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Reakce probihaji v roztocich

Roztok = homogenni smeés rozpoustédla a rozpustéene latky.

Praveé roztoky jsou roztoky, ve kterych je rozpusténa latka molekularne
dispergovana. Velikost rozpusténych Castic je mala (fadove <1 nm).
Nepravymi roztoky jsou koloidni roztoky — roztoky velkych Castic, které
rozptyluji svétlo a vykazuji Tyndalltuv jev, nanoemulze (roztoky micel),
nanosuspenze.

Skupenstvi muze byt rizné:

= smeés plynu (vzduch)

= rozpustény plyn v kapaliné (sodovka)

= rozpustény plyn v pevné latce (fada kovu umi pohiltit plynny vodik)
= smés kapalin (vodka)

= rozpusSténa pevna latka v kapaliné (slana voda)

= roztok pevnych latek (skla, slitiny)

Nas budou zajimat pravé roztoky, a jako rozpoustedlo hlavne voda.
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Rozpustnost

Pro samovolnost déje je v pfirode rozhodujici Gibbsova energie, AG:
AG = AH — TAS, kde

AH — enthalpie, teplo; T — teplota; AS — entropie, neusporadanost.
Samovolne probihaji déje, jejichz zmena Gibbsovy energie je zaporna
(AG < 0).

Zména enthalpie pfi rozpousténi zahrnuje:

= ,atomizaci” pevné faze (tj. prekonani mrizkové energie) — endotermicky
proces,

= nafouknuti“ rozpoustedla (vytvoreni dér v rozpoustedle, udélani
prostoru pro molekuly rozpousteneé latky rozrusenim interakci mezi
molekulami rozpoustedla) — endotermicky proces,

= solvataci molekul/iontu — vytvofeni koordinacnich vazeb ke kationtu,

tvorba vodikovych vazeb k aniontu — exotermicky dé;.

Zména entropie pfi miseni je vzdy kladna (zvySi se neusporadanost).

% PRIRODOVEDECKA _
FAKULTA www.natur.cuni.cz

;‘f Univerzita Karlova



06-04
Rozpustnost
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Rozpustnost

Pro samovolnost déje je v pfirode rozhodujici Gibbsova energie, AG:
AG = AH — TAS, kde

AH — enthalpie, teplo; T — teplota; AS — entropie, neusporadanost.
Samovolne probihaji déje, jejichz zmena Gibbsovy energie je zaporna
(AG < 0).

Souhrnna zména enthalpie pro rozpousténi muze byt kladna i zaporna
(rozpousténi muze byt exo- i endotermicky proces).

Zmena entropie pfi miseni je vzdy kladna (zvysi se neusporadanost).
Pokud entropicky faktor —TAS prevysi AH, mohou se samovolné rozpoustét

| latky, které maji kladnou rozpoustéci enthalpii (rozpousténi je celkové
endotermicke) — pfi rozpousténi se smes ochladi.
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Polarita rozpoustedel

Podobné se rozpousti v podobném.
,Podobnost" je vyjadfena polaritou.

Polarni a iontové latky — soli, molekuly s vyraznym dipolovym
(kvadrupolovym) momentem. Hydrofilni latky.

Polarni rozpoustédla — molekula rozpoustédla ma vyrazny dipolovy
moment: H,O, NH,, alkoholy, ethery, aminy.

Nepolarni latky — molekularni latky bez vyrazného dipélového momentu
(organické molekuly bez heteroatomu).
Nepolarni rozpoustédla — alkany (benziny).

Amfifilni molekuly — molekuly majici jak polarni (hydrofilni), tak i nepolarni
(hydrofobni) Cast. V polarnich rozpoustédlech tvori micely.
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Srazeci reakce

Malo rozpustné latky
Rozpousténi/srazeni je dynamicky proces — v rovnovaze jsou vyrovnany
rychlosti obou téchto déju. Pro iontové slouceniny plati rovnovaha (naboje
jsou pro jednoduchost vynechany):

AaBb _—— aA + bB

Rovnovazna konstanta popisujici tento proces je soucin rozpustnosti:

Ks = [A*[B]°

2 Nat + SO,#~ + Ba** + 2CI- —— BaSO, + 2Na* + 2CI-

Na* + NH,* + CI- + HCO,~ —> NaHCO, + NH,* + CI

, PRIRODOVEDECKA _
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Neutralizacni (acido-bazické) reakce

Kyseliny a baze

Arrhenius — kyseliny jsou latky schopné odstepit proton, zasady jsou latky
schopné odstépit hydroxidovy ion. Omezeno na vodu.

Bransted — kyseliny jsou latky schopné odstépit proton, zasady jsou latky
schopné proton prijmout. Omezeno na proticka prostredi.

Lewis — kyseliny jsou latky majici nedostatek elektronu, zasady maji volny
elektronovy par. Zasady mohou fungovat jako donor elektronového paru,
kyseliny jako akceptor (pfijemce) elektronového paru. Kyseliny musi mit
energeticky rozumné dostupny prazdny orbital. Obecna teorie.

Pearson — nadstavba Lewisovy teorie, podle vlastnosti se kyseliny a baze
deéli na tzv. tvrdé a mékkeé (hard-soft acids-bases, HSAB). Aplikace
Lewisovy teorie pro koordinacni slouceniny.
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Proticita rozpoustedel
Proticka
Jsou schopna odstépit proton:
= amfiprotni
rozpoustédlo je schopno proton snadno odstépit i prijmout (H,O, alkoholy,
NH;, HF)
2 H,0O H,O* + OH-

= protofilni (bazicka)

rozpoustedlo v reakcich slouzi spiSe jako akceptor protonu
Me,NH

= protogenni (kysela)

rozpoustédlo v reakcich slouzi spiSe jako donor protonu
AcOH, H,SO,

Aproticka
Nejsou schopna odstépit proton, polarni (pyridin, DMF) i nepolarni
(uhlovodiky).
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Arrheniova teorie

Arrhenius — kyseliny jsou latky schopné odstépit proton, zasady (baze) jsou
latky schopné odstépit hydroxidovy ion. Omezeno na vodu.

Svante August Arrhenius se zabyval disociaci — za teorii disociace obdrzel
NC (1903).

Pri kalorimetrickém (méreni uvolneného tepla pfri reakci) provedeni
neutralizaCnich reakci si vSiml, ze uvolnéné neutralizacni teplo je zhruba
stejné, nezavisle na kombinaci kyseliny a zasadly.

UcCebnice fikaji: neutralizace je reakce, pfi které vznika sul a voda — tj.
davaji duraz na vznik soli. Opak je pravdou — hnaci silou neutralizace je
vznik vody:

NaOH + HCI —— NaCl + H,O

¢ ¥ o

Nat* + OH- + H* + CIF —— Na* +CIF + H,0O

, PRIRODOVEDECKA _
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Arrheniova teorie

Pro¢ vznika voda?

Musi byt splnéna rovnovaha popisujici autoprotolyzu:
2H,0 =—= H;0* + OH"

lontovy soucin vody: K, = [H;O*]-[OH"] = 1014

V Cisté vodeé (plati pro cca laboratorni teplotu):

[H;O1] = [OH7] = 1077,

pH = —log[H;0*] =7

pH < 7 kyselé

pH > 7 bazické

Typicky je pH v rozmezi 0-14, ale muze byt i <0 a >14 (koncentrace [H;0O"]
ani [OH"] neni omezena hodnotou 1 M).
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Bronstedova teorie

Bransted — kyseliny jsou latky schopné odstéepit proton, zasady jsou latky
schopné proton prijmout. Omezeno na proticka prostredi.

Ke kazdé kyseliné Ize odvaodit jeji konjugovana baze (a opacné):

HCI + NH; =<=—= NH/ + Cl-
kyselina  baze konjugovana konjugovana
kyselina baze

HCIO, + CH,COOH === CH,COOH,* + CIO,”

Na rozdil od Arrheniovy teorie Ize definovat jako bazi amoniak, nikoliv
hydroxid amonny (NH,OH, ktery ve vodném roztoku amoniaku vlastné ani
moc neplave).
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Sila arrheniovskych/brgnstedovskych kyselin a bazi

HF + HLO === H;0*" + F
DisociacCni konstanta kyseliny:
[H307][F~]

[HF]

KA=

NH, + H,0 === NH,* + OH-

Disociacni konstanta baze: Disociacni konstanta konjug. kyseliny:
INH, *|[OH"] [H30*][NH;]
Kg = Ka = ¥
[NH;] [NH, "]

PKa + PKg = pK,,

Vyhodou brgnstedovskeho pojeti kyselin a bazi je moznost jednotného
tabelovani disociaCnich konstant v podobé K,, coz arrheniovské pojeti bazi
neumoznovalo.

PRIRODOVEDECKA _
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Sila arrheniovskych/brgnstedovskych kyselin a bazi

Kyselina HA A~ Ka PK,
jodovodik HI I- ~10%1 -11
chlorista HCIO, ClO,~ ~1010 -10
bromovodik HBr Br- ~10° -9

chlorovodik HCI Cl- ~107 —7

sirova H,SO, HSO,~ 6,3-102 -2,8
oxoniovy kation H,O* H,O 1,0 0,0
trihydrogenfosfore¢na | H,PO, H,PO,~ 6,3:1073 2,2
fluorovodik HF F- 4,0-10-4 3,4
octova CH;CO,H | CH,CO,~ 1,7-10-° 4,8
sulfan H,S HS- 8,9-10-8 7,1
amoniovy kation NH,* NH, 6,3-10-10 9,2
kyanovodik HCN CN- 4,9-10-10 9,3

www.natur.cuni.cz
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Sila arrheniovskych/brgnstedovskych kyselin a bazi

Vicesytne kyseliny
Napr. kyselina trihydrogenfosforecna, H;PO,

HPO, + H,O0 === H,0* + H,PO,

[H;0"][H,PO,"]

PK, = 2,2
[H3PO,]

KA=

H,PO,~ + H,0 === H,O* + HPO,2

[Hs0*1[HPO,*"]  pi, = 7,2

Ka =
A [H,PO, "]

HPO,> + H,0 === H,0* + PO

[H;0%][PO,°7]
Kx = —
A [HPO42"] pK, =12,3
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Sila arrheniovskych/brgnstedovskych kyselin a bazi

Distribucni diagram H;PO,

Prvni disociace (odtrzeni protonu) je relativné snadna, disociace druhého
protonu je obtizngjsSi (trhame proton z uz jednou zaporne nabitéeho
aniontu), disociace tretiho protonu je nejobtiznéjsi (trhame proton

z dvojnasobného aniontu). K odtrzeni protonu potfebujeme vétsi silu —
vétSi koncentraci OH- iontu.
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Sila kyselin a bazi

Sila kyselin = schopnost odstepit proton, ale téz neschopnost aniontu
kyseliny nechat se zpatky naprotonizovat. Zasadni roli hraje velikost
aniontu (nabojova hustota na povrchu), u oxokyselin dale elektronegativita
a oxidacni Cislo centralniho atomu (a s nim rostouci nasledna polarizace
vazeb mezi centralnim atomem a kyslikem).

Hl > HBr > HCI > HF

H,Te > H,S5e > H,S > H,0

HCIO, > HCIO; > HCIO, > HCIO

H,SO, > H,SO,

H,S0O; > H,5e0; > H,TeO,

Sila zasad = schopnost odstépit koordinovany hydroxidovy anion, ale téz
neschopnost kationtu nechat se zpatky nahydroxylovat, pfip. mala
polarizace (,kyselost®) koordinované vody.

Ba(OH), > Sr(OH), > Ca(OH), > Mg(OH),

CsOH > RbOH > KOH > NaOH > LIOH

PRIRODOVEDECKA _
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Sila kyselin a bazi

Kyselina PK, Kyselina PKap PK s
HI -11 H,Te 2,6 11
HBr -9 H,Se 3,9 12
HCI —7 H,S 7,1 >14
HF 3,4 H,SO, —-2,8 2,0

HCIO, -10 H,SeO, -3,0 1,7
HCIO, —2,7 H,SO, 1,9 7,2
HCIO, 2,0 H,SeO, 2,5 7,3
HCIO 7,4 H,TeO, 2,5 7.7

Paulingova pravidla pro oxokyseliny typu O,E(OH),

= Pokud je g > 1, roste pK, mezi jednotlivymi stupni po ~ 5.

= pK,; zavisi primarné nap: pK,, =8 prop =0; PKy, =2prop=1
PKy, = =3 prop = 2; PKr; <-10prop =3

www.natur.cuni.cz
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Sila kyselin a bazi

Bellovo pravidlo pro oxokyseliny typu O,E(OH),:
* PKap =8-5p.

p=0 p=1 p=1 p=2 p=3
HCIO HCIO, H,CO, HCIO, HCIO,
714 2;0 3,6 _2,7 _10
H,SiO, H:1Oq H,SO, HNO,
10 1,6:7,0 1,9: 7,2 ~1.4
HsTeOq H,PO, H,SeO, H,SO,
7.8:11,2 1,2 25:73 | =2,8:2,0
H,BO, H,PO, H,TeO,
9,1 1,8: 6,6 2577
H,PO, H,AsO,
2,2;7,2; | 2,3;6,9;
12,3 11,5

www.natur.cuni.cz
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Kyselinotvornost, zasadotvornost a amfoternost

Kyselinotvorné oxidy — po reakci s vodou tvori kyselinu:

SO, + H,0 — H,SO,

Zasadotvorné oxidy — po reakci s vodou tvori zasadu (hydroxid):

CaO + H,0 — Ca(OH),

Amfoterni oxidy — podle pH prostredi jsou centralni atomy soucasti kationtu
(v kyselém prostfedi) nebo aniontu (v bazickém prostredi):

ALO, + 20H + 3 H,0 — 2 [AI(OH),]
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Kyselinotvornost, zasadotvornost a amfoternost

Amfoternost souvisi s ochotou hydrolyzy aquakationtu.

Koordinovana voda je kyselejsi nez ,normalni“ voda; diky koordinaci je
voda polarizovana a posun elektronu ke kovu si elektronegativni kyslik
kompenzuje polarizaci vazby k vodiku.

Pro hydrolytické reakce iontu Ize nadefinovat pK, analogicky jako pro
kyseliny (ev. Ize definovat konstantu stability hydroxidokomplexu).

[Fe(H,0)¢]** + H,O —= [Fe(H,0)5(OH)]** + H30

PK{[Fe(H,0):]**} ~ 3, tj. jedna se o dost silnou kyselinu.

Ochota hydrolyzy roste s oxidacnim Cislem a se zmensSujicim se
polomérem iontu.

PRIRODOVEDECKA _
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Kyselinotvornost, zasadotvornost a amfoternost

Obecné jsou kovy jsou zasadotvorne,
nekovy kyselinotvorné. Na hranici
mezi bloky jsou kovy

a polokovy.

Zalezi na oxidac¢nim Cisle,
zvlasté u pfechodnych
kovU.

n
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Polykyseliny

Oxidové mustky mezi centralnimi atomy.

Formalné eliminace vody ze dvou hydroxylovych skupin.

|| N ||:l _ ‘II II' 4+ HO

U polyfosfatu — makroergicka vazba v biochemii.

2Cro,> + 2H* =—= Cr,0,2 + H,0

FEH ST .. - N
"% PRIRODOVEDECKA _
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Oxomustky v komplexech

Oxidové mustky mezi centralnimi atomy.
[(H,0)sFe—O-Fe(H,0)s]>*

Komplexni polykyseliny/anionty:
(NH,)sM0;0,,

Heteropolykyseliny/anionty,

napr. tzv Kegginovy struktury:
[XM,,0,.]" (X =P, Si, B; M = Mo, W)
(NH,);[PMo,,0,.]

Analogicky kation:
[A|O4A|12(OH)24(H20)12]7+

PRIRODOVEDECKA _
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Superkyseliny

Extrémné silné kyseliny — jejich struktura v neumoznuje/velmi znesnadriuje
protonizaci aniontu. Proton se tedy ,neprilepi” zpatky na anion
superkyseliny, ale hleda jakoukoliv jinou elektronovou hustotu — je schopen
protonizovat i elektronovy par vazby C—H. Dojde tak ke vzniku
karbokationtu vazanych tfistfedovou dvouelektronovou vazbou.

Jedna se o adukty silné lewisovské kyseliny s bezvodym HF nebo
kyselinou fluorosirovou.

Ask; + HF — H*[AsFg]-
2 HSO,F + SbF, — H,SO;F* + [F:Sb—OSO,F]-

R,CH + H,SO,F* — R,CH,* + HSO,F
R,CH,* > R,* + H,

PRIRODOVEDECKA _
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L ewisova teorie

Lewis — kyseliny jsou latky majici nedostatek elektront, zasady maiji volny
elektronovy par. Zasady mohou fungovat jako donor elektronového paru,
kyseliny jako akceptor (prijemce) elektronového paru. Kyseliny musi mit
energeticky rozumne dostupny prazdny orbital. Obecna teorie.

Lewisova neutralizace je tedy vznik koordinacné-kovalentni vazby.
akceptor donor H* + H,O — H;0*

T H* + OH- — H,O

Las A SiF, + 2F — [SiFg*
kyselina  komplex baze Cu2t + 4 NH3 N [CU(NH3)4]2+

PRIRODOVEDECKA .
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Pearsonova teorie (HSAB)

Pearson — nadstavba Lewisovy teorie, podle vlastnosti se kyseliny a baze
déli na tzv. tvrdé a mekké (hard-soft acids-bases, HSAB). Aplikace
Lewisovy teorie pro koordinacni slouceniny.

Tvrdé: male, hodné nabite, velka povrchova hustota naboje (H*, OH").
Mekke: velké, malo nabité, mala povrchova hustota naboje (Hg™, I0).

Preferované interakce:

tvrda kyselina — tvrda baze (elektrostaticke),
nebo

mékka kyselina — mekka baze (kovalentni),
nikoliv

kfizova kombinace tvrda — mékka.

Lze predikovat afinitu iontu kovu k raznym ligandim a vliv oxida¢niho Cisla
kovu.

PRIRODOVEDECKA _
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Redoxni reakce

Reakce se zménou oxidacniho Cisla (zménou poctu elektronu na
atomech/skupinach ucastnicich se reakce).

Redukce — snizovani oxidacniho Cisla, pfiplacnuti (spotrebovani) elektronu.
Oxidace — zvysovani oxidacniho Cisla, odtrzeni (uvolnéni) elektronu.

Ochotu materialu/iontu k redoxni zmené vyjadruje tzv. elektrodovy
potencial (redoxni potencial, oxidacné-redukcCni potencial), E(ox/red).

Hodnoty redoxnich potencialu za standardnich podminek jsou tabelovany
— standardni elektrodovy potencial, E°. Jedna se o ,napéti® mezi
oxidovanou a redukovanou formou (napfr. iontem kovu a neutralnim
atomem kovu). E°(ox/red) je vztazeny na 1 elektron. Neni mozné mérit
potencial (napéti) na rozhrani jedné elektrody (roztok — pevna faze), ale je
mozné méfit rozdil potenciald mezi dvéma ruznymi elektrodami.

% PRIRODOVEDECKA _
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Redoxni reakce

,Kotva“ pro méfeni potencialu je redoxni par H*/H, (tzv. vodikova
elektroda), jehoz standardni elektrodovy potencial je roven 0 V.
Elektrodoveé reakci: oX + ze  — red

prislusi zména energie: AG® = — z-F-E°(ox/red), kde z = pocCet
vymeénénych e~ na jeden atom/molekulu.

Neni redukce bez oxidace — pokud jsou nékde elektrony spotfebovavany,
musi byt nékde jinde uvolnovany:
latka1,, + latka2 .4 latkal,.4 + latka2,,

O samovolném prubéhu redoxniho déje (tj. zleva doprava) rozhoduje
celkova zmeéna Gibbsovy energie, AG. Musi byt zaporna, AG < 0.
AG = AG(latka1 /latka1,.) — AG(latka2 /latka2,.,)

Ve sméru ox — red pobézi ta poloreakce, ktera uvolni vice Gibbsovy
energie, tedy ta, ktera ma vétsi (kladnejsi, méné zaporny) redox potencial.

PRIRODOVEDECKA _
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Redoxni reakce

Bude se zinek rozpoustet v kyselingé, nebo budou ionty zineCnaté
redukovany vodikem? Jinymi slovy, pobézi naznacena reakce zleva
doprava nebo zprava doleva?

Zn + 2H* == Zn°* + H,

Poloreakce 1: 2 H*(aq) + 2e~ — H,(Q) E°(H*/H,) =0V
Poloreakce 2. Zn?*(aq) + 2e~ — Zn(s) E°(Zn?*/Zn) =-0,76 V

Celkova reakce probihajici zleva doprava je dana zjevné rozdilem
Poloreakce 1 — Poloreakce 2.

Odpovidajici AE = E°(H*/H,) — E°(Zn?*/Zn) = +0,76 V.

AG pro takovou reakci bude zjevné:

AG =-z-FAE<O

Reakce tedy bude probihat zleva doprava, zinek se bude v kyseliné
rozpoustet.
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Redoxni reakce

Vzhledem k hodnote E°(H*/H,) = 0 V se tedy budou v kyselinach
rozpoustet kovy, jejichz E°(MX*/M) je zaporny — neuslechtilé kovy.

Oproti tomu, uSlechtilé kovy maji E°(M**/M) kladny, a v neoxidujicich
kyselinach se tudiz nerozpousteji.

Kovy se mohou vzajemné vytésnovat: méne uslechtily kov vytesni
z roztoku soli vice uslechtily kov a sam se rozpusti.

Rada kovu podle rostouciho redoxniho potencialu se oznaduje jako
Beketovova fada kovu.

Li<K<Ba<Sr<Ca<Na<Mg<Al<Zn<Fe<Co<Ni<Pb<Sn<H,
H,<Bi<Cu<W<Ag<Hg<Ir<Pt<Au
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Elektrodova poloreakce Dvoijice E°/V
F,+2e" — 2F F,l F + 2,87
O;+2H"+2e" — H,0+0, 0;/0, + 2,07
S,047 +2e — 2S0,% S,04% 1 SO,%~ +2,01
H,O, + 2H* + 2 e~ — 2 H,0 H,O, / H,O +1,76
MnO,~ + 8H* +5e- — Mn?* + 4H,0 MnO,~ / Mn2* +1,51
Cl,+2e" — 2CI- Cl, / CI- + 1,36
Cr,0,>+14H*+6e~ — 2Cr**+7H,0 Cr,0,%2~/ Cr3* +1,33
Br, +2e- — 2Br Br, / Br- +1,07
Agt+ e — Ag Ag*/Ag + 0,80
Fe3t+2e- — Fe?* Fe3* | Fe?* +0,77
I, +2e- — 21 I, /1= + 0,54
2H*+2e" — H, H*/ H, 0,00
Fe2t + 2e- — Fe Fe?* | Fe - 0,44
Zn%t + 2e- — Zn Zn?* [ Zn - 0,76
ARt + 3 e- — Al AR+ [ Al - 1,66
Na* + e- — Na Na*/ Na -2,71
Ca’* +2e- — Ca Ca?*/Ca - 2,87
Kt + e — K K*/ K -2,93
Lit + e — Li Li*/ Li - 3,04
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Redoxni reakce

Latimerovy diagramy — pfehlednéjSi vynos pro rizné oxidacni stavy
jednoho prvku

pH=0

+VII| +V +llI +| 0 —I
ClO, 1,20V ClO5 1,18V HCIO, 1,85V Holo P87VE ¢, 136 VL o
pH = 14

+VII +V +II + 0 -l
ClO, 037V ClOs™ *030V ClO, *0,68 v cio- 942Vl o P136VE o

+0,89 V
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Frostovy-Ebsworthovy diagramy — vizualizace relativni (ne)stability
slouCenin v jednotlivych oxidaCnich stavech.

Vynos napétoveho ekvivalentu — soucinu N-E®; E® je standardni potencial
z daného oxida¢niho stavu na volny prvek, E°(0x/M?) nebo E°(M%red);
proti oxidacnimu stavu, N.

Napetovy ekvivalent je mirou Gibbsovy energie
(AG® = — z-F-E®) — stabilni stavy jsou v grafu dole,
nestabilni nahofe, smérnice mezi nimi odpovida
hodnoté redoxniho potencialu.

napétovy ekvivalent N-E° (V)

pH=0 pH=14
0 -l -l 0 -l el
0, +0,70 V H,O, +1,76 V H,0 0, -0,12V HO," +0,98 V OH
+1,23V +0,43 V

-2 -1 0
oxidacni ¢islo N
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Frostovy-Ebsworthovy diagramy — vizualizace relativni (ne)stability
slouCenin v jednotlivych oxidaCnich stavech.
10 7
8
S S
& f
2 2
0
-1 0 1 2 3 4 5 6 7 3 -2 A1 0 1 2 3 4 5
oxidacni ¢islo N oxidacni ¢islo N
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Redoxni reakce

Frostovy-Ebsworthovy diagramy — vizualizace relativni (ne)stability
slouCenin v jednotlivych oxidaCnich stavech.

Nejstabilnéjsi formy jsou N, a NH,*.

Vsechny oxidované (NO;~, N,O,...)
formy jsou silna oxidacni Cinidla.

Azidovodik, hydroxylamin a hydrazin
jsou redukcni Cinidla.

napétovy ekvivalent N-E° (V)

N, je pod spojnici N a N"!, je mozna
synproporcionace NH,NO, — N, + 2 H,0.

NH;OH* je nad spojnici NH,* a N,
je mozna disproporcionace. "3 2 41 0 1 2 3 4 s

oxidacni ¢islo N
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Bude se Fe3* redukovat pomoci Sn%*?
E°(Fe3*/Fe2*) = + 0,77 V, E°(Sn**/Sn?*) = + 0,15 V

Ano, E°(Fe3t/Fe?*) > E°(Sn*/Sn?)

0,8

2 Fe3* + Sn?t — 2 Fe2t + Sn4t

Bude se Cu* disproporcionovat na Cu a Cu?*,
nebo bude dochazet k synproporcionaci?
E°(Cu?*/Cu*) =+ 0,16 V, E°(Cu*/Cu® =+ 0,52V

napétovy ekvivalent N-E° (V)

Cu* bude disproporcionovat, protoze
E°(Cu*/Cu®) > E°(Cu?*/Cu™)

2 Cut(agq) — Cu?*(aq) + Cu9(s)

oxidaéni &islo N
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Mechanismy prenos elektronu:

Prenos volného elektronu (rozpusteni alkalickeho kovu a kapalném
amoniaku vygeneruje volny elektron v rozpoustédlove kleci).

Prenos pres mustkujici atom.

Preskok pfi pfiblizeni Castic (srazce).

Prenos pres prostor (tunelovy jev).

S o~ - _
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Radikaloveé reakce

Pro disociaci molekuly na dva radikaly je tfeba dodat energii disociace
vazby, typicky foton (E = h-v). 4 zakladni procesy:

= Iniciace H, — 2H°
Br, — 2Br

= Propagace Br* + H, — H* + HBr
H* + Br, — Br* + HBr

Retardace Br* + HBr — H* + Br,
H* + HBr — Br* + H,

= Terminace 2H* — H,
2 Br* — Br,
H* + Br* — HBr
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