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Anotace 

Tento výukový materiál je určen pro první ročník chemie na SŠPaS v Pardubicích. 
Jeho součástí jsou základní pojmy v chemii, základní zákonitosti složení atomu, 
periodické soustavy prvků a vlastnosti z toho vycházející. Na závěr jsou uvedeny 
vlastnosti některých konkrétních látek a sloučenin. 
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Úvod 
Chemie (řecky χημεία, česky lučba) 

 je věda, která se zabývá vlastnostmi, složením, přípravou, strukturou anorganických 
a organických látek a jejich vzájemnými interakcemi. Látky jsou složeny z atomů a z 
nich složených molekul nebo z iontů (iontové soli a taveniny). Chemie popisuje svým 
vlastním metodickým a teoretickým přístupem hmotu a navazuje tak na studia 
fyzikální a předchází studiu hmoty z biologického nebo např. geologického hlediska. 
Vzhledem k rozličnosti hmoty, která je složena z různých kombinací atomů, chemici 
často studují, jak atomy odlišných chemických prvků mezi sebou interagují a jaké 
molekuly a jakým průběhem z těchto interakcí vznikají. 

Látkové přeměny jsou základem velké řady technologických postupů spojených s 
osvojením ohně (výroba keramiky a vápna či úprava potravy) nebo se zpracováním 
kůží a tkanin. Proto se dá říct, že chemie jako obor sledující zákonitosti látkových 
přeměn má původ snad už v době kamenné. Na to navazovaly technologie 
zpracování kovů (stříbro, zlato, měď, bronz, železo), výroba skla a také výroba kvasu 
či piva ve starověkých říších (Sumerové, Egypt, Čína). 

 

 

       obr. 1. 

http://upload.wikimedia.org/wikipedia/commons/f/fc/Lab_glassware.jpg


                    
 

 
 
 
 
 

 

5 

 

Historie chemie 
Kořeny chemie sahají až k Féničanům, Egypťanům, Řekům, Římanům aj. Tyto 
národy dovedly vyrábět např. sklo, sodu, zpracovávat kovy, používat některé látky 
k lékařským či kosmetickým účelům. Je však pravdou, že neuměli vysvětlit podstatu 
těchto dějů.                                                                                                                          
Řekové, jako jediní v té době se snažili proniknout do podstaty hmoty, nevyužívali 
však pokusy, ale snažili se podstatu odvodit dedukčně. Filozofický základ jejich 
nauky je o prahmotě a nezničitelnosti hmoty. Např. Démokritos či Leukippos hlásali 
nauku o atomech, jako o nejmenší nedělitelné částici hmoty. Další filozofové rozšířili 
tuto teorii o vysvětlení, že nekonečným dělením hmoty by došlo k jejímu zániku. 
Myšlenkový postup Řeků byl správný a mnoho jejich myšlenek je podobných 
dnešnímu náhledu na hmotu.   
Na Řeky navázali Egypťané, kteří podpořili provádění pokusů. Dá se i říci, že také 
dali základ i samotnému názvu chemie – chymia, název Egypta – země Chámova. 
Alchymie – její rozvoj je hlavně ve středověku. V tomto období je každý nový objev 
silně potírán církví. Církev v té době vychází z dogmatu, že všechno potřebné vědění 
je obsaženo v bibli a člověk nemá pátrat po tom, co chce zatajit vůle boží. Na pozadí 
těchto názorů, je tedy alchymie učením pokrokovým. Mezi alchymisty nesmíme ale 
počítat mnoho podvodníků, kteří se snaží parazitovat na feudálech a jejich touze 
např. po kameni mudrců. Alchymie se šířila hlavně ze Španělska ve XIV. století, 
v Čechách později za vlády Rudolfa II.  
Počátky chemie, tak jak ji vnímáme v dnešní době, se datují do XVII. století. Jejím 
zakladatelem je Angličan Robert Boyle (1627 – 1691). Definoval pojmy prvek, 
sloučenina a směs.  
Dalším významným chemikem byl ruský učenec Michajl Vasilijevič Lomonosov (1711 
– 1765). Naznačil atomovou teorii, dokazoval zákon o zachování hmoty (používal 
vah při pokusech), správně vysvětlil podstatu tepla, tlak plynů  aj. Bohužel jeho 
názory nepronikly do západních zemí a tím v podstatě nedošlo k nastartování 
rozvoje této vědy.  
Francouzský chemik Antoine-Laurent de Lavoisier (1743 – 1794), pomocí vážení 
sledoval chemické reakce, vysvětlil pojem hoření aj. V podstatě potvrdil objevy 
Lomonosova, ale sklidil za to slávu. Je tedy zakladatelem chemie, od té chvíle je 
chemie skutečnou vědou založenou na pevných základech.   
Dalším významným mezníkem byla Daltonova atomová teorie (John Dalton, britský 
chemik a fyzik, 1766 – 1844) a zavedení chemického označování – chemického 
názvosloví. 
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Dělení chemických oborů 

Chemie je rozdělena do několika oborů. Tyto jednotlivé obory se vzájemně prolínají   
a jsou také provázány i s jinými nechemickými obory, např. fyzikou.  
 
Analytická chemie  

Analytická chemie se zabývá rozborem (analýzou) různých látek. Cílem 
analytické chemie je určit a poznat složení vzorků.  

Anorganická chemie  
Anorganická chemie se zabývá chováním anorganických látek. 

Biochemie  
Biochemie se zabývá studiem chemického složení a chemických reakcí 
odehrávajících se v živých organismech.  

Fyzikální chemie  
Fyzikální chemie se zabývá popisem chemických reakcí a systémů z pohledu 
„fyziky“. Například studuje chemické reakce z pohledu energetických změn. 
Dále například studuje chemickou termodynamiku, chemickou kinetiku, 
elektrochemii a další..... 

Organická chemie  
Organická chemie se zabývá strukturou, vlastnostmi, složením a reakcemi 
organických sloučenin. Organická a anorganická chemie se často prolínají     
a proto je nelze striktně oddělit.  

Geochemie 
Geochemie je věda, která se zabývá chemickým složením Země, zkoumá       
a migraci chemických prvků ve složkách geologického a životního  prostředí 
na Zemi.  

Chemie životního prostředí 
Chemie životního prostředí je obor zabývající se zkoumáním chemických        
a biochemických dějů, které probíhají v přírodě. Lze jej definovat jako studium 
vzniku, reakcí, transportu ovlivňování a zániku chemických látek v atmosféře, 
půdě a vodě a zároveň vlivu člověka na tyto děje. Chemie životního prostředí 
se snaží porozumět dějům v prostředí, které není kontaminované. Pomocí této 
znalosti je možné chápat vliv člověka na životní prostředí.  

Jaderná chemie 
Jaderná chemie je vědní obor, který se zabývá vlastnostmi hmoty a jevy 
chemické a fyzikálně chemické povahy, jejichž původcem je nebo na nichž se 
podílí jádro atomu a jeho přeměny. Tento vědní obor se pohybuje na rozhraní 
mnoha odvětví chemie a fyziky. Podle přístupu bývá rozdělován na dva 
podobory - radiochemii a radiační chemii. 

Biofyzikální chemie 
Biofyzikální chemie je obor nacházející se na pomezí mezi chemií, fyzikou a 
biologií. Jedná o obor zabývající se aplikací fyzikální chemie při řešení 
biologických problémů. Přesné vymezení oboru je obtížné, neboť většinu 
svých částí sdílí spolu s některým z jiných oborů. 
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Dále pak existují 
Farmaceutická chemie, Petrochemie, Chemie silikátů, Chemie atmosféry,   
Lékařská chemie, Makromolekulární chemie, Termochemie a Výpočetní 
chemie a další. 

 

 

Základní pojmy 
 

Hmota je důležitý pojem filosofie i fyziky, jeho význam se však v posledních 

stoletích výrazně proměnil. Původně znamenal stálou, spíše beztvarou a netečnou 
látku "materiál" světa. 
Rozeznáváme dva projevy hmoty:  

pole, které by se podle klasické fyziky nemělo skládat z částic, ale projevovat se 

jako kontinuum ve svých vlastnostech. 

látka, skládající se z částic s klidovou hmotností, 

 
Látky jsou naším smyslům přístupnější, a proto jsou více prozkoumány.                           
Látky mohou nabývat rovněž různých forem, resp. skupenství či fází. Každá látka je 

popisována svými vlastnostmi, kromě skupenství také tvarem, hmotností, energií, 
elektrickým nábojem atd. 

Rozdělení látek:                                                                                                                                  
- homogenní (sourodé, stejnorodé), u kterých se vlastnosti (např. barva, hustota, 
teplota) v celém objemu tělesa vůbec nemění. Homogenní látky mohou mít tři 
skupenství - plynné, kapalné a pevné.                                                                                                                                                         
- heterogenní (různorodé, nestejnorodé) složené z fyzikálních tělísek různých 
vlastností - například beton je obvykle složen z tělísek kameniva (např. štěrku), zrnek 
písku a hydratovaného cementu.  

Fyzikální těleso je jakýkoli hmotný předmět (věc), který je objektem zkoumání 

fyziky. Ve fyzice označuje těleso určitou část prostoru, která je nějakým způsobem 
ohraničena, a která obsahuje látku.  

Podle skupenství látky se rozlišují pevná tělesa, kapalná tělesa a plynná tělesa. 
Těleso má na rozdíl od látky tvar, rozměry a velikost. Některá tělesa mají jednoduchý 
tvar (např. koule, válec, krychle) a některá složitější tvar (auto, kladívko, atd.) 

Označení těleso se nejčastěji používá pro pevná tělesa. 
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Chemické látky 

Čistá látka, přesněji chemicky čistá látka Je to látka mající chemické složení                   
v celém svém objemu stejné. Je tvořena jedním druhem chemických individuí. Za 
chemické individuum považujeme buď jen jeden druh atomů, molekul, nebo 
molekulárních komplexů. Každé chemické individuum se vyznačuje určitými 
charakteristickými vlastnostmi.    

 

 Obvykle rozlišujeme fyzikální a chemické vlastnosti látek.                                                            
Fyzikální vlastnosti jsou např. barva, hustota, lesk, teplota tání. Teplota varu, 

elektrická a tepelná vodivost, rozpustnost, chuť, vůně – zápach, tvar krystalů apod.                                            

Chemická vlastnost je schopnost látek přeměňovat se v jiné látky. Látky se tedy 

mohou slučovat s jinými látkami nebo naopak  rozkládat, také mohou hořet, 
vybuchovat. Nesmíme zapomenout na jejich působení na živé organismy .               

Některé vlastnosti jako např. hustota, rozpustnost, teplota tání, varu, elektrická 
vodivost, lze přesně změřit a číselně vyjádřit.                                                                                                   
Jiné vlastnosti jako např. tvar, barva, chuť, zápach, lesk, vyjádříme pouze slovním 
popisem nebo porovnáním se standardem.  

Čisté látky rozdělujeme na prvky a sloučeniny.                                                                  

Chemický prvek je látka skládající se z atomů jednoho druhu (atomů se stejným 

protonovým číslem).                                                                                                                       
Typickým příkladem elementární látky je čistý plynný dusík, který je tvořen 
dvouatomovými molekulami N2, nebo čisté plynné hélium, tvořené atomy He, nebo 
diamant, tvořený krystalickou mřížkou obrovského množství uhlíkových atomů Cn. 

Chemická sloučenina, nebo zkráceně sloučenina, je taková chemicky čistá 

látka, která je tvořena jedním druhem molekul, nebo molekulárních komplexů, které 
obsahují více než jeden druh atomů. Přitom se za různé druhy atomů zpravidla 
nepovažují různé izotopy téhož prvku.                                                                  
Příkladem sloučeniny je plynný oxid uhličitý, tvořený samostatnými molekulami CO2, 
nebo voda, tvořená molekulami H2O, nebo modrá skalice, pentahydrát síranu 
měďnatého, v krystalické podobě tvořený nadmolekulárním komplexem 
CuSO4.5H2O. 

Chemické sloučeniny rozdělujeme na sloučeniny anorganické a 
organické.  

Anorganické sloučeniny jsou všechny sloučeniny vyjma sloučenin uhlíku 

(výjimku tvoří oxid uhelnatý, oxid uhličitý, kyselina uhličitá a její soli, to jsou také 
anorganické sloučeniny).                                                                                                                                
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Organické sloučeniny jsou sloučeniny uhlíku vyjma oxidu uhelnatého, oxidu 

uhličitého, kyseliny uhličité a jejich solí. 

Toto rozdělení je však velmi striktní. Existují např. některé komplexy (doména 
anorganické chemie) a jejich součástí (ligandy) jsou organické sloučeniny. 

Otázky a úkoly:                                                                                                                                     
1. Definujte chemické obory – analytická chemie, biochemie, fyzikální chemie, 
organická chemie.                                                                                                                                                 
2. Jaký je rozdíl mezi anorganickou a organickou sloučeninou?                                                             
3. Jaký je rozdíl mezi tělesem a látkou?                                                                                           
4. Uveď příklady fyzikálních vlastností látek.                                                                                       
5. Uveď příklady chemických vlastností látek.                                                                                   
6. Co je to prvek a co je to sloučenina? 

 

 

Složení a struktura chemických látek 

Stavebními částicemi chemických látek jsou atomy, molekuly a ionty.    

Atom (z řeckého ἄτομος, átomos – nedělitelný) je nejmenší částice běžné hmoty, 

částice, kterou už chemickými prostředky dále nelze dělit (ovšem fyzickými ano - viz 
např. jaderná reakce) a která definuje vlastnosti daného chemického prvku.                                                     
Atom se skládá z atomového jádra obsahujícího protony a neutrony a obalu 
obsahujícího elektrony. 

Molekula je částice složená z atomů nebo iontů.                                                                    

Je to částice, která je obsahuje více než jedno jádro atomu. Může být elektricky 
neutrální, nebo má kladný nebo záporný náboj. Podle polarity náboje tedy mluvíme o 
molekulových kationtech (náboj kladný) nebo molekulových aniontech (náboj 
záporný). 
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Různé vyobrazení molekuly: 

Molekula methanu 

     obr. 2. 

 

Molekula glyceraldehydu 

 obr. 3. 

 

http://upload.wikimedia.org/wikipedia/commons/4/4b/Methane-3D-space-filling.svg
http://upload.wikimedia.org/wikipedia/commons/c/ca/Mol_geom_DL-glyceraldehyd.PNG
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Molekula riboflavinu 

       obr. 4. 

 

Ionty (v jednotném čísle ion, nebo iont) jsou elektricky nabité částice. Mohou to tedy 

být atomy, molekuly, a nebo také skupiny atomů či molekul.                                                                
Rozlišujeme je na:                                                                                                                     
Kationty - jsou kladně nabité ionty, obvykle atomy nebo části molekuly, které 
odevzdaly elektron, tzn. kationt má v elektronovém obalu méně elektronů než by 
odpovídalo příslušnému atomu.                                                                                                                                          
Při elektrolýze směřují tyto částice směrem ke katodě (záporně nabitá elektroda). 
Většinou vznikají z elektropozitivních prvků, například sodíku, vápníku nebo železa.                                         
Anionty - jsou záporně nabité ionty, obvykle atomy nebo části molekuly, které přijaly 
elektron, tzn. aniont má v elektronovém obalu více elektronů než by odpovídalo 
příslušnému atomu.                                                                                                          
Při elektrolýze směřují tyto částice k anodě (kladně nabitá elektroda). Většinou 
obsahují elektronegativní prvky, například fluor kyslík, síru nebo chlor. 

http://upload.wikimedia.org/wikipedia/commons/7/74/Riboflavin_molecule_animated.gif
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Stavba atomu 

Atom je nejmenší částice hmoty.  

Historický vývoj atomové teorie  

První představy o atomu pochází z antického Řecka, ve kterém v 5. století př. n. l. 
Démokritos představil filosofickou teorii, podle které nelze hmotu dělit donekonečna, 
neboť na nejnižší úrovni existují dále nedělitelné částice, které označil slovem 
atomos (ἄτομος). Podle této teorie je veškerá hmota složena z různě uspořádaných 
atomů různého druhu, které jsou nedělitelné, přičemž je nelze vytvářet ani ničit. 

Vědeckou formu atomové teorii poskytl na začátku 19. století John Dalton, podle 
kterého se každý chemický prvek skládá ze stejných atomů zvláštního typu, které 
nelze měnit ani ničit, ale lze je skládat do složitějších struktur (sloučenin). Na základě 
této teorie se  dalo vysvětlit, např. proč při chemických reakcích reagují vždy 
jednoduché poměry množství příslušných látek (viz zákon násobných poměrů 
slučovacích). 

Thomsonův (pudinkový) model atomu 

Teorii o nedělitelných atomech (přesněji částic, které atomy nazval Dalton) však v 
roce 1897 vyvrátil J. J. Thomson, který při studiu katodového záření objevil elektron 
— tedy subatomární částici. Na základě tohoto objevu vytvořil tzv. Thomsonův 
model atomu (též pudinkový model), který předpokládal, že atom je tvořen 
rovnoměrně rozloženou kladně nabitou hmotou, ve které jsou (jako rozinky v 
pudinku) rozptýleny záporně nabité elektrony. 

Rutherfordův (planetární) model atomu 

    obr. 5. 
 
Rutherfordův model atomu. 

. 

http://cs.wikipedia.org/wiki/Soubor:Rutherfordsches_Atommodell.png
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Thomsonův model překonal na začátku 20. století Ernest Rutherford, který dokázal, 
že většina hmoty s kladným nábojem je umístěna ve velmi malém prostoru ve středu 
atomu. To ho vedlo k Ruthefordově modelu, podle kterého se atom skládá z kladně 
nabitého hutného jádra, kolem kterého obíhají záporně nabité elektrony obdobně 
jako planety obíhají Slunce (proto se tento model nazývá též planetární model 
atomu). Později také zjistil, že jádro atomu vodíku je nejjednodušším jádrem, které je 
tvořeno jedinou částicí, přičemž tato částice je obsažena také v jádrech ostatních 
atomů. Tato částice se nazývá proton. V roce 1932 pak James Chadwick objevil 
neutron, který se v jádře nachází spolu s protony. 

Planetární model však trpěl mnoha zásadními nedostatky: například podle všech 
známých zákonů fyziky by elektricky nabité těleso (elektron) obíhající po kruhové či 
eliptické dráze muselo vysílat elektromagnetické záření, čímž by ztrácelo energii a ve 
velmi krátkém čase by se všechny elektrony spirálovitě zřítily do atomových jader. 

 

Bohrův model atomu 

     obr. 6. 
 
Bohrův model atomu 

Zásadní problémy Rutherfordova modelu překonala až nová kvantová teorie, podle 
které je elektromagnetické záření vysíláno i pohlcováno po nedělitelných množstvích, 
kvantech. V roce 1913 vytvořil Niels Bohr podle této teorie Bohrův model atomu. 
Podle tohoto modelu obíhají elektrony atomové jádro jen na některých dovolených 
drahách, přičemž nemohou vyzařovat a spirálovitě padat do jádra, protože mezilehlé 
dráhy nejsou možné a vyzařování energie není spojité, mohou pouze za určitých 
podmínek jednorázovými změnami „přeskočit“ z jedné energetické hladiny do jiné. 

Kvantově mechanický model atomu 

Moderní je teorie kvantově mechanického modelu atomu, podle které elektron 
(stejně jako všechny ostatní částice) není popisován jako hmotný bod, ale jako 
vlnová funkce definující pravděpodobnosti výskytu elektronu v různých místech 
prostoru. To znamená, že elegantní pravidelné eliptické dráhy Bohrova modelu byly 

http://cs.wikipedia.org/wiki/Soubor:Bohr_Model.svg
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opuštěny a nahrazeny neostře definovanými oblastmi, ve kterých se elektron s 
určitou pravděpodobností nalézá, tzv.orbitaly. Tento model je sice hůře pochopitelný 
a jeho pravděpodobnostní povaha zejména zpočátku přitahovala značnou kritiku, 
dokáže však vysvětlit mnoho atomových vlastností, které byly dřívějšími teoriemi 
nepředpověditelné.                                                                                              
Kvantově mechanický model je již zcela založen na principech kvantové fyziky. 

Složení atomu 

Přestože podle původního pojmenování je atom „nedělitelný“, ve skutečnosti jej lze 
rozložit na menší složky, někdy označované jako subatomární částice:                                                                          

elektrony jsou záporně nabité částice a  nacházejí se v atomovém obalu. Z obalu 

je lze poměrně snadno vyjmout a tím vytvořit nabitou částici (iont).                                 
Ve středu atomu je atomové jádro obsahující tzv. nukleony (jádro zabírá jen 
nepatrnou část atomu, ale tvoří naprostou většinu jeho hmotnosti):                                                                       

protony jsou kladně nabité částice, zhruba 1836 krát hmotnější než elektrony,           

neutrony jsou elektricky neutrální částice, jen o trochu hmotnější než protony. 

 

 

Stavba atomového jádra 
 
Atomové jádro je vnitřní kladně nabitá část atomu a tvoří jeho hmotové i prostorové 
centrum. Atomové jádro představuje 99,9 % hmotnosti atomu. Průměr jádra činí 
přibližně 10-15 m, což je přibližně 100 000× méně než průměr celého atomu. 

Vlastnosti jádra se vystihují prostřednictvím atomového (protonového) čísla , které 
určuje počet protonů v jádře, a nukleonového (hmotnostního) čísla , které udává 
celkový počet nukleonů v jádře.                                                                                        

Někdy se také používá tzv. neutronové číslo N = A - Z, udávající počet neutronů v 

jádře. V přírodě se vyskytují atomy s jádry, jejichž nukleonové číslo se pohybuje od 1 
do 238 a atomovými čísly od 1 do 92. Laboratorně se podařilo vytvořit i atomy s 
většími jádry, která však nejsou stabilní a rychle se rozpadají. 

Vzhledem k tomu, že náboj protonu je kladný a neutron je elektricky neutrální, pak 
pokud má být atom neutrální, musí být počet elektronů v elektronovém obalu roven 
počtu protonů v atomovém jádře. Počet protonů však určuje polohu atomu v 
periodické tabulce prvků. Lze tedy tvrdit, že vlastnosti atomů jsou velkou měrou 
určovány vlastnostmi jejich jader, proto jsou kvantová čísla charakterizující jádro 
používána ke schematickému označovaní vlastností atomů pomocí zápisu                                  
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A
ZX  

 
X – symbol chemického prvku 
A – nukleové číslo (počet protonů a neutronů v jádře), neboli hmotnostní číslo 
Z – protonové číslo (počet protonů)   A = Z + N 
      zároveň udává počet elektronů v elektronovém obalu 
N – neutronové číslo 
Protony a neutrony – částice vytvářející atomové jádro, nazývají se nukleony 
 

Např. , , atd 
 

Př:    94Be      počet protonů     = Z = 4 

                        počet neutronů   = A – Z = 9 – 4 = 5 
                        počet elektronů  = Z = 4 
 
 

Nuklid  je látka tvořená stejnými atomy nelišící se Z ani N 

Izotopy  jsou nuklidy téhož prvku, mají tedy stejný počet protonů, ale rozdílný  

počet neutronů a tudíž rozdílné hmotnostní číslo 
Např.: 12

6C – 13
6C,  14

7N – 15
7N,  32

16S – 33
16S – 34

16S – 36
16S,   

Izobar je to směs tvořená jádry o stejném hmotnostním čísle, ale rozdílném 

protonovém čísle. 
 
Některé prvky jsou monoizotopové ( asi 20 prvků) např. Na, Al, P. Většina prvků má 
více izotopů, např. S má 4 izotopy, Cl 2 izotopy, Sn 10 izotopů.   
 
 
 

Radioaktivita 
 
Stabilita jádra je omezena. Příliš těžká jádra přírodních prvků, která mají značný 
počet neutronů, se samovolně rozpadají. Samovolný rozpad jader a jejich přeměna 

na jiná jádra s menším nebo větším protonovým číslem nazýváme radioaktivitou. 
Vznikne jiný prvek a ionizující záření. 
Radioaktivita se běžně rozděluje na radioaktivitu přirozenou a umělou. 
 

Přírozená radioaktivita 
Přirozenou radioaktivitu objevil v r. 1896 francouzský fyzik Henri Becquerel. Zjistil, že 
některé látky vyzařují záření jiné než světelné povahy. K zdrojům přirozené radiace 
patří například kosmické záření, radioaktivní prvky obsažené v zemské kůře (např. 
uran, radon, thorium…..), Z toho vyplývá, že radioaktivita je neoddělitelnou součástí 
našeho životního prostředí a tedy i našeho života.   
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Umělá radioaktivita                                                                                       
Umělou radioaktivitu získají prvky transmutací, vlivem řetězové reakce nebo 
působením urychlených částic. Umělá radioaktivita je tedy podmíněna přeměnou 
jádra, která je způsobena vnějším vlivem, např. při ostřelování částicemi α se jádra 
mohou dále samovolně rozpadat, tzn. vykazují radioaktivitu. Takováto jádra v přírodě 
běžně neexistují, ale byla vytvořena uměle. Zákonitosti rozpadu těchto uměle 
vytvořených jader jsou shodné se zákony popisujícími rozpad přirozeně 
radioaktivních jader. Poněvadž však ke vzniku těchto jader byl nutný vnější umělý 
zásah, hovoříme o umělé radioaktivitě. 
 

Druhy radioaktivního zářen.  
 
Záření, které při radioaktivním rozpadu vzniká, je čtyř druhů, které označujeme jako 
α, β, γ a neutronové záření. 

Záření α je proud jader helia (α-částic) a nese kladný elektrický náboj. Při tomto 

záření vzniká nuklid s protonovým číslem o dvě nižším a hmotnostním číslem o čtyři 
nižším, než původní prvek.  

                            zAX →  24He  +  Z-2
A-4 X                                                                                                              

           Např.:   92
238 U   →   24 He  +  90

234 Th     

  obr. 7. 

Záření alfa se vychyluje jak v elektrickém tak v magnetickém poli.                                           
Toto záření se již pohlcuje listem papíru a lze se před ním relativně snadno chránit. 
Ve vzduchu se pohltí po průletu několika centimetrů. Zářič alfa však je nebezpečný 
při požití nebo vdechnutí, kdy bude působit uvnitř organismu. 

http://upload.wikimedia.org/wikipedia/commons/7/79/Alpha_Decay.svg
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Záření β je proud záporně nabitých elektronů. Někdy se rozlišuje záření β- 

(elektrony) a β+ (kladně nabité pozitrony). Záření β+ je vzácné, většinou se 
setkáváme se zářením β-. Elektronový obal je po tomto ději v excitovaném stavu; 
v krátké době však přechází do základního stavu a současně dojde k emisi kvanta 
elektromagnetického záření, tj. fotonu. 

           Reakce:  01 n  →  11 p  +  -10 e   

           Např.:   90
234 Th   →  91

234 Pa  +   -10 e 

  obr. 8. 

 

Svojí rychlostí se blíží rychlosti světla. Malá hmotnost částic se projevuje výrazným 

zakřivením trajektorie částic  jak v magnetickém, tak v elektrickém poli. Záření  a 

záření  se projevují opačným zakřivením.                                                                                                        
K zastavení nebo pohlcení tohoto záření už papír nestačí, pohltí jej např. hliníková 
deska. 

 

Záření γ je elektromagnetické záření vysoké frekvence,  neboli proud velmi 

energetických fotonů. Nemá elektrický náboj, a proto nereaguje na elektrické pole. 
Záření gama neexistuje samostatně, ale vždy provází jaderné děje, při nichž vzniká 
záření alfa nebo beta.   

http://upload.wikimedia.org/wikipedia/commons/a/aa/Beta-minus_Decay.svg
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      obr. 9. 

Jeho pronikavost je velmi vysoká, pro odstínění se používají velmi tlusté štíty z kovů 
velké hustoty (např. olovo)  a nebo slitin kovů velké hustoty. Platí, že čím vyšší 
hustota a tloušťka štítu, tím více je záření odstíněno. 

Použití 

Vysokoenergetická povaha záření gama z něj činí účinný prostředek hubení bakterií, 
čehož se využívá například při sterilizaci lékařských nástrojů nebo při ošetřování 
potravin, zejména masa a zeleniny, aby déle zůstalo čerstvé. 

Přestože může samo způsobovat rakovinu, používá se při jejím léčení. Přístroj gama 
nůž využívá několika paprsků záření zaměřených na místo nádoru, aby zničil 
zhoubným bujením zasažené buňky. V ostatních místech prochází jen jeden 
paprsek, a proto jsou zdravé buňky méně poškozené a přežijí. 

Využívá se také v nukleárním lékařství pro diagnostické účely.  

 

Neutronové záření je proud neutronů. Nemá elektrický náboj. Nevzniká u 

přírodních radionuklidů či umělých radionuklidů, ale lze je vyvolat uměle v jaderných 
reaktorech nebo při jaderné explozi. Proud rychle letících neutronů má vysokou 
pronikavost. Pohltí jej tlustá vrstva vody nebo betonu. 

http://upload.wikimedia.org/wikipedia/commons/c/c2/Gamma_Decay.svg
http://fyzika.jreichl.com/main.article/view/802-radioaktivita
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Označování: 

 

         obr. 10. 

Mezinárodní výstražný symbol, označující radioaktivní materiál 

               obr. 11. 
 
Nový doplňkový výstražný symbol ionizujícího záření schválený dne 15. února 2007 
Mezinárodní agenturou pro atomovou energii (IAEA) a Mezinárodní organizací pro 
normalizaci (ISO). Klasický žluto-černý symbol radioaktivity nahrazuje jen v určitých 
případech. 

 
 
Poločas rozpadu: 
 
Poločas rozpadu je doba potřebná k tomu, aby se přeměnila právě polovina atomů 
ve vzorku. Podle kvantové fyziky je přeměna jádra dokonale náhodný proces. Nelze 
přesně určit okamžik, kdy dojde k přeměně určitého jádra, ale pouze 
pravděpodobnost této přeměny. 
 Její hodnota se pohybuje od zlomku sekundy až po miliony let.  
 

http://cs.wikipedia.org/wiki/Soubor:Radioactive.svg
http://cs.wikipedia.org/wiki/Soubor:Logo_iso_radiation.svg
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Příklady poločasu rozpadu některých radioizotopů1: 

Prvek Izotop Poločas rozpadu 

Beryllium 8Be 6, 7 · 10-17 s 

Polonium 212Po 0, 3 µs 

Síra 35S 87, 5 dní 

Kobalt 60Co 5, 27 let 

Radium 226Ra 1 622 / 1 602 let 

Uhlík 14C 5 730 let 

Bismut 209Bi cca 1, 9 · 1019 let 

 
 

Radioaktivní záření v organismu 

Jakmile radioaktivní záření začne působit na (lidský) organismus, ovlivňuje buňky 
daného organismu. Nezačíná je ničit, ale ovlivňuje „pouze“ jejich funkci. Například 
záření α  ztratí svoji energii na relativně malé vzdálenosti a tak na malém objemu 
poškodí velký počet buněk. Pokud je organismus zdravý, tak takovéto poškození by 
nemělo být vážným problémem. V organismu totiž dochází neustále k regeneraci 
buněk. Pokud je poškození velké nastává problém, organismus začne vytvářet 
poškozené buňky. 

Pokud organismus dostane stejné množství záření β jako záření α, tak hustota 
poškozených buněk bude menší. Důvodem je to, že záření β se do organismu 
dostane dále. 

Je tedy nutné zjistit nejen „množství“ záření, které vniklo do organismu, ale hlavně 
„škody“ způsobené zářením v organismu.  

 

Při práci s radionuklidy a styku s jaderným zářením je třeba dodržovat přísné 
bezpečnostní předpisy. Ochrana před zářením je možná v podstatě třemi způsoby:  

1. vzdáleností;  

2. omezením doby ozařování;  

3. stíněním.  

Záření ubývá se vzdáleností od zdroje  a čím kratší dobu jsme záření vystaveni, tím 
menší dávkový ekvivalent obdržíme. Prostory, kde je nebezpečí záření, musí být 
označeny varovnou značkou. Osoby, které se pohybují v těchto prostorech jsou 
vybaveny osobními dozimetry, které měří získanou dávku. 

 

 

Využití radioaktivity                                                                                  
Radioaktivitu však využíváme v mnoha oborech - ve vědě, výzkumu, medicíně, 
průmyslu; jaderné materiály v energetice. 
Příklady využití: -    při sterilizaci materiálů   

- při měření tloušťky materiálu 
- při zkoumání stáří archeologických nálezů 

http://fyzika.jreichl.com/main.article/view/802-radioaktivita
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- při zjištění skrytých vad materiálů 
- při zjištění složení neznámého materiálu 
- v medicíně (radiofarmaka) 

 

Otázky:                                                                                                                                                               
1. Kolik elektronů, protonů a neutronů má atom:                                                                                        
1
1H, 15

7N, 23
11Na, 33

16S, 37
17Cl, 207

82Pb, 238
92U, 27

13Al, 54
26Fe, 56

26Fe,                                                           
2. Jaký je rozdíl mezi atomem a molekulou?                                                                                
3. Jaké typy iontů máme?                                                                                                                  
4. Jaká jádra jsou nestabilní a jak se tato nestabilita projevuje?                                                    

5. Jaký je rozdíl mezi zářením α a zářením ?                                                                               
6. Co je to poločas rozpadu?                                                                                                                       
7. Čím je způsobena přírodní radioaktivita?                                                                                      
8. Jak působí záření na organismus?                                                                                                      
9. Jak lze radioaktivitu využít?    
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Stavba elektronového obalu 
 
V obalu atomu jsou umístěny elektrony. Jak už jsme se zmínili, jsou to částice 
se zcela zanedbatelnou hmotností, avšak na jejich počtu a hlavně na jejich 
rozmístění závisí chemické vlastnosti daného prvku. K určení nejpravděpodobnějšího 
uspořádání elektronů v obale nám slouží čtyři kvantová čísla.  
 
 

1. hlavní kvantové číslo  
určuje energii orbitalu, také popisuje vzdálenost orbitalu od atomového jádra 
nebo 
udává energii elektronu, určuje příslušnost elektronu do jedné ze sedmi 
energetických vrstev. Jednotlivé vrstvy se označují velkými písmeny. 

     značí se:   n 
    nabývá  hodnot  1 – 7, nebo se označuje   K – Q 

 

1 2 3 4 5 6 7 

K L M N O P Q 

 

2. vedlejší kvantové číslo 
udává orbitální moment hybnosti elektronu, čímž určuje tvar atomového orbitalu 
nebo 
udává tvar orbitalu 

      nabývá hodnot  0 – (n-1) , nebo se označuje s, p, d, f. 
     značí se:  l 

 
    
      

0 1 2 3 

s p d f 

 

Orbital je část prostoru okolí atomového jádra, ve kterém se elektron vyskytuje 

s 95% pravděpodobností. 
 
Tvary orbitalů: 
orbitalu s (n = 1):    

     obr. 12. 
 
 

http://cs.wikipedia.org/wiki/Soubor:Hydrogen_eigenstate_n2_l0_m0.png
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orbitaly p (px, py, pz; n = 2    

 obr. 13.     obr. 14. obr. 15. 
 
orbitaly d (dxy, dxz, dyz, dx²-y², dz²; n = 3):   

          
     obr. 16.                 obr. 17.                 obr. 18.             obr. 19.              obr. 20. 
 
 
 
 orbitaly f (f z³, fxz², fyz², fxyz, fz(x²-y²), fx(x²-3y²), fy(3x²-y²); n = 4): 
 

                          
     obr. 21.                         obr. 22.                   obr. 23.                   obr. 24.                         
 

      
       obr. 25.                           obr. 26.                 obr. 27. 
 
 
 
 

http://cs.wikipedia.org/wiki/Soubor:P2M1.png
http://cs.wikipedia.org/wiki/Soubor:P2M-1.png
http://cs.wikipedia.org/wiki/Soubor:P2M0.png
http://cs.wikipedia.org/wiki/Soubor:D3M2.png
http://cs.wikipedia.org/wiki/Soubor:D3M1.png
http://cs.wikipedia.org/wiki/Soubor:D3M-1.png
http://cs.wikipedia.org/wiki/Soubor:D3M-2.png
http://cs.wikipedia.org/wiki/Soubor:D3M0.png
http://cs.wikipedia.org/wiki/Soubor:F4M0.png
http://cs.wikipedia.org/wiki/Soubor:F4M1.png
http://cs.wikipedia.org/wiki/Soubor:F4M-1.png
http://cs.wikipedia.org/wiki/Soubor:F4M2.png
http://cs.wikipedia.org/wiki/Soubor:F4M-2.png
http://cs.wikipedia.org/wiki/Soubor:F4M3.png
http://cs.wikipedia.org/wiki/Soubor:F4M-3.png
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3. magnetické kvantové číslo 
udává magnetický moment hybnosti elektronu, také popisuje prostorovou 
orientaci atomového orbitalu 
nebo 
určuje vzájemnou polohu orbitalů v prostoru 
určuje počet typů orbitalu 

     značí se:  m 

     nabývá hodnot  -l  až  +l  (přes nulu) 
 

l s p d f 

m 1 3 5 7 

 
 

4. spinové kvantové číslo 
Spin je vnitřní vlastností elektronu a je nezávislý na předchozích kvantových 
číslech, určuje "rotaci" elektronu 
nebo 
charakterizuje rotační impuls tzv. spin. Dva elektrony s opačným spinem tvoří 
elektronový pár. 

     značí se :  s 
     nabývá hodnot :  +1/2  a  -1/2 
 

Znázorňování a zápis orbitalů 
- všechny orbitaly se znázorňují stejně velkými rámečky 
- počet typů orbitalu pro daný orbital se spojí v jeden celek 

s                                                                                                                                                             
        
 
    p 

   

  
         d 

     

  
              f 

       

  

- elektrony se znázorňují šipkami       ,  

      -   pomocí hlavního a vedlejšího kvantového čísla        3d4 
            3 – hlavní kvantové číslo 
                d – orbital 
                4 – počet elektronů 
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Elektronová konfigurace atomu 

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

1, Výstavbový princip (princip minimální energie) 
Orbitaly s nižší energií se zaplňují dříve než orbitaly s vyšší energií. 
 
s       p      d       f                                                                                                                                
        7       6      5                                                                                                                          
7      6       5      4                                                                                                                              
6      5       4                         1s 2s 2p 3s 3p 4s 3d 4p 5s 4d 5p 6s 4f 5d 6p 7s 5f 6d 7p                                                                                                   
5      4       3                                                                                                                                  
4      3                                                                                                                                            
3      2                                                                                                                                           
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Pravidlo n+l  (nejdříve se zaplňují orbitaly, jejichž součet hlavního a vedlejšího 
kvantového čísla je nižší. Jestliže je součet stejný, pak se nejdříve zaplňuje orbital 
s nižší hodnotou n) 
Př:  pro orbital  2p je součet n+l :  2 + 1 = 3 
      pro orbital  3s je součet n+l :   3 + 0 = 3    dříve se zaplní orbital 2p 
 
2, Hundovo pravidlo 

- v orbitalech vznikají elektronové páry  teprve po obsazení všech typů orbitalu 
- nespárované elektrony mají stejný spin. 
 
 

 
 
3, Pauliho princip výlučnosti 
- v jednom atomu nemohou být dva elektrony, které by měly stejnou kombinaci čtyř 
kvantových čísel – tzn. v jednom orbitalu mohou být maximálně dva elektrony lišící 
se hodnotou spinového kvantového čísla 
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Zápis elektronových konfigurací 

        elektron 

      elektronový pár (opačný spin) 
 

 
 

         nebo: 6C:  1s2 2s2 2p2 

         nebo  zkrácený zápis pomocí konfigurace předcházejícího vzácného plynu 
     

             6C:(He) 2s2 2p2 
 
Otázky: 
1. Charakterizuj kvantová čísla. 
2. Co je to orbital? 
3. Jaké typy orbitalů máme? 
4. V jakém pořadí se orbitaly zaplňují elektrony, jakým pravidlem se to řídí? 
5. Co nám určuje Hundovo pravidlo? 
6.  Napiš elektronovou konfigurací prvků, využij i zkrácený způsob zápisu  –  12Mg, 

13Al, 17Cl, 56Ba, 82Pb, 19K, 54Xe.  
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Chemická vazba 
 
Většina prvků (vyjma vzácných plynů) se sdružuje do energeticky méně náročných 
útvarů – molekuly, krystaly.  
 

Chemická vazba je tedy soudružná síla, která působí mezi jednotlivými atomy, 

v jednotlivých molekulách nebo krystalech.  
 
Při vzniku chemické vazby dojde tedy ke snížení energie. Podle zákona o zachování 
energie je stejné množství energie, jaké vznikne při vzniku vazby, potřebné k jejímu 
rozštěpení.  
 
Chemická vazba je tvořena valenčními elektrony jednotlivých prvků, proto charakter 
jednotlivých vazeb závisí na uspořádání valenčních elektronů.  
 

Valenční vrstva je poslední vrstva atomu, která je zaplněna elektrony. 

Valenční elektrony jsou elektrony, které se nacházejí ve valenční vrstvě.  

 
Aby mohlo dojít ke vzniku chemické vazby je potřeba splnění                                                     

dvou základních podmínek: 

1. Atomy se musí k sobě přiblížit tak, aby mohlo dojít k překrytí jejich valenčních 
atomových orbitalů. 
2. Musí být vhodné prostorové uspořádání valenčních atomových orbitalů a uvolnit 
se dostatečné množství vazebné energie.                                                                                                               

Vazebná energie - energie, která se uvolní při vzniku vazby, čím větší je její 

hodnota, tím pevněji jsou atomy k sobě vázány.  
 

Nejjednodušším příkladem vzniku chemické vazby je vznik 
molekuly vodíku.  
 
Vodík má v obalu 1 elektron a to v orbitalu 1s 

 
 
Můžeme zapsat H-H  
Překryvem atomových orbitalů vznikne tedy společný prostor –  molekulový orbital, 

který sdílejí společně oba elektrony - vazebný elektronový pár.  
 
 
 
Podobně můžeme znázornit např. vznik molekuly chloru Cl2.  
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Tato vazba je jednoduchá 
 
Pokud dojde k překrytí dvou a více orbitalů a vzniku dvou a více vazebných 
elektronových párů, označujeme tyto vazba násobné (dvojné, trojné…) 
 
 
Dvojná vazba: 
 

 
 
Trojná vazba 
 
 

 
 
 
 
Podle této představy by například C mohl být jen dvojvazný (CO), ale my známe 
především sloučeniny s uhlíkem čtyřvazným ( CO2, CH4).  
Proto předpokládáme, že některé prvky využívají k tvorbě vazeb nejen základní stav, 
ale také excitovaný stav. 
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Excitovaný stav (vybuzený stav) je fyzikální jev, kdy elektrony v 

elektronovém obalu atomu jsou přeneseny do vyšších energetických hladin než je 
normální stav. Je to stav s větším obsahem energie než základní stav. Vzniká 
přijetím energie z okolí. Elektron přechází na zlomek sekundy na vyšší energetickou 
hladinu, poté se vrátí do základního stavu a uvolní energii ve formě 
elektromagnetického záření. 
 
 
Základní stav 
 

 
 Excitovaný stav 
 

 
 
 
 
Z tohoto zápisu je zřejmé, že C v základním stavu může vytvářet dvě vazby a 
v excitovaném stavu čtyři vazby.  
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Elektronegativita 

Elektronegativita je v chemii vlastnost atomu ve sloučenině, vyjadřující jeho 

schopnost přitahovat vazebné elektrony. Zavedl ji Linus Pauling                                                                                
Vyšší hodnoty elektronegativity mají ty prvky, které vznikem aniontu dosáhnou 
elektronové konfigurace následujícího vzácného plynu. Takové prvky se označují 
jako elektronegativní prvky.                                                                                                                                                    
Je to bezrozměrná relativní veličina, značí se χ (řecké písmeno chí).     

                       

 

Obr. 28. 

Elektronegativita je opakem elektropozitivity. 

Elektropozitivita je schopnost atomu uvolňovat valenční elektrony. 
 
Fluor má nejvyšší elektronegativitu a francium má nejmenší elektronegativitu 
(nejvyšší elektropozitivitu).  
 

http://cs.wikipedia.org/wiki/Linus_Pauling
http://cs.wikipedia.org/wiki/Aniont
http://cs.wikipedia.org/wiki/Elektropozitivita


                    
 

 
 
 
 
 

 

31 

 

Tabulka elektronegativity 

        obr. 29. 
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Typy chemických vazeb 
 

Dělení vazeb podle násobnosti  

 Jednoduchá vazba - Sdílení jednoho elektronového páru. Na vzniku se podílí 
od každého z vázaných atomů jeden valenční elektron. 

 Dvojná vazba - Sdílení dvou elektronových párů. Na vzniku se podílí od 
každého z vázaných atomů dva valenční elektrony. 

 Trojná - Sdílení tří elektronových párů. Na vzniku se podílí od každého z 
vázaných atomů tři valenční elektrony. 

 Čtverná vazba - Sdílením čtyř elektronových párů. Tento typ vazby vytvářejí 
pouze přechodné kovy. Je poměrně vzácná, popsána byla např. ve 
sloučeninách molybdenu a ruthenia. 

 Byly již popsány i případy chemické vazby vykazující charakter paterné a 
šesterné vazby.  

Obecné dělení: 

 Kovalentní vazba - je vazba mezi atomy buď stejných nebo různých prvků. 

Vzniká překrytím jejich valenčních atomových orbitalů, které jsou obsazeny 
každý jedním elektronem opačného spinu. Vzniklý vazebný pár je pak sdílen 
oběma atomy. Zpravidla se zvlášť vyčleňuje iontová vazba (někdy řazená 
pod polární kovalentní vazby), kterou je vhodnější popisovat jako 
elektrostatické působení mezi elektricky nabitými ionty. Vzniká zpravidla 
úplným přesunem elektronového páru na stranu atomu elektronegativnějšího 
prvku, ale ionty mohou vznikat i jinými fyzikálními mechanismy a teprve potom 
vstoupit do vazby. 

 Koordinačně-kovalentní vazba (donor-akceptorová) - vzniká kombinací 

orbitalu obsazeného nevazebným elektronovým párem (dárce elektronového 
páru = donor) jednoho atomu s prázdným (vakantním) orbitalem (příjemce 
elektronového páru = akceptor) druhého atomu. Tento typ vazby má stejné 
vlastnosti jako vazba kovalentní, liší se pouze způsobem vzniku. Nejčastěji se 
vyskytuje u komplexních sloučenin.     

 Částice látky v pevném skupenství mohou být vázány ještě dalšími typy vazeb, které 
se však zpravidla neoznačují za "chemické", protože jimi nevznikají molekuly 
sloučenin: 

 Kovová vazba - charakteristická pro kovy. Nejjednodušší model kovové 
vazby předpokládá, že se krystal kovů skládá z kationtů rozmístěných v 
pravidelné prostorové mřížce. Valenční elektrony jsou volně pohyblivé, 
označují se často jako elektronový plyn. Překrýváním energeticky stejných 
valenčních elektronových orbitalů v krystalu kovu vznikají společné 
energetické pásy. V těchto pásech se mohou elektrony volně pohybovat a 
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dodávat tak látce specifické vlastnosti kovů - lesk, velkou elektrickou a 
tepelnou vodivost, kujnost a tažnost i jejich chemické vlastnosti. 

 

 Slabé vazebné interakce - patří mezi mezimolekulové interakce, ovlivňují též 
prostorovou konfiguraci molekul. Mezi nejsilnější interakce patří dipól – dipól, 
případně ion-dipól. Vzniká mezi polárními molekulami.  

 

Zvláštním případem vazby dipól – dipól je vazba vodíkovým můstkem. Vzniká mezi 
molekulami, které mají vázaný vodík na elektronegativnější prvek (F, O..). Vodík je 
vázaný uvnitř molekuly polární nebo iontovou vazbou na tento elektronegativní prvek 
a zároveň je vazbou vodíkový můstek přitahován k elektronegativnímu prvku v jiné 
molekule.  

Dělení vazeb podle polarity 

Polarita chemické vazby je dána nerovnoměrným rozdělením elektronové hustoty v 
molekule v důsledku rozdílné elektronegativity atomů: 

 Nepolární vazba - mezi atomy stejného prvku nebo mezi atomy s velmi 

malým rozdílem elektronegativit.                                                                                               
Elektronová hustota je rovnoměrně rozdělena mezi oba partnery.                               
Rozdíl elektronegativit je menší než 0,4.                                                                       
Např. H-H, Cl-Cl. 

       (H-H)  = (H) - (H) = 2,2 – 2,2 = 0 

       (Cl-Cl) =  (Cl) - (Cl) = 3,16 – 3,16 = 0 

 Polární vazba - elektronová hustota je nerovnoměrně rozdělena mezi 

vazebné partnery. Rozdíl elektronegativit v intervalu 0,4-1,7.                                                                       
Dochází k posunu vazebných elektronů k atomu s vyšší elektronegativitou, 
který se jeví jako parciálně (částečně) záporně nabitý, "nedostatek" elektronů 
u druhého atomu způsobí, že je parciálně kladně nabitý.                                                                             
Vzniká dipól.                                                                                                                    
Např. H-O, H-Cl. 

http://cs.wikipedia.org/w/index.php?title=Elektronegativity&action=edit&redlink=1
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      (H-O) = (O) - (H) = 3,44 – 2,2 = 1,24 

       (H-Cl) = (Cl) - (H) = 3,16 – 2,2 = 0,96 

 Iontová vazba - je v podstatě extrémně polární kovalentní vazba, 

výsledkem vazby je téměř úplný přesun elektronového páru na stranu 
elektronegativnějšího prvku, vznikají iontové sloučeniny.                                                                                              
Rozdíl elektronegativit je větší než 1,7                                                                             
Např. Na-Cl, K-F 

      (Na-Cl) =  (Cl) - (Na) = 3,16 – 0,93 = 2,13 

       (K-F) = (F) - (K) = 3,92 – 0,82 = 3,10                               

 
 
 

Periodická soustava prvků a periodický zákon 
 
S rozvojem chemie a objevem nových prvků se vyskytla potřeba sestavit nové prvky 
do určitého systému. 
Periodická soustava prvků, kterou vyřešil D. I. Mendělejev v roce 1869, shrnuje prvky  
(v té době 63 známých prvků) do přirozených skupin. Prvky v těchto skupinách jsou 
shrnuty nejen na základě vnějších podobností, ale hlavně na základě určité 
zákonitosti. Přívlastek periodická získala hlavně z poznatku, že některé vlastnosti 
jsou periodickou funkcí základní veličiny, která je charakteristická pro každý prvek a 
lze ji jednoznačně určit. Zároveň se tato veličina jednoznačně mění prvek od prvku. 
Za odpovídající veličinu byla zprvu považována atomová hmotnost. Své poznatky 
tedy Mendělějev shrnul v periodickém zákoně:  
 

vlastnosti prvků jsou periodickou funkcí jejich atomových hmotností 
 
Pro do té doby neobjevené prvky (jejichž existenci ovšem předpokládal) zůstala 
volná místa. Pokud se však prvky uspořádaly podle své hmotnosti, bylo nutné 
některé prvky přemístit, aby byla zachována periodocita jejich vlastností. Po lepším 
poznání stavby atomů se zjistilo, že opakování vlastností odpovídá podobné stavbě 
elektronového obalu.  
 

 Současný periodický zákon zní: 

Vlastnosti prvků jsou periodickou funkcí jejich 
protonového čísla. 
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Periodická soustava prvků 

  
obr. 30. 

http://upload.wikimedia.org/wikipedia/commons/5/5a/Periodic_table_of_the_elements.pdf
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Periodická tabulka prvků 

V současné době se používá tzv. dlouhá periodická soustava  prvků. 
Tabulka je rozdělena na tzv.  periody a skupiny. 
 
Periody (řady) :- prvky jsou řazeny podle vzrůstajícího protonového čísla 

                           - je 7 period , číslo periody se shoduje s nejvyšším kvantovým    

                             číslem prvku a současně určuje počet elektronových vrstev. 

                           - každá perioda začíná prvkem, který má v poslední energetické   

                             vrstvě orbital s  s jedním elektronem                                                                                                           

                     - každá perioda končí prvkem, který má orbitaly  p  plně obsazeny   

                       elektrony 
 
Z tabulky vyplývá: 
- 1. perioda  obsahuje                                  2 prvky 
- 2. a 3. perioda obsahuje                            8 prvků 
- 4. a 5. perioda obsahuje                          18 prvků 
- 6. perioda obsahuje                                 32 prvků 
- 7. perioda je neúplná a zatím obsahuje   27 prvků 
 

Ze šesté periody je vyděleno 14 prvků tzv. lanthanoidy ( 58Ce – 71Lu), 

Ze sedmé periody je vyděleno 17 prvků tzv. aktinoidy ( 90Th – 103Lr). 

Tyto prvky mají velkou vzájemnou chemickou podobnost 
 

Skupiny (sloupce): - prvky jsou řazeny podle podobné struktury elektronových 

obalů a tím podle podobných chemických vlastností 
 

Dělíme je na :  prvky nepřechodné                       prvky s a p 

                        prvky přechodné                           prvky d 
                        prvky vnitřně přechodné               prvky f 
 
Některé skupiny označujeme vžitými názvy: 
 
skupina     vžitý název                                   prvky 
   I.            alkalické kovy                              Li, Na, K, Rb, Cs, Fr 
   II.           kovy alkalických zemin              Ca, Sr, Ba, Ra 
   III.          triely                                            B, Al, Ga, In, Tl 
   IV.          tetrely                                          C, Si, Ge, Sn, Pb 
   V.           pentely                                         N, P, As, Sb, Bi 
   VI.          chalkogeny                                  O, S, Se, Te, Po 
   VII.         halogeny                                      F, Cl, Br, I, At 
   VIII.       vzácné plyny                                He, Ne, Ar, Kr, Xe 
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Valenční vrstva a valenční elektrony 
     Vnější, energeticky nejvýše položená elektronová vrstva se nazývá valenční. Je 

to vrstva, která určuje vlastnosti prvku. Elektrony v ní obsažené nazýváme -  

valenční elektrony. 

 

Nepřechodné prvky mají ve valenční hladině pouze elektrony  v orbitalech s 

(prvky s ), stejně tak prvky p mají valenční elektrony v orbitalech s a p:  ns a np, 
kde n je hlavní kvantové číslo a zároveň číslo periody. 

 Počet valenčních elektronů je dán číslem skupiny (skup. 1 a 2), nebo číslem 
skupiny – 10 skup. 11 až 18).  
 
Př:  P….  3. perioda a 15. skupina…..ve valenční vrstvě má 5 elektronů .. 3s2 3p3 
       Br ….4. perioda a 17. skupina….ve valenční vrstvě má 7 elektronů …4s24p5 
 

Přechodné prvky ( prvky d ) mají ve valenční sféře umístěny elektrony v orbitalech   

ns a (n - 1)d 
 
Př:  22Ti…..4.perioda a 4. skupina  ... ve valenční vrstvě má  4s23d2 
       42Mo…5. perioda a 6. skupina  ... ve valenční vrstvě má  4d55s1 
 

Prvky vnitřně přechodné ( prvky f) mají valenční elektrony ns a (n-2)f 
 
Př:  58Ce…… valenční elektrony  6s24f2 
 
 
 

Přehled základních periodických vlastností 
prvků 

 

Oxidační číslo – nejvyšší oxidační číslo souhlasí s číslem skupiny, resp číslem 

skupiny – 10, (výjimku tvoří prvky skupiny 11. skupiny: Cu má ox. č. I a II  a Au má 
ox. č. I a III).  
Nejvyšší záporné oxidační číslo klesá u nepřechodných prvků zleva doprava: 
    C  -IV,  N –III,  O –II,  F –I 
 

Velikost atomu ( tzv. atomový poloměr: je roven polovině naměřené mezijaderné 

vzdálenosti) 
- velikost atomů v dané periodě se zmenšuje s rostoucím Z s výjimkou 

vzácných plynů 
- velikost atomů se ve skupině zvětšuje s rostoucím Z 
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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 jeho 

rostoucím nábojem 
 

Elektronegativita míra schopnosti atomu přitahovat valenční elektrony. 

- nejelektronegativnějším prvkem je fluor 

 
Charakter prvků skupin s a p 
Každá perioda začíná typickým kovem, následující prvky postupně pozbývají 
kovového rázu a perioda končí typickým nekovem, přesněji inertním plynem. Tak 
například 3. perioda začíná sodíkem (typický kov), končí chlorem (nekov), argonem 
(inertní plyn).   
Hranici mezi kovy a nekovy vyznačují prvky B, Si, As, Te, At. 
 
                         

B C N O F 

Al Si P S Cl 

Ga Ge As Se Br 

In Sn Sb Te I 

Tl Pb Bi Po At 

                              

 
Zásadotvornost v periodách klesá a současně přibývá kyselotvornost. 
 
 

NaOH        Mg(OH)2         Al(OH)3     H4SiO4         H3PO4          H2SO4         HClO4  

 

silná           slabá   amfoterní velmi            středně        silná          velmi              

slabá             silná                              silná                                                                   

        zásada 

 

                 kyselina 
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Zásadotvornost ve skupinách stoupá shora dolů. (NaOH je slabší zásadou než 
KOH). 
 
Kyselotvornost u kyslíkatých kyselin  shora dolů klesá (nejsilnější kyselinou je 
HClO4). Tvoří-li prvek  více kyselin, nejsilnější je s nejvyšším oxidačním číslem  
( H3PO4     středně silná 
  H3PO3      slabá 
  H3PO2      velmi slabá) 
U halogenkyselin je to naopak  HF  nejslabší 
                                                   HI   nejsilnější 
 
 
Rozdělení prvků podle skupenství: 
Plynné prvky:  H, N, O, F, Cl, He, Ne, Ar, Kr, Xe, Rn 
Kapalné prvky: Hg, Br 
Pevné prvky: ostatní prvky 
Neprokázané skupenství: prvky s protonovým číslem 104 - 118 
 
 
Otázky: 
1. Jak zní periodický zákon? 
2. Co je to valenční vrstva a valenční elektron? 
3. Kolik máme period v periodické soustavě prvků, co mají společné prvky v jedné 
periodě? 
4. Kolik máme skupin v periodické soustavě prvků, co mají společné prvky v jedné 
skupině? 
5. V které části tabulky jsou kovy a kde jsou nekovy? 
6. Jak souvisí síla kyselin s umístěním prvků v periodické soustavě prvků? 
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Vybrané prvky, skupiny prvků a sloučeniny 
 
Vodík 
 
Vodík (chemická značka H , Hydrogenium)  
1. perioda. 1. skupina 

 obr. 31.   molekula vodíku 
 
Je nejlehčí a nejjednodušší chemický prvek, tvořící převážnou část hmoty ve 
vesmíru.  
Je to bezbarvý, dvouatomový plyn bez chuti a zápachu. 
Je hořlavý, hoří namodralým plamenem, ale hoření nepodporuje, je lehčí než vzduch. 
Zapálený vodík reaguje s kyslíkem za vzniku vody. 
Jednoatomový vodík ve stavu zrodu je prudce reaktivní. 
 

Izotopy vodíku 
Má tři izotopy 

Protium                                                                                                               
Klasický atom vodíku, tvořený jedním protonem a jedním elektronem.                                     
Tento izotop je nejjednodušším atomem ve vesmíru. 

Deuterium                                                                                                                                       

Atom s jádrem 2H, který obsahuje v jádře jeden proton a jeden neutron a od běžného 

vodíku se liší především atomovou hmotností 2,01.Označuje se jako deuterium a je 
stabilní. Někdy se také označuje D. Vyskytuje je se ve sloučenině s kyslíkem jako 
„těžká voda“ D2O. 

Tritium                                                                                                                                          

Tritium je izotop 3H, který má jádro složeno z jednoho protonu a 2 neutronů a bývá 

někdy označován chemickou značkou T. Jeho atomová váha má hodnotu 3,01 a je 
nestabilní. Slouží jako jedna složka termonukleární bomby.  

Výskyt ve sloučeninách, v přírodě 

Ve sloučeninách vystupuje v oxidačním stavu I, pouze ve sloučeninách s prvky 1. a 
2. skupiny se vyskytuje v oxidačním stavu -I.                                                                         
Vodík vytváří sloučeniny se všemi prvky periodické tabulky (s výjimkou vzácných 

http://cs.wikipedia.org/wiki/Soubor:Dihydrogen-3D-vdW.png
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plynů). Patří mezi biogenní prvky (spolu s C, O, N, S, P) a je tedy součástí všech 
organismů. 

Elementární vodík se na Zemi vyskytuje nejvíce v blízkosti sopek, jinak se hojně 
vyskytuje ve sloučeninách. Kromě již zmíněného výskytu v organických sloučeninách 
se vyskytuje hojně i v anorganických sloučeninách. Je součástí zejména vody, 
kyselin a hydroxidů. Plynný vodík se v našem prostředí vyskytuje ve formě 
dvouatomových molekul H2.  

Využití 

Má široké praktické využití jako zdroj energie, redukční činidlo v chemické syntéze 
nebo metalurgii a také jako náplň meteorologických a balonů a do 30. let 20. století i 
vzducholodí. 

 
 

Kyslík 
 
Kyslík (chemická značka O , Oxygenium)  
2. perioda. VI.A (16.) skupina 
 
Je druhý nejrozšířenější prvek na Zemi. Patří mezi biogenní prvky a podmiňuje život.  
Je to plyn bez chuti a zápachu, sám je nehořlavý, ale hoření podporuje. Je velmi 
reaktivní a tvoří sloučeniny téměř se všemi prvky (oxidy).  
 

Výskyt ve sloučeninách, v přírodě 

Ve vzduchu se vyskytuje přibližně v 21% a je součástí vody (tvoří 90% hmotnosti 
vody). Kromě vzduchu je přítomen v horninách a živých organismech. 
 

Využití 

Je součástí „dýchacích plynů“, které se vyžívají v medicíně, při potápění…. Společně 
s acetylenem (vysoká teplota plamene) se využívá při řezání ocele a sváření. Je také 
využíván jako okysličovadlo v raketových pohonech.  
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Alkalické kovy 
Skupina 1.  (starší označení IA) (mimo vodíku), elektronová konfigurace ns1                                                                    

Jedná se o lithium (Li), sodík (Na), draslík (K), rubidium (Rb), cesium (Cs) 
a francium (Fr).                                                                                            
Mnemotechnická pomůcka: Helenku Libal Na Kolínko Robustní Cestář Franc. 
 

       obr. 32.  alkalické kovy 

     obr. 33.   zabarvení plamene alkalickými kovy 
 

Jsou měkké kovy, které lze krájet nožem. Jsou velmi reaktivní a proto se musí 
skladovat po vrstvou nereaktivní kapaliny (např. petrolej). Vedou elektrický proud. 
První tři (Li, Na, K) jsou lehčí než voda, ostatní (Rb, Cs, Fr) jsou těžší než voda. 

Výskyt v přírodě, využití  
 
Pro svoji reaktivitu se v přírodě volně nevyskytují. Sodík patří mezi esenciální prvky   
a je hojně zastoupen v přírodě. Vyskytuje se např. jako NaCl.  
V chemii se využívají jako redukovadla. 

http://cs.wikipedia.org/wiki/Soubor:Alkalimetalle.jpg
http://cs.wikipedia.org/wiki/Soubor:Flame_colour_in_alcalic_metals.png
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Kovy alkalických zemin 
 
Skupina 2. (starší označení IIA), elektronová konfigurace ns2 

Jedná se o vápník (Ca) stroncium (Sr), baryum (Ba) a radium (Ra).                                              
Nesprávně se do této skupiny zařazují také kovy beryllium (Be) a hořčík 
(Mg). 
 Mnemotechnická pomůcka: Bežela Magda Caňonem Srazila Balvan Ramenem. 
 

  obr. 34. 
 

Beryllium a hořčík se velmi liší svými vlastnostmi od kovů alkalických zemin.                          
Beryllium je tvrdé (rýpe do skla), ale křehké (za normální teploty) a poměrně těžce 
tavitelné. Špatně vede elektrický proud a teplo.                                                                                                           
Hořčík je svými vlastnosti jakýsi přechod mezi beryliem a kovy alkalických zemin. Je 
středně tvrdý, lehký, tažný kov, těžší než voda, vede hůře elektrický proud a teplo. 
Hořčík lze díky jeho dobré tažnosti snadno válcovat na plechy a dráty. Kovy 
alkalických zemin jsou měkké a reaktivní, Uchovávají se podobně jako alkalické kovy 
pod petrolejem. Reaktivita prvků 2. skupiny stoupá s rostoucím protonovým číslem.     

Výskyt v přírodě, využití 

V přírodě se vyskytují ve sloučeninách, především jako minerály. Vytvářejí 
dvojmocné kationty Me2+. Velký význam má vápník. Především jako uhličitan 
vápenatý, který tvoří hory a pohoří. Je také součástí živočišných schránek (měkkýšů, 
korálů..) a skořápek ptačích vajec.     

Využívají se především jako sloučeniny. Mohou se použít jako redukční činidla a 
beryllium se využívá v jaderné energetice.  

http://cs.wikipedia.org/wiki/Soubor:Erdalkali.jpg
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Chalkogeny 

Skupina 16. (starší označení VI.A), elektronová konfigurace ns2 np4 

Jedná se o kyslík (O), síra (S), selen (Se), tellur (Te), polonium (Po)                                                                                            
Mnemotechnická pomůcka: Ó Slečno Sejměte Tenkou Podprsenku 

  obr. 35. 
 
 
Vytvářejí sloučeniny s oxidačním číslem –II. Pokud jsou ve sloučeninách 
s elektronegativnějším prvkem vystupují s kladným oxidačním číslem až VI.  
Kovové vlastnosti se zvyšují s rostoucím protonovým číslem. Síra je nekov, polonium 
je kov. 
 K významným prvkům patří kyslík a síra. Síra se vyskytuje v několika modifikacích, 
nejčastěji v blízkosti sopek. Rozšířenější je ve sloučeninách, např. sulfan, oxid siřičitý 
a sírový, kyselina sírová a také jako soli kyselin.  
 
 

Halogeny 

 
Skupina 17. (starší označení VII.A), elektronová konfigurace ns2 np5 

Jedná se o fluor (F), chlor (Cl),  brom (Br), jod (I). astat (At)                                                                                           
Mnemotechnická pomůcka: Fikaní Chlapíci Brousili Inkům Antény 
 
Jsou velice reaktivní a tak se vyskytují ve sloučeninách. Fluor a chlor jsou plyny, 
brom je kapalina, jod je pevná látka, která snadno sublimuje. Astat se vyskytuje  
v přírodě minimálně ve formě nestabilních izotopů. 
Halogeny vytvářejí sloučeniny s oxidačním číslem –I a kromě fluoru (prvek s nejvyšší 
elektronegativitou) také s kladným oxidačním číslem až VII.  

http://upload.wikimedia.org/wikipedia/commons/a/a3/Chalkogene.jpg
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Nejvýznamnějším halogenem je chlor. Je to jedovatý plyn ostrého zápachu 
s leptavými účinky. V přírodě se vyskytuje hlavně ve formě chloridů (NaCl, KCl, …). 
Chlor se využívá hlavně v chemickém průmyslu pro svoji reaktivitu. Používá se např. 
k výrobě PVC, k bělení papíru, ale také k dezinfekci vody.  
 
 

Voda 

H2O systematický název: oxan 

         triviální název: voda 

 obr. 36. molekula vody 
 
Je nejdůležitější a nejrozšířenější látkou na Zemi. Je součástí ovzduší, pokrývá 
téměř 2/3 povrchu země.  
Je bez chuti a zápachu. 
Patří mezi základní živiny spolu s bílkovinami, cukry, tuky, vitamíny a minerálními 
látkami. Člověk je až ze 75% tvořen vodou.   
Vyskytuje se ve třech skupenstvích (led, voda – kapalina, pára).  
Existuje anomálie vody, největší hustotu má voda o teplotě 4 ⁰C, což umožňuje 
přežití organismů pod ledem. 
Je to polární rozpouštědlo. 
Voda má specificky vysoké výparné teplo, což má velký význam pro odvádění tepla 
z povrchu těla pocením. 
Povrchové napětí vody je po rtuti nejvyšší ze všech kapalin. 
Vodíkové můstky způsobují poměrně vysoký bod varu a tuhnutí.  

http://upload.wikimedia.org/wikipedia/commons/3/3e/H2O_%28water_molecule%29.jpg
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Oxidy 

 
Jsou binární sloučeniny kyslíku. Kyslík jako druhý nejelektronegativnější prvek 
reaguje s většinou prvků za vzniku oxidů. Kyslík má v těchto sloučeninách oxidační 
číslo –II.  Pouze s fluorem nevzniká oxid, ale fluorid. 
Oxidy mohou vznikat prudkou nebo pomalou oxidací. Prudká oxidace je hoření za 
přítomnosti kyslíku. Pozvolná oxidace vzniká např. vlivem vzdušného kyslíku nebo 
také kyslíkem obsaženým v oxidačních činidlech.  
Podle reakce s vodou, s kyselinami a se zásadami rozdělujeme oxidy do tří skupin: 

1. kyselinotvorné 
2. zásadotvorné 
3. amfoterní  

 
 

Kyselinotvorné oxidy 

 
S vodou reagují za vzniku kyseliny. Patří sem oxidy nekovových prvků (např. P, S, 
N….) a některých přechodných prvků s oxidačním číslem větší než V ( CrVI, MnVII…) 
 
Reakce kyselinotvorných oxidů: 

1. s vodou – vzniká kyselina 
N2O5  +  H2O  →  2 HNO3 
 
2. s hydroxidy – vzniká sůl a voda 

     CrO3  +  Zn(OH)2  →  ZnCrO4  +  H2O 
    

3. se zásadotvornými oxidy – vzniká sůl 
       N2O3  +  K2O   →  2 KNO2 
  

4. s amfoterními oxidy – vzniká sůl 
      Mn2O7  +  ZnO  →  Zn(MnO4)2 
 

5. s amfoterními hydroxidy (amfoterní hydroxid reaguje jako zásada) – vzniká sůl 
a voda 

3 SO3  +  2 Cr(OH)3  →    Cr2(SO4)3  +   3 H2O 
 
 
 
Příklady kyselinotvorných oxidů: 
 

oxidy nekovů oxidy kovů 

vzorec název vzorec název 

B2O3 Oxid boritý CrO3 Oxid chromový 

As2O5 Oxid arseničný MoO3
 Oxid molybdenový 



                    
 

 
 
 
 
 

 

47 

 

SO3 Oxid sírový Mn2O7 Oxid manganistý 

SO2 Oxid siřičitý WO3 Oxid wolframový 

Cl2O7 Oxid chloristý   

Cl2O5 Oxid chlorečný   

Cl2O3 Oxid chloritý   

P2O5 Oxid fosforečný   

SeO3 Oxid selenový   

CO2 Oxid uhličitý   

 
 
 
 

Zásadotvorné oxidy 

 
S vodou reagují za vzniku zásady (hydroxidu). Patří sem oxidy kovových prvků (např. 
Na, Ba, Ca….). Dělíme je na rozpustné a nerozpustné ve vodě.  
 
Reakce zásadotvorných oxidů: 

1. s vodou (jen rozpustné ve vodě) – vzniká zásada 
Na2O  +  H2O  →  2 NaOH 
 
2. s kyselinami – vzniká sůl a voda 

     Cu2O  +  H2SO4  →  Cu2SO4  +  H2O 
    
 

3. s kyselinotvornými oxidy – vzniká sůl 
       K2O   +  N2O3    →  2 KNO2 
  

4. s amfoterními oxidy – vzniká sůl 
      CaO  +  SnO  →  CaSnO2 
 

5. s amfoterními hydroxidy (amfoterní hydroxid reaguje jako kyselina) – vzniká 
sůl a voda 

3 K2O  +  2 Cr(OH)3  →  2 K3CrO3  +  3 H2O   
 
 
Příklady zásadotvorných oxidů: 
 

oxidy kovů oxidy kovů 

vzorec název vzorec název 

Li2O Oxid lithný NiO Oxid nikelnatý 
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Na2O Oxid sodný VO Oxid vanadnatý 

K2O Oxid draselný Ag2O Oxid stříbrný 

Rb2O Oxid rubidný Cu2O Oxid měďný 

Cs2O Oxid cesný CuO Oxid měďnatý 

MoO Oxid molybdenatý MnO Oxid manganatý 

MgO Oxid hořečnatý FeO Oxid železnatý 

CaO Oxid vápenatý CoO Oxid kobaltnatý 

SrO Oxid strontnatý CrO Oxid chromnatý 

BaO Oxid barnatý   

 
 

Amfotermní oxidy 

 
Jsou přechodem mezi kyselinotvornými a zásadotvornými oxidy. Mají tedy vlastnosti 
kyselin i zásad.  
 
Reakce amfotermních oxidů: 

 
1. s kyselinami (reagují jako zásady) – vzniká sůl a voda 

     SnO  +  H2SO4  →  SnSO4  +  H2O 
    

2. s kyselinotvornými oxidy (reagují jako zásady) – vzniká sůl 
     SnO   +  N2O3    →  Sn(NO2)2 
  

3. se zásadami (reagují jako kyseliny) – vzniká sůl a voda 
      SnO  +  2 NaOH  →  Na2SnO2  +  H2O 
 

4. se zásadotvornými oxidy  (reagují jako kyseliny)– vzniká sůl 
SnO  +  MgO  →  MgSnO2   

 
Příklady amfotermních oxidů: 
 

vzorec název 

ZnO Oxid zinečnatý 

SnO Oxid cínatý 

PbO Oxid olovnatý 

Al2O3 Oxid hlinitý 

Cr2O3 Oxid chromitý 

BeO Oxid beryllnatý 
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Reakce k procvičení: 
1.  SO3  +  H2O  →   
2.  SO2  +  H2O  →   
3.  CO2 +  H2O  →   
4.  Mn2O7 +  H2O  →   
5.  B2O3  +  Ca(OH)2  → 
6.  V2O5  +  Ba(OH)2  → 
7. Sb2O3  +  KOH  → 
8. Cl2O5  +  Al(OH)3  → 
9.  WO3  +  Na2O  → 
10.  SeO3  +  Al2O3  → 
11.  SO2  +  SnO  → 
12.  SO2  +  Cu2O  → 
13. Li2O  +  H2O  →   
14.  K2O  +  H2O  →   
15.  CaO +  H2O  →   
16.  BaO +  H2O  →   
17.  ZnO  +  P2O5  → 
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