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1. Dvouprvkové sloučeniny 

Pravidla chemického názvosloví 

Tvůrcem českého chemického názvosloví anorganické chemie je Emil Votoček. Základem 
názvosloví je oxidační číslo (= teoretický náboj). Při jeho používání platí určitá pravidla: 

• volný prvek má oxidační číslo nula 
• oxidační číslo se značí římskými číslicemi  
• ve sloučenině má prvek s vyšší elektronegativitou záporné oxidační číslo a prvek s nižší 

elektronegativitou kladné oxidační číslo 
• součet oxidačních čísel všech atomů ve vzorci je roven nule  

Příklady: NaICl-I (I + (-I) = 0), CIVO2
-II (IV + (-II)·2 = 0), N-IIIH3

I (-III + I·3 = 0), Cl2
0 

Názvosloví halogenidů 

Halogenid je dvouprvková sloučenina halogenu s jiným prvkem (mimo H). Oxidační číslo 
halogenu v halogenidech je – I. 

název = podstatné jméno  + přídavné jméno 

 (fluorid, chlorid, bromid, jodid) (název prvku + přípona vyjadřující oxidační číslo prvku) 

Příklady: 

 chlorid vápenatý AlIIII3
-I  

 CaIICl2
-I jodid hlinitý  

Procvičování: doplň tabulku 

vzorec název název vzorec 

KI  bromid lithný  

ZnBr2  chlorid olovičitý  

FeI3  fluorid vápenatý  

PCl5  jodid zlatitý  

SF6  chlorid barnatý  

MnCl4  bromid měďný  
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Halogenovodíky 

Halogenovodíky jsou sloučeniny vodíku a halogenu (HF – fluorovodík, HCl – chlorovodík, HBr 
– bromovodík, HI – jodovodík). Jsou to bezbarvé, štiplavě zapáchající plyny. Jsou rozpustné ve 
vodě a při tom vznikají kyseliny (se stejnými vzorci). Proto při nadýchání leptají sliznici.  

Halogenidy 

Chlorid sodný NaCl tvoří nerost zvaný halit (sůl kamenná). Je rozpuštěný 
v moři a tvoří i ložiska (v místech, kde bývala moře). Chlorid sodný je bílá 
pevná látka, dobře rozpustná ve vodě. Používá se v potravinářství ke 
konzervaci potravin, dále v zimě jako hlavní složka směsi k solení silnic. 
Elektrolýzou roztoku NaCl se vyrábí vodík, chlor a hydroxid sodný. 

Fluorid vápenatý CaF2 tvoří nerost kazivec neboli fluorit. Používá se 
k výrobě fluorovodíku a v hutnictví jako tavidlo. 

Chlorid amonný NH4Cl neboli salmiak je bílá pevná látka, rozpustná ve vodě. Používá se 
v klasickém monočlánku jako elektrolyt, také v dýmovnicích, ale i v potravinářství. 

Chlorid, bromid a jodid stříbrný 

AgCl, AgBr, AgI jsou látky typické 
barvy, nerozpustné ve vodě. Toho se 
využívá při důkazu chloridů, bromidů 
a jodidů. 

NH4
+ je kation amonný 

  

model NaCl  

chlorid a bromid po čase tmavnou, protože se světlem 
rozkládají a vzniká stříbro 
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Oxidy 

Názvosloví oxidů 

Oxidy jsou dvouprvkové sloučeniny kyslíku s jiným prvkem (mimo F), ve kterých má kyslík 
oxidační číslo – II. 

Příklady: 

 oxid železitý oxid křemičitý Cl2
VII

 O7
-II  SVIO3

-II  

 Fe2
IIIO3

-II  Si2
IVO4

-II oxid chloristý oxid sírový 

 SiIVO2
-II 

platí: 

 III·2 + 3·(-II) = 0 1·IV + (-II)·2 = 0 2·VII + 7·(-II) = 0 1·VI + 3·(-II) = 0 

V případě, kdy má prvek tvořící oxid sudé oxidační číslo, dochází ve vzorci ke krácení 
čísel vyjadřující indexy dvěma. (Si2O4 → SiO2)  

Procvičování: doplň tabulku 

vzorec název název vzorec 

Li2O  oxid jodistý  

CuO  oxid fosforitý  

SnO2  oxid arseničný  

Cr2O3  oxid strontnatý  

OsO4  oxid molybdenový  

Mn2O7  oxid platičitý  

V2O5  oxid cesný  

SeO3  oxid ruthičelý  
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Plynné oxidy 

Oxid uhelnatý CO je bezbarvý, bez chuti a zápachu, ale smrtelně jedovatý. Váže se na 
hemoglobin silněji než kyslík. Vzniká při nedokonalém spalování sloučenin uhlíku (tj. při 
nedostatečném přívodu kyslíku při spalování). Proto dochází k častým otravám oxidem 
uhelnatým v koupelnách s nesprávně seřízenými ohřívači vody na plyn. První pomoc tak spočívá 
v zajištění dostatečného přívodu kyslíku postiženému, nejlépe kyslíkovou maskou. Ale i 
v případě záchrany života může dojít k nevratnému poškození mozku postiženého. Oxid uhelnatý 
hoří, takže se používá jako palivo – je součástí tzv. svítiplynu. 

Oxid uhličitý CO2 je bezbarvý, bez chuti a zápachu. Není jedovatý, ale je 
nedýchatelný, takže také může způsobit smrt. Je těžší než vzduch. (Například Psí 
jeskyně v Itálii, či jeskyně Smrti na Moravě, to jsou místa, kde se CO2 uvolňuje 
z minerálních vod a vytváří plynová jezera s takovým obsahem tohoto oxidu, že se 
člověk, či jiný živočich během několika minut udusí.) CO2 je součástí atmosféry 

(přibližně 0,04 %, bezpečný je obsah do 1 %). Vzniká při dýchání nebo dokonalém spalování 
uhlíkatých látek a spotřebovává se při fotosyntéze. Protože jeho uvolňování a spotřeba nejsou 
v rovnováze, jeho množství ve vzduchu se zvyšuje, a protože je to skleníkový plyn, dochází 
z tohoto důvodu k oteplování planety. V pevném skupenství se nazývá suchý led. Je částečně 
rozpustný ve vodě, tento kyselý roztok se nazývá sodovka (či perlivá voda). V laboratoři se 
připravuje reakcí vápence s kyselinou. Protože nepodporuje hoření, lze jej dokázat hořící špejlí, 
která zhasne. Nebo se dokazuje tzv. vápennou vodou, která se zakalí. Vyrábí se pálením vápence 
ve vápenkách. Používá se k výrobě perlivých vod, jako náplň hasicích přístrojů (sněhových), jako 
inertní (či ochranná) atmosféra, jako hnací plyn a suchý led se používá v chladicích zařízeních 
(sublimuje a nezanechává tak po sobě žádný zbytek jako třeba klasický led, po kterém zůstane 
voda). 

Oxid siřičitý SO2 je bezbarvý, štiplavého zápachu, jedovatý. Je rozpustný ve vodě a 
jeho rozpouštěním vzniká kyselina. Vzniká například spalováním nekvalitního uhlí, 
které obsahuje síru. Proto musí mít tepelné elektrárny odsiřovací zařízení. Jinak by 
unikající oxid siřičitý způsobil vznik kyselého deště. SO2 má také bělicí a dezinfekční 
účinky. Užívá se tedy na bělení vlny a bavlny, k dezinfekci – síření sudů na víno. 

Oxid dusný N2O tzv. rajský plyn patří mezi skleníkové plyny. Je bezbarvý a má narkotické 
účinky. Používá se jako hnací plyn při výrobě domácí šlehačky v lahvi.   

Oxid dusnatý NO je bezbarvý, nerozpustný ve vodě. Reaguje se vzdušným 
kyslíkem a vzniká oxid dusičitý NO2, který je červenohnědý, zapáchá, je 
jedovatý a reaguje s vodou za vzniku kyseliny, proto způsobuje kyselý déšť. 
Oba oxidy vznikají při spalování benzínu (tedy v automobilové a letecké 
dopravě), spalování zemního plynu a dalších fosilních paliv. Jejich působením 
vzniká v atmosféře přízemní ozon, který způsobuje letní smog. 
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Pevné oxidy 

Oxid vápenatý CaO jinak také pálené vápno je bílá látka, která s vodou reaguje za vzniku tzv. 
hašeného vápna užívaného ve stavebnictví k výrobě malty. Používá se také k odsiřování 
elektrárenských komínů. Vyrábí se rozkladem vápence ve vápenkách (spolu s oxidem uhličitým). 

Oxid fosforečný P2O5 bílá hygroskopická látka (pohlcuje vlhkost). Tvoří molekuly, jejichž 
složení vyjadřuje vzorec P4O10. Pro svoji vlastnost se užívá jako sušidlo v tzv. exikátoru.  

Oxid hlinitý Al2O3 tvoří nerost zvaný korund. Různě zbarvené odrůdy korundu 
se nazývají např. topas, safír, rubín, smaragd. Oxid hlinitý je bílý, nerozpustný 
ve vodě a užívá se jako brusný materiál (tzv. smirkový papír), jako zubní 
cement anebo k výrobě hliníku. 

Oxid křemičitý SiO2 tvoří nerost křemen s odrůdami křišťál, růženín, citrín, ametyst, záhněda. 
Je to látka nerozpustná ve vodě, těžkotavitelná a vysoce chemicky odolná. Používá se k výrobě 
skla a jako stavební materiál – písek. Oxid křemičitý lze také připravit v pórovité formě zvané 
silikagel, která se používá jako sušidlo či pohlcovač vlhkosti (známe jako kuličky v malém sáčku 
v krabici s botami, nové kabelce apod.). 

Sulfidy 

Sulfidy jsou dvouprvkové sloučeniny síry a kovu (popř. amonného kationtu), kde má síra 
oxidační číslo -II. Názvosloví sulfidů je stejné jako názvosloví oxidů. Mnoho sulfidů tvoří 
nerosty. Například galenit (PbS – sulfid olovnatý), sfalerit (ZnS – sulfid zinečnatý), rumělka 
(HgS – sulfid rtuťnatý), argentit (Ag2S – sulfid stříbrný), pyrit (FeS2 – disulfid železa).  

Procvičování: doplň tabulku 

vzorec název název vzorec 

Au2S3  sulfid kademnatý  

Na2S  sulfid cíničitý  

NiS  sulfid draselný  

PbS2  sulfid kobaltitý  
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Další dvouprvkové sloučeniny 

Sulfan (sirovodík) H2S je bezbarvý plyn, smrtelně jedovatý, zapáchající po zkažených vejcích 
(„H2S smrdí jako pes“). Ve větších koncentracích však otupuje čich a tím je nebezpečný. 
V přírodě vzniká při rozkladu bílkovin. Je součástí sopečných plynů nebo zemního plynu. Jeho 
rozpouštěním ve vodě vzniká kyselina sulfanová. 

Amoniak (čpavek) NH3 je bezbarvý plyn s typickým štiplavým zápachem. Je jedovatý a dráždí 
sliznice. Vzniká rozkladem bílkovin a je rozpustný ve vodě. Používá se jako chladicí látka na 
kluzištích nebo v mrazírnách. 

Peroxid vodíku H2O2 se používá především jako vodný roztok, který je bezbarvý. Má bělicí a 
dezinfekční účinky (ty má především atomární kyslík, který při rozkladu peroxidu vzniká). 
Rozklad, při kterém vzniká také voda, lze urychlit třeba světlem, teplem nebo třeba krví (známe 
při použití peroxidu jako dezinfekce na otevřené rány).  

Voda H2O je významná chemická sloučenina, která 
se v přírodě vyskytuje jak 
volně a tvoří hydrosféru, tak 
vázaně v tzv. hydrátech 
(příkladem je modrá skalice 
se vzorcem CuSO4·5 H2O), ze 
kterých ji lze uvolnit 
zahřátím. V přírodě voda funguje například jako rozpouštědlo a 

transportér mnoha látek a také jako prostředí pro chemické reakce, či reaktant a produkt 
chemických reakcí. Běžně známe vodu ve všech skupenstvích. S ohledem na velikost molekuly 
má voda poměrně vysokou teplotu tání a varu. Je to způsobeno přitažlivými silami mezi 
molekulami vody zvanými vodíkové můstky. Největší hustotu má voda při 4°C. Led má oproti 
kapalné vodě hustotu menší a to asi o 10 %. Běžně se počítá s hustotou vody 1 g/cm3. 
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2. Chemické reakce 

Chemická reakce je děj, při kterém z výchozích látek (neboli reaktantů), vznikají látky nové 
(neboli produkty). Zápisem chemické reakce je chemická rovnice. Chemické reakce se řídí tzv. 
zákonem zachování hmotnosti, který říká, že součet hmotností reaktantů se rovná součtu 
hmotností produktů. Autory tohoto zákona jsou Lomonosov a Lavoisier.  

Zápisy chemických rovnic 

1) reakcí zinku a kyseliny chlorovodíkové vzniká vodík a chlorid zinečnatý 

Zn + 2 HCl → H2 + ZnCl2 

2) rozkladem peroxidu vodíku vzniká voda a kyslík 

2 H2O2 → 2 H2O + O2 

3) reakcí amoniaku s chlorovodíkem vzniká chlorid amonný 

NH3 + HCl → NH4Cl 

4) hořením hořčíku vzniká oxid hořečnatý 

2 Mg + O2 → 2 MgO 

V chemické rovnici je třeba vyjádřit, když některé prvky tvoří víceatomové molekuly. 
Při zápisu chemické rovnice platí zákon zachování hmotnosti. Proto se rovnice 
„vyčísluje“. To znamená, že počet atomů daného prvku je na levé i pravé straně rovnice 
stejný. Slovo „vzniká“ je v rovnici vyjádřeno šipkou. Na levou stranu rovnice se zapisují 
reaktanty a vpravo produkty. 

Procvičování: slovně vyjádřený průběh reakce zapiš rovnicí 

a) rozkladem vody vzniká vodík a kyslík 
b) reakcí železa s chloridem měďnatým vzniká měď a chlorid železnatý 
c) reakcí hliníku s kyselinou chlorovodíkovou vzniká vodík a chlorid hlinitý 
d) reakcí oxidu siřičitého s kyslíkem vzniká oxid sírový 
e) rozkladem oxidu stříbrného vzniká stříbro a kyslík 
f) reakcí sodíku a chloru vzniká chlorid sodný 
g) reakcí oxidu dusnatého s kyslíkem vzniká oxid dusičitý 
h) reakcí hliníku a jodu vzniká jodid hlinitý 
i) rekcí bromu s jodidem draselným vzniká jod a bromid draselný 
j) reakcí vodíku a dusíku vzniká amoniak 
k) reakcí methanu s kyslíkem (hořením) vzniká oxid uhličitý a voda 
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3. Kyseliny a zásady 

Teorie kyselin a zásad 

Co je kyselina a co zásada? To vysvětluje několik teorií. My se budeme zabývat tou první, kterou 
vyslovil před více jak sto lety švédský chemik Arrhenius. Jeho teorie zkoumá vodné roztoky. 
Voda, jak víme, je polární rozpouštědlo, proto se jejím působením štěpí (disociují) jiné látky na 
ionty.  

Látka kyselina chlorná hydroxid sodný 

Vzorec 
HClO 

H – O – Cl 

NaOH 

Na – O – H 

rozdíl elektronegativit  1,3  0,7  2,5 1,3 

působením molekul H2O dojde 
k disociaci molekuly látky na ionty 

H+ + ClO- 

odštěpí se H+ 

látka se nazývá kyselina 

Na+ + OH- 

odštěpí se OH- 

látka se nazývá zásada 

Arrheniova teorie říká, že kyselina je látka schopná ve vodném roztoku odštěpit vodíkový 
kation H+ a zásada je látka schopná ve vodném roztoku odštěpit hydroxidový anion OH –.  

NH3 se ve vodě chová podle rovnice 

NH3 + H2O → NH4
+ + OH –, 

proto patří mezi zásady. NaOH se nazývá hydroxid sodný a pro svoji schopnost 
odštěpovat OH – se řadí mezi zásady.  

 Svante August Arrhenius obdržel v roce 1903 Nobelovu cenu za chemii. Ve třech 
letech uměl číst a psát. Byl velice nadaný na matematiku, fyziku a chemii. Ve svých 
sedmnácti let začal studovat na univerzitě v Uppsale. Již v roce 1905 předpověděl 
oteplování planety díky zvyšování obsahu CO2 v ovzduší.  
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Názvosloví kyselin a hydroxidů 

Hydroxidy mají obecný vzorec X(OH)n, kde X představuje prvek – kov. – OH je hydroxidová 
skupina s oxidačním číslem - I (což odpovídá náboji hydroxidového aniontu OH –). Číslo n udává 
počet hydroxidových skupin a odpovídá oxidačnímu číslu kovu ve sloučenině. Názvosloví je tedy 
obdobné jako u halogenidů. 

Příklady:  

KOH hydroxid draselný, Cu(OH)2 hydroxid měďnatý , Fe(OH)3 hydroxid železitý, Pb(OH)4 
hydroxid olovičitý. 

Bezkyslíkaté kyseliny vznikají rozpouštěním některých látek (chlorovodík, sulfan, …) ve vodě. 
Jejich vzorce jsou stejné jako vzorce látek, které se ve vodě rozpustí. Patří sem kyseliny 
fluorovodíková (HF), chlorovodíková (HCl), bromovodíková (HBr), jodovodíková (HI), 
sulfanová (H2S), kyanovodíková HCN).  

Kyslíkaté kyseliny mají obecný vzorec HnXOm, kde X je kyselinotvorný prvek. Oxidační číslo 
vodíku je I, kyslíku  – II a prvek X má kladné oxidační číslo, které odpovídá koncovce přídavného 
jména názvu (např. sírová SVI, chlorná Cl I, dusičná N V, …). 

Příklady: 

1) určení vzorce 

 kyselina chloristá kyselina sírová 

 HIClVIIO–II HISVIO–II 

 I + VII = 8 → – 8 : (– II) = 4 I + VI = 7 → – 7 : (– II) = není celé číslo 

 HClO4 2·I + VI = 8 → – 8 : (– II) = 4 

 H2SO4 

2) určení názvu 

 HNO2 → HIN?O2
–II  H2CrO4 → H2

ICr?O4
–II 

 2·(–II) = –4 → 4 = I + III 4·(–II) = –8 → 8 = 2·I + VI  

 kyselina dusitá kyselina chromová 

Počet atomů vodíku ve vzorci udává sytnost kyseliny. Tedy HNO3 nebo HCl je 
jednosytná kyselina, H2SO4 nebo H2S je dvojsytná kyselina. Kyseliny mohou mít ve svém 
vzorci i více atomů vodíku. Pak mluvíme o vícesytných kyselinách.  
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Vícesytné kyseliny mají ve svém vzorci tři a více vodíků. To musí být vidět nejen ve 
vzorci, ale i v názvu. Počet vodíků je v názvu určen číselnou předponou. Vodík se 
v názvu objeví v předponě slovem hydrogen. Při tvorbě názvosloví platí stejná pravidla 
jako pro jednosytné a dvojsytné kyseliny. 

Přehled číselných předpon 

1/2 1 2 3 4 5 6 7 8 9 10 

hemi mono di tri tetra penta hexa hepta okta nona deka 

Příklad:  

 kyselina trihydrogenboritá H3BIIIO3 H5IO6 kyselina pentahydrogenjodistá  

 3·I + III = 6 → – 6 = – II·3 6·(– II) = –12 → 12 = 5·I + VII  

Procvičování: doplň tabulku 

vzorec název název vzorec 

LiOH  kyselina manganistá  

HBrO  hydroxid cesný  

HAsO3  hydroxid zinečnatý  

Fe(OH)2  kyselina chloritá  

HIO4  
kyselina 

tetrahydrogenkřemičitá 
 

Sn(OH)4  hydroxid hlinitý  

H2NO2  kyselina arsenitá  

H3PO4  kyselina tellurová  

H2SeO4  
kyselina 

trihydrogenjodičná 
 

Au(OH)3  kyselina kyanovodíková  

HPO2  kyselina siřičitá  

H2CO3  hydroxid kobaltnatý  

H5IO5  kyselina jodovodíková  
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Kyseliny 

Kyselina chlorovodíková HCl – nazývaná také solná, protože se vyrábí ze soli (NaCl) – je 
bezbarvá kapalina s maximální koncentrací asi 38 %. Kyselina je těkavá, neboť se z ní uvolňuje 
chlorovodík. Je součástí našich žaludečních šťáv, kde je potřebná při trávení bílkovin. 
V drogeriích se prodává mírně nažloutlá, což je způsobeno přidaným chloridem železitým. 
Používá se na čištění kovů, v laboratoři na přípravu vodíku a při výrobě plastů, barviv a léčiv. 

Kyselina sírová H2SO4 je bezbarvá kapalina s maximální koncentrací asi 98 %. Koncentrovaná 
má velkou hustotu (téměř 2 g/cm3), je olejovitá, pohlcuje vlhkost a má dehydratační účinky, to 
znamená, že odebírá látkám vodu a u organických látek tak způsobuje jejich zuhelnatění. Není 
těkavá. Její alchymistický název je vitriol. Používá se v autobateriích, při výrobě hnojiv, barviv, 
plastů a výbušnin. Koncentrovaná se používá jako sušidlo (pohlcuje vlhkost). 

Kyselina dusičná HNO3 s maximální koncentrací asi 68 % je bezbarvá kapalina, ale může být 
nažloutlá, neboť se světlem rozkládá a vznikají oxidu dusíku, které pak způsobí její zabarvení. Je 
tedy těkavá. Její alchymistický název je lučavka. Její směs s kyselinou chlorovodíkovou se 
nazývá lučavka královská, která dokáže „rozpustit“ zlato. S kovy nereaguje za vzniku vodíku 
jako jiné běžné kyseliny. Používá se k výrobě barviv, léčiv, výbušnin a hnojiv. 

Kyselina fluorovodíková HF je velice nebezpečná kyselina, neboť způsobuje velice bolestivé 
popáleniny. Je to látka, která reaguje se sklem, proto se musí skladovat v plastových lahvích a 
používá se při zpracování skla. Také se používá při výrobě plastů.  

Kyselina uhličitá H2CO3 vzniká sycením vody oxidem uhličitým pod tlakem. Je nestálá a 
rozkládá se zpět na vodu a oxid uhličitý. Roztoku se říká sodovka. Ve skutečnosti molekuly 
H2CO3 neexistují a v roztoku se nacházejí ionty. 

Kyselina trihydrogenboritá H3BO3 je bílá pevná látka, která je málo rozpustná ve studené vodě. 
Běžně se používá její roztok zvaný borová voda. 

Kyselina trihydrogenfosforečná H3PO4 je bílá pevná látka rozpustná ve 
vodě, která se používá k pasivaci kovů a výrobě hnojiv. 

Většina kyselin jsou žíraviny, takže leptají pokožku. Při polití kyselinou je 
třeba omýt místo co největším proudem studené vody. Nebezpečné je 
především vstříknutí kyseliny do oka. Může dojít i k trvalému poškození 
zraku, proto je nutné provést první pomoc neodkladně.  

Při ředění kyselin vzniká tzv. zřeďovací teplo. Proto je třeba lít kyselinu do 
vody. Nikdy ne obráceně, protože by mohlo dojít k vystříknutí kyseliny. 
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Hydroxidy 

Hydroxid sodný a draselný NaOH, KOH zvané louhy, se vyrábějí ve formě bílých peciček 
nebo kuliček. Jsou velmi dobře rozpustné ve vodě. Při tom vzniká rozpouštěcí teplo. Pohlcují 
vzdušnou vlhkost, takže se po nějaké době na vzduchu rozpustí. Pohlcují také oxid uhličitý ze 
vzduchu, proto se musí uchovávat v dobře těsnících lahvích, jinak se přemění na uhličitan a 
ztvrdnou. Louhy rozpouští špínu a mastnotu. Jsou to žíraviny. Používají se k výrobě mýdel, 
k čištění odpadů a k výrobě různých chemikálií. 

Hydroxid vápenatý Ca(OH)2 je bílá pevná látka ve vodě málo rozpustná. Vzniká reakcí oxidu 
vápenatého s vodou, tedy tzv. hašením páleného vápna, proto se také nazývá hašené vápno. 
Roztok hydroxidu vápenatého se nazývá vápenná voda a používá se k důkazu oxidu uhličitého. 
Při reakci vápenné vody s CO2 dojde k zakalení roztoku. Hašené vápno se používá ve 
stavebnictví k výrobě malty. Dále se používá při výrobě cukru a pitné vody (na úpravu kyselosti). 

Hydroxid hlinitý Al(OH)3 se používá při výrobě pitné vody (k tzv. čiření), protože zachytává 
nečistoty.  

Hydroxidy rozpustné ve vodě odštěpují hydroxidový anion, proto patří mezi 
zásady. Jsou žíravé. Při poleptání je třeba postižené místo oplachovat proudem 
studené vody. Při rozpouštění těchto hydroxidů vzniká teplo, proto se hydroxid 
sype do vody a ne obráceně. Mnoho hydroxidů jsou však barevné látky ve vodě 
nerozpustné. 

Rovnice vzniku hydroxidů 

Procvičování: zapsané rovnice vyčísli. Vzniká-li nerozpustná látka, značí se v rovnici např. ↓. 

 Na + H2O → NaOH + H2 

 FeCl3 + NaOH → ↓ Fe(OH)3 + NaCl 

 ZnCl2 + NaOH → ↓ Zn(OH)2 + NaCl  

 CuCl2 + KOH → ↓ Cu(OH)2 + KCl 

 AlCl3 + KOH → ↓ Al(OH)3 + KCl 

 K + H2O → KOH + H2 
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Ionty 

Při disociaci kyselin a zásad ve vodě vznikají ionty. Ty mají své názvy. Některé je třeba si 
zapamatovat, jiné lze odvodit. 

a) názvy a vzorce iontů k zapamatování (přehled vybraných) 

Cl – anion chloridový OH – anion hydroxidový CN – anion kyanidový 

Br – anion bromidový O2– anion oxidový H+ kation vodíku (vodíkový) 

I – anion jodidový HS – anion hydrogensulfidový H3O+ kation oxoniový 

F – anion fluoridový S 2– anion sulfidový NH4
+ kation amonný 

b) odvozování názvů a vzorců iontů 
• v případě jednoatomových kationtů přípona přídavného jména názvu odpovídá náboji, 

např. Ca2+ kation vápenatý, Co3+ kation kobaltitý, K+ kation draselný (jednička se v náboji 
nepíše) 

• v případě aniontů vzniklých odtržením jednoho nebo více vodíkových kationtů od 
kyslíkatých kyselin vychází jejich názvy z názvu kyseliny a všechny končí příponou  – ový 
(která v tomto případě nemá nic společného s nábojem 6+ !) 

Příklady: 

 HNO3 (– H+) → NO3
–  ................................. anion dusičnanový 

 H2CO3 (– H+) → HCO3
–  ................ anion hydrogenuhličitanový 

 (– 2H+) → CO3
2– ................................. anion uhličitanový 

 H2SO4 (– H+) → HSO4
– ....................... anion hydrogensíranový 

 (– 2H+) → SO4
2– ....................................... anion síranový 

 H3PO4 (– H+) → H2PO4
– ....... anion dihydrogenfosforečnanový 

 (– 2H+) → HPO4
2– .......... anion hydrogenfosforečnanový 

 (– 3H+) → PO4
3– ............................ anion fosforečnanový  
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Procvičování: doplň tabulku 

vzorec název název vzorec 

ClO3
–  

anion 

chlornanový 
 

NO2
–  

anion 

chromanový 
 

SiO3
2–  

anion 

hydrogenkřemičitanový 
 

HSO3
–  

anion 

dihydrogenboritanový 
 

HBO3
2–  

anion 

jodistanový 
 

MnO4
–  

anion 

arseničnanový 
 

Kyselost a zásaditost 

(vodných roztoků kyselin a zásad) 

Roztok je tím kyselejší, čím více vodíkových kationtů H+ (respektive částic H3O+) obsahuje. 
Roztok je tím zásaditější, čím více hydroxidových aniontů OH– obsahuje. To závisí na síle 
kyseliny či zásady a na jejich koncentraci.  

Kation H+ se ve vodném roztoku váže na molekulu vody a vytvoří tak částici H3O+. 
Kyselina je tím silnější, čím snadněji odštěpuje vodíkový kation, tedy čím více je 
disociovaná. Sílu kyseliny určuje veličina zvaná konstanta acidity (KA) a je uvedená 
v tabulkách. Stejně tak zásada je tím silnější, čím více je disociovaná. Sílu zásady 
určuje konstanta bazicity. Mezi silné kyseliny patří např. kyseliny sírová, dusičná a 
chlorovodíková (nejsilnější je chloristá). Mezi silné zásady patří např. hydroxidy 
sodný a draselný. 
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Stupnice pH 

Pro určení, jak hodně je roztok kyselý nebo zásaditý, se používá tzv. stupnice pH. Rozsah 
stupnice je od 0 do 14. Roztok, který není kyselý ani zásaditý, tedy je neutrální, má pH = 7. 
Kyselé roztoky mají pH ˂ 7 a zásadité roztoky mají pH ˃ 7.  

Určování kyselosti a zásaditosti roztoku 

(měření pH) 

Acidobazický charakter roztoku, tedy pH, lze určit pomocí přístroje 
zvaného pH–metr nebo pomocí acidobazického indikátoru, což je 
organická látka, která reaguje změnou barvy na změnu pH. 

 

Přehled barevných změn některých indikátorů: 

  

0      kyselý roztok      7   zásaditý roztok   14 

 zásaditý ʘ neutrální ʘ kyselý ʘ 

fenolftalein červenofialový bezbarvý bezbarvý 

lakmus modrý fialový červený 

methyloranž žlutý žlutý červený 
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4. Soli 

Názvosloví solí 

Sůl je chemická sloučenina tvořená kationtem kovu (popř. amonným kationtem) a aniontem 
kyseliny. 

Příklad: 

 HCl → Cl– ......................... NaCl, NiCl2, FeCl3, NH4Cl, … 

 HBr → Br– ................................................... KBr, AgBr, … 

 H2S → S2– ..................................... PbS, Na2S, (NH4)2S, … 

Oxidační číslo aniontu odpovídá jeho náboji. 

a) soli kyslíkatých kyselin 

 HNO3 → NO3
– .................................................... dusičnany 

 dusičnan sodný NaNO3, dusičnan chromitý Cr(NO3)3, dusičnan železnatý Fe(NO3)2 

 H2SO4 → SO4
2– ......................................................... sírany 

 síran draselný K2SO4, síran měďnatý CuSO4, síran hlinitý Al2(SO4)3 

b) hydrogensoli (soli, jejichž anionty obsahují odštěpitelný vodík) 

 H2CO3 → HCO3
 – ................................ hydrogenuhličitany 

 hydrogenuhličitan vápenatý Ca(HCO3)2  

 H3PO4 → H2PO4
 – ........................ dihydrogenfosforečnany 

 dihydrogenfosforečnan sodný NaH2PO4 

 H2S → HS– ............................................... hydrogensulfidy 

 hydrogensulfid hořečnatý Mg(HS)2 
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Přehled solí podle aniontu 

anion sůl anion sůl anion sůl 

NO2
 –  dusitan MnO4

 – manganistan PO4
3– fosforečnan 

NO3
 – dusičnan CrO4

2– chroman HPO4
2– hydrogenfosforečnan 

SO4
2–  síran ClO – chlornan H2PO4

 – dihydrogenfosforečnan 

HSO4
 – hydrogensíran ClO3

 – chlorečnan BO3
3– boritan 

SO3
2– siřičitan ClO4

 – chloristan HBO3
2– hydrogenboritan 

HSO3
 – hydrogensiřičitan IO3

 – jodičnan H2BO3
 – dihydrogenboritan 

CO3
2– uhličitan IO4

 – jodistan SiO3
2– křemičitan 

HCO3
 – hydrogenuhličitan BrO3

 – bromičnan MnO4
2– manganan 

Tvořit název soli ze vzorce je poměrně těžké a vyžaduje určité znalosti. Například vzorce 
NaNO3 a CuCO3 vypadají stejně, ale oxidační čísla prvků a tím i názvy jsou různé. Je 
třeba vědět, od jakých kyselin jsou soli odvozené. Předchozí tabulka uvádí přehled solí, 
se kterými se budeš v chemii setkávat. 

c) hydráty solí (soli obsahující vázanou vodu. Jsou to pevné látky.)  

Příklady: 

 CuSO4·5H2O ...................... pentahydrát síranu měďnatého 

 CaCl2·2H2O ......................... dihydrát chloridu vápenatého  

K vyjádření počtu molekul vody se používají číslovkové předpony (viz strana 13). 

Procvičování: doplň tabulku 

vzorec Název název vzorec 

K2CrO4  chlorečnan sodný  

Li2CO3  jodistan amonný  

HgSO4  
dekahydrát uhličitanu 

sodného 
 

NH4NO2  
hydrogenuhličitan 

železitý 
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vzorec Název název vzorec 

Co(NO3)2  síran olovičitý  

FeCl3·6H2O  dusičnan chromitý  

Ca(ClO)2  
dihydrogenboritan 

barnatý 
 

Mg(HSO4)2  křemičitan sodný  

Al2(SO4)3  arseničnan zinečnatý  

CaHPO4  manganan draselný  

Halogenidy, sulfidy 

Halogenidy a sulfidy jsou soli, které v přírodě tvoří mnohé nerosty. Doplň následující tabulku. 

nerost vzorec název nerost vzorec název 

halit   sfalerit   

sylvín   galenit   

kazivec   argentit   

pyrit   rumělka   

Dusičnany a dusitany 

Dusičnany i dusitany jsou soli rozpustné ve vodě. Mezi významné dusičnany patří dusičnan 
sodný NaNO3 zvaný chilský ledek, dusičnan draselný KNO3 zvaný draselný ledek (dříve salnytr) 
a dusičnan amonný NH4NO3 neboli amonný ledek. Ledky se používají jako hnojiva a k výrobě 
výbušnin. Dalším významným dusičnanem je dusičnan stříbrný AgNO3 zvaný lapis. Používá se 
v analytické chemii k důkazu halogenidů, neboť s nimi vytváří charakteristické sloučeniny (viz 
strana 5). Lapisový kamínek lze koupit v lékárně na odstraňování bradavic. Po 
potřísnění dusičnanem stříbrným zůstávají na kůži hnědé skvrny, které časem zmizí. 
Jsou způsobené uvolněným stříbrem. Mezi významné dusitany patří dusitan sodný 
NaNO2 a draselný KNO2, které jsou jedovaté. Dusičnany a dusitany sodné a draselné 
se používají ke konzervaci potravin (především uzenin), najdeme je pod označením 
E 249 – 252.   
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Typickou vlastností dusičnanů a dusitanů je jejich rozklad působením tepla. Uvedené reakce, 
které rozklady uvádějí, vyčísli. 

 KNO3 → KNO2 + O2 

 NH4NO3 → N2O + H2O 

 Pb(NO3)2 → PbO + NO2 + O2 

 NH4NO2 → N2 + H2O  

Uhličitany a hydrogenuhličitany 

Uhličitan vápenatý CaCO3 je bílá pevná látka ve vodě nerozpustná. 
Tvoří nerost vápenec s odrůdami kalcit a aragonit. Je základem 
mramoru, což je již dlouho užívaná hornina, především ve 
stavebnictví, neboť je relativně měkká a lze ji opracovávat i 
bronzovými nástroji. Vápenec se používá k výrobě páleného vápna a 
CO2, dále k výrobě skla, při výrobě železa a rozemletý se používá 
k vápnění půdy, ale i do brusných past, výrobě křídového papíru atd.  

Uhličitan sodný Na2CO3 zvaný soda je bílá pevná látka, rozpustná ve vodě (její roztok je mírně 
zakalený). Soda je buď bezvodá zvaná kalcinovaná, nebo obsahuje vázanou vodu a je tzv. 
krystalická. Používá se k výrobě skla, mýdel nebo změkčování vody. Podobně se používá 
uhličitan draselný K2CO3 zvaný potaš.  

Hydrogenuhličitan vápenatý a hořečnatý Ca(HCO3)2, Mg(HCO3)2 jsou látky rozpustné ve 
vodě (mimo vodný roztok ani neexistují) a způsobují tzv. přechodnou tvrdost vody. 

Hydrogenuhličitan sodný NaHCO3 je bílá pevná látka rozpustná ve vodě a říká se jí jedlá (nebo 
zažívací) soda. Používá se v kypřících prášcích, v šumivých prášcích do nápojů, lze ji užít také 
při překyselení žaludku (pálení žáhy) a používá se také v hasicích přístrojích. 

Uhličitan amonný (NH4)2CO3 je bílá pevná látka a používá se do kypřícího prášku zvaného 
amonium.  
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Tabulka s přehledem významných chemických reakcí uhličitanů a hydrogenuhličitanů 

(reakce v tabulce vyčísli a doplň výraz vyjadřující význam reakce, vybírej z výrazů pod tabulkou, 
použij všechny výrazy) 

Výrazy k doplnění: odstranění přechodné tvrdosti vody varem, důkaz oxidu 
uhličitého vápennou vodou, důkaz vápence, tvrdnutí vápenné malty, příprava oxidu 
uhličitého, rozklad jedlé sody z kypřícího prášku, rozklad amonia, krasové jevy, 
tepelný rozklad uhličitanu měďnatého, použití jedlé sody při pálení žáhy, použití 
hydrogenuhličitanu sodného v hasicím přístroji, výroba páleného vápna, výroba 
oxidu uhličitého. 

  

rovnice význam reakce 

CaCO3 + HCl → CaCl2 + CO2 + H2O  

 t 

CaCO3 → CaO + CO2 
 

Ca(OH)2 + CO2 → CaCO3 + H2O  

 t 

CuCO3 → CuO + CO2 
 

 t 

(NH4)2CO3 → NH3 + CO2 + H2O 
 

 t 

Mg(HCO3)2 → MgCO3 + CO2 + H2O 
 

CaCO3 + CO2 +  H2O ⇄ Ca(HCO3)2  

 t 

NaHCO3 → Na2CO3 + CO2 + H2O 
 

NaHCO3 + HCl → NaCl + CO2 + H2O  

Na2CO3 + HCl → NaCl + CO2 + H2O  
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Sírany a siřičitany 

Sírany často tvoří hydráty. Nejznámější jsou skalice – modrá, bílá a zelená a 
sádrovec. Barevnost skalic je způsobená právě vázanou vodou, jinak jsou to 
látky bílé. Modrá skalice neboli pentahydrát síranu měďnatého CuSO4·5H2O 

se používá jako prostředek proti hnilobě, plísním a dalším škůdcům pod názvem 
kuprikol. Také se používá k dezinfekci vody v bazénech nebo k poměďování. 
Zelená skalice má vzorec FeSO4·7H2O a bílá skalice ZnSO4·7H2O.  

Nerost sádrovec neboli dihydrát síranu vápenatého CaSO4·2H2O se používá k výrobě sádry. 
Sádra je hemihydrát síranu vápenatého. Výrobu lze vyjádřit rovnicí: 

CaSO4·2H2O → CaSO4·½H2O + 3/2 H2O 

Sádrovec tvoří odrůdu zvanou alabastr (používá se přirovnání bílý jako alabastr). 

Sírany vápenatý a hořečnatý CaSO4 a MgSO4 způsobují tzv. trvalou tvrdost vody, kterou nelze 
odstranit varem jako přechodnou tvrdost a musí se odstranit např. změkčovadly. Vyjádřeno 
rovnicí: 

MgSO4 + Na2CO3 → ↓MgCO3 + Na2SO4 

Síran barnatý BaSO4 tvoří nerost zvaný baryt a používá se jako kontrastní látka při rentgenování 
žaludku. Přestože sloučeniny barya jsou vysoce toxické, lze síran barnatý použít, protože není 
rozpustný ve vodě a ani v kyselině chlorovodíkové, kterou máme v žaludku. Síran barnatý se pro 
svoji nerozpustnost také používá při důkazu síranů, který lze vyjádřit rovnicí:   

Na2SO4 + BaCl2 → ↓BaSO4 + 2 NaCl 

Siřičitan sodný Na2SO3 je bílá pevná látka dobře rozpustná ve vodě, která se na vzduchu mění 
na síran sodný (reaguje s kyslíkem). Toho se využívá při odstraňování kyslíku z vody, což lze 
vyjádřit rovnicí: 

2 Na2SO3 + O2 → 2 Na2SO4 

Další významné soli 

Manganistan draselný KMnO4 zvaný hypermangan tvoří drobné tmavé krystalky dobře 
rozpustné ve vodě za vzniku fialového roztoku, ten se používá jako antiseptikum (proti zánětům) 
a k dezinfekci. Na kůži nechává hnědé skvrny, které po čase zmizí. Manganistan draselný lze 
teplem rozložit. Rozklad vyjadřuje rovnice: 

2 KMnO4 → K2MnO4 + MnO2 + O2 

Také ho lze použít k přípravě chloru: 2 KMnO4 + 16 HCl → 5 Cl2 + 2 KCl + 2 MnCl2 + 8 H2O 
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5. Chemické reakce 

Chemická reakce je děj, při kterém z výchozích látek – reaktantů vznikají nové látky – produkty. 
Zápis chemické reakce se nazývá chemická rovnice. Při chemické reakci platí zákon zachování 

hmotnosti. Chemické reakce můžeme třídit (klasifikovat) a to podle různých hledisek.  

Rozdělení CHR podle vnějších změn 

a) Rozklad (analýza, rozkladná reakce) je reakce, při které vznikají ze složitějších látek 
jednodušší (= z jednoho reaktantu vzniká více produktů). 

Příklady: 

 burel 
2 H2O2 → 2 H2O + ↑ O2 (burel = MnO2) 

 t 
2 NaHCO3 → Na2CO3 + ↑CO2 + H2O 

Nad šipku se v rovnicích zapisují další podmínky reakce jako například 
působení tepla (t) či užitý katalyzátor (viz strana 28). Šipka před látkou 
znamená ↑ plyn a ↓ sraženina (látka nerozpustná v reakční směsi). 
Sraženinu lze také označit podtržením látky (např.: PbS).  

b) Slučování (syntéza, skladná reakce) je reakce, při které z jednodušších látek vznikají látky 
složitější (= z více reaktantů vzniká jeden produkt). 

Příklady: 

2 Na2SO3 + O2 → 2 Na2SO4 

HCl + NH3 → NH4Cl 

c) Substituce (nahrazování, vytěsňování) je reakce, při které 
atom (nebo skupina atomů) nahradí atom (nebo skupinu 
atomů) vázaný ve sloučenině. 

Příklady: 

Fe + CuSO4 → FeSO4 + Cu 

2 Na + 2 H2O → 2 NaOH + H2 

[Cu(H2O)4]SO4 + 4 NH3 → [Cu(NH3)4]SO4 + 4 H2O 

  

rozklad  
peroxidu vodíku 

reakce sodíku s vodou 
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Při nahrazování volným prvkem dochází ke změně oxidačního čísla prvku! Při jeho určení je 
třeba přemýšlet a vyžaduje to i určité znalosti.  

d) Podvojná záměna (konverze) je reakce, při které dochází k záměně vázaných atomů či skupin 
atomů. Při této reakci nedochází ke změně oxidačních čísel.  

Příklady: 

Na2CO3 + 2 AgNO3 → ↓ Ag2CO3 + 2 NaNO3 

Fe(OH)3 + 3 HCl → FeCl3 + 3 H2O 

FeS + 2 HCl → H2S + FeCl2 

Rozdělení CHR podle podstaty 

a) Srážecí reakce je reakce, při které vzniká sraženina (tedy látka málo rozpustná). Tyto reakce 
patří mezi podvojné záměny. 

Příklady: 

KCl + AgNO3 → ↓ AgCl + KNO3 

H2S + Pb(NO3)2 → ↓ PbS + 2 HNO3 

CuSO4 + 2 KOH → ↓ Cu(OH)2 + K2SO4 

b) Neutralizace je reakce kyseliny a zásady, při které vzniká voda a sůl. Neutralizace patří mezi 
protolytické reakce, tedy reakce kdy dochází k předání vodíkového kationtu (= protonu → 
protolytická reakce). Vodíkový kation pocházející z kyseliny zreaguje s hydroxidovým 
aniontem pocházejícím z hydroxidu a vznikne voda. Neutralizace patří mezi podvojné 
záměny.  

Příklady: 

NaOH + HCl → NaCl + H2O 

Cu(OH)2 + 2 HNO3 → Cu(NO3)2 + 2 H2O 

2 KOH + H2SO4 → K2SO4  + 2 H2O 

c) redoxní reakce (= oxidačně-redukční) je reakce, při které dochází ke změně oxidačních 
čísel. Při této reakci dochází k předávání elektronů mezi atomy. Atomy, které elektrony 
odevzdávají, zvyšují své oxidační číslo a takzvaně se oxidují. Atomy, které elektrony 
přijímají, své oxidační číslo snižují a takzvaně se redukují. Při každé redoxní reakci musí 
docházet k oxidaci i redukci. 
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Příklady: 

S0 + O2
0 → SIVO2

–II 
(síra se oxiduje, kyslík se redukuje) 

CuIIO–II + H2
0 → Cu0 + H2

IO–II 
(měď se redukuje, vodík se oxiduje) 

Kyslík oxidační číslo neměnil, to znamená, že ne všechny prvky při reakci mění oxidační číslo. 

Existují látky, které jsou schopné jiné látky oxidovat a nazývají se oxidační činidla. Oxidačními 
činidly jsou například kyslík, halogeny, peroxid vodíku, kyselina dusičná, manganistan draselný 
v kyselém prostředí, dichroman draselný (K2Cr2O7) také v kyselém prostředí a jiné látky. 
Oxidační činidla se při reakci sama redukují. Stejně tak existují redukční činidla, například 
vodík, uhlík, oxid uhelnatý, siřičitan sodný, ale také peroxid vodíku a jiné látky.  

Procvičování: rovnice v tabulce vyčísli, doplň oxidační čísla všech prvků a rozhodni, který prvek 
v rovnici se redukoval a který oxidoval  

rovnice redukoval se oxidoval se 

Na  +   Cl2  →   NaCl   

Al   +    HCl   →   AlCl3  +   H2   

KMnO4  →   K2MnO4  +   MnO2  +   O2   

Cu +   HNO3 →  Cu(NO3)2 +   NO2 + H2O    

Na2SO3 +   O2 →   Na2SO4   

Rozdělení CHR podle tepelného zabarvení 

a) endotermická reakce je reakce, při které se spotřebovává teplo. Mezi 
tyto reakce patří tepelné rozklady, tedy reakce, kdy se látka rozkládá 
působením tepla. 

Příklad: t 
 (NH4)2Cr2O7 → N2 + Cr2O3 + 4 H2O   

b) exotermická reakce je reakce, při které se teplo uvolňuje.  

Příklad: 

 2 Na + 2 H2O → H2 + 2 NaOH (viz strana 25) 

  

produkty reakce 
Cu + HNO3 

rozklad dichromanu 
amonného 
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Mezi exotermické reakce patří jedna z nejvyužívanějších reakcí a to tzv. hoření, které definujeme 
jako reakci, při které se uvolňuje světlo a teplo. Nejčastějším hořením jsou reakce s kyslíkem. 

Příklady: 

S + O2 → SO2 

CH4 + 2 O2 → CO2 + 2 H2O 

Ovšem reakce sodíku s chlorem, při které vzniká chlorid sodný, je také doprovázena vznikem 
světla a tepla, proto se nazývá hoření a není to reakce s kyslíkem. 

Vlivy na rychlost CHR 

Chemické reakce probíhají různou rychlostí. Mezi rychle probíhající reakce patří například 
hoření. Naopak pomalu třeba reziví železo. Rychlost reakce tedy záleží především na typu. Přesto 
lze danou reakci zrychlit či zpomalit. 

Faktory ovlivňující rychlost chemické reakce 

a) koncentrace – se zvyšující se koncentrací reaktantů roste rychlost reakce 
b) teplota – se zvyšující se teplotou se (zpravidla) zvyšuje rychlost chemické reakce 
c) velikost povrchu reaktantů – mají-li reaktanty větší povrch (jsou např. v práškové podobě), 

probíhá reakce rychleji (může dojít i k výbuchu) 
d) katalyzátor – látka měnící rychlost chemické reakce, ale sama se při reakci nespotřebovává, 

není reaktantem, proto se v rovnici zapisuje nad šipku 

Příklad:  burel 
2 H2O2 → 2 H2O + O2 

Katalyzátory, které zpomalují reakce, se nazývají inhibitory. Katalyzátory, které katalyzují 
reakce v živých organismech, se nazývají enzymy. 

  



 

6. Návody laboratorních cvičení 
 

 

Důkazy halogenidů 
 
Úkol: a) připravit sraženiny AgCl, AgBr, AgI a určit jejich barvu 
          b) určit neznámé vzorky halogenidů pomocí reakcí s AgNO3 a plamenových zkoušek  
 
Teorie: Li+ barví plamen __________________________, K+ ____________________________, Na+ ______________________,  
 
            Ca2+ ______________________________ a Ba2+________________________________ . 
 
 
Pomůcky: ______________________________________________________________________________________________  
 
Chemikálie: roztoky I – , Cl –, Br –, AgNO3, HCl, neznámé vzorky halogenidů 
 
Postup: a) Do 3 zkumavek nalijeme po 1 ml roztoku chloridu, bromidu a jodidu a přidáme 1 – 2 kapky roztoku AgNO3. Zapíšeme   
                 barvu vzniklé sraženiny. 
             b) Plamenovou zkouškou určíme kation zkoumaného halogenidu. Pak odlijeme část vzorku do zkumavky, přikapeme  
                 roztok AgNO3 a podle barvy sraženiny určíme anion zkoumaného halogenidu. 
 
 
Pozorování: a) AgCl má ________________ barvu, AgBr ________________________ barvu a AgI __________________ barvu. 
 
b)  

vzorek  barva plamene kation barva sraženiny anion 
 

A 
    

 
B 

    

 
 
Závěr: Vzorky číslo ______ obsahují: A __________________________________ B  __________________________________ 

 

 

  



 

 
 

Příprava, vlastnosti a důkaz CO2 
 
Úkol: připravit CO2 a dokázat, že nepodporuje hoření 
 
Teorie: Oxid uhličitý lze připravit reakcí _______________________________________________, protože nepodporuje hoření,  
 
            dokazuje se _______________________________________________________________________________________ .  
 
Pomůcky: ______________________________________________________________________________________________  
 
                _______________________________________________________________________________________________  
 
Chemikálie: uhličitan vápenatý, kyselina octová 
 
Postup:   Sestavíme aparaturu podle obrázku. Zapálíme svíčku. Otočením 
kohoutku dělicí nálevky přilijeme kyselinu. Pozorujeme. 
 
Pozorování: ________________________________________________   
 
__________________________________________________________  
 
__________________________________________________________  
 
__________________________________________________________  
 
__________________________________________________________   
 
__________________________________________________________   
 
Závěr: ___________________________________________________________________________________________________ 
 

 

Sulfan, sulfidy 
 
Úkol: připravit sulfan a vybrané sulfidy 
 
Teorie: Sulfan je ________________________ a ______________________ plyn, s typickým ___________________________ . 
 
Lze ho připravit reakcí ____________________________________________________________________________________ . 
 
Mnoho sulfidů tvoří v přírodě _______________________ (např. __________________________________________________). 
 
Pomůcky:    _______________________________________________________________________________________________  
 
Chemikálie:  FeS, HCl, roztoky stříbrné, olovnaté, kademnaté a měďnaté soli 
 
Postup:  Připravíme si zkumavku s odpovídající zátkou. Na úzký proužek filtračního papíru (aby se vešel do zkumavky) naneseme – 
smotkem vaty na špejli – od spodního okraje postupně roztoky připravených solí a připíšeme vzorec jejich kationtu. Do zkumavky 
vložíme kousek FeS a vyučující přidá kapku HCl. Co nejrychleji vsuneme do zkumavky proužek filtračního papíru a zátkou ji 
uzavřeme. Zároveň zátkou upevníme i filtrační papír. Pozorujeme.  
 
Pozorování: Reakcí FeS s HCl vzniká látka _______________ skupenství, která se projeví nejprve tak, že ___________________  
 
________________________________ a po odejmutí zátky také typickým____________________________________________   
 

kation vzorec vzniklého 
sulfidu 

ukázka kation vzorec vzniklého 
sulfidu 

ukázka 

 
Ag+ 

   
Pb2+ 

  

 
Cd2+ 

   
Cu2+ 

  

 
Závěr: ___________________________________________________________________________________________________ 

kyselina 



 

 
 

Amoniak 
  
Úkol: a) připravit amoniak a ověřit jeho přítomnost pomocí HCl 
          b) ověřit rozpustnost amoniaku ve vodě 
 
Teorie: Amoniak lze připravit reakcí NH4Cl s CaO. Dokázat ho můžeme např. reakcí s HCl – vzniká bílý pevný chlorid amonný.  
Amoniak má zásaditý charakter, což se projeví typickým zbarvením látky zvané fenolftalein. 
 
Pomůcky: a)______________________________________________________________________________________________  
 
                b) ______________________________________________________________________________________________  
 
Chemikálie: NH4Cl, CaO, HCl, NH3, fenolftalein, voda                                                          Obrázek: 
 
Postup:  a) Na filtračním papíru smícháme 500mg chloridu amonného se stejným množstvím oxidu  
                  vápenatého, vsypeme do zkumavky a zahříváme. Vznikající plyn ověříme vložením tyčinky 
                  ovlhčené HCl do ústí zkumavky. 
             b) Připravíme větší kádinku s vodou a několika kapkami fenolftaleinu. Do baňky nalijeme 0,5ml roztoku 
                 amoniaku a mírně zahříváme, až přivedeme roztok k varu (baňku držíme v ruce). Pak baňku co 
                 nejrychleji zazátkujeme (zátku s trubičkou máme předem připravenou) a konec trubičky ponoříme 
                 do kádinky s vodou (viz obrázek). Pozorujeme. 
 
Pozorování: a) ____________________________________________________________________________________________   
 
________________________________________________________________________________________________________  
 
b) Po vložení trubičky do kádinky s vodou došlo k ______________________________________________________________,  
 
    ve vodě obsažený fenolftalein způsobil _____________________________________________________________________. 
 
Závěr: __________________________________________________________________________________________________      

 
 

Chemické reakce 
 
 
Úkol: a) pozorovat průběh reakce zinku a kyseliny chlorovodíkové a reakce železa s chloridem měďnatým 
          b) zapsat rovnice prováděných reakcí  
 
Teorie: Chemická reakce je _______________, při kterém z výchozích látek, nebo-li _________________________, vznikají látky  
 
nové, nebo-li _______________________. Zápisem průběhu chemické reakce je _______________________________________. 
 
Pomůcky: _______________________________________________________________________________________________  
 
Chemikálie: roztoky HCl a CuCl2, Zn (hobliny), Fe (hřebík) 
 
Postup: Do malé zkumavky nalijeme roztok HCl na výšku asi 2 – 3 cm a vhodíme několik hoblinek zinku. Pozorujeme. Podobně  
             provedeme reakci CuCl2 s železem (hřebík nejprve očistíme). 
 
Pozorování: 
 
Při reakci zinku s HCl pozorujeme ____________________________________________ (což je _________________________).   
 
Při reakci železa s CuCl2 pozorujeme ___________________________________________ (což je ________________________).  
 
 
Reakce vyjádříme rovnicemi: _________________________________________________________________________________  
 
                                               _________________________________________________________________________________  
 
Závěr:  __________________________________________________________________________________________________ 
 
 



 

 

 

Příprava a vlastnosti hydroxidů 
 
Úkol: a) připravit hydroxidy hořečnatý, měďnatý, nikelnatý, manganatý, železitý, chromitý a ověřit jejich nerozpustnost ve vodě 
          b) určit barvu připravených hydroxidů  
 
Teorie: Hydroxidy lze připravit reakcí _________________________________________________________________________  
 
Reakci přípravy _____________ lze vyjádřit rovnicí ______________________________________________________________  
 
Pomůcky: ________________________________________________________________________________________________  
 
Chemikálie: roztoky KOH, MgCl2, CuCl2, NiCl2, MnCl2, FeCl3, CrCl3  
 
Postup: Do zkumavky nalijeme 1 – 2 ml roztoku soli a přidáme několik kapek roztoku KOH. Pozorujeme vznik sraženiny a její  
             barvu zapíšeme do tabulky v pozorování. Opakujeme pro další roztoky solí. 
 
Pozorování: 
 

 
hydroxid 

 
barva 

 
hydroxid 

 
barva 

 
Mg(OH)2 

  
Mn(OH)2 

 

 
Cu(OH)2 

  
Fe(OH)3 

 

 
Ni(OH)2 

  
Cr(OH)3 

 

 
Závěr: 
                                Připravené hydroxidy jsou látky ve vodě rozpustné – nerozpustné, různé – stejné barvy.  

 
 

Vlastnosti KOH a H2SO4  
Úkol: a) ověřit dehydratační účinky H2SO4 
          b) ověřit rozpustnost KOH ve vodě 
          c) ověřit uvolňování tepla při rozpouštění KOH ve vodě 
 
Teorie:  Dehydratační účinky H2SO4 se projevují ________________________________________________________________.  
 
Uvolnění tepla při rozpouštění KOH se projeví __________________________ teploty vznikajícího roztoku. 
 
Pomůcky: 1) _____________________________________________________________________________________________  
 
                 2) _____________________________________________________________________________________________  
Chemikálie: 1) zředěný roztok H2SO4.       2) pevný KOH     
 
Postup: 1) Na filtrační papír – pomocí smotku vaty na špejli – nakreslíme obrázek zředěnou kyselinou sírovou a necháme uschnout.   
                 Odpařením vody kyselina zkoncentruje. Pak papír lehce protahujeme nad plamenem (držíme ho chemickými kleštěmi), 
                 dokud se obrázek neobjeví.  
             2) Připravíme si kádinku s 25 ml vody. Do vody ponoříme teploměr, který upevníme držákem ke stojanu. Změříme teplotu  
                 vody a zapíšeme ji. Vyučující vhodí několik peciček KOH do vody. Mícháme tyčinkou, abychom rozpuštění urychlili. 
                 Průběžně sledujeme teplotu roztoku. Po rozpuštění KOH zapíšeme nejvyšší naměřenou teplotu. 
Pozorování: 
1)Při protahování filtračního papíru nad plamenem _______________________________________________________________  
 
________________________________________________________________________________________________________. 
 
2) Teplota vody v kádince je _______°C. KOH se ve vodě rozpouští ________________. Po rozpuštění KOH má roztok v kádince  
 
teplotu _______ °C. Teplo se tedy ______________________________ . 
Závěr:  
Ověřili jsme, že ____________________________________________________________________________________________ 
 
_________________________________________________________________________________________________________ 
 



 

 

Přírodní acidobazický indikátor  
Úkol: a) připravit roztok acidobazického indikátoru z přírodního materiálu – z červeného zelí  
          b) zjistit zbarvení indikátoru v závislosti na pH roztoku 
          c) zjistit acidobazický charakter některých užívaných roztoků (citronová šťáva, ocet, sodovka) 
 
Teorie:  Acidobazický indikátor je látka, která __________________________________ reaguje na _______________________  
 
_______________________________________________________________________________________________________ . 
 
Pomůcky:  _______________________________________________________________________________________________  
Chemikálie: červené zelí, citronová šťáva, ocet, sodovka – přinést, líh, voda, roztoky HCl, H3BO3, KOH, NH3,     
Postup: Červené zelí rozstříháme na malé kousíčky a vsypeme do široké zkumavky s 20 ml lihu, zazátkujeme a alespoň 5 minut 
intenzivně protřepáváme. Vzniklý roztok indikátoru pak rozdělíme do 8 očíslovaných zkumavek. Pak do každé zkumavky přidáme 
několik kapek zkoumané látky (podle tabulky), protřepeme a zapíšeme barvu roztoku do tabulky a podle zbarvení roztoku doplníme 
chybějící pH. 
Pozorování: 

číslo zkumavky roztok barva indikátoru pH 

1 KOH  10 a více 
2 NH3  8 – 9 
3 voda  7 
4 H3BO3  6 – 5 
5 HCl  4 a méně 
6 citronová šťáva   
7 ocet   
8 sodovka   

Závěr:  
Acidobazický indikátor získaný z _______________________________ reaguje na kyselé prostředí barvami: ________________  
 
_____________________________ a na zásadité prostředí barvami: _________________________________________________ . 
 
Citronová šťáva je _______________________, ocet je ________________________ a sodovka je ________________________. 

 
 

Chemické reakce solí 
Úkol: a) provést tepelný rozklad uhličitanu amonného a pozorovat nebo dokázat vznikající produkty 
          b) ověřit, že modrá skalice obsahuje asi 36% vázané vody a že modré zbarvení látky je způsobeno vázanou vodou 
 
Teorie: doplň a vyčísli chemické rovnice tepelných rozkladů: 
                          t                                                                                                                   t    
    (NH4)2CO3   → ________________________________________      CuSO4 . 5H2O  → _______________________________  
 
Pomůcky: a)  _____________________________________________________________________________________________  
 
                 b)  _____________________________________________________________________________________________  
Chemikálie: a) (NH4)2CO3, acidobazický indikátor                         b)  CuSO4 . 5H2O      
 
Postup: a) Zkumavku se 100 mg uhličitanu amonného zahříváme nad lihovým kahanem. Pozorujeme stěny zkumavky. Do ústí 
zkumavky vložíme papírek s acidobazický indikátorem. Pozorování zapíšeme. 
             b) Zvážíme žíhací kelímek (hodnota m1). Pak do kelímku navážíme asi 1g modré skalice. Přesnou hmotnost kelímku se 
skalicí zapíšeme jako m2. Pak kelímek umístěný na trojnožce v trianglu žíháme plamenem plynového kahanu.  Žíháme tak dlouho, 
až se všechna vázaná voda odpaří. Pak necháme kelímek vychladnout a znovu ho i s obsahem zvážíme (hodnota m3). Z naměřených 
hodnot vypočítáme procentuální obsah vázané vody v modré skalici. 
 
Pozorování: a) Stěny zkumavky _____________________________, což je důkaz vznikající ____________________. Papírek s 
 
__________________________________________________________________, což je důkaz __________________________.       
 
b) m1 = _________ g        výpočet: 
 
    m2 = _________ g  
 
    m3 = _________ g 
 
Závěr:  ___________________________________________________________________________________________________                

 



 

 
 

Důkaz vápence v přírodním materiálu 
 
Úkol: a) připravit vápennou vodu  
          b) dokázat vápenec ve skořápkách, ulitách, či jiných přírodních materiálech 
 
Teorie: chemické rovnice reakcí:    
 
             a) přípravy vápenné vody  ___________________________________________________________   
 
             b) vzniku CO2  ____________________________________________________________________ 
 
             c) vápenné vody a CO2 ______________________________________________________________ 
 
Pomůcky: a) aparatura na filtraci _____________________________________________________________________________  
 
                 b) aparatura na vyvíjení plynu _______________________________________________________________________  
 
                    ______________________________________________________________________________________________ 
  
Chemikálie: a) CaO, voda   
                     b) vápenná voda (z předchozího úkolu), 5 ml roztoku HCl, přírodní materiál obsahující vápenec (přinést) 
 
Postup:  a) Navážíme 200 mg CaO, nasypeme do kádinky a přidáme 50 - 100 ml vody a zamícháme, směs přefiltrujeme. 
              b) Sestavíme aparaturu podle obrázku. Na skořápky, které jsme nejprve rozdrtili v třecí misce, přikapeme HCl tak, aby se  
                  vyvíjel plyn a pozorujeme změnu vápenné vody. 
 
                aparatura na filtraci                                                                          aparatura na vyvíjení plynu 

 

 
Pozorování:  
Zapiš změnu vápenné vody po probublávání CO2 : ___________________________________________________________  
 
Závěr: 
Vysvětli princip důkazu vápence v přírodním materiálu: ________________________________________________________   
 
_____________________________________________________________________________________________________   
 
_____________________________________________________________________________________________________   

 

HCl 

vápenná 
voda 

skořápky 



 

 

Vlastnosti a rozlišení solí 
Úkol: a) ověřit rozpustnost sodných solí ve vodě 
          b) rozlišit vzorky (NaNO3, NaCl, NaI, Na2CO3) podle reakce aniontu s činidly HCl a AgNO3 
Teorie: rovnice probíhajících reakcí 
 
      NaCl    +     AgNO3    → __________________________  ,      NaI    +     AgNO3    → ___________________________       
 
      Na2CO3  +     AgNO3    → __________________________ ,     Na2CO3  +    HCl    → ______________________________  
 
Pomůcky:  _______________________________________________________________________________________________  
 
Chemikálie: vzorky solí (NaNO3, NaCl, NaI, Na2CO3), roztok HCl a AgNO3   
 
Postup: Do zkumavek se vzorky solí přidáme vodu (asi do ½ zkumavky) a protřepáváme, abychom ověřili rozpustnost zkoumaných 
solí ve vodě.  Pak určujeme vzorek: do dvou zkumavek odlijeme trochu roztoku zkoumaného vzorku a přidáme stejné množství 
činidla (do 1.zkumavky AgNO3 a do 2.zkumavky HCl), pozorujeme rekce. Výsledek pozorování zapíšeme do tabulky a na základě 
probíhajících reakcí určíme, kterou sůl roztok obsahoval.  
Pozorování: 
       rozpustnost soli ve vodě (ano – ne):   A __________, B ___________, C __________, D ___________ 
 

vzorky činidlo průběh reakce vzorec soli  

A AgNO3   
HCl  

B AgNO3   
HCl  

C AgNO3   
HCl  

D AgNO3   
HCl  

 
Závěr:   a) Sodné soli jsou ve vodě rozpustné – nerozpustné . 
 
b) Pod číslem ______ byly tyto vzorky:  A ________________, B ________________, C _______________, D _______________  

 
 

Chemické reakce – substituce 
Úkol: ověřit průběh reakcí naznačených v teorii 
 
Teorie:        Zn   +     H2SO4   →   _______________________________       Mg   +     HCl  →    ___________________________  
 
                   AgNO3   +   Cu   →   _______________________________        CuSO4   +     Fe  →   __________________________   
 
Pomůcky: ________________________________________________________________________________________________  
 
Chemikálie: _______________________________________________________________________________________________  
 
Postup: Do zkumavky nalijeme asi 1 – 2 ml roztoku soli nebo kyseliny a vložíme kov. Pozorujeme probíhající reakci. V případě,  
             že reakce neprobíhá, můžeme zkumavku zahřát nad lihovým kahanem. Po reakci kov řádně očistíme.   
 
Pozorování:  

 
reaktanty 

 
 pozorování 

 
Zn + H2SO4 

 

 
Mg + HCl 

 

 
Cu + AgNO3 

 

 
Fe + CuSO4  

 

 
Závěr: 
_____________________________________________________________________________________________________  

 



 

Chemické reakce – srážecí reakce 
 
Úkol: ověřit vznik sraženin při reakcích naznačených v teorii a určit jejich barvu 
Teorie:  doplň a vyčísli rovnice, označ sraženiny 
  
      KOH   +     NiSO4   →   _____________________________       AgNO3   +     NaCl  →    _____________________________  
 
      AgNO3   +   K2CrO4   →   ___________________________        CuSO4   +      KOH  →   _____________________________   
 
      Pb(NO3)2    +     KI  →  _____________________________        Pb(NO3)2  +   K2CrO4  →  ____________________________  
 
      Co(NO3)2   +    KOH  → ____________________________         FeCl3   +     KOH  → _______________________________ 
 
Pomůcky: _______________________________________________________________________________________________  
 
Chemikálie: ______________________________________________________________________________________________  
 
Postup: Do zkumavky nalijeme asi 1 – 2 ml roztoku prvního reaktantu a přidáme stejné množství druhého reaktantu.   
Pozorování:  

 
reaktanty 

sraženina  
reaktanty 

sraženina 
barva vzorec barva vzorec 

 
KOH + NiSO4 

   
AgNO3   +  NaCl 

  

 
AgNO3 +  K2CrO4  

   
CuSO4   +  KOH   

  

 
Pb(NO3)2  + KI   

   
Pb(NO3)2 + K2CrO4   

  

 
Co(NO3)2 + KOH   

   
FeCl3  +  KOH   

  

 
Závěr: ___________________________________________________________________________________________________ 
  

Vlivy na rychlost chemické reakce 
Úkol: ověřit vliv některých faktorů na rychlost reakce kyseliny chlorovodíkové s uhličitanem vápenatým 
 
Teorie: chemická rovnice vyjadřující danou reakci: _______________________________________________________________ 
 
             vlivy na rychlost chemické reakce: ______________________________________________________________________  
 
             __________________________________________________________________________________________________  
 
Pomůcky: zkumavky, hodinky se sekundovou ručičkou, odměrný válec, filtrační papír, držák na zkumavku, teploměr,      
                 lihový kahan, lžička 
Chemikálie:  kyselina chlorovodíková (konc., zřeď. ), uhličitan vápenatý (kusový, práškový) 
Postup: Ve 4 zkumavkách provedeme podle tabulky postupně reakce HCl s CaCO3. Použijeme vždy roztok kyseliny o objemu 5 ml  
              a CaCO3 o hmotnosti 20 mg. (Odměřenou kyselinu nalijeme do zkumavky a přisypeme z filtračního papíru CaCO3, který  
              jsme navážili. Pouze v případě práškového uhličitanu nasypeme nejprve – do suché zkumavky – uhličitan a pak nalijeme  
              kyselinu. V měření s vyšší teplotou nejprve kyselinu ve zkumavce opatrně zahřejeme alespoň na 70°C.) Ve všech  
              případech měříme čas, za který zreaguje všechen uhličitan. Čas zaznamenáváme do tabulky. 
 
Pozorování: 

 
zkumavka 

číslo 

 
HCl 

 
CaCO3 

 
teplota 

 
čas 
(s) 

 
1 

 
zředěná 

 
práškový 

 
laboratorní 

 

 
2 

 
koncentrovaná 

 
kusový 

 
laboratorní 

 

 
3 

 
zředěná 

 
kusový 

 
> 70°C 

 

 
4 

 
zředěná 

 
kusový 

 
laboratorní 

 

 
Závěr:   ___________________________________________________________________________________________________ 

 



 


