
Přednáška #3

Protolytické reakce

• síla kyseliny/zásady, 

• soli, 

• pufry, 

• teoretické výpočty pH 



Protolytické vs. proteolytické reakce – co je správně?



Arrheniova teorie kyselin a zásad (1884)

Kyselina = látka schopná odevzdávat proton

                    HA → H+ + A−

Zásada = látka schopná odevzdat hydroxidový aniont

                 BOH → B+ + OH−



Brønstedova–Lowryho teorie kyselin a zásad (1923)

Kyselina = látka schopná odevzdávat proton

Zásada = látka schopná přijímat proton

Konjugovaný pár kyseliny a zásady

  kyselina   ↔  zásada   +   H+

  CH3COOH   ↔   CH3COO-  +  H+

  NH4
+   ↔   NH3  +  H+

  H2PO4
-  ↔  HPO4

2-  +  H+



Lewisova teorie kyselin a zásad (1923)

Kyselina = akceptor elektronového páru

                    

- příklad BF3 

Zásada = donor elektronového páru

                 

- příklad HN3



Síla kyselin a zásad

▪ silná kyselina – disociuje úplně

 HCl  →   Cl-  +  H+

▪ slabá kyselina – disociuje jen částečně (do rovnováhy)

  HF ↔   F-  +  H+

▪ silná zásada – disociuje úplně

  NaOH  →   Na+  +  OH-

▪ slabá zásada – disociuje jen částečně (do rovnováhy)

 NH4OH  ↔   NH4
+  +  OH-

Silné kyseliny: HCl, H2SO4, HNO3, HBr, HI, HClO4, CF3SO3H

Silné zásady: hydroxidy alkalických kovů a kovů alkalických zemin



Disociace slabé kyseliny

  HA ↔   A-  +  H+

Disociační stupeň

 α =
𝑝𝑜č𝑒𝑡 𝑑𝑖𝑠𝑜𝑐𝑖𝑜𝑣𝑎𝑛ý𝑐ℎ 𝑚𝑜𝑙𝑒𝑘𝑢𝑙

𝑐𝑒𝑙𝑘𝑜𝑣ý 𝑝𝑜č𝑒𝑡 𝑚𝑜𝑙𝑒𝑘𝑢𝑙
=

𝐴−

𝑐𝐻𝐴

[i] – rovnovážná koncentrace

ci – analytická koncentrace

Disociační konstanta kyseliny (rovnovážná konstanta reakce)

 𝐾𝐴 =
𝐻+ . 𝐴−

𝐻𝐴
  (zjednodušený, přibližný zápis)

  

 𝑝𝐾𝐴  =  − log 𝐾𝐴  (nalezneme v tabulkách)

Závislost disociačního stupně na koncentraci

  𝐾𝐴 =
α.𝑐𝐻𝐴.α.𝑐𝐻𝐴

1−α .𝑐𝐻𝐴
=

α2

1−α  
. 𝑐𝐻𝐴

Takto definovaná disociační konstanta není konstantní, závisí na teplotě, tlaku i na 
přítomnosti dalších látek v roztoku, které se protolytické reakce přímo neúčastní.



Přesnější zápis disociační konstanty

 KA =
a

H 
+  . aA 

−

aHA

ai – aktivita (koncentrace opravená o vliv dalších přítomných částic)

 ai = i  . yi

yi – aktivitní koeficient; lze změřit nebo odhadnout z hodnoty iontové síly

Iontová síla roztoku

 J =
1

2
σ ci. zi

2

zi – náboj iontu (např. +1 pro H+, -2 pro SO4
2-)

Odhad aktivitního koeficientu pro ionty 

 − log yi = 0,5 . zi
2 .

J

1+ J
− 0,3 . J  

Odhad aktivitního koeficientu neelektrolyty 

  − log yi = k . J 

Jeden z mnoha vzorců, platí 
pro J ≤ 0,5 s přesností ± 10 %

https://www.aqion.de/site/101


Autoprotolýza vody

 H2O  ↔   H+   +    OH-

Voda se chová současně jako slabá kyselina i jako slabá zásada.

Disociační konstanta vody

  KV =
a

H 
+  . aOH 

−

aH2O

Podle definice aktivity je aktivita látky v kondenzované fázi jednotková. Tedy:

  KV = aH 
+  .  aOH 

−

 KV se nazývá iontový součin vody, závisí na teplotě, při 25 °C je přibližně 1.10-14

Zlogaritmováním dostaneme:

 log KV =  log aH 
+  +  log(aOH 

−)

Pomocí „p-veličin“

 pKV  =  pH   +   pOH 

Při 25 °C:  - log (1.10-14) = 14

 pH   +   pOH  =  14

Zápis H+ není zcela korektní, ale ani H3O+.
Přesněji je to H+.nH2O

p = - log



Hodnota pH

 pH =  - log aH 
+

 K čemu potřebuje pH analytický chemik?

pH = - log [H+]
je platí pouze přibližně, nezahrnuje vliv J



Obecný postup výpočtu pH pro libovolný roztok elektrolytů

➢ Podmínky 1. druhu 

 – rovnovážné konstanty všech vratných reakcí

 

➢ Podmínky 2. druhu 

 – vyjádření analytických koncentrací pomocí rovnovážných koncentrací

➢ Podmínka 3. druhu

 - podmínka elektroneutrality σ 𝑐𝑖𝑧𝑖 = 0

 



Odvození pH silné jednosytné kyseliny

➢ Podmínky 1. druhu 
 HA  →   A-  +  H+

 H2O  ↔   H+   +    OH-   KV  =  aH 
+  .  aOH 

−  = [H+] . [OH−] . y2

➢ Podmínky 2. druhu 

       cHA = [A-]

➢ Podmínka 3. druhu
       [H+] = [A-] + [OH-]

        [H+] =  cHA + KV/(y2.[H+])

        [H+]2 = [H+].cHA + KV/y2 

        [H+]2 – cHA.[H+] - KV/y2 = 0

𝐻+ =
𝑐𝐻𝐴+ 𝑐𝐻𝐴

2 +4.𝐾𝑉/𝑦2

2

Pro cHA >> KV pak platí:
    [H+] ሶ= CHA

 pH = - log aH+

 pH = - log(yH+.cHA)

Při nízké iontové síle
 pH ሶ= - log cHA



Odvození pH slabé jednosytné kyseliny

            Je-li v roztoku samotná slabá kyselina, iontová síla je velmi nízká, y ሶ= 1

➢ Podmínky 1. druhu 

 HA ↔   A-  +  H+                                                  KA  =
𝑎𝐴−  . 𝑎

𝐻 
+

𝑎𝐻𝐴
 ሶ=

𝐴− .[𝐻+]

[𝐻𝐴]

 H2O  ↔   H+   +    OH-   KV  =  aH 
+  .  aOH 

− ሶ= [H+] . [OH−]

➢ Podmínky 2. druhu    cHA = [HA] + [A-]

➢ Podmínka 3. druhu                     [H+] = [A-] + [OH-]

        [HA] =
𝐴− .[𝐻+]

𝐾𝐴
   [OH-] = 

𝐾𝑉

[𝐻+]

        cHA = 
𝐴− .[𝐻+]

𝐾𝐴
 + [A-]

        cHA =[A-].
 [𝐻+]

𝐾𝐴
+ 1    [A-] = 

𝑐𝐻𝐴

 [𝐻+]

𝐾𝐴
+1

   [H+] = 
𝑐𝐻𝐴

 [𝐻+]

𝐾𝐴
+1

 + 
𝐾𝑉

[𝐻+]



Odvození pH slabé jednosytné kyseliny - pokračování

   [H+] = 
𝑐𝐻𝐴

 [𝐻+]

𝐾𝐴
+1

 + 
𝐾𝑉

[𝐻+]

   [𝐻+]2. 
 [𝐻+]

𝐾𝐴
+ 1 = 𝐻+ . 𝑐𝐻𝐴 + 𝐾𝑉 .

 [𝐻+]

𝐾𝐴
+ 1

           [𝐻+]2.  [𝐻+] + 𝐾𝐴 = 𝐻+ . 𝑐𝐻𝐴. 𝐾𝐴 + 𝐾𝑉 . [𝐻+] + 𝐾𝐴

                 [𝐻+]3 + [𝐻+]2.𝐾𝐴 = 𝐻+ . 𝑐𝐻𝐴. 𝐾𝐴 +𝐾𝑉 . [𝐻+] + 𝐾𝑉 . 𝐾𝐴

                              [𝐻+]3 + [𝐻+]2.𝐾𝐴 − 𝐻+ . (𝑐𝐻𝐴. 𝐾𝐴 + 𝐾𝑉) − 𝐾𝑉 . 𝐾𝐴 = 0

Pro zjednodušení předpokládáme typickou slabou kyselinu KA ሶ= 10-5, analytickou 
koncentraci cHA ሶ= 10-1 a rovnovážnou koncentraci [H+] ሶ= 10-3

    (10−3)3  +(10−3)2. 10−5 − 10−3. (10−1. 10−5 + 10−14) − 10−14. 10−5 ሶ= 0

10−9 + 10−11 − 10−9 − 10−17 − 10−19 ሶ= 0

                            [𝐻+]3 + [𝐻+]2.𝐾𝐴 − 𝐻+ . (𝑐𝐻𝐴. 𝐾𝐴 + 𝐾𝑉) − 𝐾𝑉 . 𝐾𝐴 = 0

[𝐻+]2 − 𝑐𝐻𝐴. 𝐾𝐴 = 0

[𝐻+]2 = 𝑐𝐻𝐴. 𝐾𝐴

[𝐻+] =  𝑐𝐻𝐴.  𝐾𝐴  log [H+] = 
1

2
 log cHA + 

1

2
 log KA

    pH = 
𝟏

𝟐
 pKA −

𝟏

𝟐
 log cHA



Další vzorce pro výpočty pH (bez odvození)

• Silná vícesytná kyselina HxA  →  x H+  +  Ax- 

 [H+] = x . cHxA  pH = -log aH+

• Slabá vícesytná kyselina HxA  ↔  H+  +  H(x-1)A
-

 pH = 
1

2
 pKA1 −

1

2
 log cHA

• Silná zásada    B(OH)x  →  Bx+ +  x OH- 
 [OH-] = x . cB(OH)x   pOH = -log aOH-  pH = 14 – pOH

• Slabá zásada   BOH  ↔  B+  +  OH-

  pH = 14 −
1

2
 pKB +

1

2
 log cBOH



Amfolyt 

Chová se současně jako kyselina i jako zásada

 aminokyseliny   

    +H3N-CH2-COOH ↔ H2N-CH2-COOH  +  H+                          pKA1

      H2N-CH2-COOH    ↔  H2N-CH2-COO-  +  H+         pKA2

                soli vícesytných kyselin

      H3PO4   ↔    H2PO4
- +   H+                                                   pKA1 

                     H2PO4
- ↔    HPO4

2-   +   H+                                                   pKA2 

 pH = 
𝑝𝐾𝐴1+𝑝𝐾𝐴2

2
 



Soli

• Sůl silné kyseliny a silné zásady

 pH = 7

• Sůl slabé kyseliny a silné zásady

 pH = 7 +  
1

2
 pKA +

1

2
 log cS

• Sůl silné kyseliny a slabé zásady

 pH = 7 −
1

2
 pKB −

1

2
 log cS

• Sůl slabé kyseliny a slabé zásady

 pH = 7  +  
1

2
 pKA −

1

2
 pKB

neutrální

slabá zásada

slabá kyselina

amfolyt



Pufr (tlumivý roztok)

Obsahuje konjugovaný pár kyseliny a zásady

 slabá kyselina a její sůl se silnou zásadou   

      CH3-COOH    ↔  CH3-COO-  +  H+          pKA

 slabá zásada a její sůl se silnou kyselinou         

       NH4
+   ↔   NH3  +  H+                                          pKA = 14 - pKB  

                směs solí vícesytné kyseliny

      H3PO4    ↔    H2PO4
- +   H+                                   pKA1 

                     H2PO4
- ↔    HPO4

2-   +   H+                                   pKA2 

                     HPO4
2- ↔    PO4

3-   +   H+                                      pKA3 

 pH = 𝑝𝐾𝐴 + 𝑙𝑜𝑔
𝑐

𝑍

𝑐
𝐾

 

Vlastnosti pufrů – tlumí změny hodnoty pH, udržuje stabilní hodnotu pH

Využití pufrů v analytické chemii ?
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