PRILOHA 1.

Reakce kationtd s ¢inidly (skupinové reakce)

Tabulka 1. Reakce s kyselinou chlorovodikovou a sirovou (&inidlo 2M HCI, H,SO;4 1:3)

Kation

HCI

poznamka

H>S04

pozndmka

Ag*

bily

na svétle Cernd, rozp. ve zf. amoniaku

bily

pouze z konc. r.

Pb2+

bily

rozp. v teplé vodé

bily

rozp. v konc. kys.; Pb(HSO4)2

Cu2+

Cd*

Fe?*

Fed*

Cr3+

A|3+

Co?

Ni%*

Mn?*

Zn2+

C a2+

bily

slaby zakal

Sr*

bily

slaby zakal, 1épe z konc. r.

Ba’*

hutna bila sraz.

Mg2+

bily

Tabulka 2. Reakce se sulfanem H,S (&inidlo — nasyceny roztok sirovodiku ve vodg, asi 0,1 M roztok)
a) V kyselém prosti‘edi

Kation Sulfid (sraZenina) Zbarveni sulfidu Poznimka
Ag* Ag2S Cerny
Pb** PbS Cerny
Ccu® CuS+CuS+S gerny
cd* CdS svétle Zluty az hnédy | zavisi na teploté a na pH
Zn* ZnS bily
b) v zdsaditém prostiedi
Kation Sulfid (sraZenina) Zbarveni sulfidu Pozndmka
Ni%* NiS Cerny
Co* CoS Cerny
Fe®* FeS Cerny
Fe® Fe,Ss + FeS gerny
Mn?* MnS pletovy na vzduchu hnédne

Tabulka 3. Reakce s sulfidem amonnym_(NH.),S (nasyceny roztok sirovodiku v amoniaku + ekvival.
mnozstvi amoniaku 1 : 1)

Kation Sulfid (sraZenina) Zbarveni sulfidu Pozndamka

Co* CoS Cerny

Fe? FeS Cerny

Fe* Fe,Ss + FeS Cerny

Mn?* MnS pletovy na vzduchu hnédne
Zn* ZnS bily

cr Cr(OH); $pinavé zeleny*

Al Al(OH)3 bily*

*Poznamka: Srazeniny vznikajici reakce s Cr®* a AI®* jsou hydroxidy, vznikajici hydrolyzou ptislugnych

sulfida.




Tabulka 4. Reakce s hydroxidem alkalického kovu (NaOH, KOH) a hydroxidem amonnym

NH4OH (¢inidlo — 2 M NaOH, KOH, zf. roztok amoniaku 1:1)

- vznikaji pfislusné hydroxidy, z nichz nékteré jsou, jiné nejsou rozpustné v nadbytku hydroxidu
alkalického kovu nebo v hydroxidu amonného

Kation NaOH, KOH zbarveni Rozp. v nadb. Pozndamka

Ag* Ag-0 Sedogerny Ne rozp. v amoniaku

Pb? Pb(OH); bily Ano pii pH 13, vznika bezbarvy r.

Cu® Cu(OH), modry Ne rozp. v amoniaku

Cd* Cd(OH), bily Ne rozp. v amoniaku

Fe?* Fe(OH). svétle zeleny Ne na vzduchu ¢asem hnédne

Fe®* Fe(OH); rezavé hnédy Ne

cr* Cr(OH);3 Spinavé zeleny Ano pii pH 13 — 14, vznikéa svétlé zeleny r.

AlF* Al(OH); bily ANo pii pH 10,5 — 13, vznikd bezbarvy r.,
rozp. v amoniaku,

Co** Co(OH); modry Ne nadb. zrizovi, °C hnédne na Co(OH)s,
rozp. v amoniaku,

Ni** Ni(OH), svétle zeleny Ne rozp. v amoniaku,

Mn?* Mn(OH), pletovy Ano na vzduchu tmavne, pii pH 14 bezb. r.

zn* Zn(OH); bily Ano vznika bezbarvy r., sraZenina je rozp.
v amoniaku

Mg Mg(OH), bily Ne

| |  Amfoterni hydroxidy, tj. rozpustné v nadbytku hydroxidu alkalického kovu
Kation NHsOH zbarveni Rozp. v nadb. Poznamka

Ag* Ag-0 Sedogerny Ano vznika [Ag(NHs).]* , bezbarvy

Pb** Pb(OH), bily Ne

Cu* Cu(OH), svétle modry Ano vznikd [Cu(NH3)4]?*, azurové modry

Cd* Cd(OH), bily Ano vznika [Cd(NH3)4]%, bezbarvy

Fe Fe(OH), svétle zeleny Ne

Fe* Fe(OH)s rezavé hnédy Ne

cr¥ Cr(OH); $pinavé zeleny Ne

AP Al(OH); bily Ne

Co** Co(OH), modry ANo vznika [Co(NH3)s]?*, Zlutohnédy

Ni* Ni(OH) svétle zeleny Ano vznika [Ni(NHs)s]?*, modrofialovy

Mn* Mn(OH), pletovy Ne

Zn** Zn(OH), bily Ano vznika [Zn(NHs)4]?*, bezbarvy

| Amfoterni hydroxidy, tj. rozpustné v nadbytku hydroxidu amonného

Tabulka 5. Reakce s jodidem draselnym (&inidlo — 0,1M KI)

Kation Kl poznamka
Ag* Zluty na svétle Cerna, rozp. v konc. amoniaku
Pb?* Zluty objemna sraZ., rozp. ve vrouci vodé a nadb. konc. Kl
cu* redukce Cu?* na Cu* | vznika Cuzl,, roztok se barvi vylou¢enym jodem tmavocervené
az erné
Cd* ---
Fe®*
Fed* redukce Fe®* na Fe?* | roztok se barvi vyloudenym jodem tmavodervené az éerné
3+
A
Co*

Ni?*




Tabulka 7. Reakce s hydrogenfosfore¢nanem sodnym _a_chromanem draselnym (&inidlo — 0,1M
roztok Na,HPO4a 0,1 M roztok K,CrOa)

Kation zharveni poznamka zbarveni pozndimka
fosforénanu chromanu
Ag* Zluty ervenohnédy | rozp. v HNOsav amoniaku
Ph% bily Zluty rozp. v HNOsz a v louhu,
nerozp. v H:O av HAc
Cu® modrozeleny hnédoZluty (z konc. roztokd)
Cd?* bily nazloutly (z konc. roztokii)
Fe* bily méni se na zelenomodry - chromanem se oxiduje
3+
&
AP — e
Co* modrofialovy gervenohnédy (z konc. roztoki)
Ni% Zlutozeleny hnédy (z konc. roztoki)
M n2+ ———— —_—— | amaeea
Zn% bily V ptitomnosti NH4* Zluty (z konc. roztokii)
Ca** bily bily (z konc. roztok)
Sr* bily svétlé Zluty dobre rozp. v HAC
Ba?* bily Zluty $patné rozp. v HAc
Mg?* bily V piitomnosti NH4* -




PRILOHA 2.

Reakce anionta s ¢inidly (skupinové reakce)

Tabulka 7. Reakce aniontiis chloridem (dusi¢nanem) barnatym

Cinidlo: 0,1 molarni BaCl, nebo Ba(NO3)s,
Anionty BaCl, Ba(NO3), Pozndmka
SO.* BaS0O4 bila sr., nerozp. ve vode, nerozp. ve zi. HNO3
F BaF; bila objemna sraz. | nerozp. ve vodé, a také ve zi'. HAc
CrO4%ICr,07~ | BaCrOs, BaCr,0;7 | svétle zluté sr., nerozp. ve vodg, a také ve zi. HAc
SO5* BaSO3 bila sr., nerozp. ve vodg, a také ve zi. HAc
S,05% BaS,03 bila sr., nerozp. ve vode, rozp. ve zi. HNOz a HAC
PO,* BaHPO4, Bas(POs), | bila sr., nerozp. ve vodg, rozp. ve zi. HNOsz a HAC
BO, Ba(BO2). bila sr., vznika po | nerozp. ve vodé, rozp. ve zi. HNO3 a HAC
pridani amoniaku
Si032' BaSiO; bila sr., nerozp. ve vode, rozp. ve zi. HNOz a HAC
COs* BaCOs bila objemna sraz. | nerozp. ve vodé, rozp. ve zi. HNO3z a HAc
cr | - | e
Br | e
I' _____________
[FeCN)J" | —— |-
[FeCN)® |  —— |-
SCN | | e
SH | e e
NO, | = - | e

Tabulka 6. Reakce aniontiis dusi¢nanem stiibrnym

Cinidlo: 0,1 molarni AgNO;
Anionty AgNO; Pozndmka
S0~ Ag2SO4 pouze z velmi konc. roztokit | nerozp. ve vodég, rozp. ve zi. HNO3
Cr0O,%/Cr,0* Ag2Cro, cervenohnédé sraZeniny nerozp. ve vode, rozp. ve zi. HNO3
AQZCr207
SO5* Ag>SO3 bila sr., nerozp. ve vode, rozp. ve zi. HNO3
S,04% Ag2S;03 bil4 sr., méni se na Zlutou, nerozp. ve vode, rozp. ve zf. HNO3
hnédou az Cernou sr. AgrS
PO43' Ags POy zluta sr., nerozp. ve vodg, rozp. ve zi. HNO3
BO,y AgBO; bil4 sr., nerozp. ve vodg, rozp. ve zi. HNOs
SiOs” AQ2SiO; zlutd sr., nerozp. ve vodg, rozp. ve zf. HNO;
COs* Ag.CO3 zluta sr., nerozp. ve vode, rozp. ve zi. HNO3
F ] - AQzF - snadno rozp. ve vod¢
cr AgCl bila sr., rozp. ve zt. NH4sOH | nerozp. ve vodé&, nerozp. ve zi. HNO3
Br AgBr nazloutld sr., omezené rozp. | nerozp. ve vodé, nerozp. ve zt. HNO3
ve zi. NH4OH, dobie
v konc. NH4OH,
I Agl Zlutd sr., nerozp.ve zf. nerozp. ve vode, nerozp. ve zi. HNO3
NH.OH, rozp. ve konc.
NH,OH
[Fe(CN)s]* | Ags[Fe(CN)g] | bilasr., nerozp. ve vodeg, nerozp. ve zi. HNO3
[Fe(CN)s]* | Ags[Fe(CN)e] | Cervenohnéda sr. nerozp. ve vodg¢, nerozp. ve zi. HNO3
SCN’ Ag SCN bila sr., nerozp. ve vodé, nerozp. ve zi. HNOg3
SH” AQ2S ¢erna sr. nerozp. ve vodg, nerozp. ve zi. HNO3
NO; AgNO; bila sr., nerozp. ve vode, rozp. ve zi. HNO3




Piehledy vlastnosti

Pi'ehled 1. Viastnosti vzniklych barnatych a stiibrnych soli (sraZenin)
I. Soli barnaté jsou nerozpustné ve vod¢ a také
1. nerozpustné v zied. kyseliné dusi¢né HNOs — SO.%;
2. a jesté nerozpustné Ve zied’. kyselingé octové CHsCOOH (zkracené HAc) - F-, CrO.%,
Cr.0+%, SO3%, S;05%;
3. jsou rozpustné Vv zied'. kyselin¢ dusi¢né i zied'. kyselin€ octové.

I1. Soli stfibrné vyse vedenych anionti — SO4*, F, CrO4*, Cr,07*, SOz, S,03% a NO;™ jsou
Spatné rozpustné ve vodé, ale snadno rozpustné ve zired’. kyseliné dusi¢né.
Soli stiibrné dalsich aniontt — CI, Br, I, [Fe(CN)s]*, [Fe(CN)s]*, SCN-, SH™ - jsou
nerozpustné také ve zied'. kyselin€ dusicné.

Piehled 2. Viastnosti aniontii

a) tékavych kyselin:

— COs%, SOs%, S;05%, S*, NO2 — reakei se silngj§imi kyselinami (HCI, zi#. HNO3) se za

studena i za tepla uvolnuji charakteristicky zapachajici nebo zbarvené plyny

b) s redukénimi schopnostmi

— S03%, 5,057, [Fe(CN)g]*, S#, Br , I, NO; - v kys. prostiedi odbarvuji zi. roztok KMnQOsa,

— S035%, S,05%, [Fe(CN)e]*, S* - odbarvuji také zf. roztok jodu (ma slabsi oxida¢ni u¢inky nez
manganistan draselny).

C) s oxidaénimi schopnostmi

— CrO4?, Cr,07%, [Fe(CN)s]*, NO; - oxiduji roztok KI na volny jod, ktery se d4 prokazat
Skrobovym mazem

vvvvvv

Ve vode rozpustna je vétSina soli amonnych a soli kovt alkalickych zemin.

Chloridy jsou vesmés snadno rozpustné ve vodé. Nerozpustné jsou pouze: AgCl, HgoCly, CuxCly,
AUCI, PtCl,. Ve studené vodé se Spatné rozpoustéji PbCl, a TICI, snadno vSak v horké vodé.
Nerozpustné jsou také BiOCl, SbOCI, Sn(OH)CI.

Sirany jsou vétSinou rozpustné ve vodé€. Nerozpustné jsou: BaSOs, PbSO4 Malo rozpustné jsou:
SrS0.4, HG2SO4, Ag2SO..

Sulfidy jsou vétSinou ve vodé nerozpustné. Rozpustné jsou pouze sulfidy kovu alkalickych a kova
alkalickych zemin.

Hydroxidy vétsiny kovli jsou ve vodé nerozpustné.Velmi dobie se rozpous$téji hydroxidy kovi
alkalickych (louhy), ponékud méné jsou rozpustné hydroxidy kovu alkalickych zemin. V nadbytku
louhu se rozpoustéji: Pb(OH)z, Sb(OH)s, Sn(OH)z, Sn(OH)s, Zn(OH),, AI(OH)s, Cr(OH)s.
V amoniaku jsou rozpustné Ag,O, Cu(OH),, Cd(OH)2, Co(OH),, No(OH)2, Mn(OH)2, Zn(OH).
Uhlilitany jsou vesmés nerozpustné ve vodé, rozpoustéji se jen uhli¢itany alkalickych kovi. VSechny
se snadno rozpoustéji ve ziedénych kyselindch. Hydrogenuhlicitany (kyselé uhli¢itany) alkalickych
zemin jsou ve vodé rozpustné, ale jsou nestalé.

Jodidy jsou ve vod¢ rozpustné, kromé: Agl, Hgzlo, TII, Cuzly, Pbly, Hgls, Bily, Auls a Pdl,.
Dusicnany, chlorecnany a chloristany jsou ve vode dobte rozpustné, malo se rozpousti KClOa.
Fosforecnany a arseni¢nany jsou vesmes nerozpustné ve vodeé krome soli alkalickych kovl a soli
amonnych. Z nich soli lithné jsou malo rozpustné, zvlasté za tepla. VSechny jsou rozpustné ve
zfedénych mineralnich kyselinach. Vyjimkou je fosfore¢nan a arseni¢nan zirkoniCity, které jsou
nerozpustné ve zfedéné kyselin€ chlorovodikové.

Kiemicitany jsou ve vodé nerozpustné kromé kfemicitant kovu alkalickych, které tvofi koloidni
roztoky, snadno vylucuji gel kyseliny kiemicité jiz ptisobenim vzdusného kysli¢niku uhli¢itého nebo
kyselin.

Fluoridy jsou ve vodé pfevazné nerozpustné s vyjimkou fluoridt kovt alkalickych, dale AgF a HgF».
Chromany rozpustné ve vodé jsou: soli alkalickych kovi, dale chroman vapenaty, hofecnaty,
meédnaty, manganaty, zinecnaty a Zelezity. Ostatni chromany jsou ve vod¢ nerozpustné.

Zasadité soli jsou pravidelné nerozpustné ve vodé. Snadno se rozpoustéji ve ziedénych kyselinach.




PRILOHA 3.

Charakteristika pitné vody

Bezvadna pitna voda ma byt Cira, bezbarva, prosta zapachu, a bez nepiijemné chuti. Kvalitativnimu
nalezu a dikazu amoniaku , dusitand a dusi¢nant je tfeba vénovat vzdy nalezitou pozornost. Tyto
latky vznikaji zpravidla rozkladem necistot, obsahujicich dusik. Mohou to byt rizné odpadky
a splasky Zzivo¢isného i rostlinného pivodu, hnojiva apod. VéEtSsi mnozstvi amoniaku jsou vzdy
podeziela, stejné jako pfitomnost dusitanti a mnozstvi dusiénani nad 15 mg NOs" v litru.

Rovnéz vétsi mnozstvi zeleza je zavadné vody obsahujici cca 4 mg Fe v litru maji nepiijemnou
zelezitou chut’ ( ,,po inkoustu) a na vzduchu se kali pozvolnym vylucovanim hydroxidu Zelezitého.
Totéz plati 1 o manganu. Vétsi mnozstvi kyseliny uhlicité, tedy také CO», charakteristické a vhodné
pro mineralni vody, je na zdvadu u pitnych vod vzhledem k jejich agresivnim u¢inkiim na vodovodni
baterie, potrubi apod. Dobra pitna voda ma dat nejvyse 500 mg vyparku z litru.

Pichled daji pro jiné 1atky: (uvedené hodnoty podle materiald O. Tomi¢ek: Kvantitativni analyza, Praha 1958

PITNA VODA
dobra podeziela Spatna
Tvrdost celkova (°dH)"; 7-20 nad 20 nad 50
mmol/I 1,3-3,7 nad 3,7 nad 9,26
Tvrdost piechodnd (°dH) 2-7 nad 7 nad 11
mmol/I 0,37-13 nad 1,3 nad 2,04
CI v litru (mg v litru) 8-50 nad 50 nad 100
SO.* (mg v litru) 100 — 120 nad 120
Organické latky v mg/litr
kysliku 2-25 25-4 nad 4
KMnO4 8-10 10-16 nad 16

Pro kone¢né rozhodnuti, zda je zkoumana voda vhodnd jako pitna je bezpodmineéné nutné
bakteriologické vysetreni.
Pro pfepocet mmol/ a °dH plati, ze 1 mmol/l x 5,6 =°dH, mmol/l = °dH/5,4.

* °dH (d¥ive °Ne).... je oznaceni némeckych stupiiii tvrdosti

Neékteré fyzikalni a chemické ukazatele pitné vody a jejich hygienické limity
/NizZe uvedené udaje byly vybrany z vyhlasky ¢. 252/2004 Sb. ze dne 22. dubna 2004/

Ukazatel jednotka limit hodnota
amonné ionty NH4* mg/I 0,5 MH (horni mezni hodnota)
dusi¢nany NO3 mg/l 50 NMH (nejvy3si mezni hodnota)
dusitany NOy mg/l 0,5 NMH
sirany SO.* mg/I 250 MH
hoi¢ik Mg?* mg/I 10 dolni MH, doporu¢. 20 — 30
vapnik Ca®* mg/I 2-35 dolni MH, doporu¢. 40 — 80
celkova tvrdost | Ca®" + Mg?* mmol/I 2-35 DH (doporuéen4 hodnota)
zelezo Fe mg/| 0,2 MH
kadmium Cd ug/l 5 NMH
mangan Mn mg/l 0,05 NMH
olovo Pb ug/l 10 NMH
rtut’ Hg pg/l 1,0 NMH
chem. spotfeba O, | CHSK - Mn mg/I 30 MH
volny chlor Cl; mg/I| 0,30 MH
chloridy CI mg/l 100 NMH *
pH pH 6,5-9,5 MH **
konduktivita K mS/m 125 MH
/vodivost/




Pozndamka:

* v piipadech, ze vyssi hodnota je zplsobena geologickym prostfedim, se hodnoty az do 250 mg/l povazuji za
vyhovujici této vyhlasce. Pro balené pitné vody plati mezni hodnota 250 mg/1.

** pro balené pitné vody nesycené CO; lze pfipustit hodnotu pH od 4,5. Pro balené pitné vody ptirodni nebo
obohacené CO, mtize byt hodnota pH i nizsi.

NEKTERE CHARAKTERISTIKY VODY

TVRDOST VODY

Prepocty tvrdosti vody

Tvrdost vody je zptsobena ptitomnosti kationti kovi alkalickych zemin, zejména vapniku a hoiciku.
Pokud voda obsahuje vétsi mnozstvi vapniku a hoiciku (rozumi se vapenatych a hote¢natych ionti),
nazyvame ji vodou tvrdou Z praktického hlediska se rozliSuje tvrdost prechodnd (zplisobena
hydrogenuhlic¢itany kovti alkalickych zemin), trvald (zplsobena sirany kovi alkalickych zemin)
a celkova (ptechodna a trvald dohromady)

Tvrdosti vody se obecné rozumi koncentrace vSech kationti kovi alkalickych zemin. V podstaté se
jednd o ionty vapenaté a hotfecnaté. Tvrdost vody se vyjadiuje jako soucet vapniku a hotc¢iku
V jednotkach mmol/litr (milimol v litru vody) nebo v tzv. stupnich (némeckych, francouzskych
anglickych). Druhy zpisob vyjadiovani tvrdosti vody je dnes jiz na Gstupu.

1 némecky stupei tvrdosti vody (1°dH) odpovida 1mg CaO nebo 0,72 mg MgO ve 100ml vody,

1 francouzsky stupeni tvrdosti vody (1°F) udava 0,56 mg CaO (I mg CaCOs) nebo 0,4 MgO
(0,84 mg MgCQ3) ve 100 ml vody,

1 anglicky (Clarkuv) stupeii tvrdosti vody znamena 14,3 mg CaCOs.

1°dH = 1,78 °F ,
1°F =0,56 °dH
1 mmol/l = 5,61 °dH = 10 °F

Pitna voda mmol/l °dH oF
Velmi tvrda > 3,76 >21,01 > 37,51
Tvrda 2,51-3,75 14,01-21 25,01 -375
Stiedné tvrda 1,26 -2,5 7,01-14 12,51 - 25
Meékka 0,7-1,25 39-7 7-125
Velmi mékka <0,5 <28 <5




Piiloha 4. (ke kap. Potenciometrie)

1/ Pojem, vznik a méreni potencialu

Ponofime-li kovovou ty¢inku do roztoku jeho soli, na rozhrani kov-roztok se ustavi rovnovaha mezi
zaporn¢ nabitou vrstvickou kovu a kladné nabitou vrstvickou roztoku /viz obr.1l/. Vznika elektricka
dvojvrstva. Napéti vytvorené mezi elektrickymi vrstvickami se nazyva petencidl, oznacuje se E
a neda se pfimo méfit. Takto vytvofena soustava je tvofena redukovanou a oxidovanou formou kovu
a nazyva se poloclanek. Jeji potencial se oznaCuje Eoxred ; Pro niZe uvedeny poloclanek pak E me?/ Me.
Kovové elektrody ponoiené do roztoku svych iontii (nap¥. Zn do roztokii iontiv Zn*') se nazyvaji
elektrody 1. druhu. Ty se pouzivaji nejCastéji jako mérné Cili indikacni elektrody. K elektrodam
1. druhu patii i vodikova elektroda (viz nize).

_. kov Me (red. f.)

A+ o-- roztok soli kovu Me™ (oxid. f.)

> el.dvojvrstva

Obr.1. Poloclanek (s kovovou elektrodou)

Potencial elektrody nutno vztahnout na néjaky zakladni, dohodou stanoveny potencial. Tim
potencidlem je potencial tzv. standardni vodikové elektrody E°mn‘/H,. Standardni vodikova elektroda
(dale SVE) je elektroda vytvotena z platiny, pokrytd platinovou ¢erni, sycend plynnym vodikem pod
tlakem 101 325 Pa za teploty 25° C, tj. 298,15 K, ponoiend do roztoku s jednotkovou koncentraci
hydroxoniovych iont /c(H:0*) = 1 mol/dm?®/ (pfesnéji aktivitou H3O* iontii — a(H;0*) = 1). Probih4 na
ni reakce:

J—
“H, =— H' + e~

Takto uspotadana vodikova elektroda se nazyva standardni vodikova elektroda (viz obr. 2.). Jeji
potencial se nazyva standardni vodikovy potencidl a oznacuje se E°*/H, = 0 (volt).

H, gas
1 atm
Pr s
\_ﬂyf
|7~
1 ac
& e
| Ptplisek

P PEDE s Obr. 2. Vodikova elektroda



Elektrody 2. druhu jsou kovové elektrody pokryté vrstvou maalo rozpustné soli piislu§ného kovu,
ponofené do elektrolytu, ktery ma spolecny anion s malo rozpustnou soli. Napt. Ag pliSek pokryty
vrstvou AgCl a ponofeny do roztoku rozpustného chloridu, tzv. argentchloridova elektroda. Tyto
elektrody se Casto pouzivaji jako elektrody srovndvaci Cili referentni.

2/Galvanicky ¢lanek.

a) galvanicky clanek obecné.

Propojime-li vodivé dva ruzné polo¢lanky dostaneme tzv. galvanicky €lanek (viz obr. 3 a 4), ktery je
schopen produkovat elektrickou praci. Na elektrodach se vytvoii napéti U, které se rovna rozdilu obou
potencialt. Od kladnéjsiho potencialu odecteme potencial zaporné&jsi.

U= Eposit. - Enegat.
Propojenim obou elektrod se ¢lanek zacne vybijet a probiha redoxni reakce

Red.forma. + Ox.forma, —= Red.forma. + Ox. forma;
Pak U=Ered — Eox

kde Ered je potencial elektrody, na které probiha redukce a Eox je potencial elektrody, na které probiha
oxidace. Aby se galvanicky ¢lanek samovolné vybijel (daval napéti) musi byt U > 0.

Clanek znézorfiujeme obecné schématem: (—) Red.f.; | Ox.f.1 || Ox.f.1 | Red.f.1 (+)

Klasickym ptikladem galvanického ¢lanku, ktery je tvofen dvojici kovovych elektrod, je Danieliv
¢lanek (viz obr. 3). Jedna elektroda je tvofena kovovou médi ponofenou do roztoku soli médnaté,
druhou elektrodu tvofi kovovy zinek ponofeny do roztoku zine¢naté soli. Koncentrace roztokti obou
soli je 1 mol/litr. Zapis Danielova &lanku je nasledujici: (-)Zn | Zn?* || Cu®" | Cu(+)

vnéjsi okruh

current Flow —~

Ty +—Elect Fl
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membréana vnitfni okruh

Obr. 3. Danielav ¢lanek

Pfi vybijeni Danielova ¢lanku probiha reakce  Zn + Cu?** — Zn* + Cu
Napéti Danielova ¢lanku za standardnich podminek U° vypocitame z rovnice

U° = E°cu?icu — E°zn*izn= 0,34V — (=0,76) V= LI0V

b) Petersova a Nernstova rovnice

Hodnota potencialu libovolné kovové elektrody je zavisla na podminkach, tj. na tlaku, teploté, poétu
vyménénych elektronli a zejména na koncentraci iontl v roztokt,, do néhoz je elektroda ponoiena.
Ponechame-li hodnoty tlaku a teploty standardni, pak u kovové elektrody (elektrody 1. druhu)
zavislost potencialu na koncentraci ionti Vroztoku vyjadiuje nasledujici rovnice, zv. Nernstova
rovnice

RT 2,303 RT
Eme = E°Me + — Incve™ = E°Me + — logome™
nF nF




Po dosazeni za konstanty dostaneme zjednoduSenou Nernstovou rovnici

0,059
Eve =E°Me + —— logcme™
nkF

Pokud redukovanou formou neni kov a elektroda je tvofena ionty V redukované i oxidované formé, je
zavislost potencialu elektrody vyjadiena obecnéjsi rovnici, zv. Petersova rovnice

RT Cox 2,303 RT Cox
Eoxired = E%xred + —— In = Exred + —— log
nF Cred nF Cred

Z Nesrstovy rovnice je dobie patrné, ze se zménou koncentrace iontl se méni i potencial elektrody.
Této vlastnosti se pak vyuziva pii potenciometrickych titracich. Elektroda s vySe uvedenou vlastnosti
se V potenciometrii oznacuje jeko elektroda mérnd Cili indikacni.
Poznamka:1) Nesrstova rovnice je zjednoduSena Petersova rovnice, nebot se tyka kovové elektrody, kde Cred je jednotkova,
konstantni.
2) Pro koncentrovanéjsi roztoky nutno uvazovat misto latkovych koncentraci ¢ latek jejich aktivity a. (a < c).
3) Hodnoty standardnich potencialii elektrod 1. druhu a standardni redoxni potencialy — viz Priloha 5.

¢) galvanicky ¢lanek kovovd elektroda — SVE (Me | Me ™ || 2H* | Hy).
Méfeni potencialti jednotlivych elektrod provadime zapojenim méfené elektrody (poloclanku) do
¢lanku se standardni vodikovou elektrodou (obr. 4). - galvanicky ¢lanek Me™ | Me || 2H* | Ha.

vodivostni miistek
(nas. roztok KNO3 nebo KCI)

\ ~ voltmetr
NNNNLN “-—- Holgl
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-1+ ,/ Me™/ag/ < ~roztok kyseliny (Cxz =1 mol/dm?)
Me ---F-" -| +K] - % ‘ . e
/kov/ 1} N ’
Obr. 4 Galvanicky c¢lanek
poloclanek poloclanek
(s kovovou elektrodou) (stand. vodikova elektroda)

\ U° = E°%em/Me — E%ve = E°Mem Me , protoze Esve = 0 (V)

Z vyse uvedené rovnice plyne, Ze potencidal kovové elektrody Eme""/Me je napéti galvanického &lanku
tvoreného danou kovovou elektrodou a SVE.
Dosadime-li v Nernstové rovnici jednotkovou koncentraci Me™ , tj rovnou 1 mol/dm?, je

Eme™ /Me = E°me™/Me
a potencial se nazyva standardni potencial elektrody (kovové). Znali se E°we™/Me . Hodnoty téchto
standardnich potencialti jsou uvedeny v tabulkéch.
Je-1i naboj kovové elektrody zaporny vici SVE, je E°me""/me zaporny (pro kovy neuslechtilé
jako kovy alkalické a kovy alkalickych zemin, déale napt. Zn, Fe, Al atd). Je-1i ndboj kovové
elektrody vici SVE kladny, je E°me™/me kovu kladny (kovy uclechtilé jako Cu, Hg, Ag, Au
atd.).
Uspotadani kovil podle stoupajicich E° se nazyva Beketovova tada napéti kovl, v niz je zarazen
i vodik. Kovy nalevo od vodiku (neuslechtilé) maji E° < 0, pii reakci s kyslikatymi kyselinami




vytésiiuji vodik. Kovy napravo od vodiku (uslechtilé) maji E° >0, pii reakci s kyslikatymi kyselinami
nevytésiuji vodik, redukuji kyselinu na vodu a oxid nekovu.

Galvanicky ¢lanek mtZzeme sestavit kombinaci rGznych poloclankti, z nichz kazdy ma sviij vlastni
potencial. Velikost napéti je dana pak rozdilem potencialti jednotlivych elektrod /viz vyse/.

Priloha ¢. 5.
Tabulka 1. Standardni potencialy elektrod prvého druhu pii 25°C

Nernstova rovnice

RT 2,303 RT
E=E° + Inamer = E° +— log a me™
nkF nF
Elektrodovy dgj E° (V) Elektrodovy dgj E° (V)
Li* + e — Li -3,01 Sn* + 2e — Sn - 0,140
Kf +e - K -2,92 Pb* + 2e — Pb -0,126
Ca** + 2> Ca -2,84 H* + e —- H 0,000
Na* + e— Na -2,713 Cu* + 2 — Cu +0,34
APR* + 3e > Al -1,66 20H - %0, + HO + 2¢] +0,401
Zn** + 2e — Zn -0,76 Cut + e — Cu +0,52
S - S 4+ 2¢ -0,51 21 - L + 2¢ + 0,536
Cd* + 2e — Cd - 0,402 Agt + e —> Ag + 0,799
T + e — TI -0,335 2CIF —- Cl, + 2¢ + 1,358
Co* + 2e— Co -0,27 2F —> F, + 2¢e +2,85

Tabulka 2. Standardni redoxni potencidaly pii 25°C

Petersova rovnice

RT Alox 2,303 RT Aox
E =E° + In =E° + — log
nF dred nF Ared
Elektrodovy dé&j E°(V) Elektrodovy dé&j E°(V)
Cr* + e — Cr* -0,41 [Fe(CN)s]>* + e — [Fe(CN)s]* | + 0,356
Ti¥* + e — Ti# -0,37 Fe* + e — Fe +0,771
V¥ o+ e VvV -0,20 2Hg® — Hg*+ e + 0,905
TiO* + 2H" + e — ClOs + 8H" + 8¢ —
— Ti* + H0 -0,10 - Cl+ 4H0 +1,35
Sn* + 2e — Sn* -0,154 Ce* + e — Ce? +1,160
Cu* + e — Cu* - 0,167 Co* + e — Co* +1,842

Poznamka: Pro ziedéné roztoky plati, Ze aktivita ionti a je priblizné rovna koncentraci iontii C, tj. Ze
aMe™ = CMe™ @ aox = Cox , dared = Cred



