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Serial: Elektrochemie 2 — Potencialy

V prvnim dile naseho seridlu jsme si predstavili zdkladni elektrochemické pojmy, nahlédli do
svéta chemickych rovnic a fekli si zakladni zdkon elektrolyzy. Snad jste se s pojmy dobfe se-
znamili, protoze ziskané znalosti budeme potfebovat v tomto i néasledujicich dilech. Dnes se
pustime do zapeklitého svéta potenciali v elektrochemii.

Zapis cely

Jesté nez se pustime do objevovani vySe zminéného, uvedme zde kratce notaci (zépis), kterd se
pouziva pro elektrochemické cely. Pfipomenme nasi reakci

Zn(s) + Cu®T (aq) — Cu(s) + Zn°" (aq),

z minulého dilu, kterd probihala v roztocich CuSO, a ZnSO, s médénou a zinkovou elektrodou
a se solnym mustkem s Na,SO,. Takovou celu mizeme zapsat pomoci této notace jako

Zn(s) | Zn**(aq, 1 M) || Cu®T (aq,0,5M) | Cu(s).

Vysvétleme si jednotlivé ¢asti. Dvojita svisld ¢ara uprostied oddéluje anodu a katodu a repre-
zentuje solny mustek. Nalevo od ni je anoda, napravo katoda. Jednoduché svislé ¢ary oddéluji
fazova rozhrani, tedy pevnou elektrodu a vodny roztok. Na kazdé strané jsou vzdy nalevo reak-
tanty (Zn, Cu®"), napravo produkty v dané elektrochemické cele (Zn?*, Cu). Zavorky udévaji,
v jakém skupenstvi se dand ldtka nachazi (elektrody jsou pevné latky, ionty jsou rozpusténé
v roztoku). Pro roztoky udévidme jeho koncentraci, a to v jednotce M, coz je pocet molu da-
né latky, ktery je rozpustény v jednom litru vody. V zapisu vyse je tedy koncentrace iontd
zinku 1M = 1 mol-17!, zatimco u iontt médi je to 0,5M = 0,5 mol-171.

Materiél elektrody se nékdy reakce pfimo nedcastni. Produkty vznikaji z ¢astic v rozto-
ku, zatimco elektroda zde slouzi jako zdroj nebo tlozisté elektront, pripadné jako katalyzator
urychluje reakci. P¥ikladem mitize byt platinova elektroda, na niz se redukuji rozpusténé H*
jako v néasledujici reakci

Mg(s) | Mg®" || H* | Ha(g) | Pt(s).

Horc¢ikova elektroda je aktivni, protoze se jeji atomy pfimo tcastni elektrochemické reakce.
Platinova elektroda je inertni, protoze slouzi jako zdroj elektronii pro reakce, ale platina v reakci
primo nevystupuje.

Napéti na cele

Jedna tradi¢ni alkalickd baterie ndm déva napéti 1,5V. Startovaci baterie v autech ndm dé-
vaji 12 V. Neni to vsak jen 8 sériové zapojenych alkalickych baterii, uvnitf jsou tplné rozdilné
latky. Jak tedy urcit napéti, které ndm v takové galvanické elektrochemické cele vznika?
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Obréazek 1: Pfipomenuti Daniellovy cely, se kterou jsme se sezndmili v prvnim dile seridlu.

Uvazujme nasi oblibenou celu se zinkem a médi, kdy je jedna elektroda v jedné kadince,
druhd ve druhé a jsou propojeny solnym mustkem. Pripomenme obé dvé poloreakce, které
zac¢nou probihat, propojime-li obé elektrody vodivym dratkem

Zn(s) — Zn**(aq) 4+ 2¢7,
Cu**(aq) + 2~ — Cu(s).

Misto vodivého dratku pripojime k elektrodam voltmetr. Jeho displej nam ukéze napéti 1,10 V.
Vyménime-li zinkovou ¢ast cely za zeleznou elektrodu a roztok siranu zeleznatého, ukaze nam
voltmetr napéti 0,78 V. Ruznd kombinace materidli ndm d& razné napéti. Abychom mohli
predpovédét celkové napéti na cele, pouzijeme tabulku standardnich redukcnich potencidlu

V kazdé takové tabulce jsou uvedena napéti, za kterych dand redukce probihé. Pro redukci
dvojmocnych iontt médi Cu*t +2e~ — Cu je to Erea(Cu?>T — Cu) = 40,34V, pro redukei
zinku Zn?* + 2e~ —— Zn bychom nasli hodnotu Ered(Zn2+ —— Zn) = —0,76 V. Pro celkové
napéti na cele pak plati jednoduchy vztah

Ecen = Erea(katoda) — Ereq(anoda) .

Vezmeme tedy redukéni potencidl reakce na katodé (v nasem pifpadé +0,34V) a odecteme
od néj redukéni potencidl na anodé (—0,76 V). Celkovd hodnota napéti na nasi cele je tedy +
+0,34V — (=0,76 V) = 1,10V, jak jsme uvedli vySe. V celé rovnici pocitdme s redukénimi
potencidly, i kdyZ na anodé probihé samoziejmé oxidace Zn — Zn2* + 2e~. Mohli bychom
uvazovat standardni oxidacni potencidl, ktery je pro oxidaci zinku 40,76 V, kde tedy je pouze
obracené znaménko. V takovém pripadé pak napéti na cele spocitame jako

Ecetl = Erea(katoda) + Eox(anoda) ,

'P¥i vSech naSich vypodtech se odkd¥eme na tabulky https://en.wikipedia.org/wiki/Standard |
electrode_potential_(data_page) a https://chem.libretexts.org/Ancillary_Materials/Reference/Reference_
Tables/Electrochemistry_Tables, urcité ale neni problém najit nékteré dalsi, které mohou byt i obsahlejsi.


https://en.wikipedia.org/wiki/Standard_electrode_potential_(data_page)
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tyto potencidly tedy sc¢itdme. Samoziejmé at zvolime kterykoli z téchto postupi, ¢iselné dosta-
vame stejny vysledek.

Celou dobu mluvime o standardnich potencidlech. Naméfené hodnoty potencidli (napf.
40,34V u redukce médi) se totiz pro danou ldtku méni v zavislosti na podminkéach, za kterych
méreni provadime. V tabulkach jsou proto uvedené hodnoty namétrené za standardnich pod-
minek, tedy za teploty 25°C = 298 K, tlaku vSech plyné 1atm = 10° Pa a koncentraci viech
rozpusténych litek 1 M = 1 mol-17!. Navic uvazujeme, ze méfime za nulového proudu, potiebu-
jeme proto voltmetr, ktery mé vysoky vnitfni odpor. S proudem se totiz napéti méni, pricemz
zkoumdéni této zavislosti bude predmétem pristiho dilu seridlu.

V praxi ale nelze zmérit potenciél jedné poloreakce. Uvazujme kddinku s roztokem a elektro-
dou, na které probiha néjaka poloreakce, jejiz potencial chceme zmétit. Ptilozenim voltmetru na
elektrodu a do roztoku sice namérime néjaké napéti, jeho hodnota ale nebude spravna. Vloze-
nim voltmetru do roztoku totiz uzavieme elektricky obvod, za¢ne zde prochdzet (maly) proud
a hrot voltmetru v roztoku slouzi jako druhd elektroda, at uz aktivni nebo inertni. Probihd
zde tedy druhd z elektrochemickych poloreakci, opét tak méfime celkovy potencidl cely, nikoli
pouze potencial poloreakce. Byl proto zaveden jednoduchy trik.

K mérené elektrodé byla zvolena referencni elektroda, jejiz potencidl byl definovan jako
nulovy. Méfime pak opét napéti na celé cele, ale redukéni potencidl referen¢ni elektrody je
nulovy, takze napéti na cele je ¢iselné rovno potencidlu poloreakce. Jako referenc¢ni elektroda
byla zvolena standardni vodikovd elektroda SHE (z ang. standard hydrogen electrode). Kadinka
s touto elektrodou obsahuje vodny roztok H' o koncentraci 1M a platinovou elektrodu. Nad
povrchem hladiny se nachézi vodik H, o tlaku 1atm.

Pripojime-li k této standardni vodikové elektrodé nasi kddinku s rozpusténym CuSO, a mé-
dénou elektrodou, zaéne se méd redukovat (Cu?*(aq) +2e~ — Cu(s)) a plynny vodik u pla-
tinové elektrody se zacne oxidovat (Hy(g) — 2H" (aq) + 2e7). Médén4 elektroda je katoda
a SHE je anoda. Na cele naméfime napéti 40,34 V, a protoze potencidl SHE je z definice rovny
nule, pak

Ered(Cu2+ — Cu) = Ereda(katoda) = Egen + Fred(anoda) = 0,34V — 0V = 0,34V .

Tato hodnota standardniho redukéniho potencidlu reakce Cu?t +2e~ — Cu je tedy zapsand
v tabulce.

Pokud k SHE pfipojime naopak zinkovou elektrodu s ZnSQ,, zacne se oxidovat zinek a re-
dukovat vodik v reakci 2H" (aq) +2e~ — Hy(g). SHE je nyni katoda a zinkova elektroda
je anoda. Voltmetr naméri +0,76 V. Opét tedy muzeme vyjadrit standardni redukéni potencial
zinku jako

Emd(Zn2Jr — Zn) = Eyeqa(anoda) = Ereq(katoda) — Ecen =0V — 0-76V = —0,76 V..

Vidime, Ze jsme v obou pripadech namérfili kladnou hodnotu celkového napéti na cele, i kdyz
redukéni potencidly médi a zinku maji opacné znaménko. Neni to ovSem zadny rozpor, protoze
se nam také zménilo, co je katoda a co anoda. Pii méfeni standardnich redukénich potencialt
je toto esencidlni informace.

Nyni také vidime, proc¢ jsou elektrochemické rovnice uvadény ve zkraceném tvaru, ktery ne-
splnuje ani zachovani naboje, ani zachovani hmoty. Kazda poloreakce m4 svij vlastni potencial,
ktery nezavisi na zbytku reakce. I ze zkraceného tvaru tak dokdzeme urcit celkovy potencial na
cele.
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A% doposud jsme vzdycky uvadéli, co se v dané reakci déje. Rekli jsme, 7e méd se v reakei
s vodikem redukuje a zinek naopak oxiduje. Jak to ale poznat pro jinou reakci? Odpovéd
nam opét davéa tabulka redukénich potenciali. Poloreakce, kterd mé vyssi redukéni potencial,
probih4 jako redukce, druhé poloreakce je pak oxidaci. Poloreakce Cu®* +2e~ —— Cu mé4 vyssi
redukén{ potencidl nez 2HT 4+ 2e” — Hy i Zn?*" +2¢~ — Zn (+0,34V > 0V > —0,76V),
takze se méd v téchto reakcich redukuje. Vodik ma vyssi redukéni potencidl nez zinek, takze se
v reakci se zinkem redukuje, zatimco v reakci s médi se oxiduje.

Dalsi informaci, kterou lze z tabulky vycist, je smér reakce. Jednoduché pravidlo je, ze
pokud nam z vypoctu vyjde napéti na cele kladné, reakce probiha samovolné, spontanné. Pro
nasi oblibenou reakci Zn + Cu?* —— Cu+ Zn?" vyslo napéti +1,10V, zinek se tedy rozpousti
do roztoku a méd adsorbuje na elektrodé, vse probiha samo od sebe. Dokonce toto napéti
miizeme pouzit jako zdroj napéti pro vnéjsi obvod. Takova cela je galvanicka.

Pokud bychom ale chtéli postavit baterii zalozenou na obracené reakci Cu+Zn*t — Zn+
+ Cu?*, dostali bychom hodnotu napéti na cele —1,10 V. Takové reakce samovolné neprobih4.
Museli bychom tuto celu pripojit ke vnéjsimu zdroji napéti, aby tato reakce mohla nastat. Toto
napéti by muselo byt vétsi nez zminénych 1,10 V. Cela by uz ale podle nasi terminologie nebyla
galvanickd, ale elektrolyticka.

Z tabulky standardnich redukénich potencidla tedy dokazeme, co z produkti se v samovolné
reakci oxiduje a co redukuje. Zjistime tak, kterym smérem reakce bude probihat. Pokud naopak
mame reakci a zajimé nés, jestli bude spontanni, nebo ne, rozhodne o tom znaménko celkového
napéti na cele. Dokonce dostévame presné hodnoty napéti, které ndm dand reakce dava, nebo
naopak které napéti musime pro danou reakci pouzit.

Potencialy za nestandardnich podminek

Az doposud jsme se zabyvali pouze pripady, kdy elektrochemické reakce probihaly za stan-
dardnich podminek. To ovSem v praxi byva jen tézko proveditelné. Obcas je vhodné pracovat
za vys$sich teplot nebo tlakt, v prubéhu reakce se navic méni koncentrace produktu i reaktanti,
takze jejich koncentrace v roztoku nezustane presné 1 M, i kdyby tomu tak na zacatku proce-
su bylo. Je proto nutné predstavit rozsifenou teorii, kterd dokdze vychyleni ze standardnich
podminek nélezité popsat.

Nejprve si ale dovolme udélat kratkou odbocku k termodynamickym potencidlim. Uvazujme
galvanickou celu, kterd ndm davd napéti Feen (za néjakych podminek). Jeden elektron, ktery
projde pres vnéjsi obvod, tak muze vykonat praci —eF, kde —e je naboj elektronu. Na jednu
reakci necht pripada z elektront ve smyslu, v jakém jsme toto ¢islo popsali v minulém seridlu
v Casti o elektrolyze. Pak se na jednu elektrochemickou reakci uvolni energie —zeFE ve formé
elektrické energie. Pokud tuto energii vyndsobime Avogadrovou konstantou N4, ziskdme energii
na jeden mol probéhnutych reakci. S jednim molem reakci budeme dale pracovat, protoze je to
tak v chemii zvykem.

Vykonanéa préce je tedy

W = _eNAZEcell = _ZFEC6117

kde znaménko minus pouzivime pro situaci, kdy systém konal praci. Pfipomenme, ze F' =
= eN4 je Faradayova konstanta. Tato prace se kond na tkor jakési vnitini energie systému.
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Termodynamické potencialy

Neni potencial jako potencidl. V mechanice mame potencidlni energii v gravitacnim poli, kte-
rd miuze konat praci a napriklad urychlovat padajici téleso. V elektrostatice méame elektricky
potencidl, ktery opét mutize urychlovat ndboje. V termodynamice mame dokonce nékolik veli-
¢in, kterym fikdme termodynamické potencialy. Maji hromadu zajimavych vlastnosti, pro nasi
potfebu vsak opét budeme nejvice zkoumat, jak popisuji mnozstvi energie uchované v systému.

Mozna jste nejvice sezndmeni s vnitrni energii systému U, kterd vystupuje v 1. termodyna-

mické vété
AU =Q+W,
kde zména vnitini energie systému AU je déna jako soucet prijatého tepla @ a prace W vyko-
nané na systému. Tento zdkon je intuitivni formulaci zdkona zachovani energie.

S vnitfni energii se setkdvame napf. u idedlniho plynu, kdy se jednd o soucet kinetickych
energii vSech ¢astic. Dodanim tepla, neboli zahtatim, se rychlost molekul zvysi, podobné jako
rychlym stlacenim, kdy na zmenseni objemu plynu je potieba vykonat praci.

Jak jsme naznacili, vnitini energie ovsem neni jedinym termodynamickym potencidlem. Jako
dalsi jmenujme entalpii H, jejiz definice je

H=U+PV,

kde P je tlak v okoli systému a V' jeho objem. Jednoduchou interpretaci této veli¢iny je energie,
ktera je potifebna pro kompletni vytvoreni systému o objemu V' v okoli s konstantnim tlakem P.
Pro vytvoreni systému je potfeba dodat jeho vnitini energii U a stlacit okolni prosttedi o tlaku P
o objem V, odkud plyne druhy clen*

Entalpie je dulezitou veli¢inou v chemickych vypoctech. Rozdil entalpie produktu a reak-
tanti v chemické reakci za konstantniho tlaku je rovno teplu, které se béhem reakce uvolni,
nebo spottebuje

Q = AH = H(produkty) — H (reaktanty) .

Je-li Q zadporné, pak se teplo uvolnuje a reakce je exotermickd. V opacném ptipadé je na reakci
potieba teplo dodévat, reakce je pak endotermickd. Hodnota entalpie se obecné méni s tlakem
i teplotou daného systému. Uvoliovani tepla je dobré napiiklad pro topeni v kamnech nebo
v situacich, kdy se jeho ¢ast d4 preménit v uzitecnou préci, jako je tomu v parnim stroji ¢i ve
spalovacich motorech.

V elektrochemii se ale vSechna energie neuvoliiuje pouze ve formé tepla. Vidéli jsme, ze na
galvanické cele vznika napéti, pomoci kterého muzeme konat elektrickou préci. Pro jeho popis
zavedeme dalsi termodynamickou veli¢inu, a to Gibbsovu volnou energii G.

Ta je definovana jako

G=H-TS=U+PV-TS,

kde T je termodynamicka teplota systému a S je jeho entropie. Protoze termodynamicka teplota
a entropie systému jsou vzdy kladné veli¢iny, je Gibbsova volna energie vzdy mensi nez entalpie.

Rovnou si zde povime velmi dilezitou vlastnost Gibbsovy volné energie. Zména G je maxi-
malni chemickd prace (tedy ne prace vykonand tlakem a zménou objemu), kterou systém miize
vykonat za konstantniho tlaku a teploty

W = AG = G(produkty) — G(reaktanty) .

2Toto pouziti entalpie jste mohli vidét v 5. tloze 3. série 37. ro¢niku https://fykos.cz/zadani/37/3.
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Rovnou jsme jako volny parametr systému (tlak a teplota jsou konstantni) zvolili to, jestli jsou
v systému reaktanty nebo produkty vzniklé reakci. Obecné vsak tento vztah plati pro libovolny
systém, ne jen pro elektrochemickou celu. Rozdil mezi AH a AG je tedy takovy, ze A H popisuje
zménu tepla, ale AG vykonani chemické préce. Pro pohon ruci¢kovych hodin klasickou baterkou

vidime, ze Gibbsova volna energie je velmi dulezitou veli¢inou v elektrochemii.

y y
G G produkty

reaktanty /// AG >0
S— 7
N AG <0 reaktanty

produkty
smeér reakce smeér reakce
Obrézek 2: Zména Gibbsovy volné Obrézek 3: Zména Gibbsovy volné
energie pro samovolnou reakci, tato energie pro reakci, kterd samovolné
situace odpovida galvanické cele. neprobihd, tedy v elektrolytické cele.

Pripomenme, Ze vSechny jmenované termodynamické potencidly maji jednotku joule — J.
Miuzeme jejich hodnoty ovSsem vzdy vztdhnout na systém, ktery by mél pravé 1 mol ¢astic. V ta-
kovém piipadé pak je jednotkou potencialtt J-mol™!. U vétsiny systému je velmi problematické
urcit absolutni hodnoty potencidlii (zejména vnitini energie), pracujeme proto s jejich rozdily.
Entropii sice jesté letmo potkdme v pristim dilu seridlu, jeji pochopeni ale vyrazné presahuje
ramec tohoto textu, proto ji nebudeme déle rozebirat.

Nernstova rovnice

Vratme se k rovnici W = —zF Ecen, ktera popisuje elektrickou praci vykonanou jednim molem
reakci. Je to maximalni prace, kterou muize systém vykondvat, a proto ji muzeme ztotoznit
s rozdilem Gibbsovy volné energie systému

AG = G(produkty) — G(reaktanty) = —zF Ece -

Uvedli jsme, ze pokud je napéti na cele kladné, pak reakce probiha samovolné. Z této rovnice tak
plyne, ze v takovém pripadé je AG zaporné a zZe volnd energie produktu je nizsi nez reaktanti.
To déva smysl, protoze systémy maji tendenci pfechazet do stavu s nizsi energii. Podobné jako
se kulicka samovolné kutéli z kopce a snizuje svoji potencidlni energii, tak probihd samovolné
reakce a snizuje se Gibbsova volné energie latek v cele. Naopak pokud reakce neni spontanni,
musime dodédvat energii do systému, ¢imz zvysSujeme jeho volnou energii. Napéti na cele je proto
zaporné.
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Nyni se kone¢né dostdvame k Nernstové rovnici, kterd popisuje napéti na cele za nestan-
dardnich podminek, zejména v zavislosti na koncentraci. Z termodynamiky mtizeme odvoditt
ze pri reakci zavisi zména AG na podminkach nasledovné

AG = AG° + RTInQ,

kde AG® je zména G pfi reakci za standardnich podminek. Od tohoto bodu budeme vSechny
veli¢iny uvazované pri standardnich podminkdch znacit symbolem °, abychom je odlisili od
ostatnich. AZ doposud jsme pro jednoduchost zdpisu toto znaceni nepouzivali. Hodnotu AG®
miizeme zjistit v tabulkach nebo ji za standardnich podminek pro kazdou reakci namérit.

Co ovSem znamend Q7 Tato veliina se nazyva reakcéni kvocient (angl. reaction quotient),
je bezrozmérna a udava relativni zastoupeni reaktant a produkti. Pro nase ucely ji zavedeme

vztahem

Q- [produkty]

Mozné se opét désite, co znamenaji ty hranaté zavorky. V mnoha oblastech fyziky, které maji
néco docinén{ s chemii, se v hranatych zdvorkach [A] oznacuje molarni koncentrace latky A.

Koncentraci iontt HT, kterd je 0,75 M, tak miZeme zapsat jako [HJ“] = 0,75 M. Jde jen o to,
abychom se elegantné vyhnuli zdpisum se slozitymi dolnimi indexy.

[reaktanty] °

aA+ B — ~yC+ 6D,
pak reakéni kvocient nabyva tvaru

[ - D]

TN

Koncentraci kazdého z produktti umocnime na jeho stechiometricky koeficient, spole¢né vyna-
sobime a podélime stejné spocitanymi koncentracemi reaktantt. Jako priklad uvedme rovnici
pro vznik amoniaku (épavku)

Ny (g) + 3Ha(g) — 2NH;(g),

2
kde Q@ = % Vsechny tri latky jsou ale v plynné fazi. Jak tedy urcime koncentraci?
2] "2

Definujeme ji stejné, tedy jako pocet molu v jednom litru. Navic pokud stavovou rovnici ideél-
niho plynu pV = nRT vydélime objemem V, dostavame na levé strané tlak a na pravé prave
koncentraci ¢astic! Pro plyny tedy muzeme do @) dosazovat parcidlni tlaky jednotlivych latek.
Pokud ndm v reakcich vystupuje pevnd latka nebo cistd kapalina, pak za jeji koncentraci dosa-
zujeme Ciselné hodnotu 1 (v Pa nebo M). V reakénim koeficientu tak tyto latky ¢iselné nehraji
zédnou roli.

Abychom predlozili Nernstovu rovnici, zbyva posledni jednoduchy krok — prevést rovni-
ci AG = AG° — RT In Q do Fedi elektrického potencidlu. To udéldme vydélenim celé rovnice z F,
a dostavame tedy Nernstovu rovnici ve tvaru

RT
Eeen = E¢n — — InQ.
zF

3Néaznak odvozeni miizete najit na Wikipedii https://en.wikipedia.org/wiki/Nernst_equation, pro nase tiée-
ly tato ¢ast neni podstatna.


https://en.wikipedia.org/wiki/Nernst_equation
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Tato rovnice tedy udéva napéti na cele v zavislosti na teploté, koncentraci jednotlivych reak-
tant a produktt a na napéti za standardnich podminek. Konstanty pro danou reakci jsou R =
= 8,31J-K tmol™!, F = 96500 C-mol~! a podet elektront z. Znovu p¥ipomeiime, e tato
rovnice je disledkem termodynamickych vypocti a neuvazuje tak proud v obvodu. Pfi nenulo-
vém proudu je napéti od takto predpoklddaného odlisné.

Pokud je koncentrace vsech reaktanti a produktt rovna 1M, pak je @ = 1, cely logaritmus
je nulovy a napéti na cele je rovno napéti za standardnich podminek, Nernstova rovnice je tak
vnitiné konzistentni.

Uvazujme nyn{ galvanickou celu (napf. normalni baterku) za standardnich podminek, pro
kterou tedy plati Ecen = Eo > 0. Reakci nechdme béZet, ale neodvidime produkty a ani
nepfivadime nové reaktanty (tedy stejné jako pravé v baterce). Koncentrace produkti se ndm
zvysSuje tim, Ze v reakci vznikaji z reaktantii nové a nové produkty, naopak koncentrace re-
aktanti se analogicky snizuje. Roste reakéni kvocient ), coz znamend, ze napéti na cele se
snizuje, Fcenn < Eg. Dokud je vSak stéle kladné, tak reakce probihd dil, @ se zvysuje a tak
dale. V néjakém okamziku uz ale bude Q tak vysoké, ze napéti na cele klesne na nulu Fcenp = 0.

Nyni jiz nevidime, ze by probihaly dalsi reakce. Respektive, na mikroskopické trovni reakce
pordd probihd, ale ve stejné mife probiha i zpétna reakce. Reakéni koeficient @ se tedy ustdli
na hodnoté, které rikdme rovnovdznd konstanta K.

Rovnovazna konstanta neni jen specifickd veli¢ina v elektrochemii, ale pouzivd se obecné
v chemickych rovnicich. Popisuje stav, ve kterém dopredné i zpétnd reakce probihaji stejnym
tempem, koncentrace jednotlivych latek se tak pii takovém stavu neméni. V elektrochemii
miizeme K vyjadrit jako

RT

2FE¢,
Ecell =0 = E(?ell = ﬁ In K = K = exp(-m—’ll) .

Obecné pak pro libovolnou (ne jen elektrochemickou) reakci jako

—AG°
K= exp< T ) .

Jakmile se tedy koncentrace produkti a reaktanti zméni natolik, ze Q = K, ustali se
rovnovaha mezi reaktanty a produkty, napéti na galvanické cele klesne na nulu a nase baterka
se tak vybije. V praxi samoziejmé efektivné dochézi k vybiti mnohem drive, protoze nase
pristroje potiebuji pro svou préaci urcité prahové napéti. Na druhou stranu, pokud bychom méli
elektrolytickou celu, tak dostatecnou koncentraci reaktanti bychom dokazali zvysit napéti na

cele klidné i nad nulu a reakce by probihala spontdnné. Otdzkou ovsem zistava, jestli by v praxi
toto bylo realizovatelné.

Néco navic - vodikové hospodarstvi

Pred koncem tohoto dilu seridlu se trochu vratme k motivaci studia celé elektrochemie a pred-
koncept se vénuje vyrobé a vyuziti vodiku jako energetického média v prumyslu, energetice
a doprave.

Vodik je sice nejhojnéjsim prvkem ve vesmiru, na Zemi se vsak vyskytuje prakticky jen
ve sloucenindch. Muzeme jej vSak vyrobit pfi elektrolyze vody pomoci elektfiny a nésledné jej
zase spolu s atmosférickym kyslikem sloucit zpatky na molekuly vody, a to za zisku elektrické
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energie. Pokud vyuzivame elektfinu z obnovitelnych zdroju, je cely cyklus naprosto bezemisni
a je jednou z cest k udrzitelné energetice.

V ramci vodikového hospodarstvi bychom mohli vyrovnavat elektrickou sit — v dobé nadpro-
dukce vyroby elektfiny z vétrnych nebo solarnich elektraren muzeme energii uklddat do vyroby
vodiku, odkud ji naopak kdykoli opa¢nou reakci uvolnime. Jako palivo jej muzeme vyuzivat
v dopravnich prostiedcich. Jiz dnes je vodik nezbytnou soucasti pii nékterych procesech v pri-
myslu a pfi vyrobé amoniaku, ktery je zdkladem pro produkci hnojiv. Naprosta vétsina jeho
dnesni vyroby ale pochézi z fosilnich paliv, pficemz je tento proces vyrazné zastoupen v pro-
dukci emisi oxidu uhli¢itého. Elektrochemicka vyroba vodiku elektrolyzou vody by se tak mohla
stat dulezitou soucasti celosvétového hospodérstvi, podobné jako jeho vyuziti v galvanickych
celach pro vyrobu elekttiny.

Existuje nékolik typu elektrolyzéru a palivovych ¢lanku, které se lisi svou téinnosti, potieb-
nymi materidly pro jejich fungovani i aplikacemi (velké staciondrni elektrolyzéry nebo naopak
palivové ¢lanky v autech na vodik). Elektrochemické reakce ve vSech z nich se ale ¥idi zékony,
které si v letosnim seridlu predstavujeme. Vyzkum a pokrok v této oblasti mtze byt jednim
z klicovych faktora pri cesté k dekarbonizaci celé spole¢nosti. Stéle je vSak potfeba prekonat
fadu problému tykajicich se bezpec¢nosti, skladovani, transportu nebo ceny a téinnosti vyroby
vodiku, proto je toto pole elektrochemie stdle oteviené pro nové objevy. O tucinnosti celého
cyklu bude te¢ v pristim dilu, kolik energie je schované v 1kg vodiku si zase spocitate ve tieti
Casti seridlové ulohy.

Nékolik slov zavérem

V tomto dilu jsme se jesté vratili k elektrochemickym celam a k tomu, jak zapsat reakce,
které v nich probihaji. Z tohoto zapisu, ale i pfimo z elektrochemickych rovnic pozname, co se
redukuje a co oxiduje. Tato informace nam staci k tomu, abychom zjistili, jestli dana reakce
probihd samovolné ¢i nikoli, a dokonce pomoci standardnich redukénich potencidli dokézeme
urcit napéti na cele. Nakonec jsme vSak zasli jesté mnohem dal a nyni pro nas neni problém
urcit napéti na cele v zavislosti na koncentraci. Cestou jsme se zastavili u termodynamickych
potenciélu.

VsSechny dnesni poznatky plynou z termodynamiky a ze struktury danych latek, nepopisuji
vsak kinetiku reakci, tedy kolik reakci za jednotku Casu muze probéhnout. Po tomto dilu uz
vime, jaké napéti je potieba pro elektrolyzu, ale v praxi musime pouzivat napéti i o nékolik
desetin voltu vyssi, abychom dostali pozadovany proud. Zkoumd&ni kinetiky reakci a toho, jak
proud zavisi na napéti na cele tedy bude soucasti ptistiho dilu seridlu, takze se mame na co
teésit.

Fyzikalni korespondenéni seminar je organizovan studenty MFF UK. Je zastfeSsen Oddélenim
propagace a medialni komunikace MFF UK a podporovian Ustavem teoretické fyziky
MFF UK, jeho zaméstnanci a Jednotou ¢eskych matematikt a fyziki. Realizace projektu byla
podpofena Ministerstvem skolstvi, mlddeze a télovychovy.

Toto dilo je sifeno pod licenci Creative Commons Attribution-Share Alike 3.0 Unported.
Pro zobrazeni kopie této licence navstivte https://creativecommons.org/licenses/by-sa/3.0/.
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