ELEKTROCHEMIE
Elektrochemie je ¢ast fyzikalni chemie studujici roztoky elektrolyta a déje na elektrodach do
téchto roztokli ponofenych. Studuje tedy roztoky obsahujici nabité Castice - ionty. Pojmy elektroda,
elektrolyt, elektrolyza, ion, anion, kation zavedl M. Faraday asi kolem roku 1830. Pro fyzikalné-
chemicky popis roztokti elektrolyti a procest v nich probihajicich je nutné kromé& obecnych zakonitosti
probranych jiz diive brat do tivahy i specifické zakonitosti téchto soustav.

1. Elektrolyticka disociace

Zékladni déjem urCujicim specifické chovani elektrochemickych soustav je elektrolytickd
disociace, coz je proces rozkladu elektrolytu v roztoku na nabité ionty - kationty (kladn€ nabité ionty) a
anionty (zaporn¢ nabité ionty). Na disociaci elektrolytu se podileji molekuly rozpoustédla, které
umoziuji piekonani elektrostatickych sil mezi ionty a tim i jejich oddaleni a tedy disociaci. Pro elektrolyt
typu K,,4,, 1ze proces disociace zapsat rovnici

K,A,—»mK" +nAd".

S interakci mezi iontem a molekulou rozpoustédla souvisi pojem solvatace nebo pokud je
rozpoustédlem voda pojem hydratace. Tyto pojmy vyjadiuji skute¢nost, ze naboj iontu zptisobi, ze urcity
pocet molekul rozpoustédla s iontem vytvori asociat (vodikové atomy vody nesouci ¢astecny kladny
naboj se orientuji k zdpornému naboji aniontu, zatimco kyslikovy atom ke kationtu — viz schéma na Obr.
E1) a tim tyto molekuly jsou vylouceny z transla¢niho pohybu roztokem.

Ho* < AZ

K2+ 5-Q
Ha*

Obr. E1

Pro kazdy ion je pocet molekul rozpoustédla rizny a je vyjadien solvatacnim nebo hydratacnim cislem.
Priklady jsou uvedeny v nasledujici tabulce.

Ton Li’ Na* K" Rb" F Cl I

Hydratacni cislo |4 3 2 1 3 2 0,7

Pro kvantitativni vyjadfeni disociace zavadime pojem stupern disociace o. definovany jako podil
latkového mnozstvi elektrolytu disociovaného na ionty a celkového latkového mnozstvi tohoto
elektrolytu v roztoku, tj..

mnoZstvi disociovanych K, A,
a =

mnozstvi celkové K, A,

Protoze se na disociaci elektrolytu podili rozpoustédlo je logické, ze stupen disociace elektrolytu zavisi
nejen na koncentraci, ale i na typu rozpoustédla.

Podle stupné disociace rozeznavame elektrolyty silné pro néz a=1 s (u vodnych roztokd do této
skupiny patii anorganické kyseliny, KOH, NaOH, LiOH a yvSechny soli) a elektrolyty slabé s o<1 (u
vodnych roztoki sem patii nékteré organické kyseliny, hydroxid amonny).

Pii velmi vysokém ziedéni musi byt kazdy elektrolyt uplné disociovany tj. a=1, nebot’ v roztoku
budou kationty a anionty upIn¢ odd€éleny molekulami rozpoustédla.

2. Elektroneutralita roztokit elektrolytit
Pro roztok elektrolytu jako celek plati podminka elektrické neutrality, ktera fika, Ze kladné a
zaporné naboje se v roztoku musi kompenzovat. To Ize pro elektrolyt K,4,, disociujici dle rovnice
KA, —»mK"™ +nA”

zapsat ve tvaru
mz +nz =0,
kde z" je kladné a z " je zaporné &islo.



3. Chemické potencialy v roztocich elektrolytii, standardni stavy

Existence iontl v roztocich elektrolytii podmiiuje elektrostatickou silovou interakei mezi nimi i
pfi vysokych ziedénich. Navic je zde interakce mezi iontem a molekulami rozpoustédla, tj. efekt
solvatace iontu. Mén¢ podstatné jsou v roztocich elektrolytl interakce mezi nedisociovanymi molekulami
a lze je proto v prvnim pfiblizeni zanedbat. Tyto jevy vedou k volbé standardniho stavu pro rozpoustédlo
(slozka 1) jako stavu Cistého kapalného rozpoustédla za teploty a tlaku soustavy. Pro elektrolyt (slozka 2)
se naopak voli hypoteticky standardni stav , pfi némz by elektrolyt mel v roztoku o koncentraci 1M (1
mol/dm’) stejné interakce jako v roztoku nekoneénd ziedéném. Pro tento standardni stav lze psat
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oznacuje relativni koncentraci (je bezrozmérna, protoze c dosazujeme jako moldrni
koncentraci) a ¢iseln€ je rovna molarni koncentraci.

Protoze elektrolyt je v roztoku alespon castecné disociovan na ionty, je nutné zavést veliCiny
vystihujici aktivity a aktivitni koeficienty iontd. Jelikoz neni moZné zjistit oddélené aktivitu kationtu a
aniontu (vzhledem k podmince elektroneutrality neni mozné dostat roztok, kde by byly pouze kationty,
popf. anionty) zavadi se pojmy stredni aktivita elektrolytu a. , stredni aktivitni koeficient elektrolytu v., a
stredni _relativni _koncentrace elektrolytu C.., které popisuji neidealni chovani slozek v roztoku
elektrolytu.

Pro obecny elektrolyt K,,A,, ktery disociuje dle rovnice

KuA, »>m K" +n A"

plati nasledujici definice
a=ag".a =a"" " = " pa" C""=C". C.4"
Debye - Hiickelova teorie
Pro roztoky elektrolytti vytvorili Debye a Hiickel teorii pro vypocet stiedniho aktivitniho
koeficientu elektrolytu. Tato teorie bere do uvahy pouze elektrostatické interakce mezi ionty v roztoku.

Pro zfedéné roztoky a elektrolyt disociujici na kation s nabojem z * a anion s ndbojem z ~ odvodili vztah
|z"z" | NIS
Je.r VIS

el 14159 X2
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Iny, =-1,329-10°

IS = %Zcizf

ionty

kde i je polomér iontové atmosféry v [m], & je relativni permitivita rozpoustédla, IS je iontovd sila
(rozmér [mol.m™]). Soucet v druhé rovnici se provadi pres viechny ionty pfitomné v roztoku, coZ
ukazuje vliv dalSich elektrolytll v roztoku na stfedni aktivitni koeficient daného elektrolytu v roztoku.
lontova sila se zvétsuje, kdyz se koncentrace iontti v roztoku zveEtsuji.

Pokud je rozpoustédlo voda (£=78,54) a teplota je 298 K, pak ri=3.10"" m a

VIS

1+0,0313IS

Iny,=-0,0371|z"z" |

Pro malé hodnoty iontové sily IS<5 mol/m’ Ize pouzit zjednoduseny vztah
Iny. =-3.71.102 [ 2z | . 18%°



Dle poslednich dvou vztahii je stiedni aktivitni koeficient dan¢ho elektrolytu jednotkovy pro
nulovou iontovou silu. To odpovida volbé¢ standardniho stavu pro elektrolyt. Se zvétSovanim iontové sily
se aktivitni koeficient podle Debye-Hiickelova vztahu zmensuje (viz. Obr. E2).

Debye-Huckel
z’=z7=1

Realna zavislost

Debye-Huckel
Z'=7=2

0
Obr. E2 lontova sila - IS

Debye-Hiickeliv vztah plati pro zfedéné roztoky elektrolyti, do hodnot iontové sily asi 100
mol/m’. Pro vy3§i hodnoty iontové sily se kromé elektrostatickych interakci mezi ionty uplatiuji dalsi
silové interakce jako jsou tvorby iontovych asociatii (napt. K'AK") i solvatace iontli molekulami
rozpoustédla. Pak se stfedni aktivitni koeficient mize znovu zvétSovat (viz Obr. E2, ¢arkovana ktivka).
Pro tyto efekty dosud obecna teorie nebyla vytvorena.

Stredni aktivitni koeficienty elektrolyti lze urCit z kryoskopickych méfeni nebo méfeni
osmotického tlaku v roztocich elektrolyti nebo pomoci elektrochemickych ¢lank.

Vedeni elektrického proudu roztoky elektrolyti

Pfitomnost nabitych iontl v roztocich elektrolytli je pfi¢inou, Ze tyto roztoky vedou elektricky
proud po vytvoieni gradientu elektrického potencialu. Ve srovnani s vodic¢i prvniho druhu - kovovymi
vodi€i, maji roztoky elektrolytd - vodice druhého druhu mnohem nizs§i vodivost a dochazi v nich k
chemickym zmenam ucinkem elektrického proudu.

Elektrolyza- Faradayovy zakony

Elektrolyza popisuje jednu z chemickych zmén vyvolanych gradientem elektrického potencialu a
to chemické reakce probihajici na elektrodach. Po pripojeni elektrického napéti k roztoku elektrolytu,
projde roztokem elektricky proud / a kationty jsou transportovany k zaporné elektrodé katodé , anionty
pak ke kladné elektrod¢ anode. Zde dojde k elektrodovym reakcim.
Napt. v roztoku soli NiCl,

katoda Ni** + 2e — Ni(s) anoda 2C1™ — Cl, + 2e
Na tyto reakce lze pohlizet jako na chemické reakce, pouze s tim rozdilem, Ze latkové mnozstvi elektronti
urcujeme na zaklad¢ naboje proslého roztokem. Je znamo, ze 1 mol elektronti nese naboj jeden Farad - F
tj. 96484 C/mol. Pro obecnou elektrodovou reakci
M +ze—>M

a priichod naboje Q systémem, tj. Q/F molt elektroni, se na zaklad¢ stechiometrie vylouci Q/(zF) moli
latky M. Naboj Ize urcit z proudu prochazejiciho elektrolytem

nyldF = 0= [1dr
0

kde integrace se provadi za dobu prichodu proudu roztokem. Tuto zakonitost objevil M. Faraday v
poloving 19 stoleti a nazyva se Faradayuv zdakon.

Protoze vézeni patii k nejpiesnéjsim fyzikalnim metodam, pouziva se elektrolyzy pro velmi
pfesné urceni naboje a proudu v piistrojich zvanych coulometry, kde se napt. v coulometru na Ag
sestavajiciho z Pt elektrod ponofenych do roztoku AgNO; a zapojenych do série s danym obvodem, vazi
vyloucené stiibro za urcity Cas.

Vodivost elektrolytii
Pro elektrolyty plati Ohmiiv zakon




U=R.I
Pro prichod elektrického proudu elektrolytem s prufezem A a délkou L piseme

R=pL/A,
kde p _je specificky odpor. Cast&ji se pouziva specifickd vodivost k=1/p [S/m]. Pak
G = kAL,

kde G je vodivost [S].

Odpor (vodivost) elektrolytu se méfi s vyuzitim konduktometru, jehoz hlavni ¢ast je vodivostni
nadobka sestavajici ze dvou Pt elektrod s plochou 4 a se vzdalenosti L. Pro méfeni se vyuziva mistkl se
stfidavym proudem, aby se potlacila elektrolyza. ProtoZe je obtizné urCit velmi piesné rozméry
pouzivanych elektrod a jejich vzdalenost, provede se s danou nadobkou nejprve kalibra¢ni méteni odporu
(vodivosti) R, (G, ) u elektrolytu se znamou hodnotou specifické vodivosti k,. Tim se ur¢i odporova
konstanta nadobky K podle vztahu

K=L/A=R.k a pak x=K/R
Popt K=L/A=x/G a pak xk=KG
Ke kalibraci konduktometru, tj. ur€eni K se pouziva 1 M roztok KCl, jehoz vodivost je pfesn€ prometena.

ey ee

vodivost.

Molérni vodivost
Zkusenost ukazuje, ze mernd vodivost elektrolytii zavisi na jejich koncentraci. Proto se zavadi
pojem molarni vodivost A. Pro elektrolyt K,,A, disociujici podle rovnice
K,A,—»mK" +nA”

se pouzije definice

A= K K

mz"C n‘z_‘C
kde C je molarni koncentrace elektrolytu. Tato definice znamend, Ze molarni vodivost je vztazena na
jednotkovou koncentraci zlomk iontt (napt. CO5>/2, SO,*/2, ale OH /1)

Molarni vodivost zavisi rovnéz na koncentraci, ale mén¢ nez mérna vodivost. Tato zavislost je
rizna pro silné a slabé elektrolyty (viz Obr. E3).

Silny elektrolyt

Slaby elektrolyt

Obr. E3 c

Pro silné elektrolyty plati experimentalni zavislost
A= Ag+kec™,
kde k. je experimentalni konstanta (pro kazdy elektrolyt jind) a Ay je molarni vodivost pfi nekone¢ném
zfedéni.
Pro slabé elektrolyty Arrhenius vyjadiil stupen jejich disociace o vztahem

o= A a(C )
AO
Stupeni disociace zavisi siln€ na koncentraci, proto i molarni vodivost slabych elektrolytd zavisi silné na
koncentraci, jak je ziejmé z Obr. E3.
Kohlrausch zjistil, ze pii vysokém ziedéni se kationty a anionty pohybuji nezavisle (silové se
vzajemné neovliviji). Pak plati




A() = A()+ + Ao_ .
V poslednim vztahu A," (Ay" ) je molarni vodivost kationtu (aniontu) pfi nekoneéném zedéni. Z tohoto
vztahu vyplyva, Ze pro kazdy kationt a aniont dostaneme nezavisle na typu elektrolytu stejnou hodnotu
A()+ a A()_.

Rychlosti iontd, pfevodova _cisla

Elektricky proud v roztoku elektrolytu je pfenasen ionty. Kation a anion maji obecné rtizné
rychlosti a tedy pfenesou rizné mnozstvi naboje. Souvislost mezi nabojem pfenesenym ionty a jejich
vlastnostmi, 1ze odvodit z bilance proslého naboje. Pro elektrolyt KA, disociujici v roztoku na kationty
K" s koncentraci ¢.a..m a anionty A” s koncentraci ¢.o..n Ize pro bilanéni plochu o priifezu A a jednotku
casu psat:

Tok kationti ke katodé€: tj. naboj pieneseny za jednotku casu kationty bilanc¢ni plochou (vSechny
kationty, které jsou v objemu Av" piejdou za jednotku &asu bilanéni plochou 4 smérem ke katodg)

Q"=FC.amz AV
Tok aniontli k anodé¢: tj. ndboj pieneseny za jednotku casu anionty bilan¢ni plochou (vSechny anionty,
které jsou v objemu Av piejdou za jednotku casu bilancni plochou 4 smérem ke katod¢)

Q=FC.anz A.v',,
kde v a v~ jsou rychlosti pohybu kationtu a aniontu ke katodé a k anodé. @ znamena naboj za jednotku
casu.
Celkovy naboj preneseny bilan¢ni plochou:

Q=Q"+Q'= C.a.AF[mz v +n.z.v]
Vzhledem k podmince elektroneutrality m.z" = Inz pak
I=Q'=C.amz AF.[v +V]
Pro specifickou vodivost k dostaneme na zaklad¢ posledni rovnice vztah

1L _LI_LCamz'Fly+v]_
p RA UA U

kde u"=v" /(U/L) a u” jsou pohyblivosti ionttl, které jsou prakticky nezavisle na spadu elektrického napéti
U/L mezi elektrodami. Zavisi jen na koncentraci elektrolytu.

Mezi kationty a anionty maji z hlediska pohyblivosti vyznamné postaveni H' s 1,"=36,3 m*/(sV)
a OH s hodnotou 20,52 m’.s'/V. Ostatni pohyblivosti jsou mensi nez 10 m>.s'/V. Abnormélni
pohyblivost protonu se vysvétluje vytvafenim a rozpadem vodikovych vazeb, které dominuje nad
prenosem samostatné ¢astice H'.

Camz " Flu* +u’]: Cozmz*[A+ + A’]

Q + -

Obr. E4

Dalsi veli¢inou urcujici podil kationtl a aniontli na pieneseni naboje v roztoku elektrolytu jsou
prenosova Cisla, kterd méfi podil ndboje preneseného kationtem t; a aniontem t. pomoci rovnic



o o _ w N
O+ 0 uttu A
O u A
C0'+0 ut+u A

Pievodova ¢Cisla jsou experimentalné dostupna a méfi se napi. Hittorfovou metodou (viz Obr.

E4).

U této metody mame piistroj sestdvajici ze tii vzajemné propojenych prostor, katodového,
sttedniho a anodového, v nichz je elektrolyt. Kdyz je na elektrody pfiveden ndboj (roztokem projde
proud), dojde v katodovém a nodovém prostoru k elektrolyze, ktera zméni mnozstvi elektrolytu. Métime
celkovy naboj prosly témito prostory Q a ubytky elektrolytu v katodovém Ang a anodovém prostoru Ang.

Tyto ubytky budou zaviset na typu elektrolytu. Napt. pro HCl dostaneme z bilance naboje v
katodovém prostoru:

vybiti Q/F/1 moll protonti na katodé¢ elektrodovou reakei, tvorba Q/F/2 molti H,

t..Q/F/1 molt protonti ptijde do katodového prostoru ze stiedniho prostoru

t..Q/F/1" molti aniontd odejde z katodového prostoru do stiedniho prostoru
Celkova zména v katodovém prostoru je (1-t.).Q/F/z" molfi protonii a t..Q/F/z moli aniontd a tedy

Ang = t..Q/F molu elektrolytu.
Analogickym postupem pro anodovy prostor dostaneme ubytek elektrolytu
An, =t .Q/F.

Ubytky mnozstvi elektrolytu se experimentalnd stanovi. Pokud zndme naboj, je pak mozné
vypocitat prevodova Cisla. Naboj lze stanovit z proudu a ¢asu nebo z udaje coulometru zapojeného do
série s mefici aparaturou. Ve stfednim prostoru se mnozstvi elektrolytu neméni a mize slouzit pro
referen¢ni méteni.

Pfevodova cisla, stejné jako pohyblivosti iontl zaviseji na koncentraci elektrolytu. Pro nékteré
elektrolyty jako je KCl a KNO; jsou ptevodova ¢isla kationtu a aniontu témef stejna rovna piiblizné 0,5.
Této vlastnosti se vyuziva pti konstrukei solnych mustkii.

Chemické rovnovahy v roztocich elektrolytii, iontové rovnovahy

Podobné jako v chemické termodynamice charakterizujeme i v roztocich elektrolytii chemickou
rovnovahu pomoci odpovidajici rovnovazné konstanty a rovnic, které ji popisuji. Vzhledem k tomu, ze
pro ionty v roztoku a elektrolyt volime standardni stav latky pii teploté a tlaku systému a c¢’=1 mol/dm’
budou hodnoty téchto konstant zaviset na typu rozpoustédla a tedy v rlznych rozpoustédlech budou
rizné. Pii vypoctech je rovnéz vtadé pripadii nutné zahrnout vliv interakci iontd a tedy pocitat
s aktivitnimi koeficienty elektrolytl. Tyto rovnovahy zahrnuji procesy jako je disociace vody, disociace
slabych kyselin a zasad, hydrolysu soli a rozpustnost soli.

Disociace vody
Specifické postaveni v oblasti iontovych rovnovah ma voda, ktera je jednak rozpoustédlem pro
fadu elektrolytt, jednak sama ¢astecné disociuje. lontové rovnovahy ve vodé popisuji rovnice

H,O0() < H +0OH (Disociace)
3 a!H+ )E!OH_ )
' a(HzO)

H" +H,0— H;0" (protolyza) K, —
Pro nedisociovanou vodu jako rozpoustédlo volime standardni stav Cista kapalna voda za teploty a tlaku
systému. Vzhledem k malému stupni disociace vody Ize aktivitu vody povazovat v ziedénych roztocich
za konstantni a rovnu prakticky 1.
Je ziejmé, Ze v dusledku protolytické reakce se bude H', proton, v roztoku vyskytovat jen ve
formé hydroxoniového ionu H;O" nebo jeho vyssich asociatil. Pro jednodussi zplisob zapisu iontovych
rovnovéh se vétsinou pracuje pouze s oznacenim H'.

proT =298K K,=10"



Na zéklad¢ aktivity protonu v roztoku se zavadi pojem pH charakterizujici kyselost nebo

zasaditost roztoku

pH = -log[a(H;0")]
V &isté vodé a(H;0")=a(OH)=K,*’=10" a pak pH=7. Pro kyselé roztoky je pH mezi 0 a 7 a pro zasadité
je hodnota pH mezi 7 a 14 pti 298 K.

U roztoku elektrolytii ve vod¢ dochazi k obtizim s pouzitim definice pH, protoZe neni mozné
méfit individualni aktivity iontdl, ale pouze stiedni aktivity elektrolytu. Podle Debye-Huckelovy teorie je
v+(HA) je stejné, pro jakoukoliv HA i vodu. Ale pokud budeme mit vedle sebe HCl a H,SO, je
v-(H,SOy) pro stejnou iontovou silu nizsi a vznikne otazka jaky stiedni aktivitni koeficient pouzit. Proto
se definuje prakticka stupnice pH pomoci elektrochemického ¢lanku, jak bude ukazano pozdeéji.

C(NaCly=0,5M

C(NaCl)=0M
0.1

0.01 4

1E6 1E5 1E4 1E-3 001 0.1 1
Obr E5 Con

Disociace kyselin
Rovnovahy ve vodném roztoku kyseliny HA popisuji nasledujici rovnice

_alt ) (H)e (40 )y )
a(HA) C (HA)y(HA)
H,O) H +0OH KV:Cr(H+)Cr(OH_>7/i2(H20)

H'+H,O—->H,O K,—>®
V predchazejicich rovnicich C=c/c’ je bezrozméma relativni koncentrace a c’=IM. Pro slabé
kyselinyjako CH;COOH je pti 298 K K¢=1,76.107, zatimco pro silnou kyselinu HCI je K=10°.

Pfi praci se zfedénymi roztoky y(HA)— 1, protoze nedisociované kyseliny je malo a tedy se voli
stav ,,nekonecného ziedéni“ a protoze rozhodujici jsou elektrostatické interakce mezi ionty. Ve vétSiné
ptipadii 1ze také zanedbat piispévek iontd vzniklych disociaci vody k iontové sile. Pouzitim stupné
disociace 1ze pak psat

HA)H 4 Ky

_ali)ea)yi(ia) _ ¢, a2 (HA)
K d - 9
C,(HA) 1-a
kde C;an je relativni analytickd koncentrace kyseliny (ziskana z navazky kyseliny a objemu roztoku).
Podle Debye-Huckelova vztahu je stejny stfedni aktivitni koeficient disociované vody a disociované
kyseliny HA. Na jeho hodnotu ma vliv iontova sila roztoku, pfi jejimz zvétSovani se zmensSuje (v rdmci
Debye-Huckelovy aproximace — viz Obr ES5).

Pii praktickém pouziti predchazejicich rovnic pocitame bud’ disocia¢ni konstantu dané kyseliny
nebo z jeji hodnoty pak stupen disociace za riznych podminek. V druhém piipadé je nutné provést
iteracni vypocet spocivajici z odhadu hodnoty iontové sily (zahrnutim koncentraci iontit vzniklych
disociaci silnych elektrolytt v roztoku), vypoctu stfedniho aktivitniho koeficientu, stupné disociace. Na
zakladé tohoto stupné disociace vypocteme novou hodnotu iontové sily a cely postup opakujeme.

Disociace slabé zasady
Rovnovahy ve vodném roztoku zasady BOH popisuji nasledujici rovnice



a(8' Jlon™) _ c.(8")c.(oH" )y BoH)
a(BOH) C, SBOH)}/(BOH)

H,0() < H' +0H K,=C.\H")c,(0H )y +*(H,0)

H' +H,0 > H,0" K,—o

BOH() < B"+OH K.=

Veli¢iny v predchazejicich vzorcich maji analogicky vyznam jako u disociace slabé kyseliny.
Hydroxid amonny mé disociaéni konstantu pii 25 °C K; = 1,8 10” . Podobné jako v piipadé slabé
kyseliny je mozné polozit y(BOH)=1. Postupy pfi vypoctu iontovych rovnovah jsou obdobné jako u
disociace slabé kyseliny.

Hydrolyza
Ve vodnych roztocich jsou soli silné elektrolyty a tedy jsou upln¢ disociovany. Pokud jde napf. o
stil slabé kyseliny nebo slabé zasady, nemtize anion odvozeny od slabé kyseliny nebo kation od slabé
zésady existovat v roztoku bez molekul nedisociované slabé kyseliny nebo slabé zédsady, protoze v
rovnovaze musi byt splnény podminky iontové rovnovahy slabé kyseliny nebo slabé zasady. Tvorbu
molekul slabé kyseliny nebo slabé zasady lze popsat hydrolyzou aniontu slabé kyseliny A” nebo kationtu
slabé zasady B™ . Pro sodnou sil slabé kyseliny NaA lze napsat

NaA— Na"+4~ K, > o

aloH )a(HA)
al4” Ja(H,0)
c.(0H )c,(H4) K,

c,(47) K ,(HA)

A +H,0() < HAD)+OH K.=

K,=K,a(H,0)=

Analogicky pro chlorid slabé zasady BCl
BCl— B" +CI”

i Cr( +)CF(BOH): K,

Cr (B+ ) Kd (BOH)

Tyto hydrolytické reakce jsou zakladem funkce roztokli pro udrzovani pH (Humivé roztoky-
pufiy) pripravované napf. ze smesi kyseliny octové a octanu sodného o dostatecné vysokych
koncentracich.

B*+H,0(l)= BOH()+H" K,

C(A)IC(HA)=2
pH
“1 C(A)C(HA)=1
C(A)=0.5M
3
2 T T
0.00 0.25 0.50
Obr E6 C(H") [M]

Funkce pufrii spociva na principu posouvani rovnovahy iontové reakce. Napiiklad u pufru
sloZzeného zkyseliny octové a octanu sodného piidavkem silné kyseliny snizime obsah OH =~ v
dasledku disociace vody (viz Obr. E6), ale to je vykompenzovano snizenim obsahu A™ a prirtastkem HA.
Jsou-li analytické koncentrace kyseliny a octanového aniontu dostate¢n¢ vysoké ve srovnani s
koncentraci pfidané silné kyseliny C(HCI), pak se po jejim pfidani tyto koncentrace témeéi neméni a
relativni koncentrace OH™ (H") iontii v roztoku ziistiva prakticky konstantni.



Podobné se zvyseni koncentrace OH  zplisobené pfidanim silného hydroxidu k pufru
kompenzuje snizenim koncentrace HA a zvySenim koncentrace A” . Pokud namichame smés o dostatecné
vysokych koncentracich HA a A™ (alesponn 10x vys$si nez u pfidané kyselinyhydroxidu) pak se jejich
pomér zméni jen malo a tedy koncentrace OH™ rovnéz.

Plati ptiblizna rovnice

logK,, =logC,(OH ") + 1og(%j C,, (A7) =+ C,, (HCI),C,,,(HA) ~ C,,,(4)

kde C,, oznacuje analytické molarni koncentrace (urcené z navazky a objemu roztoku) soli a kyseliny.

Rozpustnost soli, soucin rozpustnosti
Rozpustnost soli vyjadiuje rovnovahu mezi pevnym elektrolytem a elektrolytem v roztoku, kde
je pln€ disociovan na ionty. Popisuje tedy piipad, kdy v systému mame kromé roztoku i urcité mnozstvi
pevné soli (a to je nezbytné, jinak by neslo mluvit o rovnovaze). Koncentrace elektrolytu v roztoku je v
takovém piipadé koncentrace nasyceného roztoku a pii dané teplot¢ nemuze byt piekrocena. Tuto
rovnovahu pro piipad elektrolytu KA, vyjadiuje rovnovazna konstanta K nazyvana soucin rozpustnosti

K, A (s) > mK" +nd>~ K,=C.(K™)"C (A7) y""
Aktivita pevného elektrolytu je jednotkova, nebot’ byl pro néj zvolen standardni stav Cisté pevné
latky za teploty a tlaku soustavy. Pfi pouziti téchto rovnic pocitame bud’ soucin rozpustnosti K nebo na

zaklad¢ jeho znalosti pak rozpustnost latek za urcitych podminek.
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Obr. E7 C(NacCl), C(KNO,) [M]

Rozpustnost elektrolytt 1ze ovlivnit posouvanim rovnovahy rozpoustéci reakce (viz Obr. E7). To
1ze provést zvysenim teploty, ktera zvySuje hodnotu Kg nebo pomoci piidavku silnych elektrolytt. Pokud
pridame elektrolyt, ktery ma spoleény kationt K** (nebo aniont A* ), pak se v diisledku le Chatelierova
principu musi sniZit koncentrace aniontu A” (nebo aniontu K** ), aby soudin rozpustnosti ziistal stejny.
To odpovida sniZeni rozpustnost daného elektrolytu

Naopak pokud pridame silny elektrolyt jehoZ kationt a aniont jsou rizné od iontd studovaného
elektrolytu, pak se zvysi iontova sila roztoku, tim se snizi hodnota stfedniho aktivitniho koeficientu
(podle Debye-Huckelova vztahu). Diisledkem je zvyseni relativni koncentrace A” a K”' tak, aby sou¢in
rozpustnosti zustal stejny (zavisi na teploté a zanedbatelné na tlaku).

ELEKTROCHEMICKE CLANKY

Tato cast elektrochemie studuje termodynamiku a kinetiku d&ji probihajicich na elektrodach,
které jsou ponofeny do roztokl elektrolyti a navzajem propojeny vnéjSim vodi¢em. Na povrchu
elektrody probiha prenos naboje z elektrody na ionty, nebo z iontil na elektrodu. Katoda je pak elektroda
odevzdavajici elektrony a anoda je elektroda pfijimajici elektrony.

Dvojice elektrod v roztoku elektrolytu tvoti elektrochemicky clanek. Pouziva-li se ¢lanku jako
zdroje elektrické energie, mluvime o galvanickém clanku. ¢lanku, kde se chemickd pieména vyvola
vynaloZenim energie z vnéjsiho zdroje se oznacuje clanek elektrolyticky.




Pfi ponoteni vodice prvni tfidy - kovu do roztoku elektrolytu, dojde na fazovém rozhrani mezi
kovem a elektrolytem k vytvoteni elektrické dvojvrstvy (viz Obr. E8). Na stran¢ kovu mize byt jsou
volné elektrony a kladné nabité atomy kovu. Na stran¢ elektrolytu se k rozhrani s kovem a tedy k
elektronovému filmu orientuji zaporné ionty a ty na sebe vazou ionty kladné z roztoku. Kladné ionty
vkovu a vrtva zaporné nabitych iontt v elektrolytu tak vytvareji elektricko dvouvrstvu (vlastné
kondenzator). Potencial mezi témito dvéma vrstvami se s vzdalenosti méni linearné. Dale do elektrolytu
pusobi i chaoticky pohyb iontil a potencidl se snizuje exponencialné.

Elektroda Elektrolyt

+ -t + - -
+ - - -+
+ -+- -+ +
+ B
+ - - -4+
+ -t -+ - -+
+ o odh db A
[0} Linearni
Exponenc.

Obr. E8

Toto uspotadani, tj. elektrodu ponofenou do roztoku elektrolytu nazyvame poloclanek. Elektricky
potencidl takového poloclanku tj. elektrickou praci spojenou s pfenesenim naboje z nekonecna do vnitiku
kovu, nelze principidlné urcit, protoze pii pruchodu naboje rozhranim kov/roztok dochéazi k chemickym
zménam a energetické zmény s nimi spojené nejsou oddélitelné od elektrické prace.

Pokud tento poloc¢lanek spojime vodive s jingym, dochazi k toku volnych elektronti z mista jejich
prebytku do mista jejich nedostatku a tim i naruSeni elektrické dvojvrstvy, coz vede k pohybu iontd v
roztoku elektrolytu. Systémem pak projde elektricky proud.

Galvanické clanky
M¢jme Zn elektrodu ponofenou do roztoku ZnSO, o relativni molarni koncentraci C,; a Cu
elektrodu ponofenou do roztoku CuSO, o koncentraci C,, . Oba dva roztoky elektrolytil jsou oddéleny
pérézni prepazkou, ktera umoziuje jejich elektrické spojeni, ale zabranuje jejich nadmérnému miseni
difuzi. V elektrochemii je zvykem zapisovat takovy systém ve schématu
(-YZn|Zn** (C,p) | | Cu* (C,») | Cu ()
kde svislé Cary oznacuji fazova rozhrani a dvé Cary uprostied spojeni bez diftizniho potencialu. Podle
prijaté konvence, piSeme chemickou reakci v ¢lanku tak, Ze v levé ¢asti probiha oxidace, v pravé casti
redukce.
- In<7Znt" +2e
+ Cu*" +2e =Cu
Vysledkem je reakce
Zn+ Cu*" < Zn*" + Cu
Protoze tato soustava je mimo rovnovahu, uruje smér reakce hodnota reakeni izotermy AG;

a(Zn*" )j
a(Cu’)
(aktivity kovt jsou jednotkové pro standardni stav Cisty kov za teploty a tlaku systému).

Pokud proces probihd vratnég, tj. je odebirdn velmi maly proud, je zména AG, systému rovna
maximalni mozné elektrické praci rovné wg= -z.F.E, kde z je pocet vyménénych nabojii (v naSem
pripad¢ z=2) a E je elektromotorické napéti clanku. Toto napéti musi byt pro galvanicky ¢lanek vétsi
neZ nula. Pak piSeme

AG, = AG! + RTln(
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2+
E=p' - R @z )]
2F (a(Cu™)

V posledni rovnici je E’ standardni elektromotorické napéti &lanku, &ili napéti pro stav, kdy &len
obsahujici aktivity je jednotkovy (v uvedeném piipadé pomér aktivity Zn** a aktivity Cu®>" je roven 1).
Posledni rovnice se nazyva Nernstova rovnice.

Pokud bychom z posledni rovnice dostali pro galvanicky ¢lanek E<0, pak by v ¢lanku probihala
opaéna chemicka reakce spocivajici v redukci Zn*" a oxidaci Cu na Cu®". Takovy ¢lanek se zapise ve
schematu

(-)Cu|Cu®* (C=1 mol/dm®) | | Zn** (C=1 mol/dm®) | Zn (+)

Jak je ziejmé z predchazejicich rovnic je elektromotorické napéti ¢lanku zavislé na aktivitach
latek ze kterych je ¢lanek tvoren a vzhledem k jeho zavedeni pomoci Gibbsovy energie rovnéz na teploté
a tlaku. Pfi odbéru i velmi malého proudu dochézi ke zménam aktivit latek v clanku. Tento proces se
zastavi az pii E=0V, kdy aktivity reagujicich latek dosahnou rovnovaznych aktivit.

Elektromotorické napéti neni zdvislé na poctu vyménénych ndbojii pii reakci probihajici v
¢lanku.

Poloclanky

Standardni elektromotorické napéti se principialné da uréit v galvanickém ¢lanku, kde zapornou
elektrodou je standardni vodikova elektroda, coz je Pt elektroda pokryta Pt Cerni ponofena do roztoku s
a.(H")=1 a ofukovana plynnym H, s fugacitou /=101,3 kPa. Takovému stanoveni odpovida napt. ¢ldnek

(-)Pt| H, (F=101,325 [kPa]) | | H' (ax=1)| Zn*" (ax=1) | Zn (+)
S rovnici
Zn* +H, < Zn +2H".

Nernstova rovnice pro tento ¢lanek

+32 +
EZEO—RTln a(ZH ) :EO_Eln ai(H )2 —E°
2F \ a(Zn*)a(H,) 2 f(H,)
a\Zn"" | ——==
- 101,325

Ackoliv nemiizeme urcit napéti polo¢lanku, je tento pojem velmi dilezity pro popis galvanickych ¢lank
Kazdy takovy ¢lanek si Ize predstavit jako sestaveny minimalné ze dvou polo¢lankti. Pokud budeme mit
&lanek sestaveny jako vyse ze standardni vodikova elektrody (-) a standardniho polo&lanku Zn*'|Zn (+),
pak z rovnice uvedené vyse mizeme uréit hodnotu E” pro takovy ¢lanek. Podle dohody je standardni
elektromotorické napéti vodikové elektrody rovno 0V. Na zakladé dohody lze tedy namétenou hodnotu
E’ interpretovat jako standardni redukéni potencial pro poloélanek Zn*|Zn. Tento postup ndm umozni
uréit standardni redukéni potencial £ pro riizné typy polo¢lanki.

Pro kazdy poloclanek definujeme elektrodovou reakci jako redukci oxidované formy (Ox) na
redukovanou (Red). Pak pro redukéni potencial poloclanku Ep piSeme

Ox+ze—>Red E =E° —Eln a(Red)
PP zF a(Ox)
Pro referen¢ni vodikovou elektrodu pak piSeme
f(H,)
101,325
H" +e< 0.5H,(g2) EH:—RTln }
1.F a(H")

Pro standardni podminky tj f(H,)=101,3 kPaaa.=1je Ey=0V.
Pro zjisténi elektromotorického napéti libovolného poloclanku pak pouzivame ¢lanek
(-)Pt| H, (£=101,3 kPa) | H' (a+=1)| |OX|RED (),
kde probiha reakce
0.5z H, (g) + Ox=zH" + Red
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a elektromotorické napéti tohoto ¢lanku je rovno E=Ep- Ey . Pokud elektromotorické napéti métime pro
jednotkové aktivity oxidované i redukované formy, dostaneme napéti E = E,’, které se nazyva
standardni redukcni elektrodovy potencial a jeho hodnoty, které jsou mensi i vétsi nez nula jsou
tabelovany.

Typy poloclankii
Elektrody prvniho druhu
Na téchto elektrodach (poloclancich) se pfimo vymeénuji ionty mezi elektrodou a roztokem.
Rozeznavame elektrody kationtoveé, které popisuje schéma | M7 a(M™) | M a rovnice

M +ze—>M E,=E"(M*/M)- RTln[ ! j
zF \a(M™)
Aktivita kovu je jednotkova. K témto elektrodam patii elektrody kovové (médéna elektroda ponotena do
roztoku médnatych iontd) i elektroda vodikova, kde vSak Pt ma funkci nosice a pienos naboje probiha
mezi molekulami H, a protony.
Dale do této skupiny patii elektrody aniontové, které popisuji rovnice | A7 a(A”) |A

A+zees A~ E, =E"(A/ A7) —R—gln(a(A))
Z.

K témto elektrodam mulze patfit napt. elektroda fluoridovad nebo chloridova, realizované Pt dratkem
pokrytym Pt ¢erni v piislusném elektrolytu

Elektrody druhého druhu
Skladaji se ze ti fazi, kovu, jeho malo rozpustné soli a z elektrolytu se stejnym aniontem jako
malo rozpustna stl. Sem patii napft. elektroda argentochloridova popsana schématem
| KCla(Cl) | AgCl (s) | Ag a tedy rovnicemi

RT
AgCl(s)+e <> Ag+Cl- E, =E°(AgCl/ Ag/ CI") —71n(a(cz-))

V posledni rovnici je E’(AgClI/Ag/Cl) standardni redukéni potencial argentchloridové elektrody, ktery
ma pii 298 K hodnotu 0,222 V. Potencial této elektrody Ep zavisi na aktivit¢ Cl” iontl v roztoku
elektrolytu.
Néekdy se pouziva rovné€z nasycena argent-chloridova elektroda. Pak pro popis je nutné ptidat dalsi reakci
KCl(s) > K +CI' K =a(K").a(Cl)

U nasycen¢ argentchloridové elektrody je pii konstantni teploté¢ a(Cl) konstantni, dand maximalni
rozpustnosti KCl a tedy i potencial nasycené argentochloridové elektrody je konstantni roven 0,1736 V
pii 298 K.

Podobna elektroda je kalomelova elektroda nebo nasycena kalomelova elektroda popsana
schématem

|KCl a(Cl) | Hg,Cl, | Hg a tedy rovnicemi

RT
Hg,Cl,(s) +2e <> 2Hg +2CI" E, = E'(Hg,Cl, | Hg/ Cl") - 71n(a(cz-))

U této elektrody je standardni reduk¢ni potencial roven 0,268 V. I u nasycené kalomelové elektrody je
aktivita chloridovych iontd uréena aktivitou nasyceného roztoku KCIl, ktera je zavisla pouze na teploté.
Potencial je pak 0,2438 V pti 298 K.

Elektrody oxida¢né-redukéni

U téchto elektrod ma velky vyznam chinhydronova elektroda tvofena Pt dratem ponofenym do
nasyceného roztoku chinhydronu, ktery v roztoku disociuje na chinon Ch a hydrochinonu ChH. Tato
elektroda je popsana rovnici

Ch+2H* +2e< ChH E, = E°(Ch/ChH) - RT | —a(Cht)
2F \ a(ChyalH" }
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Namichame-li smés tak, aby a(Ch)=a(ChH), pak tato elektroda reaguje na zménu aktivity protonti v
roztoku a tedy na pH.

lontové selektivni elektrody
Skladaji se z baiiky z porézniho skla naplnéné roztokem elektrolytu o znamé aktivité méfenych
iontl a(st.). Ponofenim batiky do roztoku o aktivit¢ métfenych iontl a(mer.) je pak vytvofen potencial

elektrody
E =E, - RT RT a(st.)
F a(mer.)

V posledni rovnici je E, tzv. asymetricky potencial elektrody, ktery se urCuje kalibraci roztokem o znamé
aktivit¢ metenych iontd. Nejznaméjsi elektrodou je elektroda sklenéna na méfeni aktivity vodikovych
iontl, vyrabéji se i elektrody halogenidové jako je napt. fluoridova elektroda.

Difuzni potencial

Na rozhrani dvou elektrolytd 1 a 2 s riznymi aktivitami oddélenych napf. pérézni prepazkou,
dochazi k difuzi iontd, aby se koncentra¢ni rozdily vyrovnaly. Tim se na rozhrani vytvoii difuzni
potencial g4, ktery napf. pro dva roztoky elektrolytu KCl 1ze zapsat ve tvaru

4))
=, ~t)n
=0 ( 2)

Z této rovnice je ziejmé, ze difuzni potencidl, ktery je pri¢inou nevratnosti galvanickych ¢lankt Ize
potlacit, pokud ¢, = ¢. Pro eliminaci difuznich potenciali na rozhrani elektrolytt, se pouzivaji tzv. solné
miistky, coz jsou U-trubice naplnéné napi. roztokem KCI, u n¢hoz je podminka rovnosti hodnot
prevodovych ¢isel kationtu a aniontu prakticky splnéna.

Pouiiti poloclanki pii popisu galvanickych clankii

Na zakladé rovnic odvozenych pro polo¢lanky je mozné odvodit vysledné rovnice pro
elektromotorické napéti libovolného galvanického ¢lankii (Nernstovu rovnici). Tuto rovnici lze pouzit
jednak pro vypocet elektromotorického napéti ¢lanku, pokud zname aktivity latek v ¢lanku. Pak
sestavime ¢lanek z poloclankt, vyjadiime jejich elektromotoricka napéti. Elektromotorické napéti E

E= Epravy" Elev_)f ’
kde oznaceni ‘pravy”, “levy’ se vztahuje na pravou cast (levou ¢ast) schématu. Pokud E vyjde zaporné,
obratime schéma ¢lanku, tj. poloclanek pravy zaménime za levy.

Druhou moznosti je, Ze zname schema ¢lanku a jeho E a urcujeme aktivity iontd. Tento postup se
pouziva napft. pro méteni pH v ¢lanku sestaveného ze sklenéné elektrody (vodikové nebo chinhydronové
elektrody) jako mémé a kalomelové elektrody jako referencni. Referencni elektroda je spojena s
nadobkou, v niz je mérna elektroda solnym mustkem a tim je eliminovan difuzni potencial.

Schema takového ¢lanku je
Pt|H, (£101,3 kPa) | H' (a%) | | KCl(nas.) | He,Cl, (s) | Hg (1)
q elektromotorické napéti se popise rovnici

E = E’ (kal .nas) — 71 (a(lf )j Eo(kal.nas)+%ln10-pH

Na zakladé tohoto ¢lanku a posledniho vztahu byla definovana prakticka stupnice mereni pH,
kdy se nejprve zméfi elektromotorické napéti ¢lanku s kalibracnim roztokem o zndmém pH - E(ref) a
poté u méreného roztoku E(mer.)

pH (mer.) = pH (ref ) + (E (mer.) -E (ref ))

RT1n10

Akumulatory
Galvanickych ¢lankii se v praxi pouziva i jako zdroji stejnosmérného proudu v akumulatorech.
Jeden z typil je akumulator olovény popsany schématem
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(-)Pb| H280, (20% ) | PbO, (+)
Reakce probihajici v ¢lanku pti odbéru proudu
Pb(s) + PbO; (s) + H,SOy4 (1) > PbSO4 (s) + 2 Hy0 (1)
Po vycCerpani kapacity akumulatoru se provede jeho nabiti (elektrolyza v disledku piipojeni elektrického
napéti) a predchazejici reakce probiha ve sméru tvorby Pb a PbO,.

KINETICKE JEVY NA ELEKTRODACH

Vsechny piedchazejici vztahy odvozené pro galvanické Clanky plati za predpokladu, Ze ¢lanek
pracuje vratné, tj. dodava do vné&jsSiho okruhu nekonecné¢ maly proud. Pokud tato situace nenastava, ma
elektroda jiny potencial nez rovnovazny. Rozdil mezi skuteCnym a rovnovaznym potencidlem elektrody
je prepeti n, které vyjadiuje tzv. polarizaci elektrod.

n= E - Erev-
Prepéti je zplisobeno konecnou rychlosti procest u elektrody, které zahrnuji difuzi vychozich latek k
elektrod€, adsorpci téchto latek na elektrod¢, pfenos naboje mezi adsorbovanymi ¢asticemi a elektrodou a
tim tvorbu produktti, desorpci produkti z elektrody a difuzi produktii od elektrody.

Obecné se piepéti zvySuje s proudovou hustotou (Z/S), coz souvisi s tim, Ze je ncktery z
predchazejicich krokli brzdény a potiebujeme tedy vyssi potencial, aby tento krok mohl probéhnout.
Podle toho, ktery krok je nejpomalejsi a tedy urcujici celkovou rychlost procesu hovoiime napf. o prepéti
difuznim (nejpomalej$im déjem je difuze) nebo piepéti pienosu naboje (nejpomalejsi d€j je pienos
naboje).

Pro difuzni prepéti plati vztah

RT | ( C(elektroda)
n,=——"1In .
F C(roztok)

kde C(elektroda)je koncentrace latky t€sné u elektrody a C(roztok) je koncentrace latky v roztoku. Toto
prepéti Ize potlacit intenzivnim michanim elektrolytu. U elektrod s difuznim piepétim (elektrody s malou
plochou) se pfi zvySovani vlozeného napéti zmensuje koncentrace iontu u elektrody az do okamziku, kdy
se vyrovnaji rychlost ptivodu iontu k elektrodé a rychlost jeho vylouceni. Proud prochézejici soustavou
dosahne limitni hodnoty 14 a dale se nezvySuje do té¢ doby, dokud napéti nenabude hodnotu umoznujici
vylouceni dalsiho iontu. Tento princip se pouZziva pii metod€ polarografie zavedené J. Heyrovskym, kde
katoda je tvorena kapickou rtuti (siln€ polarizovana) a anoda plosnou rtutovou elektrodou (viz schéma na
Obr. E9)
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Obr. E10

Elektrolyticke clanky, prepeti vodiku

Efekty polarizace elektrod maji velky prakticky vyznam v elektrolytickych clancich pri
elektrolyze roztoku elektrolytu. Pripojime-li vnéjsi napéti na elektrody v roztoku obsahujicim nékolik
druhli kationtd, dojde k prichodu proudu az po dosazeni urcitého napéti. Toto napéti je dano rovnici pro
poloclanek tvoteny nejsnaze redukovatelnym kovem, tj. kovem tvoricim polo¢lanek s nejvyssi hodnotou
E’. Napt. pro smés Cd*", Zn*" a Mn”" se stejnymi aktivitami 0.0001, je nejsnaze redukovatelnym kovem
Cd (E"= -0,401 V). Podle Nernstovy rovnice pro tento polo¢lanek, redukci Cd*" odpovida napéti asi
-0,52 V. ZvySovanim napéti stoupa proud roztokem. Cd by se mélo vyluCovat a proud zvySovat az do
napéti, odpovidajicimu polo¢lanku druhého kovu Zn (jehoz E’= - 0.7628 V): Tedy podle Nernstovy
rovnice vypocéteme napéti asi -0.87V. Ve skutecnosti to vSak nenastane, protoze se uplatni koncentra¢ni
polarizace rtutové kapkové elektrody. Pro urité napéti se vyrovnaji rychlost privodu Cd*" k elektrodé
s rychlosti vybijeni téchto kationtd na elektrodé. Vysledkem je to, Ze proud dosahne ustalené hodnoty a
neméni se do doby neZ se zaéne elektrolyzovat dalsi kationt (Zn®").

Do elektrolyzovaného roztoku se ptidava KNOs, ktery zajistuje vedeni proudu. Vzhledem k
hodnoté E*(K'/K)-n = -2V se na katod& draslik vyluduje aZ pfi nap&tich nizsich jak 2V . Rovn&z vodik
ma na rtut'ové kapkové elektrodé vysoké piepéti, coz umoziuje polarograficky vyloucit napt. i draslik a
sodik.
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