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1. Chemická kinetika 
Termodynamika - rozhodne, zda uvažovaná reakce je možná. Neposkytne p�edstavu o její 
rychlosti. 
 
Chemická kinetika - popisuje rychlost reakcí z termodynamického hlediska uskute�nitelných. 
 

Základní pojmy 
Aktivace = dodání energie reagující soustav�, aby se mohly p�erušit existující vazby a místo 
nich vzniknout nové. 
 
Aktivace m�že být:  

a) tepelná – soustavu zah�ejeme 
b) sv�telná – soustavu ozá�íme - sv�tlem (VIS, UV) = fotoreakce  

- RTG zá�ením = radiolýza 
 
 

Klasifikace chemických reakcí 

1) podle po�tu reakcí vyvolaných aktivací 

a) izolované – 1 reakce  P�.: NaOH + HCl � NaCl + H2O 
b) simultánní – více reakcí  

• vratné – z reaktant� vznikají produkty a ve stejném okamžiku 
z produkt� vznikají reaktanty  
 
A  B    P�.: CH3COOH  H+ + CH3COO- 

 
• paralelní – spole�né reaktanty (nebo z�ásti spole�né) reagují za 

vzniku r�zných produkt�  
 

               k1     B1 

    A   
                k2     B2 

 
   

            BA +  y 
              CA +  z 

 
 
• následné – produkt první reakce se stává reaktantem následující 

reakce  
A → B → C 
 

• komplexní = složitý systém reakcí 
 

2) podle po�tu fází 

c) homogenní – viz níže 
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d) heterogenní – velice obtížné matematické zpracování vztah�, nebude probráno 
 
 
homogenní reakce   

• rychlost reakce  BA β+α   DC δ+γ  
 

                     
dt

dc
dt

dc
dt

dc
dt

dc
v DCBA

δ
+=

γ
+=

β
−=

α
−=  

( 5. 1 ) 
 

            c....................... koncentrace (mol dm–3) 
             t ...................... �as 

               α, β, γ, δ.......... stechiometrické koeficienty 
               A, B, C, D....... látky (A, B … reaktanty, C, D … produkty) 
 

• molekularita a �ád reakce 
 
                     obecná kinetická rovnice:  s

B

r

A cckv =  
( 5. 2 ) 

 
               v...........rychlost reakce 
               k...........rychlostní konstanta (závisí na teplot� a druhu reakce) 
               cA, (B) ....koncentrace výchozích látek 
               r............díl�í �ád reakce vzhledem k látce A 
               s ...........díl�í �ád reakce vzhledem k látce B 
               r + s......celkový �ád reakce 
 
molekularita = nejmenší po�et �ástic, jejichž sou�asná interakce vede k chemické p�em�n� 
 - nabývá hodnot 1 nebo 2, velmi vzácn� i 3 

 - !molekularita � �ád reakce! 
 
P�.: H2 + Br2 � 2 HBr �ád reakce v��i Br2 = ½ typické pro �et�zové radikálové reakce. 

Molekularita má celo�íselnou hodnotu 
 
 
1. Homogenní izolované reakce 
 
1) A  B 
 

A) reakce nultého �ádu 

 [ ] [ ]
( ) ( )

tkca

0tkac

tkcdtkdc

/dtkdc

dt/k
dt

dc
kvckv

A

A

t

0

AC

AA

t

0

Ac

a

A

A

A0

A

=−
−=−−

=−�=−

=−

⋅=−�=�=

��

�
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                    výsledný vztah: ktacA −=  
 
   
 p�.: fotoreakce 

       
               Obr. 5. 1: Závislost koncentrace..... 
 
 

B) reakce 1. �ádu 

 A

A

A

1

A ck
dt

dc
ckvckv =−�=�=  

 �ešení: kt

A eac −=  
 

 Srovnej:  exponenciální  zákon radioaktivní p�em�ny (viz obecná chemie) 

 t

0 eNN λ−=  
 

     
                 Obr. 1: Reakce prvního �ádu. 
 

  
 polo�as reakce = �as pot�ebný k tomu, aby koncentrace výchozích látek klesla na 

polovinu 
 

 2/1t.k

)2/1t(A eaa
2
1

a
2
1

c −=�=�  

 
k
2ln

t 2/1 =�  

 Polo�as rozpadu: 
λ

= 2ln
T  

 
 

t 0 

a 

cA 

cA = f(t) 

t 

a 

cA 

cA = f(t) 
cc  produkt 

0
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2

1

2

1

k
k

v
v

=

C) reakce 2. �ádu 

 2

A

A2

A ck
dt

dc
ckv =−�=  

 výsledný vztah: tk
a
1

c
1

tk
ca
ca

AA

A =−�=
−

 

 
 
2) BA +  produkty 
 

�= 1

B

1

A c.c.kv  reakce 2. �ádu (1+1=2) 

BA c.c.kv = ........2 neznámé � nutno �ešit substitucí, zavést tzv. rozsah reakce 
 

výsledný vztah: tk
ca
cb

ln
ba

1

B

A =
−

 

je-li velký nadbytek látky B, pak: b >> a  � cB = konst., protože se tém�� nespot�ebovává 

pak:  tk
a
c

ln
b
1 A =−  

t´k

A

AA eact´k
a

c
lntkb

a
c

ln −=�−=�−= → formální shoda s reakcí pro reakce 1. 

�ádu � (dát odkaz???) 
 
!nadbytkem n�které z reagujících složek klesne �ád reakce o 1! 

 
 
2. Homogenní simultánní reakce 
 

A) paralelní (bo�ní) reakce: 
a) rozv�tvená 

 

                
r

A22

r

A11

ckv

ckv

=
=

                          Wegscheider�v princip

       
     

 
b) konkuren�ní 
 BA +  y 
             CA +  z 
  
 komplikované vyjád�ení výsledné rovnice 

 
Pro rozv�tvené reakce platí tzv. Wegscheider�v princip: uvažujeme rozv�tvenou reakci a 
jsou-li ob� reakce, tj. A → B1, A → B2 stejného �ádu, pak pom�r rychlostí, kterými p�ibývá 
látek B1 a B2, je konstanta nezávislá na �ase. 

 
 

B) vratné reakce 

                           
     k1      B1 

 A   
      k2     B2 
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C2

C

A1B2

B

A1

A

ck
dt

dc

ckck
dt

dc

ck
dt

dc

=+

−=−

=−

 A  B                        A  B   B  A    

 

B2

A

2

A1

A

1

ck
dt

dc
v

ck
dt

dc
v

==

=−=
 

 
 
                   
 
 
                                                                                    Obr. 2: Homogenní simultánní reakce – vratná. 
 V rovnováze je v1 = v2                

 
rovA1rovB2 c.kc.k =

 

            
r

2

1

rovA

rovB

rovA1rovB2

K
k
k

c

c

ckck

==

=

 

  
 Kr = rovnovážná konstanta (propojení mezi chemickou kinetikou a termodynamikou)! 

 
 

C) následná reakce 
     A B  C          
 

celková rychlost reakce je 
ur�ena nejpomalejší díl�í 
reakcí 

 
 

 
 

                                             Obr. 3: Homogenní simultánní reakce – následná. 
 
 

D) komplexní reakce 
složité, vzniknou kombinací výše uvedených typ� reakcí 
nap�.: A  B  C 

 
 
Chemické reaktory 
= prostor, kde probíhá reakce 

a) vsádkové (statické) – b�hem reakce se do reaktoru nezasahuje (nap�. kádinka) 
b) pr�to�né – do reaktoru b�hem reakce p�idáváme výchozí látky nebo odebíráme 

produkty (nap�. aparatura p�i esterifikaci, za�ízení p�i amalgamovém zp�sobu 
elektrolýzy roztoku NaCl, chemické d�je v živých organismech) 

 
Kinetika složit�jších reakcí 
 

b 

c 

cA = f (t) 

cB = f (t) 

a 

 0 t 

0 t 

cC = f (t) 

cB = f (t) 

cA = f (t) 

c 
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1) �et�zová reakce 
typ následných reakcí, je specielním p�ípadem, kdy spolu reagují radikály, nap�. reakce Cl2 + 
H2 → HCl  
 
fáze �et�zové reakce: 

1. iniciace – vznik radikál� (nap�. molekula chloru disociuje na radikály Cl�) 
 → νh

2Cl  2 Cl� 
 
2. propagace – pokra�ování reakce, radikály nezanikají, ale ú�astní se chemických d�j�, 

nap�. chlorový radikál napadá molekulu vodíku za vzniku vodíkového radikálu a 
chlorovodíku 

 Cl� +→+ HClH 2 H� 
 vodíkový radikál pak napadá molekulu chloru a vzniká molekula HCl a nový radikál 
chloru  
H� +→+ HClCl 2  Cl� 

 pozn.: fáze propagace se mnohokrát opakuje (10 000x) 
 
3. terminace – zánik radikál�, p�. radikály chloru se spojují a reakce se ukon�í (interakce 

radikál� na neutrální �ástici) 
Cl� + Cl� 2Cl→  

 H� + Cl� HCl→  
 

�et�zové reakce se d�lí na: 
a) nerozv�tvené – v každém reak�ním bodu vzniká z 1 radikálu op�t jen 1 radikál 
 Cl� +→+ HClH 2  H�  
 H� +→+ HClCl 2  Cl� 
b) rozv�tvené – v reak�ním bodu vzniká více radikál� než zaniká 
 OH2OH2 222 →+  
 iniciace:    →2H 2 H� (p�i 500 °C) 
 propagace:  H� →+ 2O  HO� + O: (biradikál) 

                  O: →+ 2H  HO� + H� 
                          HO� +→+ OHH 22  H� 
      HO� +→+ OHH 22  H 
 
 tj. z 1 radikálu H⋅ vzniknou v následující reakci 3 radikály H⋅ (1→3→9→27) 

 
 

 
 
Obr. 4: Vznik radikál� 
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2) Fotochemické reakce 
Má-li zá�ení podnítit chemickou reakci, musí být absorbováno výchozími látkami, musí 
p�inášet dostate�n� velkou energii (modrá a ultrafialová �ást spektra) a tato energie se nesmí 
p�íliš m�nit na energii tepelnou nebo sv�telnou. Jedna molekula m�že absorbovat nejvýše 
jedno kvantum � zákon fotochemické ekvivalence. 
 
Energie sv�telného kvanta: ν= hE  
 
h .........Planckova konstanta (h = 6,626.10-24 J s) 

ν ......... frekvence zá�ení (
λ

=ν c
) 

c ......... rychlost sv�tla ve vakuu (c = 3 ·108 m s–1) 
λ .........vlnová délka zá�ení 
 
 
P�íklady fotochemického zá�ení: 
1. fotografický proces 
2. fotochemická reakce v atmosfé�e 
3. fotosyntéza 
4. poškození genetického materiálu (DNA) vlivem UV zá�ení 
 
ad 1)  Fotografický proces  
fáze: 

1. osvícení filmu – povrchová vrstva filmu je tvo�ena AgBr v želatin� → osvícením 
dochází k reakci:  

↑→
+→ −ν−

2

0

0h

BrBr2

eBrBr
 

                  (Br2 uniká z povrchu) 
� v míst� osvícení je nadbytek e0 (tzv. latentní obraz) 
P�i dlouhé expozici film i bez vyvolání z�erná (Ag+ + e- → Ag°) 
 

2. vyvolávání 
2Ag+ + hydrochinon → 2Ag° + 2H+ + benzochinon 
P�ednostn� reagují místa s latentním obrazem. Vývojka je mírn� alkalická � 
zachytáváme H+ (rovnováha je posunuta sm�rem zleva doprava). P�erušovací láze	 je 
kyselá � H+ p�idáváme. 
 

3. ustalování – odstran�ní zbylého AgBr (�ernal by) 
2Ag+ + 2S2O3

2- → [Ag(S2O3)2]2- (rozpustný) 
Je-li ustalova� vy�erpán, vznikne jen [Ag(S2O3)]-, který je málo rozpustný � 
nevypere se. 
 

4. praní a sušení – thiosíran se na kyslíku rozkládá na hn�dý Ag2S (špatn� vypraná 
fotografie �asem zhn�dne) 

 
ad 2)  Fotochemická reakce v atmosfé �e 
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Ozonová vrstva – absorbuje UV zá�ení � chrání živé organismy p�ed jeho škodlivými 
ú�inky, ale O3 je katalyticky rozkládán: 
a) vlivem NO: 223 ONOONO +→+  

                               +2NO  O: 2ONO +→  
 
 

 
b) vlivem radikál� halogen� (fluor-chlorované uhlovodíky – freony) 

Cl� →+ 3O  �ClO 2O+  

�ClO + O: →  �Cl + 2O  
 
 

(O: vzniká reakcí: NO2 + hν → NO + O:) 
 
 
Teorie reak�ní rychlosti 
S rostoucí teplotou (zvyšuje se kinetická energie �ástic) a s rostoucí koncentrací látek roste 
frekvence srážek �ástic, tím roste i frekvence ú�inných srážek (vedoucích k chemické reakci) 
a rychlost chemické reakce se tak zvyšuje. 
 
Teorie aktivovaného komplexu – p�i uskute�n�ní ú�inné srážky vytvo�í reagující �ástice 
nejprve tzv aktivovaný komplex, který je charakterizován ur�itou hodnotou aktiva�ní energie 
EA. Aktiva�ní energie aktivovaného komplexu je ur�ena rozdílem vnit�ní energie 
aktivovaného komplexu a vnit�ní energie výchozích látek. Aktivovaný komplex je nestálý 
(staré vazby ješt� úpln� nezanikly, ale nové ješt� úpln� nevznikly) a rychle se rozpadá bu
 na 
p�vodní �ástice, nebo na produkty. 
 
Arrhenius teoreticky odvodil závislost rychlosti reakce na teplot� � Arrheniova rovnice: 

RT
E

Alnkln A−=  a po zlogaritmování RT
AE

e.Ak
−

=  

 
k ........ rychlostní konstanta 
EA....... aktiva�ní energie (J) 
A ........ p�edexponenciální faktor 
T ........ absolutní teplota (K) 
R ........ plynová konstanta (R = 8,314 J K–1 mol–1) 
 

 

E 

  EA  

výchozí 
látky 

aktivovaný 
komplex 

produkty 
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Obr. 5: ??? 
 
 
Katalýza a inhibice 
 
katalyzátor = látka ovliv	ující rychlost chemické reakce, ú�astnící se reakce, ale její 
koncentrace je na za�átku i na konci reakce stejná (nepodílí se na stechiometrii reakce), 
neovliv	uje rovnováhu vratných reakcí. Katalyzátor p�sobí tak, že m�ní reak�ní 
mechanizmus tak, že aktiva�ní energie klesá. 
 
inhibitor = negativní katalyzátor = látka, která snižuje rychlost reakce 
 

 
Obr. 6: Katalyzovaná a nekatalyzovaná reakce. 
 
 
Je-li Ea´ > Ea, je k´ < k � zpomalení reakce (inhibice) 
Je-li Ea´ < Ea, je k´ > k � zrychlení reakce (katalýza) 
 
Rozdíl energií výchozích látek a produkt� (ur�ující rovnovážnou konstantu) z�stává p�i 
katalýze? (nemohu p�e�íst) nezm�n�n. 
 
katalytický jed – látka, v jejíž p�ítomnosti ztrácí katalyzátor svoje katalytické schopnosti 
(p�íklady doplním z fólie, pokud je to možné) 
 
Mechanismus ú�inku katalyzátoru: 
1. KA +   AK  (pomalejší krok � k´je u této díl�í reakce) 
2. KCBAK +→+ (C – produkty) 
 
Enzymová katalýza 
enzym = vysoce selektivní katalyzátor, katalyzuje reakce probíhající v živých organismech � 
biokatalyzátor 
 
Mechanismus: 
P�i enzymové reakci se substrát (výchozí látka) váže na tzv. aktivní místo enzymu, jehož tvar 
odpovídá tvaru substrátu � substrát tak zapadá do aktivního místa jako klí� do zámku � → 
komplex enzym-substrát → prob�hne reakce a z aktivního místa se uvolní produkt 
 

E 

EA 

výchozí 
látky 

aktivovaný 
komplex 

 produkty 

 EA 

nekatalyzovaná reakce 

katalyzovaná reakce 

∆E = -RT lnKa 
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Obr. 7: Vznik komplexu enzym – substrát. 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
Obr. 8: Teorie zámku a klí�e.

enzym substrát komplex 
enzym-substrát 

 

obnovený 
enzym 

produkt 
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2. Elektrochemie 
Elektrolyty jsou látky s iontovou nebo polární kovalentní vazbou. V roztoku disociují na 
ionty. 
Slabé elektrolyty: �áste�ná disociace (organické kyseliny a báze, H3PO4, H3BO3, NH3 …) 
Silné elektrolyty: úplná disociace (anorganické kyseliny a báze, soli) 
 
Zápis elektrolytu: yx AK   AK zz AyKx + … disociace, kde 
K ............ kation 
A ............ anion 
x, y ......... stechiometrické koeficienty 
zK, zA...... nábojové �íslo kationtu, aniontu 
 

 
    

3333 BOH:BOH:P�   −+ + 32BOHH  
                                  1z,1z,1y,1x AK −=+===  
     

disocia�ní konstanta do 1. stupn�  
]BOH[

]BOH[]H[
K

33

32
d

−+ ⋅
=      

disocia�ní konstanta do 2. stupn� 
]BOH[

]HBO[]H[
K

32

2
3

d −

−+ ⋅
=  

disocia�ní konstanta do 3. stupn� 
]HBO[

]BO[]H[
K

2
3

3
3

d −

−+ ⋅
=  

 
Elektrolýza, Faradayovy zákony 
                                                                                                                                            
P�.: Coulometr na st�íbro                                   
 
Nápl	:  AgNO3 

Katoda (� , platinový kelímek): 0AgeAg →+ −+                                            
Anoda ( ⊕ , ty�inka z Ag) 
 
 
 
                                                       
 
 
 
                                                                                                           

Rovnovážná konstanta disociace je disocia�ní konstanta.  Je zavedena jen pro slabé 

elektrolyty.
yx

AZKZ
AK

AK

y
A

x
K

a
yx

yzxz

d a

)a()a(
K,

]AK[
]A[]K[

K
⋅

=⋅=  

( 6. 1 ) 
  

� 
 
 − 

          
    
    +    _ 
     +  _ 
     

Anoda 

� 
 Katoda 

⊕
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                                                                                                         Obr. 9: Schéma coulometru na st�íbro. 
Prochází-li obvodem proud, vylu�uje se na katod� (tj. na vnit�ní stran� kelímku) st�íbro. 
Z hmotnosti vylou�eného st�íbra lze ur�it elektrický náboj prošlý obvodem (= princip 
coulometrie). Hmotnost vylou�ené látky lze vypo�ítat pomocí tzv. Faradayových zákon�. 
 
1. Faraday�v zákon: qAm =  

( 6. 2 ) 
 
m (g) .... hmotnost vylou�ené látky 
q (C)..... náboj prošlý obvodem 
A .......... konstanta úm�rnosti 
 

2. Faraday�v zákon: q
Fz

M
m

Fz
M

A ⋅=�=  

 
M (g mol–1)..................molární hmotnost vylu�ované látky 
z ................................... absolutní hodnota nábojového �ísla reagujícího iontu (po�et     

p�enášených elektron�) 
F = 96 487 C mol–1 ......Faradayova konstanta (= NA

 � e°) 
 
Probíhá-li elektrolýza p�i konstantním proudu I(A) po dobu t(s), je q = I � t 
 

 
 
analytické (coulometrie, polarografie, elektrogravimetrie) 

Aplikace elektrolýzy         
preparativní (p�ípravy a výroby látek) 

 
 

              
Coulometrie: M��í elektrický náboj prošlý obvodem. Za�ízení = coulometr (viz coulometr na 
Ag). Jedna ze základních analytických metod. 
 
Elektrogravimetrie: Stanovená látka se z roztoku vylou�í na tzv. pracovní elektrod�. Rozdíl 
hmotnosti této elektrody po elektrolýze a p�ed ní je roven hmotnosti látky p�vodn� obsažené 
ve zkoumaném roztoku. Jedna ze základních analytických metod. 
 
 
Technické využití elektrolýzy: 

P�.: elektrolýza nasyceného roztoku NaCl: 
  

Anoda ( ⊕ ): −Cl2   −+ e2Cl2
 

Katoda (�, Hg): −+ + e2Na2   x
0 NaHg2Hgx2Na2,Na2 →+  

Amalgam je odveden z reaktoru, rozložen:  
2x H2NaHg2 +   HgxHNaOH2 2 ++  

Elektrolýzu je nutno provád�t stejnosm�rným proudem (výt�žek p�i použití proudu st�ídavého 
by byl nulový). 
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Není-li odd�len vznikající NaOH od vznikajícího Cl2, b�ží další reakce: 

OHClClOOH2Cl 22 ++→+ −−−  

                        −−− +→ Cl2ClOClO3 3      
 
 
Schémata elektrolyzer� 
a) Elektrolýza se rtu�ovou katodou 
 
 

 
 
Obr. 10: Schéma elektrolyzéru – elektrolýza se rtu�ovou katodou. 
 
b) Diafragmová elektrolýza 

Anoda ( ⊕ ): →−Cl2 Cl2
−+ e2  

Katoda (�, ocelová): −+ +→ OHHOH2  (vždy) 

                          →+ −+ e2H2  H2 

� Hromad�ní OH- a Na+ u katody (tedy NaOH) 
Diafragma omezuje migraci OH– k anod�, tedy reakce Cl2 + OH– je omezena 
 
c) Membránová elektrolýza (1975) 

Stejné reakce jako u diafragmové elektrolýzy. Katodický a anodický prostor jsou 
odd�leny membránou, která propouští jen kationty. 
 

Srovnání jednotlivých uspo�ádání: 
a) ekologicky nevýhodná (Hg) 
b) málo �istý NaOH                                      žádná technologie není „nejlepší“ 
c) pot�eba velmi �istého roztoku NaCl    
 
Silné elektrolyty 
Aktivita a aktivitní koeficienty 
Neideální roztoky (zejména elektrolyt�): v termodynamických vztazích vystupuje aktivita. 

iii
ca γ=  
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ai .......... aktivita i-tého iontu (bezrozm�rné �íslo) 
ci ..........  látková koncentrace i-tého iontu 
γi .......... aktivitní koeficient i-tého iontu 
Pro velmi (nekone�n�) z�ed�né roztoky ai → ci, γi → 1 

Ale! ⊕  i � ionty jsou vždy p�ítomny spole�n� � termodynamické vztahy poskytnou jen 
hodnoty st�edních aktivitních koeficient� ±γ . 
 

yx AK   AK zz AyKx +                  ( )yx yx+
−+± γγ=γ  

   

4242 SOK:SOK:P�   1y,2xSOK2 2
4 ==+ −+  

 
3

1

2
4SO

2

K −+± γγ=γ  

 
 
Výpo�et aktivitních koeficient� – Debyeova – H�ckelova teorie 

                                                      
 
Obr. 11: Schéma silového p�sobení iont�.                         Obr. 12: Pohyb iont� v roztoku [3]. 
                 
 
   Vysv�tlivky:  

   .......... koule nahrazující iontovou atmosféru 
      

          rI.A ............ polom�r iontové atmosféry 
                                                                  
                                                                                      ............ centrální ion                                                                                                                                                                                                               
 
 
 
Obr. 13: P�sobení náboje na kulové ploše se st�edem v centrálním iontu. 
 
 
Pohyb iont� v roztoku je narušován silovým p�sobením opa�n� nabitých iont�. Pro popis 
silového p�sobení byl ze souboru iont� zvolen jeden, tzv. centrální ion. Ten je obklopen 
opa�n� nabitými ionty, které tvo�í tzv. iontovou atmosféru. Debye a H�ckel nahradili 
p�sobení iontové atmosféry p�sobením náboje na kulové ploše se st�edem v centrálním iontu. 
Její polom�r je tzv. polom�r iontové atmosféry. 
 
Na základ� termodynamických úvah odvodili vztah 
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c

cAk

IBa1

IAzz
log

+
−=γ ±    Debye�v – H�ckel�v zákon (platí pro Ic < 0,1 mol dm–3) 

γ± ..............st�ední aktivitní koeficient 
zK, zA.........nábojová �ísla kationtu a aniontu 

B,A ..........tabelované konstanty (
mmol

kg
10329,0B,kgmol5107,0A

21

21
10

C25
2121

C25
−°−° ⋅== ) 

a ...............kontaktní vzdálenost (= nejmenší vzdálenost, na kterou se mohou ionty p�iblížit) 
Ic ...............iontová síla  
 
 
              
                                       ci..... koncentrace i-tého iontu v roztoku              

                         zi .... nábojové �íslo i-tého iontu 
     
 

4242

3 SOK:SOKdmmol01,0:.P� −   −+ + 2
4SOK2  

 
                                      

( )( ) ( ) 322
c

SOK
3

SO
3

K

dmmol03,004,002,0
2
1

201,0102,0
2
1

I

2z,1z,dmmol01,0c,dmmol02,001,02c 2
4

2
4

−

−−

=+=−⋅+⋅=

−====⋅= −+−+

 

   

 
 
???Ellyt 1:1 (KCl, NaNO3, CsCl) jako je pou�??? I = c (nemohu p�e�íst)                                                                     
                                              
Pro Ic < 0,01 mol dm–3 je sou�in cIBa << 1. Pak: 

cAK IAzzlog −=γ ±             Debye�v – H�ckel�v limitní zákon 

 A 2121 kgmol5,0 −  
 

Sou�in rozpustnosti (zaveden pro silné elektrolyty)  
Uvažujeme málo rozpustnou s�l (nap�. AgCl). V jejím nasyceném roztoku je rovnováha:                                                                                                                                                                                                                                  

( )sAgCl   −+ + ClAg      
  
Obecn�: yx AK (s)  AK zz AyKx +   

V rovnováze se rovnají chemické potenciály soli v pevném fázi a iont� v roztoku: (s) = �   
Pro AgCl:   
µ� −

°

−+

°

+−+ +µ++µ=µ+µ=
ClClAgAgClAg

alnRTalnRT  

µ� � ( ) ( )�
( ) .konstaatedy.,konstaalnaalnRT

ClAgClAg

.konst

sClAg
.konst

.konst

ClAg
=⋅=⋅�µ=⋅+µ+µ= −+−+−+

°

−

°

+
�����

 

 
Obecn�: S

y

A

x

K Kaa =        Sou�in rozpustnosti 
 

�=
i

2

iic
zc

2
1

I
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Pro velmi málo rozpustný elektrolyt: a � c. 
 

y
A

x
KS c.cK =  

P�idáním jednoho z iont� ú�astnicích se rovnováhy se zm�ní pom�r koncentrací kationu a 
anionu (nebudou už stechiometrické), ale sou�in rozpustnosti se nezm�ní. 
 
P�.: Pro AgCl je pKS = 9,75. Spo�t�te Ks (sou�in rozpustnosti) a koncentraci nasyceného 
roztoku AgCl. 
 
KS = 10–9,75 =1,778 � 10–10 

[Ag+]sat · [Cl-]sat = 1,778 · 10–10  [AgCl]sat = [Ag+]sat = [Cl-]sat  
[AgCl]2

sat = 1,778 · 10–10 

[AgCl]sat = 1010778,1 −⋅  = 1,33 · 10–5 mol dm–3 
 
P�. Jaká bude koncentrace Ag+ iont� (rozpušt�ných) v roztoku vzniklém smísením 100 ml 
1.10–5 mol dm–3 AgCl a 100 ml  1 mol dm–3  KCl? 
 
Vcelk.= V1 + V2 = 100 + 100 = 200 ml 

[Cl-] 500,0
200

101100
200

1100

AgClz

5

KClz

=⋅⋅+⋅=
−

��������
mol dm–3               [Ag+] · [Cl-] = 1,778 · 10–10 

        [Ag+] · 0,5 = 1,778 · 10–10 
 
 
                  [Ag+] = 3,56 · 10–10 mol dm–3                
 
 
Koligativní vlastnosti v roztocích ellyt� (dopln�ní) 
 

imKT kt −=∆   imKT ev =∆   iRTc=Π  
 
i............ Vant Hoff�v koeficient. Pro velmi z�ed�né silné elektrolyty je roven po�tu iont�, na 

které molekula elektrolytu disociuje: 3iSOK2SOK 2
442 =�+→ −+  

 2iClNaNaCl =�+→ −+

 ( )[ ] ( )[ ] 5iCNFeK4CNFeK 4
664 =�+→ −+  

Transport iont� v roztocích 
Elektrolytická vodivost    
       

 Elektrické vodi�e: - prvního druhu (kovy – elektrický náboj p�enášejí ionty) 
        

(1) 
 

 
    - druhého druhu (roztoky a taveniny elektrolyt� – 

                                              elektrický náboj p�enášejí ionty)    
  

      (2) 

I
U

R =

I
U

R
η−=
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Obr. 14: Konduktometrická nádobka [1]. 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 

Obr. 15: Elektrické vodi�e prvního a druhého druhu. 
 
 � … p�ep�tí (V) … nejmenší nap�tí, p�i n�mž vodi�em 2. druhu prochází elektrický proud. 

Závisí na druhu iont� a na materiálu elektrod. 
 
P�.: Elektrolýza nasyceného roztoku NaCl: V roztoku jsou: Na+, Cl–, H+, OH–. 
 a) Hg katoda: �

)H( +  > �
)Na( +  => Na+ + e– � Na°, H+ nereaguje 

 b) Fe katoda: �
)H( +  < �

)Na( +  => Na+ nereaguje 

    2 H+ + 2 e– � H2 
 

S
l

R ρ=  R (�)…..odpor 

� (�m) ...... m�rný odpor 
 l (m).......... délka vodi�e (vzdálenost elektrod) 
 S (m2) ....... pr��ez vodi�e (plocha povrchu elektrod) 
 G (S) ......... vodivost 
 æ (Sm-1) .... m�rná vodivost (konduktivita) – závisí na koncentraci    

elektrolytu c 
 � ............... molární vodivost…podle Kohlrauschovy rovnice také závisí na 

koncentraci elektrolytu c: 
  
                             a…empirická konstanta 
 
 

°Λ ..... molární vodivost p�i mezním (nekone�ném) z�ed�ní. Závisí pouze na teplot� a druhu 
elektrolytu. Tabelovaná. 

 
Kohlrausch�v zákon o nezávislé vodivosti iont� (pro silné i slabé elektrolyty ve velmi 
z�ed�ných roztocích):                                                                                                                                                                                                 
 
     

P�: 42SOK   −+ + 2
4SOK2   

       
 

ca−Λ=Λ °

c
æ

æ
1

G
R
1

=Λ

=
ρ

=

( )
°

�
�
��

�
	 −

°

�
�
��

�
	 +

° Λ+Λ=Λ
AKyAxK yx

( )
°

�
�
��

�
	 −

°

�
�
��

�
	 +

° Λ+Λ=Λ
2

4SOK4SO2K 2

   �                                           U 

 

I 
     (1) 
         
        (2)  
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M��ení konduktivity 
P�ístroj – konduktometr. M��í vodivost G. My pot�ebujeme æ � Srovnávací metoda. 
 
     

1. ... roztok o známé konduktivit� æ1.  
                           �                             Nap�. 0,01 mol dm–3 KCl.  

2 ....m��ený roztok 
      
 
 
 
G1, G2 … zm��íme, æ1 najdeme v tabulkách, æ2 pak vypo�teme. 
 

Pom�r ��
�

�
��
�

	
==

2

2

1

1

G
æ

G
æ

S
l

 nazýváme odporová konstanta nádobky. 

 
 
Využití vodivostních m��ení 
1) Konduktometrické titrace      
 
   
 
 
 
 
 
 
 
                                                                             Obr. 16: Konduktometrická titrace. 
 
                                                                         
2) Ur�ení koncentrace roztok� elektrolyt�      

(je nutná kalibrace)      
  

• kalibrace 
• m��ený vzorek o vodivosti Gx a koncentraci cx 

 
 
 
 
 
                                                                                                    Obr. 17: Ur�ení koncentrace roztok� elektrolyt�. 
  
  
3) Stanovení disocia�ní konstanty slabých elektrolyt� (Kd) 

2

1

2

1

æ
æ

G
G =

l
S

æG

l
S

æG

22

11

⋅=

⋅=

              V                  V (�inidla) 

 

G 

    

 

       cx                               c 

Gx 

G 
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  � ZnSO4
        � CuSO4 

 

   Zn              Cu 

V 
      _ 

 

D 

  + 

Ostwald�v zákon:  ( )Λ−ΛΛ
Λ⋅= ood

c
K

2

 

 
 

               S cm–1 
                      

                                          mol dm–3 
  S cm2 mol–1 

 
 
 
P�evodová �ísla 
R�zné ionty se v elektrickém poli pohybují r�zn� rychle (tím rychleji, �ím mají menší 
polom�r a v�tší náboj). Rychleji se pohybující ionty p�enesou za daný �as v�tší elektrický 
náboj. 
 
P�evodové �íslo ti i-tého druhu iont� udává, jaká �ást z celkov� p�eneseného náboje byla 
p�enesena ionty i-tého druhu. ti∈(0; 1) 

P�.: NaCl � Na+ + Cl– 
−+

+

+
+

=
ClNa

Na
Na vv

v
t   

−+

−

−
+

=
ClNa

Cl
Cl vv

v
t  

  
vi … velikost rychlosti i-tého druhu iont� 

 
 
Galvanické �lánky a elektrodové d�je 
Galvanický �lánek = roztok nebo tavenina elektrolytu a v n�m pono�ené dv� elektrody 
 
 
                                                                       D…diafragma 
   
P�.: Daniell�v �lánek   
 
 
 
 
 
P�i zapojení do obvodu 
probíhají reakce: 
 
Zn eloda: Zn � Zn2+ + 2 e– (anoda)                                        Obr. 18: Schéma Daniellova �lánku 
Cu eloda: Cu2+ + 2 e– � Cu (katoda) ...... z = 2  
______________________________________________________________________ 

Celkov�: Zn + Cu2+ � Zn2+ + Cu 
 
 
Zápis sestavy Zn �0,1 M ZnSO4 �� 0,1 M CuSO4 �Cu 
�lánku:                                        
            solný m�stek 
            nebo diafragma 

�
�

�
�
�

	
=Λ

1000

æ
c
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                roztoky 
          fázové rozhraní 
    elektrody (anoda vlevo) 
 
Názvy anoda, katoda nesouvisejí p�ímo s potenciálem elektrody (u elektrolýzy je anoda 
kladná, u galvanického �lánku záporná), ale s d�jem probíhajícím na elektrodách. 
 
Anoda: pohybují se k ní aniony, b�ží na ní oxidace 
Katoda: pohybují se k ní kationy, b�ží na ní redukce 
 
 
Termodynamika galvanického �lánku 
 
P�i zapojení galvanického �lánku do obvodu probíhá chemická reakce a �lánkem prochází 
proud. Je tedy p�enášen elektrický náboj a tím �lánek koná neobjemovou práci �G. Na 1 mol 
reakce je p�enesen náboj z · F a je vykonána práce.     

 
(°) … platí pro standardní stav 

 
�Gr.................reak�ní Gibbsova energie pro danou reakci 
z .....................po�et elektron� p�enesených v reakci 
F.....................Faradayova konstanta 
�E..................elektromotorické nap�tí galvanického �lánku (rozdíl potenciál� obou elektrod) 
 
Fyzika: �E (nap�tí) = E2 – E1 je rovno práci pot�ebné k p�enesení náboje o jednotkové 

velikosti z místa o potenciálu E1 do místa o potenciálu E2. 
 
 
P�.: Daniell�v �lánek:  

ZnCu 2 ++  ++ 2ZnCu                                                                    
 Beketovova �ada 

             1                                                              
                                                                                            E° <             H               E° > 0 

Zn2Cu

2ZnCu

aa

aa
ln

zF
RT

EE
⋅

⋅
⋅−∆=∆

+

+°                                                           E° = 0                                                                                                                                                                                                                         

                                                                                (Zn)                       (Cu) 
              2                                    1 

+

+° −∆=∆
2Cu

2Zn

a

a
ln

F2
RT

EE                                                           A                            B 

               Bz+ je oxidovadlem v��i A 
               A je redukovadlem v��i Bz+ 
    
E° zjistíme z tabulek: 

reakce zápis E° (V) Postavení daného kovu 
v Beketov� �ad� 

⋅→+ −+ Zne2Zn 2  (-1) 
 Cue2Cu 2 →+ −+•  

Zn/2ZnE +°  
Cu/2CuE +°  

·7627,0− (-1)  

+ 0,337 
p�ed vodíkem (E° < 0) 
za vodíkem (E° > 0)  

( ) ( )°° ∆−=∆ EFzG r
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 • Zn → Zn 2+ + 2 e–  )7627,0(−−  sou�et (• ) 
            

Zne2Cu2 ++ −+  Cue2Zn2 ++ −+  

ZnCu 2 ++  CuZn2 ++                                         ( ) V0997,17627,0337,0E =−−=∆ °  

Ur�ení rovnovážné konstanty: 
 

=∆− 0
rG r

0 KlnRTEFz =∆   (viz reak�ní izoterma) 
 
+ 2 · 96 500 · 1,0997 = + 8,314 · 298,15 · ln Kr 

Kr = 1,53 · 1037  » 1 … tém�� jen reakce zleva doprava 
 

     ← 
 
Elektrochemický potenciál µ~    
V elektrochemii uvažujeme nejen p�enos látek mezi fázemi, ale i náboj� � rovnováha mezi 
koexistujícími fázemi je pak charakterizována tzv. elektrochemickým potenciálem i

~µ : 

i

~µ   = i + zi F · �   
 

i
~µ ..............elektrochemický potenciál i-tého druhu iont� 
i ...............chemický potenciál i-tého druhu iont� 
zi................nábojové �íslo i-tého druhu iont� 
F ................Faradayova konstanta 
� ................fázový potenciál (elektrický potenciál dané fáze) 
 
 
Elektrodový potenciál, Nernstova rovnice 
Není možné zm��it potenciál. Vždy m��íme jen rozdíl potenciál�, tedy nap�tí. 
Jako standard pro srovnávaní byla zvolena tzv. standardní vodíková elektroda (viz obr. �. 20) 

a její potenciál byl definicí prohlášen za nulový  0E H/H
0 =+  

 
  
 
 

 

2Hp = 1,01325 · 105 Pa (standardní tlak) � 
2Ha = 1 

Elektroda je pono�ená do roztoku HCl o +H
a = 1 

Elektrodová reakce: 2H   −+ + e2H2  
 
 
 

                                       
                                      Pt plíšek pokrytý platinovou �erní (vzniká elektrolýzou H2PtCl6) 

 
 

   
Obr. 19: Pohyb iont� v roztoku [4]. 
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Elektromotorické nap�tí mezi standardní vodíkovou elektrodou a elektrodou pracovní se pak 
definicí prohlašuje za elektrodový potenciál pracovní elektrody 

Me/zMe
E + . 

                                                                         
                                                                        obecn� kovová elektroda z kovu Me pono�ená do               

                                                                                                roztoku obsahujícího Mez+ 
P�.:   Pt �H2 (g), 

2Ha = 1�roztok HCl, +H
a = 1 �� roztok Mez+� Me  

                          +→ HH
2
1

2                                     MeMez →+  

++ z

2 MeH
2
z

  MeHz ++                                                         Me/zMeH/HMe/zMe EEEE +°+°+°° =−=∆ ���         

                                                                                                   0 definicí 
                                       1        1 
                                                                                                                          

�
+

+

+°

°

⋅
⋅

⋅−∆=∆
zMe

2/z

2H

z

HMe

Me/zMeE aa

aa
ln

zF
RT

EE                                                                                                                                                                                                                                                                                                          

                                                                                                         
               1                                           

 
    
                                                      °−+ →+ MeezMez  

�




⋅−=∆
+

+°

+°

°

zMe

Me/zMe

Me/zMeE a
1

ln
zF
RT

EE
 

 

        +

°

++ += zMeMe/zMeMe/zMe
aln

zF
RT

EE      Nernstova rovnice 

 
z ..........................absolutní hodnota nábojového �ísla 
E°

(Me
z+

/Me) .................standardní elektronový potenciál (� tabulky) 
 
V Nernstov� rovnici je znaménko „ + “ uvažujeme-li jako elektrodovou reakci redukci, tj. 
Mez+ + 2 e– � Me. 
 
Klasifikace elektrod 

1) Elektrody prvního druhu 
2) Elektrody druhého druhu 
3) Elektrody oxida�n� reduk�ní (= redoxní) 
4) Elektrody iontov� selektivní 

 
 
ad 1) Elektrody prvního druhu (ustavuje se 1 rovnováha) 

a) kationtové: kov pono�ený do roztoku obsahujícího kationy tohoto kovu:  
  
               −+ + e2Cu 2  Cu                     
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 ·  CuSO4 

  
 Cu 

+

°

++ += 2CuCu/2CuCu/2Cu
aln

F2
RT

EE  

 
Aplikace Nernstovy rovnice 

 
 
 

                                                                                                          
 
            

   Pat�í sem i vodíková elektroda.  
 
 
 
 
 
Obr. 20: M�� pono�ená do roztoku CuSO4.   

 
b) aniontové 
Málo �asté. Ustavuje se rovnováha mezi anionem v roztoku a odpovídajícím 
atomem. 

 Nap�:  Pt �Cl2 (g)�Cl–
�   −+ e2Cl 2   −Cl2  

 
 
ad 2) Elektrody druhého druhu 

Ustavuje se zde rovnováha zprost�edkovaná dv�ma díl�ími rovnováhami:  
1) mezi kovem a kationtem málo rozpustné soli 
                                         a 
2) mezi aniontem a kationtem málo rozpustné soli 

Potenciál t�chto elektrod je dob�e reprodukovatelný � používají se jako elektrody 
srovnávací (referentní) místo elektrody vodíkové (s tou je nep�íjemná práce). 

 
P�: Kalomelová elektroda 

                 Ustavují se tyto rovnováhy: 
 
                             1) −+ + eHg   Hg  redoxní rovnováha 

2) −+ + ClHg   22ClHg
2
1

   KS = 1,3 · 10–18 

    rovnováha roztoku  sraženina 
          

     Schéma: Hg �Hg2Cl2�roztok KCl, c = … � 
 
 
 
 
 
         Obr. 21: Kalomelová elektroda [12]. 
  

Další referentní elektrody: Argentchloridová: Ag �AgCl�roztok KCl, c = …� 
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 ·  CuSO4 

  
Cu 

   
– +

P�: =+= +

°

+ AgAg/Ag
aln

F
RT

EE     ( )AgClSClAg
Kaa =⋅ −+    ( )

( )KCl

AgClS0

Ag/Ag c

K
ln

F
RT

E += +   

 
Potenciál argentchloridové elektrody     c (KCl) 

   
                                  Obr. 22: Argentchloridová elektroda [5]. 

 
Merkurosulfátová: Hg �HgSO4�roztok K2SO4, c = …� 

 
 

P�epo�et potenciál�: 
          U = 0,059 V … nam��ili jsme 

                                                                E° (kalomelová elektroda, 1 mol dm–3 KCl) = 0,281 V  
 
 
                      údaj výrobce kalomelové elektrody 

                                                     
Kalomelová                                                     ?E

Cu/2Cu
=+  

elektroda       

                              
 

       
Cu/2Cu

E +     

                                                                                                                
Obr. 23: ?                    U = 0,059         
                   
             E°

 (kalomelová elektroda) 
                                                                                                  

 

                                                                      
                                                                     x 
                                          
           x = 0,281 + 0,059 = 0,340 V                        0,281 V 
 

 
 
0 (standardní vodíková    

eloda) 
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ad 3) Elektrody oxida�n� reduk�ní (= redoxní) 

Jsou tvo�eny inertním kovem (nap�. Pt) pono�eným do roztoku obsahujícího ionty nebo 
molekuly téže látky v r�zném oxida�ním stupni. 

P�.:                                                                     
 

 
 
 

                                            −+ + eFe 3   +2Fe  

+

+

++++ ⋅
+=

2Fe

3Fe0

2Fe/3Fe2Fe/3Fe a

a
ln

F1
RT

EE  

 
 

Obr. 24: Inertní kov pono�ený do roztoku obsahujícího ionty nebo molekuly téže látky 
 
Obecn�: −+ enox   red  
n ... po�et elektron� nutný k redukci jedné �ástice ox na �ástici red  
 

              
red

ox

red/oxred/ox a
a

ln
zF
RT

EE += °    Nernstova – Petersova rovnice 

 
P�.: Ur�ete rovnovážnou konstantu reakce (p�i 25 °C)  

++ + 22 SnFe2   ++ + 42 SnFe2  
 
�ešení:  ( ) V617,0154,01771,0E =⋅−+=∆ °             V771,0E 2Fe/3Fe

=°

++ .… ++ → 23 FeFe  

aKlnRTEFz =∆ ° .......z = 2             V154,0E 2Sn/4Sn
=°

++ …. ++ → 24 SnSn  

 2 · 96 500 · 0,617 = 8,314 · (25 + 273,15) · ln Kr  

Kr = 7,3 · 1020    Reakce b�ží kvantitativn� zleva doprava 
opa�n� než v zadání                                                                                                                                            

 
Difuzní potenciál 
Každý fáze má jiný elektrodový potenciál � na každém fázovém rozhraní vzniká 
potenciálový rozdíl. Potenciálový rozdíl na rozhraní dvou kapalných fází je tzv. kapalinový 
(difúzní) potenciál ��. Ten ovliv	uje elektromotorické nap�tí �lánku (to tedy pak není p�esn� 
rovno rozdílu potenciál� elektrod):  

 
                                                                                            
 
 
 

Difúzní potenciál vzniká v d�sledku r�zné 
pohyblivosti   difundujících iont� 

 
 
 

 ·  Fe2+, Fe3+ 

  
 Pt 

 
�� 

  � Cu2+          � Zn2+ 

 

   Cu              Zn 
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Obr. 25: Difúzní potenciál ovliv�ující elektromotorické nap�tí �lánku 
Korekci nelze provést výpo�tem (neznámé ��) � vliv �� musíme eliminovat uspo�ádáním 
�lánku: Použijeme tvz. solný m�stek napln�ný nasyceným roztokem KCl nebo NH4NO3 
(stejná p�evodová �ísla kationtu a aniontu). Pak vznikají 2 difúzní potenciály stejných 
velikostí (na každém konci m�stku jeden), které se vzájemn� vyruší: 

 
 
 
     
 
 
 
 
 
 
 
 
 

Obr. 26: Dva difúzní potenciály stejných velikostí 
 
ad 4) Elektrody iontov� selektivní (ISE) … m��í aktivitu (koncentraci) jednoho druhu iont� 

(Cl–, Br–, I–, SCN–, S2–, NO3
–, Ag+, Pb2+, K+, Na+, Ca2+, Ba2+ apod.) až do 10-6 mol dm–3 

 
Nap�. sklen�ná elektroda (m��í +H

a ) 

 

Obecné schéma ISE: 

      
vnit�ní referentní   vnit�ní roztok   membrána   zkoumaný roztok (2)   
elektroda                membránové 

                                            elektrody (1) 
   
 
 
      
                  
 
 
           
                                                                       
                                                                   zv�tšeno 
 
 
 
 

Obr. 27: Sklen�ná elektroda                                                                                                          
��1 

 
 

  
 

��     �� 
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               ��D                ��2 
                     

                               Obr. 28: Detailní zv�tšení sklen�né elektrody [6]. 
                                ��2 – ��1 = ��D … Donnan�v potenciál      
                                                                (= potenciálový rozdíl na membrán�) 
Zapojení obvodu s ISE: 

                                                                   
Obr. 29: Schéma obvodu s ISE [7]. 
 
��1 = konstantní (membrána i vnit�ní roztok jsou dodány z výroby) 
��2 ......... závisí na koncentraci (aktivit�) sledovaných iont� v roztoku (2) 
 
� ��D ... závisí na koncentraci (aktivit�) sledovaných iont� v roztoku (2)  
 
��D nelze zjistit, avšak nap�tí mezi ISE a referen�ní elektrodou U je lineární funkcí    
��D � provedeme kalibraci, tj. zm��íme uvedené nap�tí U pro 2 standardy o známých 
koncentracích c stanovených iont�:  
 
 
 
                     � … standardy 
                     �… neznámý vzorek                                                                                                              
      
 
 
 
 
 
Obr. 30: M��ení nap�tí pro dv� standardy o známých koncentracích c stanovených iont� 
 
Pozn.: Moderní ionmetry mají stupnici U cejchovanou p�ímo v pX (nap�. pH metr neukazuje 
U, ale p�ímo pH). 
 
ISE dává odezvu p�edevším na stanovované ionty (nap�. sklen�ná elektroda na H+), ale i 
slabou odezvu na n�které jiné ionty podobných vlastností � stanovení je pak nep�esné (tzv. 
rušící ionty). 
 
 
Nap�. sklen�ná ISE:  

 

    

 

- log c 

U 
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stanovovaný ion rušící ionty 
H+ Na+, K+ 

                                                                                                                                                
� v p�ítomnosti nadbytku Na+, K+ (zejména v koncentrovaných roztocích KOH, NaOH nad 
pH 12 … (udá výrobce ISE) je odezva sklen�né ISE v�tší, než odpovídá skute�nému pH � 
sklen�ná ISE v alkalické oblasti m��í nep�esn� (= alkalická chyba sklen�né elektrody). Udá 
nižší pH, než je je skute�ná hodnota. 
 
 
                                                                Obr. 31: Kombinovaná ISE (= spojená ISE + referentní elektroda) [6]. 
 

 
Pozn. Pro pohodln�jší práci se dnes v�tšinou ISE spojují 

s referentní elektrodou do spole�ného plastového 
úchytu. Kombinovaná elektroda vypadá velmi 
podobn� jako sklen�ná, liší se však konektorem 
(má?? dva póly m��ícího p�ístroje) a p�edevším 
propojením na m��ící �ásti?? obou elektrod 
(fritou k vn�jší referentní elektrod� – obr. …) 

 
 
 
 
 
 
 
 
 
Potenciometrie 
= metoda využívající m��ení potenciálového rozdílu mezi referentní a indika�ní elektrodou. 
 
Aplikace potenciometrie:  1) M��ení pH, využití ISE 
           2) Potenciometrická titrace 
 
 
 
 
 
 
 
 
                                                                                                             Obr. 32: Potenciometrická titrace 
 
 
 
Polarografie (k nastudování literatura [2]) 
= elektrochemická metoda, p�i které sledujeme proud  
procházející roztokem mezi kapkovou rtu�ovou elektrodou  
a pomocnou elektrodou v závislosti na m�nícím se nap�tí. 
 

     Vekv.                Vp (�inidla) 

 

 E 
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                                                                           Obr. 33: Jaroslav Heyrovský, 1959 Nobelova cena [10] 
                                                                                           (jediná �eská Nobelova cena za chemii) 
                                  
                                            Rtu�ové dno = pomocná elektroda 
   
   
  

 
P�i zm�n� nap�tí v obvodu se zm�ní potenciál jen kapkové  
elektrody (má malý povrch), potenciál rtu�ového dna je 
konstantní (má velký povrch). Kapková Hg elektroda je 
stále �istá (odkapává, nová kapi�ka se tvo�í z nové, �isté 
Hg), neprobíhá na ní elektrolýza vody p�i používaném 
nap�tí (vodík má na rtuti v�tší p�ep�tí než kationy kov�).  
 
Pozn. Místo Hg dna lze použít referentní elektrodu. 

 
Obr. 34: Schéma zapojení p�i pr�chodu proudu obvodem v polarografii [8]. 
 
Nejv�tší proud, který m�že obvodem procházet (tzv. limitní difúzní proud) je úm�rný 
koncentraci sledovaných iont� v roztoku. Na polarografickém záznamu I = f (E) vzniká tzv. 
polarografická vlna. 
 

Výška vlny (= limitní difúzní proud Ilim) je p�ímo 
úm�rná koncentraci daného iontu c. 
Konstanta úm�rnosti k závisí na druhu iont� a na 
experimentálním uspo�ádání m��ení: 

 
     iiilim, ckI ⋅=        Ilkovi�ova rovnice 
 
     i … platí pro i-tý druh iont� 
     � kvantitativní analýza (nutná kalibrace) 
 
Obr. 35: Polarografická vlna 
 
Elektrický potenciál odpovídající hodnot� poloviny limitního difúzního proudu (tzv. 
p�lvlnový potenciál) E1/2 je charakteristikou pro každý druh iont� => kvalitativní analýza 
 
Pozn.: Je-li v roztoku více druh� iont�, získáme jako záznam více na sebe navazujících vln = 
polarografické spektrum. 
 
 
 
 
 
 

�ím má elektroda v�tší povrch, tím nesnadn�ji se m�ní 
její potenciál, je mén� polarizovatelná. 

 

    

     E1/2                   - E 

   I 

Ilim 

     E1/2 (Tl+)           E1/2 (Cd2+)         E1/2 (Zn2+)     - E 

 

   I 

    

  Ilim (Tl+) 

  Ilim (Cd2+) 

  Ilim (Zn2+) 
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 H2O 
 

   Zn              Cu 

��1 

 ��1 

   U 

+ 

        H2O 
 

   Zn            Cu 

 ��1  ��
  U 

+ 

��2 

 
 
 
 
 
Obr. 36: Polarografické spektrum 
 
Základní elektrolyt - p�i polarografii je v roztoku p�ítomen nadbytek indiferentního (tzv. 
základního) elektrolytu � rozdíl koncentrací elektroaktivní látky mezi povrchem elektrody a 
roztokem je vyrovnáván pouze difúzí.  
 
Polarografická maxima - polarografická stanovení bývají �asto rušena tzv. maximy, která se 
objevují na polarografických k�ivkách v oblasti limitního proudu. Tato maxima lze potla�it 
zvýšením koncentrace základního elektrolytu, vhodnou volbou pr�tokové rychlosti rtuti nebo 
p�ídavkem povrchov� aktivní látky (nap�. želatinou).  
 
Koroze kov� 
= rozrušení kov� vlivem vn�jšího prost�edí 
 
Koroze – chemická  (nap�. 2442 HZnSOSOHZn +→+ ) 
            − elektrochemická:  
 
 

Srovnej 
 
1) galvanický �lánek    2) galvanický �lánek spojený nakrátko 
       
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 E       E 
 
 
                         
 
 
 
 
  
Obr. 37: Galvanický �lánek    Obr. 38: Galvanický �lánek spojený nakrátko 
 
U .......... elektromotorické nap�tí �lánku 
�� ........ potenciálový rozdíl na fázovém rozhraní 
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Zn elektroda: −+ +→ e2ZnZn 2  (anoda): Zn se rozpouští (= koroduje) 
Cu elektroda: 2He2H2 →+ −+  (katoda) 
 
Aby v galvanickém �lánku mohly uvedené reakce probíhat, musí být zapojen do obvodu, tj. 
elektrody musejí být vodiv� spojeny dalším vodi�em elektrického proudu. Dotýkají-li se 
elektrody navzájem, je tímto „vodi�em“ p�ímo sty�ná plocha mezi elektrodami. V tomto 
p�ípad� b�ží uvedené reakce tak dlouho, dokud se elektrody dotýkají. 
 
 
Elektrochemická koroze kov�: žádný reálný kov není úpln� �istý. Každou ne�istotu lze 
pokládat za samostatnou fázi. Na každém fázovém rozhraní vzniká potenciálový rozdíl (viz 
difúzní potenciál). Pokryje-li se reálný kov vlhkostí, vznikají skupiny kov - ne�istota – voda 
tedy galvanické �lánky spojené nakrátko. Koroze b�ží tak dlouho, dokud je „obvod“ kov – 
ne�istota – voda spojený. 
 
 
Schématické znázorn�ní elektrochemické koroze: 
 
                        
 

 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
                                                       elektropozitivn�jší ne�istota 
 
Obr. 39: Elektrochemická koroze. 
 
Ochrana proti korozi 

a) pomocí lak� nebo smalt� 
 
b) pokovením 
�) ušlechtilým kovem    �) mén� ušlechtilým kovem 

 (Cr, Ni nanesený na povrch Fe) (Zn  nanesený na povrch Fe)
 Povrch musí být dokonalý, jinak je Povrch nemusí být dokonalý.
 ochrana neú�inná (povlak = elektropozitivní  Rozpouští se Zn, zatímco Fe 
 ne�istota => posílení koroze).  je chrán�no. 
 

c) vytvá�ením ochranných porvchových vrstev = pasivace 
 

Me2+ 

Me   kov 

2H+ 

H2 

H2O 

2e- 

  + 

 
ne�istota (elektropozitivn�jší) = katoda 
putují k ní H+ ionty) 
 
 
 
kov (elektronegativn�jší) = anoda (b�ží na 
ní oxidace −+ +→ e2MeMe 2  
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P�.: odrezova�: Odstraní se stará rez. Pak reakcí Fe + H3PO4 (= podstatná sou�ást 
odrezova�e) vzniká na povrchu nerozpustný fosfore�nan (stabilní, dále nereaguje � 
nekoroduje). 
 

d) elektrochemicky (aplikací vn�jšího nap�tí) – chrán�ný kov je katodou � nerozpouští  
se.     

 
Chemické zdroje elektrického proudu v praxi 
 
Galvanické �lánky: 
 - primární (p�i vybití znehodnoceny) 
P�.: Leclanche�v �lánek: Zn�NH4Cl + ZnCl2�MnO2�C 
 −+ +→ e2ZnZn 2  

−+ e2NH2 4   23 HNH2 +  
 

Produkty (H2, NH3) jsou odstra	ovány reakcemi: 
         22 MnO2H +   322 OMnOH +  

      ( ) ++ ↔+ 2

x3

2

3 NHZnZnxNH  
 
 
Uspo�ádání:  
                                                                               uhlíková ty�inka 
                                                                        
                                                                                pasta NH4Cl, ZnCl2, MnO2 
                                                                                
 
 
                                                                                    válcová Zn nádobka 
                                                                                      
 
 
 
                                                
                                                Obr. 40: Leclanche�v �lánek 
 
Použití: nejobvyklejší 1,5 V baterie (do baterky) 
 
- sekundární = akumulátory 
 
P�.: Olov�ný akumulátor 
Pb�PbSO4�H2SO4 20 – 30%�PbO2�Pb 
 

−+ +++ 2

42 SO2H4PbOPb            OH2PbSO2 24 +  
 
 
 
 
 
 



Elektrochemie 
                                                                                                                               

              35 

 
 
 
 
 
 
 
Obr. 41: Vybitý olov�ný akumulátor - ob� elektrody jsou obaleny PbSO4 [11]. 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
Obr. 42: Nabitý olov�ný akumulátor - katoda je �isté olovo, anoda je pokryta PbO2 [11]. 
 
- palivové   
 
P�.: kyslíkovodíkový 
 

katoda: −++ e2OHO
2
1

22   OH2  

anoda: 2H   −+ + e2H2  
 
Výhoda: vznikají ekologicky neškodné produkty 
Nevýhoda: manipulace s H2. 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 

   
  PbSO4 

  
  PbSO4 

H2SO4 

H2SO4 

   PbO2 
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