
4. Od elektrochemických reakcí

k elektrochemickému èlánku

4.1. Vysvìtlení a roz¹íøení základních pojmù

4.1.1. Oxidace a redukce

Elektrochemické reakce se v¾dy vyznaèují pøenosem elektronù z jed-

noho atomu èi molekuly na druhou. Pøítomnost elektronù se v rovnicích

popisujících pøíslu¹né reakce mù¾e projevit explicitnì èi implicitnì. Tak

napøíklad v reakci
Fe3+ + 3e� ! Fe (4:1:1)

se jedná o první pøípad, zatímco v reakci

2Fe2O3 + 3C ! 3CO2 + 4Fe (4:1:2)

o druhý pøípad (i zde v¹ak dochází k pøenosu elektronù). V obou pøí-

padech jde o reakce, bìhem nich¾ atomy ¾eleza v oxidaèním stupni III
pøijímají elektrony a stávají se neutrálními.

Existují tøi základní typy elektrochemických reakcí, které se li¹í zmì-

nou oxidaèního stupnì. Nazývají se po øadì oxidaèní, redukèní a redoxní.
Bìhem oxidaèní reakce atomy zkoumaného prvku elektrony ztrácejí, bì-

hem redukèní získavají a redoxní reakce se vyznaèuje tím, ¾e bìhem ní

dochází k oxidaci i redukci, pøièem¾ elektrony odevzdané bìhem oxidace

jednoho prvku pøijímá jiný prvek, který tak redukuje. Zatímco v rov-
nicích popisujících oxidaèní a redukèní reakce se elektrony objevují ex-

plicitnì (rovnice (4.1.1) popisující redukci ¾eleza), v redoxních rovnicích

vystupují pouze implicitnì (4.1.2).

4.1.2. Elektrolyty, elektrody a elektrochemický èlánek

Pojem elektrolyt poprvé pou¾il ¹védský chemik Svante Arrhenius,

kdy¾ popisoval soli, které ve vodném roztoku disociovaly na ionty. Nyní

se elektrolytickým roztokem èi elektrolytem rozumí jakýkoli roztok obsa-
hující ionty. Takový roztok je schopen vést díky pohybujícím se iontùm

elektrický proud. Elektrolyt je iontovým vodièem a odli¹uje se tak od ko-

vového vodièe, v nìm¾ je náboj pøená¹en pohybujícími se elektrony. Dále
se setkáváme s pojmem "solný mùstek", co¾ je elektrolytický vodiè slou-

¾ící k oddìlení dvou elektrolytických roztokù, který umo¾òuje prùchod

iontù, ale zabraòuje promísení tìchto elektrolytù.

V¹ech oxidaèních a redukèních procesù se podle pøedchozího odstav-

ce zúèastòují volné elektrony. Ty se musí odnìkud pøivádìt èi odvádìt.
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To lze zajistit napøíklad kovovými vodièi. Kovové vodièe, které se stýka-

jí s elektrolytem, se nazývají elektrody. Dvì nebo více elektrod spolu
s elektrolytem pak vytváøí elektrochemický èlánek, který je prostøednic-

tvím dvou vnìj¹ích vodièù pøipojen ke spotøebièi. Bìhem èinnosti èlánku

probíhá na jedné elektrodì oxidaèní reakce a na druhé redukèní. Globální
popis dìjù v èlánku lze popsat reakcí redoxní.

Elektrochemické reakce na elektrodách, v jejich¾ popisu explicitnì

vystupují elektrony, se nazývají elektrodové reakce. Ponìvad¾ èlánek je
tvoøen dvìma elektrodami, øíká se tìmto reakcím také reakce polovièní.

Vyvá¾ená polovièní reakce je taková reakce, pøi ní¾ atomy vystupující na

jedné stranì jsou v rovnováze s atomy na druhé stranì jak co do typu, tak

do mno¾ství. Celkový náboj na jedné stranì se musí rovnat celkovému
náboji na stranì druhé.

Polovièní reakce mohou probíhat výluènì na elektrodách, které pøed-

stavují zdroje elektronù, nebo jsou schopny elektrony odebírat. Pokud na
elektrodì probíhá oxidace, nazýváme ji anodou, v pøípadì redukce kato-

dou. Tak napøíklad reakce

Fe2+ + 2e� ! Fe (4:1:3)

je reakce katodová (jedná se o redukci, tedy pøijímání elektronù). Naopak,

Zn! Zn2+ + 2e� (4:1:4)

je typická reakce anodová (oxidace). Podívejme se nyní na redoxní reakci

Cl2 + 2I� ! 2Cl� + I2 : (4:1:5)

zde pøedstavuje chlor oxidaèní èinidlo a sám bìhem reakce redukuje z oxi-
daèního stupnì 0 na stupeò -I. Iodové ionty pøedstavují naopak redukèní

èinidlo a samy oxidují ze stupnì -I na stupeò 0. V jiné redoxní reakci

2CuO + C ! 2Cu+ CO2 (4:1:6)

je uhlík redukèním èinidlem (sám oxiduje ze stupnì 0 na stupeò IV),

zatímco oxid mìïnatý je oxidaèním èinidlem (mìï redukuje ze stupnì II
na stupeò 0).

4.1.3. Kvantitativní popis elektrochemických dìjù

Pøedpokládejme následující redukèní (katodovou) reakci

Ag+ + e� ! Ag ; (4:1:7)
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která probíhá napø. pøi postøíbøování kovových materiálù. Aby tímto

zpùsobem mohl reagovat 1 mol støíbra, je zapotøebí jeden mol elektronù,
co¾ je mno¾ství dané Avogadrovým èíslem. Celkový náboj jednoho molu

elektronù se oznaèuje jako 1 Faraday (zkratka 1 F) a jeho velikost se urèí

jako

1F = 1:6027733� 10�19 (C/elektron) � 6:0221367� 1023

(elektronù/mol) = 96485:309 (C/mol) : (4:1:8)

Tuto velièinu stanovil Faraday, který se v¹ak ve svých pùvodních výpoè-

tech omezil jen na èisté prvky. Pozdìji byly tyto výpoèty roz¹íøeny na

elektrochemické reakce obsahující i slo¾ité slouèeniny nebo ionty. Celko-
vý náboj potøebný k oxidaci èi redukci jednoho molu látky se v takovém

pøípadì urèí jednoduchou rovnicí

Q = zF ; (4:1:9)

kde z je poèet elektronù, který se zúèastòuje polovièní reakce. Tyto vzta-

hy, z nich¾ vyplývá závislost vylouèeného mno¾ství na pro¹lém náboji,

se nazývají Faradayovými zákony.

Mnoho elektrochemických reakcí probíhá za podmínek, kdy je po

urèitou dobu náboj q spojitì pøivádìn èi odvádìn. Tento náboj lze cha-

rakterizovat proudem

i =
dq

dt
; (4:1:10)

který mù¾e být konstantní nebo promìnný. Mno¾ství pro¹lého náboje se

mìøí pøístroji zvanými coulometry.

4.2. Elektrochemické reakce a jejich kvantifikace

4.2.1. Vyvá¾enost oxidaèních a redukèních reakcí

V jakékoli polovièní reakci je náboj na obou stranách vyvá¾en. Vy-

vá¾ené rovnice poskytují pomìr molù elektronù k poètu molù jiných látek
a mno¾ství molù lze snadno pøevést pomocí rovnice (4.1.9) na mno¾ství

coulombù, tedy na celkový náboj. Mìøítkem reakce mù¾e být i proud pro-

tékající po danou dobu èlánkem. Má-li reakce neru¹enì probíhat, musí
se jednat o proud stejnosmìrný (který ov¹em nemusí být v èase kon-

stantní). Støídavý proud nelze pro udr¾ení elektrodových reakcí pou¾ít

(støední hodnota pro¹lého náboje je nulová).

Vyvá¾enost jednoduchých oxidaèních a redukèních reakcí lze zapsat

snadno. Slo¾itìj¹í situace nastává bìhem reakcí, jich¾ se úèastòují právì
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vodné roztoky. V kyselých vodných roztocích se pøi hledání tvaru vyvá-

¾ených reakcí podnikají následující kroky:
- provede se vyvá¾ení v¹ech prvkù s vyjímkou vodíku a kyslíku,

- vyvá¾í se kyslík pøidáním nezbytného mno¾ství vody,

- vyvá¾í se vodík pøidáním vodíkových iontù,
- vyvá¾í se náboj pøidáním elektronù; jejich poèet je urèen èíslem z,

viz rovnice (4.1.9).

Jako pøíklad si uvedeme redukci iontù IO�
3
na ionty I�. Podle pøedcho-

zího návodu lze psát
IO�3 ! I� ;

IO�3 ! I� + 3H2O ;

6H+ + IO�3 ! I� + 3H2O ;

6e� + 6H+ + IO�3 ! I� + 3H2O : (4:2:1)

Pokud reakce probíhá v zásaditém prostøedí, nejsou v roztoku ob-
vykle pøítomné protony vodíku. Formálnì v¹ak lze vyjít ze závìreèného

vztahu (4.2.1) doplnìného o následující kroky:

- k obìma stranám rovnice se pøidá stejný poèet hydroxylových anion-

tù OH�, jako je vodíkových kationtù,
- hydroxylové anionty spolu s ionty H+ se formálnì slouèí na vodu,

- molekuly vody se tam, kde je to mo¾né, od sebe odeètou.

Z pøedchozího pøíkladu tedy máme

6e� + 6H+ + 6OH� + IO�3 ! I� + 3H2O + 6OH� ;

6e� + 6H2O + IO�3 ! I� + 3H2O + 6OH� ;

6e� + 3H2O + IO�3 ! I� + 6OH� : (4:2:2)

Zde je v¹ak tøeba dodat, ¾e aèkoli takto získaný zápis polovièní reakce

v zásaditém prostøedí je formálnì správný, skuteènost vypadá ponìkud

jinak. Nìkteré ionty èi slouèeniny jsou v takovém prostøedí nestabilní,

rozpadají se, nebo jsou náchylné k dal¹ím reakcím.

4.2.2. Vyvá¾enost redoxních reakcí

Aèkoli elektrochemické reakce nejsou zdaleka omezeny jen na vod-

né roztoky (mezi elektrolyty nalezneme organické polymery, soli apod.),
omezíme nyní diskuzi pouze na nì. Vodné roztoky vìt¹inou bývají silnì

kyselé a pokud jsou neutrální, probíhají v nich elektrochemické reakce
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èasto podobným zpùsobem. Pro zásadité roztoky je vhodné postupovat

tak, jak bylo naznaèeno v pøedchozím odstavci. Nejjednodu¹¹í postup,
jak vyvá¾it celkové redoxní reakce, sestává ze dvou krokù; první krok

je chemický, druhý výpoètový. Chemický krok spoèívá v rozdìlení re-

doxní reakce na dvì polovièní reakce, pøièem¾ se musí pøíslu¹ný prvek
v¾dy objevit na obou stranách reakce, výpoètový v postupu naznaèeném

v pøedchozím odstavci.

Jako pøíklad zkompletujme a vyva¾me následující reakci v kyselém

vodném roztoku, bìhem ní¾ vznikají z urèitých slouèenin a iontù jiné
slouèeniny a ionty:

MnO�
4
+H2C2O4 + :::!Mn2+ + CO2 + ::: : (4:2:3)

V prvním kroku zøejmì usoudíme, ¾e mangan ve druhém oxidaèním stup-

ni na pravé stranì pochází z iontu MnO�4 na stranì levé, podobnì oxid
uhlièitý CO2 pochází z H2C2O4. Tyto skuteènosti lze zapsat jako

MnO�4 !Mn2+ ; H2C2O4 ! CO2 : (4:2:4)

Výpoètový krok spoèívá v následujících bodech:

1. V obou dílèích reakcích vyvá¾íme v¹echny prvky s vyjímkou vodíku

a kyslíku:

MnO�4 !Mn2+ ; H2C2O4 ! 2CO2 :

2. Vyrovnáme kyslík pøidáním H2O podle potøeby:

MnO�4 !Mn2+ + 4H2O ; H2C2O4 ! 2CO2 :

3. Vyrovnáme vodík pøidáním H+ podle potøeby:

MnO�4 + 8H+
!Mn2+ + 4H2O ; H2C2O4 ! 2CO2 + 2H+ :

4. Vyrovnáme náboj pøidáním e� podle potøeby:

MnO�4 + 8H+ + 5e� !Mn2+ + 4H2O ;

H2C2O4 ! 2CO2 + 2H+ + 2e� :
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5. Obì elektrodové reakce jsou nyní vyvá¾ené oddìlenì a v dal¹ím kro-

ku je musíme proto zkombinovat; abychom toho dosáhli musíme ka¾-
dou z rovnic vynásobit poètem pøidaných elektronù v druhé rovnici:

2MnO�4 + 16H+ + 10e� ! 2Mn2+ + 8H2O ;

5H2C2O4 ! 10CO2 + 10H+ + 10e� :

6. Nyní obì rovnice seèteme a vyru¹íme na obou stranách v¹e, co je

mo¾né:

2MnO�
4
+ 6H+ + 5H2C2O4 ! 2Mn2+ + 8H2O + 10CO2 : (4:2:5)

V tomto okam¾iku je redoxní rovnice vyvá¾ená; neobsahuje ¾ádné vol-

né elektrony. Rovnì¾ ji nelze více zjednodu¹it vydìlením celým kladným

èíslem vìt¹ím ne¾ 1. Pokud by reakce nastávala v zásaditém prostøedí,

budeme pokraèovat zpùsobem naznaèeným v druhé èásti pøedchozí ka-
pitoly.

7. Pøidáme k obìma stranám tolik hydroxylových aniontù, kolik je na

nìkteré stranì kladných vodíkových kationtù:

2MnO�4 +6H++6OH�+5H2C2O4 ! 2Mn2++8H2O+6OH�+

+10CO2 :

8. Hydroxylové anionty se slouèí s kationty vodíku za vzniku vody,

která se pak podle potøeby na obou stranách rovnice vyru¹í:

2MnO�4 +5H2C2O4 ! 2Mn2++2H2O+6OH�+10CO2 : (4:2:6)

Na tomto místì je nutno dodat, ¾e reakce v zásaditém prostøedí je

sice formálnì správná, av¹ak výsledky reakce neodpovídají skuteènosti:

MnO�4 je v zásaditém roztoku nestabilní a rovnì¾ by se zde ionizovala
kyselina H2C2O4.

4.2.3. Stechiometrie redoxních reakcí

Stechiometrické výpoèty v redoxních reakcích vycházejí v¾dy z jejich
vyvá¾ení. Jakmile je známá vyvá¾ená redoxní reakce, molární pomìry ji¾

v¾dy poskytnou po¾adovanou stechiometrickou informaci.

Spoètìme hmotnost manganistanu draselného KMnO4 potøebného
k oxidaci 15 g oxidu arsenitého As4O6 v kyselém roztoku. Produkty reak-

ce jsou Mn2+ a kyselina arsenièná H3AsO4. Vyvá¾ená redoxní rovnice,

kterou bychom získali pøedchozím postupem má tvar

24H+ + 8KMnO4 + 18H2O + 5As4O6 ! 8Mn2+ + 8K+ + 20H3AsO4 :

(4:2:7)
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Molární hmotnostKMnO4 pøedstavuje 158.04 g/mol, ve vyvá¾ené reakci

vystupuje 8 � 158:04 = 1264:32, molární hmotnost As4O6 èiní 395.6
g/mol, ve vyvá¾ené reakci vystupuje 5 � 395:6 = 1978. Jestli¾e tedy

k oxidaci 1978 g As4O6 je zapotøebí 1264.32 g KMnO4, je k oxidaci 15

g As4O6 tøeba 15� 1264:32=1978 = 9:59 g KMnO4.

4.3. Elektrochemické èlánky

4.3.1. Vznik poloèlánku

Ponoøme kus zinku do èisté vody. Z kovu se zaènou (v malém mno¾-
ství) uvolòovat podle reakce

Zn! Zn2+ + 2e� (4:3:1)

kationty Zn2+, které se rozpou¹tìjí ve vodì (obr. 4.3.1).
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Obr. 4.3.1: Reakce mezi vodou a ponoøeným zinkem

Zbylé elektrony vytváøejí v zinku záporný náboj. Jak tento proces pokra-
èuje, uvolòování kladných iontù postupuje v dùsledku hromadìní zápor-

ného náboje èím dál pomaleji (pùsobí zde èím dál vìt¹í elektrostatické

síly), a¾ dojde k jeho zastavení. Podobnì pùsobí pøebytek kladného ná-

boje ve vodì. Koncentrace kationtù zinku ve vodì po ukonèení procesu
je ve skuteènosti tak nízká, ¾e lze stále je¹tì vodu pokládat za èistou.

Záporný náboj v kovu se nevytvoøí jen tehdy, vzniknou-li podmínky

pro jeho spojité odvádìní. To je mo¾no zajistit jednak vnìj¹ím obvodem,
nebo pøivádìním média schopného volné elektrony pøijímat. Takovým

médiem je obvykle dobré oxidaèní èinidlo a jako pøíklad lze uvést vodí-

kové ionty (tato jejich vlastnost je pøíèinou, proè jsou mnohé kyseliny
schopné kovy naru¹ovat). V pøípadì chemicky velmi aktivních kovù jako

je sodík, je dobrým pøíjemcem elektronù ji¾ samotná voda.

Nerovnováha náboje vyvolává na rozhraní obou prostøedí rozdíl elek-
trického potenciálu. Jedná se v podstatì o dùsledek termodynamické prá-

ce potøebné k oddìlení opaèných nábojù. Aèkoli potenciální rozdíly jsou
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spí¹e malé a dosahují nanejvý¹ nìkolika voltù, intenzita vzniklého po-

le mù¾e být vysoká. Vzdálenost obou prostøedí je toti¾ dána tlou¹»kou
vrstvy molekul roztoku a iontù tìsnì pøiléhajících k povrchu elektrody

(obvykle nìkolikanásobek prùmìru atomu).

Jediný zpùsob, jak dosáhnout dal¹ího pokraèování reakce (4.3.1) bez
pøítomnosti vnìj¹ího obvodu, je spojit ji s jiným procesem, který v obou

fázích udr¾í elektroneutralitu. To lze uskuteènit v pøípadì, ¾e zinek se

neponoøí do vody, ale do elektrolytu obsahujícího síran mìïnatý. Pokus
by ukázal, ¾e se zinková elektroda brzy pokryje jemným èerným povlakem

z mìdi. Probíhající reakce pøedstavuje redoxní proces. V roztoku dochází

k disociaci molekul CuSO4

CuSO4 ! Cu2+ + SO2�

4
(4:3:2)

a pøitom se zinek rozpou¹tí podle (4.3.1). Dvojmocné kationty mìdi pak
na povrchu kovového zinku pøijímají pøebyteèné elektrony a neutralizují

se, zatímco roztok zùstává elektricky neutrální (obsahuje ve vyvá¾eném

pomìru ionty Zn2+ Cu2+ a SO2�

4 ).

Uspoøádání s jednou elektrodou a vhodným elektrolytem se nazývá

elektrochemický poloèlánek.

4.3.2. Popis chemických dìjù v poloèlánku

Pøi popisu chemických reakcí v poloèlánku se èasto setkáváme i se

speci�kací fyzického stavu v¹ech látek, které se reakce zúèastòují. K to-

mu se u¾ívají zkratky s (pevná fáze), l (tekutá fáze), g (plynná fáze),

aq (rozpu¹tìn ve vodì) apod. Fázové rozhraní se vyjadøuje symbolem /,
elektrolytický mùstek symbolem //, pøièem¾ obsah mùstku nebývá uvá-

dìn. Jako pøíklady oznaèování elektrochemických polovièních reakcí lze

uvést

Fe2+ + 2e� ! Fe ==Fe2+(aq)=Fe(s)

(atom ¾eleza v oxidaèním stupni II pøijme dva elektrony a redukuje na

¾elezné elektrodì na neutrální atom),

Cr3+ + e� ! Cr2+ ==Cr3+(aq) ; Cr2+(aq)=Pt(s)

(atom chromu v oxidaèním stupni III pøijme na platinové elektrodì elek-
tron a stane se z nìj atom chromu v oxidaèním stupni II),

AgCl+ e� ! Cl� + Ag ==AgCl(s) ; Cl�(aq)=Ag(s)
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(molekula chloridu støíbrného pøijme na záporné elektrodì jeden elektron

a rozpadne se na aniont chloru, který je pohlcen vodným roztokem a na
neutrální atom støíbra),

Cl2 + 2e� ! 2Cl� ==Cl2(aq) ; Cl
�(aq)=C(s) (4:3:3)

(molekula chloru rozpu¹tìného v roztoku pøijme na uhlíkové elektrodì

dva elektrony a rozpadne se na dva anionty chloru, které jsou znovu
pohlceny vodným roztokem).

Pøi tomto zpùsobu zápisu polovièních reakcí je tøeba dodr¾ovat ur-

èité konvence. Od roku 1958 se popisují v¾dy ve smìru redukce. Pouze
pøi zápisu celé redoxní reakce lze pou¾ít oba styly (od oxidace k redukci

nebo od redukce k oxidaci).

4.3.3. Vznik elektrochemického èlánku

Polovièní reakce, pøi ní¾ dochází k trasportu iontù z povrchu elektro-

dy do roztoku, se odehrává v tak malém prostoru, ¾e neexistuje zpùsob,

jak mìøit pøíslu¹né velièiny, nebo øídit její rychlost. Jestli¾e v¹ak máme

k dispozici dvì rozhraní typu kov-roztok, lze jednodu¹e mìøit potenciální
rozdíl mezi nimi. Takovému uspoøádání øíkáme elektrochemický èlánek.

Typický èlánek mù¾e sestávat ze dvou elektrod vyrobených napø. ze zin-

ku a mìdi, z nich¾ ka¾dá je ponoøena do roztoku obsahujícího sùl (napø.
dusiènan) tého¾ kovu (obr. 4.3.2). Oba roztoky jsou oddìleny pórovitou

bariérou nebo solným mùstkem, který zabraòuje jejich rychlému smísení,

ale dovoluje difúzi jednotlivých iontù. Na obou rozhraních probíhají po-

lovièní reakce: zinková elektroda se rozpou¹tí podle rovnice (4.3.1) a na
mìdìné elektrodì lze pozorovat jev podobný.
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Obr. 4.3.2: Elektrochemický èlánek

Pokud by naznaèená soustava nebyla ovlivòována zvenèí, obì polo-
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vièní reakce by probíhaly jen v malém mìøítku a po krátké dobì by se

zastavily. Jestli¾e v¹ak spojíme obì elektrody vnìj¹ím vodièem, nadby-
teèné elektrony, které vznikají pøi rozpou¹tìní zinku, se tímto vodièem

pøemístí k mìdìné elektrodì, kde jsou v blízkosti povrchu pøijímány ka-

tionty Cu2+; ty se po jejich pøijetí mìní na neutrální atomy.

Elektrochemický èlánek mù¾e pùsobit jako zdroj elektrické energie

a napájet vnìj¹í spotøebiè, nebo naopak mù¾e sám spotøebiè pøedstavo-

vat (je napájen z vnìj¹ího zdroje). Jestli¾e elektromotorická síla vnìj¹ího
zdroje je vy¹¹í ne¾ elektromotorická síla èlánku, je takový èlánek nazý-

ván elektrolytický, je-li naopak vy¹¹í elektromotorická síla èlánku, jedná

se o èlánek galvanický. V elektrolytických èláncích neprobíhají reakce

spontánnì a jsou vynuceny dodáním elektrické energie z vnìj¹ího zdro-
je. V galvanických èláncích probíhají naopak reakce spontánnì a jejich

výsledkem je produkce elektøiny.

Reakce uvnitø èlánku se ve v¹ech pøípadech øídí pøíslu¹nou stechio-
metrií a Faradayovými zákony uvedenými v kapitole 4.1. Elektromoto-

rická síla èlánku se také oznaèuje jako reverzibilní potenciální rozdíl.

Elektrochemický èlánek ji¾ mù¾e být dobøe øízen. Je-li vnìj¹í ob-
vod pøeru¹en, reakce prakticky ustává. Vlo¾íme-li do vnìj¹ího obvodu

promìnný rezistor, lze reakci øídit i jeho zmìnou. Pøipojíme-li èlánek

k baterii, lze reakci buï zesilovat, nebo zmìnit její smìr.

Rozeberme si nyní z hlediska probíhajících reakcí pøíklad èlánku,

v nìm¾ ve vodném roztoku probíhá na elektrodách spontánní dìj

Mg(s) + Fe2+(aq)!Mg2+(aq) + Fe(s) : (4:3:4)

Tuto reakci lze zapsat ve tvaru

Mg(s)=Mg2+(aq)==Fe2+(aq)=Fe(s) : (4:3:5)

®elezo ve druhém oxidaèním stupni na katodì redukuje, tak¾e tato re-
akce se zapisuje vpravo. Elektrony se pohybují vnìj¹ím obvodem zleva

doprava, anionty postupují v elektrolytu zprava doleva a kationty zleva

doprava. V dal¹ím textu se budeme zabývat pohybem iontù v elektrolytu.

4.3.4. Transport náboje uvnitø èlánku

Jak ji¾ bylo naznaèeno, èlánek podle obr. 4.3.2 pracuje za dvou pod-

mínek. První je existence vnìj¹ího obvodu, druhou kontakt obou elekt-

rolytù. Nyní si podrobnìji rozeberme, jaké dìje vlastnì v roztocích pro-
bíhají. Kladný náboj (ve formì kationtù Zn2+) je do elektrolytu pøivá-

dìn vlevo a odvádìn (ve formì Cu2+) vpravo. Pøebyteèné elektrony jsou
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transportovány vnìj¹ím vodièem zleva doprava. Aby reakce probíhala

spojitì, musí být kladné ionty uvnitø elektrolytu rovnì¾ transportovány
zleva doprava, tedy z levé pùle èlánku do pravé. Je v¹ak tøeba si uvìdomit,

¾e oba roztoky obsahují kromì kladných iontù Zn2+ a Cu2+ i záporné

ionty NO�
3
. Pøebytek kladných iontù Zn2+ v levé polovinì mù¾e být te-

dy kompenzován jednak jejich proniknutím do pravé poloviny, ale také

driftem záporných iontù NO�
3
do poloviny levé. Experimenty prokazují,

¾e se tak dìje obìma zpùsoby a relativní mno¾ství pøepraveného náboje

závisí na relativních pohyblivostech obou typù iontù. Relativní pohyb-
livost iontù je vlastnì rychlost, kterou jsou ionty schopny pohybovat se

v daném roztoku. Ponìvad¾ záporné ionty vìt¹inou bývají vìt¹í ne¾ klad-

né, mívají ni¾¹í pohyblivost a mno¾ství pøepraveného záporného náboje

je tudí¾ men¹í.

4.4. Elektrochemické potenciály

4.4.1. Standardní elektrodové potenciály

Jednou z nejdùle¾itìj¹ích fyzikálních velièin, kterou je elektroche-

mický èlánek charakterizován, je jeho napìtí naprázdno. Toto napìtí je

dáno rozdílem potenciálù obou elektrod a tedy rozdílem potenciálù obou
poloèlánkù

E = �V = Vl � Vp ; (4:4:1)

kde Vl je potenciál levé elektrody a Vp potenciál pravé elektrody. Jestli¾e

potenciál levého poloèlánku oznaèíme Vlr (Vlr = Vl � Vr, kde Vr je po-

tenciál roztoku) a podobnì potenciál pravého poloèlánku Vpr = Vp� Vr,

lze psát
E = �V = Vlr � Vpr : (4:4:2)

Potenciály jednotlivých poloèlánkù nejsou pøímo mìøitelné. Kdybychom

jeden vývod z voltmetru pøipojili ke kovové elektrodì a druhý ponoøili do

roztoku, vznikl by toti¾ dal¹í poloèlánek z ponoøeného kovového vodièe.

Skuteènost, ¾e potenciál poloèlánku není pøímo mìøitelný, nám v¹ak

nezabraòuje, abychom jej nede�novali a nepracovali s ním. Jestli¾e toti¾

nemù¾eme stanovit jeho velikost, mù¾eme jej alespoò srovnávat s poten-

ciály jiných poloèlánkù. Pøijmeme-li pøedpoklad, ¾e potenciál referenèní-
ho poloèlánku je nulový a mìøíme-li potenciály jiných systémù vùèi nìmu,

mìøíme ve skuteènosti relativní poloèlánkový potenciál. Jako referenèní

èlánek se u¾ívá poloèlánek charakterizovaný reakcí

H2(g)! 2H+(aq) + 2e� : (4:4:3)
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Jedná se o vodíkovou elektrodu, která se za standardních podmínek ozna-

èuje zkratkou SVE (standardní vodíková elektroda). Pokud nyní chceme
mìøit relativní potenciál jiného poloèlánku, napø. typu M2+=M , zkon-

struujeme èlánek Pt=H2(g)=H
+(aq)==M2+(aq)=M (s), v nìm¾ probíhá

reakce
H2(g) +M2+

! 2H+ +M (s) : (4:4:4)

Vzhledem k tomu, ¾e potenciál Vp = 0, je podle (4.4.2) E = Vl, co¾ je
pøímo potenciál poloèlánku ==M2+=M (s). Pokud provedeme øadu mì-

øení na dal¹ích uspoøádáních, mù¾eme sestavit tabulku 4.1, v ní¾ jsou

vybrané poloèlánkové potenciály seøazeny podle velikosti. Tyto poten-

ciály se oznaèují symbolem E0 a jsou uvedeny pro standardní podmínky
(T = 250 C, p = 1 Pa), pøièem¾ pøíslu¹né roztoky mají molární koncent-

raci.

V mnoha elektrochemických experimentech ov¹em nelze SVE pou¾ít,
napø. z dùvodù vysoké reaktivity vodíku. Pak se pou¾ije jiná elektroda,

její¾ potenciál je pøesnì znám. Podmínkou je, aby její údr¾ba byla co

nejjednodu¹¹í a potenciál stabilní. Obvyklý je napøíklad ji¾ døíve zmínìný
systém

Ag=AgCl(s)=Cl�(aq)==; èili Ag + Cl� ! AgCl(s) + e� ; (4:4:5)

kde elektroda sestává ze støíbrného drátu pota¾eného chloridem støíbr-
ným. Dal¹í referenèní elektrodou mù¾e být kalomelová elektroda, na ní¾

probíhá reakce

Hg=Hg2Cl2=KCl==; èili 2Hg + 2Cl� ! Hg2Cl2 + 2e� : (4:4:6)

Potenciály obou tìchto systémù byly vùèi SVE stanoveny s velmi vysokou

pøesností (0.2221 a 0.2680 V).

Známe-li standardní potenciály dvou polovièních reakcí, mù¾eme
snadno urèit potenciální rozdíl odpovídajícího èlánku. Pro èlánek o sché-

matu

Cu(s)=Cu2+==Cl�=AgCl(s)=Ag(s) ; (4:4:7)

který je popsaný redoxní rovnicí

2Ag(s) + 2Cl�(aq) + Cu2+(aq)! 2AgCl(s) + Cu(s) (4:4:8)

z tabulky dostáváme E = 0:337 � 0:222 = 0:115 V. Ponìvad¾ tento

potenciál je kladný, probíhá reakce zleva doprava a elektrony putují od

mìdìné elektrody k elektrodì støíbrné. Tímto zpùsobem se urèuje napìtí

naprázdno v¹ech systémù.
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Tab. 4.1: Vybrané elektrodové potenciály za stand. podmínek

Polovièní reakce E0(V)

Na+ + e� ! Na(s) -2.71

Mn2+ + 2e� !Mn(s) -1.029

Fe(OH)2(s) + 2e� ! Fe(s) + 2(OH)� -0.877

2H2O + 2e� ! H2(g) + 2OH� -0.828

Zn2+ + e� ! Zn(s) -0.763

Fe(OH)3(s) + e� ! Fe(OH)2(s) + OH� -0.56

Fe2+ + 2e� ! Fe(s) -0.44

Cd2+ + 2e� ! Cd(s) -0.409

Pb2+ + 2e� ! Pb(s) -0.126

Sn4+ + 2e� ! Sn2+ -0.10

Fe3+ + 3e� ! Fe(s) -0.016

2H+ + 2e� ! H2(g) 0.000

Cu2+ + e� ! Cu+ 0.158

AgCl(s) + e� ! Ag(s) + Cl�(g) 0.222

Hg2Cl2(s) + 2e� ! 2Cl�(g) + 2Hg(l) 0.268

Cu2+ + 2e� ! Cu(s) 0.337

O2(g) + 2H2O + 4e� ! 4OH� 0.401

I2(s) + 2e� ! 2I�(s) 0.535

Cu+ + e� ! Cu(s) 0.552

MnO�4 + 2H2O + 3e� !MnO2(s) + 4OH� 0.59

Fe3+(aq) + e� ! Fe2+(aq) 0.771

Ag+ + e� ! Ag(s) 0.799

O2(g) + 4H+ + 4e� ! 2H2O 1.229

MnO2(s) + 4H+ + 2� !Mn2+ +H2O 1.23

Cl2(g) + 2e� ! 2Cl�(g) 1.358

Au3+ + 3e� ! Au(s) 1.50

MnO�4 + 8H+ + 5e� !Mn2+ + 4H2O 1.51

Ce4+ + e� ! Ce3+ 1.61

PbO2(s) + SO2+

4 + 4H3O
+ + 3e� ! PbSO4(s) + 6H2O 1.685

H2O2 + 2H+ + 2e� ! 2H2O 1.776

4.4.2. Potenciál a volná energie

Z pøedchozích úvah je zøejmé, ¾e potenciální rozdíl mezi obìma elek-
trodami v èlánku je jakousi mírou náchylnosti k tomu, ¾e zde zaène pro-

bíhat pøíslu¹ná reakce. Èím vy¹¹í je kladný potenciál èlánku, tím vy¹¹í je
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tendence k tomu, ¾e reakce probíhá zleva doprava. Pøitom samozøejmì

dochází ke zmìnì volné energie soustavy. Tato zmìna se oznaèuje �G0

a s potenciálem E0 je svázána jednoduchým vztahem

�G0 = �zFE0 ; (4:4:9)

kde z oznaèuje poèet molù náboje a F je Faradayova konstanta.

Záporné znaménko v rovnici (4.4.9) naznaèuje, ¾e kladný potenciál

èlánku vyvolává záporné zmìny volné energie a prùbìh reakce je tedy

zleva doprava. Pøi pohybu elektrického náboje q mezi místy s rozdílem
potenciálù E0 je nutno vykonat práci o velikosti qE0. Pravá strana rov-

nice (4.4.9) tedy urèuje práci nutnou k pøemístìní z molù náboje mezi

takovými místy.

Ilustrujme si nyní vztah (4.4.9) na pøíkladu. Jak dlouho mù¾e udr¾et

èlánek Cu=Zn v provozu 60 W lampièku, jestli¾e pøedpokládáme, ¾e se

v èlánku pøemìní 1 mol výchozí látky a svorkové napìtí èlánku je 90%

E0?

Nejprve odeèteme z tab. 4.1 hodnoty E0(Cu2+(aq)=Cu(s)) = 0:337

V a E0(Zn(s)=Zn2+(aq)) = �0:76 V; odtud E0 èlánku = 0:337 �

(�0:76) = 1:097 V. Vyu¾itelné napìtí èlánku je tudí¾ 0:9�1:097 = 0:9873
V. Ponìvad¾ reakce se zúèastní 1 mol látky (a tedy 2 moly elektronù), je

celkový pøemístìný náboj 2�96467 = 192934 C. Volná energie vyu¾itelná

pro napájení lampièky èiní podle (4.4.9) 2� 96467� 0:9873 = 190484 J.
60 W lampièka by tedy vydr¾ela svítit 190484=60 = 3175 s = 53 minut.

4.4.3. Nernstova rovnice

Standardní potenciály, které byly diskutovány v pøedchozích kapito-

lách, se týkaly èlánkù, v nich¾ se v¹echny rozpu¹tìné látky vyznaèovaly
efektivní koncentrací jednoho molu. Podobnì tlak v¹ech plynù, které se

zúèastòovaly elektrodových reakcí, se pøedpokládal 1 Pa. Pokud dojde

ke zmìnì koncentrací, tlakù, teplot apod., potenciál èlánku E0 se bu-
de urèitým zpùsobem mìnit. Tuto zmìnu jako první podchytil nìmecký

chemik Walther Nernst a popsal ji rovnicí

E = E0
�

RT

zF
ln
a(RED)

a(OX)
; (4:4:10)

kde R = 8:31451 J/mol K je univerzální plynová konstanta, T je teplota
v K, z je poèet elementárních nábojù zúèastòujících se elektrodové reak-

ce a F je Faradayova konstanta. Velièina a(RED) oznaèuje souhrnnou
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chemickou aktivitu v¹ech látek které redukují a a(OX) stejnou aktivitu

látek, které oxidují. Tyto aktivity u tuhých a kapalných látek jsou rovny
pøibli¾nì jedné, u látek plynných se rovnají jejich parciálním tlakùm. Pøi

250 C lze rovnici (4.4.10) pøepsat do tvaru

E = E0
�

0:05915

z
log

a(RED)

a(OX)
: (4:4:11)

Pro ilustraci pou¾ití Nernstovy rovnice jsou uvedeny dva pøíklady.

1. Pro elektrodovou reakci Fe3+ + e� ! Fe2+ (E0 = 0:768 V) platí:

E = 0:768�
0:05915

1
log

[Fe2+]

[Fe3+]
;

kde hranaté závorky urèují pøíslu¹né koncentrace.

2. Pro elektrodovou reakci Fe2+ + 2e� ! Fe (E0 = �0:4089 V) platí:

E = �0:4089�
0:05915

1
log

[Fe]

[Fe2+]
;

vzhledem k tomu, ¾e Fe je tuhá látka, je její koncentrace rovna
jedné, tak¾e

E = �0:4089 + 0:05915 log[Fe2+] :

Snadno lze ukázat, ¾e elektrodový potenciál je souèasnì funkcí pH

roztoku.

4.5. Typy elektrod a elektrodových reakcí

Elektrody lze dìlit podle øady hledisek. Jedno z nich bere v úvahu

povahu látek, které na elektrodách reagují, jiné slo¾itost reakcí, které na

elektrodách probíhají a existují i nìkterá dal¹í. Zde se v¹ak zamìøíme
pouze na první dvì zmínìná hlediska.

4.5.1. Rozdìlení podle povahy látek

1. Elektrody typu kov-kovový iont

Jedná se o elektrody, na nich¾ probíhá reakce typu

M !Mk+ + ke� (4:5:1)

nebo reakce opaèná, pøièem¾ k je celé èíslo a M oznaèuje kov. Typickým

reprezentantem je zinková elektroda, na ní¾ probíhá reakce

Zn! Zn2+ + 2e� : (4:5:2)
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2. Elektrody typu iont-iont

Na mnoha elektrodách probíhají reakce, pøi nich¾ vstupní látkou

i výstupním produktem jsou ionty. Tak napøíklad inertní platinovou elek-

trodu lze pou¾ít k redukci kationtù ¾eleza o oxidaèním stupni III na ka-

tionty o oxidaèním stupni II, tedy

Fe3+ + e� ! Fe2+ ; (4:5:3)

kterou lze zapsat té¾ jako

==Fe3+(aq) ; Fe2+(aq)=Pt(s) :

Schéma reakce plyne z obr. 4.5.1.
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Obr. 4.5.1: Redukce kationtù ¾eleza na platinové elektrodì

Reakce probíhá na povrchu elektrody. Kationt Fe3+ je pøita¾en k po-
vrchu elektrody elektrostatickými a van der Waalsovými silami. V tomto

okam¾iku jsou molekuly vody, které ka¾dý ion obklopují, doèasnì od-

stranìny (co¾ je proces, který spotøebovává urèitou energii). Poté iont

pøijme z povrchu elektrody jeden elektron (co¾ se dìje tunelovým efek-
tem), odtrhne se a znovu se obklopí molekulami vody. Èím vìt¹í energie

je k ionizaci zapotøebí, tím probíhá proces pomaleji (iont se na povr-

chu elektrody neudr¾í dostateènì dlouho, aby zmínìný elektron staèil

pøijmout).

3. Elektrody typu plyn

Nìkteré elektrodové reakce zahrnují plynné slo¾ky jako napø. O2,

H2 nebo Cl2. Taková reakce rovnì¾ musí probíhat na povrchu inertního

vodièe, jako je platina. Jednou z typických reakcí znaèné dùle¾itosti je

oxidace chlorových aniontù za vzniku molekulárního plynného chloru

2Cl� ! Cl2 + 2e� : (4:5:4)
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4. Elektrody typu nerozpustná sùl

Typickým zástupcem tohoto typu elektrody je støíbrný drát pota¾e-

ný tenkou vrstvou chloridu støíbrného AgCl, který je ve vodì nerozpust-

ný. Elektrodová reakce spoèívá v oxidaci a redukci støíbra

AgCl(s) + e� ! Ag+(s) + e� + Cl�(aq)! Ag(s) + Cl�(aq) : (4:5:5)

Polovièní èlánek s touto elektrodou lze tedy reprezentovat zápisem

: : : ==Cl�(aq)=AgCl(s)=Ag(s) :

4.5.2. Rozdìlení podle slo¾itosti reakcí

1. Elektrody prvního druhu

U elektrod prvního druhu se ustavuje rovnováha mezi kovovou elek-

trodou a roztokem kationtù kovu, nebo nekovem a pøíslu¹nými anionty

v roztoku. Obecnì lze øíci, ¾e dìj na takové elektrodì lze popsat jedinou
elementární reakcí. Pøíkladem takové elektrody je poloèlánek

Zn2+ + 2e� ! Zn : (4:5:6)

Kationtovou elektrodou je v¹ak i vodíková elektroda. Je to vratná ply-

nová elektroda, na ní¾ se ustavuje rovnováha mezi plynným vodíkem
a oxoniovými ionty v roztoku. Tuto rovnováhu zprostøedkuje platinová

elektroda pota¾ená platinovou èerní. Na povrchu elektrody se ustavuje

potenciál podle rovnice

2H3O
+ + 2e� ! H2 + 2H2O : (4:5:7)

Pøíkladem aniontové elektrody je elektroda chlorová, na ní¾ probíhá re-
akce

Cl2 + 2e� ! 2Cl� ; (4:5:8)

nebo kyslíková elektroda charakterizovaná dìjem

O2 + 2H2O + 4e� ! 4OH� : (4:5:9)

2. Elektrody druhého druhu

Zde je mo¾no úhrnný dìj v poloèlánku rozdìlit na dvì elementární
reakce. Nejznámìj¹ími reprezentanty této skupiny jsou kalomelová elek-

troda a chloridostøíbrná elektroda. Jde tedy o elektrody tvoøené kovem
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pokrytým nìkterou z jeho málo rozpustných solí a ponoøené do rozto-

ku, který obsahuje stejné anionty, jako tato sùl. Pøíkladem je kalomelová
elektroda v nasyceném roztoku KCl, její¾ potenciál je 0.242 V. Probíhají

zde reakce:

Hg2Cl2 ! Hg2+2 + 2Cl� ; Hg2+2 + 2e� ! 2Hg ; (4:5:10)

úhrnný dìj se tedy popí¹e rovnicí

Hg2Cl2 + 2e� ! 2Hg + 2Cl� : (4:5:11)

Podobnì na chloridstøíbrné elektrodì probíhá úhrnná reakce

AgCl+ e� ! Ag + Cl� : (4:5:12)

K elektrodámdruhého druhu patøí také elektrody typu kov|nerozpustný

oxid. Pøíkladem je elektroda Sb=Sb2O3=OH
�. Antimonová tyèinka se

pokryje tenkou vrstvou oxidu a ponoøí se do roztoku obsahujícího ionty

OH�. Oxidaci probíhající na elektrodì lze vyjádøit ve tvaru

2Sb+ 6OH� ! Sb2O3 + 3H2O + 6e� : (4:5:13)

Existují i elektrody tøetího druhu, jejich¾ stavba a pøíslu¹né reakce jsou
popsány ve speciální literatuøe.

4.6. Vratnost elektrochemických reakcí

Nìkteré elektrochemické èlánky mohou pracovat vratnì, dìje v ji-

ných jsou nevratné. Ve vìt¹inì pøípadù se reverzibilita èlánku musí vy-

¹etøit experimentálnì. Aby byl èlánek vratný, musí na obou jeho elek-
trodách probíhat vratné dìje a rovnì¾ v prostoru mezi elektrodami se

nesmí vyskytovat ¾ádné zdroje nevratných procesù. Pøíkladem vratného

èlánku je soustava

Pt=H2=HCl=AgCl=Ag ; (4:6:1)

kde probíhá reakce

H2 + 2AgCl + 2H2O, 2Ag + 2H3O
+ + 2Cl� : (4:6:2)

Na katodì dochází k uvolòování elektronù za souèasné oxidace vodíku na
oxoniový iont

H2 + 2H2O! 2H3O
+ + 2e�
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a elektrony uvolnìné na katodì se spotøebují k redukci na anodì

e� + AgCl! Ag + Cl� : (4:6:3)

Elektromotorické napìtí tohoto èlánku pøi 250 C a koncentraci 1 mmol
HCl/dm3 je 0.5795 V. Reakce probíhá zleva doprava a èlánek produkuje

elektrickou energii. Pøipojíme-li èlánek k vnìj¹ímu zdroji napìtí (jeho¾

hodnota je vy¹¹í ne¾ 0.5795 V a které má opaèný smìr), zaène reakce
probíhat zprava doleva. Podmínka vratnosti èlánku je dokonale splnìna.

Vratné èlánky se obvykle vyznaèují tím, ¾e mají spoleèný elektrolyt

pro obì elektrody. Naopak, øada nevratných èlánkù se vyznaèuje tím, ¾e
se v nich vyskytuje kapalinové rozhraní mezi elektrolyty (obr. 4.6.1).
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Obr. 4.6.1: Schéma nevratného èlánku

Na obrázku je znázornìn èlánek Daniellùv popsaný diagramem

Zn=ZnSO4(1mol=kg)==CuSO4(1mol=kg)=Cu : (4:6:4)

Fázové rozhraní mezi roztoky síranu zineènatého a mìïnatého se realizuje

pórovitou pøeká¾kou, která sice umo¾òuje elektrický kontakt obou rozto-
kù, ale zabraòuje jejich nadmìrnému mí¹ení difúzí. Necháme-li èlánkem

protékat proud zleva doprava, jsou pøes toto rozhraní pøená¹eny ionty

Zn2+ a SO2�

4 . Pokud zvý¹íme kompenzaèní napìtí tak, ¾e smìr proudu

obrátíme, budou pøes rozhraní pøená¹eny ionty Cu2+ a SO2�

4 ; je zøejmé,
¾e proces je nevratný.

4.7. Etalonové èlánky

Standardním etalonem je èlánek Westonùv, vyrábìný podle mezi-

národních pøedpisù, které byly stanoveny ji¾ na konferenci v Londýnì
v roce 1908. Pou¾ívá se pøedev¹ím tam, kde nejsou velké nároky na od-

bìr proudu, tedy hlavnì ke kompenzaèním mìøením. Rovnì¾ se pou¾ívá
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jako normál pro pøesné a stálé napìtí pøi rùzných laboratorních mìøeních.

Jeho schéma je na obr. 4.7.1.
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Obr. 4.7.1: Schéma Westonova èlánku

Kladnou elektrodou je èistá rtu» Hg, zápornou elektrodou je amal-

gam kadmia CdHg. Nad kladnou elektrodou je smìs síranu rtu»natého
HgSO4, nad zápornou jsou krystaly síranu kademnatého CdSO4. Zbýva-

jící prostor je vyplnìn nasyceným roztokem síranu kademnatého. Pøívody

ke kladné a záporné elektrodì jsou vyrobeny z platiny. Schéma èlánku

lze zapsat jako

CdHg=CdSO4 �

8

3
H2O(nasyc:)=HgSO4=Hg ; (4:7:1)

kde se v zápisu postupuje od záporné elektrody ke kladné; svislé èáry pak

oznaèují fázová rozhraní. Výhodou tohoto èlánku je skuteènost, ¾e jeho
elektromotorické napìtí je jen velmi málo závislé na teplotì a je dáno

vztahem

E# = E20 � 0:000046(#� 20) ; (4:7:2)

kde E20 oznaèuje svorkové napìtí pøi 20
0 C. Toto napìtí bývá od 1.018{

1.0198 V; vnitøní odpor je kolem 500 
. Podle odchylek napìtí se Wes-

tonovy èlánky dìlí do tøí jakostních tøíd a práce s nimi podléhá pøísným

zásadám (zatì¾ovací proud do 1 �A, provozní teplota od 4{400 C atd.).
Ka¾dý musí mít prùvodku s údaji o pøesnosti, svorkovém napìtí a dal¹ích

dùle¾itých parametrech.
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