V důsledku toho bude reakce roztoku kyselá (NHP , 

cuso4 , FeCl]  , NH4NO] , Pb(N0lh , . . . ) 
3 )  Ve vodném roztoku soli slabé kyseliny a silné zásady bude docházet k hydrolýze aniontu, reakce roztoku bude 

zásaditá . Kationt hydro lyzovat nebude. ( N�CO] , N�SO] , Klo4 ' KCN , N�S , . . .  ) 

4) Ve vodném roztoku soli slabé kysel iny a slabé zásady bude hydrolyzovat kationt i aniont. Reakci roztoku bude 
určovat iont s vyšší hod notou disociační konstanty . 

(Tlumivé roztoky - pufry ) 
O směsi slabé kyseliny a jej í  soli nebo slabé zásady a jej í soli mající schopnost udržovat v roztoku konstantní pH. 

Příklad pufru - směs kyse l i ny octové s octanem sodným 

Kyse l ina octová d i sociuj e  pod le rovnice :  CH]COOH + H20 � CHJCOO ' + HP ' 

D ·  . č ' k 
[CH]COO -J · [H]O ' J r  Rl ISO cla DI onstanta : K = r Q, A [CH]COOHl r 

Smísením CH]COOH s CH]COONa stoupne v roztoku koncentrace octanových iontů a podle G u l dbe rg-Waagova záko na musí 

doj ít k potl ačení disoc iace kyse l i ny, aby zůstala zachována hodnota rovnovážné konstanty . 
Přidáme-l i  do tohoto roztoku s i l nou kyse l i nu (vo l né ionty HJO ' ), doj de k reakc i :  H30 o + CHJCOO - � CH]COOH + H20 

tj . ionty Hp ' j sou disociovány v mál o d isociované mo l ekuly CHJCOOH a pH roztoku se prakti cky nezmě n í .  

Přidáme-l i do tohoto roztoku si l nou zásad u (vo l né ionty OH ' ), doj de k reakci s ionty H P  • , které vznikly posunem d isoc iace 

i onty OH - j sou vázány v málo disociované molekuly �O a pH se o pět nezmění .  

Výpočet pH pufrů : Handerson - Hasselbachova rovnice 

[CH3COOHl, "2' 
Rovnici  CD můžeme přepsat do tvaru [H O oJ = K .--=-----'- '81 J r A 

[CH]COO - J r  
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Koncentraci molekul CH3COOH můžeme ztotožnit s analytickou koncentrací kyseliny, koncentraci aniontů CH3COO - s 

analytic kou koncentrací sol i .  Zlogaritmováním dostaneme výraz : 
C 

pH = pK A + log _'_O U_ 
CkyseUnY 

Pozn. Nej lepší tlumicí schopnost maj í  pufry v oblasti pKA popř. pKs (když eso1i = �seliny) 

PufračnÍ kapacita - odolnost pufrů proti vnucovaným změnám pH, závisí na sl ožení pufru. 
Jej í  hodnota udává, kolik molů iontů H30 " resp. OH ' by bylo třeba přidat do 1 litru pufru o daném složení, aby se jeho 

pH změnilo o jednotku. 

B. Srážecí rovnováhy 

Kombinací opačně nabitých iontů v roztoku někdy dochází ke vzniku málo rozpustných sol í . Tento děj se nazývá srážení 
a vzniklé produkty sraženiny (sedliny). 

Př. : Ag ' - CI - � AgCI (s) 

o v roztoku nastává rovnováha mezi ionty Ag ' , CI - a mal)'m množstvím rozpuštěných nedisociovaných částic AgCI . 

K = 
[Ag Oj ' [CI -j 

[AgClj 

Hodnota [AgCI] - konstantní za přítomnosti sraženiny v soustavě (případn)' úbytek částic AgCI v roztoku při posunu 

rovnováhy je vyrovnán rozpuštěním sraženiny) O hodnotu [AgCI] l ze zahrnout do hodnoty konstanty K 
Ks = [Ag +1 [CI -I Ks - součin rozpustnosti (charakterizuje rozpustnost dané sraženiny) 

Součin rozpustnosti soli o obecném složení A,.� je dán vztahem: Ks = [A]" ' [Bl b 

Pozn. :  Srážíme-Ii kation A "  aniontem B - ,  začne se z roztoku vylučovat sraženina v okamžiku, kdy součin [A " ] [B -j překročí hodnotu danou součinem 
rozpustnosti. Čím větší nadbytek aniontu B - přidáme, tím menšÍ koncentrace kationtu A . zůstane v roztoku o rozpustnost látky AS výrazně 
snížíme přidáním elektrolytu, který má s málo rozpustnou soli shodný iont (k AgCl např. NaCI) 

C Komplexotvorné rovnováhy 

Kovové ionty mohou v roztoku reagovat s látkami, které j im dodávaj í  e l ektrony, za vzniku koordinačních vazeb. 
Kovový iont (centrální iont, atom) musí obsahovat prázdné valenční orbitaly, látka, která s ním reaguje - ligand, musí 
mít k dispozici jeden nebo více valenčních elektronových párů. 
Vzniklé koordinační sloučeniny (komplexy) jsou málo disociovány. Komplexy rozpustné ve vodě - mají  elektrický náboj ;  
komplexy nerozpustné ve  vodě - nemaj í  elektrický náboj 
Komplex může o bsahovat jeden nebo více l igandů vázaných na centrální atom (nejčastěj i 2, 4 nebo 6 - počet l igandů udává 
koordinační číslo). 
Obsahuje-l i Iigand více volných elektronových párů, vznikaj í  komplexy s kruhovou (cykli ckou) strukturou - cheláty. Bývají 
zvláště málo disoc iovány. 

Přík lad jednoduchého komp lexu: 

Přík lad chelátu (komplex Cu 2 >  s acetyl acetonem) 

-
<-

Cu 2· + 2acac -
<-

NH3 
I 

H3N - C u 2 >  - NHl 
r 

NH3 H)C- C- CH = C - CH) 

I I I 
o O 

c O 
I II 

H)C- C= CH - C- CH3 

Podobně jako u j iných reakcí i v roztoku komplexu se ustavuje rovnováha, charakterizovaná Guldberg-Waageovým zákonem. 
Pokud komplex obsahuje více l igandů, váží se jednotlivé l igandy k centrálnímu atomu postupně. 

Souhrnně: 
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Konstanta K - konstanta stability komplexů. Čím je vyšší její hodnota, tím je komplex pevnější, stabilnější (méně 
disociován) 

D Redoxní rovnováhy 
Oxidačně-redukční (redoxní) reakce - reakce, při nichž si reaktanty vzájemně vyměňují elektrony. 
Redoxní děj e  jsou analogií dějů acidobazických. Rozdíl je v tom, že zde mluvíme o přesunu elektronů, zatímco u 
acidobazických dějů jde o přenos protonů. 

Elektronová teorie redoxních reakcí 

a) Redoxní reakce při tvorbě iontů 
Typická reakce - tvorba iontů z atomů prvků K + Cl -- K '  + Cl -

. . 
po označení valenčních e lektronů tečkami můžeme psát: K ·  + ' Cl : -- K '  + : CJ : -

Atom K předává svůj valenční e lektron atomu chloru - mění se na kationt K + , atom Cl přijetím elektronu se mění na 

aniont Cl - oxidace 
.. . . 

: Cl · + e - -- : Cl : -

Oxidace - poloreakce, při níž reaktant ztrácí svůj valenční elektron. 
Redukce - polo reakce, při níž reaktant elektron přijímá. 
Obě poloreakce musí proběhnout najednou. 

redukce 

b) Při mnohých reakcích dochází k výměně elektronů, aniž by vznikaly iontové sloučeniny, např. : S + 02 -- S02 
O přenos elektronů ze síry na kys l ík není úplný, a le  jen částečný. Vzni klá sloučenina nemá iontové, a le  jen polární 

kovalentní vazby. Elektronegativnější  prvek (O) nese částečný záporný náboj elektropozitivnější síra - částečný kladný 
náboj . I v tomto případě došlo k přenosu elektronů z jednoho prvku na druhý, i když ne tak "dokonale". Proto pojmy 
oxidace a redukce je výhodnější  definovat pomocí změn oxidačních čísel prvků. 

Redukce - polo reakce, při níž se snížuj e oxidační číslo prvku. 
Oxidace - poloreakce, při níž vzrůstá oxidační číslo prvků. 

Oxidační činidlo - látka schopná oxidovat j iné látky - přij ímat od j iných látek jej ich valenční e lektrony. (Oxidační činidla 
jsou akceptory elektronů). Sama se při této reakci redukuje. 

Redukční činidlo - látka schopná redukovat j iné látky - předávat j iným látkám elektrony. (Redukční činidla jsou donory 
elektronů). Sama se při této reakci oxiduje. 

Při redoxní reakci reaguje vždy redukovaná složka jednoho redoxního systému s oxidovanou složkou druhého redoxního 
systému: 

redoxní reakce redoxní systémy 

ArcJ + Box --> A + BreJ Are,/ Aox BoJBred �- ox 

Mg + Cl2 --> Mg 2' + 2CI - Mg/Mg 2 .  CI/2 CI -�-

Zn + Cu 2' -- Zn 2 ' + Cu Zn/Zn 2 · Cu 2 ' /Cu �-

Sn 2 , + 2Fe J . -- Sn 4 · + 2Fe 2 . Sn 2 ' /Sn4 '  Fe  J +  /Fe  2 ,  �-

Dělení látek na oxidační a redukční činidla - relativní, táž látka mŮže jednou vystupovat jako oxidační a jindy jako redukční 
činidlo:  

reakce ox idant reduktant 

� + Br2 -- 2HBr Br2 � 
H2 + 2K --> 2K 'H ' H2 K 

F2 + Br2 - 2BrF F2 Br2 

Oxidační činidla 
1 .  Elektronegativní nekovy - např. Fv °2 , C12 ,  Br2 

Pro orientační dělení látek na oxidační a redukční činidla byl za 
referentní l átku zvolen vodík. 
Oxidační činidla - silnější akceptory elektronů než vodík 
Redukční činidla - silnější donory elektronů než vodík 

2. Některé kationty přechodných kovů, např. Au J. , Ag '  , Hg2
2
' , CO J .  , Ce 4 ' , Fe 3 + • Přijmem elektronů se mění bud' na atomy 

kovu, nebo kationty s nižším nábojem. 
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3 .  Anionty kyslíkatých kyselin,  např. Mn04- , C104- , ClOJ- , NOJ-
4 .  Oxidy prvků s vyššími oxidačními čísly a peroxidy, např. Mn02 ' Pb02 , �02 ' OS04 ' crOJ , . . .  

Redukční činidla 
1 .  Málo elektronegativní prvky, zejména prvky LA - lILA skupiny, některé přechodné kovy (Zn , lanthanoidy, . . .  ), uhl ík .  

2 .  Ionty kovů s nízkým oxidačním číslem, . . . , např. Cr2' , Ti 2 . , v 2 . , . . .  
3 .  Iontové hydridy, oxidy s nízkým oxidačním číslem, . . . , např. LiH ) NaH , C� , CO , . . .  

spontánní redoxní děje (probíhaj í  bez dodán í energie) 

Př. : 1) Reakce Zn S ionty Cu 2 '  Zn (s) + C u 2 '(aq) � Zn 2 '(aq) + Cu (s) 
2) Reakce v galvanických článcích 

Galvanický článek - tvořen dvěma poločlán ky vodivě spojenými .  
K aždý poločlánek s e  skládá z elektrody ponořené d o  roztoku elektrolytu.  Obě elektrody j sou spoj eny kovovým 
vod ičem. 
Příklad : - Danielův článek 

Schéma Danielova galvanického č lánku 

V článku probíhaj í  děje: 
n a  linkové e lektrodě - oxidační děj e  Zn (s) -+ Zn 2 ' (aq) + 2e -

n a  měděné elektrodě - redukční děj Cu 2 ,  (aq) + 2e - � Cu (s) 
Výsledný chemický děj lze zapsat rovnicí Zn (s) + Cu 2.  -+ Zn 2 ·  + Cu (s) 
Energie uvol něná touto spontánní reakcí je spotřebována na prác i ,  spojenou 
s přenosem e l e ktronů vnějš ím obvodem od jedné e l ektrody k d ruhé.  
Chemická energie se mění v energii el ektrickou. 

Aby reakce Zn (s) + Cu 2 '(aq) � Zn 2 ' (aq) + Cu (s) probíhala spontánně, 

musí konj ugovaný pár Zn 2·  / Zn oproti páru Cu 2 ·  /Cu přij ímat elektrony méně 
ochotně . 
Snahu elektrody přij ímat nebo odevzdávat elektrony lze vyjádřit 
elektrodovým potenciálem Eotll'ed ' který je dán rovnovážným napětím 

galvanického článku sestaveného z této elektrody a standardní 
vodíkové elektrody. Jsou-l i  látky tvoř ící  tuto soustavu ve standard ním 

stavu, mluvíme o standardním elektrodovém potenciálu E.o"red '  

Standardní potenciály některých elektrod při 25 ° C 

Elektroda 

L i  ' / Ll 
K ' / K  
8a " I B a  
Ca " I Ca 
Na ' I N a  
Mg " / M g  
A I ] ' / A I  

Z n  , .  I Zn 
Fe " / fc 
Cd , .  I Cd 
TI ' ITI 
Co " I Co 
N i "  l N i  
Sn " / S n  
P b " /Pb 

H . I H ,  
C u  2 ,  /Cu 
O H  - 1 O, 
Cu ' / Cu 

E O N  

-3 ,045 

-2,925 
-2 ,906 
-2 ,840  

-2 ,7 1 3  
-2,363 
- 1 ,662 

·0 ,736  
-0,440 
-0 ,408 
-0 ,3 3 5  
-0 , 270 7 
-0,250 
-0 , 1 40 
-0, 1 2 6 

O 
0 , 3 3 9  

0,40 1 
0 ,520 

Elektroda 

H g " / H g 

Ag ' I Ag 
Br IBT 
C I - I C I  

Au l ' / Au 
F '  I F 
Cr J '  ICr 2 .  
T i " IT i " 
S n 4 ' / S n " 
Cu l ' / Cu . 

[ Fe(CN)"lJ - I (Fe(CN ).) 4 -
Fe J .  I fe 2 ·  
H g "  I H g,2 ' 
M nO, / Mn "  
PbO/Pb 2 ,  
MnO,- / Mn " 
Ce 4 ' I Ce ] '  
Ce ] ' /Ce , .  

Redoxní p á r  s vyšším potenciálem j e  oxidačním činidlem redoxního páru s potenciálem nižším, 
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EON 

0 , 7 9 8  

0,799 
1 ,066 
1 , 3 5 9  
1 ,420 
2 , 8 5 0  

-0,4 1 
-0, 3 7  
0 , 1 54 
0 , 1 6 7 
0 ,356 
0,77 1 

0,92 
1 ,236 

1 ,456 
1 ,52 
1 ,6 1 0  
1 , 808 



Seřadíme-Ii kovy podle stoupaj íc ích hodnot j ej ich standardních elektronových potenciálů, získáme tzv. elektrochemickou 
(Beketovovu) řadu napětí. 

těžko redukovatelné - elektrolýza redukce vodíkem za tepla 

- 3.0 - 2.0 - l.O 

\ 
K Ba Ca Na Mg Al Mn , 

I I I r I I I I i I I I I r I J + 2+ 2+ 2+·· 3+ 2+ 2+ 3+ 1+ 2 2+ 2+ 1+ 
K Ba Ca Na Mg Al Mn Fe Cd Co Ni Sn 

se studenou H,O � 

• H, + hydroxid 

s vodní parou � ll, + oxid 

s kyselinou � ll, � stll 

Nikdy volné Zl'ťdka volné 

0.0 redukce teplem 

s kyselin . 
se silnými 
oxidačními 

účinky ­
nevzniká ll, 

2_ 
Hg Au 

s lučavkou 
královskou 

často volné 

+ 1 ,0 

, , , , 
- - - - - - - - - . - . - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - -'- - - - - - - - - - - - - . -- . _ - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - -- - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - -, 

Výskyt v pl'úodě 
neu�lechtilé kovy ušlechtilé kovy 

Prvky stoj íc í V řadě před vodíkem maj í  záporný standardní elektrodový potenciál, prvky v řadě za vodíkem maj í  
kJadný standardní elektrodový potenciáJ. 

Proto : 
O oxidační v l astnost i prvků rostou zl eva doprava 
O redukčn í v l astnosti prvků k l esaj í  zleva doprava 
O prvek stoj íc í  v řadě vlevo působí j ako redukční činid l o  na prvek stoj íc í  za ním v řadě vpravo 
O pouze kovy, které j sou v řadě vl evo před vod í kem, j ej mohou vytěsnit z kyse l i n  

Rozsah redoxních dějů 
O na spontánnost chemického děj e můžeme usuzovat 

na základě změny Gibbsovy energie :  
j e- l i  �G < O - reakce probíhá spontánně 
j e- l i �G = O - reakce j e  v rovnováze 
j e - l i  �G > O - reakce by spo ntánně probě h l a  opač­

ným směrem 

Ze vztahu vyp lývá 
U > O ,  �G < O reakce j e  spontánní 

U = O ,  �G = O - reakce je v rovnováze 

U < o ,  �G > O - spontánně proběhne opačná reakce 

Výpočet rovnovážné konstanty redoxního děj e  

Mezi změnou Gibbsovy energie a napětím článku j e  vztah: 
�G = - nFU CD n - počet mo l ů e lektronů vyměněných jedním 

molem atomů č i  iontů 
F - Faradayův náboj (96 5 00 C/mol), kterým se vyloučí 1 mol 
j ednomocných iontů 
pro látky ve standardn ím stavu pl atí �GO = - nFU O ® 

Mezi změnou Gibbsovy energie a hodnotou rovnovážné konstanty platí vztah (vi z chemická rovnováha) �GO = - RT ln K 
�GO = - 2,3 0 RT logK 
Dosadíme do rovnice @ - nFU O = - 2,30 RT log K U a  = 2,30 RT log K 

nF 
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� PERIODICKÁ SOUSTAVA PRVKŮ I 
S při bývaj ícími poznatky v oboru chemie se vědc i snažil i  o určité systematické roztřídění nahromaděných znalostí o 
rostoucím počtu obj evených prvků , 

1789 Lavoisier: rozdě l i l prvky pod le fYzikálních a chem i ckých vlastností na kovy a nekovy 
1818 Berzelius : uspořádal prvky na základě j ej ich chemické reaktivnosti v elektrochemickou soustavu : Soustava začínala 

drasl íkem a končila kys l íkem 

S rozvojem atomové a mo leku lové teorie byl dán základ ke klasifikaci prvků na základě jej ich hmotnosti - v té době "atomové 
váhy" , 

1817 Dobereiner: Atomová váha prostředního prvku triády se rovná přib ližně aritmetickému průměru atomových vah 
krajních č l enů 

S Se Te 
Ar: 32,06 78,96 1 27,6 1 
průměr:  79,59 

Rovněž fYzikál ní a chemické vlastnosti střednfho prvku by ly "průměrem vl astností" obou krajních prvků, 
Doberei nerovi se však nepodař i lo  zařadit všechny tehdy známé prvky do určitých triád, proto bylo  od 
tohoto uspořádání  upuštěno , 

1863 Newlands : seřadi l prvky do řady pod l e  stoupaj ící atomové váhy; zj i st i l ,  že každý osmý prvek v této řadě má 
podobné vlastnost i , . . tzv. zákon oktáv 
Li Be B C N O  F Na Mg Al  Si P S CI K Ca . . .  
Podobné prvky zařadil  pod sebe . Vzhledem k zařazení  některých prvků (např. Fe  pod O a S ;  Mn 
k dusíku) bylo toto uspořádán í odmítnuto . 

1864 Mayer: Vyjádři l  graficky závi slost objemu atomu na atomovém čís le prvku . U tohoto uspořád ání nevynikne 
period ičnost jej ich fyzikáln ích a chemických vlastností , dál e zd e byl o též chybné zařazen í některých 
prvků. 

1871 : Vyvrcho lením všech těchto prací by l a  periodická soustava prvků D. I. Mendělej eva, která znamenal a mezník ve 
vývoj i chem i e .  

Mendělejevův zákon : Fyzikální a chemické vlastnosti prvků a jej ich chemických sloučenin j sou period ickou fun kcí 
jej ich atom ových vah. 

Význam Mendělejevova záko n a :  
O poprvé byl zaveden určitý logický systém v třídění prvků, který umožňoval předvídat nejen určité dalš í prvky, a l e  též 

j ej i ch vl astnosti 

Mendělejev seřad i l prvky pod le jej ich vlastností a neváhal poruš it prav idlo o rostoucí atomové váze. Výj imku tvoři ly tehdy 
tři dvoj ice prvků Ár- O ;  C o - Ni ; Te - I .  Tyto anomá l ie byly vysvětleny pozděj i  až po obj evení izotopů. Mendělejev vynechal 
v tabu lce prázdná místa pro dosud neobjevené prvky a na zák l adě zákoni tostí vyplývaj ících z této soustavy předpověděl i 
jej i ch fyzikální a chemické vlastnosti . 
Např. ekabor (prvek mezi Ca a Ti),  ekaal uminium a ekasi l i c ium (prvky mezi Zn a As). 
Teprve po 6-ti letech byl objeven ekabor (Ga) . 
Dá l e  Mendělej e v  upřesni l  atomové váhy některých prvků (např, Ce, Th, La) 

Do peri odické tabulky by l y  postupně zařazovány nově o bj evované prvky; podí l  na tomto úkolu  měl i příte l Mend ělej eva 
český chem ik Bohuslav BraW1er; navrhl např. zařadit další  prvJ....)' vzácných zemi n  mezi cer a tantal, předpověděl v roce 1 902 
prvek o atomovém čís le 6 1 .  

Na zákl adě atomového čís la (dnes protonové číslo) byl Mendělejevův periodický zákon upřesněn: Vlastnosti prvků a jejich 
sloučenin jsou periodickou funkcí jejich protonového čísla. 

Úpravy periodické tabulky : 
1 .  krátká periodická tabulka 2. dlouhá periodická tabulka 
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3 ,  velmi dloubá periodická tabulka ( lantanoidy a akti­
noidy jsou včl eněny přímo do tabulky) 



2 3 4 5 6 7 
h v h v h v h v h v b v h v 

H 

Li Be B C N O F 

Na Mg Al Si P S Cl 

K Ca Se Ti  V Cr Mn 
Cu Zn Ga Ge As S e  B r  

Rb Sr Y Zr Nb Mo Te 
Ag Cd In Sn Sb Te 

- - - -- -""""""""",,- -"""""""""".- -"""""""""".-

Cs B a  La Hf Ta W Re 
Au Hg TJ Pb Bi 

Fr Ra Ac 1 04 

Peri odická tabulka prvků v krátkém uspořádáni 

�) 
perioda 

- -

I I O I e-
H 
I 

Li Be B C 
3 4 5 6 

2 
I Na Mg Al S i  3 I 1 2  1 3  1 4  
I K Ca Se Ti V Cr Mn Fe Co Ni Cu Zn Gu Ge 4 
I 

1 9 20 2 1 22 23 24 27 28 29 30 3 1  32 
3 I 

5 Rb Sr Y Zr Nb Mo Rb Pd Ag Cd ln Sn 
L I 37 38 39 40 4 1  42 43 44 45 46 47 48 49 50 

! 

I 
' Cs Ba La '  Hf Ta Os Ir PI Au Hg Tl Pb 6 I 55 56  57 � 73 74 75 76 77 78 79 80 8 1  82 

4 
I I I Fr Ra Ac 7 87 88 89 
7\ Ce Pr Nd Prn Sm Eu Gd 1b Dy 

58  59 60 6 1 62 63 64 65 66 
cykl I Th Pa U Np Pu Aro Cm Bk Cf 

'Xl 9 1  93 94 95 96 

Dlouhá peri odická tabu l ka prvku - vodorovné čl enění 

Pozn . :  První Mendělej evova period icka tabu lka prvků 
z roku 1 869  svým tvarem připomíná spíš dlouhou 
periodickou tabul ku. 

U dlouhé PT j sou nepřechodné (základní) prvky oddě leny 
přechodnými prvky, Prvky řazeny přesně v 
jak se zaplňuj í  e lektrony jednot l ivé orbitaly. 

1,­
I 
, s d 

f 

8 
h v 

He 

Ne 

Ar 

Fe Co Ni 
Kr 

- ---

Ru Rh Pd 
Xe 

Os Ir Pt 

počet 
prvků 

, n 2 

As Se Br Kr 
35 36 18  I I 36 

Xe I 5 1  52 53 54 1 8  
-

i r--
Bi Po At Rn 
83 84 85 86 32 

I (32) 
L 

Ho Er Tm Yb Lu 
67 68 69 70 7 1  
Es Fm Md No Lr 

1 00  1 0 1  1 02 1 03 

p 
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Charakteristika dlouhé periodické tabulky 

o tabulka je  rozdělena na části, kde se zaplňují orbitaly s, p, d, r 
o prvky seřazeny do sedmi vodorovných řad, tzv. period, a 18 svis lých s loupců, tzv. skupin 
Ll každá perioda zač íná zaplňováním orb i tal u s o h lavním kvantovém č ís le rovném čís lu  periody a j e  zakončena úplným 

obsazen ím orbitalů p (e l ektronovou konfi gurac í vzácného plynu) 
kon fi gurace p rvků počet prvků v periodě 

1 .  perioda I s l l s 2  2 
2 .  perioda 2s 1 2p o- 2 s 2 2 p ó 8 
3 .  perioda 3 s 1 3 p o - 3 s 2 3 p " 8 
4 .  perioda 4 s  1 3d D 4p o - 4s 2 3 d I 0 4 p 6 1 8  
5 .  perioda 5S 1 4d o S p o - 5 s 2 4 d 10 5 p 6 1 8  
6 .  perioda 6S l 4 f o S d o 6p o- 6s 2 4f l 4 5d I 0 6p 6 32  

O v dané periodě se zaplňuji orbitaly ležíc í v energetickém rozmezí ns-np , kde n je č ísl o periody a současně i hlavní 
kvantové číslo 

Prvky anal ogi ckých vlastností jsou zařazeny pod sebou a vytvářej í  tak svis lé  skup iny (sloupce či grupy) .  Atomy prvků 
umístěni/ch pod sebou maj í  analogickou stavbu elektronového obalu. Prvky nepřechodné (základní) jsou um ístěny 
v hlavních skupinách, prvky přechodné jsou um ístěny ve skupinách vedlejších 

�,--I _____ _ 

vedlejšf I[ hlavní 

H 

2 , , , , 
3 4 

: , , , , 

5 6 , , 
, 
, 

7 , 
: 

, , , 

8 
, , , 

2 
, , , , 

3 4 5 6 
, : 

, 
, , , , , 

, , . 

7 , , , , 

I I I I I I I I I I I I I I 

8 
, 

He 
- _ _ _ _ _ _ _  - -+ _ _ _ _  - -1 - - - _ _ _ _  I- _ _ _ _ _ _  .... _ _ _ _ _ _ _  1- _ _ _ _ _ _ _  1- _ _ _ _ _ _ _ _ _ _  � _ _  ... _ _ _ _ _ _ _ _ _ _ _ _ _ _  -1 _ _ _ _ _ _  .... _ _ _ _ _ _  -J - _ _ _ _ _ _  1- _ _ _ _ _ _  4 _ _ _ _ _ _  .... _ _ _ _ _ _  .... _ _ _ _ _ _ _ _ _  � 

. ! ! ! ! I I I I . I 

Li Be ' , , , ' typické ' ' B C N O F N '  
- - - - - - -- - - - - - - , : 1 ! : : prvky / ; '" , 1 : - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - : -�- � 

Na Mg : : : : : : ./ : \ : :  : Al Si P S Cl Ar : -- - - - - - - - - - - - L � - - - - - - � - - - - - - - � - - - - - - � - - - - - - - � - - - - - - - -7�'- - - - � ---\�- - - - - - - - � - - - - - - f - - � - - - - - - - - -. - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - j  
I I I I I , I ' I I 

K Ca Se Ti V Cr Mn Fe Co Ni Cu Zn Ga Ge As Se Br Kr 

Rb Sr Y Zr Nb Mo Te Ru Rh Pd Ag Cd ln 

es Ba La Hf Ta W Re Os Ir Pt 

Fr Ra ,--I 
A_C __ l_04 __ �------------� �řechodné 

� prvky nepřechodné 

Au Hg 11 

Sn Sb Te Xe 

Pb Bi Po Al Rn 

H l avní a vedlejší skupiny period ické tabul ky prvků - přechodné a nepfechodné prvky 

POZJl . :  pod le nej novějš ího třídění j sou v e  skup inách A prvky, jej ichž atomům přebývá nad strukturu nej bl íže n ižš ího 
vzácného plynu méně elektronu,  než ko lik j i m  chybí  do struktury nejbl íže vyšší ho vzácného plynu .  U prvků skup iny 
B je tomu naopak; nad strukturou nej b l íže nižšího p lynu j im pře bývá více e lektronu, než kol ik j im chyb í do struktury 
vyššího vzácného p l ynu.  
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Číslování jednotlivých skupin a rozdě lení na skupi ny A a B je uvedeno v tabulce.  S loupce se čísl uj í  zleva arabskými 
čís l icemi 1 -7, k nim se připojuje písmeno A, do 8. skupiny zahrnujeme troj i c i  s loupců a označení A se obvykle 
vynec hává. Da lší  skup i ny čís lujeme znovu 1-7 a při poj ujeme symbol B. S kupinu vzácných pl ynů označujeme O .  
Z tabu l ky j e  též patrné, že B ,  A l  a C ,  Si  patřící d o  skupin  A přesouváme d o  ob last i  prvků zapl ňuj íc ích orbitaly p .  
Některé skup i ny mají  vžité tr iv iální  názvy, které jsou uvedeny v tabulce. 



H He 

Li Be C N O F Ne 

Na Mg P S Cl Ar 

K Ca As Se Br Kr 
Rb Sr Y Zr Nb Mo Sb Te Xe 
es Ba Ta W 

• • 
Fr Ra 

• • platinové 
kovy 

lehké 
alkalické platinové 
kovy kovy 

Rozdělení periodické tabulky prvků na skupiny A a B - triviální názvy skupin 

Valenční elektrony: maj í  největší v l iv na vlastnosti prvků, maj í  nejvyšší energi i .  
Základní prvky: valenční elektrony jsou wnístěny v orbitalech ns a np, kde n je číslo periody, v nížje prvek umístěn. 
Přechodné prvky: valenční elektrony jsou umístěny v orbitalech ns a (n-1)d 

Valenční elektrony prvků můžeme určit ze zápisu jej ich elektronové konfigurace pomocí nejbl ižšího předcházejícího 
vzácného plynu. Valenční elektrony má atom prvku umístěny maximálně ve dvou typech orbitalů navíc oproti elektronové 
konfiguraci předcházej ícího vzácného plynu . Má-I i  prvek takové elektrony ve třech typech orbitalů např.4d 5s5p , pak mezi 
ně počítáme pouze elektrony z posledních dvou typů orbitalů - tedy z orbitalů Ss a 5p . 

Obecné vlastnosti prvků vyplývající z jejich elektronové konfigurace 

1 .  Velikost atomu: tzv. atomový poloměr je 1 04-105 krát větší než poloměr atomového jádra. Z dualistické povahy 
e lektronů vyplývá, že atom nemá ostře ohraničený povrch, ale difuzní. Proto musí být velikost 
atomového poloměru určena ze vzdálenosti mezi atomy. 
Atomový poloměr je roven polovině naměřené mezijaderné vzdálenosti. Na velikost atomů maj í 
primární v l iv přitažlivé sí ly mezi atomovým jádrem a vnějšími elektrony. 
Vel ikost atomu se mění s: a) pozitivním nábojem atomového jádra (počtem protonů) 

b) počtem obsazených slupek atomu elektrony 

Z výše uvedených důvodů plyne: 
Velikost atomů v dané periodě se zmenšuje s rostoucím Z s výjimkou vzácných plynů. 
Velikost atomtl v hlavní skupině se zvětšuje s rostoucím Z. 

Pozn. :  Platí pro atomy základnich prvků, neboť jejich elektronové konfigurace valenčních elektronů je až na hodnotu hlavního kvantového čísla stejná. 

2. Velikost iontů: poloměr kationtu je menší a aniontu větší než poloměr atomu, z něhož tyto ionty vznikají. 
Poloměr kationtu, který je odvozen od daného atomu, se zmenšuje s jeho rostoucím nábojem : 

o o o 
Fe Fe" Fe" 

V dané skupině základních prvků s rostoucím Z se zvětšuje i poloměr aniontu. V dané periodě základních prvků 
s rostoucím Z se zmenšuje pol oměr aniontu. 
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j .  �Iek.tropozjtivní a elektronegativní charakter prvků: 
Elektropozitivnější  bude prvek tím víc, čím méně se liší jeho elektronová konfigurace od kon figurace 
předcházej ícího vzácného plynu a čím má větš í atomový poloměr. Nej e lektropozitivnějš í jsou al kalické kovy a z n ich 
nej kovověj š í  j e  es (neuvažujeme-li francium) . 
El ektronegativnější  bude prvek tím víc, č ím méně se l i š í  j eho elektronová konfigurace od konfigurace následuj íc ího 
vzácného p l  ynu a čím je  jeho atomový po l oměr menš í .  
Prvek j e  kovem, j estliže počet elektronů j eho nej vyšších zaplňovaných orbitalů (téhož hlavního i vedlejšího 
kvantového čísla) j e  roven číslu periody, do niž p rvek patří, nebo j e  menší! 

� 
polokovy I I nekovy J --

1 He 

Li Be 
I 

�� 
B C N o F Ne 

Na Mg l Al Si P S Cl Ar 

K Ca Se Ti V Cr Mn Fe Co N i  Cu Zn Ga Ge As I Se Br Kr 

Rb Sr Y II l\'b Mo Te Ru Rh Pd Ag Cd ln Sn �� I Te I Xe 

Cs Ba La Hf Ta W Re Os Ir PI Au Hg 11 Pb Bi Po AI Rn 

Fr Ra Ac � 
Oblast kovů a nekovů v periodické tabulce prvků 

4. lonÍZačnÍ energie a elektronoYá afinita: 
lonWlčnÍ energie: energie, kterou j e  nutno d odat  k odtržení elektronu od a tomu . Aby došl o k odtržení  elektronu 
a j eho elektronového obalu , musí s e  překonat přitažlivá síla mezi j ádrem a elektronem . Protože velikost přitažlivé síly 
klesá s rostoucí vzdáleností e lektronu od jádra, je  zřejmé, že hodnota ionizační energie bude záv iset na atomovém 
po loměru daného p rv ku (viz 1 )  
Ionizační energie v dané skupině klesá s rostouCÍm Z (zvyšuj e  se atomový po loměr) 
V dané periodě s rostoucím Z se zvyšuj e ionizační energie (zmenšuj e se atomový po loměr) . Hodnota ionizační energie 
má vl iv  na reaktivitu daného prvku . Čím je hodnota ionizační energie menší, tím je daný prvek reaktivnější (za 
předpokladu, že se j edná o vznik iontových sloučenin) , protože může snáze odštěpit valenční elektron .  

Elektronová afmita : energie, která s e  uvolní, jestliže atom p řij me elektron. 
Na vel ikost hodnoty el ektronové afinity mají vl iv tyto faktory: 

CD ve likost atomového poloměru 
@ množství přij atých elektronů atomem 
@ stabi l ita elektronové konfigurace vzni k l ého an iontu 

1 .  S rostoucím Z základního prvku v d ané s kupině kl esá hodnota elektronové afinity 
2 .  Snadněj i  se tvoří aniont X -( než X -II (k připoutání druhého e l ektronu je nutné překonat odpudivé síly an iontu 

X -}  + e - __ X - l l ) 
3 .  Porovnáme-I i  vel ikost prvn í elektronové afinity u dusíku, kysliku a fluoru, zj istíme, že nejvyšší je  u fluoru (přijmutím l e  -

se na F vytvoří velmi  stab i ln í elektronová konfigurace vzácného plynu) .  

V dané periodě s rostoucím Z stoupá hodnota elektronové afin ity příslušného prvku. 

5. Elektronegativita:  míra schopnosti atomu přita hovat elektrony sdílené s j iným atomem 

44 

Závěry vyplývajíd z hodnot elektronegativit: 
a) v hlavních skupinách PT klesaj í  hodnoty elektronegativ it  s rostoucím Z (zvyšuje se el ektropozitivní, kovový 

charakter prvku) . 



b) v periodách základních prvků stoupá hodnota elektron egativity s rostoucím Z (k lesá kovový charakter, zvyšuj e  
se charakter elektronegativní) 

c) z hodnot elektronega tivit prvků ve  sloučenině lze určit oxidační číslo prvků, a tím i správný název; např. OF2 -
dif1uorid kys l íku, nikoliv oxid fluomý 

d) z velikosti hodnot  ele ktro nega tivit středového atomu oxokyselin stejného obecného vzorce lze usuzova t na jej ich 
kyselost; s rostoucí elektronegativitou středového atomu dochází k větš í polarizaci vazby 0- H ;  tzn . k snadnějš ímu 
odštěpení H '  (např. HCIO si lnějš Í  kysel ina než H lO )  

e )  p rvky o vysoké elektron egativitě a malém atom ovém poloměru (O ,  N ,  F )  tvoří s vodíkem vodíkové můs tky, 
které zapřičiňuj í vyšší bod varu, rozpustnost ve vodě apod . 

f) hodn oty el ektro n egativit navzáj em vázaných prvků určuj í charakter chemické vazby 

6. Hustoty prvků : závisí n a  atomovém poloměru, relativní atomové h motnosti, krystalovém uspořádání 
O největší hustoty u přechodných prvků, které maj í  malý atomový poloměr a nejtěsnější krystalové uspořádání 

7 . Teploty tání: 
O většina kovů a polo kovů má vyšší teploty tání než O ° C  ( Na ,  Mn , C u )  
O pouze několik málo (většinou nekovových prvků) má nižší bod tá ní  než O ° C  (např. H2 , O2 , N2 ) 

O většina prvků je tedy 7..a normálních podmínek v pevném skupenství, něko l ik málo v plynném stavu a pouze dva 
v kapalném ( Hg ,  Br2 ) 

Teploty tání závisí na druhu a pevnosti vazeb mezi atomy prvků, typu krysta l ové mřížky. 

Pevnost kovové vazby závisí převážně na: počtu valenčních e lektronů přís l ušného prvku 
vel ikosti atomového pol oměru 
stabil i tě elektronové konfigurace 

Z výše uvedených faktoru např. vyplývá :  
I .  alkalické kovy maj í n ižší teplotu tání než kovy al kal ických zemin (alkal ické kovy maj í pouze jeden valenční 

e lektron a větš í atomové poloměry) 
2. prvky skupiny Zn maj í vzhledem k ostatním přechodným kovům nízké teploty tání (stabilní e lektronová konfigurace 

(n - l )d I °ns2) 
3. většina prvků, mezi jej ichž molekulami existuj í  v a n der Waalsovy sily jsou za normálních podmínek plynné a maj í 

nízké teploty tání 
Např. He (tep lo ta tán í - 269 ,8 ° C )  má n ižší tep lo tu tán í  než Rn ( - 7 1 ° C )  

Pozn. Pevnost v a n  der Waalsových sil s e  zvyšuj e  s rostoucím protonovým čís lem prvků, čím j sou pevněj š í  van der 

Waa lsovy s í ly ,  t ím jsou vyšší body tání .  

8 .  Vlastnosti sloučenin : 
Jestl iže se v PT peri odicky mění některé fyzi kální a chemické v lastnosti prvků (je zřejmé, že se budou periodicky měn i t  
i vlastnosti j ej i ch  sloučenin) .  Vlastnosti s loučeni n  j sou závis lé  na charakteru vazeb ve  s loučenině. Např. sloučen iny mají  
tím víc  iontový charakter, čím jsou prvky v PT více vzd áleny (př .  KF ) ;  charakter vazeb ve s l oučen ině závis í  n a  

hodnotě elektronegativ i t  prvků (např. NaOH s l abší báze než KOH ) 

Oxidy: patří mezi nejznámějš í  s loučeniny prvků, existuj í  téměř od všech prvků, Na charakte r vazby mezi kys l íkem a 
přís lušným prv kem můžeme usuzovat z vel i kosti částečného (parciá l n í ho) náboje  na atomu kysl íku. Ve všech 
oxidech má kysl ík částečný zá porný náboj ;  čím vyšš í  j e  absolutní hodnota náboje, tím více bude převažovat 
iontový charakter vazebných s i l . Z charakteru vazebných s i l  usuzujeme na některé fyzikální a chemické 
vlastnosti ,  krysta lovou strukturu. 

Např. koval entní oxidy ( C02 ), vytvářej í molekulové krysta ly; ox i dy  typu MO krystaluj í  převážně v mřížce chloridu 

sodného apod . 

o acidobazických vlastnostech ox i d ů  rozhoduje parc iáln í  náboj na atomu kys líku .  Zásaditý charakter maj í  ty ox idy, 
j ej ichž kyslíkový an iont má vyšší záporný částečný náboj ,  má větš í schopnost b)'t donorem elektronového páru při 
acidobazických děj ích .  
Např. : 
O všechny oxidy alkalických kovů mají silně zásaditý charakter, s vodou poskytuj í si l né hydroxidy, jej ichž bazic ita 

stoupá S rostoucím Z (zvyšuje se parc iá ln í  n áboj) 
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o tvoří-li přechodný prvek více oxidů, pak ox id ve vyšším ox idačn ím čís le  má n ižš í parc iá ln í  náboj než oxid s nižším i 
oxidačním číslem. I MnO MnP3 Mn02 MnP7 
parciáln í  náboj - 0,4 1 - 0 , 34  - 0,29 - 0 ,20 

zásaditý charakter amfoterní kyselý charakter 

S rostoucím počtem atom ů kysl íku dochází ke zvyšování  částečného kladné ho náboj e  středového atomu. Proto se 
kyselý charakter oxidů zvyšuj e s rostoucím počtem atomů kyslíku v molekule oxidu. 
Všechny oxidy mohou půso bit  j ako oxidační č i n id l a. Jako redukční čin idla působ í pouze ty, v nichž prvek není 
v nejvyšším ox idačním čís le  (př. FeO , SnO ) 

a) Rozpustnost anorganických látek ve vodě 
1 .  Oxidy: většina oxidů je nerozpustná s výj imkou oxidů alkal ických kovů, alkalických zemin a většiny oxidů nekovů. 

, , H , , , , 
Li 

Na 

K 

Rb 

Lze říci :  ve vodě rozpustné jsou silně kyselé a silně bazické oxidy, nerozpustné jsou oxidy s nevýraznými 
acidobazickými vlastnostmi: 

Be 

Mg 

Ca Se TI V 
Crm 

Sr  Y Zr Nb Mo 

Ni 
MnIV 
Te 
TeVll Ru Rh Pd 

Cu Zn 

Ag Cd 

kyselé ox.idy 
(rozpustné) 

ll"' 
es Ba La Hf Ta W Rc Os Ir PI Au Hg Pb Bi 

111 

� bazické ox.idy 
(rozpustné) 

'- � 

� nerozpustné oxidy 

Rozpustnost oxidů 

2.  Hydroxidy: oblast nerozpustných hydroxidů v PT se téměř shoduj e  s oblastí n erozpustných oxidů ; tzn . ve vodě 
rozpustné jsou silně bazické hydroxidy. 

r - - - - - '  
I I 
: H : 
I 
: Li I 
I 
I 
I Na 

K 

Rb 

Cs 

Be 

Mg 

C a  

Sr 

B a  - ----

rozpustné 
hydroxidy 
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Sc Ti V Cr M n  

Y Zr Nb Mo Tc 

La Hf Ta W Re 

Fe 

Ru 

O s  

C o  Ni  

Rh Pd 

I r  Pt 

nerozpustné 
hyd rox idy 

Rozpustnost hydroxidíl 

Cu Zn 

Ag Cd 

Au Hg 

r - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - -
I 
I 
I I 
I 
I 
I 

I AI 

Ga 

In 

I 

rozpustné 
kyslíkaté 
kys e l i ny 

Ge 

Sn 

l�I _ _ J Pb Bi J 



3 .  Fosforečnany, uhličitany, siřičitany alkalických kovů j sou rozpustné, ostatní vesměs nerozpustné. 

r - - -- -' r - - - - - - - - - - - -- - - -- - - - - - - - -
I I 

fosforečnany, H I I I I 
I uhli� itany 

Li Be I a ,ifičitany I I se netvoří 

Na Mg Al 

, K  Ca Se Ti V Cr Mn Fe Co Ni Cu Zn Ga Ge 
I I 
: Rb Sr Y Zr N b  Mo Te Ru Rh Pd Ag Cd In Sn 
I I 
: Cs Ba La Hr Ta W Re Os Jr Pt Au Hg Pb B i  

Ó rozpustné nerozpustné 

Rozpustnost fosforečnanů, uhličitanů a siř ič i tanů 

4. Floridy, chloridy, bromidy a jodidy prvků se vyznačuj í dobrou rozpustnosti, výj imky jsou uvedeny v tabu lce .  

1 - - - - - - - -

Mg" 

Ca" 

Sr" 

Ba" 

- - - - - - - - - - - - - - - -0 
�� LJ 

F - O 

B 
rzr- _ _ _ _ _ _ _ _ _ _ _ _ _ _ _ _ _  U 

Cu' cr, Bf, 1 -
Fe" 

<-

Ci-, B(, 1 -

Cu" 
r----

Ag' 

I - TI' 
Hg" Pb" BiJ>. 1 -

�F, cr. B(, 1 -
Nerozpustné halogenidy 

5. Všechny sulfidy kromě su lfidů al kal i ckých kovů, a lka l ických zem in a (NH4)2S jsou nerozpustné .  

r - - - - - '  r - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - -

H 

Li 

Na 

I I I '- - - - - - ,  
I 

Be I I 
I I 

Mg I I 

I I I 
I I I I 

�l 
r -----------------------------------------------------� 

K Ca Se Ti V Cr Mn Fe Co N i  Cu  Zn Ga 

Rb Sr Y Zr Nb Mo Te Ru Rh Pd Ag Cd ln 

Cs Ba La Hf Ta W Re Os I r  Pt Au Hg Tl 
- - - - - - - - - - -

rozpustné nerozpustné 
sulfidy sulfidy 

Rozpustnost su lfidů 

Ge As  

Sn Sb 

Pb  B i  
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.a ILoI I"u.AILoUA U.&.LUA"-U'\'U 3 ůt t U  pJ " lUl. 
Vě�ina prvků se ve svých sloučeninách vyskytuje v několika nlzných oxidačních stavech. Některé z nich j sou �asté a stabilrú, j iné méně běžné a nestálé. 
Stabilni jsou oxidační čísla pn-ku, u nichž bylo dosaženo stálé elektrooové konfigu race. 

Nejstálejší jsou konfigura� vzácných ply o ů  (os 2 np 6 ), kooflgurace elektronové osmnáctky tzn, pseudovzácného plynu (n� 2 op ' od '0 ) a konfigurace 

elektronové dvacítky s inertním elektronovým párem [os 2 op 'od 10 (n + 1)s '] 

Konfigurace vzácného plynu, konfigurace pseudovzácného plynu: 
Maximální kladné oxidačnl číslo prvku: souvisí s jeho postavenim v PT a snoduje se s číslem sloupce, v němž prvek leží. Dosažení těchto oxidačních 
člsel je u prvků skupin A spojeno se vznikem konfigurace vzácnéno plynu, u prvků skupin B se vznikem elektronové osmnáctky. Výj imky existují např. 
u kyslíku (6B) ,  některých halogenů (7B)  a u prvků 8. skupiny, Max. oxidační stavy u některých z těchto prvků j sou nižší, kys llk neochotně tvoří kladné 
oxidační číslo, fluor má ve všech sloučeninách jeo záporné oxidačnl číslo; u větš iny vzácných plynů se nepodaři l o  připravit slo učeniny, v nichž by byly 
vzácné p lyny v oxida�ním čísle v m .  Výj imku tvon i vyšší maximální kladná oxidačního čís la než j e čís lo skupiny - např. CU I I ,  CU I I I ,  Ag I I I , Au I I I . 

Maxim ální záporné oxidační ěíslo prv ku: norlnotu čísla určíme jako rozdíl: 8 - číslo skupiny: (např. prvky 7B : 8 - 7 c oxidačni číslo - I) 
Vzniklé ionty maj l konfiguraci následujícího vzácného plynu . 

Konfigurace elektronové dvacitky: další možnost stabi lizace atoml! prvků elektronová dvacítka s tzv. inertnim elektronovým párem: ns 2 np 6 nd 10 (n + I )s ' 
Dochází k ní II některých prvků skupin B ležících ve 4. ,  5. a 6. periodě : 
Prvky skupiny 3B dosáhnou oxi dačníno čísla [ 
Prvky skupiny 4B do sáhnou oxidačního čís la I I  
Prvky skupiny S B  dosáhnou oxidačního čísla III 

Prvky skup iny 6B dosáhnou ox idačrúho čísla I V  
Prvky skupiny 78 dosáhnou oxidačnl ho čísla V 

Stllbil izace elektronové dvacítky stoupá se vzrůstem Z ve s loupcích PT 
a je tím vyšši,  čim vyšší je čísl o skupiny. 

Pro přechodné prvky je cha rakteristický věUí počet oxidačnlch 
čísel. Lze fonnulovat hrubé pravidlo:  stabilita vyššich oxidačnícb 

stavll vzrilstá s rostoucím protonovým číslem ; WO;- stálejší  než Např. : Dvacítka Osmnáctka 
Ge I I  
Sn I I  

Pb I I  

< 

> 

Ge I V  

Sn IV  

Pb Iv 
CrO,2 - ;  u niŤ.ších oxidačních stavů j e  tomu právě oaopak: ionty Cr I I I  
jsou stálejší než W il l . 

Ve sloupcích PT se proj evuje tzv. sekundární periodici ta .  pozorujeme, že prvky perio dy (n +2) j sou obdobou prvků peri ody n; tedy chemické vlastnosti 
prvků stoj ících ve s loupci ob jedno místo jsou velmi blízké. Např. trojice pl'\'kCt Cl , Br, I - běžně existuj í  C10,- a JO;' , velmi nestálý je aniont BrO.- . 
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MNEMOTECHNICKÉ POMŮCKY 
PRO ZAPAMATOVÁNÍ SI PERIODICKÉ TABULKY PRVKŮ 

Vodorovné řady : 
1 .  He - He 
2 .  Líbal Bedřich Boženu Celou Nahou O Fuj Nestydo 

Svislé řady A: 
1 .  Hanu Líbal Na Kol ínka Robustní Cestář Franta 
2. Běžela Magda Ca ňonem Srazi la Banán Ramenem 
3 .  Byl Aljoša Gagarin Indická Tlama? 

4. Co Si Germáni Snědli Pak bledli 
5. Náš Pan As istent Sbali l  Biletářku 
6. O S lečno Sejměte Též Podprsenku 
7. F ikaní Chlapíci Brousil i  lukům Antény 
8. Herbert Nechce Armádní Krasavici Xenii Ran it 

Lanthanoidy: 

Svislé řady B :  
3 B  Sc otland Yard Lapi l Anglického Ce stáře 
4B Tisíce Zrzavých H afanů Thoria 
SB V N iob i i Taví Protaktinium 
6B Cromagnonc i Mořili Waldemara 
7B Mn ohá Technika Rezaví 
8- I OB Ferina Cobalt Ničí 

Rumem Rozoh něn Podstavec 
Osamělý Irský P lanet o let 

1 B Cucej Agave Aurel ie 
2B Znovu Cad í Hydrargyrum (Rtuť) 

Laciné Ceny Prasat Nedovo l i ly Prometheovi Smésti Eu ropu Gdyž Théby Dýchaly Horkou Eroti kou Tmavými 
Ybiškovými Loukami 

Aktinoidy : 
Osmdesát devět Activních Thébanů Pácha lo U krutné Nepřístojnosti Půjčuj fce Americký C amýk Bokakotorskému 

Calífov i Esteticky F ormuj íce M ladého Noblemana Laworovicou 
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� ANORGANICKÉ NÁZVOSLOVÍ I 
České chemické názvosloví (nomenkl atura) j e  podvojné :  název je tvořen z podstatného a přídavného j ména : 
Podstatné j méno : udává d ru h  sloučeniny, je odvozeno od elektronegativněj ší části s loučeniny. 
Zakončení podstatného jména: 

-id; je-I i e lektronegativní část tvořena atomy j ediného prvku (oxid, chlorid) 
-an ; je- l i elektronegativní část tvořena vice atomy . Název se tvoří ze základu názvu centrálního atomu a zakončení 

podle hodnoty příslušného ox idačního čísla (siřičitan,  dus ičnan . . .  ) 
Přídavné jmén o :  následuj e  za podstatným jménem; chara kterizuje elektropozitivní část sloučeniny;  zakončení vyjadřuj e 
ox idační číslo elektropozitivní složky (sodný, h l in itý) . Výj i mečně se e lektropozitivní složka neuvádí přídavným j ménem, a l e  

vyj adřuj e  s e  2 .  pádem podstatného j ména (peroxid  vodíku, fl uor id kysl íku) .  

ČÍslovkové předpony : Čísl ovkové předpony násobné:  
Číslo Předpona Čís lo  Předpona 

1 mono 1 0  deka 2x b i s  
2 d i  I I hendeka, undeka 3 x  tris 
3 tri 1 2  dodeka 4x tetraki s 
4 tetra 1 9  nonade ka 5x pentakis 
5 penta 20 ikosa 6x hexakis 
6 hexa 22 dokosa 7x heptaki s 
7 hepta 2 3  tri kosa 8x oktakis 
8 okta 29 nonakosa 

9 ennea, nona 3 0  triakonta 

Oxidační číslo prvku j e  rovno elektrickému náboji, který by byl přítomen na atomu p rvku, kdyby elektrony v kawé 
vazbě vycházející z tohoto atomu náležely elektronegativněj šímu atomu. Atomy v zákl adním stavu a ve stej n ojademých 
molekulách maj í  oxidační čís lo rovné O.  Součet oxidačních čísel prvků vynásobených počtem jej ich atomů v moleku le 
je roven nule; v případě iontu odpovídá j eho ná boj i. 

Pravidla pro určování oxidačních čísel : 
1 )  H má ve s l oučen ině  oxidační číslo I s výj imkou hydri dů kovů a hydrido-sloučen i n .  
2)  O má oxidační  číslo - I I  s výj i mkou perox idů ,  peroxosloučeni n a s l oučen i n s fluorem.  

3) F má oxidační  číslo -1 .  
4 )  Kovy maj í  ve s loučeni nách jen kladná oxidační čísla s výj imkou někte rýc h komplexních s loučenin. 

5) Maximální  k l adné oxidační čís lo prvku nemuže být  vyšš í ,  než je  čís lo  skupiny PT, do které j e  zařazen (výj imka Cu,  Ag, 
Au) 

Oxi dační  č í s l o  je formální pojem, nemus í odpovídat skutečné elektronové konfigurac i .  Značí se římskými čís l icemi .  V české 
anorganické nomenk latuře vyjadřujeme oxidační  č ís la  pomoc í zakončen í :  

K ladné Zakončení 
oxidační číslo kationtu 

I -ný 

II -natý 

I I I  - itý 

IV - ič itý 

V -ečný, - ičný 

VI -ový 

VII - i stý 

V I I I  -ičelý 

5 0  

Zakončen í ani ontu (určeno ox. čís lem 
centrá ln ího atomu) 

-nan 

-natan 

-itan 

- i č i tan 

-ečnan, -ičnan 

-an (Pozn . vypouští se -ov) 

-i stan 

-ičelan 

Anionty se záporným ox idační m čís lem 
maj í  zakončení -id bez ohledu na j ej i ch 
ve l i kost (karb id,  s i l ic id ,  jodid . . .  ) 

U nevalcnčních a nestechiometrických 
sloučenin nelze použít zakončení  
ox idačn ího čís l a ;  e l e ktropozit ivní  sl ožku 
uvádíme v 2 .  pádu a počet atomu 
vyjádříme přís lušnou č í s lovkou.  
TiJB. tetra borid triti tanu 

Feje karbid triže leza 



(Názvy !�n!ů) 
Náboje  iontů na rozd í l  od oxidačních čísel vyjadřujeme arabskými čís l i cem i ,  znaménko obvykle uvád íme za č ís l ic í 

KATIONTY: 
1) Jednoatomové: název se tvoří od názvu prvku se zakončením příslušného oxidačního čísla 

K '  kationt drase lný Al J. kationt hlinitý 
2) Víceatomové: vzniklé přij etím H '  maj í zakončení -onium nebo -ium 

PH4' fosfonium HJO ' oxonium NH4' amon ium N2Hs' hydrazi nium 

Pozn . :  Amonium a j eho deriváty maj í  v podvojných názvech zakončení -ný, ostatní se užívaj í  v 2. pádu 

NH) j od id amonný H)OCl04 chloristan oxon ia  

ANIONTY: 
1) Jednoatomové: 
H - aniont hydridový 
F - tluoridový 
Cl - chloridový 

Sr - bromidový 
1 - j od idový 

2) Víceatomové: 
OH - aniont hydroxidový 

°22 - peroxidový 

maj í  zakončení -id 
0 2 - aniont ox i dový 

S 2- su lfidový 
Se 2 - selenidový 

Te 2 - tel uridový 

mají  zakončení -id 
NH2- amidový 

NH - im idový 

N 3 - an iont n i tr idový 

P 3 - fosfidový 

As 3 - arsenidový 

Sb J - antimonidový 

C 4 karbidový 

S 3- boridový 

fJ trij od idový 

CN - kyanidový 

0 -2 hyperox idový 0 -) an iont ozonidový 

disulfidový 

polysu lfidový 

SCN - rhodanidový (thiokyanatanový) 

(superoxidový) S 2 -2 c2- acetyl idový 

HF2- hydrogenditluoridový S 2 -n 

N -J azidový 

3) Víceatomové anionty odvozené od oxokyselin : mají  zakončení podle oxidačního čísla centrálního atomu 

N02- aniont dusitanový Po; - fosforečnanový C032 - uhličitanový 

ClOJ- chlorečnanový sot aniont s íranový CIO - chlornanový 

(NázvOSlOVí oxidů] 
název se tvoří oxid + přídavné jméno se zakončením přís lušného oxidačního čísla 

Oxidační číslo prvku M 

I 

I I  

I I I  

I IV 
I 

V 

VI 

VII 

VII I 

Př. : oxid vanad ičný v;:"" -< o," 

Obecný vzorec oxidu Zakončení přídavného j ména 

Mp -ný 

MO -natý 

MPJ -itý 

M02 - ič i tý 

Mz°s -ečný, - ičný 

MO) -ový 

Mz°7 - i stý 

M04 -ičelý 

Přík lad 

Clp oxid chlorný 

CaO oxid vápenatý 

AIPJ oxid h l initý 

S02 oxid siřičitý 

NPs oxid dusičný 

SOJ oxid sírový 

C1P7 oxid chloristý 

OS04 oxid osmičelý 
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(NázvoSloví bezkyslíkatých kyselin� 
binární (podvojné) sloučeniny s vodíkem 
1 .  Binární sloučeniny vodíku s nekovy: název elektronegativnějšího prvku + vodík 

RF fluorovodík HCN kyanovodík HI jodovodík 
Jestliže se příslušná l átka chovájako kysel ina, připojujeme koncovku -ová (kyselina fluorovodíková). 

2. Binární sloučeniny vodíku s prvky 3., 4., 5. a 6. skupiny PT: názvy se tvoří zakončením -an ke kmenu latinského 
názvu základního prvku 
AlH3 alan sulfan Výjimky: 

si l an 

fosfan 
H2Se selan 

H2Te te l lan 

methan (CH4 ), amoniak (NH3 ), 
hydrazin ( N2H4 ), voda ( �O ) . 

Pozn. Homologické sloučeniny s větším počtem atomů základního prvku maj í  v názvu číselnou předponu. 
P2H, difosfan Si2Hó disilan H,So polysulfan 

Deriváty binárnJch sloučenin: 
SiH2Cl2 di chlorsilan As(CHj)j trimethylarsan P21, tetrajoddifosfan 

Názvosloví soli bezkyslikatých kyselin 

odvozují se náhradou kationtu vodíku v molekule kyseliny příslušným kationtem 
Název se skládá: podstatné jméno (zakončení -id) + přídavné jméno (zakončení podle přís lušného oxidačního čísla) 

Halogenidy: x - AlCl) c h l orid hl initý 
WF6 fluorid wolframový 

Kyanidy: CW KCN kyanid draselný 
Rhodanidy: SCW Fe(SCN») rhodanid železitý 
Sulfidy: S -JI A12S) sulfid hlinitý 

MnS2 sulfid manganičitý 

Hydrogensulfidy: HS -r  Fe(HSh hydrogensulfid železitý 

Peroxidy: O -ll 2 NaP2 peroxid sodný 
Ba02 peroxid barnatý 

(NázvOSlOVí oxOkyselin) 
Název kyslíkaté kyseliny se skládá: kyselina (podstatné jméno) ,+ přídavné jméno, které podle zakončení 
charakterizuje oxidační číslo základního prvku. 
H2C IVO) kysel ina uhl ičitá 

Oxidační stupeň základního prvku M Koncovka přídavného j ména Obecný vzorec 

I -ná HMO 

II -natá �M02 

III -itá HM02 

IV -ičitá �M03 

V -ečná, -ičná H M03 

VI -ová �M04 

VII -istá HM04 

VIII -ičelá H2MOj 

Postup při odvozování vzorce oxokyseli ny: 
Př.: Napište vzorec kyse l iny dusičné 
I .  Ze slovního základu přídavného jména vyplývá, že se jedná o kyselinu dusíku; koncovka -ičná značí oxidační číslo 

dusíku V. 
2. Jedná se o oxokysel inu v molekule je H ,  N a o .  Všechny tři prvky napíšeme vedle sebe HNO . 

3 .  Vzhledem k tomu, že dusík j e  v lichém oxidačním čísle, j e  v molekule kyseliny jeden atom vodíku; HNOx 
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4 .  Dopočítáme počet atomů kys l íků :  H I  N v (> cel kový počet kladných nábojů je  6; proto musí být i 6 záporných nábojů. 
Poněvadž v oxokyse l inách j e  kys l ík v oxidačním čís le -I I , j e  počet kysl íku :  -6 : -2 = 3  

5 .  Vzorec kyse l iny j e  tedy : HN03 

Př. : Napi šte vzorec kysel iny křemič i té :  
Postup je  úpl ně stejný, vzhl edem k tomu, že Si j e  v sudém oxidačním čís le ,  musí být v molekule dva atomy vodíku tedy :  
H2Si  IVO. 

počet kladných nábojů:  2 + 4 = 6 

počet atomů kys l íku: -6 : -2 = 3 

vzorec j e  tedy H2Si03 

Má-l i oxokyselina větší počet atomů vodíku než I popř. 2, musíme počet atomů vodíku vyj ádřit pomocí předpony : 
H3B T l To3 kyse l ina trí hydrogenboritá (trioxoboritá) 

H6Te06 kyse l ina hexahydrogentelurová (hexaoxote lurová) 

Obsahuj e- l i  molekula více atomů téhož základního prvku ve stejném oxidačním čísle, vyjádříme počet atomů základního 
prvku řeckou č ís lovkovou předponou: 
H2Sips kysel ina d ihydrogend ikřemič itá 

H4PP7 kysel ina tetrahydrogend ifosforečná 

Postup při odvozeni názvu oxokyseliny ze vzorce : 
Př. :  poj menujte oxokyse linu Hsl m ·06 
Vypočítáme oxidační č ís lo  I :  5(1 + 1 ) + m + 6 · ( -2) = 0 = m = 7 
I má oxidační čís lo VII ;  název je  tedy: kyselina pentahydrogenjodistá 

(NázvoslOVí solí oxokyselin) 
odvozují se náhradou odštěpitelných kationtů vodíku v molekule kyseliny příslušným kationtem 

Název se skládá:  podstatné jméno + přídavné jméno 

Podstatné j méno vyjadřuje aniont. Název se tvoří z kmene přídavného jména kysel iny + an 
Pozor: u oxidačního čísla VI používáme podstatné j méno vznik lé  zkrácením a koncovky an; např. síran nikol iv s írovan 

Přídavné jméno určuje  kationt soli ,  zakončení je dáno oxidačním číslem kationtu. 

kysel ina ch lorná chlornan kysel ina dusičná dusičnan kysel ina chl oristá chloristan 
kysel ina boritá boritan kysel ina jodová jodan kyselina osmičelá osmičelan 
kyse l i na křemičitá křemičitan 

Př. :  BaCr04 chroman barnatý Lilo4 fosforečnan (tri) l i thný 
C�P207 difosforečnan vápenatý NH4N02 dusitan amonný 

Ba(Mn04)2 mangan istan barnatý AI2(S04)3 s íran h l initý 

U vícesytných kyselin postupnou náhradou odštěpitelných kationtů vodíku jinými kationty lze odvodit tzv. hydrogensol i :  
Přítomnost nesubstituovaných atomů vodíku se vyjadřuje předponou hydrogen ajej ich počet řeckou číslovkovou předponou. 
NaH2P04 dihydrogenfosforečnan sodný MgHzAs207 dihydrogendiarseničnan hořečnatý 

ijFunkční deriváty OXOkyselin) 
- odvozuj í se od kyselin náhradou skupin -OH nebo atomů kyslíku j inými skupinami. 

1 .  Deriváty vzniklé substitucí kyslíku : 
Peroxokyseliny: 

HO\
S

j'° 
Hol �O 
kysel ina sírová kyse l ina peroxosírová 

kyselina peroxodisírová 

kyselina peroxodusičná 

kysel ina peroxouhličitá 
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Thiokyseliny: odvozuj eme od oxokysel in  záměnou kyslíku s írou 
H2SPJ kyselina thiosírová HJAsS3 kysel ina trithioarsenitá 

2.  Deriváty vzniklé substitucí -OH skupiny : 
Druh atomů skupin vázaných na centrální atom se vyj adřuj e  předponou v přídavném jménu názvu kysel iny:  
Názvy substituenru : 

předpona předpona předpona předpona 

- F tluoro-

- CI chloro-
- Br bromo-
- I j odo-

kyselina amidosírová 

kyse l i na amido-bi s(sírová) 

- NH2 amid 0-

= NH imido-
= N nitri.do-

kysel ina tluoros írová 

kysel i  na n i trido-tris( s írová) 

Něktel'é neutrálnf a elektropozitivní atomové skupiny obsahujfcf kyslík: 
název 

CO karbonyl 
NO nitrosyl 

Příklady : 
COCI, chlorid karbonylu 

název 
NO, nitryl 
SO thionyl 

název 
S02 sul furyl 
Cr02 chromyl 

chlorid thi ofosforylu 

název 
U02 uranyl ( I  +) příp .  (2+) 
VO vanadyl ( 1 +) příp. (2+) 

S02N H imid sulfurylu 
NOS sulfid nitrosylu NO,HSP7 hydrogendisíran nitri lu  U02(NH2h diamid uranylu 

Názvosloví podvojných solí, smíšených solí, podvojných oxidů a hydroxidů 

O sloučeniny, které obsahují v moleku le při společném kationtu různé a n ionty nebo naopak různé kationty vázané 
na stejný aniont. 

Kationty: kationty se v názvu uváděj í s výj imkou vodíku v pořad í  rostoucích oxidačních čísel kationtů, při stejném 
oxidačním čísle v abecedním pořadí symbolů prvků, víceatomové kationty se uvádějí poslední. 

fluorid drase l  no-hořečnatý NaTI(N0J)2 dus ičnan sodno-thal 1ný 

N�Mg(COJh uh l i č itan d i sodno-hořečnatý NaNI-VIP04 hydrogenfosforečnan sodno-amonný 

Anionty: anionty se v názvu uvádějí  v abecedn ím pořadí symbo lů prvků resp. centrálních atomů aniontů. Názvy 
jednotlivých aniontů se odděluj i pomlčkou 

NapF(S04h chlorid-f1uorid-bis(s íran) hexasodný 

CaSF(p04h tluorid-tris(fosforečnan) pentavápenatý 

Podvojné oxidy a hydroxidy: 
AIO(OH) oxid-hydroxid hl initý 
MgTiOJ trioxi d  hořečnato-titaničitý 

Krystalosolváty : 

CUiC03)2F2 bi s(uhlič itan)-difluorid triměďnatý 

Ca,AI(OH)7 . H20 hydrát heptahydroxidu vápenato-hl i n itého 

Počet mol ekul rozpouštědl a  v solvátech se vyjádří čísel nou předponou. Název sloučeniny se uvádí v 2. pádu 

BaCI2 '2Hp 
CaS04 1 12 HP 

d ihydrát chloridu barnatého 

hemi hydrát s íranu vápenatého 

Názvosloví koordinačních sloučenin 

peroxohydrát boritanu sodného 

Koordi nační sloučenina (částice) popř. komplex je  mo lekula popř. iont, v němž j sou k centrálnímu atomu M vázány další  
atomy popř.  skupi ny atomů, tzv .  l i gandy Ln tak, že j ej i ch počet převyšuj e oxidační číslo atomu M. 
koordinační číslo: počet Iigandů vázaných koordinačně kovalentn í vazbou na centrální atom 

Pozn . :  l igandy mohou být jednovazné, d vojvazné, troj vazné . . .  
komplex, v němžje vícevazný l igand vázán alespoň donorovými atomy k témuž centrálnímu atomu, nazýváme chelát. 
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Obecná pravidla : 
1 .  V názvu koordinační sloučeniny se na prvním místě (stej ně jako u jednoduchých sloučenin) uvádí podstatné j méno (název 

aniontu) .  Název kationtu má tvar přídavného j ména. V názvu j akékoliv komplexní částice se udává nejprve počet l i gandů 
řeckou nebo latinskou číslovkou, následuj e  název 1 igandu a název centrálního atomu, j ehož zakončení je určeno oxidačním 
číslem. 

2.  Vzorec koordinační  částice se  dává do hranaté závorky.  
3 .  Č ís l ovkové předpony používáme jednoduché, teprve u složitěj ších l igandů používáme předpon násobných a l igand 

d áváme do kul atých závorek .  
4 .  Obsahuj e- l i  komplex více druhů l igandů, řadí se podle  abecedního pořadí a odděluj í  se navzáj em pomlčkou, pos l ed n í  

l i gand se od názvu centrálního atomu j i ž  neodděluj e .  
5 .  J e-li oxidační číslo centrál ního atomu rovno nu le ,  j e  název centrálního atomu v 1 .  nebo 2 .  pádě b e z  koncovky . 

U záporných oxidačních čísel  má centrá ln í  atom koncovku - id .  
6 .  Komplex může obsahovat komplexní kationt nebo komplexní aniont, popřípadě komplexní kati ont i ani ont. Je- I i  

komplexní částice bez náboj e  (komplexní neelektrolyt), avšak oxidační číslo centrálního atomu je nenulové, tvoříme název 
přídavným j ménem + kompl ex. 

7 .  pokud to vyžaduj e  j ed noznačnost názvu, píšeme za název komplexní částice do kulaté závorky buď ox idační č ís lo 
centrá l n ího atomu římskou čís l i cí nebo arabskou čísl ic í  náboj ce lé  části ce. 

ANIONTOVÉ UGANDY 
Vzorec iont ligand Vzorec iont l igand 
F - fluorid fluoro sot s i ři čitan sulfito 
CI - chlori d chloro S2032 - th iosíran thiosul fato 
8r - bromi d  bromo C032 - uhl ič itan karbonato 
I - j odid jodo 
0 2- oxid oxo pot fosforečnan fo s fato 

OH - hydroxi d  hydroxo H2P04- di hydrogenfosforečnan d ihydrogenfosfato 

0 2 -2 peroxid peroxo HPot fosforitan fosfito 

H - hydri d hydrido �P02- fosfornan hypofosfito 
S 2- sulfid thio N02- dusitan nitrito 
s 2 - disulfid d isulfido N03- dus i č nan nitrato 2 
HS - hydrogensul fid merkapto CH3COO - octan acetato CW kyanid kyano 
SCw rhodani d  rhodano CH2NH2COO - glyci nát glycinato 

(thiokyanatan) (th iokyanato) cp;- oxal át oxalato 

CH30 - methox id methoxo (C�MC02); - j antaran (sukci nát) sukci nato 

CH3S - methanth i o l át methanthio l ato CH3COC02- pyruvát pyruváto 

S04
2
- s íran sulfato CH3CONH - acetamid acetam i d o  

NEUTRÁLNÍ UGANDY 

HzO aqua CO karbonyl N2 din i trogen 

NH3 

Příklady: 
K3 [Fe(CN)61 
K4[Fe(CN)61 

K4[Ni(CN)41 

ammin NO nitrosyl 

hexakyanožel ezitan drasel ný (trid raselný) 

hexakyanoželeznatan draselný 

tetrakyanonikl (4-) tetradraselný (draselný) 

drase l ná sůl tetrakyanoniklu 
tetrakarbony I nikl  

tetrakarbonyl niklu 
oktakarbonyl dikobalt 

[Co2(CO)gl oktakarbonyl di kobaltu 

Na[Co(CO)41 
[Cr(NH3)4�OCllS04 

[Pt(NH3)2Br21 
N� [Ag(SP3U 

C2H4 ethy len  

tetrakarbonyl kobaltid ( 1 -)sod ný 

s íran tetraarnm in-aqua-chlorochro­

mitý 
hexach loroantimoničnan tetraaqua-

dichlorochromitý 
diammin-dibromoplatnatý komplex 

bis  (thi osulfato )stříbrnan (3-)sodný 
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i ANORGANICKÁ CHEMIE I 

t VODIK (H - HYDROGENIUM) 

Teplota Elektro-
Z Značka prvku Ar 

negativita tání / oe varu / oe 

1 H 1 ,0079 - 259,2 252,6 2,2 

První člen periodické tabulky, nejmenší at. pol oměr, nejjednodušší elektronová konfigurace I s I 
Známy tři iwtopy:  

Ox. číslo 

- I,  O, I 

:r-r  - lehký vodík (protium) iH - těžký vodík (deuterium) �H - tritium; j e  radioaktivní 

(výskyt] Vodík j e  nejrozšířenější prvek ve vesmíru a třetí nejrozšířenější prvek na Zemi.  
volný - sopečné plyny, zemní plyn, atmosféry hvězd 
vázaný - voda, organické a anorganické látky, biogenní prvek 

[Vlastnosti � Vodíkový atom má velkou ionizační energii ( l  3 1 1  kJ/mol); proto se podobá více halogenům než 
alkalickým kovům 
H(g) + e - - H -(g) LlH = - 72 kJ ' mol - 1  H - :[] 

o odtržením elektronu 1 s  dostaneme proton, není stálý, 

váže se na jiné částice (HP ', NH4') H ' :  l s  __ 

O typický nekov, elektronegativita X = 2,2 ; tvoří vazby 
nepolární (� nebo polární (HCI) 

( Chemické vlastnosti) 

O tvoří vodíkové můstky s N, O, F 
O molekulový vodík poměrně stabilní ,  málo reaktivní -

vysoká hodnota vazebné energie H-H (43 6 kJ mol - I )  
O plyn bezbarvý, bez chuti a bez zápachu 

Vysoká hodnota vazebné energie � j e  příčinou jeho poměrně malé reaktivnosti. S většinou prvků proto reaguje vodík 

pouze za zvýšen é tep loty, popř. za přítomnosti katalyzátorů (Pt, Pd, Raneyův nikl ) 

2Hz -r 02 � 2HzO + 5 7 1  kl (palivový článek) 

Vodík má schopnost slučovat se s kyslíkem vázaným v oxidech => redukční vlastnosti vodíku: CuO + Hz � Cu + HzO 

Teclmologicky významná je reakce vodíku s CO, při které l ze  vhodnou vol bou reakčních podmínek připravit různé organické 

sloučeniny, např. CO + 2H2 � CH pH Cco) 

Rozštěpením vazby v molekulovém vodíku vzniká atomový vodík H - vodík ve stavu zrodu (singletový). Velmi reaktivní, 

silné redukční vlastnosti, reaguje s celou řadou látek j iž za nízkých teplot 

[Laboratorní příprava� 
CD reakce neušlechtilých kovů s neoxiduj ícími kyselinami, popř. hydroxidy 

5 6  

Zn + 2HC l � ZnCI2 + H2 Zn + 2NaOH + 2H20 - N� [Zn(OH)41 + H2 
@ reakcí s I a s 2 prvků s vodou 

2Na + 2Hp � 2NaOH + Hz 



@ elektrolýzou vody obsahující malé množství HzS04 nebo NaOH 

[Průmyslová výroba) 

@ reakcí vodní páry se železem 
3Fe + 4Hp -+ Fep4 + 4Hz 

<!l termický rozklad methanu @ reakce vodního plynu s vod n í  párou za přítomnosti 
katalyzátorů při t = 300 ° C  se získá velmi či stý vodík, který 

se používá např. ke ztužování tuků 
co + Hz + Hz0(g) -+ CO2 + 2H2 @ reakce vodní páry s rozžhaveným koksem 

1 000' 
C(s) + HzO(g) � CO(g) + Hz(g) 

@ vedlejší produkt při elektrolýze vodného roztoku 
NaCl (výroba NaOH ) 

(Použití] 
O uchovává se v oce lových lahv ích označených červeným pruhem 
O redukční činidlo (získává n í  těžko vyredukovate l ných kovů) 
O dříve ke svařování 

O výroba NH3 , CHPH, dusíkatých hnojiv, HN03 

O odstraňování síry z ropy 

O pal ivo budoucnosti - "TOKAMAK" 
O ztužování tuků 

(SLOUČENINY) 
O anorganické - např . kysel iny , hydrox i dy, hydr idy O organické - uhlovod íky , j ej ich  deriváty ,  přírodní látky 

HYDRIDY - binární s loučen i ny vod íku 
a) iontové (sloučeniny vodíku s prvky s I a s 2 (NaH, CaH1 ) 

i ontová vazba - vysoké b. tání, reaguj í s vodou, pevné látky H '  + H20 -+ Hz + OH -

b) kovalentní (s loučeniny vodíku s prvky p l  - P � (PHl, 81H6 ) 
vlastnosti závisí na po laritě jej ich vazeb , popř. na přítomnosti vo l ného e l .  páru na atomu nekovu 
např . s labě polároi vazba - vesměs plyny, nereaguj í s vodou 

polární vazba - reagují s vodou 
HCl + H20 ..... Hp ' + CI - NH3 + HzO -+ NH4' + OH -

c) kovové - sloučeniny vodíku většinou s přechodnými prvky, např. Ti ,  Zr, Hf maj í  proměnlivé složení, kovový vzhled, 
vodivé popř . polo vodivé 

d) hydridové komplexy např. Na [ALH41 - tetrahydridohl initan sodný 

užívaj í  se např. jako redukční činidla pro organické syntézy 

H 
,--

Li Be 

Na Mg 

K Ca Sc Ti V Cr Mn Fe Co 

Rb Sr Y Zr Nb Mo Tc Ru Rh 

Cs Ba La Hf Ta W Re Os Ir  
Fr Ra Ac 

iontové kovové 

Ni Cu Zn 

Pd Ag Cd 
Pt Au Hg 

B 

A l 

I I  Ga 

Id 

TI 

C 

Si  

Ge 

Sn 

Pb 

N O 

P S 

As Se 

Sb Te 

Bi Po 

kovalentn í 

F 

Cl 

Br 

I 

At 

He 

Ne 

Ar 

Kr 

Xe 

Rn 

Základní rozdělení hydridů prvků podle charakteru vazby 

VODA - nejběžnějš í  a nej rozšířenější chemická s loučenina 

O 3 skupenství: vodní pára; voda ;  led 
O vyskytuje se i vázaná v některých 

sloučeninách : CuS04 ' 5Hp 

O význam pro život, kol oběh vody 

O vzh ledem ke struktuře, polaritě chemických vazeb je molekula vody 
polární (nenulový výsledný dip. moment) 

O anomálie vody, vysoká měrná tep. kapacita, velké povrchové napětí 
O vodíkové můstky 
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(Chemické VI;-StnOSti) 
patří mezi nej stálejší  sloučeniny, rozkládá. se až za vysokých teplot 
O reaguje s rea ktivními s I a s 2 prvky (př. Na, Ca) O rea kce s oxidy (S03' CaO, ZnO ) 

O reaguje za vysokých tep lot (vodní pára) s Fe i koroze O hydrolýza solí (př. NaHCOJ 
O protolýza vody i acidobazické vlastnosti 

Voda jako rozpouštědlo:  
a) rozpouštěn í iontových sloučenin 

(pf. NaCI) (dochází k e lektro lytické 
disociaci) 

b) rozpouštění sloučenin nepolá rních (glukóza) - jednotl ivé mole kuly j sou 
obk lopeny velkým počtem molekul vody; neštěpí se na ionty - roztok je 
neelektro lyt 

Voda jako p rostředí: transport živin a odpadních lá
'
tek, reakce prob íhaj í v roztocích 

Č istota vody : voda pitná uži tková voda úprava vody 
Tvrdost vody : 
a) přechodná (způs obená Ca(HCOJ2' Mg(HC03)2 ) - lze b) trvalá ( CaS04• MgS04 ) varem se nemění; lze odstranit 

odstranit  varem pomocí iontoměničů, sodou 

Tep lota Elektro-Z Značka prvku Ar negatívita tání I °C varu 1 °C 

8 O 1 5 ,999 ! - 2 1 8 - 1 83 3,5 

První člen chal kogenů; pro své od l i šné vl astnosti se ale uvád í oddě leně 
v "  

t 16 (99 78 Ol v '  dě) 1 7  l B  
trl lZO opy : 8 0  , 10 V pn ro ' 80 ,  gO 

Ox . číslo 

- II, -I 

el.  kon figurace: [He] 2s 22p 4 - nestabilní, snaží se získat stabilnějš í  el .  konfiguraci . . .  25 22p 6 (konfigurace Ne) 
C hy běj íci dva elektrony může atom kyslí ku ve s loučeninách získat někol ika způsoby: 
1) 0 + 2e - - O -ll ( CaO ) 
2) vytvořením dvou j ednod uchých nebo jedné dvojné kovalentní vazby ( H20, co2 ) 
3 )  vytvořením j e d noduché vazby a přij m utím jednoho e lektronu OH - (NaOH) 

(Výskyt� Nej rozšířenější prvek n a  Zemi (atmos féra 21  %), hydrosféra v zem ské kůře - ve formě m inerá l ů, popř. 

hornin, biogen n í  p rvek, potřebný k dýchání; vo lný 02' OJ ; vázaný - nejčastěj i  O - l l  (COJ-2 ,  so} - , živce . . .  ) 

(Vlastnosti J Vysoce reaktivní plyn, bez barvy, chuti a zápachu.  Rozpouští se v malém množství ve vodě (3 ,08 cm J 

ve I OO em J  vody za standardnfch podmínek) . S rostoucí teplotou rozpustnost ve vodě klesá; rovněž 
rozpustnost ve s lané vod ě je nižš f .  

Kondenzuje na namodralou kapa l inu . Vzhledem k nesta bilní el. konfiguraci vytváří kyslík sloučeniny téměř se všem i 
p rv ky. 

2Hg � 02 � 2HgO 4Fe + 3 02 --> 2FeP3 koroze 

Mo leku lový kyslík za \-'yšš ích teplot oxiduje přímo většinu prvků. přičemž tyto reakce jsou silně exotermní. Silnější 
ox idační čini d l o  je  oz6n . 

oxidace: a) pomalá (dýchání, koroze) probíhá za n ízkých tep lot 
b) za vyššícb teplot pro b íhá rychlej i  (exotermická reakce) 
c) h ořen í - prud ká oxidace, doprovázená tepel ným i světel ným zářen ím 
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[ Laboratornf přfprava) 
tepelný rozklad některých kyslíkatých sloučenin 
CD 2HgO � 2Hg + 02 2 Ba02 --> 2BaO + 02 

@ 5 HP2 + 2KMn04 + 6HCl --> 2KCl + 2MnC12 + 5 02 + 8H20 

(Průmyslová výroba) 
O destilace zkapalněného vzduchu O elektrolýza vody 

O dodává se v oce lových lahvích, označených modrým pruhem 

2KCI 03 --> 2KCl + 3 02 

[Použití] O hutnictví, svařování a řezání kovů, lékařství - dýchacÍ přístroje, kapalný kysl ík - raketové palivo 
O v průmyslu  se používá k výrobě např. formaldehydu, aceta ldehydu , HNO) 

OZÓN: alotropická modifikace, velmi  reaktivní (o) --> O2 + 0 )  

Ozón vzn iká všude tam, kde s e  vytváří atomový kys l í k  (např. t ichý e lektri cký výboj ,  U V  záření) 

( Vlastnosti] 
O bakteriocidní (ozon izace pitné vody) 
O ve vyšších koncentracích zdraví škodlivý 
O pohlcuje UV záření (ozonosféra) 

O váže se snadno na nenasycené org. sloučen iny, může 
způsobit nežádoucí zesíťování pryží (materiá l se stává 
křehčí, láme se) 

O silné oxidační účinky:  PbS + 20) --> PbS04 + 02 

O reakcí se suchými přáškovým i MOH vznikaj í  ozonidy 
50) + 2KOH ..... 2KO ) + 5 02 + HP 

O váže se na alkény . . .  ozonolýza - důkaz polohy dvoj né 
vazby 

(SLOUČENINY) 
OXIDY: podvojné sloučeniny kyslíku, v nichž je kys lík v ox. č. ° - l l (O I lF2-1 • • •  d ifl uorid kys l íku) 

Dělení: A) podle charakteru vazeb: 
CD iontové (oxidy s J a S 2  prvků) netěkavé, vysoké b . t . ,  rozpustné ve vodě 
@ kovalentní - koval entní vazba, skládaj í  se z mol eku l ,  popř. maj í  po lymem í strukturu 

molekulové ( CO, P40 1 0 ) - těkavé, p lynné nebo kapa lné 

s atomovou strukturou ( Si02,A120) ) - málo těkavé, vynikaj í  tvrdostí 

B) podle chem� reakcí s vodou, kyselinami, hydroxidy 
CD kyselinotvorné např. molekulové oxidy ( CO2 ) a oxidy kovů s ox. číslem vyšším než V (M�07 ) 

O s vodou se slučují  na kyslíkaté kys eliny S02 + HP ..... H2SO) 

O ve vodě nerozpustné oxidy reaguj í se zásadami a poskytují soli Si02 + 2NaOH � NazSiO) + HP 
@ zásadotvorné - iontové oxidy a ox idy kovů s ox. číslem menším než IV. 

O s vodou se slučují na hydroxid CaO + H20 � Ca(0H)2 
O ve vodě nerozpustné poskytují s kyselinami soli MgO + HzS04 ..... MgS04 + Hz0 

@ amfoterní oxidy - oxidy kovů s atomovou strukturou, s nižšími ox. čísly, reaguj í s kysel inami i 
hydroxidy ZnO + 2Hp ' ..... Zrr ' + 3 H20 ZnO + 20W + Hp ..... [Zn (OH)4f -

@ netečné ( CO, N20 ) nereaguj í s vodou ani s kyselinami a zásadami 

Cbarakter oxidů se mění v závislosti na postavení prvků v periodické tabu lce. 
Např. v periodách se charakter oxidů mění od s i lně bazických přes s labě bazické 
O bazické, amfoterní, slabě kyselé, s i lně kyselé Nap, MgO, AIPJ,Si02, P,O I O' SOJ ' CIP7 

O kyselost stoupá se zvyšuj ícím se ox. číslem MnO < Mn02 < MnP7 

O v hlavních skupinách vzrůstá bazicíta oxidů se vzrůstem at. č í s l a  BeO < MgO < CaO < srO < BaO 

PEROXID VODÍKU ox. číslo O ;ll peroxovazba 

( Vlastnosti) bezbarvá kapal ina; za normální teploty se velmi pomalu rozkládá, působen ím některých látek (např. burel 
Mn02 ) se rozkládá expl ozivně, naopak HzS04 - rozkl ad zpomaluje  H202 --> H20 + 0  

5 9  



HZOl má oxidační i redukční účinky :  

a) oxidační PbS +4HPz --+ PbS04 + 4Hp b) redukční AgP T HPz --+ 2Ag + HP + 02 

[Laboratorní pfíprava) 

o bělicí, dezinfekční  p rostředek, 3 %  roztok se užívá v l ékařství 
O peroxidy ( Ca01 ) 

He, Ne, Ar, Kr, Xe, Rn 

O velmi málo reaktivní He: 1 5  z ,  ostatní ns2np6 - mimořádně stabilní el. konfigurace 

O j ed noatomové mo leku ly 

O neex istuj í sloučeniny He, Ne (oba netvoří valenční excitovaný stav) 

�Výskyt) v malém množství se vyskytuj í v atmosréře Země, nejvíce zastoupen Ar 1 ,28%; nejméně Xe 3 ,6 . 1 0 -5 %, Rn 
4 . 1 0- 1 7% 

o ve vesmíru nej rozšířeněj ší He (atmosféra Slunce) 
O získávaj í se j a ko ved lejší  prod u kty při frakční destilaci kapalného vzduchu 

( Vlastnosti) těžko zkapalnitelné (nízké teploty tání  v důsledku vel m i  s labých přitažl ivých s i l  mezi j ednoatomovými 

molekulami) 

(SLOUČENINY] nejvíce sloučenin tvoří Xe ; ve s loučeninách má ox. číslo II, IV, VI, VIII .  

. . Př. : XeF4 , XeOl , Na4Xe06 , XeF2 , XeF6 • 

He - používá se pro dosažení nízkých tep lot, varem kapalného He l ze dosáhnout nejn ižší teploty 0,003 K 
- plnění osvětlovacích trubic, výboj ky 

Ar , He - vytvoření ochranné atmosféry při svařován í AI , Mg 

F, CI, Br, I, At 

Značka Elektronová Tepl ota Elektro-Z 
prvku Ar konfigurace negativita 

Ox . číslo Oxidy Oxokyse l iny 
tání °C varu °C 

9 F 1 9,00 2s22p5 -2 1 9,6 - 1 87,5 4 ,0 -I , ° 

1 7  Cl 3 5 ,45 3s23 ps - 1 0 1 ,0 -34, 1 3 ,0 -I ,  0, I , m ,  ClzO , CIOz HCIO , HCI 02 

IV, V, vn CIP6 ' ClP7 HCI03 ,  HCI04 

3 5  B r  79 ,90 4s24ps 
-7 , 3 +5 8,8 2,8 

-I,  0, I ,  I I I ,  Br20 , Br02 , 
HBrO , HBrOl 

I V, vrr BrOl 

5 3 1 26,90 5 s25
p

s + 1 1 3 ,7 + 1 84,5 2,4 5 -1, 0, 1, I J L, 1105 , 1207 HlO , HlOJ , 
V, vrr Hs106 

8 5  At 6s26ps 2,2 -I, 0, J,  I I I ,  
V, V I I  
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( Charakteristika� 
o 7 valenčních e lektronů , nestálá el. konfigurace (velmi reaktivní), snaha přijmout jeden elektron a získat konfiguraci 

nejb l i žšího vzácného p l ynu (ns2np6) 
O s rostoucím Z klesá elektronegativita (F neje lektronegativnějš í  prvek vůbec) 
O s kl esaj íc í hodnotou elektronegativity se mění vl astnosti hal ogenů a j ej i c h  s l oučenin,  kl esá jej ich reaktivita 

(Výskyt] 
o volné se nevyskytuj í (nestabi lní e l .  konfigurace, ve l m i  reaktivní) 
O vázané 
CaFz kazivec (fluorit) Ca3(P0.J2 · CaX2 apatit (X=F, CI) KCI 'MgC� '6HzO karnaJit 
KCI sylvín v mořské vodě - rozpuštěné Cl - , Br - , 1  - (např. NaCl ) 

[ Vlastnosti � 
C12 , F2 - j edovaté žlutozelené těkavé plyny 
Brl - červenohnědá kapalina 

12 - fialové šupinaté krysta lky kovového lesku , snadno s u b l i m uj í  

O všechny j edovaté, dráždivé úč inky, v p lynn ém stavu tvoří molekuly X l  
O kromě � všech ny rozpustné ve  vodě ( Jz s e  rozpouští v K l  tzv. Lugolův roztok) 
O 5% roztok 12 v etano lu - jodová t inktura 

O rozpustnost halogenů klesá s rostoucí molární hmotností halogen u 

( Chemické vlastnosti ) 
vel m i  rea ktivní, s rostoucím Z j ejich rea ktivnost klesá 

O slučují se přímo s většinou kovů i nekovů 2Na + Cl2 - 2NaCl ; H2 + Cl2  - 2HCl 
O halogen s nižším Z oxiduje z halogenidů halogen s vyšším Z 

2KBr + C l2 - 2KCl + Br2 Pozn . : Cl má vyšší elektronegativitu, proto má větší snahu získat elektronový oktet (Cl - ) 
O halogen s vyšším Z redukuje halogen s nižším Z z jeho kyslíkatých solí 

12 + 2NaCl03 - 2Nal03 + Cl2 ( 1 2 působí j ako redukčn[ č in idlo) . 

( Příprava, výroba) 
Halogeny se vyráběj í oxidací halogenidů : 2X - - 2e - - Xz 

a) oxidaci lze provést působením ox. činidel (KMo04 • MoOz • CaOCI1 ) 
4HCl + Mn02 - Cl2 + MnCl2 + 2HzO 

b) elektrolýzou vodného roztoku NaCI (Clz se vylučuje na anodě) 

( Užití� 
F2 - výroba freonů (př. CClzFZ } - chlad icí  kapaliny, hnací plyny ve sprej ích, výroba plast. hmot 

Clz - chem. techno logie , výroba plastickýc h hmot (PVC), steri lace pitné vody 
Br2 - chem . techno l ogie 

12 - lékařství, jodová tinktura 5% roztok v al koho lu 

Halogeny j sou obsaženy v boj ových otravných l átkách (fosgen, yperit) 

(SLOUČENINY HALOGENŮ ) 
A: Bezkyslíkaté sloučeniny 

Halogenovodíky: HX (HF,  HCl , HBr , HI )  
O vodné roztoky - halogenovod ikové kyseli ny, síla kyselin roste s rostoucím Z HCI < HBr < HI 

(Pozn . : kyse l i na fluorovodíková nej slabší  kyse l i na - vodíkové můstky) 
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S ol i  halogenovod í kových kyselin - HALOGENiDY; 

Halogenidy: - iontové (halogenidy kovů s nízkou elektronegativitou,  př. NaC I , KCI ) 
- nekovů (př. CCI4 , SiCI4 ) - většinou těkavé, nerozpustné ve vodě, nebo se vodo u rozkládají:  

PCIJ + 3 HzD � HJPOJ + � HCI 

Výroba ha logen idli : a) přímá syntéza z prvků:  2Na + C ll � 2NaCl 

b) rozpouštěním kov ů  v kyselinách : Fe + 2HCl � FeCI2 + � 
c) srážen ím Pb(N0J)2 + 2HCI � PbCI2 + 2HN03 

Analytický důkaz CI - , Br - , I - : pomocí AgNO) 
CI - + Ag ' � AgCI 1 Br - + Ag ' ---> AgBr 1 I - + Ag . ----.. Agl 1 

bí lá sraženina 

[Příprava HCIJ 

(výroba HCI] 

nažloutl á sraženina 

1 .  fáze: výroba plynného chlorovodíku : H2 + Cll ---> 2 HCl  - exotermní reakce, nutno ch l adit 
2.  fáze: vyrobený chlorovodík se nejprve zch lad í  a potom se rozpouští ve vodě 

žl utá sraženina 

( Vlastnosti HX ) H e l :  koncentrovaná w=O,38, nemá oxidační účinky, používá se v chemickém průmyslu, složka 
ža ludečních šťáv 

HF: středně si l ná kysel ina, leptá sklo 

B: Kyslíkaté sloučeniny 

Oxidy : a) chloru:  velmi reaktivní, uestá lé;  nejstálejš í  C IP7 - o lejovitá kapal ina 

b) bromu: stabilní jen při nízkých teplotách 
c) jodu : nejdůležitějš í  'zDs - bílá krysta l i cká látka 

Oxokyseliny : 
a) chloru : HC I04 , HClO) , HCl02 , HClO 

. HCI04 - nej stá lejší, nejsilnější 

HCIO - nej slabší kyselin a 

Pozn . :  S í l a  oxokysel in ch l oru závis í  na počtu atomů kys l í ku v mol eku le  - zvyšuje se pol ari ta vazby 

3&:"" 0"-
H -- o  -- Cl - o'· 

i 
0"-

Od všech kysel in  lze připravit krystal ické sol i :  stálost solí stoupá od chlornan ů k chloristanům. 
b) bromu : HBrO , HBrOJ - tvoří soli bromnany, bromičnany - ox. činidla 
c) jodu : HlO} - stálej š í  než HelO] a HBrO) 

HsI06 - tvoří bezbarvé krystal ky, rozpl ývaj í se n a  vlhkém vzduchu 

C :  Vzájemné sloučeniny halogenů 

Hal ogeny tvoří  rozmanité sl oučen iny, a to tím ochotněj i ,  čím jsou od sebe v PTP v íce vzdáleny 
např. BrFp IFj , IF7 atd . 

Významné s loučeniny halogenů: 
HClO - ox . č i n idlo,  bělicí účinky 
CaOC� (chlorové vápno) - ox. činidlo, bělicí prostředek pro textil, papír, dezinfekční prostředek 

HCI02 - nestálá,  ox . čin i d l o  
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HC103 - silná j ednosytná kysel ina, ox. čin i d l o  

NaC103 - ox . č in i d l o ,  hubení p level e  
KC103 - výro ba třaskavin 

HCI04 - bezbarvá kapal ina, nejstálejší kyselina ch loru, patří mezi nejsilnější kyseliny vůbec, praktický význam maj í 
jej í  sol i KC104 , NHP04 užívané v pyrotechnice, kde nahrazuj í ne bezpečné C103" 

HF - l eptá sklo:  6HF + Si02 � H2SiFó + 2H20 

AgBr - fotografická emulze 
Kl - jodometrie, přísada v kuchyňské soli  

KJ J - Lugolův roztok, ana lytická chemie 

Z Značka prvku Název prvku Ar 

1 6  S S íra 3 2,06 

34 Se  Selen 78 ,96 

52 Te Telur  1 27 ,6  

84  Po Polo n i u m  209,0 

[ Charakteristika� 

0, S, Se, Te, Po 

Tep lota 

tání oe varu o e  

1 1 9 444,6 

220,2 684,8 

452  1 3 90 

254 932 

O ve valenčních orbitalech - 6 valenčních elektronů; n� n p4 

Elektronegativ ita 

2 , 6  

2,4 

2, 1 

2 , 0  

Ox. číslo 

-II, II, IV, VI 

-II, II, IV, VI 

-II ,  II,  IV, VI 

-II ,  O, IV, VI 

O odlišný chara kter od l"yslíku (p lyn, OX. číslo O -l l , 0/ ); chal kogeny (pevné látky, ox. číslo -II až VI ; počet vazeb 
chal kogenů se zvyšuj e  přispěn ím nd orbitalů - chal kogeny tvoří va l enčn í  exc i tované stavy : S ' I3s 23 p J3d  I 

S . I I35 1 3p J 3 d  2 

O s rostoucím Z kJesá elektronegativita, stoupá kovový charakter (S-nekov, Se, Te - polo kovy, Po-kov) 

(Výskyt] 
Síra volná (v b l í zkosti sopek, do ly  např. Po l s ko, Sic i l ie) 

vázaná PbS - galenit, ZnS - sfalerit, FeS2 - pyrit 

CaS04 '2H20 - sádrovec, CuFeS2 - chalkopyrit 

sopečné plyny - H2 ' S02 ; b ílkoviny (biogenní prvek) 

Se, Te - v přírod ě vzácné 
Po - obsaženo v uranové rudě, rad í oaktivní 

(Vlastnosti síry ) 
O vyskytuj e se v několika alotropických modifikacích:  

z a  obyčejné teploty - síra kosočtverečná ( S. ) ;  při 95°C přechází na s íru jednoklonnou ( Sp) ,  obě tyto mod i fikace vytváří molekuly S8 ' zahříváním 

nad 1 1 9 ° C  vzniká kapalná síra; zahříváním kapalné síry vznikaj í  hnědé páry složené z molekul S8' S •. S • •  S2 ; ochlazením par vzniká sirný květ 
(žlutý prášek); prudkým ochlazen ím kapa lné síry vzniká síra plastická (amorfní) 

O středně reaktivní látka ; slučuj e se téměř se všemi prv ky přímo; s kovy často za uvolnění tepla; s Cu , Ag reaguje  j iž  
za obyčejné teploty; za zvýšené teploty reaguj e  např. s C12 , P .  
Síra má jak oxidační, tak i redukční vlastnosti : 
oxidační vlastnosti : Fe + S � FeS 
redukční vlastnosti :  S + 2HN03 � H2S04 + 2NO 

O slučuje se s H2 : H2 + S � H2S 
O na vzduchu hoří: S + 02 � S02 
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[Užití síry ) 
O výroba stře lného prachu, zápa lek 
O desinfekčn í prostředek "síření sudů" (popř. včel ích plástů) 
O vu l ka n izace kaučuku 

o sirné masti, sirné mléko - prostředek proti kožním 
chorobám 

O chem ické technologie (výroba HzS04 ' CS2 ) 

Se - polovodič; šedý selen se používá ve fotočláncích ; v usměrňovačích 

( SLOUČENINY] 
A: bezkyslíkaté 

Sulfan, sulfidy 

H2S : - prudce jed ovatý plyn,  zápac hem připomíná zkažené vejce, vzniká při rozkladu bíl kovin 

Příprava : FeS + 2HCl --" FeCl2  + H2S 

O na vzduchu hoří modrým pl amenem 2H2S + 302 --" 2HP + 2S02 

O má silné red ukční účin ky H2 S04 + H2S --" S + S02 + 2H20 

O rozpouští se ve vodě za vzni ku slabé dvojsytné kyseliny sirovodíkové ("sulfa nová voda ") 

O od kyseliny sirovodíkové se tvoří dvě řady solí: M21S (sulfidy) , M IHS (hydrogenosul fidy) 

O sulfidy kovů (s výj imkou Sl kovů) jsou ve vodě nerozpustné, často charakteristicky zbarvené (užiti analytické 
chemie) (př. Cd S - žlutý, Ag2S - černý, MnS - p l eťový) 

O hydrogensulfidy jsou ve vodě rozpustné 
O roztoky sulfidů alkal ických kovů maj í  schopnost rozpouštět značné množstv í  síry za tvorby polysulfidů �ISn 

(př. H2S4 (tetrasulfan)) 

B: kyslíkaté 
Oxidy 
S02 - bezba rvý j edovatý plyn štiplavého zápachu, vzniká hořením síry na vzduchu : S + 02 -- S02 

( Laboratorní příprava) HCl + NaHS03 -- NaCl + HP + S02 

( Průmyslová výroba� pražení pyritu :  4FeS2 + 1 1 02 -- 8S02 + 2FeP3 

(Vlastnosti] má oxidační i redukční  účinky 

kat. 
S03 : vzniká 2S02 + Oz � 2S03 

Kyseliny 

plynný - monomerní;  pevný - tvořen trimemÍmi cykl ickými moleku lami S)09 

- ochotně reaguj e s vodou za vzniku H2S04 

- redu kční účinky, redukuje např. organická barvi va, má běl icí  účinky 

H2SO] : S02 se rozpouští ve vod ě za vzn iku slabé dvojsytné kyseliny siřičité : 
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tvoří dva typy sol í :  M IHSO) hyd rogensiřičitany 

M21SOJ siřičitany (silné redu kční účin ky, snadno se ox iduj í  na sírany) 

siln á dvoj sytná kyselina;  s vodou se mísí v libovolném poměru (exotermní reakce) koncentrované HzSO. 
(w=O,98) 
HOVO 

S 
HO /'\O 

a) Koncentrovaná HzS04 - oxidační vlast nosti; reaguj e se všemi kovy krom ě olov a  (pokrývá se 

nerozpustným PbS04 ) a kromě Au , Pt . 
Cu + HzS04 � CuO + S02 + Hz0 

dehydratační účin ky 



b) Zředěná H2S04 - oxidační vlastnosti ztrácí, má vlastnosti silné kyseliny 

- reaguje s neušlechtilými kovy: Fe + H2S04 - FeS04 + � 

Vlastnosti: bezbarvá, olejovitá, si lně hygroskopická kapalina, má silné dehydratační účinky (př. uhelnatění org. 
l átek) 

od H2S04 odvozujeme: M21S04 sírany (sulfáty) 

M IHS04 hydrogensírany 

O většina síranů (výjimka BaS04, PbS04 ) a hydrogensíranů je rozpustná ve vodě Ba 2 · + S04
2
- - BaS04 ! bílý 

(analytický důkaz So; - , Ba 
2
. )  

O většina síranů tvoří podvojné sol i :  př. KAl(S04)2 ' 1 2�0 0 00 kamenec 

O některé sírany obsahují krystalovou vodu: (tzvo skalice) 
CuS04 '5�0 FeS04 '7�0 znS04 '7�0 

modrá skalice zelená skalice bílá skal ice 

Výroba H2S04 - 3 etapy 

1 .  Výroba S02 : a) oxidace síry: S + 02 - S02 b) pražení pyritu: 4FeS2 + 1 1 02 - 2Fez03 + 8S02 

2. Oxidace S02 : 

a) kontaktní způsob 2S02 + 02 � 2S0J 

[Užiti �S04) 

1 NO + -02 - N02 - zpět do výroby 
2 

O základní průmys lová surovina, výroba průmyslových hnoj iv (superfosfát, síran amonný), výroba barv�v, viskózových 
vláken, elektrolyt do olověných akumulátorů, zpracování rud, ropných produktů 

Další oxokyseliny síry: 
H2SP3 kyselina thiosírová 
H2S202 kyselina thiosiřičitá 

Značka 
Z 

prvku Ar 

7 N 1 4,006 

1 5  P 30,973 

3 3  As 74,92 1 

5 1  Sb 1 2 1 ,75 

83 Bi 208,98 

[ Charakteristika ) 

H2S.o6 kyselina polythionová H2Sps kyselina peroxodisírová 
(př. �S.o6 - kyselina tetrathionová) �S05 kyselina peroxosírová 

N, P, As, Sb, Bi 

Elektronová Teplota 

konfigurace 
Elektronegativita Ox. číslo 

tání oe varu oe 

2s22pl -2 1 0  - 1 95,8 3,00 -III, 0, I, II, III, IV, V 

3s23pl 44, 1 280 2, 1 5  -Ul, 0, I, III ,  IV, V 

4s24pl 8 1 7  633 2,00 -III, 0, III, V 

5 s25pl 630 1 635  2, 1 0  -III, 0, I lJ,  V 

6s26pl 27 1  1 560 1 ,80 -ITl, 0, III, V 

O el .  konfigurace ns2 np3; 5 valenčních elektronů; 3 nespárované elektrony možnost vázat tři atomy vodíku za vzniku 
hydridů MH] 
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o s rostoucím Z stoupá kovový charakter : N, P - nekovy ; Sb, B i  - kovy, As - po lokov , klesá cel ková reaktivita 
O všechny p3 prvky mohou dosáhnout stabi lní  e l .  konfigurace nej bl ižšího vzácného p lynu (spo lečné sdílení tří e lektronových 

párů) O M -Ul ; mohou ale též odštěpit až pět e lektronů a mít ve  s loučeni nách ox. č ís l o  V 
O s rostoucím Z klesá stálost sloučenin s ox. číslem V a roste stálost sloučenin s ox. číslem III  
O dusík maximálně čtyřvazný (má j en s a p orbitaly) ; ostatní prvky v důsledku volných nd orbitalů mohou být až 

šestivazné 
O s rostoucím Z klesá kyselý charakter oxidů 
O dusík plyn, ostatní pevné látky (za běžné teploty) 

III 
( Charakteristika ) 
7N : [He] 2s 22p J O 4 valenční orbitaly; maximálně čtyřvazný 

( Vý�kyt) 
a) volný : 

b) vázaný: 

O snadno tvoří násobné vazby N "  N ,  C "  N ,  N = ° 
O třetí nej elektronegativnější prvek (po F, O) 
O ve všech s loučen inách s vodíkem tvoří H-můstky (NHJ , b í l kov iny) 

78% ve vzduchu 

N03- , př. : NaNO) - chi l ský l edek, KNO) - l edek drase lný 

v bílkovinách (biogenní prvek) 

( Vlastnosti] 
O za normá ln ích podm ínek bezbarvý plyn bez chuti a zápachu, lehčí než vzduch, ve vodě méně rozpustný než kys l ík 

molekulový dusík N2 :  

N "  N troj n á  vazba v molekule N2 velmi stabilní (vazebná energie 945 kJ/mol) ,  štěp í se až za vysokých teplot (ko lem 

4000 °C) ,  proto j e  molekulový dusík velmi málo reaktivní; atomový dusík velmi reaktivní 

s většinou látek reaguje až za vysoké teploty :  

(Laborat�rní příprava) 
( Průmyslová výrob�� frakční destilace kapalného vzduchu 

( Užití) průmyslově se užívá (stlačený v ocelových lahvích označených zeleným pruhem) k výrobě NH3 , HN03 , 

průmyslových hnoj iv, vytvoření  inertní atmosféry 

[VZDUCH] 
O tvoří plynný obal Země (atmosféru) - 78% obj .  N2 ; 2 1  % obj .  °2 ;  I % vzácné p lyny ; 0,03-3% CO2 a vodní pára 

O znečištění vzduchu (oxidy síry, H2S ,  oxidy dusíku, C12 ) 
O s rostoucí vzdáleností od zemského povrchu se složení vzduchu mění;  ve vyšších vrstvách lehčí prvky (He , H2 ) 

O za n ízké teploty a vysokého tlaku lze vzduch zkapaln it; frakční desti lací zkapal něného vzduchu se vyrábí dusík ( 1 . frakce 
- menší Ar) 

O ponořením látek do kapalného vzduchu se mění j ej ich vlastnosti - např. guma se stává křehkou, síra zběl í ;  hořl avé 
látky hoří v kapalném vzduchu prudčej i  

O vzduch - důležitá surovina chemického průmyslu 
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( SLOUČENINY) 
A: bezkyslíkaté 

NH3 O přítomen v nepatrném množství ve vzduchu, sopečných ply nech; vzniká rozkladem dus íkatých organ i ckých látek 

O za běžných podmínek bezbarvý, št ip lavě páchnoucí  p lyn, leptá s l iznic i  

f Laboratorn! p!.!�rava] 

( Průmyslová výroba) 

reakce hydroxidů s amonnými solemi: 2NH.CI + Ca(OH)2 - CaCl2 + 2HP + 2N H] 

N2 + 3� � 2NH3 (Haber-Boschova metoda) 
p,' 

[Vlastnosti) - rozpouští se ve vod ě  

N 
/ 1 \ 

H H H  

- volný el. pár na dusíku způsobuje zásaditý charakter NH] + H • -----+ NH4' 

- reaguj e s kyselinami za vzniku amonných solí 2NH) + H2S04 - (NH4)2S0. 

hoří na vzdu c h u :  neúpl né spalování 4 N H) + 3 02 ......... 2N2 • 6H20 

úpl né spal ování 4NH3 + 502 700 0C, P' . 4NO + 6Hp 

může být vázán jako Iigand v koordinačních sloučen inách [Cu(NHJ).f ' 

Amonné soli : obsahuj í  kationt NH4' , bílé, krystal ické látky, většinou rozpustn é  ve vodě 

NH4C1 (salmiak) NH3 + Hel -----+ NHp užívá se při pájení,  v suchých článcích 

(NH4)2S04 průmys l ové hnoj ivo 

průmyslové hnoj ivo ledek amonno-vápenatý (směs NH4NO] s CaC03 ) 
součást kypřicích prášků 

Reakcí NH; s hydrox idy se uvolňuje  NH] : NH4Cl + NaOH - NHl + NaCl • H20 

Deriváty amoniaku : 
amidy - obsahuj í  NH2' př, NaNH2 imidy - obsahuj í NH 2 ·  př. CaNH 

NHPH - hydroxy lamin  

nitridy - obsahuj í  N ] ' př ,  Mg]N2 

N2H4 - hydrazin 

halogenové s loučeni ny amoniaku : NCl3 - ch lorodusík ,  NI3 - j ododusík  (exp l ozi vn í  l átky) 

HN] - kyse l ina azidovodíková - nestá lá  explozi vní  kapal i na; j ej í  sol i - azidy 
př, NaN] - azi d sodný AgN] - azid stř íbrný 

Azosloučeniny - obsahuj í - N = N - (azoskupi na) 

B: kyslíkaté 

Oxidy: N20 , NO ) N20] . N02 , Np, 

N20 : "raj ský plyn" užívaný k n arkózá m, způsobuj e bezvědomí 

NO : vzniká reakc í s kyslíkem za vysokých teplot :  N, " Ol � 2NO ; bezb arvý, snadno se oxiduj e na NOl 

NZOJ : anhydrid kysel iny dusité NP3 + HP � 2 HN02 ; rychle se rozkládá 3HN02 -- HNO) + 2NO + H20 
NOz : hnědočervený plyn, silně j edovatý, charakteristického zápachu, snadno dimeruje 2 ·  NOl - Nz04 (příčinou 

nespárovaný elektron N02 ) - dochází k odbarvování; reaguj e s vodou 3N02 + HP -- 2HN03 + NO 

NzOs : anhydrid kyseliny dus ičné, bezbarvý, krystalický 

KYSELINY: 

HNOz : slabá kyselina, stál á  j e n  ve zředěných roztocích,  zahříváním se rozkládá 3HN02 - HNOJ + 2NO + HP 

H - 0- N = ° so l i dusitany N02' , rozpustné ve vodě, ně které hygroskopi cké (NaN02 , KN02 ) 
HNOJ : silná kyselina;  koncentrovaná HNOJ w=O,68 ;  uchovává se v tmavých lahvích, poněvadž se působením světla 

rozkládá : 41-1N0J - 4N02 • 2HP + 02 
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(Vlastnosti HNOl) Kyselina dusičná je  silným oxidačním činidlem 

Pod l e  podmínek (koncentrace, d ru h  oxid ované látky, teplota) mohou probíhat např. tyto d ěj e :  
(koncentrovaná HNO} ) C u  + 4HNO} � Cu(N0})2 + 2N02 + 2HP 

(zředěná HNO} ) 4Zn + 1 OHNO} � 4Zn(N0})2 + N - I I IH4N03 + 3 �0 

O Oxiduje všechny kovy s výjimkou Au , Pt a některých platinových kovů (rozpouštěj í se v lučavce královské HNO) 

a HCI v poměru 1 : 3 )  
O Fe, Cr, AI - s koncentrovanou HN03 nereaguj í (pasivace kovu), reaguj í pouze s e  zředěnou HNO} 

O HN03 oxiduje  i některé organické látky , působením nitračnÍ směsi (HNO) + H2S04 ) dochází k nitraci 

O Bílkoviny působen ím HNOJ žloutnou (xantoproteinová reakce) 

( Výroba HNo) ] katalytické spalování NH} ; NH3 se vede ve směsi se vzduchem přes rozpál enou Pt :  

1 .  fáze :  výroba NHJ 2. fáze: oxidace NO 3. fáze: rozpuštění N02 ve vodě 
3N02 + HP � 2HNO} + NO 4NH} + 5 02 � 4NO + 6�O 2NO + 02 � 2N02 

Soli HN03 - DUSIČNANY obsahuj í  NO}" 

O dobře rozpustné ve vodě 
O zahřátím se rozkládají  2KNO} � 2KN02 + 02 - maj í  ox i d ační  účinky 

O praktický význam - l ed ky ( NaNOJ - chi lský),  KNO} (d rase l ný),  NH4NO} (amonný), užívají se j ako průmys lová 

hnojiva 

I SP :  [Ne] 3s  23p 
3 

ve s l oučen i nách trojvazný, čtyřvazný v PH4• , pěti vazný P '35 13p 33d  I 
O elektronegativ i ta m írně nad průměrem O většina vaze b po lární charakter 

[Výskyt) 

nevyskytuje se volně; ve fonně minerálů apatit CaiP04)2 ·Ca� (X = F, CI) ; fosforit CaiP04)2 ·Ca(OHh ; biogenní prvek ­
stavba kostí, zubů, b í lkovi n, DNA, RNA 

(Vlastnosti) 

Alotropické modifikace: 

bílý fosfor: 

červený: 

měkký , nerozpustný ve vodě, rozpustný v cs2 , benzenu, organ ických rozpouštěd lech, molekuly P4 
silně reaktivní, na vzduchu nestálý - samovznítitelný (uchovává se pod vodou), prudce j edovatý, páry 
fosforeskuj í 
tvrdý, málo reaktivní, není jedovatý, nerozpustný ve vodě a v organických rozpouštědlech, vzniká 
zahříváním bílého fosforu za nepřístupu vzduchu 

černý (kovový): nejméně reaktivní, tepelně i elektricky vodivý, nerozpustný ve vodě a v organických rozpouštědlech, 
není j edovatý, prudce reaguj e s ox . č i nidly 

[Výroba] 
( 4 P  + 20HNO) � 4H3P04 + 4HP + 20N02 ),  s hal ogeny 

redukce fosforečnanů pískem a koksem v elektrické peci : 

C�(P04)2 + 3 Si02 � 3 CaSiO} + pps 
P40 , o  + l OC � P4 + I OCO 

červený fosfor - výroba zápalek; bílý fosfor - náplně bomb, hubení krys 



Sloučeniny fosforu 

A: bezkyslíkaté 
PH) s l abě bazický :  ( P2H, - difosfan) PH) + W - PH4' (fosfoniový kationt) 

nej známěj š í  fosfoniová sůl :  PH3 + Hl - PH4! jodid fosfonia 

B: kyslíkaté 
Oxidy: P406 dimer-ox id fosforitý ;  b í l á  krystal ická látka, vzniká nedokonalým spalováním fosforu,  anhydrid H)PO) 

PPIO dimer-ox id fosforečný, b í lá  látka podobná sněhu, vzniká při úplném spa lová n í  fosforu na vzduchu, 

hygroskopický, s vodou reaguj e na kyselinu fosforečnou 

Kyseliny : 
HP03 

/
OH 

O = P -OH 
\OH 

H3P04 + H20 - HP '  + H2P04-
H2P04- + HP - H30 ' + HPO; ­
HPOt + H20 - HP ' + pot 

- nej významnější ,  středně s i l ná kyse l i na, troj sytná 

j ej í  sol i 
H2P04- dihydrogenfosforečnany 
HPO; - hydrogenfosforečnany 
pot fosforečnany 

�P04 j e  na rozdíl od HN03 velmi stálá a nemá oxidační vlastnosti 

( výroba) rozklad přírod ního fosforečnanu zředěnou H2S04 

Zahříváním se HJP04 přeměňuj e  na H4PZ07 (kysel ina tetrahydrogend i fosforečná), dal š ím zahříváním až na HP03 
H 

POZ11 . :  Fosfor tvoří j eště H4 PP6 kyselina tetrahydrogend i fosforičitá, HlOl H 1 P =  ° jednosytná kysel ina fosforná 

Prakticky významné sloučeniny fosforu 

KHzP04 hnoj i vo 

(NH4)2HP04 hnoj ivo, i m pregnace tkanin 

�AS, Sb, Bi] 

HO 

NH4NaHP04 analytická chemie, důkaz na suché cestě 

Ca/POJ2 výroba hnojiv (superfosfát) 

výskyt 

Výroba 
Vlastnosti 

AS,S4 realgar, As1S) auripigment, Sb1S] sirník antimonitý, Bi2S] l eštěnec vizmutitý 
redukce oxidů vod íkem 
tvoří alotropické mod i fikace , na vzduchu hoří na oxidy, s halogeny reaguj í  přímo 

Bezkyslíkaté sloučeniny: AsH) arzan, SbHJ stiban, BiHJ bizmutan, arzenidy CUJASl (arzenid měďnatý) 
Významné kyslíkaté sloučeniny : As20J ; Asps ' HJAs04 

SbzOJ , Sbps , amfoterní Sb(OH)J ' H(Sb(OH)61 

BiPJ ' Bi(N0J)J (Hnojiv�) 
přírodní: 
umělá: a) 

kostní moučka, chlévská mrva, močUvka, rozemletý fosforit, ledky, struska 
dusíkatá: (NHJ2S04 ' NH4NOj , dusíkaté vápno, kapalný amon iak, močovina, kombinovaná kapalná hnojiva 

b) fosforečná: výroba - chemický rozklad přírodrúch fosforečnanů, odstranění F a převedení na ve vodě rozpustné hydrogenfosforečnany 
CaJ(P04)2 + 2H2S04 - Ca(H2P04), + 2CaS04 

Způsob rozkladu Výs l edný produkt Název hnoj iva 

HlS04 Ca(HzPO')2 'Hz0 + Caso4 superfosfát 

H]P04 Ca(HzP04), 'Hz° dvoj itý superfosfát 

HCl CaHP04 ·CaCl2 citrofosfát 
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C, Si, Ge, Sn, Pb 

Značka Elektronová Teplota 
Z prvku Ar konfi gurace 

Elektronegativita Ox.  čís lo  
tání oe varu o e  

6 e 1 2,0 I I  2s22p2 3 800 4347 2,50 -IV, O, I I ,  IV 

1 4  Si 28 ,086  3 s23 p
2 1 4 1 4  3280 1 ,70 -IV, O, II ,  IV 

3 2  Ge 72, 5 9  4s24p
2 9 5 8  2 8 5 0  2,00 -IV, O, I I ,  IV 

50 Sn 1 1 8 ,69 5 s25 p2 2 3 2  2623 1 ,70 II ,  IV 

82 Pb 207,20 6s26p2 327,3 1 750 1 , 5 0  -IV, O ,  I I ,  (IV) 

( Charakteristika ) 
O e l .  konfigurace valenčních el ektronů , ns2np2 ;  všechny prvky maj í  4 valenční elektrony 
O se stoupaj ícím protonový m číslem stoupá kovový charakter; e - ne kov, Si ,  Ge - pol ovodič, Sn, Pb - kov 
O atom C ve sloučeninách nejvýše čtyřvazný; atomy dalších p2 prvků mohou být v důsled ku volných nd orbitalů 

až šestivazné (př. SiF62 - )  

O se stoupaj ícím Z klesá stálost sloučenin s OX. č ís lem IV a stoupá stálost sloučenin s ox. číslem I I  (sloučeniny Sn II 

půso bí redukčně, Pb02 působí ox idačně) 

O ve sloučeninách p2 prvků s ox. číslem IV převládaj í  vazby kovalentní (C02 ), ve sloučeninách Sn 1\ , Pb II převládá 

ion tový c h a r a kter vazeb 

-
(Výskyt] 
volný - grafit, diamant 
vázaný - u h ličitany (CaCO] - ka lcit, MgCO] - magnezit), CO2 , u h l í, zemní plyn, asfalt, zemní vosk, stavba rostlin a 

živočichů 

( Vlastnosti] 
alotropické modifikace: diamant - polymerní struktura, atomy uhl íku vázány 4 kovalentn ími  vazbam i - nejtvrdší 

přírodní látka, nevodivý, velmi stá lý 
grafit - vrstevnatá struktura, mezi vrstvam i van der Waal sovy s í ly  - měkký, elektricky 

vod ivý, chemicky méně od olný než diamant 
O málo reaktiv ní, s j inými prvky reaguj e až za vyšších teplot 

Ve sloučeninách je uhlík čtyřvazný C ' : 2s ' 2p J 

O má schopnost vytvářet násobné vazby (dvojné a troj né), schopnost vytvářet řetězce (otevřené i cykl ické) 
SOO·C 

Oxidace uhlíku : Di amant shoří v proudu kys l í ku:  C + 02 --- CO2 ; grafit hoří při tep lotě 690 ° C  

O oxidace uh l í ku za vysokých teplot  se využívá v průmysl u (výroba kovů) Fe20] + 3C -> 3CO + 2Fe 

( Užití] 
diamant - šperkařství, vrtán í a broušení tvrdých materiá lů , řezán í skl a 
grafit - elektrody, tavící kel ímky, tužky, mazadlo ložisek, moderátor j aderných reaktorů 
dřevné uhlí, živočišné uhlí - velký povrch, používaj í  se jako tzv. aktivní  uhl í  k adsorpci plynů 
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Spalování uhlíku - exotennnÍ reakce. Tyto látky -významná pal iva: 

Paliva: přírodní umělá  

tuhá dřevo, uhlí koks 

kapalná ropa nafta, benzín, oleje, petrolej 

plynná zemní plyn svítiplyn, vodní p lyn, generátorový plyn 

Výhřevnost paliv: teplo uvolněné při spálení lkg paliva: 
antracit (3 1 MJ/kg), koks (30,7 MJ/kg), hnědé uhlí ( 1 7,2 MJ/kg) 

SLOUČENINY UHLÍKU 
A: bezkyslíkaté sloučeniny 

uhlovodíky - viz II .  díl 
karbidy 

O tuhé látky, připravuj í se za vysokých teplot Si02 + 3C - SiC + 2CO 
vlastnosti závisí na vnitřní stru ktuře: iontové (tvoří alkalické kovy a alkalické zeminy apod.) 

strukturu acetylenu (C " C)2- :  CaC2 + Hz0 - Ca(OH)2 + C2H2 Al4C3 + 12HzO - 3CH4 + 4Al(OH)3 
kovalentní např. SiC - karborundum, vyniká tvrdostí - brusný materiál 

B4C 
halogenidy : (halogenderiváty uhlovodíků), př. CCI4 - hasicí přístroje, nepolární rozpouštědlo 

CS2 - sirouhlík: C + 2S(pára) - CS2 těkavá kapalina, zapáchá, jedovatý 

Užívá se k výrobě hedvábí, celofánu, rozpouštědlo tuků 
kyanidy: KCN - prudce jedovatý (cyankáli); CW může být i l igand, např. K4[Fe(CN)61 žlutá krevní sůl 

HCN - kyanovodík: 2KCN + H2S04 - K2S04 + 2HCN - jedovatý 
roztok kyselina kyanovodíková - sol i  kyanidy 

B: kyslíkaté sloučeniny 

Oxidy: 
CO : 2C + 02 - 2CO neúplné spalování uhlíku 

O má redukční účinky: Fe203 + 3CO - 3C02 + 2Fe 
O slučuje se s Cll na jedovatý plyn fosgen: CO + C12 - COC12 

( Lab�;'-;t;�;r Piip;�-;� J tepelný rozklad HCOOH - H20 + CO 

(Výroba] neúplné spalování C v generátorech, tzv. "generátorový plyn" C + HzO(pára) - CO + H2 

( Vlastnosti� jedovatý (slučuje se s hemoglobinem na karbonylhemoglobin) 
bezbarvý, bez chuti a zápachu, málo rozpustný ve vodě, netečný oxid 

COl : C + 02 - CO2 dokonalé spalování 2CO + 02 - 2C02 exotennní reakce CO2 + C - 2CO endotennní reakce 

[Výroba] SOO°C 
CaCOJ -- CaO + COl 

["Vlastnosti ] bezbarvý plyn, bez chuti a zápachu, není jedovatý - v případě, že jeho obsah ve vzduchu překročí 1 0% 
. . - ospalost až smrt, málo rozpustný ve vodě - rozpustnost lze zvětšit zvýšením tlaku (sifon) 

( Užití� hašení ohně, výroba sody 

HlCOJ , uhličitany: CO2 + HzO � H2C03 nestálá, dvojsytná, slabá kyselina 



o sol i  uhl ičitany cO;- , HC03- - hyd rogenuhličitany - rozpustné ve vodě, uhličitany s výjimkou u h l ičitanů 

alkalických kovů a amonného ve vodě nerozpustné (např. CaC03 )  
Nejvýznamnější uhličitany : 
Na2C03 (soda) - výroba Sol vayův způsob: NaCI + �o r cO2 + NH) - NaHCO) + NH4C I 

1 

2NaHCO) --+ N�C03 + HP + CO2 (kalcinace) 

2NH4CI + Ca(OH)2 - 2NH) + CaCI2 + 2HP 

Uži tí : výroba skla, NaOH , boraxu, vodního skla, mýdel 
Kzco3 (potaš) - výroba skla a mýdel 

1 

(NH4)2CO) - kypřicí prášek: (NH4)2COj --+ 2NH3 + CO2 + �O 

i 
v , 

K R E M I K  

(VýSkyt) 
O převážně vázaný Si01 - křemen, rozmanité křemičitany (ol i vín), h l initokřemičitany (ortoklas) 

O biogenní prvek (popel přesliček, ječmene) 

[Příprava) 

[Výroba) 

3Si02 + 4AI - 3Si + 2Al,03 

v e lektrické peci redu kce křemene uhlíkem 

( Vlastnosti) podobná struktura d i amantu, lesklý, tvrdý, křehký, polovodič 

o za normálních pod mínek málo reaktivní 
O reaguje s HNOJ a RF , alkalickými hydroxidy Si + 4NaOH -- Na4Si04 + 2H2 

[Už.tí� výrob
.
a polovodičových součástek (d iody, tranzistory), sl itina Si -t Fe - ferosi l i cium (užívá se při výrobě železa 

I a ocel i ) 

( SLOUČENINY] 
A: bezkyslíkaté: 
silicidy (obdo ba karbidům,  př. Mg2S i ) 

O atomy Si mají  menší sc hopnost řetězení než uh lík O silany SiH4 , Si2H6 (monosilan, disilan); vazby Si- Si málo 

pevné štěpí se j iž při nízkých teplotách vodou (pevnější vazby Si - 0 - Si ) 
�SiF6 - silná kyselina 

B: kyslíkaté 

SiOz - pevná látka s polymern í strukturou, vysoký bod tání, krystalická mřížka tvořená z tetraedrů SiOt navzájem 
spojených atomy kyslíku 

870 ·C 1470·C 

Základní modifikace:  křemen -- tridymit -- cristobalit 

V pl'írodě zejména křemen, barevné odrůdy ametyst (fialový), záhněda (hnědá), citrín (žlutý), růženín (růžový), 
křišťál (bezbarvý) 
Roztavením a rych lým ochlazením Si02 se získá křemenné sk lo  

Užití : stavebnictví (písek), výroba skla, porcelánu 

Pozn.:  existuj í jen ve zředěnych vodných roztocích; z nich se vylučuje polymerní sol ,  dalš ím stáním nebo zahřátím - gel .  VysušelÚm gelu - silikagel 
(adsorpční prostředek) 
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Křemičitany: vznikaj í tavením Si02 s uh ličitany nebo hydroxidy alkalických kovů S i02 + M21C03 .-. M2Si03 + CO2 

O skládaj í  se z tetraedrů S í044 - rozman i tě uspořádaných ( izolované čtyřstěny - troj rozměrná struktura) 

Vodní sklo : vodný roztok křemičitanů a l kalických kovů 
Výroba : tavení písku se sodou nebo potaší 
Užití : konzervační ,  tmel ící a impregnační prostředek 

O v přírodě se vyskytuje  velmi zřídka, většinou v zinečnatých rudách 
O polovodič (polovod ič  N a  P) 

Ge02 - b í l á  tuhá l átka: Ge + 4HN03 .-. Ge02 + 4N02 + 2H,p 
GeCI4 - bezbarvá kapal i na :  Ge + 2Ct2 .-. GeCl4 

O ryzí se vyskytuj í vzácně; vázané: S002 (cínovec, kasiterit) ; PbS (leštěnec ol ověný, galenit) 

Sn : stříbrolesklý, tažný, kujný (staniol), odolný na vzd uchu,  ve vodě vůči zředěným kyselinám a hydroxidům 
O tři krysta lové modifikace (a (�edý cín), p, y); šedý cín je  stál ý pod t= 1 3 ,2 oe (přechodem cínu v šedou modifikaci 

se rozpadaj í  cínové předměty "cínový mor") 
Užití: poc ínování že l eznýc h předmětů, výroba s l itin (bronz Sn + Cu ; pájecí kov Sn + Pb ) 

Pb : šedomodrý kuj ný kov, měkký, tažný, l ze vá l covat na pl echy 
Užití: výroba akumulátorů, Pb(C2Hs)4 ' ochrana proti Rtg záření  

Sloučeniny Sn a Pb:  

Oxidy: Sn + 02 - Sn02 2Pb + 02 .-. PbO 

Sn - amfotern í: 3Sn + 4HNO] + HP .-. 3HZSnO) + 4NO Sn ... 2NaOH + 4HP � Naz [Sn(OH)6J + 2H2 

Pb - zpravi d l a  se nerozpouští ve zředěných kyse l i nách ;  často je Pb před rozpouštěním chráněno nerozpustným povlakem,  
který se vytváří na povrchu a brán í dal šímu působen í kyselin (např. PbS04 v ol ověném akumu l átoru) . V kysel i ně dusičné se 

dobře rozpouští vzhledem k oxidačním vlastnostem 3 Pb + BHNO) -+ 3 PbCN03)2 + 4H20 + 2NO 

Sn - tvoří Sn I lSn IV , stá lejší Sn IV (např, SnCI} - redukční činidlo) 

Pb - tvoří Pb Hpb IV , slo učeniny Pb II  stálej ší, proto olovičité sloučeniny jsou silná oxid ační čin idla;  všechny s loučeniny 
jedovaté 
PbP4 (oxid olovnato - o lovič itý) minium, suřík - výroba anti korozn ích nátěrových směsí 

SKLO normální sklo (okenn í) - tavení Si02 + CaCO) + NazCOJ 

přísady mění vlastnosti skla : draselná (vyšší bod tání), olov natá (optické přístroj e), barevná skla: přidáním 
oxidů ( CoO - modré sk lo) ( CuO , Cr20) - ze lené  skl o) 

Výroba keramiky: j í ly (křemičitany a hl in i tokřemičitany), h l íny, kao l ín  - pálení v pec i 
Výroba porcelánu : kaol ín (rozemletý) + živec + Si02 - vypa l uje se v pecích 

Cement: pál ením vápence (nebo vápna) s křemičitany nebo hlinitokřemičitany a rozemletím se získá prášková l átka 
"portlandský cement" 
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B, AI, Ga, ln, TI 

Z Značka Ar Elektronová Elektronegativita Teplota 
prvku konfigurace 

tání o e  varu oe  

5 B 1 0,8 1 [He] 2s22p l 2,0 2 1 80* 

1 3  A l  26,98 [Ne] 3s23p l 1 ,5 660 

3 1  Ga 69,72 [Ar] 3 d , 04s24p ' 1 ,8 30  

49 ln 1 1 4,82 [Kr] 4ďo5s25p l 1 ,5 1 56,6 

8 1  Tl 204,37 [XeJ 4ť45ďo6s26p l 1 ,4 303 
* kosočtverečná modIfikace 

( Charakt�ristib ) 
o 3 valenční elektrony, el .  konfigurace n�npl 
O kromě B všechny prvky typické kovy, kovový charakter stoupá s rostoucím Z 
O B tvoří výhradně kovalentní sloučeniny 

3650 

2467 

2403 

2080 

1 457 

Ox. číslo 

(-III), I I I  

I I I  

(I), III 

(I),  III 

I, III 

O se stoupajícím Z klesá stálost sloučenin s ox. číslem III a stoupá stálost sloučenin s ox. číslem I (př. sloučeniny Tl l 
se podobaj í  sloučeninám alkalických kovů a j sou stálejší než sloučeniny Tl Ul ) 

O se stoupajícÚD Z stoupá bazický charakter oxidů, popř. hydroxidů (B(OH») - kyselý charakter,Al(OH») - amfotemí,Tl(OH) 

- bazický) 

(Výskyt) pl prvky se vyskytují jen ve sloučeninách 

B: borax Na2 [BPS(OH)4) '8H20 (starší nesprávný vzorec N�8407 ' l OHP ) 

Al: patří k nejrozšířenějším prvkům, zemská kůra - hlinitokřemičitany 
AIP3 ·D�O - bauxit, AlP3 - korund ajeho barevné odrůdy (rubín (červený), smaragd (zelený), safír (modrý), topas 

(žlutý)), Na3A1F6 - kryolit 

• 
(Vlastnosti) 
O podobné e a Si; má sk10n k tvorbě kovalentních sloučenin, od obou prvků se výrazně odlišuje tím, že má o 1 vazebný 

elektron méně než počet valenčních orbitalů - tzv. elektrondeficitní situace 
O pevná látka, velmi tvrdá, žáruvzdorná, velmi vysoký bod tání, vyskytuje se v několika alotropických modifikacích, 

polovodič 
O převážně trojvazný; pro vznik kovalentních vazeb jsou dostupné 3 valenční elektrony, avšak 4 valenční orbitaly (3s, 3� , 

3py, 3pz) O schopnost přijímat elektronové páry (Lewisova kyselina) a vytvářet "vícestředové vazby" 
O malý atomový poloměr B umožňuje vznik intersticiálních (vmezeřených) kovových boridů maj ících rozmanité struktury 

(rovné i větvené řetězce, síťové i trojrozměrné uspořádání) 

[Příprava] 
1 .  redukce BP3 : BP3 + 3 Mg - 2B + 3MgO 2. čistý B - redukce bromidu vodíku : 2BBr) + 3H2 - 2B + 6HBr 
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(SLOUČENINY] 
A: bezkyslíkaté 

1 .  Boridy kovů rozmanité s l ožení (od MjB po MB66 ) 

O m i mořádně tvrdé, chem i cky netečné, žáruvzdorné, schopnost absorbovat neutrony 

Užití :  jaderná energetika - neutronové štíty, kontro ln í  tyče 
2. Borany (s l oučen i ny B s vod íkem) např. BnHn '4 ; B2H6 - d i boran 

O nižší homology j sou za normá ln í teploty l átky plynné, vyšší těkavé kapa l iny až pevné l átky 
O velmi reaktivn í , tox i cké , rozman i té struktury (překryvy hybri d izovaných  atomových orbita lů  B s orbi ta l y  vodíku 

vzni kaj í troj s tředové, popř.  vícestředové vazby) 

Pozn . :  v diboranu existuj í  dva typy vazeb . "Vnější" čtyři atomy H (leží v jedné 
rov ině) a jsou vázány vazbami o .  Zbývaj ící atomy H (tvořící spojovací 
článek mezi atomy boru) j sou vázány el ektrondeficitními vazbam i .  
Systém bor - vodík - bor je vzájemně poután pomocí dvou elektronů tzv . 
trojstředová vazba) 

3 .  Halogenidy boru : nej stálej š í  a nej lépe prostud ované monomerní halogenidy typu BX3 , i u nich se projevuje elektronový 

defic it boru (možnost vzn i ku kom plexních s l oučen in typu [BX4f BF3 + HF � H[BF41 ) 

4. Karbid boru ( B4C ) výroba brusných materi á lů ,  obl ožení brzd, spojek  

5 .  BN - nitr id boritý :  málo reaktivní,  vel m i stá lý , podobná struktura jako grafit 

B: kyslíkaté : 4B + 302 � 2BP3 

O Bor se ze všech prvků nejochotněj i  slučuje s kyslíkem O v přírodě se zásadně vyskytuje ve formě boritanů 
O větš i na boritých s loučen i ny hydro lyzuje na kyse l inu boritou nebo bori tany 
O2°3 - vzn iká hořením boru, kysel i notvorný, s vodou se s lučuje za vzn i ku H3B03 (s i lně exotermická reakce) 

H3003 - nejvýznamnější oxokyselina boru ,  tvoří šupi nkové průh ledné krystaly málo  rozpustné ve vodě 

- vodný rozto k je velmi slabá jednosytná kyselina s dobrými antiseptic kými účinky - borová voda 
(H002). - vzniká zahříváním : H)B03 ' dochází k od štěpení H20 

Kyseliny borité jsou velmi slabé kyseliny, jej ich an ionty j sou si lné báze 
Boritany - sloučen iny obsahuj íc í  rozmanité anionty BOt , B20t , B30t ; prakticky nejvýznamnější borax (výroba smalto­

vaného nádo bí , glazur, keram iky, opti ckých skel ) 
Peroxoboritany - vznikaj í  účinkem HP2 na boritan sodný, jej ich složení - NaB02 ' H202 ' 3Hp , uvolňují  ve vodném roztoku 

HP2 maj í  prac í a bě l ic í  úč i nky 

-
[Vlastnosti] 
stříbrošedý, měkký, malá hustota, výborný tepelný i elektrický vodič, tažný (tenká fol ie  Alobal), kujný, odolný vůči 
korozi (souv is lá vrstvička Alp) brání  další oxidaci), pevnost se zvyšuj e přísadou j iných kovů 

1 .  Hliník se s lučuje až při vysokých tepl otách s kyslíkem (s i l ně exotermická reakce) 4Al + 3 02 - 2A1P3 + 3 3 5 0 kJ 

Aluminotermie - založená na schopnosti AI vázat kyslík z oxidů některýc h kovů (Mn , Mo , Cr ) 
3 Mn)04 + 8AI � 9Mn + 4A120) 

2.  Při zahřívání se Al  s lučuj e  se s írou (A12S3 ) ;  za obyčej né tep l oty z C12 ,  Br2 , při zahřátí s 12 za vzniku hal ogen idů A12X6 ; za 
vysokých tep lot s N2 ( A1N ), fosforem (AlP), uhl íkem (Al4cJ 

3. Amfoterní charakter : I .  rozpouští se v kyselinách : 2Al + 6HCl - 2AICI3 + 3H2 

2. rozpouští se v alkalických hydroxidech : 2AI + 20H - + 6H20 � 2[Al(OH)4l - + 3 H2 
V koncetrované HNoJ se pasivuj e. 
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elektrolýza taveniny směsi Al203 a Na3AlF6 při teplotě asi 950 ° C  
. yro s, 

Kryolit j e  tavi dlo (sn ižuje tep lotu tání směs i ) .  

(l2..ž!�� dobrý vodič elektrického proudu, výroba užitkových předmětů (nádob í) ,  Alobal,  Dural - slitina 
AI + Mg � Cu + Mn . Aluminotermická v�'roba některých kovů. 

(SLOUČENINY) 
AI ve sloučeninách je vždy v oxidačním stupni III 

A: bezkyslíkaté sloučeniny : 
Sloučeniny h liníku s halogeny: AIX) 

AIF3 - iontová s loučen ina, poskytuj e s fluori dy kovů komp lexn í f1uoro h l i n itany, př .  Na,[AIFJ 
Ostatní halogenidy sloučeniny kovalentní, vytvářej í d i merní mo leku l y Al2X6 
Vodné roztoky AlX) se připravuj í reakc í Al(OH») s HX ;  krysta l izací se z vodných roztoků vylučuj í hexahydráty 

AlX) ' 6H20 , které obsahuj í  kationt [AI(H20)61) '  
K ationt hexaaqua hlinitý exi stuje ve všech vod nýc h roztocích, kde působí j ako B ronstedovská kyse l ina :  
[AI(HP)61J • + H20 - (AI(HP)sOH] 2 .  + H)O ' 
Proto při rozpouštění hlinitých solí vznikaj í kyselé roztoky . 

Halogenidy hlinité maj í schopnost vázat mo lekuly s vo lným i e l .  páry - využití v organické 

chem i i  ( Friede l-C rafts.  katalyzátor) 

AIHJ - má schopnost s lučovat se s donorovým i el ektronovým i páry a vytvářet různé kompl exy (H)Al- N(CH))) , 
H)A I- O(C2Hs)2 ) 

LiAIH4 - silné redukční činid lo užívané v organické chemii 

příprava :  4LiH + AICI) - LiAIH4 � 3LiC I 

Pozn. : Mezi další binární sloučeniny Al patří : AI2S) , AlN , A lP  (fosfid h l initý), Al.C} - karbid hl ini tý užívaný k výrobě CH, : 
AI.C) + 1 2HP --- 3CH. + 4Al(OHh 

B:  kyslíkaté sloučeniny: 
AIPJ : v přírodě se vyskytuj e  j ako minerál korund, jedna z nejtvrdších látek, rozpustný v kysel inách i hydroxidech, má 

s i lně aktivní povrch a používá se j ako adsorpční č in idlo v chromatografi i .  S oxidy kovů M II tvoří podvojné  oxidy 
M IIAlP4 - tzv . spine ly .  Vzn i ká při reakc i h l i n íku s kysl íkem. 

Hydratované oxidy hlinité: maj í  bud'  nedefinované složen í , popř. definované s ložen í  dvoj ího druhu AlO(OH) (hydroxid ­
oxi d  h l i n itý) a AI(OH)) 

AI(OH)J podobně j ako AI20J j e  amfoterní látka : 
1 .  reaguj e s kysel inami [) vznik  hl in itých solí  2Al(OHh + 3H2S04 � AI2(S04)) + 6HzO 
2 .  reaguj e s hydrox idy O vznik komplexních hydroxohlinitanů AJ (OH)3 + NaOH � Na[Al(OH)4J 

Soli hlinité: 
a) silných kyselin j sou ve vodě rozp ustné, jej ich vodné roztoky obsahuj i  komplexní kationty lAI(H20)6 IJ • , maj í  kyselý 

charakter, krysta l uj í  j ako hydráty obvyk le s vysokým počtem mo l eku l HP 
b) slabých kyselin maj í zásaditý charakter, vel mi snadno hydrolyzuj í a z těchto důvodů se nedaj í  ani připrav it 

AI(NOJh -9H20 získává se rozpouštěním A I(OH») v HNO) 
AI2(S0.J3 . 18H20 připravuj e se rozpouštěním Al(OH») v �S04 ;  užívá se v papírenském průmys lu při výrobě k l íženého papíru, 

j ako mořidlo v kožedělném průmyslu 
Kamence podvoj né sírany krystaluj ící s dvanácti mo l ekulam i vody 

M IM III(S04)2 - 12�0 M I je např. Na ' , K " NH; 
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M ill j e např. Al Ul , Cr I I I  , Fe Ul , Ga I I I , In lIJ 
Připravuj í  se krystal izací nasycenýc h roztoků , které obsahuj í stej ná l átková množství obou síranů.  
Krystaluj í  v krych lové soustavě a j sou většinou i zomorfní .  
lzomorfie - j ev, kdy l átky maj í  podobnou chemickou strukturu, vytvářej í krystaly téměř shodného tvaru, 
které patří do stej né krystalové soustavy 



prvky I .A a 2 .A skup iny period ické tabulky 

Atomy s prvků maj í ve valenčním orbitalu s jeden nebo dva elektrony 
Pozn. : j eden nebo dva elektrony maj í  též H a He, nemaj í  ale vlastnosti kovů 

(Charakteristika) 
typické kovy, ze všech kovů jsou nejreaktivnější, nejmenší hodnoty ionizační energie (ve srovnání s ostatními prvky téže 
periody maj í  nej větší atomový poloměr, proto snad no odštěpuj í  val enční elektrony), oxiduj í  se na kationty maj ící konfigurac i 
předcházej íc ího vzácného plynu I:) s prvky jsou silná redukční činidla .  

( 

V přírodě se v důsledku vysoké reaktiv i ty vyskytují j ako kati onty ve sloučeninách . 

Li, Na, K, Rb, es, Fr 

Z Značka Ar E lektronová Elektronegativita Atomový po loměr Tep lota tán í Ox. číslo 
prvku konfigurace ( 1 0. 1 2  m) ( 0 C) 

3 Li 6,94 [He] 2S 1 0 ,97 1 52  1 8 0,5  I 

I I  Na 22 ,99 [Ne] 3s 1  1 ,00 1 86 9 8 I 

1 9  K 3 9, 1 0  [Ar] 4s 1 0 ,9 1 227 63 I 

3 7  Rb 85 ,47 [Kr] 5 s 1  0 ,89  248 3 9  I 

5 5  Cs 1 3 2 ,9 1 [Xe] 6 s 1  0 , 8 6  265 29 I 

87 Fr 223 [Ru] 7 s 1  0,86  - - I 

[Charakteristika) 

o všechny al kalické kovy silně elektropozitivní,j ej ich reaktivnost stoupá s rostoucím Z 
O e lektronová konfigurace ns l ,  odtržen ím valenčního e lektronu vzniknou bezbarvé M I , s rostoucím Z klesá ionizační 

energie (roste atomový po loměr) 
O s loučen i ny maj í  převážně iontový charakter 
O s rostoucím Z se zesl abuj í vazby mezi atomy I:) kl esá teplota tání  
O s rostoucím Z roste schopnost kationtů stabi l izovat sloučen iny s velkým i an ionty (K02 ) 

O maj í  silné redukční vlastnosti, které stoupaj í  od Li k Cs 
O na vzduchu se oxiduj í, jsou samovznítitelné (uchovávaj í se pod petrolej em) 
O Li, Na, K maj í  menší hustotu než voda 
O měkké, daj í se krájet  nožem (nejtvrdší Li) ,  na řezu stříbrolesklé 
O barví plamen : Li - karmínově červeně, Na - žlutě, K - fialově 

O Fr - radioaktivní, malý poločas rozpadu, nej e lektronpozitivněj š í  prvek 

O soli Tl ' ,  NH4' připomínaj í  některým i vlastnostmi sloučeniny alkalických kovů 

[Vý�kyt) 
vysoce reaktivní, proto se vyskytuj í  výlučně ve sloučeninách 
Na, K - patří mezi nejrozšířenější prvky zemské kůry (křemičitany, živce, slídy) 
NaCI - sůl kamenná , NaN03 - chil ský ledek, KCI - sylv ín, KN03 - ledek draselný 

Na, K - důležité biogenní prvky (metabo l i smus buněk) , vyskytuj í se v rostl inách,  obsaženy v mořské vodě a minerálních 
vodách 



[Vlastnosti J 
mimořád ně reaktivní, nejreaktivnější Cs (neuvažuj eme-li Fr) 
V Beketovově řadě napěti umístěny hodně vlevo (standardní elektrodový potenciáJ alkalických kovů se pohybuje přibl ižně 
ko lem -3 V). Všechny alkal ické kovy mají velkou snahu se oxidovat , j sou silná redukční činidl a :  M- l e  - ----+ M J  

S prvky reaguj í alkalické kovy přímo, téměř všechny reakce lze označit jako redukce 
1 .  s vodíkem reaguj í za mírného zahřátí : vznik hydridů 2Na -r H2 - 2NaH 

2 .  s kysl íkem tvoří různé binární s loučeni ny, jej ichž typ záv i s í  na veli kosti kationtu alka l i ckého kovu 
4Li + 02 - 2Lip 2Na + 02 � NaP2 K i 02 ----+ K02 (podobně reaguje též Rb a es) 

oxid peroxid 
3 .  s mo l ekulovým dusíkem reaguj e  za vyšších teplot pouze Li 

4. reakce s halogeny prob íhaj í bouřl ivě : 2Na + Cl2 - 2NaCl 
5 .  z ha logenidů ostatních kovů vyredu kuj í alkalické kovy 

přís lušný kov : A I Cl3 + 3Na - A I  -r 3NaCI 

superoxid 
6Li  + N2 ----+ 2LiJN nitrid 

6 .  Na základě hodnot standardních elektrodových potenciálů je přirozené, že alkal ické kovy z vody vyredukují  vodík : 
- reakce probíhá nej pomalej i  u Li ,  Na se v průběhu reakce taví, další alkal ické kovy při reakci hoří (hoří uvolňuj ící se 

vodík a páry alkal ických kovů) 
7. alkalické kovy redukuj í vodík i z řady dalších sloučenin :  

z alkohol ů  (vznik alkoholátů),  z amoniaku (vznik amidů), z acety l enu (vzn ik  acety l i dů) .  

[Výroba) 
elektro lýza tavenin halogenidů nebo hydroxidů alkalických kovů (alkal i cké kovy se vylučuj í  na záporné katodě) 

[Užití) 
Li - přísada do slitin ke zlepšen í v lastn ostí, výro ba LiH 
Na - výroba NaH , NaPl ' redukční či n id lo ,  sod í kové e lektrické l ampy 

slitina K, Na - chlazení atomových reaktorů 
Rb, Cs - konstrukce fotočlánků 

�SLOUČENINY ] 
většinou jsou bezbarvé (barevnost může způsobit aniont př. KMn04 ), maj í převážně iontový charakter, většinou rozpustné 

v polárních rozpouštědlech (s výj imkou LiF , Li2COJ , Li3P04 , KCl04 ) ,  j sou s i lné e lektrolyty (méně rozpustné např. NaHCOJ , 

K2[SiF6] , K2[PtCI6] , v i nný kámen (hydrogenví nan draselný» 

A :  bezkyslíkaté 
MH- HYDRIDY - iontové, tuhé l átky, nejvýznamnější  LiH - užívá se k výrobě LiAl H4 

MX- HALOGENIDY - bezbarvé, krystal ické látky, iontový charakter, vysoké body tání a varu, NaCI - (sůl kamenná, 

hal it) nejvýznamnějš í  
Užití : potravinářský průmysl, výroba NaOH , N�C03 ' Na 

LiCI - rozdí l ný charakter vazeb zpúsobuje odl išné vlastnosti, hal ogen idy l i thia jsou rozpustné též v organických rozpou­

štědlech 
Kl - užívá se v lékařství Kl + [2 � K I J  Lugolův roztok 

MzS- SULFIDY - lze je  připrav it přímou syntézou; rozpustné ve vodě, v důsledku hydrolýzy maj í  s i lně zásaditý charakter 

B: kyslíkaté 
Binární sloučeniny s kyslíkem: 

oxidy - nemaj í  větš í praktický význam (s výj imkou LiP ) 
peroxidy - N�02 - oxidační č in id lo  

všechny tyto s loučeniny reaguj í  s vodou : 
Mp + HP ----+ 2M OH �02 + 2HP � 2MOH + HP2 

HYDROXIDY - bezbarvé, hygroskopic ké, silně leptavé, rozpustné ve vodě, silné zásady (výj imka Li OH - málo 

hygroskopi cký, ve vodě málo rozpustný), leptaj í sklo, porcelán 
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[Výroba NaoH] 
elektrolýzou vodného roztoku NaCI - provád í se v e l ektrolyzérech dvou zákl adních typů: 

1 .  s železnou katodou, katodový a anodový prostor j e  oddě l en diafragmou 
Ve vodném roztoku přítomny ionty :  Na ' ,  C l  - ,  HP ' ,  OH -

katoda :  2HP ' + 2 e  - - H z  + 2HP 

anoda : 2CI - - Clz + 2e - Ionty :  Na ' + OH - zbývaj í  v roztoku 

ce lkový zápis  reakce:  2NaC I + 2HP - 2NaOH + Clz + � 

2 .  s rtuťovou katodou ("ama lgámová e lektro lýza") 
anoda :  vyl učuje  se chlor jako při diafragmové e l e ktro l ýze 

katoda: rtuťová, d ochází k redukci Na ' a vzn iku ama lgamu : Na ' + l e ' + xHg - NaHgx(l) 
Amalgam v odd ě leném prostoru reaguj e s vodou C) NaOH 2NaHgx + 2H20 - Hz + 2NaOH + 2 x Hg 

3 .  výroba NaOH , KOH z uhličitanů, tzv. kaustifikace: 
N�C03 + Ca(OH)2 - CaC03 + 2NaOH ne rozpustný CaC03 se odfi l truj e 

Užití hydroxidů alkalických kovů 

UHLIČITANY 

a získá se vodný rozto k hydrox i du 

výroba mýdel, celu lózy, papíru, umělého hedvá bí 

NaZC03 (soda) , krysta luj e z vodných roztoků j ako N�C03 ' I OHp "krystalová sod a" , al kalická rea kce v důs l edku hydro l ýzy 

( Výroba) 
ze so lanky Solvayovým způsobem, který j e  založen na malé rozpustnosti NaHC03 ve vod ě 

NaCl + HP + NH3 + COz - NaHC03 + NH4CI vy lučuj e  se málo rozp ustný NaHC03 , který se za vyšší tep loty rozkládá na 

1 50°C 
N�C03 tzv . "ka lc inovaná soda" 2NaHC03 - N�CO) + cOz + HP 

CO2 a HzO se vrací zpátky do výroby spolu s NH) , který se uvolňuj e z NH4C I úči nkem hašeného vápna : 
2NH4Cl + Ca(OH)z - 2NH) + CaCI2  + 2HzO 

[Užití uhličitanů � výroba skla, pracích prostředků, chemické technologie 

NaHC03 : "užívací soda" - ve vodě omezeně rozpustný, užívá se k neutral izac i  ža ludečn ích šťáv, kypřic í prášek do pečiva 

DUSIČNANY: NaN03 , KN03 : dobře rozpustné ve vodě, důležitá průmyslová hnoj i va 

SÍRANY: MZS04 , M IHS04 : dobře rozpustné ve vodě ; největší význam N�S04 ' I OHp tzv .  Glauberova sůl - užívaná k 
výrobě pap íru , v texti ln ím průmys l u 

DUSITANY: KNOz , NaNOz - tox ické látky, užívaj í se v organické chemi i  (d iazotace , výroba barv i v) 

r"� Be, Mg 
Ca, Sr, Ba, Ra - kovy alkalických (žíravých) zemin 

Z 
Značka 

Ar 
Valenční At. pol oměr Inm Druhá ioniz.  Teplota Elektro-

prvku elektrony energie I kllmol tání D C  negativ ita 

4 Be 9,0 1 2s2 0 , 1 1 2 900 1 285  1 , 50  

1 2  M g  24,3 1 3 s2 0, 1 60 73 8 65 1 1 ,20 

20 Ca 40,08 4s2 0, 1 97 590 85 1 1 ,00 

3 8  Sr 87,62 5 s2 0,2 1 5  549 752 0,99 

56 Ba 1 37,34 6s2 0,222 502 7 1 0  0,97 

8 8  Ra 226,00 7s2 - 5 1 5  700 0,97 

Ox. číslo 

II 

II  

II  

II  

II  

I I  
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t Charakteristika � 
O elektronová konfigurace ns2 ;  dvoj násobný počet vazebných elektronů a menší atomové poloměry než fi prvky O vyšší 

bod tání ,  hustoty, tvrdší,  křehké 
O vyšší ionizační energie než Sl prvky O valenčn í elektrony j sou v atomech pevněj i  vázány, j sou méně reaktivní 
O Be - menší atomový pol oměr a vyšší ionizační energie ve srovnán í s ostatními prvky této skupiny, proto má i od l išné · 

vlastnosti , vytváří převážně kovalentní vazby, obdobně j ako sousední B se snaží zap ln it i zbývaj íc í prázdné p orb i taly , 
proto j sou některé s loučeniny Be polymemí ; Be se svými vlastnostmi podobá AI - je amfoterní, rozpouští se v 

kysel inách i hydroxidech (vzn ik  beryl natanů BeO� - ), povrch bery l i a  j e  chráněn ochraIU1ou vrstvičkou BeO 
O Mg - tvoří přechod mezi chováním Be a alkalických zemin, některé sl oučeniny Mg maj í  koval entní charakter 

O silně elektropozitivní, odtržením 2 elektronů vznikaj í  bezbarvé kationty M ll , maj ící stabi ln í elektronovou konfiguraci 
předcházej íc ího vzácného plynu 

O se stoupajícím Z ve skupině stoupá zásaditý cbarakter oxidů MO a hydroxidů M(OH)2 ' naopak klesá rozpustnost 

síranů a uhličitanů 
O chemicky reaktivní, v Beketovově řadě napětí u m ístěny vlevo od vodíku 

(Výskyt� 
vysoce rea ktivní, proto se vyskytují v přírodě pouze ve s loučeninách 
Ca, Mg patří mezi deset nej rozšířeněj š ích prvků v zemské kůře : MgC03 - magnezit, CaC03 'MgC03 - dolomit, CaC03 -

kalcit, CaFl - fluorit (kazivec), CaS04 '2�O - sádrovec, BaS04 - baryt, MgC� 'KCI '6�O - karnalit, SrS04 - celestyn, 
CaiP04)Z - fosforit (součást kostí), Ca3F(POJ3 - apatit, Ca , Mg - biogenní prvky, (Mg v chlorofYlu), (Ca I I  V krvi) 

[ Vlast;;;ti� 
O stříbrolesklé kovy, Be, částečně i Mg se částečně odlišují od kovů alkalických zemin, které jsou velmi reaktivní 
I .  reakce s vodíkem : Ca + H2 - CaH2 
2 .  reakce s 0l : 2Ca  + 0 2  - 2CaO (Sr, Ba tvoří perox idy) 
3. reakce s N1 , S, halogeny za vyšších tepl ot : 3 Ca + N2 - C�N2 Ca + S - CaS Ca + Cl2 - CaCl2 
4.  reakce s vodou : Be a Mg reaguj í pouze za vyšší teploty (povrch chráněn vrstvou ox idů) , alkalické zeminy reaguj í  

s vodou za  obyčej né teploty : Ca + 2H20 - Ca(OH)2 + � 
5 .  reaguj í poměrně snadno s e  zředěnými kysel inami: Ca + 2HCl - CaCl2 + H2 

Be - reaguje pomalu s HNO) , snadno reaguj e s alkal ickými hydrox idy : Be + 20H - --.. BeO; - + � 

(Výroba� 
elektrolýza roztavených ch loridů, Ba nelze vyrob it elektrolýzou - vyrábí se aluminotermickou redukcí SaO při vysoké 
teplotě 

[Užití] 
Be - přísada do s l i t in ,  zlepšuj e mechanické vlastnosti - tvrdost, pevnost 
Mg - silné redukční činidlo, příprava Grignardových činidel 
Ca - přísada do slit in, redukční čin idlo 

(SLOUČENINY) 

A: bezkyslíkaté 
Hydridy : Ca� - s i l né red ukčn í č ini d lo 

Halogenidy : CaFz - kazivec, m inerál  vyskytuj íc í se v přírodě 

CaC� , CaBrz , BaClz - rozpustné ve vodě 
Sulfidy : připravují  se redukcí příslušných síranů uhl íkem; málo rozpustné ve vodě 
Nitridy : složené M3NZ ' vznikaj í přímým slučováním kovu s Nz za zvýšené teploty, tvrdé, těžkotavi telné, s vodou se 

rozkládaj í  za vzniku NH) 
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Acetylidy: CaC! - vyrábí se v e lektrických pecích ze směsi CaO a uhl íku, užívá se k výrobě acetylenu, za vyšších teplot 
reaguje s dusíkem : CaC2 + N2 - CaCN2 + C kyanamid vápenatý 

CaCNz - "dusíkaté vápno" - hnojivo, účinkem vody a půdních bakterií se pomalu rozkládá: 
CaCN2 + 3Hp - CaCOJ + 2NHJ 

B: kyslíkaté 
Oxidy: bílé krystal ické látky s převážně iontovými vazbami, všechny reagují s vodou 

900-1000'C 
CaO (piílené vápno) - nejvýznamnější, vyrábí se tepelným rozkladem CaC03 ---�. CaO + CO2 

(Užití ) hnoj ivo, stavebnictví, výroba sody 

Peroxidy: nej větší význam BaOz 
Hydroxidy: všechny hydroxidy alkalických zemin jsou ve vodném prostředí silné zásady, bazicita stoupá od Ca(OH)z 

k Ba(OH)z ; méně rozpustné jak hydroxidy a lka l ických kovů 

Ca(OH)2 

( Užití) 
Sírany: 

(hašené vápno) vzniká reakcí vápna s vodou: CaO(s) + HP(l) ----.. Ca(OH)z(s) �H=-62,8 kJ'mor1 

stavebnictví k přípravě vápenné malty (hašené vápno, voda, písek) 
Ca(OH)2 + CO2 - CaCOJ + HP tvrdnutí malty 

alkal ických zemin na rozdíl od BeS04 a MgS04 ve vodě prakticky nerozpustné 

minerál sádrovec, zahříváním na teplotu vyšší jak 1 00 o C dehydratuje  na CaS04 ' !HzO (hemihydrát) tzv. 
2 

pálená sádra, která sITÚcháním s vodou opět hydratuje (zvětšuj e  svůj objem o 1 %) a tvrdne 
Rozpuštěný CaS04 v pramenitých vodách je příčinou trvalé tvrdosti vody 

Ba '2 + sot - BaS04 důkaz síranových iontů, BaS04 - kontrastní látka užívaná v lékařství 

Uhličitany: alkal ických zemin jsou tuhé, ve vodě nerozpustné látky 

v přírodě nejrozšířenější sloučenina vápníku, vyskytuj ící se ve dvou modifikacích (kalcit, aragonit) 

mramor - vápenec, který lze leštit 
křída - uhličitan vápenatý vzniklý ze schránek mořských živočichů 
- rozpouští se ve vodě obsahuj ící CO2 , na této reakci je za ložen oběh vápníku v přírodě a vznik krasových 

jevů CaCOJ + COz + "z0 � Ca(HCOJz 

Ca(HCOJ)z : rozpustný ve vodě zapříčiňuje přechodnou tvrdost vody, zahřátím nebo povařením se vylučuje CaCOJ 

Fosforečnany: v přírodě fosforit, apatit, hydroxyl apatit Cas(P04)/OH) - nerozpustné ve vodě, ve vodě rozpustný je 

Ca(HZP04)Z ' jen v kyselých roztocích je rozpustný CaHP04 (mění se na Ca(H2P04)2 - používaj í  se jako 

průmyslová hnoj iva 

Dusičnany: Ca(N03)z - průmyslové hnojivo 

Valenční elektrony př,echodných prvků jsou v orbitalech ns a (n-l)d popř. ns a (n-2)f el. u vnitřně přechodných prvků 
(Iantanoidy, aktinoidy) 
O tři přechodné řady; orbitaly se nezaplňují elektrony pravidelně jako např. u nepřechodných prvků - vyskytuj í se 

nepravidelnosti, které jsou zapříčiněny větší stabi l i tou zcela, popř. zpola zaplněných orbitalů. 
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Př.: Cr : [Ar] 4s 1 3 d  5 stabi lněj ší konfigurace než 4s23d4 
Cu : [Ar]4s 1 3 d  ID stabilnější konfigurace než 4s23d9 

O energie elektronů v orbitalech (n-l)d a ns je přibližně stejná, proto přechodné prvky vytvářejí sloučeniny s různým 
oxidačním číslem (př. Cu I ,  CU ll , Fe ll , Fe I I I  . . .  ) 

O pro první přechodnou řadu platí, že nejvyšší oxidační číslo prvků ve sloučeninách je dáno součtem nespárovaných 
elektronů v orbitalech (n-l)d a elektronů v orbitalu ns (př.: Mn . . .  max. oxidační číslo Mn Vll V MnO; , v  V , výj imka co 

- maximálně Co V ) . 

( Vlastnosti] 
O všechny přechodné prvky jsou kovy, tvrdé, kujné, mající vysoké teploty tání a varu, dobré tepelné a elektrické 

vodiče 
O tvoří vzájemně slitiny nebo též s j inými kovy 

Název Složení Použití (fyzikální vlastnosti) 

nerez ocel Fe (80,6%), C (0,4%), Cr ( 1 8%), Ni ( l  %) potravinářství, chirurgické nástroje 
vanadová ocel Fe (98,9%), C (1 %), V (0, 1 %) automobilový průmysl 
pružinová ocel Fe (98,6%), Cr ( 1 %), C (0,4%) pružiny a hol icí čepelky 
zlato 1 8  karátů Au (75%), Cu ( 1 %), Ag (24%) klenotnictví 
bronz cínový Sn, Cu tvrdý, pevný, dobře slévatelný 
konstantan Ni,  Mn, Cu málo vodivý, na e lektrické odpory 
alpaka Ni, Zn, Cu jídelní předměty, ozdobné předměty 
mosaz žlutá Zn (50%), Cu lze odlévat, válcovat, l isovat 
magnal ium Mg, AI konstrukční materiál ,  v letectví 
dural Mn, Cu, Mg, AI dobře kal itelný konstrukční materiál 
pájky Sn, Pb nízké teploty tání, k páj ení kovů 
ložiskové kovy Sb, Sn, Cu, Pb pro výrobu ložisek 
l iteřina Sb, Sn, Pb v t iskařství k odlévání písmen 

O většinou reagují s kyselinami, pouze některé jsou ušlechtilé a jsou odolné vůči kyselinám (Cu, Ag, Au, Pt) - mají 
kladný standardní potenciál a nejsou schopny redukovat kationty HP . .  

O tvoří koordinační sloučeniny 

Stálost sloučeniin s různým oxidačním číslem závisí na pH prostředí, vazebných poměrech ve sloučeninách, stálosti 
jejich elektronové konfigurace 
Pro přechodné prvky skupiny Ti až Mn stoupá s rostoucím Z prvků ve skupině stálost sloučenin s nejvyšším 
oxidačním číslem 

Př.: skupina Mn, Te, Re - sloučeniny Mn I I  stálejší než Mn04- , zatímco Re tvoří stálé rhenistany 
skupina Cr: nej stálejší sloučeniny chromité 

Mo a W tvoří stálé molybdenany a wol framany 

Velikosti atomů přechodných kovů jsou menší než atomové poloměry nepřechodných prvků téže periody: 

IIla IVa Va Vla VIla VlIl VIlI VID lb lib 
podskupina 
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Zdůvodnění: 
přitažlivý vl iv jádra na elektrony vnitřních (n-l)d orbitalů je větší než 
vnějších ns a np orbitalů. Vliv mají  též vazby mezi atomy kovů a vzájemné 
odpuzování elektronů. Proto atomové poloměry jsou nejmenší zhruba v 
prostředku periody (Os, Fe), tzn. tyto kovy mají  nejvyšší hustotu. 

Mezi ionizačními energiemi přechodných prvků jsou malé rozdíly (hlavně 
u ns elektronů) (vzrůst náboje at. jádra je podstatně zeslabený stíněním 
j ádra, které je způsobeno elektrony ve vnitřních orbitalech (n- l )d). 

o Reakční rychlost kovů V pevném skupenství závisí na mechanickém opracování, 
kompaktnosti povrchu apod. Př. Ni popř. Cr s vyleštěným povrchem reaguj i s 
kyselinami velmi pomalu, na vzduchu se za obyčejné teploty neoxidují (poniklování, 
pochromování). Jemný prášek Ni je na vzduchu samozápalný, s kyselinami rychl e  
reaguje. 



o Větš ina přechod ných kovů reaguje  s nekovy maj ícími malý at .  poloměr (C, N, B, H) za vmiku intersticiálních sloučenin, 
které maj í nestech iometrické s ložení (TiC , TiN , FeJC ) . 

o S loučeniny přecbodných prvků jsou barevné a paramagnetické, což obvy k l e  souvisí s neúp l n ě  o bsazenými d-orbitaly 

atomů těchto prvků . (Mn04- - fialové, Cu I I  - modré, Cup - červený, Cr I I - modré , Cr I I I  - zelené, CrO;- - žluté, Crpi -
- oranžové) 

( Výskyt přechodných prvků] 

o většina přechodných prvků se nachází v přírodě ve sloučeninách (ox idy, sul fi dy, uh l ič itany , křemič itany, . . .  ) 
O ušlechtilé popř. málo reaktivní prvky se nacházej í v přírodě ryzí nebo ve s l iti nách (Cu, Pt, Pd, Au . . .  ) 

( Výroba přechodných prvků) 

získávaj í se z rud redu kčními pochody M n '  + ne - � M 
Nejčastěj š í  redukčn í č i n i d l a: a) u h l í k  v pod obě koksu nebo co (př. Fe, Zn, Cd) 

b) h liník např. V, Cr, Mn 
c) hořčík, vápník, vodík 

( Reakce přechodných PrvkŮ) 

1 .  reakce s kyselinami : kovy umístěné v levo od vodíku v B eketovově řadě tzv. neušlechtilé kovy, reaguj í  s kysel inami. 
Vytěsňují  �. Výj imky Fe, Co, Ni, Cr, které nereaguj í s kyseli nou maj íc í  s i l né oxidační účinky -

pas ivace kovů 
Ušlechtilé kovy - nereaktivní , nereagují s kyselinami, které nemaj í oxidačn í nebo komplexo­
tvorné vlastnosti : 

2. reakce s Nz poskytuj í kovy na začátku přechodných řad např. Ti � TiN 
t 

H,O(g) 
3. reakce s vodní parou Cr � Cr20J 

t 
4. reakce s halogeny a se sírou Ni + CI2 � NiCI2  Fe + S - FeS 

HALOGENIDY: se stoupaj ícím ox.  číslem prvku v halogenidech se zvyšuje j ej ich kovalentní charakter (např. FeCl2 
- iontová s loučenina,  FeCl)  - kovalentní charakter) 

Ve vodných roztocích j sou  halogenidy železité zcela hyd rolyzovány, vzn iklé aqakationty působí j ako kysel ina 
[ Fe(H20)Y· + HzD � Hp · + [Fe(HzD)60Hj 2 '  

OXIDY : přechodné kovy první přechodné řady (s výj imkou Sc) tvoří oxidy popř. hydroxidy MO , M(OH)2 ' Maj í zásaditý 
charakter (ZnO - amfoterní) ; řada z nich ( CrO ,  MnO) jsou silná redukční činidla. Se stoupaj ícím oxid ačním 
číslem roste kyselý charakter oxidů .  

zásadité 
MnO 

CrO 

amfoterní 

Mn02 
Cr20) 

Některé přechodné prvky vytvářej í přec hodné oxi dy, 
j ej i chž reakc í s kysel inami vznikaj í kat ionty o rozd í lném 

83 



Cr, Mo, W, U 

Značka 
Ar 

Elektronová Teplota Atomový 
Z Ox. číslo prvku konfigurace tání °C varu °C poloměr/nm 

24 Cr 52,00 [Ar] 3ds4s1 1 900 2690 0, 1 30 II,  II I ,  VI 

42 Mo 95,94 [Kr] 4ds5s 1  1 620 4650 0, 1 39 VI 

74 W 1 83 ,85  [Xe] 4ť45d46s2 (33 80) (5500) 0, 1 4 1  VI 

92 U 238,03 [Rn] 5ť6dl7s2 1 1 3 0  - 0, 1 3 8 III ,  IV, VI 

Se stoupajícím Z se zvyšuje stálost sloučenín s vyšším oxidačním číslem. 
Pozn . :  U - radioaktivní, svou e lektronovou konfigurací patří mezi aktinoidy 

(Vlastnosti] stříbrolesklý velmi tvrdý kov, odolný vůči korozi (pokrývá se velmi tuhou neviditelnou vrstvičkou oxidu) 

(výskyt] 

[Reakce] 

chromit FeO 'CrPl 

1 .  reakce s kyselinami (pokud nedochází k pasivaci - např. HNo) ) 
konc.H2SO, 

Cr • [Cr(HzO)61) ' 

HC/(g) 
Cr -- CrCI2 

.] vzdušný kysl ík  

modrý nes tálý aqakationt - na vzduchu s e  oxiduje  

2.  reakce s X2 , S,  N2 , za vyšších teplot, s vodní parou: 

N, 
Cr -- CrN 

� součást speciálních ocelí, tzv. "chromová ocel", pochromování ga lvanickým pokovováním . 

ijSLOUČENINY) 

Chrom je ve sloučeninách převážně v oxidačním čísle III  a VI. 

S loučeniny chromnaté (CrCI2 , CrS04 , (CH)COO)2Cr ) jsou silná redukční činidla, chromnatý kationt se oxiduje j iž  02 

SLOUČENINY CHROMITÉ 
ve vodných roztocích patří mezi nejstálejší sloučeniny Cr 
Cr203 : zelený "chromová zeleň", reakcí s kyselinami vzniká fialový [Cr(Hp)6P ' , reakcí s hydroxidy vznikaj í  chromitany 

Cr(OH)3 : šedozelená sraženina, vzniká srážením solí Cr I II S alkalickými hydroxidy nebo amoniakem, je amfoterní: 

s kyselinami : Cr(OH)) + 3HCI - CrCI) + 3H20 se zásadami:  Cr(OH)l + OH - -+ [Cr(OH)4J-

chromitá sůl chromitan 

kamence: KCr(S04)2 ' 1 2HzO - tmavě fialový, vzniká reakcí: �Cr207 + H2S04 + 3S02 + I I  �O -+ 2KCr(SOJz I 2HP 

Cr lIJ má velkou schopnost tvořit koordinační sloučeniny: např. : [Cr(NH3)61
3 ' , [CrX6P- X=F - ,  CI ' , CN -
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SLOUČ ENINY CHROMOVÉ 

crO) : červená krystal ická l átka, s i lně hygroskopi cká, s i l n é  oxidační č inid lo ,  je anhydridem H2Cr04 , H2Cr207 " 

crO) + HP -- Cr042 - + 2H ' 2CrO) + HP -- Crp; - + 2H ' 

HICr04 : známá pouze v roztoku, význam mají j ejí  soli chromany 

Rozpustné chromany N�Cr04 ' K2Cr04 , (NH4)2Cr04 jsou žluté, působením kyselin vznikaj í oranžové dichromany :  

crO;- + 2H ' -- Cr20; - + HP 

působením al kal ic kých hydrox idů  vznikaj í  z d ichromanů opět chromany : Crp; - + 20H - -- 2Cr042 - + H20 

Chromany a zej ména d ichro many jsou si lná  oxidační činid la, j ej ich oxidační v lastnosti lze vyjádřit rovnic í : 

2cr20i - + 1 6H '  - 4Cr J •  + 3 02 + 8H20 
Další příklady reakcí: Crp; - + 6Fe 2 '  + 1 4H ' -- 2Cr 3 •  + 6Fe ) '  • 7H20 

Cr20; - + 61 - i" 1 4H ' -- 2Cr J •  + 311  + 7H20 

Cr20; - + 3 S0J
2

- + 8 H ' - 2Cr 3 •  + 3 S 0; - + 4H20 

Nerozpustné chromany jsou větši nou žluté; vznikaj í srážením M ll + Cr042 - - MCr04 J 
A�Cr04 červenohnědý 
H�Cr04 hnědý 

Přehled barevných pigmentů:  BaCr04 žlutý ultramarín 

PbCr04 chromová žluť 

ZnCr04 zinková žluť 

. " "" " ''):. 
.' - _ • • • • • L ·  ... , _ _  --�..... ��' '-- ' .-., � ':t .. ....:.1 
M"OEY B D E N", ·WO LFRAM, 

•. - ,  ' .  ! . �I"' " .:' . ' .. ;<r�. , _ .  _ . ' . o', 

o stříbrolesklé kovy , maj í  vysoké body tání,  odolné vůči kyselinám, s kyslíkem se slučuj i až za žáru 

výroba uš lechti lýc h ocelí ,  výroba obráběc ích nástroj ů ,  W - žhavic í  v lákna žárovek 

[ SLOUČENINY� 

Oxidy MoO) ,  WO) : konečné produkty žIhánÍ Mo a W v kyslíku, nerozpustné ve vodě, reaguj í s alkalickými hydroxidy 
(> vznik molybdenanů a wolframanů 
MaO] + 2NaOH - N�Mo04 + H20 WO) + 2KOH -- Kl W04 + H20 

význam v analytické chem i i  (d ůkazy fosforečnanů) 

význam pro výro bu dal ších s l oučenin wol framu 

• 
o j eden z nejtěžších kovů, velmi reaktivní 

nejdůležitější izotopy 235U , 2lB(J - jsou radioa ktivní 

Největší význam štěpná reakce: 2!�U + n -- l�:Ba + � + 3n + 200MeV 

( SLOUČENINY� 

UOJ : oranžovožlutý,  amfoterní charakter 

UOJ + 2NaOH -- Na2U04 + H20 U03 + 2HCI - U02CI2  + HP 
uranan sodný chlorid  urany l u  

Na2U207 : barvení skla a glazur 

(CHJCOO)2UOl (octan uranylu) : důkazy sodíku v analytické chemi i  
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PRV K Y  S K U P I N Y  M A N G A N U  � Mn , Te, Re 

Značka Ar Elektronová Tep lota Atomový Z Ox. čís lo 
prvku konfigurace tání DC  varu °C po loměr/nm 

25 Mn 54,94 [Ar] 4s23 d5 1 244 2060 0, 1 27 II až VII 

43 Tc 98 ,9 1 [Kr] 4d6S s 1  2200 4567 0, 1 3 6 VII 

7 5  Re 1 86,2 1 [Xe] 4fl 4Sd56s2 3 1 80 (5650) 0, 1 3 7 VII 

[ J stříb roleskJý tvrdý křehký kov, umístěný na levo od vodíku v Beketovově řadě napětí, vytěsňuje vodík 
Vlastnosti 

. . ze zředěných kyse l in , které nemaj í  oxidační úč inky 

[Výskyt] 
[VÝ;oba] 
[Reakce] 

Mn02 (bure l )  pyro lusit 

aluminotermicky 3MnP4 + 8AI - 4AIP3 + 9Mn 

1. se zředěnými kyselinami 

2. reakce s nekovy prob íhaj í j iž při mírně zvýšené teplotě, některé probíhaj í  i velmi prudce (výj imka H2 ) 

s 
Mn � MnS 

výro ba slitin : feromangan ( Mn + Fe ), manganové s l i t i ny 

(SLOUČENINY] 
Celkový počet sedm i valenčních e lektronů v orbitalech ns a (n- I )d souhlasí s maximálním oxidačním číslem prvků. Stálost 
sl oučen in s maximál ním oxidačním číslem p rvku se zvyšuj e v této skupině s rostoucím Z (Re04- j sou stálejš í  než Mn04- ) 

re e s oucenm manganu:  

Oxidační číslo Oxid Soli  Ionty Barva 

I I  MnO manganaté Mn ·2 růžová 

I I I  MnP3 manganité Mn ·3 oxid hnědý , Mn 3 ·  červený 

IV Mn°2 černý 

VI manganany MnO;- zel ená 

VII �O7 mangani stany Mn04 fia lová 

SLOUČENINY MANGANATÉ: bezvodé j sou bílé, hydratované růžové Mn 2 '  + 20H - - Mn(OH)2 
MnC� '4Hp - rozpustné ve vodě, vzniklé reakc í Mn02 + 4HCl - MnCl2 + Cl2 + 2H20 
MnS04 '7H20 - vzniká reakcí 2Mn02 + 2�S04 - 2MnS04 + 02 + 2HP 

SLOUČENINY MANGANITÉ : mál o stálé, ve vodě disproporc ionuj í  2Mn 3 •  + 2H20 - Mn 2 ' + Mn02 + 4H '  
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SLOUČENINY MANGANI ČITÉ : 
MnOz burel, při zah řátí reaguje s kyselinami jako oxidační činidlo Mn02 + 4HCI - MnClz + CI2 + 2HP 

tavením MnOz s KP popř. Nap za nepřístupu vzduchu manganičitany MnOz + KP ...... K2Mn03 

SLOUČENINY Mn VI - MANGANANY - známy v temně zeleném iontu MnO; - ,  které vznikaj í  tavením Mn02 s KOH 
I (popř. NaOH ) za přístupu vzduchu Mn02 + 2KOH + -°2 """ K2Mn04 + HP 
2 

V silně alkalických roztoCÍch jsou manganany stálé, v kyselém a nutrálním prostředí disproporcionují: 
3MnO; - + 2HP - 2Mn04- + Mn02 + 40H - 3Mn042- + 4H ' - 2Mn04-

+ Mn02 + 2HP 

SLOUČENINY Mn VII - MANGANISTANY: 
KMn04 : fialové krystal ky, ve vodě rozpustné na červenofialový roztok 

Příprava : I .  fáze - vznik mangananu 
2. fáze - elektro lýza mangananu, popř. ox idace KzMn04 na KMn04 chlorem 

Vlastnosti: má silné oxidační vlastnosti, užívá se v analytické chemii v manganometrii 

Reakce v kyselém prostředí: 

Přehl ed důležitých reakcí:  

příprava kyslíku : 
příprava chloru: 

Reakce v neutrálním prostředí: 

Mn04 + SH + Se - - Mn 2 .  + 4HP 

5Fe z ' + Mn04- + 8B · - 5Fe ) ' + Mn 2 '  + 4H20 

5S0t .e 2Mn04 + 6H ' - 5S0; - , 2Mn z· .,. 3H20 

2MnO; + 5Hz02 .,. 6H ' ...... 2Mn 
2

· + 502 + 8H20 

2KMn04 + 1 6HCI ...... 2MnCI2 + 5CI2 + 2Kel + 8Hp 

Mn04- + 2�0 + 3e - - MnOz + 40H · 

Reakce v silně zásaditém prostředí: 4Mn04- + 40H - - 4Mn04z- + 2�0 + Oz 

VIII. SKUPINA 

Skupina železa Fe Co Ni 
Lehké platinové kovy Ru Rh Pd 
Těžké platinové kovy Os Ir Pt 

Z 
Značka 
prvku 

26 Fe 

27 Co 

2 8  N i  

( Charakteristika) 

Ar 

55 ,85 

5 8,93 

58, 7 1  

Fe, Co, N i  

Elektronová 
konfigurace 

Teplota 

tání °C varu ° C  

1 5 35 2750 

1 495 2 870 

1 453 2732 

Atomový 
poloměr/nm 

0, 1 26 

0 , 1 25 

0, 1 24 

Ox. číslo 

II, III ,  [VI] 

II, I I I  

I I  

Fe, Co, Ni - kovy, mající podobné chemické vlastnosti. Liší se schopností tvořit sl oučeniny o různém oxidačním číslu; 
na rozdíl od Cr a Mn n ikdy netvoří sl oučeniny, v nichž ox idační číslo by by lo rovné cel kovému počtu valenčních elektronů. 

ŽELEZO 
4. nejrozšířenější prvek zemské kůry (asi 5%) 

( Výskyt� 
Fe304 - magnetovec (magnetit), FeZ03 - krevel (hem atit), FeZ03 ·nHzO h nědel (limonit), FeC03 - ocelek (siderit), FeSz 

- pyrit 
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( VlastnOsti) lesklý, kujný, ne příliš tvrdý, poměrně reaktivní feromagnetický kov, oxiduje se za vzniku Fe103 • 
Snadno se rozpouští ve zředěné Hel a �S04 za vzniku vodíku, nereaguje s koncentrovanou kyselinou 

sírovou, kysel ina dusičná železo pasivuje. Za mírného zahřívání reaguj e s c� , s ,  P ,  Si 

(Výroba] chemicky č isté že lezo j e  měkké, snadno koroduje ,  proto nemá v prax i ve l ký význam 

V hutním průmyslu se vyrábí :  a) surové železo, obsahuj e  více než J ,7% uhlíku 
b) o cel, obsahuj e  méně než 1 ,7% uhlíku 
c) slitiny železa 

SUROVÉ ŽELEZO 
O vyrá bí se ve vysokých pecích red ukcí rudy pom ocí koksu, ohřátého vzduchu a struskotvorných přís a d  

ruda, přísady 

nepřfmá redukce 

předehřívaci pásmo 

700 'C 

přímá redukce 

redukční pásmo 

uh l lkové pásmo 
1 500 'C 

1 800 'C 

železo 

Způsoby výroby oceli: 
a) v konvertorech b) v Martinských pecích 

Chemické procesy ve vysoké peci: 
Základní reakce:  C + 02 --- CO2 i1H = - 3 9 3 kJ ' mol - I  

Reakcí rozžhaveného koksu s CO2 vzn iká endotermní 
reakcí CO : C + CO2 -4 2CO i1H = 1 72 kJ ' mo l - I  
CO redukuje oxidy železa tzv. nepřímou redukcí: 
Fel04 + CO - 3FeO + CO2 

Fe304 + 4CO --- 3Fe + 4C02 
FeO + CO --- Fe + CO2 
V dolní části pece probíhá tzv .  přímá redukce: 
FePl + 3 C  --- 2Fe + 3CO 
Fe]04 + 4C --- 3Fe + 4CO 

FeO + C --- Fe + CO 

Su rové železo obsahuje: 
3%-5% uhl íku, kolem 2% křemíku, manganu a 
fosforu. Není kuj né,  používá se j ako litina, popř. se 
dál e upravuje ó vzniká ocel 

Složení strusky:  

(30-3 5 )% Si02 , ( l O-25 )% AIP3 ' (40-50)% CaO a MgO 

OCEL - výroba spočívá ve snížení obsahu uhlíku (pod 
1 ,7 %), Si, Mn a P oxidací vzdušným kyslíkem tzv. 
zkujňování 

c) v elektrických pecích 

a) v konvertorech se v České republice užívá ThomasOv způsob: do vyhřátého konvertoru se napustí surové železo (teploty 1 20 0 ° C) a začne se 
přivádět vzduch. Postupně se spaluje Si a Mn (docházl k částečné ztrátě též železa). Dále se spaluje C; fosfor vážeme přídavkem vápna ve formě 
strusky, teplota v konvertorech až 1 700 °C, děj probíhá během 30 minut. Struska obsahuje až 20% P20s a používá se jako hnoj ivo. 

b) v Martinských pecích : 
c) v e lektrických pecích : 

Druhy ocelí a jejich užití 

vsádka tvořená surovým železem, žel ezným šrotem a vápencem se zahřivá v pecích vyhřívaných generátorovým plynem 
výroba probíhá v ob l o u kovýc h nebo indukčních pecích .  Při vyšš ích  tep l otách se příměsi l épe odstraní, získávaj í  se 
velmi kva l itní oce l i .  Metoda je ale energeticky náročná. 

chromová oce l (2%Cr ) fezaci nástroje, ložiska 
niklová ocel (5%N i )  namáhané součástky automobi l ů  
wol framová oce l (5% W )  řezaci nástroje 

chromniklová oce l (20% Cr ,  8% N i )  nerezavěj íc í  konstrukční materiá ly  
kobaltová ocel - výroba magnetů 
křemíková ocel - moslni konstrukce 

( SLOUČENINY) Ve vodných roztocích jsou Fe J I  hydratovány, tvoří zelené kati onty [Fe(Hp)61 2 • .  

ŽELEZNATÉ:  Fe I I tvoří so l i  se všemi běžnými anionty . Sloučen i ny že leznaté se pomalu ox iduj í  vzdušným kysl íkem na 
stálejš í  s loučeniny železité, které jsou žlutohnědé 

FeO : černý prášek, na vzduchu se ox i duje  na FePl 
Fe(OH)2 : vzniká reakcí Fe 2 ·  + 20H - -4 Fe(OH)2 ' na vzduchu hnědne, přechází na Fe(OH») 
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FeS04 '7HzO: zelená skal ice; vyrábí se rozpouštěním železných odpadů se zředěnou H2S04 , stáním roztoky hnědnou ť> vznik 

sol í Fe I I I  

(NH4hFe(S04h '6H20 (Mohrova sůl) : zelená krystal ická látka, nepodléhá oxidac i  vzdušným kyslíkem, používá se 

v analytické chemii (patří mezi schonity �IFe(S04)2 ·6H10 ) .  

FeClz '4HzO: 

FeS: 

Fe(HC03)z : 

světle zelená krystalická látka, vzniká rozpouštěním Fe v HCI 

černý, nerozpustný ve vodě, rozpustný v kyse l i nách FeS + H2S04 -> FeS04 + H2S (příprava HzS ) 

obsažený v pitné vodě, oxidací vzdušným kyslíkem se vylučuje  rezavá sraženina Fe(OH)] 

ŽELEZITÉ: Fe III tvoří sol i  s anionty, s výj i mkou těch, které jsou redukčními činidly, jako např. 1 - , z halogenidů proto 
neexistuje  Fel] : 2Fe ] '  + 21 - -> 2Fe

2
' + 12 

Z vodných roztoků krystaluj í  železité sol i ve formě bledě růžových až bílých hydrátů: např. Fe(N0J)3 '6HzO 

Fe III má sklon k hydrolýze. 
FezOJ : červený, používá se jako p igment 

Fe30/ oxid železnato-železitý) : vzniká působením vodní páry na rozžhavené železo 

Fe(OHh : hnědý, vzniká reakcí Fe J . + 30H ' -+ Fe(OH)] , používá se k přípravě že lezitých sloučenin 

FeZ(S04)3 : připravuje se rozpouštěním Fez03 v koncentrované H2S04 , rozpustný ve vodě, vodné roztoky jsou v důsledku 

hydrolýzy hnědě zbarvené 
NH4Fe(S04) ' 12Hz0 : kamenec, tvoří světle fialové krystal ky 

FeCI3 : bezvodý je červenohnědý, vzn i ká reakcí 2Fe .,. 3CI2 -+ 2FeCI3 
FeCI3 '6HzO : krystal izuje z roztoků vzniklých rozpouštěn ím Fe20] nebo Fe(OH)J v HCI , je žl utý 

KOMPLEXNÍ SLOUČENINY ŽELEZA: 
K4[Fe(CN)61 (žlutá krevní sůl, ferrokyanid draselný), reakcí s Fe 3 ' vzniká sl'aženina "berlínská modř" (analytický 

důkaz Fe ! l I) 
K3[Fe(CN)ól (červená krevní sůl, ferrikyanid draselný), reakcí s Fe Z' vzniká sraženina "Turnbullova modř". 

Je pravděpodobné, že obě sloučeniny (berl ínská a Turnbullova modř) jsou totožné. 
Mezi důležité koord inační sloučeniny Fe II patří hemoglobin. 

ŽELEZANY: 
sl oučeniny železa ve vyšším ox. čísle než I I I  se vyskytují zřídka; nejvíce prozkoumané j sou železany M1JFeO" vznikají  oxidací Fe10) dusičnanem 
draselným v tavenině s hydrox.idem draselným. fe10] + 3KNO) + 4KOH - 2K2FeO, + 3KN01 + 2H,O 
Maj í silné oxidační vlastnosti, jsou stálé jen v silně alkalických roztocích. 

I 
Namodralý, tvrdý kov, pomalu reaguje se zředěnými kyselinami. Málo reaktivní, nereaguje přímo s vodíkem; s kyslíkem 
se slučuje až při zahřátí (CoO ). Užívá se na výrobu tvrdých slitin, barvení skla a keramiky: 

ve sloučeninách převážně Co II,  v komplexech Co 11/  ( SLOUČ�t�'INY ) Bezvodé Co II  soli jsou modré, hydratované jsou růžové. 

CoO : šedozelený prášek, vzniká tepelným rozkladem coc03 . Barví sklo modře. 

CoCIz '6HzO : růžová krystalická látka 

co(N03)! '6HzO : kobaltnatá soluce 

Důležité koordinační sloučeniny: [Co(NHJ)6lCIJ ' Na3[Co(N03)61 (hexanitrokobaltitan sodný, tzv. Fisherova sůl), vitamin Bl 2 

bílý kov, vysoká tepelná a elektrická vodivost, reaguje se zředěnými kyselinami. HN03 nikl pasivuje. V kompaktním stavu 

je odol ný vůči vzduchu a vodě, proto se užívá ke galvan ickému pokovování.  Užívá se k výrobě slitin. 
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SLOUČENINY ve sloučeninách p řevážn ě Ní I I 

NiO : ze lený, barví sk lo  a keramiku, vzniká tepelným rozkladem NiC03 

podobně j ako Co I I  lze z vodných roztoků Ni I I  vysrážet přidáním a lkal ických hydroxidů Ni(OHh 

N i  2- + 20H - � Ni(OH), ze l ený Co 2· + 20H - � CO(OH)2 modrý 

Oba hyd roxidy se v nadbytku amoniaku rozpouštějí O vznik [Co(�)612 ' ,  [Ni(NHJ611 o 
Bezvodé sol i ni kel naté j s ou žl uté, hydratované jsou ze l ené . 

Cu, Ag, Au 

I 
Značka Elektronová Tepl ota Atomový Z Ar I prvku 

i 29 Cu 63 ,55  
I 
I 47 Ag 1 07,87 

79 Au 1 96,97 

Charakteristika 

konfigurace 

[Ar] 3 d 104s 1  

[K r] 4d 1 05 s 1  

[Xe] 4ť45d 1 °55  1 

tán í ° C  

1 083 

96 1 

1 064 

varu °c poloměr/nm 

25 70 0, 1 2 8  

2 1 5 5 0 , 1 44 

2808 0, 1 26 

Ox. čís lo  

f ,  I I  

I 

I r ,  I I I  

Prvky skupiny měd i maj í  podo bně j a ko a l kalické kovy v orbita lu n s  jeden elektron. N a  rozdí l o d  n i c h  však (n- l )vrstva 
nemá osmielektronové uspořádání a (n- l )d orbi taly se mohou podí let na vazbách ve sloučeninách. Proto maj í tyto prvky vedle 
ox. čísla I i ox.  č íslo vyšší. Maj í výrazně vyšší teploty tání, větší hustotu, jsou výborné elektrické i tepelné vodiče, jsou 
tažné a kuj n é. Jsou málo reaktivní (ušlechtilé kovy), z kyselin nevytěsňují vodík. 

III 
o měkký, načervenalý kov, pro svou vysokou el. vodivost se používá j ako elektroinstalační materiál. Používá se na 

výrobu slitin : bronz ( Cu + Sn ),  m osaz ( Cu + Zn ), mincovní kovy (Cu + Ag , Cu + Al ) 

[Výskyt] 
Cu20 (kuprit), CuC03 ' CU(OH)2 (malachit-zelen ý) , 2CuCO) ' CU(OH)2 (azurit-mod rý), Cu1S (chalkosin), 
CuFcS2 (chalkopyrit) 

[Vlastnosti) 
nereaguje s vodou, na vzduchu je málo stálá : v suchém prostředí vzniká C�o , ve vlhkém prostředí měděnka cuCO) 'Cu(OHh 

Za červeného žáru reaguj e měď s kyslíkem, na povrchu vzn iká černý CuO , pod ním vrstvička tmavočerveného C�O . 
Nerozpou ští se v HCI a zředěné H,.S04 ' rozpouští se za horka v koncentrované H,.S04 : 
Cu + 2H2S04 � CuS04 + S02 � 2H20 

Rozpouští se: v zředěné HNOJ : 
v koncentrované HNOJ : Cu + 4HNO) - CU(N0l)� + 2N02 + 2HP 

(SLOUČENINY) 

MĚĎNÉ: 
Cu20 : červený prášek, ve vodě nerozpustný, vzniká p ůsobením slabých redukčních činidel (např. ald ehydů) n a  

Feblingův roztok. J e  nej stá1ejší slou čen inou Cu I .  

90 



MĚĎNATÉ: 
CuO : černý prášek, nerozpustný ve vodě, vzn i ká tepe l ným rozkl adem cuCO) . 

CU(0H)2 : světle modrá sraženina , vzniká reakc í : Cu 2 · + 20H - - CU(OH)2 

působen ím NH) vzniká intenzivně modrý komplex :  CU(OH)2 + 4NH) - [Cu(NH) 4 1 (OH)2 

Rozpustné soli měďnaté : 
CuS04 '5H20 (modrá ska l ice) : 

v této sl oučen ině j e  přítomen komplexní kationt [Cu�O)4l 2 .  , který je příčinou cha rakteristického světlemodrého 

zbarvení, pátá molekula  vody j e  vázán a  vod íkovou vazbou k anio ntu SO; - . 
Při pravuj e se reakc í Cu s koncentrovanou H2S04 , popř. reakc í Cu se zředě nou H2S04 za přítomnosti zředěné HN03 : 

3 C u  + 3 H2S04 + 2HN03 + l l H20 - 3CuS04 ' 5 H20 + 2NO 
Je nej běžněj š í  s loučeninou C u  I I , používá se ke galvanickému pokovování a k výrobě přípravků k huben í škůdců (kuprikol) 

Bezvodý CuS04 je  bí lý .  

CuCl2 '2H20 : zel ená krysta l i cká látka, ve vodě se rozpouští na modrý roztok 

CuCI2 : tmavě hnědý 

CU(NOJ)2 -3U20 : modrá krysta l i cká l átka 

Nerozpustné soli měďnaté: 
CuS : černý, vzniká srážen ím Cu 2 · + H2S - CuS + 2H ' 

CuCOJ 'CU(OU)2 : modroze lený, vzniká např. reakcí CuS04 s NazCO) . 

ušlechtilý kov, nej lepší tepelný a elektrický vodič, používá se ke galvanickému postříbřování, výroba zrcadel, 
v elektrotechn ice, výroba mincí, šperkovnictví 

( Výskyt] Ag2S (argentit), často doprováz í rudy Pb, Cu, N i  

( Vlastnosti] 
méně reaktivní než Cu, slučuje se snadno pouze se sírou a H2S za vzniku černého Ag2S (černání  stří brných předmětů) . 
Nerozpouští se v neox iduj íc ích kyse l i nách a zředěné H2S04 , Reaguj e ve l m i  pomalu s koncentrovanou H2S04 : 

2 Ag + 2H2S04 -- Ag2S04 + S02 + 2HP 

Rozpouští se v HN03 : 3 Ag + 4HNO) - 3AgN03 + NO + 2HP 
Rozpouští se též v roztocích kyanidů za přítomnosti kysl íku . 

(SLOUČENINY) 
Agp : hnědá, ve vodě nerozpustná sraženi na, vzn iká rea k c í :  2Ag ' + 20H - - Agp + HP 
Rozpustné soli stříbrné: AgNO) , AgF , AgCl04 , částečně Ag2S04 

AgNOJ : nejdůležitější sloučenina stříbra, používá se k přípravě dal ších s loučen i n stříbra. V l ékařství se užívá pod názvem 
"lapis". 

Nerozpustné soli stříbrné: 
AgCI bílý rozpustný v NH) C> vznik [Ag(NH)hl ' 
AgBr 

AgI 

AgCN 

nažloutlý 

žlutý 

bílý 

rozpustný v NH) C> vznik [Ag(NH) 2l ' 
nerozpustný v NH3 

Ag2Cr04 

Ag2S 

Ag2COJ 
AgJP04 

červenohnědý 

černý 

nažloutlý 

žlutý 
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AgCl , AgBr , AgI jsou citlivé na světlo, rozkládaj í  se vlivem záření za vyloučení kovového stříbra. Této vlastnosti se 

využívá při fotografování .  

Podstata fotografického procesu: 
C itlivá fotografická vrstva - krystalky AgBr rozptýlené v želatině.  Na povrchu krystalků jsou povrchy krystalové struktury. V těchto místech se může 
zachytit elektron uvolněný při ozáření (expozici )  z Br - : Br  - - e - + Br. Zachycený elektron způsobí redukci Ag ' + l e  - � Ag . Atomy Ag jsou 
krystalizačními centry, ko lem nichž se sh l ukuj í  dalš í  atomy Ag při chemické redukci tzv. vyv o l ávání (užívá se vývoj ek -- např.  hydrochinon). 
Neozářené krystalky neobsahují  atomy stříbra a s vývoj kou nereagují .  Nadbytečný AgBr se odstraňuje procesem "ustalováni" - rozpouští se ve 

vodném roztoku N�S203 ' vzniká [Ag(S203hlJ - - výsledkem je  negativ (osvětlená místa zčernala vyredukovaným stříbrem, neosvětlená místa jsou 
bezbarvá. Překopírováním negativu se získá pozitiv) 

o měkký, žlutý, ušlechtilý kov, nereaguje ani s kys líkem ani se sírou; odo lné vůči kyselinám i lou hům. Rozpouští se 
v lu čavce královské a v roztocích kyanidů za přítomnosti kyslfku . Užívá se ke zdokonalování šperků, ozdobných 
předmětů, ve zdravotn ictví ,  z důvodů měkkosti se zlato používá ve sl i tině se stří brem. 
Ryzost se určuje  v karátech; č i sté zlato - 24 karátové; 14 karátové zlato (z 24 d í l ů  s l i t iny j e  14 d í l ů  zlata) obsahuj ící  
585 dí lů zlata z 1 000 d í lů ;  dnes se užívá též z la to dev í t i karátové. 

ijVýskyt) 
v přírodě se nachází většinou v ryzí formě zarost lé  v horni nách. Rozpadem horn in  se dostávalo do písků řek 

Izolace zlata z hornin : 
a) amalgamace - zl ato se rozpouští  v Hg za vzn iku amalgamu, z kterého se zlato získá oddesti lován ím Hg. 

b) kyanidový způsob - účinkem roztoku KCN za přístupu vzduchu : 4Au + 8KCN + 02 + 2HzO ---+ 4K [Au(CN)21 + 4KOH 

Reakcí se zinkem dochází k vyloučení Au : 2[Au(CN)2r + Zn ---+ [Zn(CN)412 - + 2Au 

[SLOUČENINY) 

ZLATNÉ: Au I nemaj í větší význam 

ZLATITÉ: na rozd í l od Cu a Ag j sou zl atité sloučeniny nejstálejší  

AuCI3 : vzniká rozpouštěním zlata v lučavce královské, popř. půso ben ím ch lo ru  na Au . S l ouží  k přípravě Cass iova 
purpuru (jem ně rozptýlené koloidní  zl ato v kysel ině  cín ič i té) ,  kterým se barví sklo rubínově červeně. 

HAuCI. : 

Probíhaj í tyto reakce : 2AuC I )  + 3 SnCl2 ---+ 2Au + 3 SnC I4 
vzni klý SnCl. ve vodě hydro lyzuj e :  S nCI. + 3 Hp - HcSnO) - 4HCI 

vzniká reakc í :  AuCI) + HC I - HAuC l. 

poměrně stá l á  látka, od n í  známy krysta lové sol i  Na [AuCI.l '2HP , K [AuC IJ ' 2Hp 

Komplexní slou čeniny : [Au(NO) 4] - , [Au(SCN).l - ,  [AuF4r ,  [Au(CN),(SCN)2r 

Značka Z Ar prvku 

3 0  Zn 65,3 8 

48 Cd 1 1 2,4 1 

8 0  H g  200,59 

92 

Zn, Cd, Hg 

Elektronová 
konfigurace 

[Ar] 3 d  1 04s2 

[Kr] 4d 1 05 s2 

[Xe 1 4ť45d 1 °652 

Teplota 

tání °C varu ° C  

4 1 9,5 9 07 

3 20,8 765 

-3 8,9 3 5 7  

Atomový Ox. čís lo 
poloměr/nm 

0 , 1 3 8  I I I  

0, 1 5 4 I I I  

0 , 1 57  1 ,  II 



I r------------... 
( Charakteristika) 
! zcela zaplněné orbitaly (n-l)d, na rozdíl  od prvků skupiny mědi se elektrony (n- l )d orbitalll nepodí lej í na vytváření II chemi ckých vazeb. Vyskytují se pouze v ox. čísle II, rtut' tvoří též kationt Hg;' . Větší náboj j ádra v atomech prvků Zn 

působí na elektronový obal O atomové poloměry jsou menší než u prvků ILA skupiny, vyšší ionizační energie, kovy jsou 

I
méně reaktivní. 

{Výskyt) ZoS (sfalerit), ZnCOl (smithsonit), HgS - rumělka (cinabarit) 

:0 mají analogické vlastnosti, proto se uvádějí  společně 

I('-V-I-a-s-tn-o-s-t---i) stříbrolesklé, neušlechtilé kovy, vytvářej í podobné typy j ednoduchých i koord inačních sl oučenin 

I (---�-
ea

-
kc

--"
e J 

na vzduchu shoří na ZnO , CdO 
reagují přímo s halogeny, sírou i dalšími ne kovy 
reagují s kyselinami, vytěsňují H2 z kyse l i n Zn + 2HCI -+ ZnClz . Hz 

' zinek reaguje též s hydroxidy (je amfoterní) Zn + 2NaOH t 2HzO --+ Na.z[Zn(OH)41 + Hz 
Zinek reaguje s HNo) : 4Zn + I OHNO] � 4Zn(NO) 2 + NH4NO) + 3Hp 

(Užití] Galvanické pokovování (např. pozinkovaný p lech) , výroba slitin, redukční činidlo 

Sloučeniny zinečnaté: 
Zoo : vzniká hořením, popř. tepelným rozkladem ZnCO) . 

Bí lý, ve vodě nerozpustný prášek, používá se jako pigment zinková běloba. Má amfoterní povahu: 
ZnO + 2H ' -- Zn 

2
. + H20 Zn + 20H - + �O -- [Zn(OH)4f-

Zn(OH)2 : bílá sraženina, amfoterní, rozpouští se v kyse l inách i louzíc h. 

V koncentrovaném amoniaku se rozpouští za vzniku [Zn(NH])412 • 

Rozpustné zinečnaté soli (jsou jedovaté) : 
ZnClz '2H20: bezbarvá, hygroskopická, krysta lická látka; vzniká rozpouštěním Zn , ZnO , Zn(OH)z nebo ZnC03 V HCl 

Bezvodý ZnClz vzniká přímou chlorací zinku: Zn + Cl2 -- ZnCl2 

ZnS04 '7Hp: bílá skal ice, připravuje se rozpouštěním Zn nebo ZnO v H2S04 

Zn(N03)z: bílá, krystal ická látka, vzniká rozpouštěním Zn v HN03 • Dal ší rozpustné zi nečnaté sol i :  ZnBr2 , ZnIz 

�( Sloučeniny zinečnaté] 
ZnS: b í lý prášek, rozpustný v s i l ných kysel inách, součást bíl ého pigmentu l i poton (ZnS + BaS04 ) 

ZnZSi04: výroba tel evi zních obrazovek 

ZnC03: bílá látka, vzniká srážením Zn 2 '  + HCO; � ZnC03 + COz + Hp . Užívá se v l ékařství k přípravě mastí 

( Sloučeniny kademnaté) 
CdO: nerozpustný hnědý prášek, vzn i ká např. spalováním kadmia 

Cd(OH)z : bí lá sraženina, vzn iká reakcí Cd 
2
. + 20H · � Cd(OH)2 ' reaguje s kyselinami za vzniku kademnatých sol í , 

s hydroxidy na rozdíl od Zn(OH)2 nereaguj e  
3CdS04 'SHp: bí lá  krystal i cká látka, nejběžnější  sloučenina kadmia, CdS04 - součást normal izovaného Westonova čl ánku 

CdS: žlutý prášek, rozpustný ve vodě, užívá se j ako pigment kadmiová žluť 

Zn a zejména Cd tvoří koordinační sloučen iny, např. s ha logenidy (s výj imkou fluoridů) tvoří komplexy MZ1[ZnX4l , Mzl[CdX41 . 
Komp lexy kadmi a  jsou stab i l něj ší .  
Praktický význam maj í  též organokovové sloučeniny Zn a Cd . 
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III 
Za normální teploty lesklá ka palina Gediný kapalný kov za těchto podmínek), velmi těkavá, ušlechtilý kov. 
Páry rtuti jsou jedovaté : příznaky otravy rtutí : sl inění,  červenán í dásní, uvo lňování zubů, nervové poruchy. 
V Beketovově řadě napětí je um ístěna vpravo od vodíku ( Eo přibl ižně +O,8V) 

Reaguj e pouze s oxiduj ícími kyselinami, za varu s H2S04 a HNOJ ' 

Koncentrovaná �SO� : 
HN0l ' zředěná : 

koncentrovaná:  

Hg + 2H2S04 - HgS04 + S02 + 2HP 

6Hg ... 8HNO) ---- 3 HglNOJ)2 ... 2NO + 4H20 

Hg + 4HNO) - Hg(N0J)z + 2N02 ... 2HP 

S některými kovy tvoří slitiny zvané amalgámy (Na, Ag, Au, Cu, Zn, Cd), vůbec se nes lévá s Fe, Co, Ni .  Amalgámy 
zauj ímaj í  mezi s l it inam i zvláštní postavení : např. amalgámy užívané k p lombován í zubů j sou při tep l otě bl ízké bodu varu 
vody měkké (dají  se hníst), při teplotě l idského tě la tvrdnou . 

[Užití] 
náplně tep loměrů ,  manometrů ;  příprava amalgámů (stomato logie ,  amalgámový způsob výroby N aOH ) .  
Páry r t u  t i  jedovaté :  nejvhodnějš í  metoda l ikvidace Hg (např. při rozb it i  teploměru) posy pán í Zn prachem nebo častěj i  

síro u ;  vzni kne ama lgám (popř. HgS) ,  který se snadno mechanicky odstraní .  

( SLOUČENINY) 

HglNOJl : 

HglCI2 (kal omel ) :  

rtuťnaté Hg I I : 

d imerní,  oba ionty jsou spoj eny kovalentní vazbou, vzni kaj í  redukc í  rtuťnatých so l í  a naopak se snadno 

na rtuťnaté so l i  ox iduj í .  
vzniká rozpouštěním H g  ve zředěné asi  2 5 %  HNO) 

bílý nerozpustný ve vodě, vzni ká srážením rtuťných so l í c h l or idy :  HS22 '  + 2C\ -, � HgP2 ' popř. 

zahříváním směsi rtuti a chloridu rtuťnatého : Hg • HgC\2 � HgP2 

I 
HgO : červený nebo žlutý , zá l eží na způso bu přípravy : červený vzniká reakc í :  Hg(N0J)2 + Hg ---.. 2HgO + 2N02 

žlutý vzn i ká reakc í :  HgC I 2  + 20H - -.. HgO + 2CI ... HP 
HgCI2 (sub l imát) : PRUDCE JEDOV ATÝ! ! ! , vzn i ká zahříváním směs i  NaCI a HgS04 : HgS04 + 2NaC I --" HgC I2 + N�S04 
HgS : připravuj e se přímou syntézou, popř. srážením Hg 

II ... S - l l  - HgS 
Hg I I  ochotně tvoří  komplexy s koord i načn ím čís lem 2 a 4, např. [Hg(CNl.] 2 -
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� VÝPOČTY V OBORU CHEMIE I 

Roztok = homogenní směs dvou nebo více látek 
Složky roztoku: rozpouštědlo a rozpuštěná látka 
Rozpouštědlo: látka, která je v soustavě v nadbytku. 
Pozn. :  ve vodných roztocích - rozpouštědlem vždy voda; v roztocích vzni klých smísením látky pevné s kapalnou nebo 

plynné s kapalnou - rozpouštědlem je kapa l ina 

Dělení roztoků: 

1) podle vlastností rozpouštěné látky 
a) roztoky neelektrolytů - vzni kaj í  rozpouštěním látek, jej ichž mol ekuly j sou nepolárn í. Do roztoku přecházej í  ve 

formě molekul .  Vzniklé roztoky nevedou elektrický proud. 
b) roztoky elektrolytů - vznikaj í rozpouštěním iontových sloučenin v polárních rozpouštědlech. Vzniklý roztok 

obsahuje pohybl ivé, e lektricky nabité ionty - vede elektrický proud 
2) podle skupenství 

a) roztoky pevné (slitiny kovů) 
b) roztoky kapalné (tuhá látka rozpuštěná v kapal ině, roztok dvou kapa lin, plyn rozpuštěný v kapal ině) 
c) roztoky plynné (vzduch, . . .  ) 

Roztok nasycený - za daných podmínek se v něm nerozpustí v íce rozpouštěné látky 

Roztok nenasycený - za daných podmínek se v něm rozpustí ještě další množství rozpouštěné látky 

Rozpustnost látky v daném rozpouštědle j e  dána hmotností (látkovým množstvím) látky, která se za daných podmínek 

(teploty, tlaku) rozpustí v určitém hmotnostním nebo objemovém množstvÍ rozpouštědla za vzniku nasyceného roztoku. 

Vyjadřování složení roztoků 

1 .  Hmotnostní zlomek látky B, WB je definován jako podn hmotnosti Illo rozpuštěné látky B a hmotnosti m r  roztoku 

mr - hmotnost rozpouštědla 

Vynásobením hmotnostního zlomku WB stem získáme hmotnostní procento látky B 
Hmotnostní procento látky B = Wb . \  00 

2. Objemový zlomek látky B, (jlB je definován jako podíl objemu VB rozpuštěné látky B a objemu V r roztoku . 

V R - objem rozpouštěd la 

Vynásobením objemového zlomku (jls stem získáme objemové procento látky B 

Objemové procento látky B = (jls ' \ O O  

3. Molární zlomek látky B, xB je definován jako podn látkového množství Do rozpuštěné látky B a látkového množství 
všech složek roztoku 

Do Součet molárních zlomků všech složek roztoku se musí rovnat jedné: L XB = 1 
x = --

o L "I Vynásobením molárního zlomku XB stem získáme mol ové procento l átky B = Xs \ 00 
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4. Látková koncentrace CBlátky B j e  definována jako podíl látkového množství � látky B rozpuštěné v roztoku o 

obj emu V. RB C = ­
B V 

Jednotkou látkové koncentrace j e  mol ' m"3 . 
V chemi i  se používá j ednotka mol " dm"3, jej ímž symbolem je  M 
1 M = 1 03mol  . m"3 . Pro koncentraci udanou v mol ' dm"3 se užívá název molarita. 

5. Hmotnostní koncentrace látky B, gsj e definováno jako podíl hmotnosti mB rozpuštěné látky B a objemu V roztoku. 
m B  Q = ­

B V Jednotkou hmotno stní koncentrace j e  kg ' m·J , častěj i  se používá g . dm-3 nebo mg . cm·3 

Př. 1/1 :  Vypočítejte hmotnostní zlomek a hmotnostn í procento síranu železnatého v heptahydrátu síranu železnatého 
mFeSO, 

wFeSO, = m 
FeSO, ·7 H20 

Za zák lad výpočtu si zvol íme hmotnost j ednoho molu FeS04 ' 7 H,0 , který obsahuj e  1 mol FeS04 , pak 

1 5 1 ,90 g ' mol " I  

278,0 1 g mo! " I  
[) wFcSO, = 0,5 5  

Z tabulek: MFeso, = 1 5 1 ,90 g 'mol " 1  MFCSO, 7 H,o = 278,0 1 g · m o l  - I 

hmotnostn í proce nto = wFeSO, 1 00 
hmotnostn í procento = 0 , 5 5  · 1 00 = 5 5 %  

Hmotnostní zl o mek FeS04 v FeS 04 ' 5 H20 j e  0 ,5 5 .  

Hmotnostn í procento FeS04 v FeS04 ' 5 Hp je  55% 

Př. 1/2 : Vypočítejte hmotnost 15% roztoku síranu draselného, který připravíme rozpuštěním 20g KzS04 ' 
wK,so, = 0, 1 5 

m, = ? mK,so. m = --" ­, 
20 

m, = 0, 1 5 g 

Rozpuštěn ím 20g '<2 S 04 získáme 1 3 3 , 33g  1 5% roztoku . 

[) m, = 1 3 3 , 3 3 g 

Př. 113 :  Kolik gramů NaOH musíme navážit pro přípravu 350g 10% vodného roztoku NaO" ? 

WN,OH = 0, 1 
m,N,OH = 3 5 0 g  [) mN,OH = WNaOH · m r N•OH [) mNaOH = 0, 1 · 3 5 0 g [) mNaOH = 3 5 g  

Pro přípravu 3 50g 1 0% vod ného roztoku NaOH musíme navážit 35  g NaO H . 

Př. 2/1 :  Při teplotě 25 °C a tlaku 101,5 kPa jsme smísi li 1 0,0 dm3 Ne a 18,5 dm3 H2 • Vypočítejte o bjemový zlomek a 

obj emová procenta H2 a Ne V plynné směsi. 

Vsměsi = VNe + VH, [) V,mč'i = ( 1 0 ,0 + 1 8 , 5 ) d m 3 [) VsmČ5i = 28,5 dm 3 

YNe [) <PNe Vsměsl <PNe 

VH [) (j) = __ 1 <PH) = 
Hl Vsmasi 

1 0 dm J  [) 
28 ,5 dm 3 

1 8 , 5 dm 3 [) 
2 8,S dm 3 

<PNe = 0, 3 5 

tflH1 = 0 , 6 5  

- 3 5% 

- 65% 

Obj emový zlomek Ne v p lynné směs i j e 0 ,3 5 - což j e  3 5%. Obj emový zl omek Hl v plynné směsi je 0 ,65 - což j e  
65%.  

Př. 2/2: Alko holický nápoj obsahuje 40,0 objemových % ethanolu. Vypočítejte obj em čistého ethanolu a vody 
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v 600 cm3 tohoto nápoje. y «hanolu 
(j)cthanolu = 0,4 (j)etřlanolu = -y-, 
Vethanolu = ? y roztoku = 600 cm 3 



o VH O = (600 - 240) cm J 2 

Nápoj obsahuje 240 cm3 čistého ethanolu a 360 crrr H20 . 

Př. 4/1 : Jaká je molarita roztoku, který obsahuje 4,24 g NaZC03 v 200 cm3 roztoku? 

MN' CO = 1 05,99 g ' mol - 1  2 ) 

a) výpočet látkového množství NazC03 : n = 4,24g 
Na,COJ 

10 5,99g 'mol - I 

b) výpočet molarity: c = 

Roztok je 0,2 molární. 

O,04mol 
0,2dm J 

c = O,2mol 'dm -3 

Př. 4/2: Kolik gramů dihydrátu uhličitanu sodného musíme navážit pro přípravu 500 cm3 roztoku o koncentraci 
O,S mol 'dm -3 ? 
a) Zapíšeme základní vzorce: n c = -

V 
m n = -
M 

b) Zapíšeme veličiny udané v textu : vroZloku = 0,5 dm 3 c = O,5 mol 'dm -J 

Z tabulek MNa,cO, 2 H,o = l 42,02 g ' mol · 1  

c) Vypočítáme látkové množství NazC03 · 2  HzO : n c = -
V 

n = c ' V O n = 0,5 mol ' d m  -J -O,5 dm 3 O n = 0,25 mol 

d) Vypočítáme hmotnost NazCOJ ' 2 Hp :  m = n ·M O m = 0,25 mol ' 1 42,02 g 'mol - I  O m = 3 5 , 5 1 g  

Pro přípravu 500 g roztoku NazCOJ o koncentraci 0,5 mol 'dm-J musíme navážit 35,5 1 g NazCOJ ·2 HzO . 

Př. Sll :  Roztok v injekční stříkačce o objemu 10,00 cm3 obsahoval 50,0 mg aktivní látky. Vypočítejte hmotnostní 
koncentraci aktivní látky v roztoku v mg ·cm-J• 

_ maktivnJ látky QaktivnJ látky - V 
O QakuvnJ látky = 5 mg 'cm -3 

Hmotnostní koncentrace aktivní látky v roztoku je 5 mg ·cm-3 . 

. Látkové bilance v roztocích - příprava, úprava složení a směšování roztoků 

O v soustavách látek můžeme bilancovat počet částic, jej ich hmotnost, atd. Hmotnostní bilance - aplikace zákona zachování 
hmotnosti na uzavřené soustavy. 

O pro snadnější orientaci v konkrétních problémech děje  (rozpouštění, směšování, . . .  ) znázorňuj eme pomocí schémat. 

Př. : Ředění koncentrované H2S04 znázorníme schématem: 

H,SO, k�n�' __ -=2,--_�:IL ____ 
'>,"""',--�1-----"-

3
--� výsledný roztok H,SO, 

� kádinka 
Postup pro použití bi lančních schémat: 
1 .  Zakreslíme soustavu (kádinku) 3 .  Na pravou stranu zapíšeme látky, které jsou v soustavě po skončení děje 

2 .  Na levou stranu zapíšeme výchozí 
látky 

2 ------oj 

4 .  

1 

[j : 
i + I 

2 i + 2 
j 

Označíme hmotnostni látek m p rrl:2, . . .  , mj a přiřadíme J im hodnoty 

vyplývající ze zadání ú lohy nebo hodnoty, které můžeme vypočítat 

:o::: ! : 
i +  1 

i + 2  
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5 .  Zapíšeme odpovídaj ící hmotnostní zlomky 

m 

2 .=1..------->1 
'Y, 
w, 

n + 1 

n + 2  

I. Příprava roztoku z bezvodé látky a vody 

B i lanční schéma : 

bezvodá látka ..::m.:L' ---,------+, I w , - I 

voda lIb� __ ---+. 2 w, = O 

w, roztok m 

Ze zákona o zachování hmotnosti vyplývá:  

Tuto rovnici j e  možné napsat pro každou látku . 

(W l = I ;  w2 = O l l )  

Př. : Kolik g NaOH a kolik g �O použijeme k přípravě 500 g 20% roztoku NaOH ? 
Řešení 1 :  Řešení 2 :  

NaOH m = ? 
W , = j Vyj deme z definice hmotnostn ího zlomku 

mj = 500 g 
w, = 0,2 

Hp 
m, = ?  
w, = O 

20 % 0 NaOH 

mronoku 

mNaOH = wNaOH ' m roZloku I:;> mN•OH = 0,2 . 500 g '> mN•OH = 1 00 g 
m l + m2 = 5 00 g  

m l = m) 'W) 
m l  = 5 0 0  ' 0,2 g '> m l = 1 00 , O g  

ll1:! = 5 0 0  g - 1 00 g  '> m2 = 400 g 

K přípravě 500 g 20% roztoku NaOH použijeme 1 00 g NaOH a 400 g H20 . 

Př.: Jaká je procentová koncentrace roztoku vzniklého rozpuštěním 30 g NaOH ve 1 50 g H20 ? 

Řešení 1 :  

NaOH 

H,O 

m l  

m l  

w3 

m = 30 
w, - l 

m, =  1 50 g 
w, - O  

+ ll1:!  = m) 

= m3w3 
m l - -

m3 

I:;> 

'> 

m3 = 3 0 g  

= 3 0 g  w3 1 80 g  

m, = m, . m, 
w, - ? 

+ 1 5 0 g  I:;> 

roztok NaOH 

m3 = 1 80 g  

'> w3 = 0, 1 67 - 1 6 ,7% 

Řešení 2: 

Vyj deme z definice hmotnostního zlomku 

3 0 g  
1 50 g  + 30 g 

WNaOH = 0, 1 6 7  - 1 6 ,7% 

Rozpuštěním 3 0  g NaOH se 1 50 g HP získáme 1 6 ,7% roztok NaOH . 

II. Příprava roztoků z krystalhydrátů a vody 

B i l anční schéma: krystalhydrát _m_, _____ -+1,---
(CuSO, . 5 H,O) M Cu SO w j = .. 

M Cu SO, . 5 H20 

H,O m_,'----::---___ ---->I w, = O 

B i l anční rovnice:  m l  + m2 = ml 
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Př.: Kolik g Na.zC03 ' lOHzO a kolik g �O použijeme k přípravě 1 dm3 10% roztoku uhličitanu sodného, jehož 

Q = 1 , 124 g -cm-3? 
m = ?  

Na, CO, . 10H,O --'...' -' ------>1 
w _ M (Na, CO,) 

, - M (Na, CO, . 10H,o) 

m, = ? 
H,O 

w, = O 

m,= !;! .  V I---'c........:::'---_� roztok Na, CO, 
w,= 0 , 1  

1 1 24 g 

Vypočítáme wI : MNa,coJ = I OS,99 g 'mo l - l  MNa,CO I OH O = 286, 1 4 g 'mol - 1 r'o. = 
l 05,99 g 

'-" wI ) 2 

Dosadíme do (B) :  ml '0,3704 = 1 124g" 0 , 1  O m l  = 303,45 g 

m2 = mj - m l O m2 = 1 1 24 g  - 303,4S g O m2 = 820,55g 

286, 1 4 g  

K přípravě 1 dm) 1 0% roztoku NaFO) použijeme 303 ,45 g N�COJ ' l O H20 a 820 ,55  g H20 . 

o w I = 0,3704 

( Směšování roztoků) 
Bi lanční rovnice pro mísení 3 roztoků m] + m} + m) = m4 -

1 .  roztok 
m 
w, 

m]wI + m2w2 + m)w) = m4w4 

2. roztok 
m m, 
w, w, 

3. roztok m 

I-'-'-"---� výsledný roztok 
Obdobně pro látkovou koncentraci (molaritu) platí: 

VI + v2 + vJ = v4 
w, V L CI + VZC2 + V)C) = V4C4 

Př.: Jaká bude procentová koncentrace roztoku, který vznikl smícháním 250 cuf 10% roztoku (Q = 1,09' g -Cni3), 
200 g 20% roztoku a 300 cml 30% roztoku o hustotě Q = 1,30 g -cm-3 • 

l .  roztok 

2. roztok 

3. roztok 

m = 1 ,09 . 250 
w , - O, I 

m = 200 
w, - 0,2 

m,= 1 ,30 . 300 
wJ- 0,3 

r-

lm. r="------+ výsledný roztok 
w, 

m4 = 272,S g + 200 g + 390g O m4 = 862,S g 

272,5 g ' 0, 1  + 200 g '0,2 + 390g '0,3 = 862,S g w4 O 
w4 = 0,2 1 3 6 - 2 1 ,36% 

Smísením vznikne 862,5 g 21 ,36% roztoku. 

Př.: Smísili jsme 2 roztoky, z nichž každý obsaboval současně KCI a NaCI . Hmotnost 1 .  roztoku byla 80 g, 
obsahoval 15% NaCl a 8% KCI . Hmotnost 2. roztoku byla 120 g, obsahoval 20% NaCl a 10% KCI . Vypočítejte 
složení výsledného roztoku_ 

1 .  roztok 
Kel 

NaCI 

2. roztok 
KCl 

NaCI 

m,= 80 g 
w', = 0,08 
w", = 0, 1 5  

m, = 120 g 
w', = O, 1  
w", = 0,2 

m l + mz = m) O m) = (80 

m - ?  , - . 

w',= ? (Kel) 
výsledný roztok 

w",= ? (NaCl) 

� 1 20)g O mj = 200 g 

Pro KCI : 
m]w] '  + m2w2' = m)w)' 

80 g '0,08 + l 2 0 g  '0 , 1  = 200 g ·w)' O w) = 0,092 - 9,2% 

Pro NaCI : 

80g '0, 1 5  + 1 20 g  '0,2 = 200 g ·w)" O w)" = 0, 1 8  - 1 8% 

Výsledný roztok bude obsahovat 9,2% KCI a 1 8% NaCl . 
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[Přepočet koncentrací) 
Př.: Jaká je molární koncentrace 98% roztoku H2S04 , jehož hustota je Q = 1 ,836 1 g 'cm-3 = 1 836,1 g -dm-3 

1 )  Zapíšeme vzorce: 
C = � 

V 
mH,so, n = --
MH,so, 

mH,so, 
wH,so, = ---;;;-­, 
fl\ = hmotnost 8% roztoku H2S04 

2) Dosazujeme: 
m, = Vo - g (hmotnost roztoku 98% H2S04 o objemu Vo ) Vo = V 

C = � 
V 

WH,S04 - g -vo 

MH,so, -v 

W - (1  
Dosadíme: H,S04 = 0,98 - 1 836, 1  

mol/dm 3 = 18,36moh lm -) 
MH,so, 98 

98% roztok H2S04 má molární (látkovou) koncentraci 1 8,36 mol -dm-3 • 

Př.: Jaká j e  procentová koncentrace H2S04 , jejíž molární (látková) koncentrace je c = 18,36 mol 'dm-3 a hustota 

Q = 1,836 1 g 'cm-3 = 1 836,1 g 'dm-3, 

Vo - objem x% roztoku I-i:?S04 

V - objem roztoku H2S04 o molární koncentraci c = 1 8,36 g -cm-3 . 
Zvolíme: Vo = V = 1 dm3 

Dosadíme: 

c = � 
V 

mH,so, n = --
MH,so, 

c O M 
W = _---'H,:....S0...c, = 1 8,36 -98 = ° 98 _ 98% 

g 1 836, 1 
' 

W = 

mH,so, 
= 

mH,so, 

m, g -vo 

Roztok o molární (látkové) koncentraci c = 1 8,36 mol dm-3 je 1 8%-ní_ 

Př.: Kolik cm3 8% roztoku octa (CH3COOH) Q = 1 ,0097 g -cm-3 je potřeba k přípravě 100 cm CHJCOOH o látkové 

(molární) koncentraci c = 0,1 mol -dm-3? 

Řešení 1 Řešení 2 

CHJCOOH Zkrácený výpočet pomocí vzorců: 
n = c -y c:> n = O, I mol -dm -) -0 , 1  dm ) c:> n = 0,01 mol CH)COOH V . . .  objem 0, J M CH)COOH 

Látkové množství 0,0 I mol CH)COOH má hmotnost 
m = n -MCH,cOOH c:> m = 0,0 1 mol - 60g -mol -1 c:> m = 0,6gCH)COOH 

0,6 g CH)COOH je obsaženo v m, (g) 8% roztoku CH)COOH 

m, 

c:> 
m = 0,6 g c:> m, = 7,5 g 

, 0,08 

Vl ' "  objem 8% roztoku CH)COOH 
n c = -
V 
mCHFOOH n = --'---
McH,cOOH 

m, = g -V l 
mCH)COOH 

w = ----"----
w -m, w -Yl - g 

MCH)cOOH - v 

7,5 g 8% roztoku CHJCOOH má objem 

y m V = __ 7 ,,-5-,,,-g 
__ 

1 ,0097 g -cm -) 
Y = 7,43 cm 3 

0, 1  mol -dm -) - 60g - mol - I  -0 , 1 dm ) 

0,08 - 1 ,0097 g -cm -) 

g Vl = 7,43 cm ) 

K přípravě 1 00 cm3 CH)COOH o molární (látkové) koncentraci 0 , 1  mol -dm3 je třeba 7,43 crri' 8% roztoku octa_ 
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1 .  Jaká je  procentová koncentrace roztoku, který vzn ikl rozpuštěním 525 g soli v 2,5 kg rozpouštědl a? [17,36%) 

2. Vypočítejte 
a) v kol ika g 6% roztoku NaCl je obsaženo 1 2  g NaCI [200g] 

b) v kolika cm) 6% roztoku NaCI je obsaženo 1 2  g NaCl , je- I i  hustota tohoto roztoku Q = 1 ,04 g ·crre [ 192,3 1 cm 3J 

3 .  Vypočítejte koncentraci roztoku, který vznikl rozpuštěním 25 g fenolu ve 1 00 cm) methanolu, jehož hustota je 
0 =  0,792 g ·cm-3. [24%) 

4 .  Kolik g kyse l iny sírové obsahuje 1 ml  44% roztoku této kysel iny? Q = 1 ,3 3 84 g ·cm-3 [O,5889 g) 

5 .  Množství amoniaku odpovídaj ící dvanáctinásobku jeho molární hmotnosti bylo rozpuštěno ve  vodě za vzniku 1 2 50 g 
roztoku. Vypočítejte koncentraci tohoto roztoku v procentech. [ 16,35%) 

6. Jaká je  procentová koncentrace roztoku, který obsahuje: 
a) 3 0  g NaCI ve 1 2 0 g vody [20%) 
b) 70 g KNOJ ve 1 3 0 g vody [35%) 

c) 20 g KCI v 80 g vody [20%J 
d) 1 54 g KNOJ v 2646 g vody [5,5 %J 

7. Kolik g NaOH je zapotřebí k přípravě 3 l itrů 1 0% roztoku, jehož hustota je Q = 1 , 1 1 5  g ·cm-3 . [334,5g) 

8 .  Kolik g Na2COJ · 1 ° H 2 0  a kolik cm3 vody použijeme k přípravě 0 , 5  dm3 1 2% roztoku uhličitanu sodného, jehož hustota 

je O = 1 , 1 244 g .  cm-3? [ 1 82,l g N aZCOJ · I 0 HzO; 380,l cm J HzOJ 

9. Kol i k  g cukru je nutné rozpustit v 4,5 I vody, abychom získal i 1 5 % roztok? [794,l g) 

1 0 . V 1 000 g vody se při 20 °C rozpustí 62 1 g FeS04 ·7 HzO . Vypočítejte procentovou koncentraci FeS04 v tomto roztoku. 
[20,93 %J 

l l . Kolik cm3 vody musíme přidat ke 1 80cm J 3 5 %  roztoku KBr o hustotě Q � 1 ,3 1 S g ·cm -\ aby vznikl 20% roztok 
0 =  1 ,  I 579 g ·cm-3. Jaký bude objem vzn iklého roztoku? [ 177,5 cm 3 Hp; 357,7 cm 3J 

1 2 .  Jaká bude procentová koncentrace roztoku, který vznikl smícháním I dm3 1 0% roztoku (Q  = 1 ,09 g ·cm3 ), 2 kg 20% 

roztoku a 2 l i trů 30% roztoku o hustotě Q = 1 ,3 g ·cm-3 . [22,65 %1 

1 3 . Kolik g BaClz ·2 HzO je třeba přidat k 800 g 1 0% roztoku BaCI2 , aby vznikl  30% roztok? [289,6gJ 

1 4 . 1 80 g 23,5% roztoku NaBr bylo odpařením vody zahuštěno na roztok 40%. Vypočítejte hmotnost zahuštěného roztoku 
a objem vody, který byl z původního roztoku odpařen. [ 105,75g; 74,25 cm 3] 

1 5 .  Kolik ml 96% H2S04 (O = 1 , 8355  g ·cm-3) a ko l ik ml vody potřebujeme na přípravu I l itru 20% roztoku H2S04 

(Q = 1 , 1 3 94 g ·cm-3)? [ 129,3 m l 96 % HzS04; 902 m I Hz0] 

1 6 . 1 60 g 40% roztoku HNO] (O = 1 ,2463 g ·cm-3) bylo přidáním 5% roztoku HNOJ (O = 1 ,0256 g ·Ctli3 ) zředěno na 1 5 % 

roztok HNOJ . Vypočítejte, ko l i k  cm3 5% roztoku HNOJ bylo na ředění použito. [390cm 3J 

1 7 . Kolik vody je nutno přidat k 200 ml 68% HNOJ (Q = 1 ,4 g ·cm-3), aby vznikl 1 0% roztok? [l624g) 

1 8. Jaká bude procentová koncentrace roztoku, který vznikl přidáním 50 ml vody ke 1 00 mj 98% H2S04 CQ = 1 ,8 1 5  g ·cmJ )? 
[70,56 % 1  

1 9 . Kol i k  g 5,5% HCI je třeba přidat k 2 5 0  g 36% HCI , aby vznik l  2 5 %  roztok? [ 141 g] 

20. Kolik g vody je  třeba přidat k roztoku, který obsahuje 250 g 65% HNOJ a 90 g 1 5 % HNoJ ' aby vznikl 25% roztok? [364 gJ 

2 1 .  Na jaký objem je nutno zředit 500 ml 20% roztoku NaCI Co = 1 , 1 52 g ·cm-J), aby vznikl 4,5% roztok (O = 1 ,03 g ·Cni) ) . 

[248S,44ml) 

22. V jakém objemu 50% HNOJ (g = 1 ,3 1  g ·cm-J) je obsaženo takové množství HNOJ ' které zneutralizuje 1 00 cri\. 20% 

roztoku NaOH , jehož hustota je Q = 1 ,2 1 9  g ·cm-3? [58,67 ml] 

2 3 .  Na jaký objem musí být zředěno 5 ml 6 %  roztoku K2S04 (Q  = 1 , 0477 g ·cm-3), aby 1 ml vznikl ého roztoku obsahoval 
5,0 mg draslíku? 128,21 ml] 

24. 200 g 14% roztoku NaCI bylo připraveno neutralizací roztoku NaOH plynným HCI . Vypočítejte procentovou koncentraci 
roztoku Na OH před neutralizací a množství HCI v litrech, které bylo na neutral izaci použito. [ 10,5 %; 10,74 dm J HCI) 

2 5 .  Jaká je  molarita roztoku, který obsahuje: 
a) 1 20 g NaOH v 1 000 ml [3mol ·dm -3] 

b) 2 1  g KOH v 500 ml [O,75mol ·dm -3J 

c) 7 1  g NazS04 V 1 0  l itrech [0,05mol ·dm -3] 

d) 2,34 g NaCI v 200 ml [0,2 mol ·dm -3] 
e) 1 26 g HNO) v 500 ml [4 mol -dm -3] 

26. Kolik gramů BaCI2 je  potřeba k přípravě: 
a) 1 l i tru 0,25 M roztoku BaCI2 [52,06g] 

f) l O g NaOH v 250 mi ll m ol · dm -31 
g) 1 0  mg Ca(OH)2 ve 1 00 ml [0,00135mol ·dm -3] 

h) 2, 1 2  g NazCOJ ve 1 00 ml [0,2 mol ·dm -3) 

i) 8, 1 65 g HJP04 v 250 ml  [0,33 mol ·dm -3] 

b) 0,5 l itru 1 M roztoku BaCI2 [ 104,125g] 
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27. Určete molaritu roztoku, který obsahuj e  1 6 , 02 1 g CH30H ve 200 m l  roztoku. [2,S mol 'dm -3) 
28.  V j akém obj emu 0,365 M roztoku FeCl3 j e obsažen 1 g Fe ? [49,07 ml] 

29.  Kolik g CH3COOH obsahuj e  10  mi l O ,  633 M roztoku CH3COOH ? [6,378 g) 

30 .  Vypočítej te mol aritu roztoku , který vznikl sm ícháním 1 litru 1 M roztoku s e  2 l itry 2 M roztoku a s e  4 l i try 0, 1 5  M 
roztoku téže sloučen i ny . [O,8 mol 'dm - J ]  

3 1 .  Kolik ml 1 ,5 M roztoku j e  nutno přidat ke 2 l itrům 0, 1 M roztoku téže látky , abychom získali 0,2 M roztok? [ 1 53,8 ml] 

3 2 .  Vypoč ítej te molaritu roztoku, j ehož 1 00 g obsahuj e  l O g NaC I a j ehož hustota je Q = 1 ,0707 g ·cm-3 . [l ,83 mol ' d m  -J] 

3 3 .  Kol i k  l itrů p lynného amoniaku se uvolní  varem z 0,25 l i tru 2 M vodného roztoku amoniaku? [ 1 1 ,207 litru] 

3 4 .  Ko l i k  ml 0, 1 25 M roztoku KOH l ze připravit z 3 , 5  g KOH ? [499,2 mo1J 

3 5 .  Doplňte koeficienty v nás leduj íc í rovnici  a vypočítej te, kol ik  gramů ASP3 obsahoval roztok, na j ehož titraci bylo 

spotřebováno 1 5 , 8  ml 0,0 1 M roztoku KBr03 • ASP3 + KBr03 + Hel = Asps + HBr + KC I (O,0469 gJ 

3 6 .  2 0 0  ml 2 M roztoku kysel iny by l o  zředěno vodou n a  obj em 0 , 8  litru. Vypočítej te molaritu vzniklého roztoku . 
[O,S mo l ' dm -31 

37 .  Ko l ik  m l  0, 1 25 M roztoku H2S04 je  možno připrav it ředěn ím 25  m l 4 M roztoku této kysel i ny? [800 ml] 

3 8 .  Ko l ik m l  0,25 M roztoku H2S04 je  nutno přidat k l O ml I M roztoku BaCI2 , aby s e  veškeré Ba vysráželo j ako BaSO. ? 

[40 ml) 

3 9 .  Vypoč ítejte molaritu 1 2% roztoku H3P04 (Q = 1 ,0647 g ·cm-3) .  [ 1 ,304 mol ' d m  -3] 

40. Vypočítejte mol aritu 3 6% roztoku HCI (Q = 1 , 1 789 g ·cm-3 ) .  [ l 1,64 mol 'dm -3) 

4 1 .  Jaká j e  molarita 20% HCI (Q = 1 ,2 g ·cm-3 )? [6,58 mol 'dm -31 
42. Jaká je mo l arita :  

a)  5% roztoku HCI (Q = 1 , 1 8 g ·cm-3) ( 1 ,62 mol ' d m  -3] c) 20% �S04 (Q = 1 , 1 4  g ·cm-3) [2,326 mol 'dm - 3 1  
b) 3 6 , 5 %  roztoku HCI (Q = 1 , 1 8  g ·cm-3) [ 1 l,8 mol ' dm -J] 

4 3 . K o l i k  ml 96% roztoku H2S04 (Q = 1 , 8 3 5 5  g 'cm-J) potřebuj eme k přípravě I l itru 0,5  M roztoku této kysel iny? [27,82 mIJ 

44. Kol i k  ml 50% roztoku NaOH (Q = 1 ,5253 g -cm-3 ) je nutné použít na přípravu 0,5 l itru 0,5 M roztoku NaOH ? [13, 1 1 ml] 
4 5 .  Kol ik ml 2% HCI ( Q  = 1 ,00 g ·cm-3) je  zapotřebí k přípravě 2 5 0  ml 0 , 5  M roztoku? [227 ml] 

4 6 .  Vypočítej te procentovou koncentraci 1 ,3 3  M roztoku KzC03 o hustotě Q = 1 , 1 490 g ·cm-3 • [ 16  % J  

4 7 .  1 0  g 34,89% roztoku ZnCI2 by l o  zředěno vodou na objem 2 0 0  ml.  Vypočítej te molaritu vzniklého roztoku.  
[0, 128 mol 'dm -3] 

48.  Určete molaritu roztoku H2S04 , připraveného zředěním 1 2,963 g 96% H2S04 70 ml vody. (Použij te tabulku hustot a 

koncentrac í roztoků �so. ) .  [ 1 ,685 mol 'dm -3 1 
49. Jaká j e  procentová koncentrace a molarita roztoku, který vznikl přidán ím 400 g vody ke 1 0 0 m l  96% H2S04 

(Q = 1 , 84 g ·cm-3) a jehož hustota je Q = 1 ,225 g 'cm') ? [30,25 %; 3,78 mol 'dm -3J 

5 0 .  1 0,0 g N a  O H  bylo zneutraliwváno 5, 1 5% roztokem HCI . Vypočtěte mo l aritu vzniklého roztoku NaCI , je-Ii hustota tohoto 
roztoku Q = 1 ,0 5 5  g ·cm-3 • [ 1 ,4 1 mol 'dm -3) 

S l .  Ko l i k m l  0,05 M roztoku kysel i ny šťavelové (COOH)2 (dvoj sytná kysel ina) zneutral izuj e l O ml I % roztoku KOH 
(Q = 1 ,0 074 g 'cm-3)? [ 1 7,96 ml] 

5 2 .  K o l i k  mI I , [  M roztoku H C I  j e  třeba k neutral izaci 5 0  m l  roztoku, který ve [ 00 m l  o bsahuj e 5 , 0  g N a  OH ? [S6 ,82 ml ]  

5 3 .  N a  neutral izaci 0,225 1 g kysel iny bylo spotřebováno 40,0 ml O, 1 25 M roztoku KOH . Vypočítej te molární hmotnost 
kysel iny víte-li ,  že kyselina je dvoj sytná. [90,04 g 'mol - l ]  

54.  V 0,250 l itru roztoku j e  obsaženo 5,023 g HCIO • .  V j akém poměru j e  nutné smíchat tento roztok s 1 0% roztokem KOH 
(Q = 1 ,0904 g 'cm-3 ), aby vzn i kl neutrální roztok? [9,72 : I ]  

5 5 . Kolik ml 1 0% H2SO. (Q = 1 ,07 g ·cm-3) je zapotřebí k neutral izac i roztoku, který obsahuje  1 6  g NaOH ? [ 183, 18 ml] 

Základem těchto výpočtů j e  správně sestavená chemická rovnice udávaj ící hmotnostní poměry či látkové množství, 
v ni chž spolu j ednotl ivé složky reaguj í .  
Účastní-li s e  reakce plyny, vyplývaj í  z rovnice i poměry objemové ( 1  mo l j akéhokoli plynu zauj ímá za nonnálních podmínek 
objem 22,4 1 4  dm3) .  

Postup výpočtu : 
1 .  Napíšeme chemi ckou rovnici  a dop l n íme stechiometrické koe fi c ienty 
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2. Určíme kl íčovou látku pro stechiometrický v)'počet a vypočítáme jej í  l átkové množství.  K l íčová látka je ta, pro kterou 
můžeme ze zadání úlohy vypočítat látkové množství n .  

3 .  N a  základě znalosti látkového množství klíčové látky pro výpočet a stechiometrických koeficientů vypočítáme látková 
množství kterékoli látky účastnící se reakce. 

4. Na základě znalosti látkového množství produktu vypočítáme hodnotu veličiny, která se ve stechiometrickém výpočtu 

vyžaduje .  

Př. : Kolik g Hg a kolik dm3 Oz vznikne ze 1 08 g HgO ? 

CD 2HgO -- 2Hg + 02 
@ 2 2 I 

0,4986 0,4986 0,2493 

@ kl íčová látka: HgO 
MHgO = 2 1 6,59g -mol - I  
MHg = 200,59g -mo l - I  

Výpočet l átkového množství HgO : 

@ Výpočet hmotnosti Hg vzniklé reakcí :  
m = n -M 
m = 0,4896mo l -200,59g ' mol - I  O m = 98,2 1 g 

Výpočet objemu 02 vzniklého reakcí :  

1 mol 02 . . _ . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 22,4 dm) 

0,2493 mol 02 . . . . . . . . . . . . . . . . . . X 

x = 0,2493 '22,4 dm J 
I 

x = 5,58 dm 3 

n = 
mHgO O n = 1 08g O DHgO = O,4986mol HgO HgO MHgO 2 1 6,59 g -mol - I  Rozkladem 1 08 g HgO vzni kne 98,2 1 g Hg a 

5,58 dm) °2 , 

Př. : Kolik g NaN03 vznikne neutralizací roztoku, který obsahuje 12  g NaOH . Kolik cm3 20% HN03 
(g == 1 , 1 1 5  g -cm-3) je zapotřebí k této neutralizaci? 

CD Zapíšeme rovnic i :  
HNOJ + NaOH -- NaNOj + H2O 

I 1 1 1 
0,3 0,3 0,3 0,3 

@ Výpočet l átkového množství kl íčové látky (NaOH ) 
MN•OH = 40g -mol - I  

n = � . O n = 1 2g O n = 0,3 mol 
M 40g -mol - I 

@ Vy'počet hmotnosti NaNOJ : M = 85 g 'mol - 1  NaNO) 
m = n ·M O m = 0,3 mol ' 85g 'mol - I  O m = 25,5 g 

Výpočet objemu 20% HNOJ potřebné k neutral izaci :  

a) Výpočet hmotnosti HNOJ : 

m = nHNo) ·MHNO, MHNO) = 63 g -mol - I 
m = 0,3 mol ' 63 g 'mol 1 0 m = 1 8,9 g 

b) Výpočet hmotnosti 20% roztoku HNoJ : 
mHNO m

r 
= --) O 

W 
1 8,9 g m = --

r 0,2 

c) Výpočet objemu 20% roztoku HNOJ : 

mr = 94,5 g 

V = m O V = 94,5 g  O V = 84,75 cm 3 
Q 1 , 1 1 5 g ·cm -j 

Neutra l izací vznikne 25,5 g NaNOJ . Na neutralizaci 1 2g NaOH bude třeba 84,75 cm) 20% HNOJ 

Př. : Kolik gramů ZnCI2 a kolik cm3 H2 vznikne reakcí 2 g Zn S HCI ? Kolik cnť 20% HCI (g = 1,1 g ·cm3 ) je k této 

reakci zapotřebí? 
Rovnice:  
Zn + 2HCI -- ZnCI2 

1 2 1 
0,03 0,06 0,03 
Výpočet l átkového množství klíčové látky (Zn ) :  
MZn = 65 ,3 8 g -mol - I  

m n = -
M 

n = _---=2""g"----_ 
65,38g 'mo l -I 

n = O,03 mol 

Výpočet m ZnCI2 vzniklého reakcí :  Mzncl, = 1 36,29g -mol - I  
m = n ·M O m = 0,03 mol - 1 3 6,29g -mol - 1 0 m  = 4,1 7 g  

Výpočet objemu H2 vzniklého reakcí 

1 mol . . .  22,4 drn) 
0,03 mol . . . x 

x = 0,03 -22,4 dmJ  O x = 0,672dmJ = 672 cm 3 

Výpočet objemu 20% HCI : 
MHCI = 36,46g -mol - I  

1 )  Výpočet hmotnosti čisté HCI : 
m = n -M 
m = 0,06mo l  -36,46g 'mo l  - 1 0 m = 2,1 88 g  

2 )  Výpočet hmotnosti 20% roztoku HCI : 

m = m O m = 
2, 1 88 g O m = 1 0 94 g 

r W r 0,2 r '  

3)  Výpočet objemu 20% roztoku HCI : 

V = E:J.  O v = 1 0,94g O V = 9 95 cm 3 
Q 1 , l g 'cm -J 

' 

Reakcí 2 g Zn S 20% HCI vznikne 4, 1 7  g ZnCl2 a 

672 cm) H2 . K reakci použijeme 9,95 cm) 20% HCI . 
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Př. : Jaké množství 60 % H2S04 vzn i kn e  z 8,00 tun FeS2 , prob íh á- Ii reakce z 97%? 

Rovnice : 4 FeS2 + 1 1 °2 � 2Fe203 + 8S02 

8S02 + 402 � 8S03 

8 S03 + 8Hp � 8H2S04 
Závěr : 

1 )  Výpočet l átkového množstvÍ FeS2 
MFeS = 1 1 9 ,97 g 'mol - 1  2 
n = _8_ mol c> n = 0,067 mol  

1 1 9 ,97 

2) Výpočet vzniklého l átkového množství 
H2S04 , probíhá-Ii  reakce z 9 7% 
0 , 1 3 4 mol  HzS04 . . . . . . . . . . . . .  1 00% 
x mol H2S04 . . . . . . . . . . . . . . . . . . . .  97% 

x � O, 13 mol 

3) Výpočet hmotnosti 1 00% H2S04 : MH,so, = 98 g 'mol - I  

m = n · M c> m = 0, 1 3  · 9 8  c> m = 1 2 ,74 1 

4) Výpočet množstv Í  60% H2S04 : 

m = m c> r W 
1 2 ,74 t m = --r 0,6 

c> mr = 2 1 ,23 1 

Z 8 t FeS2 vznikne 2 1 ,23 t 60% HzS04 ' probí há-l i  reakce 

z 9 7%. 

Př. : K roztoku, který o bsahuj e  1 0  g H2S04 bylo p ř i dáno 9 g NaOH . Jakou reakci bude mít roztok? 

Rovn ice:  H2S04 + 2NaO H � NazS04 + HP 
1 2 I 

1 )  Vý počet n H2S04 : 
M = 9 8 g  ' mol - I H2SO, 

m n = -
M 

n = __ I_O",-g _ 

98 g 'mol · 1  n = O, L02 mol 

2) Výpočet n NaOH : 
MNaOH = 40 g ' mol - 1  

m n = -

M 
n = __ 9--'g"---_ 

40 g 'mo l - 1  
D = O,22S mol 

Z rovn ice vyplývá: 1 mol H2S04 zneutra l izuj e  2 moly NaOH c> 0, 1 02 mo l HzS04 zneutral izuje 0,204 mo l NaOH c> 
bude přebývat 0,02 1 m o l  NaOH c> roztok má zásaditou reakc i .  

Př. : 1,000 O g směsi obsahuj ící NaCl a KCI byl rozpuštěn ve vodě a přidáním nadbytku AgN03 byly veškeré 

chloridové ionty vysráženy ve formě AgCI . Hmotnost AgCI činila 2,3200 g. Vypočítejte obsah NaCI ve směsi 
v procentech. 

1 04 

Směs o bou chloridů má hmotnost m = 1 9  MN•CI = 5 8 ,44 g 'mo l - I 
Směs obou chloridů obsahuj e  mA gNaCI Mw = 74,5 5 g  ' mol - I  

Směs o bou chl ori dů obsahuj e  m B g KCl MAgCI = 1 43 , 32 g 'mol  - I  
P o  konverzi obou chlori d ů  n a  AgCI m á  hmotnost m c = 2,32 g 

mA + mB = m CD Dosazen ím z rov n i ce CD 
MA CI . MAgCI f'i\ mA . _8- + m B  = m c  lb 
MN•CI MKCI 

Úpravou rovnice @ dostaneme : 
MKCI MKCI mA '-- + mB = mc ' --
MN•C1 MAgCl 

dosadíme : m . ( 74,
55 - I )  = 2 32 ·  74,5

5  - I A 58,44 ' 1 43 , 32  

M m ' � + m  
A MN•CI 

mA 
. ( MKCI - I J 

MN•C1 

mA = 0,75003 g O 75,003% NaCI mB = 0,24997 g O 24,997% KCI 

Ve směsi by lo  75 ,00 3% NaC l a 24,997% KCl . 

MK CI = mc '-- - m 
MASCI 



Př.: Kolik g KzCr04 se rozpustí při teplotě 20°C v 63,0 ml vody? Rozpustnost KzCr04 je 61,7 g ve 100 g vody při 

teplotě 20 o C. 

ve 1 00 g HP při 20 oe se rozpustí . . .  6 1 ,7 g �cr04 

v 63 g H20 při 20 De se rozpustí . . .  x 

x = 38,87g 

V 63 ml Hz0 se při teplotě 20 De rozpustí 3 8,87 g �Cr04 ' 

Př.: Kolik g KzCr207 se vyloučí ve formě krystalů po ochlazení 250 g roztoku KzCrP7 ' nasyceného při teplotě 60 °C, 

na teplotu 20°C. Rozpustnost KzCr207 ve 100 g H20 : při 20°C ... 12,0 g; při 60DC ... 43,0 g 

m, 

W, 

Obecné schéma výpočtu: 

Nasycený roztok látky A při teplotě tl 
m, nasycený roztok 

f--'--------- při teplotě t, w, 

m,= 250 g 
w , = 0,3 

m, = ?  nasycený roztok K,Cr,o, 
f--

W
-=---
, =

-
0
-
, 1
-
07

----> při 20 °C 

f--
m

,---' __ ---+ látka, která se vyloučí 
m - .) 

f--'---'--.-----> vyloučené krystaly K,Cr,O, W, W,= I 

m l  = � + m) 
m 1w1 = �W2 + m)w) 

43 g l 2 g  
--"'------ O wI = 0,3 w2 = O w2 = 0, 1 07 
( I DO + 43)g ( I DO + l 2) g  

m1wI = m2w2 + m)w) O 250 '0,3 = 0, 1 07 �  + m )  O 

0 4 8,25 = 0, 1 07 (250 - ml) + m) 048,25 = 26,75 - 0, 1 07 mJ + m) 
mj = 54,03g 

Po ochlazení 250 g roztoku K2Crp7 ' nasyceného při teplotě 60oe, se vyloUČÍ 54,03 g krystalů KzCr207 . 

1 .  Kolik mg BaS04 se vyloučí přidáním roztoku BaCI2 k roztoku obsahuj ícímu 1 1 4 mg NazS04 ? [187 mg] 

2. Kolik ml 24% HCI (Q = 1 , 1 2  g 'cm,3 ) je  zapotřebí na rozpuštění 9 g MgCO) ? Kolik g MgCI2 ' 6Hz0 vznikne? [29 m); 21,7 g] 

3 .  Kolik l itrů chloru vznikne oxidací 39 g NaCI burelem v prostředí H2S04 ? [7,46 dm J] 

4. Kol ik molů vody vznikne při redukci 200 g CuO vodíkem? [2,5 mol] 

5. Rozpustí se všechen CuO při rozpouštění 20 g CuO v roztoku, který obsahuje 2 1  g H2S04 ? Kolik gramů modré skalice 
vznikne? [rozpustí se 17,Og; vznikne 52,5g] 

6. Jaká bude reakce, sm ísÍ-l i se HNO) s NaOH ve stejných hmotnostn ích množstvích? [zásaditá] 

7. Kolik litrů vodíku je zapotřebí k redukci 1 00 g MoO) ? [56 1] 
8.  Kolik gramů KCIO) je zapotřebí k přípravě 1 00 l itrů 02 ? [364 g] 

9. Kol ik  l i trů chl oru se uvolní při reakci 2 g KMn04 s nadbytkem HCI ? [0,71 1 ]  
10 .  Kolik ml I 8% HNO) (g = 1 , 1  g 'cm'3)je třeba k rozpuštění 3 , 1 8 g cu ? Jaký j e objem uvolněného NO ? [42,4 ml; 747 m1 NO] 

l l . Jaké množství 0, 1 M Ba(OH)2 je třeba přidat k l O ml 0,25 M H2S04 , aby byl roztok neutrální? [25 ml] 

1 2. 1 1 ,0 ml 0,08 M H2S04 bylo  zneutralizováno 8,8 ml roztoku KOH . Vypočítejte molární a procentuální koncentraci tohoto 
roztoku. (g 1 % KOH = 1 ,008 g 'cm,3, g 2% KOH = 1 ,0 1 7  g -cm'3) [O,2 M; 1,1 1 %] 

1 3 .  Kolik l itrů fosfinu se uvoln í  z 30 g kyseliny fosforité působením nadbytku zinku? 
3 Zn + HJPO) + 6 HCI = PH) + 3 ZnCI2 + 3 HP [8,2 dm J ] 
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1 4 . 2,24 1 l itrů chloru bylo zavedeno do 1 50 ml 2 M Kl . Vypoč ítejte koncentraci Kl po zreagování veškerého chloru. Změnu 
objemu roztoku při reakci zaned bejte.  [O,667 M[ 

1 5 . Do 500 ml 2% roztoku Bi(N03)3 bylo zavedeno 1 000 ml H,s . Zreagoval všechen dusičnan? Ko l ik  g sulfidu se vysráželo? 

(g 1 ,02 g gl 

1 6 . Při vznik l o  5 , 5  . K o l i k  g KCIO) rozloženo? 

1 7 . Kolik může z e  směsi 02 a 25 l i trů [2 5 d m  3] 

1 8 . Ko l i k molů H,S04 a ko l ik g Zn j e  zapotřebí na přípravu 1 00 l itrů H, ? Ko l i k ml 24% H2S04 (g = 1 , 1 704 g 'cm-3 ) odpovídá 

vypočítanému množství H,S04 ? [4,46 mol j  29 1 ,7 g Zn; 1 557,7 ml[ 

1 9 . Vypočí tej te :  

a) Np vzn ikne rozkladem 1 00 [28 dm 3 1  
b) N2 vznikne rozkladem 1 00 g [35 dm 3] 
c) kolik g �02 se rozloží za vzniku 50 l i trů 02 [ 1 5 1 ,76 g] 

20. Kolik litrů 02 je  spotřebováno při hoření 1 ,0 g etanu? [2,61 dm 3] 

2 1 .  Na přípravu vývoj ky je potřeba 95 g N�SO) . K d ispozic i  je  však pouze N�SO) · 7 Hp . Kol i k  g j ej na přípravu výv oj ky 

[ 190 g] 
kosmi cké lodi  

použít, j ediným 
Mg(OH)2 ' AI(OH)3 ? [LiOH] 

průběžně odstraňovat CO2 ' 

to , aby použ itého 

uvedených 

by la co 

považujete 

2 3 .  Přípravu nitrobenzenu vystihuje rovnice:  C6H6 + HNO) = C6HjN02 + Hp . Vypoč ítej te : 
a) Ko l i k  g nitrobenzenu vznikne z 5 g benzenu [7,87 g] 

b) procentuál ní reakce, 5 0  g benzenu 
24 .  48,6 1 g znečištěného Mg ve H2S04 by lo 

Mg 

př i praveno 

490 g MgS04 
ni trobenzenu . 

. Ko l ik % 

tento úče l 

, CsOH , 

2 5 .  Jaké množství Agp by l o zahřátím rozl oženo na Ag a 02 ? Ú bytek hmotnost i  vzorku po zahřátí č i n i l  4,00 g. Kol ik  g Ag 

vzn i kl o? [57,9 gj  53,9 g] 
26. a) Kol i k  molů P4 zreagova lo s Cl2 za vzniku 9 5  g PCI) ? [O, 1 729 moll 

b) navážka P4 reakci ,  jestl iže použitého množství nezreagova[o 7% vzniklo 95 [23,0 4 g] 

27 .  Dop l rlte nás leduj ící rovnie i vypoč ítej te , a kol i k  g je zapotře b í přípravu 1 00 výtěžek 

reakce 9 5 %  a j e- [ i  čistota C�(P04)2 97%? C�(P04h + Si02 + C = CaSi03 + CO + P4 1 102,04 g C  a 543,3 g CalPOJ2J 

28. Jeden z mo žných způsobů jak zabraňovat znečišťování ovzd uší S02 j e  využití reakce mezi S02 a H,S pro zachycování 

S02 ' S íru, která při této reakci vzniká, j e  možné využít např. pro výrobu H2S04 , Vypočítejte, kol ik  kg H2S04 o koncentra.e i 

96% možné H2S a S02 , vznikl při uhlí, které 1 ,5 % S 

a s  9 8% S02 ' 

2 9 .  Acetyl i d  vápenatý vzniká CaO S C v e l ektrické pec i d le CaO + 3C 

Surový produkt obsahuj e 8 5 %  CaC2 a 1 5 % nezreagovaného CaO . 

Vypočítejte : a) kol ik  tun CaO j e  zapotřebí na výrobu 5 0  tun CaC2 ? [51,46 t] 

+ co 

b) ko l i k  tun CaO je zapotřebí na výrobu 50 tun surového produktu? 144,68 t] 

3 0 .  K AgN03 by lo 1 7,05 g roztoku NaC1 veškeré formě AgCI . Hmotnost AgCI 

č in i la  g .  K o l i k  bylo v kolik g NaCI přidaného množství NaCI zůstane nezreagováno? 
[0,3188 g  6,OOOO g 

3 1 .  Kolik gramů 64% roztoku HNO) j e  zapotřebí na přípravu Pb(N03)2 z 50 g Pb ? [63 g] 

3 2 .  Při rozkladu 0,25 g N�C03 ' I O H20 bylo spotřebováno 1 5 ,20 m l zředěné H2S04 o hustotě g = 1 ,003 g ·cm-3 • Vypočítej te 

koncentraci . [0,56 %] 

3 3 .  Kysel azi dovod íková připravuje reakcí hydrazi nu s 

Přípravu rovni ce : + 

4NH3 + CI2 = N2H4 + 2NH4Cl 

4NH3 + 502 = 4NO + 6Hz0 
2NO + 02 = 2N02 

2KOH = KN02 + + H,0 

I H2S04 = + 2HN02 

Vypočítej te,  kol i k  g vodíku, dus íku, kysl íku a chloru je třeba k přípravě 1 00 g HN3 ? 
[42,2 g 1 95,4 g N2; 260,3 1 64,8 g Cl2] 
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34.  Peroxid vodíku se vyrábí hydrolýzou kyseliny peroxodisírové, která se připravuje elektrolýzou roztoku kyseliny sírové: 
2HSO.- = H2Spg + 2e - H2S20g + 2�0 = 2H2S04 + H202 
Vypočítejte, kol ik g �SO. je třeba na přípravu 1 00 g 30% vodného roztoku HP2 . [O,O g �S04; lOl,8g  "20] 

3 5 .  Teflon se vyrábí fluorací polyetylenu fluoridem kobaltitým: 

Vznikaj íc í  CoF2 může být fluorován za vzniku CoFJ 2CoF2 + F2 = 2CoF3 
Vypočítejte kol ik  kilogramů fluoru je zapotřebí na přípravu 1 kg teflonu: 
a) není-l i fluor ze vznikaj ícího HP využit na fluoraci [ l ,52 kgl 
b) je-Ii fluor připravený anodickou oxidací vzniklého HP použit na regeneraci CoF3 (tedy na fluoraci CoF2 ) [O,76kg] 

36 .  MgC03 a CaC03 se při vysoké teplotě rozkládaj í  za uvolnění co2 . Kolik procent MgCOJ obsahuje směs CaC03 + MgCOJ , 
činí-l i  hmotnostní úbytek směs i po vyžíhání 50%? [73,29 %] 

37 .  Kolik g AgI se vyloučí, přidáme-Ii k 1 5 ,0 ml 0,95 M roztoku AgN03 nadbytek roztoku K l ? [3,346g] 

38 .  Odpařením veškeré vody z 1 5 ,245 g při teplotě 20 0e nasyceného roztoku látky A ve vodě bylo získáno 4,052 g bezvodé 
látky A. Vypočítejte rozpustnost látky A ve 1 00 g vody při teplotě 20 0e a procentuální koncentraci nasyceného roztoku 
látky A ve vodě při téže teplotě? [36,20g; 26,58 %] 

39 .  Kol ik g K2S04 a kol ik  ml vody je obsaženo ve 1 00 ml roztoku Kzso. nasyceného při tep lotě 200e? Rozpustnost K2S04 
při teplotě 20 oe  je l l , I I  g K2SO. ve 1 00 g vody, hustota nasyceného roztoku při  téže teplotě je Q = 1 ,08 1 7  g ·cm-3• 
[lO,82 g  KzS04; 97,35ml "20] 

40. Reakcí vodného roztoku, který obsahuje 20,0 g NaOH s plynným S02 máme připravit NazS03 . V j akém minimál ním 

množství vody musí být uvedené množství NaOH rozpuštěno, aby vzniklý NazS03 nevykrystaloval při teplotě 200e 
z roztoku? 
Rozpustnost NazS03 při teplotě 20 0e ve 1 00 g vody . . .  26,9 g. [ 1 l2,6ml] 

Postup při doplňování koeficientů: 

O Zapíšeme rovnici 

O Určíme, která ze složek účastn ících se reakce se oxiduje a která podléhá redukci (to vyplývá ze změny oxidačního stupně 

základního prvku jednotlivých sloučenin) 

O Napíšeme pomocné rovnice, do n ichž zahrneme pouze ty atomy nebo ionty, u n ichž dochází ke změně oxidačního stupně 

O Po straně pomocných rovnic zapíšeme počty elektronů vystihuj ící redukci oxidačního činidla a oxidaci redukčního činidla 

O Počet elektronů vystihuj ící redukci odpovídá počtu částic (atomů, molekul ,  iontů) redukčního činidla a naopak počet 

elektronů vystihuj ící oxidaci odpovídá počtu částic oxidačního činidla (proto počty elektronů za pomocnými rovnicemi 

nutno překřížit) 

O Zjištěné koeficienty napíšeme k příslušným vzorcům v levé části rovnice a pak teprve upravíme pravou stranu rovnice 

O Koeficienty složek, které nejsou ani oxidačními ani redukčními činidly dopočítáme naposled 

Mn Vll  + Se - � Mn II 

Fe I I  - 1 e - � Fe Jil 

Mn VJl + Se - � Mn II 

20 -[ - 2e - � 20 o 

2 
1 0  

Oxidace nebo redukce může probíhat současně u několika složek: 
3As�nS3-[[ + 28HN03 + 4H20 � 6H3As vO. + 28N IlO + 9H2S Vl04 
2As HI - 4e - � 2As V 

3S  -Jl - 24e - � 3S V[ 
N V + 3e - � N dl 

28 
X 

3 
3 28 
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Disproporcionační reakce - prvek přítomný ve výchozí sloučenině je ve středním oxidačním stupni O je schopen tvořit 
s loučeniny ve vyšším i nižším oxidačním stupni (tentýž prvek se částečně oxiduje i redukuje). 

4KCI v03 � 3 KCI VII04 + KCI -I 

CI v - 2e - CI VII 2 
X 

6 

CI V 
+ 6e - � CI -I 6 2 

3 

Pozn . :  Z poloreakcí vyplývá, že oxidovaná a redukovaná forma je v poměru 3 :  I ,  výchozí počet molekul j e  dán součtem 
3 + 1 = 4. 

Oxidační stupeň nemusí být vždy celé číslo (např. v HN] má dusík oxidační stupeň -1. ;v N�S406 má síra oxidační stupeň 2,5) 
3 

o Při výpočtu koeficientů postupujeme stej ným způsobem jako u ostatních oxidačně redukčních rovnic .  Nutno dodržet 
podmínku rovnosti celkového počtu kladných a záporných nábojťl iontů na obou stranách rovnice. 

2Cr VI + 6e - � 2Cr II 

CI -I - I e - � CI o 

Oxidačně redukční rovnice, v nichž vystupují organické sloučeniny: 

Oxidační stupeň C (oxidační číslo) v organických sloučeninách : 

a) každá vazba atomu uhlíku s atomem prvku o nižší elektronegativitě se počítá jako -I 
b) vazby C- C ,  C= C a C "  C nepočí táme 

c) vazba atomu uhlíku s atomem prvku o vyšší elektronegativitě počítáme +1 pro jednoduchou vazbu, +II pro dvojnou a +1lI 
pro trojnou vazbu. 

Zj i štěná čísla pak sečteme. 

° 
H - C 'f 

\ OH 
Př. : 

vazba C - H -I 
c = o  +11 C lil - l e - � C iV 
c- o ±L 

+Il 
Mn VII + 5e - - Mn II  

RE DOX ROV N I C E  - pří ldadY k řešen í  

I .  HgS + ° = 2 Hg + S02 
2. SaO + °2 =  Sa02 
3 .  PbS + ° = 2 PbO + S02 
4. Hl + H2S04 = 12 + H2S + Hz° 
5 .  SiCI] + SnCI2 = Si + SnCI4 
6. HgCI2 + SnCl2 = Hg2CI2 + SnCI4 

7 .  Hg2CI 2  + SnC� = H g + SnCI4 

8.  FeCI3 + H2S = FeC12 + S +  HCI 

9. 12 + H2S = HI + s 
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1 0 . Se + CI2 + H20 = HlSe03 + HCI 
l l . HCIO + Br] + HP ; HBr03 + HCI 
1 2. ll " C ll + H20 ; Hl03 � HCI 
1 3 . As20) + Brl + HP ; H3As04 + HBr 
14. NH3 + Br2 ; N2 + HBr 
1 5 . HCI + Mn02 = MnCI2 + Cl2 + H20 
1 6. Mn02 " KBr + H2S04 = MnS04 + Brl + KzS04 + �O 
1 7. Kl + CuS04 = Cul ' .  II + KzS04 
1 8 . HI + HBr03 = 12 + H20 + HBr 
1 9. HlO] + FeS04 + H2S04 = J2 • Fe/S04)3 + H20 
20. KlO] + S02 + HP = K2S04 + 12 + �S04 
2 1 .  H2SO] + � + H20 = H2S04 ", Hl 
22. KCI03 .. Kl + H2S04 = KzS04 + KCI + 12 + HP 
23 .  H2SO] + HCI04 = HCI + H2S04 
24. Hl03 + CO = CO2 + 12 + H20 
25 .  Cu + H2S04 = CuS04 + S02 + H20 
26.  C + H2S04 = CO2 + S02 + H20 
27. HNO] + H =  NH] + HP 
28.  HNO) + H = NH20H + H20 
29. HN03 + H = H2Nz02 + HP 
30 .  Cu .,. HN03 = Cu(N03)2 + NO + H20 
3 I .  Hg + HNO] = Hg(N03h + NO + H20 
32 .  Ag + HNO] = AgN03 + NO + Hl) 
3 3 .  S + HNOJ = H2S04 + NO 
34 .  Fe + HN03 = Fe(N0])2 + NO + HP 
3 5 .  12 + HNO) = H103 + NO + HP 
36. Zn + HNO) = Zn(N0])2 + NH4NO] + HP 
37. Mg + HNO] ; Mg(N0J)2 + Np + HP 
38 .  HCI + HNO] = NOCI + CI2  + HP 
39.  Ag2S + HNO] ; AgN03 + N02 + S + HP 
40. CuS + HNO] = Cu(N0])2 + N02 + H2S04 + H20 
4 1 .  FeS04 + HNO] + H2S04 ; Fe2(S04)] + NO + H2O 
42 . AS203 + HN03 + HP ; H3As04 + NlO] 
43 .  KNOJ + CriS04)3 + N�C03 ; KN02 + N�Cr04 + 

44. Bi20] + C =  B i  + CO 
45 .  FePJ + CO = Fe + CO2 
46. NaBrOJ + C ;  NaBr + CO 
47. CaS04 + C ;  CaS + CO 
48 .  N�S04 + C = N�S + CO 
49. FeS04 + Ce(S04)2 = Fel(SOJJ + CeiS04)] 
50.  KMn°4 + HCI = Cll + MnCl2 + KCI + HP 

N�S04 + 

5 1 .  KMn04 + Kl + H2S04 = 12 + MnS04 ... KlS04 + �O 

CO2 

52. KMn04 + 
53 .  KMn04 + 
54. KMn04 + 
55 .  KMn°4 + 

H2S03 + H2S04 = H2S04 + MnS04 + KzS04 + HlO 
FeS04 + H2S04 = Fe2(S04)3 + MnS04 + KzS04 + HP 
KN02 + H2S04 = KN03 + MnS04 + K2S04 + H20 
MnS04 + H20 ; Mn02 + KHS04 + H2S04 

56. K2Cr207 + 
57. KlCrZ07 + 
58.  KzCr207 + 

HI + H2S04 = 12 + Cr2(S04)3 + KzS04 + �O 
FeS04 + H2S04 ; FeiS04)3 + Cr2(SOJl + KZS04 + H20 
�S03 + H2S04 = Cr2(S04)3 + KZS04 + HzO 
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5 9 .  N�Sp) + � = N�SP6 + NaI 
60 .  S b20) + Br2 + KOH = K)Sb04 + KBr + HP 
6 1 .  Ca(OCI)2 + Kl + HC I = 12 + CaC l2 + KCI + H20 
62 .  K2Crp7 '" KBr + H2S04 = Cr2(S04)) + Br2 + K2S04 + �O 

6 3 . Ag)As04 + Zn + H2 S04 = AsH) + Ag + ZnS04 + HP 
64.  K4 /Fe(CN)6/ + KMn04 + H2S04 = K/Fe(CN\ / + K2S04 + MnS04 + �O 

6 5 .  MoS2 + Pb02 + HNO) = H2Mo04 + H2S04 + Pb(N 0))2 + HP 

66.  Kl + �S04 = '2 + K2 S04 + H2S + H20 

67 .  F2 + Clp = C IFp + C IF) 

6 8 .  NaN02 + Kl + H2S04 = NO + 12 T K2S04 ... N�S04 + H20 

6 9 .  Au + KCN + 02 + HP = K /Au(CN)2 / +  KOH 

70. OS04 + HCI + KCI = K2 / 0sCI402 1 + C I 2 + HP 
7 1 .  NH4 ( UFs ] + F2 = UF6 + N2 + HF 
72 . CoCl2 + NH4CI + NH) + 02 = ICo(NH))6/Cl j  + H20 

7 3 .  KCI O) + Brf] = K [ B rFJ + Br2 + 02 + CI02F 
74 . NaCIO = NaCIO) ... NaCI 
75.  HCIO] = HCJ 04 + C I 02 + HP 

76 .  KOH + C I 2 = KCIO + KCI + H20 

77 .  C I 2  + H20 = HelO + H C I  

78.  C l2 + HgO = Clp + HgCl2 

79 .  N204 + H20 = HN02 + HNO) 

80. P4 + NaOH + H20 = PH) + NaH2P02 

8 1 .  FeCl2 + H202 + HCI = FeCI)  + �O 

82 HP2 '" K M n04 '" H2S04 = °2 '" MnS04 + KzS04 + H20 

83 .  HP2 + HI = 12 f· H20 

84. HP2 + N�AsO) + AgNO) = Ag]As04 + NaNO) + H20 

85 .  HP2 ' HgO = Hg +  02 + HP 
86. K2Crp7 f C2HsOH + H2S04 = KCr(S04)2 + CH)COH + H20 

87 .  K CIO ) + H2CP4 + H2S04 = CI02 + CO2 + KHS04 + �O 

88 .  RCOH + CuO = RCOOH + CUz0 

, V I  V V , 

89 . I ' + Fe ) ' = 12 + Fe 2 · 
90.  As ) ' + Mn04' + H ' = As s , + Mn 2 ' + HP 
9 1 .  Fe 2 , + 

Cr20; - + H ' = Fe ) ' + Cr ) ' + H P  

92. 10)- + [ - + H ' = '2 + HP 

9 3 .  A s l ' + BrO; + H ' = As 5 , + H20 + Br -

94, SO; ' + 12 + �O = SO; - + H ' + I -
95 .  B rO  - + 1 - + H ' = 12 + 

Br - +  HP 
96 .  Sb l . + Mn04- ·, H ' = Sb 5 ' � Mn 2 ' + �O 
97.  SO)2

- + 
SeO)2 - + H ' = Se + sot + H2O 

98 . Br - T Cl2 
= 

Br2 .. 
CI -

99 . 10; + sot = 1 - + S042 -

1 00 .  AsO': - + I ' ... H '  = AsOt + 12 + H20 

1 0 1 .  Fe(CN): - + Mn04' + H ' = Fe(CN)!- -I- M n  2 '  -I- �O 

1 02 .  N2H4 + 104- = N2 + 10; + H20 

1 03 .  N2H 4 + 10; = N2 + I '  + HP 

1 04 .  Mn
2

, +  Mn04' + H20 = Mn02 + H '  
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1 05 .  Sp;- + 12 + OH - = SO:; - + 1 - +  H20 
1 06. Cu 2 ' .,.  r - = Cul + 12 
1 07.  P4 + OH - + H20 = PH3 + H2P02-
1 08 .  sp;- + Mn 2 ,  + OH - = Mn02 + SO�- + HP 
1 09.  FeO;- + H ' = Fe 3 ' +  02 + H20 
I I  O.  Fe(CN)�- + Re + OH - = Fe(CN): - + Re04- + H20 
1 1 1 .  SOJ

2
- + Crp;- + H ' = SO;- .,. Cr 3 ' + HP 

SOUCI N  ROZPUSTNOSTI 

Ks = [M '] ' [A -] 
Ks(MA) - součin rozpustnosti látky MA 

[M '] - rovnovážná koncentrace iontu M+ v nasyceném roztoku nad sraženinou 
[A -J - rovnovážná koncentrace iontu A- v nasyceném roztoku nad sraženinou. 

Př.: Koncentrace stříbrných iontů v nasyceném roztoku št'avelanu stříbrného je 2,2 'lcrt mol ·fl . Vypočítejte součin 
rozpustnosti AgzCZ04 • 

Zapíšeme di sociaci Ag2CP4 : 

Ag2CP4 disoc iuje v roztoku na ionty Ag ' a CP42 • Z každé molekuly Ag2C204 vznikaj í 2 ionty Ag ' a 1 iont c20t . 
Proto se koncentrace iontů Cp;- rovná celkové koncentraci rozpuštěné soli, kdežto koncentrace iontů Ag , je dvakrát 

větší :  [C204
2
-] = [(Ag2C;04)R) [Ag '] = 2 . [(Ag2C204)Rl 

Celkově: 

Součin rozpustnosti : 

[Ag ')  = 2,2 · 1 O -4 mol · I - 1  [C 0 2 -) = [Ag) C) 2 4 2 

Součin rozpustnosti Ag2CP4 je 5,324 ' 1 0-12. 

[C 0 2-) = 2,2 ' 1 O-4 mol ' I - 1  
2 4 2 

1 , 1  . 1 O -4 mol ·j - 1 

Př.: Rozpustnost jodidu měd'ného je 3,4 '10-5 g/I OO cm3• Vypočítejte součin rozpustnosti této látky. 

1 )  Vypočítáme rozpustnost Cul v mol l l  
V e  1 00 cm3 je rozpuštěno 3 ,4 . 1 0-5 g Cul 
V 1 000 cm3 je rozpuštěno 3,4 ' 10-4  g Cul 
Meul = 1 90,446 g 'mol -I  

n 
m 
M 

3,4 ' 1 O-4 g n = ---'-------"'-
1 90,446g 'mol -I 

o = 1 ,7853 . 1 O -6mo l 

2) Zapíšeme rovnicí disociaci Cul : Cul � Cu ' + 1 -

3) Zapíšeme vztah mezi koncentrací iontů a celkovou koncentrací rozpuštěné sol i :  [(Cul)Rl = [Cu ' )  = [1 -1 
4) Zapíšeme vztah pro součin rozpustnosti : 

Ks = [Cu] ' [ 1  -1 = [(CuI)Rf Ó Ks = ( 1 ,7853 ' 1 0 -6)2 Ó Ks = 3, 1 9 ' 10 - 1 2  
Součin rozpustnosti Cul m á  hodnotu 3 , 1 9  . 1 0- 1 2 •  
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Př. : Jaká j e  koncentrace stříbrných iontů v nasyceném roztoku jodidu stříbrn ého? Součin rozpustnosti AgI j e  
1 ,5 .1 0.16• 

1 )  Zapíšeme rovn icí  d isoc iac i Ag! : Ag! -4 Ag ' + ! -
2) Zapíšeme vztah mezi koncentrac í iontů a ce lkovou koncentrací rozpuštěné soli : [(Agl)RI = [Ag 'I = 

[1 - ] 

3 )  Zapíšeme vztah pro souč i n  rozpustnosti : Ks(AgI) = [Ag '] ' ( 1 -] = [Ag ' ] 2  = [l -f 

[Ag ']  = VKs(AgI) O [Ag '] = .j1 ,5 . W-16 O [Ag 'J = 1 ,22 ' l O -smol  'dm -3  

Koncentrace stří brných iontů v nasyceném roztoku AgI j e  1 ,22 . 1 0-8 mol ·dm-3 . 

Př. : Sou čin rozpustnosti jod ičnanu olovnatého j e  3,2 ' 1 0- 14 • Jaká j e  rozpustnost této látky v molech na litr? 

Postup obdobný j ako v předchozích příkladech. 

1 )  

2) 

3 ) 

Pb(l0) 2 -->- Pb 2 ,  + 2 10)
-

[(Pb(IO ) ] = [Pb 
2 '

] = [10)-] 
3 2R 2 

Ks(Pb(I0J)2) = [Pb 2 '] . [IO)' f 

O 

O 

[Pb 2 ' ] = [ 1°3
-] O [IOJ-] = 2 ' [Pb 2 ' ] 

2 
Ks(Pb(I0J)2) = [Pb 2 ' ] ' (2 [Pb 2 ' J)2 O Ks(Pb(IOJ)2) = 4 [Pb 2 ' ] J 

Jel i kož [Pb(I0J)2R] = [Pb 2 ' ] , pak koncentrace Pb(I03)2 v roztoku musí být stejné jako koncentrace Pb 2 ,  , tedy 2 ' 1 05 mol ·tI , 

Př.: Vysrážený chlorid olovnatý byl na filtru promýván celkem 1 00 cnť destilované vody. Vypočítejte, kolik gramů 
sraženiny přešlo promýváním do filtrátu, j estliže součin rozpustnosti PbCI2 je 1 ,54 '1 0-5 a molární h motnost 

MpbCi, = 278 g · m ol - I • 

I )  Zapíšeme rovnic í  d isoc iac i : PbCI2 --> Pb 2 ,  + 2CI -

2) Vyj ádříme vztah mezi koncentrací iontů a cel kovou koncentrací rozpuštění sol i :  
[(PbC I ) ] = [Pb 2 ' 1 = [CI -] [CI -J = 2 [Pb 2 - ]  2 R 2 

3 ) Zap íšeme vztah pro součin rozpustnosti : Ks(PbCI� = [Pb 2 , ]  ' [CI -]
2 

4) Za [CI -] dosadíme koncentraci [Pb 2 , ] 
Ks(PbCI2) = [Pb 2 ' ] ' (2 [Pb 2 ' J)2 O Ks(PbCI2) = 4 [Pb 2 ' ] 3 

[Pb 2 , ]  = J I  Ks O [Pb 2 ' ] = J �  O [Pb 2 , )  = O,01567 mol 'dm -3 

� 4 � �  

Ve 1 00 cm3 j e  [Pb 2 , ] 1 0x menší , tedy [Pb 2 ,] = O,00 1 567 mol ve 1 00 cm3 • 

Je l i kož [Pb 2 'l = [(PbC I2)R] ,  pak m = n · M O m = O,00 1 567 mol '278 g 'mol - 1 0 m  = O,4356 g 

Do 1 00 cm3 fi l trátu přeš l o  promýváním 0 ,4356  g CaCI2 • 

Př. : Součin rozpustnosti Ca(OH)2 j e  5,47 '1 0-6• Vypočítejte pH jeho nasyceného rozto ku, 

1 1 2 

Pro výpočet pH nutno vypočítat nejprve koncentrac i OH - iontů v roztoku . Postup výpočtu I .  části shodný jako u 

předchozích příkladů .  

Ca(OH)2 � C a  2 '  + 20H - O [(Ca(OH) ) ] = [Ca 2 'J � [OH -] 
2 R 2 



-_ � K
4
s [Ca 2 ' ]  [Ca 2 ' ]  = O,O l l mol · I - 1  

[OH - J  = 2[Ca 2'] O [OH -I = 2 ' 0,0 1 1  = 0,022 mol ·1 - 1  

Výpočet pH: pOH = - log cow O pOH = - log 0,022 O pOH = 1 ,657 

pH = 1 4 - pOH O pH = 1 4 - 1 ,657 O pH = 1 2,34 

Nasycený roztok Ca(OH)2 má pH = 1 2,34. 

Př.: Roztok, v němž koncentrace iontu chromanových i št'avelanových je 0,01 mol 'I- I ,  je titrován barnatou solí. 
Začne se vylučovat dříve chroman nebo šťavelan barnatý? 

Postup: Ze součinů rozpustnosti s i  vypočítáme koncentraci barnatých iontů, potřebných k vytvoření sraženiny. 

BaCr04 - Ba 2 '  + Cr042 -
Ks(BaCr04) '"' 

[Ba 2 ' ] = ---= __ ---'-- � 
[CrOtl 

- Ba 2' + C20;­
Ks(Ba2Cp4) O 

[CP;-] 

O [(BaCr04)R] = [Ba 2 ,] = [crO; ] O Ks(BaCr04) = [Ba 2 ' 1  · [CrOt] 
2,2 . 1 0 - 1 0  [Ba 2 ' ]  = O [Ba 2'1 = 2,2 . ] 0- 8mol ' dm -J 

0,0 1 

O [(BaCp4�] = [Ba 2, ]  = [CP42 -j O Ks(BaCp4) = [Ba 2 ,] · [cpt] 

[Ba 2 '] = ] ,2 ' 1 0 -7 O [Ba 2 ' J  = 1 ,2 · \O -5mo] ·dm -3 
0,0 1 

Jako první se bude vylučovat chroman. 

Př. : Roztok obsahující v 1 litru 0,1 mol Sn 2 ·  a 0,1 mot Zn 2 · je sycen sulfanem. Jaké koncentrace vodíkových iontu 
musíme docílit, aby se pouze jeden z přítomných iontu vylučoval ve formě sulfidu? Nasycený roztok sulfanu 
obsahuje 0,1 mol H2S v 1 litru, celková disociační konstanta H2S je 1,1 .10-22• 

Ks(SnS) = I . 1 0 -26 

CD srážení SnS 

2 KsCSnS) 
[S -] = ----"--­

[Sn 2 ,] 

Ks(ZnS) = ] ,2 ' 1 0 -23 

srážení SnS začne při koncentraci sulfidových iontů 1 . \ 0-25 mol ·dm-J . 

Srážení ZnS 

[S 2 -] = 
Ks(ZnS) 
[Zn 2 , ]  

ZnS - Zn2 '  + S2 -

O [S2 -] = 1 ,2 . \ 0 -23 
0 , 1  

Srážení ZnS začne při koncentraci sulfidových iontů 1 ,2 ' 1 0-22 mol ·dm-J . 

@ Výpočet koncentrace [H ') , při které bude v roztoku odpovídaj ící  koncentrace iontů S 2 - , při níž začne sráženÍ. 
[H 'f ' [S 2 - j H2S - 2H ' + S 2 - KH,s = -'------'-----'------'-

[H '] 

[H2S] 

1 , 1  . \ 0 -22 ' 0 , 1  
I . \ 0 -25 

[H '] = 1 , 1  , \ 0 -22 '0, 1 O [H ']  = 0,3 mol 'dm -3 
� 1 ,2 , 1 0 -22 

O [H +] = 1 0,48 mol 'dm -3 

Pouze j eden z iontů se bude vylučovat ve formě sulfidu v rozmezí koncentrací H '  0,3 � [H '] < 1 0,48 mol ' dm -) . 
V tomto rozmezí se bude srážet ZnS . 

1 1 3 



1 .  Kolik gramů šťavelanu vápenatého se rozpustí ve vodě za vzniku I l i tru nasyceného roztoku? Součin rozpustnosti CaC204 

je 3 ,8  . J O.9 . [7,89 ' 1 O -3 g  'dm -3) 

2. Součin rozpustnosti uhl ičitanu stříbrného je 6,5 . 1 0- 1 2 .  Jaká je rozpustnost této so l i? [1 ,17 · lO-4 mol 'dm -3) 
3 .  Malá rozpustnost fluoridu vápenatého j e  příčinou nízkého obsahu fluoridových iontů v mořské vodě. 

a) Vypočítejte koncentraci F - v mořské vodě, je- l i  při 1 8 ° C CCa" = 0,0 I mol JI  [5,83 ' 10-smol 'dm -31 

b) Jaká je rozpustnost CaF] za těchto podmínek? Součin rozpustnosti CaF
2 

je 3,4 ' 1 0- 1 1 . [2,91 ' lO-s mo) 'dm -31 

4. Součin rozpustnosti chromanu barnatého je 2,2 ' 1 0- 10 . Vypočítejte rozpustnost BaCr04 v mol -t l  a určete, kol ik  g BaCr04 

se může rozpustit v 500 cm3 vody. [ 1 ,48 ' 1 O -smol 'dm -3; 1,87 ' 10 -3g) 
5 .  K 0,00 I M roztoku dusičnanu stříbrného je pomalu přidávána kyselina chlorovodíková. Při jakém pH dojde ke srážení? 

Součin rozpustnosti AgCI je  1 ,7 , 1 0- 1 °. [6,77] 

6. Kol ik mi l igramů h l iníku zůstane rozpuštěno ve 250 ml roztoku hl inité sol i ,  který má pH 7,00? [2,5 ' 1O -8 mg) 

7. Jaké pH má teoreticky vodná suspenze hydroxidu hořečnatého, jestl iže součin rozpustnosti Mg(OH)2 je 1 ,  I ' 10 1 1 ? [ 10,45) 

8. Rozpuštěním AgP ve vodě byl připraven nasycený roztok hydroxidu stříbrného. Po ustanovení rovnováhy měl pH 1 0 , I .  
Jaký je součin  rozpustnosti AgOH ? [ 1 ,6 ' 1 0 -8) 

9. Bylo připraveno 500 m l  nasyceného roztoku jodičnanu ol ovnatého, a to nejprve při 9 ° C  a podruhé při 25 oe. O kolik mg 
o lova více se rozpustí ve druhém případě, je-I i  součin rozpustnosti Pb(I03)2 5,3 ' j(J 14  při 9°C a 2,6 ' 1 0- 1 3  při 25 °C? 
[ 1,72 mg) 

1 0 . Kolik ml 2,0% roztoku kyse l iny sírové je nutno přidat k 200 ml nasyceného roztoku síranu barnatého, aby v něm 
nezůstalo více než 5 '1 0.5 g BaS04 ? [asi 0,1 ml) 

l l .  Roztok obsahuje ionty chloridové o koncentraci 1 ,7 ' 1 0- 1  mol/I, bromidové o koncentraci 5 . j(J4 molll a chromanové o 
koncentraci 1 ,9 . 1 0-2 molll. Budeme-Ii pomalu přidávat roztok dusičnanu stříbrného, která ze stříbrných solí se bude srážet 
jako první? Součiny rozpustnosti jsou : AgCl 1 ,7 ' J O- I O, AgBr 5 ' 1 0- 1 l, Ag

2
Cr04 1 ,9 ' 1 0- 1 2 .  [AgCI a AgBr současně) 

1 2 .  Vyloučí se po smísení stej ných objemů 0,0 I M roztoku MgCl2 a 0,02 M roztoku NazC
2
04 sraženina šťavelanu 

hořečnatého? Součin rozpustnosti MgCP4 je 8,57 ' 1 0-5. lne) 

1 3 .  Jaká musí být m inimální koncentrace S 2- ,  aby se z 0, 1 M roztoku kademnaté soli začal vylučovat CdS ? Součin 
rozpustnosti CdS je  3,6 . 1 0-29• [3,6 'IO-28mol 'dm -3] 

1 4 . Součin rozpustnosti BaCr04 je 2,2 , 1 0-10. Máme připravit roztok chromanu barnatého tak, aby koncentrace Ba 2' byla 

O, I mol l l .  Tohoto výsledku můžeme dosáhnout přidáním potřebného množství cr042 - . Jaká musí být koncentrace 

chromanu, aby koncentrace iontů barnatých byla právě 0, 1 rnol ·I- I ? [2,2 · 10 9mol ·dm -31 

1 5 . Součin rozpustnosti hydroxidu hořečnatého je 1 ,2 '  J O- I I .  Jaká je rozpustnost Mg(OH)
2 

v 0, 1 M roztoku NaOH ? 

[ 1,2 . 1O-9mol ·dm -31 

1 6 . Součin rozpustnosti síranu strontnatého je 3,6 .1 0-7• Srovnejte rozpustnost SrS04 V čisté vodě a v roztoku, obsahuj ícím 

síran sodný o koncentraci 0,3 mol · I- I .  [500-krát menší] 
1 7 . Kolikrát je menší rozpustnost šťavelanu vápenatého v 0,05 M roztoku šťavelanu amonného než v čisté vodě, je-I i  stupeň 

disociace (NH4)2CP4 za těchto podmínek 70% a součin rozpustnosti CaCp4 j e  3,8 . 1 0-9 • [568-krát) 

1 8 . Jest l iže vodný roztok obsahuje 1 0-3 molu Pb 2 '  na l itr, jaká musí být koncentrace S 2- , aby se začal srážet PbS ? Je-I i tento 
roztok nasycen sul fanem, jak musíme upravit koncentraci H '  , aby začalo srážení? V nasyceném roztoku je koncentrace�s 

0, I mol ' 1 - 1 ,  celková disociační konstanta sulfanu je 1 , 1  . 1 0 -22 . Součin rozpustnosti PbS má hodnotu 3,4 . 1 0 -28 • 
[Cs '- = 3,4 'IO-lsmol 'dm -3; CH ' = 5,69 mol 'dm -31 

1 9. Roztok obsahuje stejné koncentrace iontů Pb 
2

· a Mn 2, . Jsou-Ii epb " = CMn , .  = I . 1 0-2 mol ·tl ,součin rozpustnosti PbS 3 ,4 ' 1 0-28 

a MnS 5 ' 1 0-1 5, jaké bude rozmezí koncentrací H . , v němž se bude PbS selektivně srážet nasyceným (tj .  0, 1 M) roztokem 
sulfanu? Celková disociační konstanta H2S má hodnotu 1 , 1  . 1 0-22. [4,7 ' 1 0 -6 až 17,99mol 'dm -31 

20. Roztok, který obsahuje v 1 litru po 2 ' 1 0-4 molu Mn 2· a Cu 2' a 0,003 molu HCI04 , je sycen sulfanem. Který z obou iontů 

se bude srážet jako sulfid? Rozpustnost H2S je 0, 1 mol ·tl , jeho ionizační konstanty jsou K1  = 1 , 1  . 1 0-7 , K
2 

= 1 ,0 ' 1 0 - 1 5 • Součin 

rozpustnosti MnS je 5, 1 0' 1 5 ,  CuS 9 . 1 0.36. [Cu 2 ') 
2 1 .  Určete v jakém rozmezí koncentrace iontů sot se selektivně sráží síran strontnatý v přítomnosti iontů vápenatých. 

Koncentrace iontů Sr 2 > i Ca 
2
· j sou každá 0,3 M a součiny rozpustnosti jsou SrS04 2,8 ' [  0-7, CaS04 6 ' 1 0 -5 • 

[9,33 . 1 0 -7 až 2,0 ' 1O -4mol 'dm -31 
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I Vzorce pro výpočet pH 
1) Silná jednosytná kyselina pH = - Iog cky •. 

2) Silná vícesytná kyselina - látkovou koncentraci nutno vynásobit sytností, pak dosadit do vzorce 1) 
3) Slabá jednosytná kyselina 

1 1 pH = - 2' log �ys. - 2' log ckys. nebo pKky •. = - logKkys. 

4) Slabá vícesytná kyselina nebo zásada - látkovou koncentraci nutno vynásobit sytností. 

1 ') Silná jednosytná zásada pOH = - Iogc",.. pH = 1 4  - pOH 

2 ') Silná vícesytná zásada - látkovou koncentraci nutno vynásobit sytností, pak dosadit do vzorce I ') 
3 ') Slabá jednosytná zásada 

pOH = - � IO g KlA'. - � IOg C>4s. nebo pOH = �PK1.'" - � IOg c"" . 

1 1 pH = 1 4  + - log U , + - Io g c, . 
2 "2 S. 2 .s. nebo 1 J p H  = J 4  - _ pu . + - Iog c á 2 ·�.s. 2 z ,. 

Př. : Jaké bude pH roztoku, který vznikne rozpuštěním 7,41 g hydroxidu vápenatého na 8 dmJ roztoku? 

Vypoč(táme látkovou koncentraci 8 dm3 roztoku, který obsahuje 7,4 1 g Ca(OH)2 

MC'(OH), = 74,09 g 'mo l - ' n = 
M
m O n = 7,4 1 g O n = O,l mol 

74,09 g 'mol - I 
n c = -V 

O, l mol c = --
8 dm 3  

Jedná se o dvojsytný hydrox id: 

c = O,O l25mol 'dm -3 

Ca(OH)2 d isoci uje v roztoku pod le rovnice: Ca(OH)2 _ Ca 2 · + 20H -

Z každé molekuly Ca(OH)2 vznikaj í  2 ionty OH ' ,  proto je koncentrace těchto iontů dvakrát větší, než ce lková 
koncentrace rozpuštěného Ca(OH)2 ' 

Koncentrace OH ' iontů: [OH -j = 2 0,0 125 mol 'dm -) [OH -j = 0,025 mol dm -J 

Výpočet pH: pOH = - logcOH ' O 
pH = 14 - pOH O 

pH roztoku bude 1 2 ,4. 

pOH = - logO,025 O pOH = 1 ,6 
pH = 1 4  - 1 ,6 O pH = 1 2,4 

Př.: Jaké je pH 1 % roztoku HCI04 (12 = 1 ,06 g ·cm·3)? 

MHc,o, = 1 00,45 8 g  ' mol - , 

1 )  Přepočítáme procentovou koncentraci HCI04 na koncentraci látkovou (viz přepočty koncentrací) 
Zvolíme si objem 1 %  roztoku: v, = 1 000 cm J 

n m, 
c = - n = -

W ' Q ' V I n = ---'-
V M 

c = 0,0 1 ' 1 ,06g 'cm -J ' 1 000 cm J O c = 0, I OS5mol ' d m -J 
1 00,458g 'mol -, · 1  dm ) 

2) výpočet pH 
HCI04 - si lná kyselina C pH = - logck)'s. O pH = - logO, 1055 C pH = 0,98 

1 % roztok HCI04 má pH = 0,98. 

M 

W ' Q ' V ,  C = ---'-
M 'V 
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Př. : Jaké bude pH roztoku, který vznikne smísen ím 5 dm3 roztoku silné kyseliny s pH = 1 ,5 a 1 0  dm roztoku téže 
kyseliny s pH = 2,8. 

Postup řešení : 
J )  Vypočítáme koncentraci kyse l iny s pH = 1 ,5 a kyse l iny s pH = 2,8 

Koncentrace kysel iny s pH = 1 ,5 
pH = - Iog ckys. c:> 1 ,5 = - Iog ckys. c:> logckys. = - 1 ,5 c:> ckys. = O,03 1 6 mol 'dm -3 

koncentrace kyseliny s pH = 2 ,8  
pH = - Iog cky, c:> 2 ,8  = - I og ckys. c:> log ckys = -2,8 '> cky •. = 1 ,5849 ' 1 O-3 mol ' dm -3 

2) Smís íme oba roztoky a vypočítáme výs lednou koncentraci :  

C IV I  + C2V2 = (VI + V2) ' C 3  C) 0,03 1 6 ' 5 + 1 , 5849 , \.0 -) · 1 0  = 15  · c) C) � = 0,01 l6 mol 'dm -3  

3) Vypočítáme pH : 
pH = - log ckys C) pH = - l o g O ,O I 1 6  c:> pH = 1,94 

Výs l edný roztok bude mít pH = 1 ,94 . 

Př. : Do 600 c m3 rozto ku NaOH s pH = 1 3,0 přidáme 400 cm 3 rozto ku HCI s koncentrací 0,3 M. Vypočítejte pH 

výsledného roztoku. 

1 )  výpočet látkové koncentrace NaOH : 
pH = 1 4 - pOH c:> pOH = 14 - pH c:> pOH = 1 4 - 1 3 c:> pOH = 1 '> pOH = - log cNaoH C) log�.OH = - I  '> 
CN•OH = 0, I mol 'dm -3 

2) Výpočet látkového množství NaOH : 
n = c ' V  '> n = 0, l mol ' d m -3 ' 0,6 dm 3 '> n = 0,06 mol 

3)  Výpočet l átkového množství HCI : 
n = c . V C) n = 0,3 mol 'dm -) ' 0 ,4 dm 3 '> n = O,12 mol 

4) Nap íšeme rovnici a zj i stíme, jaké množství některého z reaktantů zůstává nezreagováno: 

NaOH + Hel -- NaCI + H20 
1 

0,06 O, ] 2 

Z poměru l átkových množství NaOH a HCI vyplývá, že zůstává nezreagováno O, 1 2 mol - O,06mol = 0,06mol HCI 

5)  Vypočítáme koncentrac i ne zreagované HCI : 

Výsledný objem roztoku po neutral izac i j e :  6 0 0 cm ) + 400 cm 3 = 1000 cm 3 = 1 dm 3 
c = E.. '> CHCI = 

O,06 mol '> CHCI = 0,0 6 m o l  'dm -J V l dm )  

6) Vypočítáme pH : 
pH = - log CHCI '> pH = - l ogO,06 c:> pH = 1 ,22 

pH výsledného roztoku bude 1 ,22.  

Př. : 240 g 1 % rozto ku AgNO) jsme sráželi HCI s pH = 1 ,6. Vypočítejte ko l ik c� této kyseliny se na srážení použílo 

a j aké bude pH roztoku HNOJ ' který se zís ká odfiltrováním AgCI a doplněn ím vodou na objem 3 d � .  

1 )  Napíšeme rovn ici reakce: 

1 1 6 

AgNO) 
1 

0,0 1 4 l 

+ Hel -- AgCI + 

1 
0,O l 4 l 

1 
0,O l 4 1  

HNO) 
1 

0,0 1 4 1  



2) Výpočet látkového množství AgNOJ : 
mAgNO, = w - m,.oztoku c:> mAgNO, = 0,0 1 -240g c:> mAgNO, 

= 
2,4 g 

mAgNO, n = ---AgNO, M AgNO, 
2,4g nAgNO, = 

-----'----=----
1 69,873 g -mol - l  

3)  výpočet koncentrace HCI : 

DAgJ
'IO

, 
= 0,0141 mol 

pH = - log CHCI c:> log CHCI = - 1 ,6 c:> CHCI = 0,025 mol ·dm -3 

4) Výpočet objemu HCI použité na srážení :  

C n c:> V = � c:> V = 0,0 1 4 1  mol 
V C 0,025 mol -dm .J 

5 )  Výpočet koncentrace vzniklé HNOJ : 

c:> V = 0,564 dm 3 = 564 cm 3 

C = � c:> C = 0,0 1 4 1  mol 
V 3 dm J  

c:> 4,7 . 1 O -3 mol ·dm -3 

6) Vypočítáme pH HNOJ : 
pH = - logcHNO c:> pH = - log4,7 - \ O -J c:> pH = 2,3 .1 

1 69,873 g - mol - I  

Na srážení 240 g 1 % roztoku AgNOJ se použilo 564 cm3 HCI s pH = 1 ,6_ Výsledný roztok HNoJ po doplnění na objem 

3 dm3 bude mít pH = 2,3 .  

Př.: Z 500 cm3 roztoku HCI se po přidání zinku s ekvivalentní hmotností vyloučilo 100 cm vodíku při teplotě 20°C 
a tlaku 101  kPa. Vypočítejte pH roztoku HCI . 

1 )  Ze stavové rovnice vypočítáme látkové množství H2 vyloučeného při 20 oe a tlaku 1 0 1  kPa: 

p -V = n -R -T c:> n = P -v c:> n = 1 0 I kPa -O , l dm J 
c:> nH, = 4,144 · I O -J mol 

R -T H, 8,3 l 4 - (273, 1 5 + 20)K 

2) Zapíšeme rovnici :  2HCl + Zn -
2 

8,288 - 1 0-3 

ZnCI2 + H2 
1 I 

4, 1 44 - 1 0-3 

Při reakci se uvolni lo 4, 1 44 - 1 0-3 mol H2 c:> k reakci se použi lo 8,288 - \ O -J mol HCI (Z reakce: poměr látkových 

množství H2 : HCI = I : 2 )  

3)  Výpočet koncentrace HCI : n C = -
V 

8,288 - \ O - J mol 
0,5 dm J 

CHCI = 0,0166 mol ·dm -3 

4) Výpočet pH HCI : pH = - logcHCI c:> pH - logO,0 1 66 c:> pH = 1,78 

K reakci bylo použito 500 cm3 HCl s pH = 1 ,78. 

Př.: Jaké pH má roztok HNOz o koncentraci CHNO, = 5 · I O -z mol ·dm -3 . Disociační konstanta HNOz je K = 4,5 . 1 0 -4 • 

Jedná se o slabou kyselinu, pH počítáme podle  vzorce: 

pH = - .!. logKHNo - .!. l ogcHNO c:> pH = - .!. log4,5 _ \ 0 -4 - .!. log5 _ \ 0 -2 c:> pH = 2,32 
2 " 2  2 2 2 

Roztok HN02 má pH = 2,32 

Př.: Jaké pH má roztok amoniaku s koncentrací CNH = 1 - 1 0 -2 mol · d m  -3 ? Disociační konstanta NH3 je K = 1 ,75'10-5• , 
Jedná se o slabou zásadu, pH počítáme podle  vzorce: 

I I I I pH = 1 4  + - logKNH + - log�H c:> pH = 14 + - log l ,75 - 1 0-5 + - Iog l - 1 0 -2 c:> pH 1 0,62 
2 3 2 J 2 2 

Roztok amoniaku má pH = 1 0,62. 



Př. : Jaké bude pH roztoku vzniklého zředěním 1 0  cm3 24% amoniaku (12 = 0,9 13 g 'cm-3 ) vodou na objem 2,5 dm3 ? 
Disociační konstanta amoniaku je  K = 1 ,75 '1 0-5• 

1 )  Přepočítáme koncentrac i amoniaku vyj ádřenou v hmotnostních procentech na koncentraci látkovou:  

W ' Q ' V[cm 1] 
MNHl 

c = 0,24 ' 0 ,9 1 3  · 1 0  
1 7  ' 0,0 1 

c = 1:2 89 mol 'dm -3 NH, ' M = 1 7 g 'mol - 1  N H l  

2)  Vypočítáme koncentraci roztoku NH )  doplněného na objem 2,5  dm3 : 

c l Vl = c2V2 C) 1 2 ,89 mol 'dm -J 'O ,O l drn 3 = 2 ,5 dm 3 ' c2 C) C2 = 0,05 mol 'dm -3 

Vypoč ítáme pH slabé zásady: 
1 1 pH = 1 4  + 2" log KNHJ + 2" logcNH, 

Roztok NH3 bude mít pH = 1 0 ,97 .  

o pH = 1 4 + J.. log 1 ,75 . \ 0 - 5 + J.. 1ogO,05 2 2 

c = W ' Q 'V[cm J] 
M 'V[dm 3] 

pH = 1 0,97 

Př. : Smísíme 3 ,2 dm3 roztoku CH)COOH s pH = 2,7 se 6,8 dm 3 roztoku CH3COOH s pH = 4,3. Vypočítejte pH 
výsledného roztoku. Disociační konstanta CH3COOH je K = 1 ,75 '1 0-5• 

Vypoč ítáme koncentrace CH)COOH . 
Výpočet koncentrace CH3COOH s pH = 2,7 : 

1 I 1 pH = - - l og K  - - I og c C) 2 ,7  = - - l og l ,7 5 ' 1 0 -s 
2 2 2 

J.. 1og c o - J.. 1og c = 0, 3 2  C) log c = -0,64 C) C = 0,23 mol ' dm -3 2 2 

Výpočet koncentrace CH3COOH s pH = 4,3 : 
pH = - J.. log K - J.. logc C) 4 ,3 = - J.. log 1 ,75 . \ 0 - 5  - J.. logc 2 2 2 2 
C = 9, 1 2  - J O -s mol -dm -3 

Výpočet koncentrace CH]COOf-1 po sm íchání  roztoků :  

1 - - Iog c  = 2 02 2 ' logc  = -4,04 

c IV ) = c2V2 = (V) + V2) ' CJ C) 0,23 ' 3 ,2 + 9, 1 2  ' 1 0 - 5 6 ,8 = (3 ,2 + 6,8) cJ C) Cl = O,074 mol 'dm -3 

Výpočet pH - slabá kysel ina: 
pH = - J.. logK - J.. Jogc C) pH = - .!. log l ,7 5  . \ 0 -'  - J.. log O,0 74 C) pH = 2,945 2 2 2 2 
Výs ledné pH roztoku bude 2 , 945 . 

1 .  Jaké bude výsledné pH, když do 2 dm3 roztoku Hel  s pH = 2,25 přilij eme 3 dm' vody? [2,65] 
2 Jaké bude pH roztoku, který vznikne doplněním 5 0  cm3 roztoku NaOH o koncentraci 0,2 M na obj em 800 cm3? [ 1 2,4] 
3 .  Jaké bude pH roztoku, který vznikne zředěním 1 cmJ 96% roztoku kysel iny sírové (g = 1 , 8355  g ·cm3 ) na objem 2 dni ? 

[ 1 ,75] 

4_  Jaké bude pH roztoku vzniklého sm ísením 6 dm3 3% roztoku kysel iny sírové (g = 1 ,0 1 8  g ·cm3 ) se 1 4 dm 3  rozto ku 
kyseliny s írové, j ej íž koncentrace CH,so, = 0,025 mol , dm -) ? [0,65] 

5 _  Vypočí tej te pH roztoku NaOH , když 200 cm) tohoto rozto ku zneutra l izuj e 1 00 cm' roztoku Hel s pH = 1 , 8 .  [ 1 1 ,91 

6. Vypočítejte pH roztoku, který vmikne smísením 200 cm roztoku NaOH s pH 1 2,4 se 1 50 cm roztoku HCl s pH 2,7. [ 1 2,1 ]  
7.  Jaké bude pH výsledného roztoku, když 400 cm3 1 0% roztoku HN03 (g = 1 ,0 5 6  g 'crre ) zreaguje  s 3 7,0 g tuhého KOH ? 

[ 1 ,56] 
8. Smísíme 60 cm) 1 0% roztoku H2S04 eg = 1 ,066 g 'cm-3) s 500 g 0,7% roztoku NaOH a získaný roztok doplníme na objem 

' 7,0 dm3 vodou_ Vypočítejte p H  výsledného roztoku. [2,2 1 )  
9_  Na neutral izaci 4 1  g H2S04 se spotřebovalo 4 ,32  cm3 7 ,4% roztoku K O H  (g = 1 , 0 5 0  g ' cnY ) .  Vypočítej te pH roztoku 

�S04 ' [0,86] 
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1 0. Chlorid křemičitý reaguj e s vodou podle rovnice : SiC14 + 2 H20 = SjOl � 4 HCl 

Vypočítejte, kolik gramů SiCl4 zreagovalo, když po odfiltrování Si02 a doplnění na obj em 2,5 dnY měl roztok pH 1 ,85 .  
[ 1 ,503 g] 

l l . Kolik cm3 roztoku H1 s pH = 0,30 (Q = 1 ,043 g ·cm -l ) potřebuj eme na rozložení 1 8  g 92% BaCOJ a jaká budou hmotnostní 

procenta Ba[2 ve vzniklém roztoku? [334 cm 3 roztoku HI; 9,05 %] 

1 2. Kol ik cm3 S02 při teplotě 1 8 ° C a tlaku 96,0 kPa j e  třeba, jestliže v 1 ,5 dm roztoku KOH s pH = 1 2,0 chceme přeměnit 

hydroxid na s iřičitan? [189 cm3] 
1 3 . Peroxid vodíku oxiduj e  v roztoku Kl podle rovnice: HPz + Kl = 12 + KOH 

Kolik cm3 roztoku H2S04 s pH == 1 , 1 0  je třeba na neutralizaci vytvořeného hydroxidu, když reaguj e  20cm 
3 

roztoku Kl 

s koncentrací 5 . 1 0-2 M s peroxidem vodíku s ekvivalentní hmotností. [12,6 cm3] 

1 4. Reakcí chloridu sirného s vodou �dle rovnice SP2 + HP = S02 + S + HCI se uvolní 50 dnY S02 při teplotě 25 °C a tlaku 

1 00 kPa. Vypočtěte hmotnost rozloženého chloridu sirného a pH roztoku HCI , získaného odfiltrováním síry a doplněním 
vodou na objem 20 dm3. [545,1 g S2C�; pH =0,39] 

1 5 . 8,7 g Ti se oxiduje HNO) v prostředí HCl podle rovnice HNO) + Ti + HCI = TiCI4 + NO + H20 . Vypočítejte, kolik dm3 

roztoku HN03 s pH = 1 ,7 j e  třeba použít k reakci a kolik  dm3 NO se uvol ní při teplotě 2 1 DC a tlaku 1 00 kPa. 
[ 12,2d m 3 HNO); 5,52dm 3 NO] 

1 6. 72 cm3 20% roztoku HP2 (Q = I ,07g ' cm -3 ) smísíme s 800 em 3 roztoku H2S04 a necháme reagovat s KMn04 podle rovnice: 
KMn04 + HPz + H2S04 = Oz + MnS04 + KzS04 + H20 . Vypočítejte pH použitého roztoku HzS04 a objem uvolněného 02 

při teplotě 25 °C a tlaku 98,7 kPa. [pH = 0,17;  1 l ,37 dm3] 

1 7. 1 20 g 1 0% roztoku thiosíranu sodného reaguje s Clz podle rovnice: CI2 + NazS203 ... HP = NaHS04 + HCI . Vypočítej te, 
kolik dm3 chloru při teplotě 1 5  DC a tlaku 1 0 1  kPa je třeba k reakci a kolik drn roztoku NaOH S pH = 1 3 ,2 je třeba na 
neutralizaci vzniklých produktů. [7,198dm 3C!z; 4,774 dm 3 roztoku NaOHl 

1 8. Vypočítejte koncentraci kyseliny mravenčí v roztoku, kterého pH = 3,0. Ionizační konstanta kyseliny mravenčí je 
K = 1 ,77 ' 1 0'4. [5,65 '1 0 -3 mol -31 

1 9. Vypočítejte, na kol ik procent je ionizovaný amoniak v roztoku s koncentrací c = 0, 1 M, když pH = 1 1 , 1  S .  [ 1 ,42 %J 

20. Jaké bude pH roztoku vzniklého rozpuštěním 7,3 g HCN na 1 5 0 cnY roztoku? Ionizační konstanta HCN je K = 7,24 . 1 0- 10 • 
[4,44] 

2 1.  Kol ika dm3 vody je třeba zředit 2,5 dm 3 2% roztoku amoniaku (g = 0,99 1 g 'cm -3 ) ,  abychom získal i roztok, j ehož 
pH :::: 1 1 ,5 .  Ionizační konstanta amoniaku je K = 1 ,75 . 1 0-5 . [2,598 dm 3] 

22. Kolik g 95% roztoku CH3COOH (g = 1 ,06 g ·cm-3) je třeba přidat do 3 dnY roztoku CH3COOH s pH = 4,0, aby se hodnota 

pH sníži la na 3,5? Ionizační konstanta CH3COOH je K = 1 ,75 ' 1 0-5 • [O,99g] 

23 .  3 , 5  dm3 desti lované vody, která je ve styku se vzduchem, obsahuje 0,0028 g CO2 , Vypočítejte pH vody. Ionizační 

konstanta kyseliny uhličité je K = 4,0 ' 1 0,7. [5,57] 

24. D isociační konstanta vody při 3rC je 2,42 ' 1 0-14• Jaké je pH vodného roztoku neutrální sol i při teplotě l idského těla? 

25 .  Určete molární koncentraci roztoku FeCIJ , v němž koncentrace iontů chloridových je 0,6 mol ·j-I . [0,2mol 'dm -3] 

26. Jaké j e  pH 0 , 1 M roztoku kyseliny dusité, jej íž disoc iační konstanta je S ·1 cr .  [2,15]  

27. Jaké pH má 5 ' 1 0-4 M roztok NaOH ? [ 10,7) 
28. Vypočítejte pH 0,0025 M roztoku Ba(OH)2 ' [1 1,7J 

29. Jaká j e  koncentrace hydroxidových iontů v 0,00 1 M roztoku HCI ? [ lO-Umol 'dm -3] 

30 .  Jaké bude pH roztoku, zředíme-Ii 25 ml O, 1 M roztoku HCI destilovanou vodou na objem 400 cm3 ?  [2,21 
3 1 .  Jaké bude výsledné pH, jestl iže k 200 cm3 roztoku HCI , jehož pH = 1 ,49 přidáme 50 ml vody? [1,59] 
32. Do 300 cm3 roztoku NaOH s pH = 1 3  přidáme 200 cm 0,3 M roztoku HCI . Vypočítejte pH výsledného roztoku. [ 1 ,22J 
33 .  50 cm3 1 M roztoku HCI je titrováno 1 M roztokem NaOH , Vypočítejte pH roztoku po přidání :  

a)  49,99 ml I M roztoku NaOH [41 c) 50,0 1 ml 1 M roztoku NaOH ( 10] 

b) 50 ml 1 M roztoku NaOH [7] 

44. Vypočítej te pH a pOH 0,0 1 M roztoku kyseliny octové. K.. = 1 , 8 . 1 0-5 . [ 10,62] 
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h • L:J O 
polokovy 

O 
halogeny Přep,,:né 

§ 140, 12 � 140,91 i 144,24 � (1 45) � 150,40 � 151 ,96 § 157,25 § 158,93 § 1 62,50 § 164,93 § 1 67,26 � 1 68,93 � 173,04 § 1 74,97 
:1 58 Ce II 59 Pr � 60 Nd � 61 Pm li 62 Srn � 63 Eu � 64 Gd II 65 Tb fa 64 Dy II 67 Ho lij 67 Er li 69 Tm fa 70 Yb fa 71 Lu 
! 1 , 1 ! 1 , 1 ! 1 , 1 ! 1 , 1  2 1 , 1 ! 1 ,0 ! 1 , 1 ! 1 , 1 ! 1 , 1 ! 1 , 1 ! 1 ,1 2 1 , 1 ! 1 , 1 !  1 , 1  

CER PRASEODYM NEODYM PROMETHIUM SAMARIUM EUROPIUM GAIXUqUM TERBIUM OYSPROSIUM HOLMIUM ERBIUM THULIUM YTTERBILJM LUTECIUM 
Cerium Praseo:!ym Neodymium Prcmethlum Samanum Europium Gadolinium Terbium Dysprosium Hůlmium Erbium Thulium Ytterbium Lutetium 

,! 232,04 § 231 ,04 § 238,03 � 237,05 ij (244) ij (243) ! (247) ij (247) � (251) ij (254) i (257) i (258) i (259) § (260) 
Ij! 90 Th � 91 Pa � 92 U � 93 Np � 94 Pu � 95 Am  � 96 Cm li 97 Bk l! 98 CU 99 Es !'l looFm � 101 f111cHh02 No � 1 03  L.r '� '� '� \8 18 18 18 18 18 18 l� 18 18 18 

2 1 ,1 2 1 , 1  2 1 ,2 ! 1 ,2 ! 1 ,2 ! 1 ,2 ! 1 ,2 ! 1 ,2 ! 1 ,2 ! 1 ,2 2 1 ,2 ! 1 ,2 ! 1 ,2 ! 1 ,2 
THORIUM PROTN<TlNIUM URAN NEPTUNIUM fllJTCNLM AMERK:IUM CURIUM BERKELIUM KAlJFORNIUM EINSTENIUM FERMIUM M8W.EVJUM NOBELIUM LAWllENCIUM 
Thollum Prolaklinium Uranum Neptunrum Plutonium Amer�ilJ1T1 Curium Ber1relium Calilornium Einstenium Fermium �um NobeliJm Lawrentium 


