ELEKTROCHEMIE

Elektrochemie se zabyva jak rovnovahami, tak déj1 v homogennich 1 heterogennich
soustavach, v nichz nékter¢ Castice nesou elektricky nabo;.

ROVNOVAHY V ROZTOCICH ELEKTROLYTU

Elektrolyty jsou latky, kterée se pri interakci s molekulami polarniho rozpoustédla stepi
(disociuji) na ionty. Tomuto d¢éj1 rikame elektrolyticka disociace. Elektrolyty jsou bud’

latky, kter¢ jsou j1z v pevne fazi1 ve forme 1ontovych krystalu (NaCl, KOH aj.), nebo latky,
jejichz molekuly maji velmi polarni kovalentni vazbu (HC1, CH,COOH, tenol aj.).

Interakce vzniklych 1ontu s rozpousStédlem se dale projevi tak, ze vznikle 1onty nejsou v
roztoku voln¢, ale je na né¢ vice ¢1 men¢ pevn¢ vazano (koordinovano) urcCite mnozstvi

molekul rozpoustédla, ktere tvori tzv. solvataéni obal iontu. Nejpodrobnéjr jsou
prostudovany vodn¢ roztoky — obal z molekul vody nazyvame hydratacni obal.



Ty elektrolyty, kter¢ jsou v roztoku disociovany prakticky uplnée; nazyvame silné. V
roztoku tedy nejsou molekuly dancho elektrolytu, ale jen jeho solvatovane ionty. Prikladem

tohoto typu elektrolytu jsou anorganicke soli, fada anorganickych kyselin — sirova,
chlorovodikova, dusic¢na.

Je-11 v roztoku prevazna Cast takoveho elektrolytu pritomna ve forme elektroneutralnich
molekul a jen jeho mala Cast je disociovana na i1onty, nazyvame ho slabym.

Disociace molekul na 1onty je vratna reakce, takze se v roztoku ustavi disociacni
rovnovaha.




ROZTOKY IDEALNI A REALNE. AKTIVITA

Elektrostaticke interakce mezi solvatovanymi ionty dan¢ho elektrolytu ovlivnuji jejich
chovani v roztocich.

Ve zredenych roztocich je tato interakce zanedbatelna, takze 1onty se pohybuji nezavisle na
sob¢. Takove roztoky nazyvame idealni a déje v nich probihajici muzeme vyjadiit pomoci
(zpravidla jednoduchych) vztahu obsahujicich koncentrace latek.

V koncentrovanéjsich roztocich jsou j1z vzdalenosti mezi 1onty takove, ze se navzajem

ovlivnuji elektrostatickymi silami, coz se navenek projevuje odchylkami od idealniho

chovani.

Jednoduchy tvar rovnic platnych pro 1dealni roztoky tim, ze misto koncentraci v nich pro

realn¢ roztoky pouziva novou veliCinu, , ktera respektuje vzajemne interakce.
a. = v.c;

V. je aktivni koeficient i-le slozZky.



Teoretickym zpracovanim chovani realnych roztoku se zabyva teorie silnych elektrolytu,
kterou vypracovali Debye a Huckel (1923) a pozd¢jr doplnil Onsager a dalsi.

Jestlize mez1 aktivitou a koncentraci plati vztah (1), Ize chemicky potencial m 1ontu v

roztoku rozepsat do tvaru:  g; = u; + RT Ina; = u’ + RT In (C.')r + RTIny,

Druhy Clen, vystihujici odchylku od 1dealniho chovani, souvisi s tim, ze zména koncentrace
dancho 10ntu je provazena elektrickou praci. Proto usuzovali, ze dany korekCni Clen se

rovna elektricke praci I, vztazene na jednotkove latkove mnozstvi (tedy molarni

dw,,
dn.

i

elektricke praci), a ze tedy plati: R7T In . =

Za neékterych zjednodusenych predpokladu (1onty jsou napr. povazovany za bodove
naboje) nutnych pro vypocet dW , pak dostali pro g. vztah:

—log y; = konst . (¢ T) **z; \ﬂ

e, Je relativni permitivita z. nabojove cislo i-téeho iontu a I je iontova sila roztoku,

definovana vztahem: { = %Z(Ci)M Zi2



Zahrneme-li ¢len konst. (e T)~"? do jediné konstanty 4 (pro vodu je A = 0,509 mol-'2.dm*?),

muzeme psat: =
A — Am?
—logy; = Az; \/[

Ve velmi zredenych roztocich se aktivitni koeficient bliZi jedne, a tedy aktivita je prakticky
rovna koncentraci. S rostouci iontovou silou logaritmus aktiviiniho koeficientu klesa.

Jednoducha teorie silnych elektrolytu plati presné jen v neprili§ koncentrovanych roztocich
(pro 1 < 0,01 mol.dm™). V koncentrovanéjSich roztocich se provadi korekce na vlastni

polomeér iontu d, takze dostaneme korigovany vztah: 42 \/‘;
—logy; = '

| + dB. /I

Ten lze uzit pro roztok s 1ontovou silou I v
mezich 0.01 mol. dm> <<1<0.1 mol.dm>.

Pro jest€ koncentrovanési roztoky se
rovnice doplnuje o dalsi empiricky Clen:

Azt /T -
—logy; = = CI
| +dB./1




Experimentalne 1ze (napf. z potenciometrickych métfeni) ziskat jen hodnoty strednich
aktivitnich koeficientu Y, . Pro elektrolyt, jehoz disociaci 1ze popsat rovnici:

KA 2 nK" 4+ mA",

plati mez1  yg_+, Ya - @4 ztah: I ("+\}(,Km ) ( An )m

Mezuontove pusobeni se uplatni i v roztocich slabych elektrolytu, je-11 jejich 1ontova sila
takova, ze se tyto roztoky chovaji jako realne.



PRODUKT (SOUCIN) ROZPUSTNOSTI

Piidame-l1 do rozpoustédla mdalo rozpustnou sul ve veétSim mnozstvi, nez odpovida
nasycenemu roztoku, prebyteCn¢ mnozstvi zustane nerozpusténé a mezi pevnou fazi a

rozpusSténou soli se ustavi rovmovaha. Protoze sul je silny elektrolyt, a je tedy zcela
disociovana, jde o heterogenni rovnovahu mezi soli v pevne fazi a jejimi 1onty v roztoku.

AgCls) =2 Ag' + CI°
Rovnovahu lze charakterizovat rovnovaznou konstantou, kterou v tomto pripad¢ nazyvame

produkt (soucin) rozpustnosti P: Paect = Apg+acy-

Obecné€ pro sul typu K A plati: Fx o = (ak,,, o (aA,,- )"

n o m

napr. Hg,SO,(s) = 2Hg" + SO3-

P Hg S04 — (aHg")2 Ugp? -



Po vyjadreni aktivit pomoci koncentraci a aktivitnich koeficientu dostaneme pro P,

vztah:  Ppager = pg+Gg)- = [Ag*] [Cl*] (7'1—)2 = R:\g(?l('}"t)z
P je zdanlivy produkt rozpustnosti, definovany pomoci relativhich moldrnich koncentraci.

Produkt rozpustnosti P~ souvisi téZ s rozpustnosti soli, coZ je koncentrace soli v nasyceném
roztoku. Pro uni-univalentni elektrolyt, jakym je AgCl, je (relativni) rozpustnost s, totozna s

relativni koncentraci ionttl, takze plati: P, o, = [Ag*][CI"] = s,5, = 52

U siranu rtutneho je koncentrace rtutnych iontu Hg™ (disociaci vznikaji dva ionty) dvakrat
veEtsi nez koncentrace 1ontu siranovych, ktera je totozna s rozpustnosti s . Plati tedy:

Pug.so, = [Hg+]2 [SO;’;“] - (2Sr)2 S = 453

Produkt rozpustnosti nékterych elektrolytu pifi 25 °C

Ag(Cl 107
AgCNS
AgBr

Agl
Ag,S




Produkt rozpustnosti vyjadieny pomoci rozpustnosti a aktivitnich koeficientu:

Paga = (SAgCl) (v+)°

\/PAgCl

"

/%

Ize prevest na tvar: (Sagcr)e =

Ten je uziteCny predevSim v pripadech, kdy je v roztoku vedle 1ontu malo rozpustne soli
pritomen jeSt¢ indiferentni elektrolyt (nema s danou soli zadny spoleCny 1on — k AgCl je
pridan napr. NaOH).

Jeho pridanim se zvetsi 1ontova sila roztoku a hodnota aktivniho koeficientu proto klesne.
Protoze P, )¢ Kkonstanta, musi zaroven stoupnout (S,,.,),. Pritomnost indiferentniho
elektrolytu zvysuje rozpustnost malo rozpustne soli.

Jina situace vznikne, pridame-li elektrolyt, ktery ma s malo rozpustnou soli shodny 10on (k

AgCl je pfidan napt. NaCl). Pak plati :  Pa,c, = [A2T | [C17] = (Sagar)s {(Sagar)r + [NaCl]}

Je-11 koncentrace pridan¢ soli dostatecna, je (s’ AgCl) << [NaC(l], a tedy plati:

PAgCI = P;\gCl(y+) (53 Cl [NaCl] (74 )

PA;CI B

Shacik = [NaCl] (7, )

Pridanim elektrolytu se spoiecnym ioniem se koncenirace spolecneho iontu zvysi a
koncentrace druhého iontu, a tim i rozpustnost, podstatné klesne.




KYSELINY A ZASADY

Mez1 elektrolyty patii dulezita skupina latek — Kyseliny a zasady (baze).

Arrhenius: kyselina je latka schopna odstépovat proton H ™; zasada je naopak latka schopna
odstépit ion OH".

Oznacime-l1 kyselinu obecnym symbolem HA a jeji anion A, muzeme jeji disociaci popsat
" CH,COOH = CH,COO~ + H*
HCl =2 H"™ + CI”

rovnici: HA =2 H" + A~ napr.: -

N

Obdobn¢ disociaci zasady BOH lze vyjadrit rovnici:

7~

) y NH,OH = NH; + OH~
BOH =2 B" + OH napr.: <

KOH =2 K% 4+ OH"

-



Obecnéjsi teoril kyselin a zasad vypracoval1 Bronsted a Lowry (1922—1923).

Vychazeji z toho, ze pr1 vSech acidobazickych reakcich dochazi k prenosu protonu. Proto
acidobazickeé reakce nazyvame take reakcemi protolytickymi. Podle této teorie jsou
kyseliny castice schopne odstepovat proton H" a zasady (bdze) jsou castice schopné se s
protonem spojovat.

A =2 H" + B napr.: HCI =2 H' + CI°

kyselina proton baze kyselina proton baze

Kazde¢ kyselin€ odpovida konjugovana baze a naopak. Tato dvojice, liSici se o proton, tvori
dohromady konjugovany par neboli protolyticky systém.

Vyraznou odliSnosti od Arrheniovy teorie je, ze protolyticke reakce (pirenosu protonu H ™) se
musi zucastnit vzdy dva protolyticke systemy —jeden z nich proton uvolnuje, druhy ho
prijima. Kyselost kyseliny se tedy miuize projevit jen tehdy, je-li pritomna nejaka zasada

schopna proton vdzat. Bazi byva naprt. voda:
H,O + H* 2 H,0"

baze proton kyselina

Reakc1 probihajici pri1 zavadeéni plynneho chlorovodiku do vody 1ze formulovat takto:

HCl + I—iO z-_taO‘*a—Cl"

2 3
kyselina 1 baze 2 kyselina 2 baze |

[ (rozpoustédlo) ]



Reakci kyseliny s bazi (rozpoustédlem) vznika nova kyselina a nova baze. Obecné 1ze psat:
konjugovany par 2

kyselinal + baze2 & kyselina2 + bazel

. 0@ 13

konjugovany par 1

U protolytickych reakci plati, ze silna kyselina je konjugovana se slabou bazi a naopak.

V predchazejicim pripad¢ HC1 je silna kyselina (ma velkou snahu predat proton vode).
Baze Cl- je slaba, jeji snaha priymout proton od kyseliny je mala. Rovnovaha je tedy
posunuta vyrazn¢ doprava.

Druhym prikladem je slaba kyselina konjugovana se silnou bazi:

HCN + Hle = HO' + ON-

3

kyselina 1 baze 2 kyselina 2 baze |

[ (rozpoustédlo) I

HCN je slaba kyselina (snaha predat proton vode je mala), kdezto CN- je silna baze (ma
velkou snahu pfijimat proton od H,O™). Proto je rovnovaha posunuta vyrazn€ doleva.



Voda jako rozpoustédlo muze pusobit jako slaba baze konjugovana se silnou kyselinou
H,O™ . Muze vSak reagovat 1 jako slaba kyselina konjugovana se silnou bazi:

H,O 2 H"™ + OH™,
kyselina proton baze

NH, + HO =2 i*l"%-NH;r

2
baze | kyselina 2 baze 2  kyselina |

I (rozpoustédlo) T

v pripad¢ disociace bazi:

® Voda a dalsi rozpoustédla (napt. methanol, ethanol aj.), ktera mohou protony pi1jimat 1
odevzdavat, nazyvame rozpoustédla amfiprotni.

® Jejich protikladem jsou rozpoustédla aprotni (benzen, tetrachlormethan ay.), ktera
protony neprijimaji ani neodevzdavaji, a tedy se protolytickych reakci nezucCastnuji.

® Kysela rozpoustédla, ktera snadno odstépuyi protony (HCI1, HF, H,S0O,), nazyvame
protogenni.

® Bazicka rozpoustédla, ktera protony naopak snadno pryimaji (NH,, pyridin aj.),
nazyvame protofilni.



Lze ukazat, ze taz latka se v jednom rozpoustédle chova jako kyselina, v jinem jako baze.
Jako priklad vezmeme bezvodou kyselinu octovou CH,COOH.

V bezvodém amoniaku se chova jako silna kyselina:

I
vy Y
CH,COOH + NH, < NH; + CH,COO"
kyselina | baze 2 kyselina 2 baze |
T (rozpoustédlo) -

Ve vodé se CH ,COOH chova jako slaba kyselina:

¥ Y
CH,COOH + H,O = H,0" + CH,COO0"
kyselina | baze 2 kyselina 2 baze |

T (rozpoustédlo)

!
[ —

A

!

V bezvodé kyseliné fluorovodikové se chova jako baze:

[ ]
\ Y
CH,COOH + HF < F~ +CH,COOH,
baze | kyselina 2 baze 2  kyselina |
; (rozpoustédlo) ¥

I



V bezvodém amoniaku se tedy 1 slaba kyselina chova jako silna, naopak v prostredi ledove
kyseliny octove se 1 siln¢ kyseliny chovaji jako slabe.

V tomto prostredi lze urcit jejich disociaCni konstanty. Ukazuje se, ze kyselost stoupa v rade:
HNO, <HCI <H,SO, <HBr <HCIO,

Pojem kyselina a baze je tedy relativni a zavisi na schopnosti latek vazat ¢i uvolnovat
proton.



Lewisova teorie (1923) vychazi z elektronove struktury latek a definuje kyseliny a zasady
takto:

Zasada je latka majici volny elektronovy par, ktery muze sdilet s jinym atomem za vzniku

Weoevw /)

stabilnejsi elektronove konfigurace. -

Zasady jsou tedy donorem elektronoveho paru. Prikladem Lewisovy zasady je: H—NI.

|
H

Lewisovy zasady jsou shodne se zasadami Bronstedovymi, nebot’ latka, ktera je donorem
elektronoveho paru, je soucasn¢ schopna byt akceptorem protonu H™.

Kyselina je latka, ktera ma vakantni (volny) orbital a muze spolecnym sdilenim volného

Weoevw /)

elektronoveho paru jineho atomu tento orbital zaplnit, a vytvorit tak stabilnejsi
elektronovou konfiguraci.

IClI ICll

_ | _ |

Kyseliny jsou tedy akceptory elektronovych paru: lQ—I‘B nebo lg—Ail
ICli Cli

nebo ionty nesouci kladny naboj, jako H*, Co’", Ag* a;.



Neutralizace Lewisovy kyseliny Lewisovou zasadou je vlastn¢ vznik koordinacné
kovalentni vazby, napft-.:

R
@-——1'3 + 11‘\1—}1 — |(‘;"1—-1|3———1?1-——H

ICII H ICll H
kyselina  zasada sul
nebo
H H s

| |
H" + II|\I-H — H—II\I—-H
H H

kyselina  zasada sul

nikoliv konjugovana
kyselina nebo zasada

Pro potreby elektrochemie pouzivame zpravidla teorir Bronstedovu, v nékterych
jednoduchych pripadech 1 teornn Arrheniovu.

Teorie Lewisova je velmi uziteCna zeymena pri objasnovani reakcnich mechanismu.



DISOCIACE KYSELIN A ZASAD

Elektrolyticka disociace kyseliny HA ve vod¢ vede k ustaveni disociaCni rovnovahy

HA + HO 2 A~ + H,;07,

| N K . aA — aH;O +
kterou lze charakterizovat rovnovaznou konstantou K: a s 7 o

HA H->0

Protoze koncentrace, a tedy 1 aktivita vody (rozpoustédla) se pr1 disociaci prakticky

nemeni, 1ze touto aktivitou celou rovnici vynasobit. Tim dostaneme novou konstanu

K (HA)=K a,,, ktera se nazyva termodynamicka .

kysela disociacni konstanta Kkyseliny HA: Ka(H A) = L'a_ﬂ.zQ_f_
HA

Muzeme-l1 roztok povazovat za i1dealni (nejsou-l1 koncentrace prilis velke, a tedy aktivni

koeficienty gjsou jednotkove), 1ze aktivity nahradit

koncentracemi a dojdeme ke Kyselé disociacni

konstanté K,(HA) kyseliny HA: KA(H A) = L:A_]LI:%O]
[HA ]




Dosadime-l1 za obecny symbol kyseliny néjakou konkrétni kyselinu, napf.

CH,COOH, ma disociacni rovnovaha tvar:
CH,COOH + H,0 = CH,COO~ + H,O*

a pro kyselou disociaCni konstantu dostaneme:
[CH,COO~][H,0"]

K (CH.,COOH) = :
A CH,COOH) = = 1 co0n)

Elektrolytickou disociaci zasady B ve vod¢ 1ze charakterizovat rovnovahou:

B+ HO &2 A + OH-
N , [A][OH™ ]
a bazickou disociacni konstantou K,(B) zasady B: K B(B) =

[B]

Vezmeme-11 op€t n€jakou konkretni zasadu, napt. NH,, dostaneme rovnovahu:
NH, + HL O =2 NH; + OH"

. . L . NH; [|OH"
charakterizovanou bazickou disociac¢ni konstantou amoniaku: K (NH,) = [ [‘;\I]IE ] |
3




Pro ncktere teoreticke uvahy se ukazalo uziteCn¢ charakterizovat jak kyseliny, tak baze
stejnou (napfi. kyselou) disociacni konstantou. Pak misto bazicke disociaCni konstanty baze
B (napf. NH,) se uvadi kysela disociacni konstanta s ni konjugovane kyseliny A (NH,").
Disoci1aCni rovnovaha pro konjugovanou kyselinu ma v nasem konkrétnim pripad¢ tvar:

NH; + H,LO # NH, + H,O° |
INH, | [H,07]
[NH |

Charakterizujeme ji kyselou disociacni konstantou kyseliny: K, (NH; ) =

Da se ukazat, ze mezi bazickou disociacni konstantou baze a kyselou disociani konstantou s
ni konjugovane¢ kyseliny plati jednoduchy vztah:

Ko(NH,) K (NH, ) = [NH[%%PEO][:'“J [Nﬂ[ﬂhﬁﬁoq

= [OH |[H,O"| = K_,

K. je iontovy produkt vody.

Hodnoty disociaCnich konstant jsou tabelovany a mohou slouzit 1 jako kvantitativni meéritko
pro déleni kyselin a zasad na siln¢ a slabe. Za silné kyseliny a zasady se povazuji ty, ktere
maji K ,(A) > 107, resp. K,(B) > 107. Jsou-li tyto konstanty mensi nez 10, jde o kyseliny
slabe.



Hodnoty disociac¢nich konstant nékterych kyselin a zasad pri 25 °C

Kyselina K. Zasada Ky
dichloroctova 514.10° 2 piperidin 1,3 .107°
monochlorooctova 1,33.10°° dimethylamin 74 .10°¢
| orto-chlorbenzoova 12 .10 ethylamin 468.10°*
| mravendi 1,77.10° ¢ methylamin 437.10°¢
meta-chlorbenzoova 1,5 .10°¢ trimethylamin 74 10773
para-chlorbenzoovi 10 .10°° amoniak 1,74.10°°
| benzoové 6,3 .10°° pyridin 16 .107°
octova 1,74 .10 ° anilin N 4,1 .10°1°
| fenol 12 .10°'° | chinolin |35 L1070
oxalova [*) 502.1072 |
I1 518.107° |
malonova I 2 .107°
I} 2 .10°°
jantarova I | 65 .10°°
11 25 .107°
jabletna I 39 .10°*
11 72 .107° |
vinna I 97 .107¢
m | s1.10°°
maleinova I 1,5 .10°*
11 51 .1077
| fumarova I 10 .10°°
I 34 .10°°
uhhiéita ] 447.10°7 i
I 562.10 1! |
fosforecna ] 7.52.107°
I1 6,23.107%
| m { 22 .10° 9
borita I 64 .10°'° ' |
11 1.8 .107 % ;
I1] 16 .10 14

- ——————



Arrhenius zavedl disociacni stupen ¢. Je to obdoba stupné konverze; udava frakci, ktera
se rozsteépi na 1onty. Symbolem (c,,), ozna¢me celkovou (analytickou) koncentraci
kyseliny HA. Protoze pred disociaci nebyly v roztoku pritomny 1onty elektrolytu ([A-], =
|H,O0™], = 0), je tato koncentrace rovna pocatecni koncentraci elektrolytu ([HA], = (¢y,),
Pro rovnovazn¢ koncentrace nedisociovanych molekul 1 vzniklych 1ontu dostaneme:

[HA] = (c), (1 —a),  [AT]=[H,07] = (¢y), =

(Cp)y

| — o

Dosadime-li tyto vztahy do vyrazu pro disociaéni konstantu: K ,(HA) =

Je-11 disociacni stunen tak malv. abv ho bylo mozno ve ymenovateli proti jednicce:
K (HA) = (cy), &°

dostaneme pro disociacni stupen :
ﬁ( (HA)
CM)

Disociace elektrolytu zavisi na hodnote

disociacni konstanty a roste se zred ovanim
roztoku. Obdobn¢ vztahy 1ze odvodit 1




K (HA) = LA]1H,0]

: [HA]
Weak acid speciation
Henderson-Hasselbalch equation . /
.g . %L
- | —— % [HL]
AH oy 25 -
pH =pKk - log[ : | 0
[A ] pH-pKaS oooooo - PGans

pK, of common substances

H,S0,...—3.0,1.99 HO"..~1.7
H,0...15.7 CH,COOH...4.76



DISOCIACE VODY A pH

Voda patii mez1 amfiprotni rozpoustédla, t). jej1 molekuly mohou protony jak
prijimat, tak 1 odevzdavat. Nektere molekuly vody proto funguji jako kyseliny,
jin¢ jako zasady. Disociaci vody (autoprotolyza) lze tedy vyjadrit rovnici:
H,0 + H,O =2 H,0® + OH"
: - - 4,0+ %oH -
Tuto rovnovahu Ize charakterizovat rovnovaznou konstantou: K = —*——="—
(aH 0)
2
Pt1 disociaci vody se v 1onty premeni jen velmi malo molekul (pr1 25 © C pripada
na dvojici 1ontu H,O™ a OH™ as1 555 milioni nedisociovanych molekul vody),
proto aktivitu nedisociovanych molekul 1ze povazovat za konstantni a I1ze

definovat novou konstantu Kv = K (a,,, ,)*, kterd se nazyva iontovy souc€in

rodukt) vody: _
(p ) y Kv = Ay o+9y-

Pro 1dealn¢ se chovajici roztoky l1ze ztotoznit aktivity s koncentracemu:

K, = [H30+] [OH_]



Tato konstanta je velmi dalezita a zavisi pouze na teplote¢; pro 25 °C ma hodnotu 1.02.10-14,
[ontovy produkt vody pfii ruznych teplotach

Sl K. — K — K — K
‘ ~ pk o pK, ~ p = p

0 14943 5 10 14,5346 | 20 | 14,1669 30 13.8330
i 5 14,733 8 15 14,346 3 25 13.996 5 35 13.680 1

Rovnovazné koncentrace 1ontu H,O™ a OH- musi byt vzdy takove, aby se jejich soucin rovnal
K

V.

Zname-l1 koncentraci jednoho druhu 1ontu, muzeme vypocitat koncentraci druhého druhu.

Koncentrace hydroxoniovych 1ontu, ktera urCuje kyselost vodnych roztoku, je veliCina velmi

dilezita a ve vodnych roztocich se méni v Sirokém rozmezi zhruba I0mol.dm-> az 10-'> mol.
dm?’. Proto byla zavedena logaritmicka stupnice kyselosti zvana stupnice pH:

pH = —loga, ,. = —log [H,0" | — log 7.6+

Piibliznou hoanotu pH zredenych vodnych roztoku (g;,,,, = 1) 1ze urcit vypoctem ze
zjednodusencho vztahu: s = _]og [H.0*]
3

PouZijeme-li pro K ptibliznou hodnotu 10-'* a vime-li, Ze v Cisté vodeé je koncentrace H,O" a

H- 1ontu stena, plati:
OH- 10ntu stejna, plati [H3O+]=[OH"]=\/R)’_IZ= 10~
pH= —logl0™" =7



V Ciste vode, ktera se vyznacuje neutralni reakci, je pi1 25° C pH rovno 7. V kyselych
roztocich je koncentrace hydroxoniovych iontl vétsi nez 107 mol. dm™, a pH je

tedy menSi nez 7. V zasaditych roztocich je naopak koncentrace hydroxoniovych iontu
mensi nez 10/ mol. dm™, a pH je tedy vétsi nez 7.

PH 4 1 3 5 7 9 1N 1B B

O 0 100 0° 10° 07 10° " 1° 0°

oy 10° 10" 10" 10° 07 10° 10° 107 10

rrgg:‘éfu kysela l zdsadita
neutralnf

U silnych kyselin, kde vzhledem k prakticky upiné disociaci 1ze koncentraci hydroxoniovych

1ontu ztotoznit s celkovou koncentraci kyseliny, muzeme pH snadno vypocitat pomoci
defini¢niho vztahu. Tak pro kyselinu chlorovodikovou, jejiz koncentrace je 10-* mol.dm™

([HCI] = [H;07] =10%), je: pH = —log[H,0"] = —log10™% = —(—4) =4

Zavedme oznaCeni: pOH = -log [OH|; pK = -logKy; pK, = -logK:,; pK, = -log K, pak
Ize pro silnou zasadu (napf. pro [NaOH] = 10%) psat:

pOH = —log|[OH] = —log10™ % = —(—4) = 4
a protoze PK, =14 = pH + pOH, pPH =14 — pOH =14 — 4 = 10



Takovy postup plati pro vypocet pH siln¢ zasady.
U slabych kyselin musime pocitat s jejich

[H,0%] = (), «; [HA], = ()5 « = V/K,[(c,),. plati:

[H30+] = (CM); & = \/KfA(CM)r

pH = —log[H,0%] = i[pK, — log(c,,) ]

Pro vypocCet pH slab¢ zasady postupujeme analogicky pres vypocet pOH:
pH = 14 — pOH = 14 — J{pK, — log(c,,) ]



TAUTOMERIE

Pojem tautomerie zavedl do chemie Laar (1885) pro rovnovahu dvou 1zomernich latek,
ktere se ve strukture 1181 polohou n€kter¢ho vodikoveho atomu.

Keto-enol tautometrie R,—('3=9H—R2 =2 R,—ﬁ——CHz—-Rz
OH O

Ve vodnem roztoku se soucCasn€ ustavi ave rovnovany — J1Z uvedena rautomerni
rovnovaha a disociacni rovnovaha enolformy — charakterizovane prislusSnymi
(tautomerni K- a disociacni K , ) konstantami

K < E: KT-—_[.E._]

- [K]

E”|[|H,O7
E + HO =2 E™ + H,0%; K,(E) = L& B0 ][[E]3 |

pak celkova disociacni konstanta:

¢~ O T[E] _ K(E)K,

[K]+ [E] K.+ 1




Lze vid¢t, ze zatimco pomer [E]/[K] je konstantni a nezavisly na pH, koncentrace [E] 1 [K]
se vzrustem pH klesaji za souCasne¢ho vzrustu koncentrace enolatu [E-].

9.5 Keto-enol tautomerie. Koncentrace
forem E, E~ a K v % celkove koncentrace
(¢y), v Zavislosti na pH pro K, = 5

a K, (E)=10"">




HYDROLYZA SOLI

Rovnovahy, ktere se ustavi pr1 rozpousteéni soli, zavisi jak na relativni sile slozek tvoricich
sul, tak na povaze rozpoustédla.

Sul jako silny elektrolyt je v roztoku prakticky uplné€ disociovana na i1onty. Je-l1 ve vod¢
rozpusSténa sul, ktera vznikla neutralizaci silné kyseliny silnou zasadou (naptr. KCl), pak
vznikle 1onty s vodou chemicky nereaguji a pH roztoku je stejne, jako bylo pH cCisteho
rozpoustedla.



nebo obecné: h

Zavedeme-l1 stupen hydrolyzy y(analogicky k disociaCnimu stupni B a stupni konverze o)
jako Cast z celkoveho mnozstvi rozpusténe soli, ktera zhydrolyzovala, 1ze oznacit:

[CH;COO "] = (e, (1 —7);  [CH;COOH] = (cy), 7
Zanedbame-11 1onty OH", puvodné vznikle disociaci vody, je 1 [OH"] = (¢,,) .y dostaneme:

K v (CM)r }’2
K A) 1-7
Je-11 stupen hydrolyzy maly (1 > 9, dostaneme priblizny vyraz: KK(iA_) = {cy), 12
A

z kter¢ho lze odvodit vztah pro stupen hydrolyzy:

) K

\ (Cm):

pH

—log [H;0"] = [ —log K, — log K ,(A) + log(cy),] =
7 + '%[pKA(A) + 10g (CM)r]

Roztok soli vznikle ze slabe kyseliny a silne zasady je tim zasaditejsi, ¢im vétsi je koncentrace
rozpoustene soli a ¢im slabsi je prislusna kyselina.



Jako priklad soli siln€ kyseliny a slabe zasady uvedeme chlorid amonny NH,C1. Obdobné
jako v predchozim pripad¢ pro hydrolytickou reakci, popsanou rovnici:

NH,; + HLO =2 NH, + H,O",
Ize odvodit vyraz pro hydrolytickou konstantu: + K,
Ky(NH) = —
Ky(NH;)

pH = 7 — 3| pKy(B) + log(cy), |

Roztok soli vznikle ze silne kyseliny a slabe zasady je tim kyselejsi, ¢im vétsi je vychozi
koncentrace soli a ¢im slabsi je prislusna zasada.

a priblizny vyraz pro vypocet pH:

Muze existovat 1 sul vznikla neutralizaci slab¢ kyseliny slabou zasadou, jako napft. octan
amonny CH,COONH,. Pro pH roztoku, v némz je rozpusSténa tato sul, dostaneme:

pH = 7 + 3 pK,(CH,;COOH) — pKy(NH,)]

Hodnota pH roztoku vznikleho ze soli slabe kyseliny a slabe zasady nezavisi na koncentraci
teto soli, ale na rozdilu sily kyseliny a zasady, danem rozdilem pK ,(A) - pK,(B).

Pro sul CH,COONH, je pK,(A) - pK;(B) = 0. Hodnota pH roztoku se rozpusSténim teto soli
nezmeni.



PUFRY

N¢ekdy je treba hodnotu pH nejen znat, ale béhem néjakeho d€je zachovavat 1 jeji konstantni
(nebo malo se ménici) hodnotu. Podiveyme se, zda existuji n¢jake roztoky, ktere si

konstantnost hodnoty pH zachovavaji.

Bylo zji1sténo, ze nejlepsSi tlumici schopnost (Cili maximalni pufrac¢ni kapacitu) ma
puir, ktery je tvoren slabou kyselinou (nebo slabou zasadou) a jeji soli v pomeéru 1:1.

rwwr7rzv

ZvysSime-li v nem koncentraci OH- iontu, porusi se rovnovaha dana iontovym produktem vody. K jejimu
znovuustaveni dojde spojenim vétSiny pf‘iclan}’/ch OH- 1ontu s ekvivalentim mnozstvim H,O™ 1ontu za
vzniku nedisociovanych molekul vody. Ubytek hydroxoniovych iontu vede k poruSeni disociacni
rovnovahy slabe kyseliny. Ta se op¢t ustavi tim, ze Cast molekul slab¢ kyseliny disociuje na prislusné
1onty. Koncentrace hydroxoniovych 1ontu se tim doplni tem¢er na puvodni hodnotu — pH roztoku zustane
prakticky konstantni.

ZvySime-li naopak v tomto roztoku koncentraci H,O" 1ontu (pridanim silné kyseliny), porusSime
disociacni rovnovahu slab¢ kyseliny, ktera se znovu ustavi tak, ze se Cast pridanych hydroxoniovych

iontu slouci s anionty slabe¢ kyseliny na nedisociovane molekuly této kyseliny, a tim z roztoku vymizi.

Cast hydroxoniovych iontt, ktera timto zptisobem z roztoku vymizi, je mala, nebot i koncentrace aniontt
kyseliny, jez jsou teto reakci k dispozici, je rovnéz mala. Zbyl¢ hydroxoniove 1onty zustanou v roztoku a
zpusobi zménu jeho pH. Lze tedy rici, Ze slaba kyselina je schopna tlumit vykyvy pH zpusobene
pridanim OH" iontu, nikoli vSak vykyvy zpusobené pridanim iontu H,0" .

Aby roztok tlumil vykyvy pH zpusoben¢ pridanim tak 1 H,O" 1ontu, musime v ném zvysit
koncentraci aniontu slabe kyseliny. To nejsnaze provedeme pridanim sol1 teto kyseliny.



Je-11 pufrem napr. kyselina octova spolu s octanem sodnym, plati pro koncentraci
hydroxoniovych 1ontu z disociacni rovnovahy:

[CH,COOH]
H.,O"| = K,(CH,COOH) -2
[ 3 ] A( 3 )[CH3COO-]

Na rovnovazn¢ koncentraci nedisociovanych molekul, ktere se v t¢to rovnici vyskytuji, se podileji
Jednak nedisociovane molekuly kyseliny, kterych je (¢, ) (1 - 09, jednak molekuly, vznikle

hydrolyzou ze soli, kterych je (c ;) ¥. Na rovnovazne koncentraci aniontu se podileji ty anionty, ktere
vznikly disociaci kyseliny (je jich (¢, ), @), a dale anionty soli, kter¢ nezhydrolyzovaly (téch je
(csﬁ[)r(l '»)
Hledan¢ rovnovazn¢ koncentrace 1ze tedy vyjadrit rovnicemu:

[CH.}COOH] = (Ckys)r(] o 1) T (Cs'ul)r i

[CH}COO .‘.] - (Ck)“%)f o -+ (Csul)r(l o Al’)

Je-11 kyselina slaba a neni-l1 roztok priliS zfedény, je disociacni stupen 1 stupen hydrolyzy velmi maly
(a-> 0, y-> 0). Pak se predchozi rovnice zjednodusi na:

[CH,COOH] = (¢,,.), a2 [CH,CO07] = (c,),



Lze tedy psat

(Ckys)r
(Csﬁl r

(csﬁl)r
(Chys)e

[H,;0"] = K,(A) ¢ili zlogaritmovanim pH = pK,(A) + log

ktery slouzi k vypoctu pH pufru slozen¢ho ze slabe kyseliny a jeji soli. Tato
rovnice je znama jako rovnice Hendersonova Haselbalchova.

Pro puir, ktery je tvoren slabou zasadou a jeji soli, plati analogicky vztah:

b



vratme se nyni zp€t k “tdn” :

Typ prace intenzivnl | Extenzivni ¢ast | Diferencial

Mechanicka prace

Objemova -P V -PdV
Elasticka f L f dL
GravitaCni y=g.h m=22m. n, v dm
Povrchova Y Ag g dAq
Elektromagneticka prace
Prenos naboje 0. Q. 0. dQ.
Elektricka polarizace E p (m) E.dp
Magneticka polarizace B m B.dm

Chemicka prace

Reakce L, n. . dn,



Obecne Legendrerovy transformace

U(S,V,n)=T1S - PV + un
H(S,P,n)=T1S5+ un
AT,V ,n)=—PV + un
G(T,P,n)= Uun

dU =TdS — PdV + ) udn + XdY

U=TS-PV+Y un+XY=f(S,V,[n]Y)

H=U+PV =TS+ un+XY=f(S,P,[n]Y)
A=U-TS=-PV+) pun + XY= f(T,V,[n]Y)

l

G=U+TS-PV =Y un+XY=f(T,p,[n]Y)
UlX]=U~-XY=TS-PV+>» un = f(S,V,[n],X)

I 1

H[X]=H-XY=TS+) un = f(S,P,[n],X)

AX]=A-XY==PV+> un = f(T,V,[n],X)
G[X]=G-XY=)Y un = f(T,P,[n],X)




Transformed AG  values

G'=G - n (H i Yu(H +) Legendreova transformace pH =const.

R. Alberty, J. Biol. Chem. 243,1337 (1968)

o D [CH( [D])
(D [AD [B])

AG”'=-RTInK'



An example: x ?2‘ N X

cis-[Pt(NH,),CI(H,0)]* + Cys — cis-[Pt(NH,),CI(Cys-S)]" + H,O

Z[X | comprises two torms of the reactant Pt-complex:

% cis-[Pt(NH,),CI(H,O)]" and cis-[Pt(NH,),CI(OH)]

*» four different states of cysteine: protonated Cys", neutral Cys, and two deprotonated forms: Cys- and
Cys*

“* water as H,O", H,O, and OH-

** Pt(Cys-S) complex in 1+, neutral, and 1- charged forms



e) pK  —of Pt(ll) complexes in implicit water

5 [PHNH,), Cl(Cys-9)F S IPEINHL), CHCys-S)]  cls-[PUINH,), CU(Cys-S)]*

pK,=8.8 o pK,=0.6

cis-[Pt(NH,), C1(Met-S)]
cis- [Pt(NHS)ZCl(Met-S)]* cis-[Pt(NH,), Cl(Met-S)]?*

pK—54 V?* pK—-04 r

b 3 ‘*""' - ;) -
cis-[Pt(NH,),(OH)(Cys-S)]- ds_[Pt(NHs)z(om(Cys_glﬁ-lPt(NHs)z(OfD(CYS-S)l cis-[Pt(NH,),(OH)(Cys-S)]?*

cis-[Pt(NH,), (OH)(Met-S)] cis-[Pt(NH,),(OH)(Met-S)]*  cis-[Pt(NH,),(OH)(Met-S)]?*




An example:

cis-|Pt(NH,),CI(H,O)]" + Cys — cis-[Pt(NH;),CI(Cys-S)|"+ H,O
Z[X | comprises two torms of the reactant Pt-complex:

% cis-[Pt(NH,),CI(H,O)]" and cis-[Pt(NH,),CI(OH)]

*» four different states of cysteine: protonated Cys™, neutral Cys, and two deprotonated forms: Cys- and
Cys*

“* water as H,O", H,O, and OH-

** Pt(Cys-S) complex in 1+, neutral, and 1- charged forms

r 2

KO [H']
I+ —t ;
cis-[Pt(NH, ), CI(Cys-$)' |.[1,0] | [HT g
[Pt(NH,), CI(H,0)]" |.[Cys]

K'

20 (NH;),CI(OH)]

[Pt
K
J1+—4

[H"]
[Pt(NHs, ), CI(Cys-S)] [Pt(NH; ), CI(Cys-S)] v [Pt(NH; ), CI(Cys-S)]
K, : N K\ : K, :

[H'] [H' T

. J

KfYS') N KfYS').KSYS ) N [H+]
+ + 92 s
[H']  [H] KO

1+

<1+




pH =4

_
_
-

I I
S e
N <

-2,0 -
-8,0 -
-10,0 -

[lowyeoa)]o




cis-[Pt(NH ;) ,X(H,0)]" +AA ...pH=7

x + g&
| >
W/
- ()
5.0 0.0 -
0’0 —— -2.0 -
5.0 4.0 -
__-10,0 -6.0 -
g =
® -15,0 S 80-
O 4+]
< S
0 | S—
-20.0 O .100 -
250 -12.0 -
-30.0 -14.0 -
350 -16.0 -
@
x, + '{31&
& S +
() ~
5.0 0.0 -
00 [ — > = dn -2.0
4.0 -
5.0
| + '6.0 .
-10.0 ¢ ¥ -8,0 -
— _16 0 % P -10'0 -
o) ’ ]
g .‘  — § -12,0 N
= -20.0 S
< S & g -140 -
O 250 + © -16.0 -
300 -18.0 -
@
0 -20.0 -
-35.0
22,0 -
-40.0 24,0 -
——/
45,0 26,0 -




AG" =f([H'])

pH dependence of the AG" (T,p,pH) of the reaction of:

a)mono-aquated cisplatin with cysteine cis-[Pt(NH,),CI(H,0)]" + Cys —
cis-[Pt(NH,),CIl(Cys)]" + H,O.

b)di-aquated cisplatin with cysteine cis—[Pt(NH,),OH(H,O)]" + Cys —
cis—[Pt(NH,),OH(Cys)]" + H,O

c)mono-aquated cisplatin with methionine cis—-[Pt(NH,),CI(H,O)]" +
Met — cis—-[Pt(NH,),Cl(Met)]" + H,O

d)di-aquated cisplatin with methionine cis—-[Pt(NH,),OH(H,O)]" + Met
— c1s—[Pt(NH,),OH(Met)]|" + H,O

pH dependence of the AG" (T,p,pH) of the total reaction of:

a)mono-aquated cisplatin with cysteine cis-[Pt(NH,),CI(H,O)]" + Cys —
cis-[Pt(NH,),(Cys)]*" + H,O + CI-.

b)di-aquated cisplatin with cysteine cis—[Pt(NH,),OH(H,O)]" + Cys —
cis—[Pt(NH,),(Cys)]" + 2 H,O

c)mono-aquated cisplatin with methionine cis—-[Pt(NH,),CI(H,O)]" + Met
— cis—[Pt(NH,),(Met)]** + H,O + CI

d)di-aquated cisplatin with methionine cis—[Pt(NH,),OH(H,0)]" + Met —
cis—[Pt(NH,),(Met)]" + 2 H,O
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ELEKTROLYZA V ROZTOCICH ELEKTROLYTU

/¢ zakladnich elektrochemickych poymu, kter¢ zavedl j1z Faraday, jsme se dosud setkali s
pojmy 10n, kation, anion a elektrolyt.

Latky, kter¢ maji schopnost vest elektricky proud, nazyvame vodice.

U vodicu prvni tridy (kovu) je naboj prenasen elektrony, jejich elektricky odpor s rostouci
teplotou stoupa.

U vodicu druhé tridy (elektrolytu) je naboj prenaSen putovanim ¢ili migraci iontu v
elektrickem poli, odpor vodicu druhe¢ tfidy s rostouci teplotou klesa.

Zpusob vedeni proudu vodici prvni tridy je jiny nez u vodicu druhe tridy. Katodou je do
elektrolytu privadén proud ve forme elektronu, v elektrolytu prenaseji naboj ionty a z anody

jsou opet odvadény elektrony. Musi tedy v mistech styku vodicu prvni a druhe tridy
dochazet pi1 pruchodu elektrického proudu k chemickym zménam, k elektrolyze.

Na katodg¢ je elektron, privadény zvnéjsSku, predan iontu nebo molekule v roztoku. Protoze
chemicky d¢j, pr1 kterem latka prijima elektron, se nazyva redukce, znamena to, ze na
katode dochazi vzdy k redukci latek: -

OX + ze  — red

ox a red jsou oxidovana a redukovana forma latky, z je poCet prenesenych elektronu
(nabojove Cislo).



Anoda elektrony od 1ontu nebo molekul prijima. Chemicky dé¢€j, pr1 kterém latky elektron
ztraceji, se nazyva oxidace. Na anode tedy vzdy dochazi k oxidaci iontu nebo molekul:

red — OX + ze

Uveden¢ oxidacni nebo redukeni déje nemohou probihat izolovane, ale (obdobn¢ jako u
déju acidobazickych) vzdy probéhne d€j oxidacni 1 reduk¢ni soucCasne (pocet vymenenych
elektronu v obou dil¢ich d€jich musi byt stejny).

Probiha-l1 na katod¢ redukcéni déy:

ox] + z,e”~ — redl; napf. Cu®** + 2e — C(Cu
a na anod¢ d¢j oxidacni:
red2 — ox2 + z,e”; napr. Zn — Zn*" + 2e”,

prob¢hne v celem systemu redukcné-oxidacni (redoxni) d¢;:

redoxni
systém 2 ,
redoxni
| Y system 2

ox|l + red2 — ox2 + redl

Cu + Zn Zn + Cu

redoxni systém | | 1

redoxni system |



Kvantitativni stranku elektrolyzy studoval Faraday a formuloval j1 ve svych dvou zakonech
elektrolyzy, kter¢ dnes shrnujeme do jedin¢ho vztahu:

Podle Faradaye je mnozstvi latky premenene pri elektrolyze na elektrode vyjadrene
hmotnosti m primo umernée proslemu naboji Q:

m= AQ,
kde A4 je konstanta zvana elektrochemicky ekvivalent, pro niz 1ze odvodit vztah:
M M
A —_— e —
zeN, zF

M je molarni hmotnost, z je pocet elektronu potrebnych k oxidaci/redukci jedne castice a
F je Faradayuv naboj [F = (9,648456 +- 0,000027). 10* C.mol'].

Je-11 elektricky proud prochazejici roztokem konstantni, Ize naboj nahradit sou¢inem

proudu a Casu (Q = It) a po dosazeni za A dostaneme nejznamejsSi podobu Faradayova
zakona:




ELEKTRODOVE ROVNOVAHY

Rovnovazné napéti ¢clanku

Sir$i vyznam pojmu elektroda zahrnuje soustavu tvoienou vodi¢em prvniho a druhého
druhu, mezi kterymi muze probihat elektrodovy déj (t). d¢j spojeny s prenosem naboje
pres fazove rozhrani se prenaseji bud’ elektrony, nebo 1onty).

Tato soustava se nazyva tez poloclanek. Muze jim byt napr. kov ponoreny do roztoku
elektrolytu obsahujici kationty tohoto kovu.

P11 ponoreni kovu (napr. medi) do roztoku elektrolytu se projevi
*jednak snaha kovu ,,se rozpoustét" (do roztoku prechazeji kationty kovu), zatimco
odpovidajici mnozstvi elektronu zustava v pevne fazi jde o oxidaci atomu medi
Cukov — 2 ekov ™ Curoztok2+)’ . . .
*jednak snaha kationtu z roztoku zacClenit se do krystalicke struktury kovu (kompenzujici

anionty zustavaji v roztoku v bezprostredni blizkosti fazoveého rozhrani — tento d¢;j je
redukci méd’natych kationtu z roztoku

2+ N
Cu roztok +2 ek()v Cukov‘

Prvnim z obou d¢ju ziskava kov vzhledem k roztoku zaporny naboj, druhy vede ke stavu
opacnemu. Na fazovem rozhrani se ustavi rovnovaha popsana v nasem pripad¢ rovnici

Cu 2 2e¢- 4+ Cu*?

kov kKov roztok °

ktera je pri¢inou vzniku urciteho potencialového rozdilu mezi kovem a roztokem.



Tento potencialovy rozdil vSak melze meérit, nebot’ pripojenim meridla by na fazovych
rozhranich jeho privodu a mérene soustavy vznikly dalsi potencialove rozdily a meérih
bychom jejich soucet.

Spojenim dvou vhodnych poloclanku 1ze ziskat galvanicky ¢lanek, schopny produkovat
elektrickou praci.

*Vnitrni okruh galvanickeho Clanku je tvoren dvéma kovy (které nejsou v primem kontaktu)
a elektrolytovym systemem. V Clanku muze byt jeden spoleCny elektrolyt nebo je v kazdem
poloClanku elektrolyt jiny a je zabezpeCeno takove jejich vodive spojeni, aby se navzajem
nemisily (napf. pres diafragmu nebo pomoci solného mustku).

*Ve vn¢€jSim okruhu je zarizeni k ziskavani elektricke prace nebo mérici zatrizeni.

Mez1 privody Clanku 1ze namérit urCity potencialovy rozdil. Je-li Clanek v termodynamicke
rovnovaze (neodebirame z n¢j zadny proud), j¢ zméereny potencialovy rozdil roven
rovnovaznemu napeéti ¢clanku U.

Vybijime-l1 Clanek pres vn€jsi odpor R proudem [/, pak na piivodech Clanku (na jeho
svorkach) zmefime svorkoveé napeéti U (U = RI), ktere je o Clen R,_I (R je vnitini

odpor Clanku) mensi nez napéti rovnovazne:
p ) p Lf — Lf v + R\'nl — (R + Rvn) [

S

Je zfeyme, ze rovnovazne napcti U se sklada z nékolika potencialovych rozdilu existujicich na vsech
fazovych rozhranich v ¢lanku. Obecn¢€ nutno uvazovat potencialove rozdily v kazdem poloclanku, dale
na styku ruznych elektrolytu a na spojeni vnitiniho a vn€jsiho okruhu ¢lanku.



M¢éjme opét redoxni d€j popsany rovnici:

Cu?** + Zn — Zn*" + Cu

Jde o rozpousteni kovoveho zinku, ponofenc¢ho do roztoku médnatych 1ontu za soucasného

vyluCovani kovove meédi na povrchu zinku. Tento d¢&j je samovolny, Gibbsova energie pri
ném klesa (dG < 0).

Elektrochemicka Clankova reakce spojena s pruchodem proudu za¢ne probihat po uzavieni
vn€jSiho okruhu.

Da se ukazat, ze elektricka prace produkovana cClankem (dana soucCinem

rovnovazneho napéti U a prenesencho naboje 2F) se rovna afinité prislusncho chemickeho
d¢je: , ,
—2FU = AG = Hew T Bzp2+ = Heyz+s — Hg,

Rozepiseme-l1 chemicke potencidly na Cleny se standardnimi potencialy u° a Cleny s
aktivitami (s prihlednutim k tomu, ze latky v pevne fazi jsou ve svych standardnich
stavech, tj. 4. = 1, K, = H’°,,), dostaneme:

O O O Q
- ﬁCuz_; T &Zn B “'iCu B ‘}an_:_ + R_T In fjcu? .
2F 2F  a

U

Zn<*



Elektrodovy Potencial. Typy Elektrod

Rozd¢lme pravou stranu predchazejici rovnice na dve Casti tak, aby kazda obsahovala jen
Cleny tykajici se jedne elektrody:

Ueur+ — Boy , RT (uz — Mg, RT )
U=tor —lon g e, = (P P 2 g,
AF 2F "\ 2F o)F
Oznacme:
Hewrs —How _ o
2F Cu<"/Cu ?
#;nz" o I'l;n B ,
- rn? e g
2F
N RT
Moz icy = Meu2+jcy T F In acy:- ;
" RT
Mzn2+izn = Tzn2+izn T Eln zn2+ -

Pro rovnovazne napéti (Daniellova) ¢lanku pak dostaneme jednoduchy vztah:

U=n

Cu?+/Cu nan */Zn



Rovnovazne¢ napéti Clanku U je dano rozdilem potencialu w jednolivych elektrod.
Absolutni hodnoty potenciala &, %/, aw.“"/. nelze ptimo stanovit (obsahuji ¢leny se

standardnimi potencialy, jejichz hodnota zavisi na volb¢ standardniho stavu), Ize je vsak
navzajem porovnavat.

Za srovnavaci byla zvolena standardni vodikova elektroda, pro jejiz m° byla pr1 vSech
teplotach definitoricky stanovena nulova hodnota.
Nyni Ize definovat novou veli¢inu charakterizujici 1-tou elektrodu, nazvanou elektrodovy
potencial E.

Je to rovnovazn¢ nap¢ti Clanku, sestavencho z 1-t¢ elektrody a ze standardni

vodikové elektrody: E=U=mn—n .

{ {

Pro elektrodovy potencial zinkove a meédéne elektrody dostaneme:

RT

— 9
Ean".‘Zn - Ean*.‘Zn + VF In Azn2+

0 RT
EC‘u?- FiCu ECU2 * iCu iy f In Aey2 +

Rovnice tohoto typu odvodil poprve Nernst; podle ného se rovnice nyni nazyvaji.



Pro elektrodovy potencial elektrody, na niz se ustavi redoxni elektrodova rovnovaha
,,0x — 7.+ red* lze odvodit Nernstovu rovnici v obecném tvaru:

RT a
E ved = sz,‘red + - ln =
X/ zF  a

red

Z je pocet elektronu vymenenych pri redoxnim déji, a__, a ., jsou aktivity oxidovane a
4 O ° 4 4 o /

redukovane formy a E°_ , . je standardni elektronovy potencial.

Tento standardni potencial je pfimo roven elektrodovemu potencialu E_ . . v pfipade, ze
pomer aktivit oxidovane a redukovane formy je jednotkovy [je-li (a_./a ) = 1, pak In

(aox/ ared) - O’ tedy E ox/red - Eoox/red]‘

Typy elektrod

Podle materialu elektrody a druhu roztoku, do néhoz je ponoiena, rozliSujeme elektrody
prvniho druhu, druheho druhu, reduk¢éné-oxidacni (redox) a 1ontove selektivni.

Elektrodou prvniho druhu — kationtovou — je napr. elektroda stiibrna, kde

mez1 kovem a 1onty v roztoku se ustavi rovnovaha Ag — Ag" + ¢. Nernstova rovnice

pro tuto elektrodu ma tvar: RT

c— o ———
EAg"/Ax EAs*f'Ag T F In aAz: *

Tuto elektrodu tvori stribrny pliSek, ponoreny do roztoku obsahujiciho stribrne 1onty.



Mezi elektrody prvniho druhu patii 1 elektroda vodikova. Je tvorena platinovym pliSkem,
pokrytym platinovou Cerni, a sycena plynnym vodikem pod urCitym relativnim tlakem

(p;,).- Na platinove Cerni se ustavi rovnovaha mezi molekulami a atomy vodiku, ktere se
ucastni vlastniho elektrodoveho déje. To Ize vystihnout:

H,(g) = 2H(g) + H,Ofroztok) = 2H,O"(roztok) + 2e (Pt)

Aktivitu redukovane tormy a; 1ze vyjadiit z disociacni rovnovahy molekuloveho vodiku K,
= a‘ /a,, , ve které a,,, je imérna relativnimu tlaku, pod kterym je elektroda sycena (a,;, =

K'(Pyp),): a, = \/KDam = \/Kok’(sz)r = kK \/(;HZ)r

Dosazenim do obecne Nerstovy rovnice a shrnutim konstantnich ¢lenu do E° (podle definice
je nulovy) dostaneme:
] y) RT a. ..

E = — — |p 307 _

U F ey,

Sytime-li vodikovou elektrodu pod atmosterickym tlakem (t). pod tlakem 101 325 Pa), je
relativni tlak jednotkovy; pak Nernstovu rovnici pro tuto elektrodu muzeme psat ve tvaru:

RT 2,303RT
= —Ina = ———loga =
' F

E

H-0*/H>

HiO~ H:O

2,303RT

H = —0,0592pH
I3 P P

——
—



Clen 2,303RT/F mda pri 25° C hodnotu 0,0592 V.

Z rovnice je videt, ze potencial vodikové elektrody klesa umeérné se vzrustajicim pH
roztoku.

Lze j1 proto pouzit k méreni pH.

Mez1 elektrody prvniho druhu patri take elektrody aniontové (napr. elektroda chlorova) a
amalgamove.

Elektrody druheho druhu jsou tvofeny kovem, pokrytym jeho malo rozpustnou soli a
ponorenym do roztoku, ktery obsahuje stejny anion jako tato sul. Prikladem muze byt
elektroda argentchloridova. Je to stfibrna elektroda potazena vrstvickou chloridu
stiibrn¢ho, ponorena do roztoku obsahujiciho chloridove anionty.

Aktivita stribrnych 1ontu je neprimo umerna aktivité chloridovych 1ontu. Konstantou
umernosti je produkt rozpustnosti, tedy (a,,,) =P ./(a ). Po dosazeni do Nernstovy
rovnice dostaneme:

RT

EAgC!,."Ag = EoAg‘,"Ag + F ln aAg‘ —
) RT RT . RT
= Ag*/'Ag —+ I:‘ln PAgCI ——P:-ln (IC{_ — AgCl/Ag -"Fln(lc’-
_——_—
EQ

AgCl;'Ag



Standardni potencial argentchloridove elektrody tedy v sob¢ zahrnuje standardni potencial
stiibrn¢ elektrody a Clen s produktem rozpustnosti AgCl.

Elektroda druh¢ho druhu je elektroda kalomelova. Je tvorena rtuti, ktera je pokryta malo
rozpustnym chloridem rtutnym Hg,Cl, (kalomelem) a prevrstvena roztokem chloridu

draseln¢ho.
Kalomelova elektroda je snadno realizovatelna a jeji potencial je dobre reprodukovatelny,
proto se pouziva pri potenciometrickych meérenich jako elektroda referentni (srovnavaci).

Elektrody redukcénc-oxidacni jsou tvoreny elektrodou z uslechtilého kovu (platiny), jeZ
je ponoiena do roztoku obsahujiciho oxidovanou 1 redukovanou formu dane¢ latky. Na rozdil
od predchozich druhu elektrod zde vlastni kovova elektroda pouze zprostredkuje prenos
elektronu a obe formy latky (oxidovana i redukovana) jsou ionty, kter¢ jsou v roztoku.

Oxidovana forma ma snahu prijjimat na elektrod¢ elektrony a redukovat se, redukovana
forma ma tendenci opacnou. Kazda z téchto tendenci je umeérna aktivité prislusne formy v

roztoku. Potencial redoxni elektrody, napr. ferro-ferri elektrody, charakterizovane
elektrodovou rovnovahou Fe?" [?] Fe’t + e-, 1ze vyjadfit rovnici:

&

Felt ;’Fcz v

_ Eo n RT] ] (Il-.c_.};
~ " Fe3*[Fe?® L
' r dg. >.

E° 1. rers J€ Standardni elektrodovy potencial teto elektrody.
Protoze prvni formulaci vztahu pro elektrodovy potencial redoxnich elektrod provedl Peters,
nazyvaji se tyto rovnice Nernstovy-Petersovy.



Zajimavou a casto pouzivanou redoxni elektrodou je elektroda chinhydronova. =
Chinhydron je ekvimolarni smés chinonu a hydrochinonu. Hydrochinon ( ;46— O e

oznacme ho H,Ch) je slaba kyselina, charakterizovana disociacni konstantou:

KA(HZCh) _ (achz . ) (aH:}_Q 1 )2

T

Anion hydrochinonu Ch*- je redukovana forma, ktera je v rovnovaze s formou
oxidovanou, tvorenou chinonem 0=<_> _o (o0znacme ho Ch). Pro potencial

chinhydronove elektrody tedy plati:

O N T
eRin 2F  ag,,- 2F  K,(H,Ch)a

Po spojeni vSech Clenu, které jsou konstantni, I1ze rovnici upravit na tvar:

H->Ch

RT 2,303RT
E == E‘:hin =+ _'FT ln GHJ = Lochin — F“’

chin O"

pH

Zavislost potencialu chinhydronove elektrody na pH je stejna jako u vodikove elektrody;
rozdil je jen v hodnot¢ standardniho elektrodoveho potencialu (pro 25°C je

E° . =+0,6992 V).

chin

Zavislost plati do pH =. 8. Pro vyssi hodnoty pH se tato zavislost méni; navic dochazi k oxidaci
hydrochinonu vzdusnym kyslikem a elektrodovy potencial se stava nereprodukovatelnym.



ITontové selektivni (membranoveé) elektrody jsou realizovany membranou, kterou
mohou prochazet jen urcite ionty (napi. H,O").

Odd¢lime-h touto membranou dva roztoky s ruznou koncentraci t€chto 1ontu, zaCne se difuzi

jejich koncentrace vyrovnavat. Protoze vSak nemuze soucCasn¢ dojit 1 k prechodu prislusneho
mnozstvi aniontu (membrana je pro n¢ nepropustna), vytvori se v koncentrovanéjSim

v * N/

v * N/

Tyto dva protichudné d€je vedou k ustaveni rovnovahy, pr1 které se na membran¢ ustavi
tzv. Donnanuv potencial f,,. Hodnoty Donnanovych potencialit jsou primo meéritelné.

Sestavime-l1 galvanicky Clanek tak, ze roztoky na obou stranach membrany spojime solnymi

mustky se stejnymi referentnimi elektrodami, je zmérene rovnovazne napéti tohoto Clanku
primo rovno Donnanovu potencialu U = £,

NejcCastéjr pouzivanou 1ontove selektivni elektrodou je elektroda sklenéna. Je to
tenkosténna baniCka (membrana) ze specialniho skla, naplnéna zpravidla roztokem kyseliny

chlorovodikove nebo puirem, do které¢ zasahuje referentni argentchloridova elektroda. Mezi
takovou elektrodou a vné€jSim roztokem se ustavi rovnovaha charakterizovana elektrodovym

potenciélem Esk: RT p) 303RT

E_ = konst + - In ay .o+ = konst — = pH

Také tato elektroda se uziva k méreni pH roztoku.



Standardni elektrodové potencialy néktervch elektrod pii 25 °C

| Elektroda

| Li*/Li

| K7 K

| Ba” " /Ba

Sr**(Sr
Ca“;’Ca
Na™/Na

Mg*~ Mg
INERVN
ZI'IZJ';!'(ZD

Fe”* {Fe
Cd**/Cd

| T17 /Tl

I Co"' Co

17, Agl(s)/Ag

B \eBr(s) Ag
OH , HgO(s)/Hg
Br~, Hg,Bry(s)/Hg
Cr3 +/fCr2+
Ti3+/Ti2 +
Sn**/Sn?*

Cu* Cu”
[Fe(CN)s]*~/[Fe(CN), ]
FeJ +{Fez+

i Hg Mgy

- 3,01
- 292
- 292
— 2,89
— 2,84
-~ 2,713
- 2,38

— 1,66

—0,763
—0,44

—0,402
—0,335
—0,27

—0,152
+ 0,071
+ 0,098
+ 0,140
—0,41

-0,37

+0,154
+0,167
+0,356
+ 0,771
+ 0,905
+ 0,699

Elektroda

Ni** /Ni
Sn**/Sn
Pb*"/Pb

H"/H,
G
' OH !0,
| Cu” /Cu

]-:;lz
Hg"’*,’Hg
; Ag‘f"Ag

Br~/Br,
cl-/cl,
F-~[F,
Cl™, AgCl(s)/Ag
Cl™, Hg,Cl,(s)/Hg
SO2", Hg,S0,(s)/He
SOZ2~, PbSO,(s)

PbO(s)/Pb

' BrO [Br~
. MnO,/Mn**
| ClO; /CI”
ClO; /CIT
PbO,/Pb?*
Mn?* {Mn?**

Ce4 + /CC.B +

T —— b o B

;
|
|
|
I
#

TR T BTN ST 7 am au—— s—a—a———. . . . . ————. . 5. S—we—w. . w.

| chinhydronova (ay-) = 1 ‘



