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1. Úvod 
 

Každá chemická reakce je výsledkem řady elementár-
ních procesů, k nimž dochází při setkávání reagujících 
molekul. Porozumět chemii na úrovni jednotlivých mole-
kul je ovšem nesnadné, neboť produkty elementárních 
reakcí mezi dvěma molekulami podléhají v makro-
skopickém systému vzápětí dalším reakcím. Konečné pro-
dukty, které můžeme v takovém systému pozorovat, jsou 
výsledkem celé řady elementárních procesů. Dudley 
R. Herschbach, jeden z nositelů Nobelovy ceny za chemii, 
připodobnil situaci chemika, který se snaží porozumět 
chemii na detailní molekulové úrovni, k divákovi divadel-
ního představení, který zhlédl pouze úvodní akt hry a její 
finále a z toho se snaží zrekonstruovat drama, které se na 
jevišti odehrálo1. Stejně tak chemik, který má k dispozici 
pouze informace o reaktantech a produktech dané reakce, 
někdy těžko zjišťuje, jaké drama se odehrává mezi jednotli-
vými molekulami. 

Herschbach, Lee a Polanyi získali v r. 1986 Nobelovu 
cenu za výzkum elementárních chemických procesů, při-
čemž mimo teoretické chemie (J. C. Polanyi) jim k tomu 
sloužily hlavně experimenty s molekulovými paprsky. Ty 

vznikají expanzí molekul v plynné fázi skrz mikroskopic-
kou trysku do vakua, kde vytvoří paprsek, ve kterém jsou 
jednotlivé molekuly izolované a nedochází mezi nimi 
k interakcím. Dva různé molekulové paprsky můžeme 
mezi sebou srážet tak, že dochází pouze ke srážkám dvou 
izolovaných molekul, a produkty takové srážky deteguje-
me bez dalších následných, sekundárních srážkových pro-
cesů. To nám umožňuje sledovat, co se děje mezi dvěma 
molekulami během jejich srážky. Obdobně lze studovat 
v molekulových paprscích i procesy, ke kterým dochází při 
interakci jednotlivých molekul s fotony nejrůznějších vl-
nových délek (tedy fotochemii) nebo s elektrony. Takové 
experimenty umožňují detailní pohled na chemii na mole-
kulové úrovni. Přitom se ovšem omezujeme na interakci 
jen mezi dvěma molekulami (nebo molekulou a zářením) a 
zanedbáváme tak prostředí, v němž v praxi k reakcím do-
chází. Takový přístup je mnohdy pro chemii až přílišným 
zjednodušením. 

Uveďme dva příklady. Prvním bude acidická disocia-
ce chlorovodíku: 

HCl + H2O  Cl‒ + H3O
+ 

K této reakci při setkání jedné molekuly HCl 
s molekulou vody v plynné fázi (např. v atmosféře) nedo-
chází – tak, jak je napsána výše, by tato reakce byla endo-
ergická o více než 7 eV. Chemici ale vědí, že tato reakce 
ve vodě probíhá a uvolňuje se při ní energie. Odkud se tato 
energie bere? Uvolní se ze solvatace vzniklých iontů Cl‒ 
a H3O

+ ve vodě. Je to tedy reakce, ve které zásadní roli hraje 
rozpouštědlo (solvent), bez nějž by k reakci nedocházelo. 

I takové reakce ale můžeme studovat v molekulových 
paprscích (tento přístup je ilustrován na obr. 1). Nebudeme 
ve zkřížených paprscích srážet molekuly HCl 
s molekulami vody, protože už víme, že bychom žádné 
produkty neviděli, můžeme si nicméně položit fundamen-
tální otázku: „Kolik molekul vody je potřeba, aby 
‚roztrhly‘ molekulu HCl na iontový pár?“ Odpověď na 
tuto otázku můžeme hledat pomocí klastrů, tj. útvarů slo-
žených z omezeného počtu molekul. Vezmeme tak napří-
klad jednu molekulu HCl, ke které budeme postupně při-
dávat molekuly vody, a sledovat, kdy dojde k vytvoření 
iontového páru Cl‒···H3O

+. Právě takové klastry byly 
zkoumány v molekulových paprscích spektroskopickými 
metodami2–5, v heliových nanokapičkách6, pomocí měření 
dipolového momentu7 i metodami teoretické chemie8–11 
a byl popsán mechanismus acidické disociace, ke které 
dochází působením silných vodíkových vazeb okolních 
molekul vody na molekulu HCl. Stejně tak byl zjištěn 
i potřebný počet molekul vody, při kterém k tomuto proce-
su dochází, n  4. Ten ovšem závisí také na teplotě 
a dalších parametrech studovaného systému12. 

Druhým příkladem, ve kterém hraje rozpouštědlo 
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určující úlohu, je reakce sodíku ve vodě. Všichni vědí už 
ze školy, o jak bouřlivou reakci se jedná. Ovšem ani 
v tomto případě bychom v experimentu ve zkřížených 
paprscích mezi atomem Na a molekulou H2O žádnou reak-
ci nepozorovali13–15. Ale ani když použijeme klastry a vlo-
žíme jeden atom sodíku do vodního klastru jakkoliv veli-
kého (třeba se stovkami molekul vody), k žádné bouřli-
vé reakci nedojde15,16. V takovém systému dochází k vy-
tvoření iontového páru Na+ a hydratovaného elektronu. 
Takový elektron je vlastně elektronem rozpuštěným ve 
vodě a ačkoli dosud není jasné, jakou přesně má struktu-
ru17, hraje významnou roli v mnoha reakcích. Ukazuje se, 
že hydratované elektrony v principu stojí za reaktivitou 
sodíku ve vodě18. Ovšem experimenty v klastrech ukázaly, 
že k reakci a tvorbě NaOH dochází až za přítomnosti více 
atomů Na ve vodním klastru, kdy je samotná reakce inicio-
vaná právě přítomností elektronu13–15,19. 

Samozřejmě by bylo možno uvést celou řadu dalších 
reakcí, které jsou řízené okolím. Nicméně výše uvedené 
dva příklady dostatečně ilustrují zásadní roli rozpouštědla 
v chemii. Jsou to příklady reakcí, které by bez vlivu okol-
ního prostředí vlastně vůbec neprobíhaly. V tomto článku 
představíme dalších několik chemických procesů 
z různých oblastí, které jsou ovlivněny rozpouštědlem. Ve 
všech případech budeme hovořit o vlivu vody čili o hydra-
taci. Ve druhé kapitole představíme vliv hydratace na reak-
ce důležité v atmosférické chemii, ve třetí kapitole uvede-
me příklad z biochemie a v poslední čtvrté kapitole uvidí-
me, jak hydratace ovlivňuje reaktivitu iontů kovů. 

 
 

2. Jak hydratace ovlivňuje chemii atmosféry 
 
Chemické reakce probíhající v atmosféře zahrnují 

řadu složitých dějů a jejich průběh bývá často ovlivněn 

přítomností vody, například v mracích. Nejznámějším 
příkladem je bezesporu úbytek ozonu ve stratosféře, jev 
nazvaný ozonová díra. Ozon je molekula, která účinně 
absorbuje sluneční ultrafialové záření. Molekuly ozonu se 
vyskytují ve všech vrstvách atmosféry, přičemž jejich kon-
centrace je ovlivněna řadou chemických reakcí, zejména 
s volnými radikály, jako jsou třeba atomy chloru. Proč 
tedy existuje ozonová díra právě nad Antarktidou? Důvo-
dem je specifická chemie na povrchu malých částic ledu 
v polárních stratosférických mracích, kdy dochází 
k přeměně jinak stabilních molekul obsahujících chlor, 
např. halogenvodíků, na fotochemicky aktivní sloučeniny, 
které se disociují na radikály a podílejí se na ničení ozonu 
ve stratosféře20,21. Modelové simulace úbytku ozonu do-
konce uvádějí, že více než 90 % aktivního chloru vzniká 
právě díky heterogenní chemii22. Polární stratosférické 
mraky poskytující své povrchy pro heterogenní chemii 
rozkladu ozonu se tvoří pouze v mimořádně chladných 
teplotních podmínkách zejména v polárních oblastech. 
Jejich ledové částice jsou primárně složeny z mole-
kul kyseliny sírové, kyseliny dusičné a vody. 

Analogické ledové částice lze vytvořit i v laboratoři 
použitím smíšených klastrů H2SO4/H2O a HNO3/H2O 
v molekulových paprscích23–25. Jako příklad uveďme studi-
um reakce molekul těchto kyselin s elektronem. Volné 
elektrony vznikají v atmosféře interakcemi molekul s kos-
mickým zářením, konkrétně protony a α-částicemi. Ioniza-
cí molekul se vytváří obrovské množství sekundárních 
elektronů, jejichž energie je snížena prostřednictvím nee-
lastických srážek s okolními molekulami na přibližně 1 eV 
(cit.26), přičemž nízkoenergetické elektrony jsou efektivně 
zachyceny neutrálními molekulami. Záchyt volných elek-
tronů má významný podíl na tvorbě iontů, které ovlivňují 
různé atmosférické procesy, například růst mraků. Volné 
elektrony se však v principu mohou zachytávat i na růz-

Obr. 1. Schematická ilustrace, jak porozumět chemii (a) na molekulové úrovni spojením (b) experimentů v molekulových paprs-
cích s (c) teoretickými metodami výpočetní chemie  
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ných ledových částicích, případná chemická reakce je při-
tom ovlivněna přítomností molekul vody. 

Nyní se zaměříme na analogii výše popsaného proce-
su v případě klastrů HNO3/H2O, kdy v experimentu vytvá-
říme částice s definovaným složením, tj. pozorujeme reak-
ci samotné molekuly HNO3, ale i hydrátů (HNO3)m(H2O)n. 
Navíc můžeme zachytit elektron na vodním klastru ve 
formě vázaného neboli hydratovaného elektronu a nechat 
ho reagovat s molekulami kyseliny dusičné. Jinými slovy 
jsme schopni sledovat efekt hydratace na chemickou reak-
ci, a to ‚selektivním‘ hydratováním jednoho z reaktantů. 

Při záchytu elektronu na molekule HNO3 může dojít 
ke třem disociativním reakcím: 

HNO3 + e–    NO2
– + OH•        (1) 

    OH– + NO2
•            (2) 

    NO3
– + H•            (3) 

V plynné fázi vede reakce molekuly HNO3 s volnými 
elektrony o nízkých energiích (0–15 eV) téměř výhradně, 
bezmála v 97 % případů, k produkci iontu NO2

– (1). 
Z hlediska termochemie je tato reakce jedinou exotermic-
kou cestou27–29. V oblasti kinetických energií elektronů do 
15 eV se objevuje i produkt OH– (2) s četností asi 3 %, 
a dokonce i nepatrné množství (0,03 %) iontu NO3

–, který 
byl v disociativním záchytu elektronu na HNO3 detegován 
vůbec poprvé30. 

Průběh reakce molekuly HNO3 s elektronem se však 
zcela změní v případě hydratace jednoho z reaktantů. Podí-
vejme se nejdříve na reakci hydratované molekuly HNO3 
s volným elektronem, viz obr. 2. Zde byly klastry 
(HNO3)m(H2O)n sráženy s elektrony s kinetickou energií 
0–15 eV. Disociativní záchyt elektronu otevírá všechny 

reakční kanály, přičemž nejčastěji pozorované jsou klastry 
s ionty NO3

–. Zatímco v plynné fázi se NO3
– prakticky 

netvoří a vzniká téměř výhradně ion NO2
–, při reakci 

s hydratovanou kyselinou dusičnou vidíme ionty NO3
– 

s téměř dvojnásobnou pravděpodobností oproti NO2
–. Jed-

na a ta samá reakce tedy probíhá úplně jinak v ledových 
částečkách a v plynné fázi. Pomocí kvantově-chemických 
výpočtů se dozvídáme, že tvorba NO3

– v rámci prvního 
disociačního kroku je energeticky nevýhodnou reakcí. Domi-
nance vzniku iontů NO3

– však může být vysvětlena disociací 
HNO3 v klastrech, kdy vzniká iontový pár (NO3

–···H3O
+). Při 

interakci volného elektronu s klastrem obsahujícím 
NO3

–···H3O
+ dochází k efektivní rekombinaci elektronu 

s hydroniovým kationtem H3O
+. Vzniklý metastabilní radi-

kál H3O
• se disociuje na vodu a atom vodíku, který je 

z klastru odpařen. Tedy v tomto případě hnací silou reakce 
není termochemie, nýbrž kinetika30. 

V klastrech, kde nedojde k disociaci HNO3 a ke vzni-
ku iontového páru, může docházet k disociativnímu záchy-
tu elektronu na molekule HNO3 s reakčními kanály (1–3). 
I zde může ovšem rozpouštědlo změnit výsledný iontový 
produkt. Výpočty předpovídají několik zajímavých mož-
ností: a) V případě hlavní reakce (1) může vzniklý ion NO2

– 
okamžitě reagovat s další molekulou HNO3, pokud je 
v klastru přítomna, a přenosem protonu vznikne opět NO3

– 
a HNO2. Dostáváme tedy opět náš centrální ion NO3

– 
a navíc atmosféricky důležitou kyselinu dusitou. b) Reakce 
(2) se s postupnou hydratací stává stále více exoergická 
a je v klastrech vlastně energeticky nejvýhodnější. Ale 
i její produkt, anion OH‒, bude v klastru reagovat přeno-
sem protonu ze sousední molekuly HNO3 a dostáváme 
opět náš centrální ion NO3

–. Experimenty navíc ukázaly, 

Obr. 2. Možné reakční cesty po záchytu elektronu na (HNO3)m(H2O)n klastrech  
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že po reakci (3) může dojít k zachycení atomu vodíku 
v klastru a případně k vzniku iontů kyseliny dusičné HNO3

–. 
Všechny tyto reakční cesty jsou naznačeny na obr. 2 
a popsány podrobně v literatuře30. 

Nyní se podívejme, co se stane, když hydratujeme 
druhý reaktant, tedy elektron. Uvažujme klastry (H2O)n

–, 
n = 35–65, tedy již zmiňovaný hydratovaný elektron31, 
které necháme reagovat s molekulami HNO3 v plynné 
fázi32. Výpočty molekulové dynamiky předpověděly, že 
reakce může být kvůli vysokému stupni hydratace značně 
ovlivněna disociací kyseliny. To znamená, že kromě pře-
nosu elektronu na HNO3 může v klastru dojít i k rychlé 
disociaci HNO3 a následné rekombinaci elektronu s H3O

+, 
jak bylo popsáno v předchozím odstavci, průběh takové 
reakce ukazujeme na obr. 3. Oba procesy probíhají ex-
trémně rychle, na pikosekundové časové škále. Ačkoliv se 
v experimentu objevují dva reakční produkty, OH– a NO3

–, 
kinetická měření odhalila, že nejde o paralelní reakce, 
nýbrž o reakce postupné. V prvním reakčním kroku domi-
nuje přenos elektronu za vzniku OH– aniontu, který však 
následně reaguje s další molekulou HNO3 za vzniku NO3

–. 
Naprostou dominanci druhého disociačního kanálu (2), 
tedy přenosu elektronu, potvrdila kalorimetrickým měře-
ním hodnota reakční entalpie. Poslední otázkou však zů-
stává, proč v případě transferu elektronu na HNO3 nevzni-
ká NO2

– anion (1), který zcela převažuje při reakci 
v plynné fázi, ale probíhá reakce (2) za vzniku OH–? Hnací 
silou obou disociačních kanálů je v tomto případě energe-
tika a reakce (2) je upřednostněna kvůli vysoké hydratační 
entalpii OH– (cit.32). 

Další klíčovou molekulou v atmosférické chemii je 
kyselina sírová. Jde o základní prekurzor ovlivňující nuk-
leaci atmosférických aerosolů zejména v troposféře a stra-
tosféře33,34. Simulováním atmosférických podmínek 
v aerosolových komorách, ve kterých se měří rychlost 

nukleace aerosolů, bylo odhaleno, že přítomnost iontů 
produkovaných interakcí neutrálních molekul s ionizujícím 
zářením urychluje kinetiku růstu aerosolů H2SO4/H2O

35,36. 
Avšak samotná interakce klastrů H2SO4/H2O s elektrony 
s nízkou energií byla popsána až nedávno24. 

Reakce mezi molekulou H2SO4 a volným elektronem 
v plynné fázi vede k tvorbě hydrogensíranového aniontu 
(HSO4

–) s odpařením atomu vodíku28. Rovněž disociativní 
záchyt elektronu na klastry H2SO4/H2O v molekulových 
paprscích probíhá obdobným mechanismem za vzniku 
klastrů s HSO4

–. Jediným jiným produktem jsou klastry 
s ionty H2SO4

–, které vznikají záchytem disociovaného 
atomu vodíku v klastru. Nicméně experimenty s postupnou 
hydratací molekuly H2SO4 odhalily, že za přítomnosti pěti 
a více molekul vody dochází k disociaci H2SO4 na iontový 
pár HSO4

–···H3O
+. Po záchytu elektronu na těchto kla-

strech bude pravděpodobně opět docházet k rekombinaci 
mezi elektronem a hydroniovým kationtem (H3O

+). Měře-
ní závislostí výtěžku iontů na energii zachycených elektro-
nů odhalila, že elektrony s energií nižší než 3 eV jsou zod-
povědné za tvorbu iontů HSO4

– bez ohledu na mechani-
zmus reakce, tj. zda je elektron zachycen kovalentně váza-
nou H2SO4 nebo iontovým párem HSO4

–···H3O
+. 

 
 

3.  Jak hydratace chrání biomolekuly proti 
disociaci elektronem 
 
V biochemii a biofyzice najdeme bezpočet příkladů, 

na nichž lze ilustrovat roli hydratace v nejrůznějších pro-
cesech. Většina z nich je však značně složitá a dosud nepo-
psatelná na opravdu detailní molekulové úrovni. Zaměříme 
se tedy na jeden relativně jednoduchý příklad: záchyt po-
malých elektronů na hydratovaných biomolekulách. 

Obr. 3. Vybrané trajektorie ze simulací molekulové dynamiky pro reakci (H2O)15
– s kyselinou dusičnou; (a) reakce (2), kdy vzniká 

anion HNO3
– a po přenosu elektronu na OH• za vzniku OH– dojde k odpaření NO2; (b) reakce (3) s přenosem protonu a vznikem iontové-

ho páru NO3
–···H3O

+, H3O
+ po přijetí elektronu disociuje neutrální atom vodíku. Adaptováno z cit.32  
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Typickým výsledkem interakce ionizujícího záření 
s živou tkání je zpřetrhání vazeb v molekulách DNA. Uka-
zuje se, že na tomto procesu se nepodílí ani tak primární 
vysoce energetické záření, ale spíše sekundární částice. 
Těmito sekundárními částicemi mohou být radikály OH• 
nebo sekundární elektrony s energiemi okolo 10 eV a mé-
ně, které jsou produkovány ve velkém množství ve vodním 
prostředí pod vlivem ionizačního záření37,38. Zajímá nás 
tedy otázka, co se děje při interakci takových pomalých 
elektronů s biomolekulami. Záchyt elektronu na moleku-
lách, který vede k disociaci dané molekuly (tzv. dissociati-
ve electron attachment, čili DEA), je obecně velmi zajíma-
vý proces jak z fundamentálního, tak i z praktického hle-
diska a věnuje se mu značná pozornost39. K zvláštnostem 
procesu DEA patří například disociace molekuly elektrony 
s energiemi nižšími než jsou vazebné energie v dané mole-
kule, zejména elektrony s nulovou kinetickou energií 
(obr. 4), existence silných rezonancí v energetické závis-
losti procesů DEA apod. 

Proces DEA týkající se základních stavebních jedno-
tek DNA, jako jsou nukleové báze (např. adenin a thymin), 
se těšil značné pozornosti právě díky svému významu 
v radiačním poškození DNA. Mnohé experimenty podpo-
řené teoretickými výpočty40 ukazují, že záchyt pomalých 
elektronů na izolovaných nukleových bázích v plynné fázi 
vede k velmi efektivní disociaci vodíkového atomu původ-
ně vázaného na dusíkový atom, obr. 5. Zda a jak se tento 
proces změní, pokud je nukleová báze hydratována, už tak 
jednoznačné nebylo: teoretické práce předpovídaly jak 
rychlou stabilizaci excitované záporně nabité molekuly nukleové báze (bez disociace vodíku)40,41, tak i značné 

zesílení disociativního procesu pro uracil za přítomnosti 
několika molekul vody42. Ověřit tyto předpovědi experi-
mentálně bylo nesnadné, neboť bylo těžké připravit mole-
kulový paprsek čistě mikrohydratovaných molekul nukleo-
vých bází, tj. například jedinou molekulu uracilu obklope-
nou několika málo molekulami vody. Obvykle se 
v paprsku vyskytovaly jak mikrohydratované biomolekuly, 
tak klastry vody i klastry biomolekul. Interpretace výsled-
ků z takto smíšených klastrů byla nelehká43. 

Nedávno se novým experimentálním přístupem poda-
řilo připravit paprsek mikrohydratovaných biomolekul44. 
Experiment se záchytem elektronů na izolované 
a mikrohydratované molekuly uracilu a thyminu jedno-
značně prokázal ochranný vliv vody na tyto molekuly 
vzhledem k záchytu pomalých elektronů: reakční kanál, 
který vedl k disociaci atomu vodíku, zcela zmizel již při 
minimální hydrataci molekul. Tento efekt byl vysvětlen 
mechanickým zablokováním cesty, kterou odchází vodík 
od molekuly čili tzv. „klecovým efektem“ (cage effect)44. 
Tento experimentální přístup otevírá dveře ke kvalitativně 
novému výzkumu mikrohydratovaných biomolekul. 

 
4.  Jak hydratace mění reaktivitu kovových 

iontů 
 
Až do této chvíle jsme se zabývali modely aerosolů 

a hydratovanými biomolekulami, které jsou velmi vý-

Obr. 4. Schéma křivek potenciální energie pro disociativní 
záchyt elektronu na dvouatomové molekule AB. Elektron 
s  kinetickou energií Ee (i nižší než energie D0 potřebná 
k disociaci molekuly) může být zachycen molekulou za tvorby 
záporného iontu AB‒* (plná šedá linka) s následným rozpadem se 
na záporný ion a atom, A‒ + B. Pokud křivka potenciální energie 
iontu AB‒* kříží křivku neutrální molekuly AB v blízkosti mini-
ma, může i záchyt elektronu s nulovou energií Ee = 0 vést 
k disociaci (přerušovaná šedá linka) 

Obr. 5. Záchyt pomalých elektronů a) na molekule uracilu 
s disociací vodíkového atomu za vzniku záporného iontu 
(U-H)‒ a b) na hydratované molekule uracilu za vzniku zápor-
ného iontu uracilu U‒·(H2O)n a odpaření molekul(y) vody 
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znamné z praktického hlediska, ale mohou být i přes svou 
omezenou velikost paradoxně poněkud velké pro přesný 
experimentální a teoretický výzkum. Na závěr bychom 
proto chtěli zmínit mnohem jednodušší systémy, které nám 
poskytují vhled do základních procesů odehrávajících se 
při hydrataci. Jde o hydratované kovové ionty často 
v poněkud netypických oxidačních stavech45. Takové sys-
témy jsou velmi významné pro základní výzkum, protože 
je v nich možné za přesně stanovených podmínek pozoro-
vat řadu fyzikálně-chemických procesů, například štěpení 
vody, separaci náboje, fotokatalytické reakce nebo vývoj 
reaktivity s postupnou hydratací. Kromě toho jde také 
o ionty s možným praktickým uplatněním např. při studiu 
krátce žijících intermediátů chemických reakcí, pro pocho-
pení korozivních procesů nebo při výzkumu atmosféry. 

Navzdory své jednoduché struktuře jsou hydratované 
jednomocné ionty kovů M+(H2O)n chemicky zajímavé 
systémy. Již od klastrů s nízkým počtem molekul vody 
pozorujeme značný počet isomerických struktur s různými 
vlastnostmi, voda se může na ionty pevně koordinovat, 
reagovat za vzniku hydroxidů a případně indukovat disoci-
aci atomu nebo molekuly vodíku45. Při izomeraci ovšem 
nemáme na mysli jen prostou změnu uspořádání atomů 
v prostoru, v případě přechodných kovů lze dobře pozoro-
vat i tzv. dvoustavovou reaktivitu (two-state reactivity)46. 
O té mluvíme v případech, kdy se reakce odehrává na 
dvou nadplochách potenciální energie s různou spinovou 
multiplicitou, tj. o odlišné elektronové konfiguraci 
z hlediska rozdílu počtu elektronů se spinem „nahoru“ 
a „dolů“ (obr. 6a). Jedním z příkladů může být reakce kati-
ontu oxidu železnatého FeO+ s H2 na Fe+H2O, jejíž průběh 
není možné vysvětlit bez toho, aby systém „přeskočil“ 
z vysokospinového stavu do stavu s nízkým spinem 
(obr. 6b), tj. dojde k tzv. inverzi spinu47. Při modelování 
chemických reakcí iontů přechodných kovů je tak třeba 

počítat s tím, že spinová multiplicita představuje další 
proměnnou ovlivňující chemické chování systému.  

K experimentálnímu studiu hydratovaných iontů ko-
vu se používá hmotnostní spektrometrie, případně 
v kombinaci s lasery pro spektroskopická měření. Nema-
lou roli zde ovšem hraje i teoretická chemie, bez které by 
interpretace některých vlastností byla téměř nemyslitelná. 
Máme tak o hydratovaných klastrech kovů již poměrně 
detailní informace: na základě infračervených spekter byla 
stanovena jejich struktura, byla změřena jejich vazebná 
entalpie a entropie, rovněž byla pečlivě proměřena reakti-
vita klastrů vůči nejrůznějším molekulám. Navzdory boha-
té literatuře je velmi složité dosažené výsledky zobecnit, 
chemie těchto iontů totiž silně závisí jak na hydratovaném 
kovu, tak na stupni hydratace. Například ion Al+(H2O)n je 
pro malý i větší počet molekul vod nereaktivní a nejspíše 
zůstává ve svém jednomocném oxidačním stavu48. 
V určitém rozsahu hydratace (n = 11–24) ale dochází 
k jeho oxidaci, při excitaci klastrů v infračervené oblasti 
spektra poté k následnému vývoji vodíku H2: 

Al+(H2O)n+m
+  HAlOH(H2O)n‒1

+ + m H2O  
 Al(OH)2(H2O)n‒k‒1

+ + (m + k) H2O + H2 

Stejně tak je pro hydratované ionty přechodných ko-
vů, významné systémy z hlediska pochopení katalýzy, 
složité najít společné trendy. Například v řadě Cr, Mn, Fe, 
Co, Ni, Cu, Zn jen Mn+(H2O)n dokáže za pokojové teploty 
aktivovat O-H vazbu a vytvořit HMnOH+(H2O)m

49. Podob-
ně bylo zjištěno, že ze všech přechodných kovů první peri-
ody pouze hydratovaný jednomocný ion vanadia, V+(H2O)n, 
nereaguje s molekulou NO (cit.50). Místo toho, abychom 
vyjmenovávali jednotlivé zvláštnosti každého kovu, sou-
středíme se tedy na příklad velmi dobře zmapované che-
mie hydratovaného iontu hořčíku Mg+, u kterého lze dobře 
ilustrovat vliv hydratace na reaktivitu. 

Obr. 6. a) Náčrtek běžné reaktivity na jedné nadploše potenciální energie (single-state reactivity) a dvoustavové reaktivity (two-
state reactivity), TS značí tranzitní stav. b) Příklad dvoustavové reaktivity v případě reakce FeO+ a H2 s vyznačenými možnými 
přeskoky mezi dvěma nadplochami potenciální energie. Obrázky adaptovány z cit.46 



Chem. Listy 112, 819826(2018)                                                                                                                                              Referát 

825 

Jednomocný ion hořčíku má velmi jednoduchou che-
mickou strukturu s jediným valenčním elektronem ve 3s 
orbitalu. Dobře přitom víme, že nejstabilnější konfigurací 
v roztoku je dvojmocný, hořečnatý ion Mg2+. Chemické 
chování Mg+(H2O)n je samozřejmě tendencí k tvorbě Mg2+ 
ovlivněno, i když poněkud neintuitivním způsobem. Když 
zkoumáme ion Mg+(H2O)n pomocí hmotnostní spektrome-
trie, vidíme pro malé a větší klastry pouze odpařování 
vody. Pro střední velikost klastrů pozorujeme hydroxid 
MgOH+(H2O)n, přitom dochází k odpaření atomu vodíku 
H (cit.51,52):  

 Mg(H2O)n
+  Mg(H2O)n‒1

+ + H2O n ≤ 5; n ≥ 15 
 Mg(H2O)n

+  MgOH(H2O)n‒1
+ + H n ≈ 6–14 

Toto chování je možné vysvětlit pomocí vzniku hyd-
ratovaného elektronu, a to ve dvou formách52,53. Pro nízký 
počet vod, n = 1–5, zůstává ion Mg+ prakticky inertní, 
s elektronem umístěným v deformovaném 3s orbitalu. Od 
n = 6 ovšem dochází k uzavření první hydratační vrstvy 
a elektron je z velké části delokalizován na molekuly vo-
dy, od této chvíle můžeme mluvit o iontovém páru hořeč-
natého iontu Mg2+ a elektronu e‒. Jelikož se tyto dvě části-
ce od sebe nemohou příliš vzdálit, jde o tzv. kontaktní 
iontový pár. V této konfiguraci může během autoionizace 
vody na OH‒ a H+ dojít k reakci elektronu s H+. Vzniká tak 
atom vodíku, který poté pozorujeme v experimentu. 

Otázkou však zůstává, proč pro klastry n ≥ 15 opět 
žádnou reakci vzniku hydroxidů nepozorujeme, když ex-
perimenty jasně prokazují přítomnost hydratovaného elek-
tronu54,55. Zde se totiž tvoří separovaný iontový pár Mg2+ 
a e‒, ve kterém jsou ionty odděleny několika molekulami 
vody: postupnou hydratací se vytváří větší počet solvatač-
ních vrstev kolem iontu hořčíku a dochází k přenosu elek-
tronu do vnějších vrstev. Podle výpočtů se zdá, že tvorba 
hydroxidů je zde znemožněna vysokou bariérou pro diso-
ciaci O-H vazby ve třetí solvatační vrstvě. Hydratace zde 
tedy postupně vytvoří tři pozorované isomery s odlišnými 
chemickými vlastnostmi, hydratovaný ion Mg+ a dva různé 
iontové páry Mg2+ a hydratovaného elektronu. 

 
 

5. Závěr 
 
Záměrem tohoto článku bylo ilustrovat na několika 

příkladech z různých oblastí chemie, jak hydratace ovliv-
ňuje elementární chemické procesy a jak lze tento vliv 
studovat na detailní molekulové úrovni v experimentech 
s molekulovými paprsky i metodami kvantové chemie. 

Uvedli jsme příklad reakce pomalých elektronů 
s molekulou HNO3, kdy selektivní hydratace jednoho 
z reaktantů mění reakční cesty: při jedné a té samé reakci 
se ve třech různých prostředích tvoří tři různé produkty. 
Pro reakční dynamiku je však vedle samotné hydratace 
určující i počet molekul vod. Na příkladu iontů kovů jsme 
ukázali, jak stupeň hydratace mění průběh chemické reak-
ce: ion Mg+ reaguje s vodou za tvorby hydroxidu pouze 
v případě klastrů Mg(H2O)n

+, n = 6–14. Při menším či 
větším počtu vod k této reakci nedochází. 

Kromě toho, že vzájemná interakce molekul vod 
s reaktantem ovlivňuje chemické reakce, může hydratace 
zabraňovat rozpadu molekul. Nukleové báze izolované 
v plynné fázi velmi efektivně zachycují elektrony disocia-
tivním procesem, který uvolní atom vodíku z N—H vazby. 
Pomalé elektrony vznikají jako sekundární elektrony 
v biologickém materiálu při dopadu ionizujícího záření a 
bývají spojovány s ničivými účinky tohoto záření. Experi-
menty se záchytem pomalých elektronů na molekuly uraci-
lu a thyminu mikrohydratované několika málo molekulami 
vody ukázaly, že voda efektivně brání disociaci N—H 
vazby.  

Společným jmenovatelem všech těchto studií byla 
hydratace a její zásadní vliv na chemii. Experimenty 
a výpočty umožňují tomuto vlivu porozumět na molekulo-
vé úrovni a vysvětlit či předpovědět jevy, které jsou ne 
vždy intuitivně pochopitelné na úrovni makroskopické 
chemie. 
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Role of Water in Chemistry: Molecular Point of View 

  
Water is the most important solvent in chemical reac-

tions. However, its role does not have to be always obvi-
ous or correspond to our chemical intuition. In the present 
short review article, we focus on the role of water at the 
lowest, molecular level. We also briefly discuss the meth-
ods being used to study the hydrated molecules and ions. 
We show that already a few water molecules can entirely 
change the course of atmospheric reactions, protect DNA 
building blocks from dissociation or create various isomers 
of a hydrated electron in clusters with metal ions. 

  
Keywords: solvent, nanoparticles, clusters, molecular 
beams, mass spectrometry 


