1. Periodická soustava prvků.
Vynalezl Mendělev – 1869 
– fyzikální i chemické vlastnosti jsou periodickou funkcí jejichž relativní atomové hmotnosti 
   (dříve), novější podle protonového čísla, prvky se uspořádaly do 7.skupin – period  

   (vodorovně) 

- prvky s podobnými vlastnostmi jsou umístěny pod sebou v 16 skupinách označenách 

  písmeny A a B a římskými číslicemi

- pod tabulkou jsou zařazeny lanthaniody (patří do 6.periody) a aktinoidy(prvky ze 7.skupiny)

- v každé periodě začínají elektrony obsazovat orbitaly S a perioda je zakončena prvky, které 

  mají zaplněny orbitaly P-  proto je možno rozdělit tabulku na části, ve kterých se zaplňují   

  stejné typy orbitalů

- číslo periody se shoduje s hlavním kvantovým číslem orbitalu S, který se v ní začíná 

  zaplňovat elektrony

1 – 7 perioda - 2 prvky – H, He od 6.periody i orbital f
2 – 7 perioda – alkalické kovy až vzácné plyny
Reaktivita – nejstabilnější a nejméně reaktivní jsou atomy vzácných plynů

Ionizační energie – energie nutná k odtržení elektronu z atomu nebo iontu v plynném stavu, 

                                ve skupině klesá se stoupajícím Z a v periodách roste se stoupajícím Z

Elektronegativita – mění se stejně jako ionizační energie, v periodě stoupá zleva doprava, ve   

                                sloupci klesá se stoupajícím Z(prot.č.). Spolu s elektronegativitou se mění 

                                nekovový a kovový charakter prvků

2. Vodík, kyslík a jejich sloučeniny.

Kyslík
- nejrozšířenější prvek na Zemi
- v atmosféře volný kyslík – asi 21% ve formě O2, vázaný ve vodě, organických sloučeninách 

   mnoha horninách

- má tři izotopy 
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- nejvíce zastoupen v přírodě(asi 99,8%)  ; 
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- při elektrických výbojích vzniká O3 - ozon 
- jednoatomový kyslík je nestály a vzniká pouze za určitých podmínek

Chemické vlastnosti -  kyselinotvorné (ox.č. 5 a vyšší)

 

          - zásadotvorné ( ox.č. 1 a 2)



          - amfoterní (oxid.č. 3 a 4) 

Zdroj – atmosféra (zkapalnění vzduchu destilací, elektrolýzou vody)

Příprava – rozkladem kyslíkatých sloučenin

2KClO3 => 2KCl + 3O2 

Vlastnosti: - bezbarvý, bez zápachu, těžší než vzduch, částečně rozpustný ve vodě

Oxidace: - dýchání, rezivění kovů, rychlá oxidace – hoření


    - s některými prvky vytváří superoxidy a peroxidy

Hoření: - slučování kyslíku s látkami, doprovázené světelným efektem

Ozon 
- klimatický význam  

3. Voda, fyzikální a chemické vlastnosti, anomalie vody.

Voda
- nejrozšířenější sloučeninou kyslíku a vodíku na Zemi, ve formě kapaliny pokrývá 2/3 

  zemského povrchu, je součástí všech živých organismů i moha hornin a minerálů

- v přírodě se nevyskytuje čistá, obsahuje rozpuštěné soli a nerozpustné pevné látky

- podle způsobu použití se voda se voda různě upravuje

- samostatné molekuly vody se nacházejí jen v plynném stavu

- v kapalné vodě a ledu jsou jednotlivé molekuly k sobě vázány vodíkovými vazbami

Vlastnosti:
- teplota, barva, zákal, průhlednost, pach, chuť, nejvyšší hustota při 4°C, optimální teplota 

  pitné vody 8 - 12°C, 

- přírodní vody - v tenké vrstvě bezbarvé


             - ve vyšší vrstvě modrá – zelená, barva závisí na pH 
Voda na Zeměkouli – 71% zemského povrchu – 12% ledovce, 2% sladká voda
· v neustálém koloběhu

· v 1l mořské vody je 20g NaCl,v mořské vodě nalezeno 89 různých prvků, ale 97% připadá vodíku a kyslíku

Voda mineralizovaná – bezchuti, mdlá
Chuť zhoršují soli kovů – Fe, Cu, Mg, Zn

Zákal 
- způsoben nerozpuštěnými látkami


- jílové minerály, plankton, dispergované organické látky, 

V přírodě není vždy chemicky čistá – vždy rozpuštěné látky 

4 chuti – slaná, sladká, kyselá, hořká

Anorganické látky ve vodě – Ca, Mg, Na… jako kationty


- hydrogeny, uhličitany, sírany, chlorečnany – jako anionty


- sloučeniny nekovů – amoniak, dusitany, dusičnany, amonné ionty


- neiontové sloučeniny – křemíku a boru


- koncentrace Ca je nízká se vzrůstající koncentrací Na klesá
Tvrdost vody – součet Ca + Na

4. Druhy vod. Způsoby čištení vod.

Voda na Zeměkouli – 71% zemského povrchu – 12% ledovce, 2% sladká voda

· v neustálém koloběhu

· v 1l mořské vody je 20g NaCl,v mořské vodě nalezeno 89 různých prvků, ale 97% připadá vodíku a kyslíku

Voda mineralizovaná – bezchuti, mdlá

Chuť zhoršují soli kovů – Fe, Cu, Mg, Zn

Zákal 
- způsoben nerozpuštěnými látkami


- jílové minerály, plankton, dispergované organické látky, 

V přírodě není vždy chemicky čistá – vždy rozpuštěné látky 

4 chuti – slaná, sladká, kyselá, hořká

Požadavky na pitnou vodu

- zdravotně nezávadná

- bez choroboplodných zárodků

- čirá, bez barvy a zápachu

- přiměřená tvrdost

- příjemná chuť, bez sloučenin Fe atd.

Voda pramenitá a studniční – vodu pitnou upravujeme sedimentací hrubších suspendovaných částic ve velkých nádržích + písečný filtr + desinfekce chlorováním nebo ionizací

5. Síra a její bezkyslíkaté sloučeniny, koloběh síry v přírodě.

Síra

- síra je spolu s kyslíkem a ostatními chakogeny(Se, Te) řazeny v VI.A podskupině
- 4 přírodní stále izotopy převažuje 32S

- v přírodě jak volná tak i ve formě sloučenin především sulfidů a síran

- v řadě sloučenin nahrazuje síra kyslík(thioderiváty), s halogeny tvoří halogenidy

Elementární síra

- užití 
- v lékařství při výrobě sirných mastí


- k desinfekci – síření včelích úlů, 

- při výrobě kaučuku 

Sulfan H2S – bezbarvý velmi jedovatý a charakteristicky páchnoucí plyn



FeS + 2 HCl => H2S + FeCl2 


         - připravuje se rozkladem silných kyselin


         - zapálením na vzduchu hoří a vzniká SO2 + vodní pády

Sulfidy – sulfidy alkal.kovů a kovy alk.zemin jsou iontové a ve vodě rozpustné

- sulfidový ion hydrolyzuje, sulfidy ostatních kovů vytvářejí atomové krystalické     

                mřížky a jsou ve vodě nerozpustné

Polysulfidy – vznikají reakcí iontových sulfidů se sírou

        - atomy síry vázány ve dvou a více členných řetězcích

Koloběh síry v přírodě
- výchozí látkou je především sulfan vznikající na zemském povrchu nebo ve svrchních  

  vrstvách zemské kůry celou řadou reakcí

- sulfan oxiduje na elementární síru, která vytváří mohutná ložiska, případně na oxid sírový 

  nebo siřičitý

- konečným produktem oxidačních dějů jsou pak sírany, které jsou přijímány rostlinami a 

  mění se opět na sirné sloučeniny s nižším ox.číslem

6. Síra a její kyslíkaté sloučeniny.

Síra

- síra je spolu s kyslíkem a ostatními chakogeny(Se, Te) řazeny v VI.A podskupině

- 4 přírodní stále izotopy převažuje 32S

- v přírodě jak volná tak i ve formě sloučenin především sulfidů a síran

- v řadě sloučenin nahrazuje síra kyslík(thioderiváty), s halogeny tvoří halogenidy

Kyslíkaté sloučeniny
- mimo nestálého oxidu sirného S2O jsou známy dva oxidy - oxid siřičitý








  
 - oxid sírový

SO2  - bezbarvý plyn, ostrý zápach vzniká spalováním síry S + O2 => SO2 

         - vzniká redukcí kyseliny sírové

H2SO3 
SO3 – látka tuhá i plynná, reaguje za vzniku kyseliny sírové SO3 + H2O =>H2SO4
H2SO4 – velmi silná dvojsytná kyselina, oxidační a dehydratační účinky


Peroxokyseliny

- peroxosírová – H2SO5
- peroxodisírová – H2S2O3
7. Dusík a jeho bezkyslíkaté sloučeniny, koloběh dusíku v přírodě.

Dusík
- náleží do V.A podskupiny

- přírodní dusík – 2 izotopy 14N  ;  15N – pouze 0,37%

- volný tvoří dominantní složku ovzduší – 78%

- významná schopnost tvořit násobné dvojné i trojné vazby

- plyn bez zápachu, ve vodě málo rozpustný, nedýchatelný

- s většinou látek reaguje za vysoké teploty

Elementární dusík
- tvoří dvouatomové molekuly N2 s trojnou vazbou mezi atomy dusíku, která je velmi pevná

Užití – výroba amoniaku, kyseliny dusičné, průmyslová hnojiva, kapalný k vypalování 

            bradavic
Bezkyslíkaté sloučeniny dusíku:

Koloběh dusíku v přírodě

- v přírodě je značně rozšířený prvek

- vysoký podíl v atmosféře – 78%, v živých organismech – bílkoviny – 16%

- v půdě – malá část, ve formě organických sloučenin

- koloběh dusíku umožňuje obměnu bílkovin
- z anorganických forem v půdě jsou to dusičnany, dusitany a amonné soli
- rozkladem živočišných odpadů a odumřelých těl přechází dusík do půdy ve formě amoniaku 

  a jeho solí

- pokud tyto formy nejsou přijaté rostlinami, pomocí mikroorganismů dochází k nitrifikaci na   

  formy dusičnanu, které jsou nejsnáze pro rostliny přijatelné
8. Amoniak, adiční a substituční sloučeniny odvozené od amoniaku.

Amoniak

- je nejvýznamnější sloučeninou dusíku s vodíkem

- je to bezbarvý plyn ostrého zápachu, který lze poměrně snadno zkapalnit, bod varu -33,4°C

- kapalný amoniak reaguje jen velmi pozvolna a s ušlechtilými kovy 

- laboratorní příprava – (NH4)2SO4 + 2 NaOH + 2NH3 + 2H2O

- hoření amoniaku 


- 4 NH3 + 3 O2 = 2 N2 + 6 H2O


 - za přítomnost katalyzátoru - 4 NH3 + 5 O2 = 4 NO + 6 H2O

Substituční deriváty amoniaku
- vznikají náhradou atomu vodíku anorganickými nebo organickými radikály

- tak dostáváme postupně amidovou skupinu NH2- , amidovou skupinu NH2- a nitridovou  

  skupinu N3- 
- vodík v molekule může být zaměněn i halogen, pak vznikají halogenaminy (NH2Cl nebo  

  NCl3 ) – nestálé až explosivní

- náhradou atomu vodíku v molekule amoniaku hydroxylovou skupinou lze odvodit  

  hydroxylamin NH2OH – málo stálá

9. Dusík a jeho kyslíkaté sloučeniny.

Dusík
- náleží do V.A podskupiny

- přírodní dusík – 2 izotopy 14N  ;  15N – pouze 0,37%

- volný tvoří dominantní složku ovzduší – 78%

- významná schopnost tvořit násobné dvojné i trojné vazby

- plyn bez zápachu, ve vodě málo rozpustný, nedýchatelný

- s většinou látek reaguje za vysoké teploty

Kyslíkaté sloučeniny dusíku
Oxosloučeniny:

- Oxid dusný 
- za normálních teplot nereaktivní



- částečně rozpustný ve vodě



- s vodou nereaguje



- reakce za vyšších teplot – 2N2O = 2 N2 + O2 



- při nízkých teplotách ne prakticky nereaktivní – nepoškozuje živé tkáně



- rajský plyn – anestetikum

Kyselina didusičná – H2N2O2 – krystalická 

Oxid dusnatý – plynný, velice málo reaktivní, s vodou nereaguje

Oxid dusitý 

Kyselina dusitá HNO2 – slabá, málo stálá
Oxid dusičitý – vzniká samovolnou reakcí oxidu dusnatého

Oxid dusičný – bílá krystalická látka
Kyselina dusičná – vyrábí se syntézou amoniaku



     - bezbarvá, mísitelná s vodou (koncentrace 60%)





     - silná jednosytná

10. Oxidy dusíku a jejich vlastnosti.

- Oxid dusný 
- za normálních teplot nereaktivní



- částečně rozpustný ve vodě



- s vodou nereaguje



- reakce za vyšších teplot – 2N2O = 2 N2 + O2 



- při nízkých teplotách ne prakticky nereaktivní – nepoškozuje živé tkáně



- rajský plyn – anestetikum

Oxid dusnatý – plynný, velice málo reaktivní, s vodou nereaguje

Oxid dusitý 

Oxid dusičitý – vzniká samovolnou reakcí oxidu dusnatého

Oxid dusičný – bílá krystalická látka

11. Dusíkatá hnojiva.

- amoniakální hnojiva – síran amonný (NH4)2SO4 
- dusičnanové hnojivo – ledek vápenatý Ca(NO3)2 . 4 H2O



  - ledek draselný KNO3 




  - chilský ledek NaNO3
- amidové - močovina – Co(NH2)2 

- N ve dvou a více formách – ledek amonný – NH4NO3  




         - ledek amonný s vápencem -  NH4NO3  + CaCO3
- pomalu působící N hnojiva – 

1) navázán v organických sloučeninách, které jsou ve vodě
 málo rozpustné 

2) obalová hnojiva – postupné uvolňování

12. Fosfor a jeho sloučeniny, koloběh fosforu v přírodě.

Fosfor
- další prvek V.A podskupiny

- jediný stálý izotop – 31P

- většinou netvoří násobné vazby ( s kyslíkem ano )

- běžné ox. číslo – V, méně – I., III., IV., -III

- k průmyslové výrobě fosforu a jeho sloučenin slouží přírodní fosfáty

Elementární fosfor

- bílý fosfor 
- měkký, velmi reaktivní, jedovatý



- vytváří 4 atomové molekuly



- uchovává se pod vodou



- velmi reaktivní s kyslíkem

- černý fosfor 
- zahříváním za velmi vysokého tlaku vzniká z bílého černý fosfor



- vede elektrický proud, málo reaktivní



- není jedovatý

- červený fosfor – nejedovatý, zahřívání bílého fosforu při 400°C

Výskyt:
- v přírodě se vyskytuje ve fosforitu a apatitu, jejichž chemickým základem je fosforečnan  

  vápenatý, stejně jako v zubech a kostech savců

Užití:
- černý fosfor – při výrobě zápalek, třením se mění v bílý fosfor, který se přidává do krmných  

                          pastí k hubení hlodavců 

Sloučeniny fosforu:
Bezkyslíkaté
Fosfan – PH3 – je jedovatý, vzniká hydrolýzou některých fosforů


- lze ho využít k hubení škůdců 



- s halogeny vytváří halogenidy

Oxosloučeniny:
- u fosforu jsou známy tři oxidy (ox.č. III, IV, V) a čtyři oxokyseliny odpovídajícím ox.č. I,  

  III, IV a V
Kyselina fosforná

- je bílá krystalická látka, ve vodě dobře rozpustná

- ve vodném roztoku se chová jako jednosytná středně silná kyselina


H3PO4 + H2O = H2PO2- + H3O+
Oxid fosforitý
- P4O6 – vznik hořením bílého fosforu
· za chladu se pozvolna rozpouští ve vodě na kyselinu fosforitou

Kyselina fosforitá H3PO4 – bílá krystalická látka, snadno rozpustná ve vodě

Oxid fosforičitý – PO2 – vzniká tepelným rozkladem oxidu fosforitého za nepřítomnosti  

                                        kyslíku ( vzniká přitom také černý fosfor ) 

Kyselina difisforičitá 
- H4P2O6 – vzniká samovolnou reakcí volného fosforu




- slabá, ve vodném roztoku se za tepla rozkládá za vzniku stejných  

  produktů jako PO2   

Koloběh fosforu v přírodě
- fosfor prodělává koloběh jako dusík

- fosforečnanové ionty jsou z půdy přijímány rostlinami a jejich prostřednictvím v podobě organicky vázanách forem fosforu i živočich, rozkladem živ.odpadů a těl opět do půdy, kde se sloučeniny fosforu mění na fosforečnany.Část sloučenin jde do vody a pak do moří

13. Fosforečná hnojiva.

Fosforečná hnojiva 
- rostliny přijímají fosfor ve formě fosforečnanů, jiné formy jsou pro ně 

                                      nepřijatelné nebo i toxické 




- k výrobě všech sloučenin fosforu , tedy i hnojiv se používají téměř 

  vždy přírodní fosfáty, jejich základní složkou je Ca3(PO4)2
- nerozpustná forma se při výrobě převádí na rozpustnější formy   

  působením minerálních kyselin 



- působením kyseliny sírové ve vhodném reakčním poměru na přírodní 

  fosfát, vzniká tzv. superfosfát

Dělení: - podle rozpustnosti

 - podle kyseliny fosforečné

1) Rozpustnost ve vodě s H3PO4 


- jsou dobře rostlinami přijímány

- mohou se výjímečně použít i za vegetace



- Superfosfát 
- Ca (H2PO4)2 . CaSO4  





- obsahuje 7,6% fosforu





- je to fyziologicky kyselé hnojivo



- Superstop 
- je obohaceno stopovými prvky

2) Rozpustnost ve slabých kyselinách  s H3PO4 


- jsou to nejlepší fosforečná hnojiva



- Thomasova moučka (TM) 
- obsahuje 7% P2O5 







- výrobné hnojivo pro víceleté rostliny 



- Citrofosfát – CaHPO4 - hydrogen fosforečnan vápenatý






   - 20% fosforu






   - výborné hnojivo pro vysoký obsah fosforu






   - výroba kombinovaných hnojiv(NPK, cererit)

3) Nerozpustné s H3PO4  


- dlouhodobě působící hnojiva, vhodná do činných půd, do kompostů



- Mleté fosfáty (MF) – fosforit






- používá se k dlouhodobému účinku

14. Uhlík a  jeho bezkyslíkaté sloučeniny.

15. Uhlík a jeho kyslíkaté sloučeniny, koloběh uhlíku v přírodě.

16. Křemík a jeho sloučeniny.
17. Křemičitany, hlinitokřemičitany, jejich struktura a vlastnosti.

18. Halogeny.

- prvky 7.A podskupiny

- patří sem chlor, fluor, brom, jód a radioaktivní astat

- všechny halogeny vytvářejí dvouatomové molekuly

Fluor 
- jediný stabilní neklid 19F

Chlor 
- v přírodě směs dvou izotopů 35Cl a 37Cl v poměru 3:1

Brom
- směsí dvou izotopů 79Br a 81Br v poměru 1:1

Jod
- pouze izotop 127I

V přírodě se nenacházejí jako elementární prvky, sloučeniny však tvoří se všemi prvky s výjimkou vzácných plynů.

Fluor je ve svých sloučeninách elektronegativní složkou, takže všechny jeho sloučeniny lze považovat za fluoridy.

Halogenidy jsou iontové a kovalentní.

U chloru a jodu i s nejvyšším možným ox.č. VII, zatímco u bromu max V.

Fluor a chlor – plynné

Brom – kapalný

Jod – tuhá látka

Reaktivita halogenů je vysoká, ale klesá fluoru k jodu.To se projevuje v tom, že lehčí (elektronegativnější) halogen oxiduje těžší halogenidové ionty na halogen elementární:





2Cl- + F2 = Cl2 + 2F- 

Všechny halogeny jsou v různé míře rozpustné ve vodě. Z reakce fluoru je fluorovodík:





2F2 + 2H2O = 4HF + O2 

U ostatních halogenů halogenvodík a oxokyselina





X2 + H2O = HX + HXO

Halogenidy vytváří spolu navzájem rozmanité sloučeniny: Brod, IBr – binární typ





                         ICl3, BrF3, IF5, IF7 – interhalogenové sloučeniny

Biochemický význam halogenů:

Fluor – působí na vývoj rostlin, působí na půdní bakterie

Chlor – makroelement, regulace osmotického tlaku, při trávicích procesech

Brom – nahromaděn ve štítné žláze, působí na metabolismus cukrů
Použití – k výrobě plastických hmot (PVC, teflon), léčiv (jodová tinktura), rozpouštědel,  

               desinfekci(chlorování vody, zubní pasty)


Chlorované vápno 2Cl2 + 2Ca(OH)2  Ca(ClO)2 + CaCl2 + 2H2O

Sloučeniny - fluoru – CuF2 – fluorid měďnatý


       - chloru – NaCl – chlorid sodný


        - bromu – průvodce sloučenin chloru – jod mořské vodě, chilském ledku

19. Kovy, obecné vlastnosti kovů, kovová vazba, koroze kovů.
Kovy:

Chemické vlastnosti:
- schopnost tvorby kationtů, nízká ionizační energie a elektronegativita

Fyzikální vlastnosti:
- kovový lesk, velká elektrická i tepelná vodivost, tvárnost, vysoký bod tání
Mnohdy nemají vyhovující vlastnosti a tak se využívají v podobě svých slitin, které tyto vlastnost mají. Mají strukturu krystalů, Ocel, bronz, mosaz

Krystalová mřížka kovů 

- ve většinou krychlová

- k výrobě všech kovů a následně slitin se užívá v hutním průmyslu, zpravidla rud, nichž nejdůležitější jsou hlavně kyslíkaté sloučeniny. 
Většina chem.vlastností kovů(reaktivita) lze odvodit z jejich postavení v elektrochemické řadě napětí kovů=Beketova řada

Li, K, Ba, SR, Ca, Na, Mg, Al, Zn, Fe, Cd, Co, Ni, Sn, Pb, H, Cu, Ag, Hg, Au
<===================NEUŠLECHTILÉ=======>       <=UŠLECHTILÉ=>    
Kovy před vodíkem mohou redukovat (vytěsnit) vodík ze sloučenin. Kovy za vodíkem se rozpouštějí pouze působením oxidujících kyselin.
Koroze:
- povrchové narušení kovových materiálů. Jde o oxidaci kovů. Ovlivňují to plyny, vlhkost, hnojiva, pesticidy. Význam hraje postavení v Beketově řadě.



    Cu2+ + Fe => Cu + Fe2+ 



3Cu2+ + 2Al => 3Cu + 2Al3+ 

20. Řada napětí kovů.

Většina chem.vlastností kovů(reaktivita) lze odvodit z jejich postavení v elektrochemické řadě napětí kovů=Beketova řada

Li, K, Ba, SR, Ca, Na, Mg, Al, Zn, Fe, Cd, Co, Ni, Sn, Pb, H, Cu, Ag, Hg, Au
<===================NEUŠLECHTILÉ=======>       <=UŠLECHTILÉ=>    

<===== + uvolňování valenčních elektronů====================== - ===>

<===== - přijímání iontů elektrony============================ + ===>

Kovy před vodíkem mohou redukovat (vytěsnit) vodík ze sloučenin. Kovy za vodíkem se rozpouštějí pouze působením oxidujících kyselin.

21. Kovy I.A. podskupiny - alkalické kovy.

Alkalické kovy – Li, Na, K, Rb, Cs, Fr
- mají jeden valenční elektron, proto je jejich oxidační číslo ve sloučeninách I.
- s rostoucím atomovým poloměrem ve skupině roste schopnost uvolnit elektron a stoupá 

  reaktivnost

22. Kovy II.A podskupiny.
Kovy alkalických zemin – Ca, Sr, Ba, Ra
- mají dvou valenční elektrony, ale menší atomový poloměr než alkalické kovy, proto jsou  

  méně reaktivní

- ve sloučeninách mají oxidační číslo II.

23. Draselná, vápenatá a hořečnatá hnojiva, NPK hnojiva.

Draselná hnojiva
- Draselná sůl
- KCl . NaCl (Chlorid draselno-sodný)



- obsahuje 33%, 42% nebo 50% hnojiva



- hnojí se s ní do zásoby



- není vhodná pro technické plodiny



- nejrozšířenější draselné hnojivo

Kainit 
- KCl . MgSO4 . 3H2O


- obsahuje 12% K

Kamex  - směs K2O, MgO a chloridů


  - obsahuje 33% K


  - je to tekuté hnojivo

Vápenatá hnojiva
- hnojiva oxidová – působí rychle, jsou poměrně reaktivní 


- pálené vápno  - CaO – obsahuje až 63% Ca




  - působí rychle, nesmí se dávat spolu s kravským hnojem




  - hodí se k desinfekci kompostů


- hašené vápno - Ca(OH)2 – obsahuje až 42 % Ca

Hořečnatá hnojiva
- Romag -  MgO . CaO (oxid hořečnato-vápenatý)


   - obsahuje až 60% MgO


   - působí rychleji, účinné hnojivo

- Kiesorit - MgSO4 . H2O (hydrát síranu hořečnatého) 


    - hodí se do alkalických (kyselých) půd, obsahuje 50% MgO

NPK hnojiva

- průmyslové hnojivo - vícesložkové

24. Technické kovy. Rizikové (toxické) kovy.

25. Imisní sloučeniny. Fotochemický smog.

Imise: 



- emise spadlé na zemský povrch

- přenáší se vzduchem od místa svého vzniku

- ve vzduchu se mění

Dělení
- 1) tuhé látky


- 2) kapalné látky


- 3) plnné fáze

Měření:
- v mikrogramech na m3 

- koncentrace se velmi rychle mění 

- nutné udávat za jakou dobu byla koncentrace měřena (24 hodin)

- některé látky mají charakteristický průběh během roku – SO2 – nejvíce v zimě, O3 – léto

- elektrárenské imise – SO2, NOX, HF, chlorovodík, organ.sloučeniny, prach

Vliv - přímý – na asimilační orgány

        - nepřímý – dochází k ovlivnění intenzity záření půdy

CO2 potřebné pro rostliny X oteplování atmosféry

Hlavní sledované plynné složky:
CO2, CO, SO2, NOX, ozon, fluorovodík, sirovodík, halogeny, čpavek, plynné organické slouč.
Organické imise – přirozený původ – vliv vegetace, rozkladem a činností organismů

Antropogenní – spalováním uhlí, organ.produktů zemního plynu 

Chemický průmysl – čistírny

Zemědělská výroba – plynné složky pesticidů, spalování klestu v lesnictví

Kapalné imise – rozpuštění plynných nebo tuhých ve vodě



 - poškození lesních porostů

Tuhé imise – převážně organické látky – popílek, imise z elektráren, vápenek


       - ovlivňují průnik záření, obsahují těžké kovy – Pb, Cl, Cr, Ni, As


        - jedy pro rostliny

Imisní limity
- denní, roční, průměrné hodnoty pro ozon 8hod.

- SO2 + polétavý prach

- roční průměrné hodnoty 60mikrogramů, denní 150mikrogramů

- půlhodinové průměrné hodnoty – 500 mikrogramů

26. Organická hnojiva. Výhody a nevýhody hnojení organickými a průmyslovými hnojivy. 

Rozdíl mezi přírodními a strojenými hnojivy:
- přírodní hnojiva jsou hnojiva organická nebo hnojiva z minerálních látek, které už v přírodě  

  byly nebo v přírodě vznikly
- strojená hnojiva jsou sloučeniny více hnojiv, většinou chemickou reakcí
Organická hnojiva
- Močůvka, kejda, kompost, hnůj, kostní moučka, zelené hnojení
- snadno rozložitelná organická hmota, růstové i regulační funkce, spotřeba odpadu od 

  dobytka

- velký objem, málo živin, obsahuje hodně N, Mg X málo P
- velké množství živin v půdě => zasolení => dehydratace buňky v rostlině
Močovina - CO(NH2)2 


- obsahuje 45% dusíku organického


- jsou to zpravidla kulaté granule průsvitné, různé velikosti, bílé až růžové barvy
Dusíkaté vápno – CaCN2 


- obsahuje 18% dusíku a 50% vápníku


- odpad při výrobě karbid vápníku


- hnojí se za vegetace i do zásoby


- má insekticidní a herbicidní účinky
27. Chemický rozbor vody, základní ukazatele, metody.
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