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1. ÚVOD 

Analytická chemie „dnes představuje rozsáhlý vědní obor, který kombinuje a využívá 
poznatky řady jiných vědních oborů a řeší konkrétní úkoly, vyplývající ze společenské 
činnosti. Za svůj vznik vděčí potřebám rozvíjející se výroby z doby průmyslové revoluce a 
pro svoje vlastnosti je analytická chemie především praktickou disciplínou, mající mimořádný 
význam pro společenskou praxi. Je klíčem zvyšování kvality a efektivnosti výroby a rozvoje 
vědeckého poznání“, neboť přináší potřebné konkrétní informace (Holzbecher Z.: 
„Perspektivy rozvoje analytické chemie a její výuky“. Chemické Listy 72. 1009, 1978). Bez 
výsledků chemické analýzy je dnes nemyslitelná nejen kvalifikovaná, sofistikovaná výroba a 
vědecké bádání, ale i diagnosa v moderní medicíně, ochrana životního prostředí, testování a 
certifikace potravin, nápojů a vůbec zboží všeho druhu, rozvoj agrochemie na vědeckém 
základě atd. 

Předkládaný učební text není a ani nemůže být samostatnou, vše obsahující učebnicí 
základů analytické chemie, která by studujícího zaopatřila po všech stránkách. Nejvyšší 
prioritou při studiu analytické chemie musí být laboratorní cvičení, při kterých student 
samostatně analyzuje zadané vzorky. Vedle laboratorních cvičení má vysoký efekt také 
samostatné řešení aplikačních příkladů. Proto učební text obsahuje téměř sto řešených a přes 
sto neřešených příkladů, které jsou pečlivě voleny tak, aby učivo vysvětlovaly a procvičovaly. 
Učební text neobsahuje návody na laboratorní cvičení (ty jsou volně dostupné na 
internetových stránkách) a ani popisné, faktografické pasáže (ty jsou plně k dispozici ve 
velkém počtu knih, vysokoškolských učebnic a učebních textů). Dá se z jistého pohledu 
konstatovat, že úkolem základního kursu analytické chemie je příprava studentů pro 
kvalifikovanou laboratorní experimentální práci. Proto je obsahem tohoto učebního textu 
problematika přípravy, ředění a míšení roztoků a kvantitativní popis teoretických základů 
chemických rovnováh. Obsahem jsou také i základy odměrné analýzy, která, ač klasická 
metoda, si nachází trvalé místo v aplikované kvantitativní analýze i v konkurenci 
s instrumentální analýzou. Učební text obsahuje, dosud v žádných učebnicích neuváděné, 
exaktní výpočty hodnot pH (přímé řešení kubických a kvartických rovnic pomocí PC) a 
způsoby linearizace titračních křivek Granovou metodou. Vzhledem ke skutečnosti, že jde o 
vysokoškolský učební text, by to nemělo být na závadu, ale naopak. 

Na tomto místě děkuji paní Věře Zbrankové za pečlivé a přitom často nelehké 
přepsání mého rukopisu a panu Ing. Vratislavu Bednaříkovi, Ph.D. za počítačové nakreslení 
všech obrázků. 

Ve Zlíně v březnu 2007 
prof. Ing. Milan Vondruška, CSc. 
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2. ZÁKLADNÍ POJMY A VELIČINY ROZTOKŮ 

2.1 Množství chemického individua 
Jak známo jednotkou množství chemického individua v SI soustavě jednotek je mol. 

Počet molů je dán: 

 
i

i
i M

mn =  

mi je hmotnost chemického individua i (g) a Mi je molární hmotnost tohoto individua (g/mol). 
Molární hmotnosti běžných chemických individuí jsou tabelizovány. 

Př. 1  Kolik mmol Na2SO4 a H2O je obsaženo v navážce 3,22196 g dekahydrátu síranu 
sodného? 

42

42

42 SONa
m

n SONa
SONa = ;  

OHSONa
SONamm OHSONaSONa

242

42
10. 10.24242

⋅=  

196,322
22196,3

10
10

242

10

42

242

4210

242

242

42
=

⋅
=

⋅

⋅

= ⋅

⋅

OHSONa
m

SONa
OHSONa
SONam

n OHSONa

OHSONa

SONa  

mmolmoln SONa 1001,0
42

==  

 mmolnn SONaOH 10010
422

=⋅=  

Př. 2  Kolik mmol Fe3+ je obsaženo v 1 ml roztoku ( +3Fe
C ), který byl připraven rozpuštěním 

28,1011 g Fe2(SO4)3.9H2O a 13,5149 g FeCl3.6H2O do 500 ml. 

Elektrolyt #1: Fe2(SO4)3.9H2O =  562,022 g/mol; 1Fe2(SO4)3 → 2Fe 

 moln 05,0
022,562

1011,28
1 == ; moln

Fe
1,005,0.23 ==′ +  

Elektrolyt #2: FeCl3.6H2O = 270,298 g/mol ; 1 FeCl3→ 1 Fe 

 moln 05,0
298,270

5149,13
2 == ;  moln

Fe
05,03 =′′ +  

 mmolmolnnn
FeFeFe

15015,005,01,0333 ==+=′′+′= +++  

 )/(/3,010
500

15,0 3
3 mlmmollmolCFe ≡=⋅=+  

 )/(/3,0
500
150

3 lmolmlmmolCFe ≡==+  
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2.2  Vyjadřování koncentrace roztoku 
Roztok je homogenní soustava složená z rozpouštědla a libovolného počtu různých 

rozpuštěných chemických individuí. Za dané teploty a tlaku se v daném množství 
rozpouštědla maximálně rozpustí vždy jen dané množství určitého individua. Vzniká tak tzv. 
nasycený roztok, jehož koncentrace je tzv. rozpustnost za daných podmínek (Ri, např. v 
tab.: g/100 g H2O, nebo g/100 g roztoku při 20 °C atd.). Závislost Ri na tlaku je pro technické 
účely zanedbatelná a závislost Ri na teplotě se vyjadřuje tzv. křivkami rozpustnosti (Ri s 
teplotou pro většinu individuí stoupá, ale existují i individua u kterých s rostoucí teplotou 
rozpustnost klesá!). 

Hmotnostní procenta wi (%), hmotnostní zlomek wi: 
Je to počet gramů rozpuštěného individua i připadajících na 100 g roztoku (1 ml H2O =&  

1 g H2O), popř. počet gramů i připadajících na 1 g roztoku. Mezi wi (%), počtem molů ni a 
ostatních individuí, ze kterých se skládá roztok (= homogenní směs chemických individuí) 
platí vztah: 

 ,100100100(%) ⋅=⋅=⋅
⋅

=
∑∑ ii

ii

i

ii
i Mn

Mn
m

m
V

m
w

ρ
 

tj. podíl hmotnosti i-té komponenty k celkové hmotnosti směsi (= roztoku) v %; V-objem 
roztoku (ml), ρ-hustota roztoku (g/ml); suma přes všechny komponenty ze kterých se skládá 
roztok (včetně rozpouštědla). 

Př. 3 5 g KOH bylo rozpuštěno ve 45 ml H2O. Vypočtěte wKOH (%) a wKOH u vzniklého 
roztoku. 

 ;%10100
545

5(%) =⋅
+

=KOHw  1,0
545

5
=

+
=KOHw  

Př. 4 20 g KOH bylo rozpuštěno ve 100 ml methanolu a zředěno přídavkem 100 ml 
chemické vody. Vypočítejte wKOH (%) ve výsledném roztoku.  
Tab.: ;/8,0791,0

3
mlgOHCH == &ρ  8,0100

3
⋅=OHCHm  

%10100
2010080

20(%) =⋅
++

=KOHw  

Př. 5 Při přípravě hořečnaté soluce (klasické činidlo) se rozpustí 12 g MgCl2.6H2O v 25 ml 
H2O, přidá se roztok 16,6 g NH4Cl v 25 ml H2O dále 50 ml 12 % NH3. Jaká jsou 
hmotnostní % MgCl2, NH4Cl a konečně i NH3 v připraveném výsledném roztoku? 

12 % NH3: ;/950,0 mlg=ρ  ;/211,952 molgMgCl =  molgOHMgCl /303,2036 22 =⋅  

 gm NH 5,4795,050
3%12 =⋅= &  

 gmNH 7,512,05,47
3

=⋅=  

 g
OHMgCl

MgCl
mMgCl 62,5

6
12

22

2
2

=
⋅

= &  
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 %46,4100
5,47256,162512

62,5
2

=⋅
++++

= &MgClw  

 %2,13100
105,126
6,16

4
=⋅= &ClNHw  

 %5,4100
105,126
7,5

3
=⋅= &NHw  

Př. 6 Kolik molů H2SO4 obsahuje 10 ml 96 % roztoku H2SO4? 
Tab.: mlgSOH /8355,1

42%96 =ρ  

gm SOH 355,188355,110
42%96 =⋅=  

gm SOH 6208,1796,0355,18
42

=⋅=  

mmolmoln SOH 66,17917966,0
079,98

6208,17
42

===  

Objemová %, ri (%), objemový zlomek ri 
Je to počet objemových dílů komponenty roztoku i obsažených ve 100 objemových 

dílech roztoku (= směsi) resp. v 1 objemovém díle roztoku (např. počet ml komponenty i 
připadajících na 100 ml roztoku, resp. na 1 ml roztoku, u plynných směsí znamenají % obj. 
např. objem určitého chemického individua v l, přítomný ve 100 l plynné směsi, atd.) 

;100(%) ⋅=
∑ i

i
i V

V
r  

∑
=

i

i
i V

V
r  

Př.7 Roztok ethanolu byl připraven smíšením 75 ml absolutního ethanolu (20°C) a 75 ml 
chemické vody (20°C). Jaká jsou obj. (%) a hmot. (%) ethanolu v tomto roztoku? 

 %00,50100
7575

75(%) =⋅
+

=EtOHr  

)/7893,0(%16,44100
7893,0759982,075

7893,075(%) 20 mlgw EtOHEtOH ==⋅
⋅+⋅

⋅
= ρ  

)/9982,0( 20
2

mlgOH =ρ  
Poznámka: 
Výpočet rEtOH(%) byl proveden za zjednodušujícího předpokladu, že 75 ml H2O a 75 ml 
EtOH dává 150 ml roztoku, dále je nasnadě, že při změně teploty roztoku se poněkud změní i 
rEtOH a OHr

2
 vzhledem ke skutečnosti, že objemové změny EtOH, H2O a jejich směsi se 

změnou teploty nejsou stejné; výpočet wEtOH vyžaduje hodnoty hustot, které jsou závislé na 
teplotě. 
Při uvádění číselného údaje o hmot. % se často v závorce vyznačuje symbolem W(weight), že 
jde o hmot. %: např. 10 % (W/W) roztok kyseliny mravenčí; při uvádění číselného údaje v 
obj. % se používá symbol V (volume): např. 10 % (V/V) kyseliny mravenčí. 
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Molární zlomek Xi, molární % Xi(%) 
Je to počet mol i-té komponenty ve směsi (=roztok), který připadá na 1 mol směsi, resp. 

počet mol i-té komponenty připadající na 100 mol směsi: 

 ∑∑
=== 1;100(%); iii

i

i
i XXX

n
n

X  

Př. 8 Vypočítejte molární zlomky všech komponent hořečnatého činidla, jehož příprava je 
uvedena v př. 5. 

 Množství jednotlivých komponent (počty mol): 

 mol
NH

nNH 3347,0
030,17
7,57,5

3
3

===  

 mol
ClNH

n ClNH 3103,0
491,53
6,166,16

4
4

===  

 mol
MgCl

nMgCl 0590,0
211,95
62,562,5

2
2

===  

 ( ) ( ) mol
OH

m
n OH

OH 4498,5
0153,18

62,5127,55,472525

2

2

2
=

−+−++
==  

Celkový počet mol všech komponent ve výsledném roztoku: ∑ = molni 1538,6  

 0504,0
1538,6
3103,0;0544,0

1538,6
3347,0

43
==== ClNHNH XX &  

 8856,0
1538,6
4498,5;00959,0

1538,6
0590,0

22
==== OHMgCl XX &  

Pro kontrolu: ∑ = 1iX  

Molalita mi, mol/kg 
Je to počet mol rozpuštěného individua i, připadajících na 1000 g rozpouštědla: 

 =⋅= r
r

i
i W

W
n

m ,103 hmotnost rozpouštědla v g 

Koncentrační údaje Xi a mi nejsou zpravidla v analytické praxi používány. Jejich výhodou je 
nezávislost na teplotě. Příprava roztoku o požadovaném mi je relativně pracná ve srovnání s 
přípravou roztoku o požadované molaritě (viz dále). 

Molarita Ci, mol/l, mmol/ml 
Je to množství chemického individua (počet mol, event mmol) připadající na 1 l event. 1 

ml roztoku: 
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 ;1010 33 ⋅
⋅

=⋅=
VM

m
V
n

C
i

ii
i   V - objem roztoku v ml 

Vzájemný vztah mezi molaritou Ci a molárním zlomkem Xi se získá eliminací počtu mol 
i-té komponenty z obou definičních výrazů:  

 
V
n

C i
i = ;   V - objem roztoku v l 

 ∑ ∑ ∑⋅=⋅=⋅= iiiii CVCVnCVn ;  

 
∑∑∑

=
⋅

⋅
==

i

i

i

i

i

i
i C

C
CV

CV
n

n
X  

Není-li koncentrační údaj nijak specifikován, tj. hovoří-li se o koncentraci, aniž by bylo 
explicitně uvedeno v jakých jednotkách je tato koncentrace myšlena, má se obvykle za to, že 
se jedná o molaritu. Běžný je následující způsob zápisu: např. 250 ml 0,1 M-CH3COOH (čte 
se 250 ml 0,1 molárního roztoku kyseliny octové); M zde představuje zkratku. 

Koncentrační údaj molarita je tak frekventovaný, že se celosvětově zaužívala 
symbolická notace k její kvantifikaci: hranaté závorky s vepsaným chemickým vzorcem 
sloučeniny nebo iontu. Tak např. [Na+] znamená molaritu sodných iontů, [CH3COO-] 
molaritu octanového aniontu, [CH3COOH] molaritu kyseliny octové atd. 

Příprava roztoku o požadované molaritě a požadovaném objemu je relativně 
jednoduchá: vypočtené a navážené množství příslušné vhodné chemikálie se rozpustí v 
malém množství vody (obecně rozpouštědla), připravený roztok se kvantitativně převede do 
odměrné baňky příslušného objemu, odměrná baňka se doplní po značku, zazátkuje a její 
obsah promíchá vícenásobným převrácením dnem vzhůru (netřepat, odměrná baňka není 
šejkr!). Správný postup je rozpuštění navážky v kádince s následujícím kvantitativním 
převodem připraveného roztoku do odměrné baňky. Kádinku lze zahřívat a tak urychlovat 
rozpouštění spolu s možností intenzivního míchání. Často je možný a také praktikovaný 
postup, kdy se navážka z navažovací lodičky přímo splachuje přes nálevku do odměrné 
baňky. V tomto případě je nutno se vyvarovat ucpání nálevky a celou navážku pečlivě z 
lodičky převést kvantitativně do baňky: lodička nad nálevkou musí být dostatečně, tedy z 
obou stran opláchnuta. Podle nároků na přesnost se buď temperuje nebo ne. Odměrné baňky 
jsou kalibrovány většinou na 20 °C. Temperace je náročná, neboť je nutné temperovat mimo 
rozpouštědla k doplňování i nedoplněnou odměrnou baňku. 

Roztoky o požadované molaritě se používají v odměrné analýze (viz dále příslušnou 
kapitolu), nebo pro kalibraci instrumentálních analytických metod. Koncentrace kalibračních 
roztoků bývá často také vyjadřována v jednotkách hmotností na 1 l, popř. 1 ml i 1 μl roztoku, 
např. g/l, mg/ml, μg/ml. Příprava roztoků s tímto koncentračním údajem je naprosto 
analogická přípravě roztoků o požadované molaritě. V následujících příkladech budou 
demonstrovány pro praxi typické případy: 
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Př. 9 Kolik gramů a) bezvodého b) krystalického síranu sodného je třeba navážit pro 
přípravu 250 ml 0,1M-Na2SO4? Jaké jsou chyby způsobené vážením u obou 
uvedených postupů? 

 Z definičního výrazu pro Ci vyplývá, že velikost navážky pro přípravu roztoku o 
požadované molaritě a požadovaném objemu je dána výrazem: 

  
1000

VCMm iii ⋅⋅=  

 (molární hmotnost násobená požadovanou molaritou a přepočítaná na požadovaný 
objem) 

 Tab.: ;/043,14242 molgSONa =  molgOHSONa /196,32210 242 =⋅  

a) gm SONa 5511,3
1000
2501,0043,142

42
=⋅⋅=  

b) gm OHSONa 0549,8
1000
2501,0196,322

242 10 =⋅⋅=⋅  

Jak známo absolutní chyba vážení na technických analytických vahách (4 desetinná 
místa gramu: "čistá, suchá ruka") je ± 0,0001 g, takže relativní chyby způsobené 
vážením činí: 

%1082,2100
5512,3
0001,0..Re 3

42

−⋅±=⋅
±

=SONachl  

%1024,1100
0549,8
0001,0..Re 3

10 242

−
⋅ ⋅±=⋅

±
=OHSONachl  

Vidíme, že postup a) je zatížen více jak dvojnásobnou chybou proti postupu b) a proto 
je výhodnější při přípravě roztoků používat hydráty solí pro jejich vyšší molární 
hmotnost (hydráty jsou navíc lepšími standardy než bezvodé preparáty - viz 
požadavky na primární standard v kap. "Odměrná analýza"). 

Řada základních chemických individuí není a ani nemůže být k dispozici ve 100 % 
obsahu, ba ani v obsahu definovaném. Celá problematika je zřejmá z následujícího 
příkladu. 

Př. 10 Kys. chlorovodíková se distribuuje jako 35 až 37 % (W/W) vodný roztok. Vypočítejte 
objem této kyseliny potřebný pro přípravu 500 ml přibližně 0,5M-HCl. 

Předpokládejme, že roztok HCl, který máme k dispozici je 36 %: 
 Tab.: 36 % (W/W) HCl: ρ36 % HCl = 1,1789 g/ml; HCl = 36,461 g/mol 

 gm HCl 1153,9
1000
5005,0461,36%100 =⋅⋅=  

 gm HCl 3201,25
36

1001153,9%36 =⋅=  
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 mlV HCl 48,21
1789,1
3201,25

%36 ==  

I když se odpipetuje přesně vypočtených 21,48 ml 36 % HCl (moderní dávkovače kapalin) 
může se koncentrace připraveného roztoku HCl pouze nějak blížit hodnotě 0,5 mol/l, protože 
skutečná a aktuelní koncentrace 36 % HCl je neznámá. Je-li zapotřebí znát skutečnou 
koncentraci připraveného roztoku HCl je nutno tento roztok bezprostředně před nebo 
bezprostředně po jeho použití standardizovat (viz kap. "Odměrná analýza"). 

Př. 11  Jaká musí být navážka kryst. síranu železitého pro přípravu a) 200 ml 0,1 M-Fe3+ b) 
200 ml roztoku Fe3+ s obsahem 1,5 mg Fe v 1 ml. 

 Kryst. síran železitý (viz tab.): molgOHSOFe /022,5629)( 2342 =⋅  

a) gm OHSOFe 62022,5
1000
2001,0

2
022,562

2342 9)( =⋅⋅=⋅  

b) Fe = 55,847 g/mol; 1,5 mg Fe v 1 ml je 1,5 g Fe v 1000 ml 

g
Fe

OHSOFem OHSOFe 50954,1
1000
200

2
9)(5,1 2342

9)( 2342
=⋅

⋅
⋅=⋅  

Vysvětlení: 
)694,111(2)022,562(9)(1 2342 gFegOHSOFe →⋅  

Fegm
OHSOFe

5,1
2342 9)(

→
⋅

 

Př. 12 Pro přípravu 250 ml 0,05 M-Na2S2O3 bylo naváženo místo vypočtených 3,1023 g 
Na2S2O3⋅5 H2O 3,1334 g této chemikálie. Navážka byla rozpuštěna a kvantitativně 
převedena do 250 ml: 
a) Jaká je 

322 OSNaC  v připraveném roztoku, b) jaká je +Na
C  v tomto roztoku? 

Moderní laboratorní praxe se zásadně vyhýbá tzv. "přímému vážení", které je pracné, 
zdlouhavé, "ničí váhy", někdy vyžaduje i komické drcení krystalků navažované látky a 
je přitom zcela zbytečné jak demonstruje tento příklad. 

a) molgOHOSNa /186,2485 2322 =⋅  

 lmolC OSNa /0505,0
250

1000
186,248

1334,3
322

=⋅=  

Vidíme, že namísto 0,05 M-roztoku byl cestou nepřímého vážení připraven 0,0505 M-
Na2S2O3. To není v praxi nikterak na závadu, ať už bude připravený roztok Na2S2O3 
používán pro jakýkoliv účel. Takto praktikovaný postup eliminuje nepříjemné přímé 
vážení. 
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b) lmolCC OSNaNa /1010,02
322

==+  

Př. 13 Vypočítejte molaritu kyseliny fosforečné, která vznikne rozpuštěním 1,7743 g P2O5 do 
250 ml. 

 )(2)(3)( 43252 aqPOHlOHsOP =+  

 ;21 4352 POHOP →  molgOP /945,14152 =  

 lmolC POH /1,0
250

1000
945,141

7743,12
43

=⋅⋅=  

Př. 14 Jaká je molarita K+ iontů a hexakyanoželeznatanových iontů v roztoku, který byl 
připraven rozpuštěním 8,44782 g trihydrátu hexakyanoželeznatanu draselného do 200 
ml? 

 ( )[ ] molgOHCNFeK /391,4223 264 =⋅  

 ( )[ ] ( ) ( )[ ] ( )aqCNFeKaqCNFeK aq
−+ += 4

6)(64 4  

 ( )[ ] ( )[ ] −+ →→ 4
664 141 CNFeKCNFeK  

 lmolCK /4,0
200

1000
391,422

44782,84 =⋅⋅=+  

 ( )[ ] ( )[ ] lmolCC CNFeKCNFe
/1,0

200
1000

391,422
44782,8

64
4

6
=⋅==−  

Př. 15 Koncentrovaný čpavek je 28 % (W/W) vodný roztok NH3, má hustotu 0,898 g/ml; jaká 
je 

3NHC ? 

 1 l roztoku váží 898 g a z toho je: 898⋅0,28 = 251,44 g NH3 

 lmolCNH /7645,14
030,17

44,251
3

==  

Pro řadu frekventovaně používaných chemikálií jsou i v běžných chemicko-
analytických tabulkách uváděny hustoty a koncentrace jejich vodných roztoků (W/W %, g/l, 
mol/l). Proto se úkoly podobné úkolu v př. 15 řeší v laboratorní praxi vyhledáním potřebných 
údajů přímo v tabulkách a nikoliv výpočtem (je to ostatně racionální způsob: opakující se 
úkony provádět využitím "práce mrtvé na úkor práce živé"!). 
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Zředění ϕi, l/mol 
Někdy se v praxi lze setkat s aplikaci koncentračního vyjádření zvaného zředění, které 

představuje reciprokou hodnotu k molaritě. Je to počet litrů roztoku, ve kterých je obsažen 1 
mol rozpuštěného individua i. 

i
i

i
i C

C ϕ
ϕ 1;1

==  

Normalita Ni, eq/l, meq/ml 
Je to počet chemických ekvivalentů individua i připadajících na 1l roztoku (event. počet 

miliekvivalentů na 1 ml roztoku). Ekvivalent chemického individua i je vlastně označení 
pro mol chemického ekvivalentu (ekvivalentní mol) tohoto individua (mol je množství 
chemického individua, které obsahuje takový počet elementárních entit jako je atomů v 
přesně 12 g uhlíku C12; hovoří-li se o molu, tak musí být elementární entita specifikována; 
může to být atom, molekula, iont, jiné částice nebo specifikované skupiny těchto částic.); eqi 
představuje objektivně danou část molu individua i, která je při dané konkrétní reakci 
chemicky ekvivalentní 1 molu vodíkových atomů ( Heq 11 → ). Vodík je chemické 
individuum # 1 a je jenom logické, že se určuje stechiometrická relace všech ostatních 
chemických individuí k vodíku. 

 Tato stechiometrická relace znamená, že pro 
 protolytické reakce:  −+ →→ OHHeq 111  
 redox reakce:   −→ eeq 11  

ostatní reakce:  −+ →→ LLeq 111  (ligand) 

k
mol

eq i
i =  

kde k je celé číslo a vyjadřuje počet protonů, elektronů popř. ligandů, které jsou při dané 
konkrétní reakci chemicky ekvivalentní 1 molu individua i. Číslo k nelze indexovat, protože 
nepřísluší individuu i konstantně, nýbrž závisí na tom pro jakou konkrétní chemickou reakci 
je ekvivalent potřebován, tedy odvozován. Jak je uvedeno, pro konkrétní protolytickou reakci 
je číslo k dáno počtem protonů odpovídajícím při této reakci 1 molu individua i, pro konkrétní 
redox reakci počtem elektronů a pro konkrétní např. komplexotvornou reakci počtem ligandů 
s jednotkovým nábojem. Je tedy zjevné, že ekvivalent je objektivně existující množství 
chemického individua i, odpovídající 1 molu vodíkových atomů při dané reakci a je tedy 
kvantitativním projevem (tedy konkrétním) základního chemického zákona o stálých 
stechiometrických poměrech. 

Jak známo chemická individua spolu nikdy nereagují 1 gram s 1 gramem, někdy 
spolu reagují 1 mol s 1 molem, ale vždy spolu reagují v poměru 1 ekvivalent s 1 
ekvivalentem. Vidíme tedy, že zavedením ekvivalentního molu a s tím spojené normality byl 
zaveden báječný stechiometrický svět 1:1! Jak bude zřejmé, byly tím racionelně zjednodušeny 
všechny možné stechiometrické výpočty; jinak je totiž nutno každý jednotlivý případ 
zbytečně řešit jako specifický. 

Hmotnost ekvivalentu je dána  

 eqg
k

M
E i

i /,=  
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V polyelektrolytové chemii se používá symbol E
iM  a označuje se jako ekvivalentová 

molární hmotnost, jejíž v analytické praxi frekventovaně stanovovaná hodnota respektuje 
jak polydisperzitu makromolekulárních molekul, tak počet funkčních skupin (např. kyselých u 
polykyselin, zásaditých u polybásí) připadajících průměrně na jednu makromolekulu (jedná se 
o extrémně významnou charakterizaci daného polyelektrolytu, ekvivalentová hmotnost se 
totiž stanovuje nesrovnatelně snadněji než molární hmotnost a má zároveň větší vypovídací 
hodnotu pro chemické reakce polyelektrolytů, např. pro tvorbu polyelektrolytových 
komplexů. V analytické praxi je běžně stanovován i u monomerů tzv. neutralizační 
ekvivalent, což je hmotnost neznámého vzorku kyseliny (směsi kyselin) popř. zásady (směsi 
zásad) ekvivalentní 1 molu protonů. 

Počet ekvivalentů (ekvivalentních molů) je dán: 

 kn
M

km

k
M
m

E
m

i
i

i

i

i

i

i
i ⋅=

⋅
===η  

Vztah mezi molaritou a normalitou: 

 kC
V

kn
V

N i
ii

i ⋅=⋅
⋅

=⋅= 33 1010
η

 

Poznámka. V řadě učebních textů Analytické chemie domácí provenience z poslední doby 
nejsou pojmy chemického ekvivalentu a s tím spojené normality vůbec uváděny. Je to nejen 
neracionální, ale především v hrubém nesouladu s analytickou praxí, kde je, jak již bylo 
zmíněno, ekvivalentová hmotnost frekventovaně stanovována, představuje veličinu relativně 
snadno stanovitelnou a mající významnou vypovídací hodnotu (polyelektrolyty). Výuka se 
tak vzdaluje od praxe, což je právě v případě praktické disciplíny, jakou je analytická chemie, 
neobyčejně nešťastné. 

Př. 16 Vypočítejte ekvivalentovou hmotnost kys. fosforečné a normalitu kys. fosforečné 6,0 
M-H3PO4 pro následující reakce: 
a) ( ) ( ) ( ) ( )lOHaqPOaqOHaqPOH 2

3
443 33 +=+ −−  

b) ( ) ( ) ( ) ( )aqNHaqHPOaqNHaqPOH +− +=+ 4
2
4343 22  

c) ( ) ( ) ( ) ( ) ( )gCOlOHaqPOHaqHCOaqPOH 2242343 ++=+ −−  

a) eqHOHPOH 3331 43 →→→ +−  (1 H3PO4 předává 3 protony) 

eqg
POH

E POH /665,32
3
995,97

3
43

43
===  

leqkCN POHPOH /0,1830,6
4343

=⋅=⋅=  

b) eqHNHPOH 2221 343 →→→ +  
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eqgE POH /9975,48
2
995,97

43
==  

leqN POH /0,1220,6
43

=⋅=  

c) eqHHCOPOH 1111 343 →→→ +−  

4343
/995,97

1
995,97

POHPOH MeqgE ≡==  

leqN POH /0,610,6
43

=⋅=  

Př. 17 Jaká je 
52OPE a) pro neutralizaci vodného roztoku P2O5 na PO4

3- b) pro neutralizaci 
vodného roztoku P2O5 na HPO4

2-. 

a) ( ) ( ) ( )aqPOHlOHsOP 43252 23 =+  

( ) ( ) ( ) ( )lOHaqPOaqOHaqPOH 2
3
443 6262 +=+ −−  

přímo: 
( ) ( ) ( ) ( )lOHaqPOaqOHsOP 2

3
452 326 +=+ −−  

eqHOHPOHOP 66621 4352 →→→→ +−  

eqg
OP

E OP /6575,23
6
945,141

6
52

52
===  

b) ( ) ( ) ( ) ( )lOHaqHPOaqOHsOP 2
2
452 24 +=+ −−  

eqOHOP 441 52 →→ −  

eqg
OP

E OP /4863,35
4
945,141

4
52

52
===  

Př. 18  Jaká je a) 
32OFeE , b) 

43OFeE  pro jejich rozpuštění v minerální kyselině? 

a) ( ) ( ) ( ) ( )lOHaqFeaqHsOFe 2
3

32 326 +=+ ++  

eqHOFe 661 32 →→ +  

eqg
OFe

E OFe /6153,26
6

32
32

==  

b) ( ) ( ) ( ) ( ) ( )lOHaqFeaqFeaqHsOFe 2
23

43 428 ++=+ +++  
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eqHOFe 881 43 →→ +  

eqg
OFe

E OFe /9424,28
8
539,231

8
43

43
===  

Fe3O4 je oxid železnato-železitý: 2 Fe mají oxidační číslo 3+ a 1 Fe 2+; při samotném 
rozpouštění se oxidační čísla nemění. 

Př. 19 Jaká je ( ) 424 SONHE  pro jeho reakci s alkalickým hydroxidem? 

 ( ) ( ) ( ) ( ) ( ) ( )lOHaqSOaqNHaqOHaqSONH 2
2
43424 222 ++=+ −−  

( ) eqOHSONH 221 424 →→ −  

( )
( )

eqg
SONH

E SONH /0700,66
2

424
424

==  

Př.20 Při stanovení volné síry ve vulkanizované pryži klasickou metodou Nikolinského se 
vzorek vulkanizátu vaří se sulfidem sodným za přítomnosti známého a 
stechiometricky nadbytečného množství odměrného roztoku NaOH. Pak následuje 
oxidace peroxidem vodíku a titrace nespotřebovaného NaOH odměrným roztokem 
kyseliny. Odvoďte E síry pro výše uvedené stanovení. 

 Volná síra reaguje se sulfidem např. takto: 

  222 SNaSNaS =+  

 Vzniklý disulfid se přidaným peroxidem oxiduje a přitom se spotřebovává NaOH. 

  OHSONaNaOHOHSNa 2422222 8227 +=++  

  eqNaOHSNaS 2211 22 →→→  

  eqgSES /
2
066,32

2
1

==  

 Nezreagovaný Na2S se přirozeně oxiduje také, ale nespotřebovává se NaOH (!): 

  OHSONaOHSNa 242222 44 +=+  

 Je zcela lhostejné jaký polysulfid se vytvoří, např.: 

  422 3 SNaSSNa =+  

  OHSONaNaOHOHSNa 2422242 164613 +=++  

  eqNaOHSNaS 6613 42 →→→  
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2

1
6

3 SSES ==  

 Obecně pro polysulfid typu Na2Sx je nutno vyčíslit rovnici a odvodit E síry takto: 

  ( ) xSNaSNaSx 221 =+−  

  ( ) ( ) OHxSONaxNaOHxOHxSNa x 242222 422131 +=−+++  

 reakční poměr musí být 13:1 +x : 

  6
2

+−
→ xSxS x   ztráta 6x + 2 elektronů 

  21 2020 −− →   příjem 2 elektronů 

  ( ) ( ) ( ) eqxNaOHxSNaSx x 222211 2 −→−→→−  

( )
( ) eqgS

x
SxES /033,16

222
1

==
−

−
=  

 Je patrné, že ať se vytvoří ze stanovované síry a přidaného sulfidu sodného jakýkoliv 
polysulfid, eq síry je vždy roven polovině molu; tak tomu ostatně musí být, jinak by 
dané stanovení nemohlo být na těchto reakcích založeno. 

Př. 21 Jaká je ekvivalentová hmotnost manganistanového aniontu a normalita 0,1 M- −
4MnO  

pro následující reakce: 
a) ( ) ( ) ( ) ( )lOHaqMneaqHaqMnO 2

2
4 458 +=++ +−+−  

(manganistan v kyselém prostředí-silné oxidační činidlo) 
b) ( ) ( ) ( ) ( )aqOHsMnOelOHaqMnO −−− +=++ 432 224  
(manganistan v neutrálním prostředí-jemné oxidační činidlo) 

a) ++ →+ 27 5 MneMn  

eqgMnOEMnO /78714,23
5

4
4

==
−

−  

leqCN MnOMnO /5,05
44

=⋅= −−  

b) 47 3 ++ →+ MneMn  

eqgMnOEMnO /64523,39
3

4
4

==
−

−  

leqCN MnOMnO /3,03
44

=⋅= −−  
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Př. 22 Vypočítejte ekvivalentovou hmotnost ethylalkoholu pro jeho oxidaci: a) pouze na 
acetaldehyd b) na kyselinu octovou c) až na CO2. 

a) např.: 
( ) ( ) ( ) ( ) ( ) ( )lOHaqOHsMnOaqCHOCHaqMnOaqOHCHCH 223423 222323 +++=+ −−

(vyčíslování redox reakcí viz příslušná kapitola) 

−−− +→ eCC 222 2  

stechiometrická relace: eqeCOHCHCH 2221 2
23 →→→ −  

eqg
OHHC

E OHHC /0345,23
2
52

52
==  

b) např.: 
( ) ( ) ( ) ( ) ( ) ( )lOHaqCraqCOOHCHaqHaqOCraqOHCHCH 2

3
3

2
7223 11431623 ++=++ ++−

−− +→ eCC 422 02  

eqeCOHCHCH 4421 2
23 →→→ −−  

eqg
OHHC

E OHHC /51725,11
4
52

52
==  

c) např.: 
( ) ( ) ( ) ( ) ( ) ( )lOHaqMngCOaqHaqMnOaqOHCHCH 2

2
2423 33121036125 ++=++ ++−

−+− +→ eCC 1222 42  

eqeOHCHCH 12121 23 →→ −  

eqg
OHHC

E OHHC /83908,3
12

52
52

==  

Př. 23 Šťavelan železnatý je klasický manganometrický standard. Vypočtěte jeho 
ekvivalentovou hmotnost pro tento účel. 

( ) ( ) ( ) ( ) ( ) ( ) ( ) ( )lOHaqMngCOaqFeaqHaqMnOaqCOOFe 2
2

2
3

42 1231052435 +++=++ +++−

 oxidace: eFeFe 111 32 +→ ++  ( ) eqeCOOFe 331 2 →→  

eCC 222 43 +→ ++  

redukce: eMnMn 527 −→ ++  

( )
( )

eqgCOOFeE COOFe /95567,47
3
867,143

3
2

2
===  
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Př. 24 Odvoďte ekvivalentovou hmotnost a) nitrobenzenu b) dinitrobenzenu pro jejich 
titanometrické stanovení. 

 Titrace nitroskupin chloridem titanitým v kyselém prostředí představuje klasickou 
reduktometrickou metodu kvantitativní analýzy: 

 ( ) ( ) eaqTiaqTi +→ ++ 43  

a) OHTiNHHCHTiNOHC 2
4

256
3

256 26661 ++=++ +++  
3

256 11 +→ NNOHC  

redukce: 33 161 −+ →+ NeN  

oxidace: eTiTi 143 +→ ++  

eqeNOHC 661 256 →→  

eqg
NOHC

E NOHC /
6

256
256

=  

b) ( ) ( ) OHTiNHHCHTiNOHC 2
4

2246
3

2246 41212121 ++=++ +++  

redukce: 33 2122 −+ →+ NeN  

oxidace: eTiTi 143 +→ ++  

( ) eqeNOHC 12121 2246 →→  

( )
eqg

NOHC
E NOHC /

12
2246

256
=  

Oxidační schody. 
Jak známo, vzniká z anilinu působením Caroovy kyseliny (H2SO5-kys. peroxosírová) 

postupně fenylhydroxylamin, nitrosobenzen a nitrobenzen: 

 2565656256 NOHCNOHCOHNHHCNHHC →→−−→  

a) vypočtěte oxidační čísla dusíku (stechiometrická mocenství) pro jednotlivé produkty 
b) napište chemické rovnice oxidace anilinu na jednotlivé produkty 
c) vypočtěte ekvivalentovou hmotnost anilinu pro každý jednotlivý oxidační schod. 

a) výpočet oxidačního čísla N pro C6H5NH2: aryl (jakož i alkyl) se započítává stejně jako 
vodíkový atom tj. +1 

021 =++x  
3−=x   oxidační číslo N je tedy: -3 

výpočet oxidačního čísla N pro C6H5NH-OH: 
0221 =−++x  

1−=x   oxidační číslo N je tedy: -1 
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výpočet oxidačního čísla N pro C6H5NO: 
021 =−+x  

1+=x   oxidační číslo N je tedy: +1 

výpočet oxidačního čísla N pro C6H5NO2: 
041 =−+x  

3+=x   oxidační číslo N je tedy: +3 

b) ( ) ( ) ( ) ( )aqSOHaqNHOHHCaqSOHaqNHHC 425652256 11 +=+  

eNN 211 13 +→ −−  
21 02202 −− →+ e  stech. poměr obou reagentů tedy musí být 1:1 

(v peroxosírové kys. se redukují 2 peroxidické kyslíky) 

( ) ( ) ( ) ( ) ( )lOHaqSOHaqNOHCaqSOHaqNHHC 2425652256 221 ++=+  

eNN 411 13 +→ +−  
21 02202 −− →+ e  stech. poměr 2:4 čili 1:2 

( ) ( ) ( ) ( ) ( )lOHaqSOHaqNOHCaqSOHaqNHHC 24225652256 331 ++=+  

eNN 611 33 +→ +−  
21 02202 −− →+ e  stech. poměr 2:6 čili 1:3 

c) pro oxidaci na C6H5NHOH: 

eqg
NHHC

E /
2

256=  

pro oxidaci na C6H5NO: 

eqg
NHHC

E /
4

256=  

pro oxidaci na C6H5NO2: 

eqg
NHHC

E /5215,15
6

256 ==  

Vyjadřování koncentrací ve stopové analýze 
Jako stopa se označuje množství komponenty, jejíž malé kvantum se vyskytuje v 

materiálu (mediu), který se označuje jako matrice. Neexistuje všeobecně platná hodnota 
obsahu analytu ve vzorku, od které dolů bychom získali oprávnění k používání termínu 
"stopová složka". Ještě před 50-40 lety tak bylo označováno chemické individuum, jehož 
obsah ve vzorku činil 0,1 %. Se stoupající citlivostí analytických metod se mez stanovitelnosti 
posunula k výrazně menším koncentracím. Nové problémy a potřeby (poškozování životního 
prostředí a jeho ochrana, dopink sportovců, kontrola potravin, diagnostika v moderní 
medicíně na základě chemické analýzy, zázraky moderních technologií) vyvolaly nutnost 
zabývat se podstatně menšími obsahy než je 0,1 %. Dnes se za stopové obvykle považují 
obsahy označované ppm a velmi často jsou dnes prováděna stanovení v oblasti ppb. V 
některých laboratořích se dokonce pokoušejí uskutečňovat chemickou analýzu v měřítku 
ppqd. Podstata těchto způsobů vyjadřování koncentrací je zřejmá z Tab. 1. 
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Tab. 1 Vyjadřování koncentrace ve stopové a ultrastopové analýze 

Koncentrační 
vyjádření 

Zkratka % 
(W/W) 

Hmotnostní jednotky 
v 1 g (W/W), popř.  
v 1 ml (W/V) matrice 

Hmotnostní jednotky 
v 1 kg (W/W), popř.  
v 1 l (W/V) matrice 

Parts per million ppm 1⋅10-4 μg mg 
Parts per billion* ppb* 1⋅10-7 ng μg 
Parts per trillion* ppt* 1⋅10-10 pg ng 
Parts per quadrillion ppqd* 1⋅10-13 fg pg 
*- význam uvedených zkratek je celosvětově stejný, názvy číslovek se však, jak je známo 

různí, viz Tab. 2 

Tab. 2 Názvy velkých číslovek v různých částech světa 

Číslovka Evropa USA. Francie, Rusko 
1⋅106 million million 
1⋅109 miliarda billion 
1⋅1012 billion trillion 
1⋅1015 ⎯ kvadrillion 
1⋅1018 trillion ⎯ 
1⋅1024 kvadrillion ⎯ 

Z Tab . 1 je patrno, že pp vyjadřování je poněkud "velkorysé". Je-li např. deklarováno, že 
vzorek ocele obsahuje 200 ppm niklu, tak to znamená 200μg Ni na každý gram (1⋅106 μg) 
této ocele. Je-li však vzorkem vodný roztok (např. mléko, krev, tekutý kal, ...), pak se tiše 
předpokládá, že hustota této matrice se blíží 1 g/ml a pp se vyjadřuje podílem W/V: 

 
l

mg
ml

gppm ==
μ  

 
l
g

ml
ngppb μ

==  atd. 

Pro plyny je pp obvykle objemový poměr. Např. deklarovaný obsah helia ve vzorku vzduchu 
6,3 ppm znamená, že 1 l tohoto vzorku vzduchu obsahuje 6,3 μl He. 

Př. 25 Deklarovaný obsah fluoridu sodného v zubní pastě činí 0,32 % (W/W). Vypočítejte 
obsah F- v ppm v této pastě. 

 0,32 % NaF (W/W) znamená 0,32 g NaF ve 100 g pasty, což představuje: 

 g
NaF
FmF 14491,0

988,41
9984,1832,032,0 =⋅=⋅=

−

−  ve 100 g pasty 

 v 1 g pasty je tedy obsaženo: gg /91,1447
100

1014491,0 6

μ=
⋅  

 ( ) 1448=−Fppm  

 nebo ppmF 1448=−  
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Př. 26 Hygienická norma obsahu SO2 v ovzduší činí: 150 μg/m3. Přepočítejte tuto známou 
hodnotu na pp vyjádření: a) ppb (W/W) b) ppb (V/V). 

a) hustota vzduchu (0 °C, 760 mm Hg) činí 1,2929 g/l 
1 m3 vzduchu tedy váží : 1000⋅1,2929 = 1292,9 g 

( ) ( )gngppbggppmSO /116/116,0
9,1292

150
2 === μ  

b) mol
SO

nSO
6

6

2

6

1034,2
065,64
1015010150

2

−
−−

⋅=
⋅

=
⋅

=  

molární objem ideálního plynu za normálních podmínek činí 22,4138 l/mol 
( ) nllpodmínkynormVSO

456
2 10244,510244,541,221034,2. ⋅=⋅=⋅⋅= −−  

( )lnlppb
l

nlSO /44,52
1000

10244,5 4

2 =
⋅

=  

Vyjadřování obsahů a koncentrací pomocí pp způsobu zní zajímavě poeticky a stává se 
používaným, ale jak je zřejmé z předchozího příkladu, v praxi může způsobovat 
"komunikační šum", jak ostatně autor tohoto textu již několikrát zaznamenal. 

Tab. 3 Přehled používaných koncentračních údajů 

Koncentrační údaj Definice  
(i - rozpuštěné chemické individuum) 

Symbol Jednotka 

hmotnostní % počet g i na 100 g roztoku w (%, W/W) % 
hmotnostní zlomek počet g i na 1 g roztoku w (W/W) − ∗ 
objemová % počet ml i na 100 ml roztoku r (%, V/V) % 
objemový zlomek počet ml i na 1 ml roztoku r (V/V) − ∗ 
molární % počet mol i na 100 ml roztoku X (%) % 
molární zlomek počet mol i na 1 mol roztoku X − ∗ 
molalita počet mol i na 1 kg rozpouštědla m mol/kg 
molarita počet mol i na 1 l roztoku C mol/l 
zředění počet l roztoku ve kterých je rozpuštěn 1 

mol i 
ϕ l/mol 

normalita počet eq i na 1 l roztoku N eq/l 
parts per million počet g (ml) i na 1⋅106 g (ml) matrice − ∗∗ ppm 
parts per billion počet g (ml) i na 1⋅109 g (ml) matrice − ∗∗ ppb 
parts per trillion počet g (ml) i na 1⋅1012 g (ml) matrice − ∗∗ ppt 
parts per quadrillion počet g (ml) i na 1⋅1015 g (ml) matrice − ∗∗ ppqd 

∗ − bezrozměrná veličina 
∗∗ − symbol není zaužíván 
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2.3 Ředění roztoků 
Ředění je přidávání čistého rozpouštědla k roztoku, což vede ke zvyšování jeho objemu 

a ke snižování koncentrace všech individuí v tomto roztoku obsažených, přičemž jejich 
množství zůstává konstantní. Na základě této skutečnosti lze odvodit tzv. zřeďovací 
pravidlo: 
V1 - objem roztoku v ml před zředěním 
C1 - molarita daného individua v roztoku před zředěním 
V2 - objem roztoku po zředění v ml 
C2 - molarita daného individua v roztoku po ředění 
1 l roztoku před zředěním obsahuje C1 mol daného individua 
1 ml roztoku před zředěním obsahuje C1 mmol daného individua 
V1 ml roztoku před zředěním obsahuje V1⋅C1 mmol daného individua 
V2 ml roztoku po zředěním obsahuje V2⋅C2 mmol daného individua 

 ==⋅=⋅ xxCVCVCV 2211 počet mmol 

Analogicky platí při ředění neměnnost počtu meq: 

 ==⋅=⋅ xx NVNVNV 2211 počet meq 

Ředění roztoku se v analytické praxi provádí pipetováním objemu V1 do odměrné baňky 
o objemu V2 a jejím doplněním po rysku čistým rozpouštědlem. Jedná se o velmi 
frekventovanou praxi při přípravě škály kalibračních roztoků pro kalibraci 
instrumentálních analytických metod. 

Př. 27 Jaká je normalita kys. sírové v roztoku vzniklého zředěním 25 ml 1 N-H2SO4  na 
objem 250 ml? 

2211 NVNV ⋅=⋅  
 2250125 N⋅=⋅  
 leqN /1,02 =  

Př. 28 Řešte příklad 10 pomocí zřeďovacího pravidla. 

36 % HCl je 11,6399 M-HCl, příprava 0,5 M-HCl je ředění: 
2211 CVCV ⋅=⋅  

 5,05006399,111 ⋅=⋅V  
 mlV 48,211 =  

Př. 29 Jaký objem 96 % H2SO4 je zapotřebí pro přípravu 250 ml 0,05N- H2SO4 (1 H2SO4→2 
H+)? 

 96 % H2SO4 je (dle tab.) 17,97 M- H2SO4, tj. 2⋅17,97 N- H2SO4 

 2211 NVNV ⋅=⋅  
 05,025097,1721 ⋅=⋅⋅V  

 421 %963478,0 SOHmlV =  
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Př. 30 Jaký objem 36 % roztoku NaOH je třeba pro přípravu 250 ml 0,1 M-NaOH. Jakou má 
koncentraci roztok připravený doplněním 5 ml 36 % NaOH na 1000 ml? 

 příprava roztoku představuje ředění 36 % NaOH 
 36 % NaOH (tab.) je 12,51 M-NaOH 

a) 2211 CVCV ⋅=⋅  
1,025051,121 ⋅=⋅V  

mlV 998,11 =  

b) 2211 CVCV ⋅=⋅  

2100051,125 C⋅=⋅  
lmolC /06255,02 =  

Pro koncentrace vyjádřené hmotnostním zlomkem nabývá zřeďovací pravidlo následujícího 
výrazu (neměnnost hmotnosti rozpuštěného individua): 

 222111 wVwV ⋅⋅=⋅⋅ ρρ  

1ρ –hustota roztoku #1 (před zředěním) 

2ρ –hustota roztoku #2 (po zředění) 

21, ww –hmotnostní zlomky rozpuštěného individua 

2.4 Míšení roztoků 
Je třeba rozlišovat celkem tři existující případy: 
A) míšení roztoků různých chemických individuí, které spolu vzájemně nereagují 
B) míšení roztoků téhož chemického individua 
C) míšení roztoků vzájemně reagujících chemických individuí 

A) Toto míšení představuje vzájemné ředění, pro které platí zřeďovací pravidlo odvozené v 
předchozí kapitole. Nezbytnou podmínkou pro aplikaci zřeďovacího pravidla je to, aby 
objem vzniklého roztoku byl roven aritmetickému součtu obou směšovaných objemů, 
anebo možnost změření objemu vzniklého roztoku. Objem připraveného roztoku se rovná 
součtu objemů dvou směšovaných roztoků, pokud jde o dostatečně zředěné roztoky (tzv. 
ideální) a pokud se jejich teploty od sebe příliš neliší. 

B) Při míšení roztoků téhož individua platí tzv. směšovací pravidlo, což je matematické 
vyjádření látkové bilance. Množství individua v připraveném roztoku se rovná součtu 
množství tohoto individua v roztoku 1 a roztoku 2: 

332211 CVCVCV ⋅=⋅+⋅  ( )?213 VVV +=&  

 analogicky: 

  332211 NVNVNV ⋅=⋅+⋅  ( )?213 VVV +=  
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 Látková bilance vyjádřená pomocí hmotnostních zlomků přináší následující tvar 
směšovacího pravidla: 

  ( ) 32211222111 wVVwVwV ⋅⋅+⋅=⋅⋅+⋅⋅ ρρρρ  

 V, ρ - objem a hustota roztoku, w - hmot. zlomek rozpuštěného individua 

Př. 31 Jaký objem 0,1 N-roztoku je nutno přidat k 1000 ml 1 N-roztoku téhož individua, 
abychom připravili 0,5 N-roztok? 

( ) 5,01000110001,0 11 ⋅+=⋅+⋅ VV  
mlV 12501 =  

Př. 32 Vylisováním sklizně hroznů bílého vína byla získána hroznová šťáva, u které 
cukroměr (hustoměr) ukázal obsah sacharózy 14,7 % (1,110 g/ml). Vypočtěte 
množství sacharózy potřebné k doslazení 1 litru šťávy na 19,7 %. Kolik sacharózy 
bude třeba k doslazení 600 hl dané šťávy? 

a) Látková bilance, čili směšovací pravidlo roztoků téhož individua: 
hmotnost sacharózy v získané šťávě + hmotnost přidané sacharózy = hmotnost 
sacharózy v doslazené šťávě 

( )
100100

3
1

1
1

w
mmm

w
m SS ⋅+=+⋅  

3

13
1 100 w

ww
mmS −

−
⋅=  

( )lkgmlgkgm /11,1/11,111,111,111 ==⋅=  

%;7,193 =w   %7,141 =w ;  mS − přídavek sacharózy (kg) 

lglkgmS /1,69/0691,0
7,19100
7,147,1911,1 ==

−
−

⋅= &&  

b) doslazení 600 hl šťávy: 

 hlkgmS 600/4146106000691,0 2 =⋅⋅= šťávy 

Příklad 32 je populistická forma demonstrace frekventované standardní operace v technické 
praxi, kterou lze nazvat obohacování výrobních lázní. Pro tuto operaci je základem 
kvantitativní chemická analýza lázně, která se má obohacovat, nějak upravovat, nebo také 
zneutralizovat, popř. zneškodnit. 

C) Míšení roztoků chemických individuí, která spolu vzájemně reagují, lze velmi jednoduše 
kvantifikovat tzv. směšovacími pravidly reagujících roztoků. Vyjádří-li se koncentrace 
reagentů v roztoku v normalitách a objemy míšených roztoků v ml, pak prostý součin 
těchto dvou parametrů dává počet meq reagentů v příslušných objemech jejich roztoků; 
např.: 
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=⋅ AA NV  počet meq reagentu A v VA ml roztoku 
=⋅ BB NV  počet meq reagentu B v VB ml roztoku 

Směšujeme-li např. VA ml NA normálního roztoku reagentu A s VB ml NB normálního roztoku 
reagentu B a oba reagenty spolu reagují z analytického hlediska kvantitativně (traduje se 
hodnota 99,99 % - "čtyři analytické devítky"), mohou nastat celkem tři případy: 

1) Reagent A je ve stechiometrickém přebytku, což exaktně vyjádřeno znamená, že počet 
meq A je větší než počet meq B: 

BBAA NVNV ⋅〉⋅  

Množství zreagovaného individua A a zreagovaného individua B jsou si samozřejmě 
ekvivalentní a jsou rovna: 

  BB NV ⋅ , meq 

Množství nezreagovaného individua je rovno: 

BBAA NVNV ⋅−⋅ , meq 

Zůstatková koncentrace nezreagovaného individua A je rovna: 

  
BA

BBAA
A VV

NVNV
N

+
⋅−⋅

=′ , meq/ml čili eq/l 

Koncentrace individua vzniklého proběhlou reakci P (produkt) je rovna:  

  
BA

BB
P VV

NV
N

+
⋅

= , meq/ml čili eq/l 

Na tomto místě je třeba čtenáře upozornit, že chemická rovnice, podle které spolu individua A 
a B reagují, nebyla úmyslně uvedena, to aby vynikla účelnost koncepce chemického 
ekvivalentu a s ním spojené normality: vidíme, že pro všechny výpočty nepotřebujeme znát 
ani chemickou rovnici ani respektovat stechiometrický poměr reagujících komponent, který 
jak známo je vždy 1:1, vyjádřeno v ekvivalentech reagentů. Sklízíme tak sladké plody 
zavedení chemických ekvivalentů a normality. 

2) Reagent B je ve stechiometrickém přebytku:  

AABB NVNV ⋅〉⋅  

V tomto případě zreagovaná množství obou reagentů jsou rovna součinu: VA⋅NA, meq. 

Množství nezreagovaného reagentu B je rovno: 

AABB NVNV ⋅−⋅ , meq 

Zůstatková koncentrace nezreagovaného reagentu B je rovna: 
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BA

AABB
B VV

NVNV
N

+
⋅−⋅

=′ , meq/ml čili eq/l 

Koncentrace individua vzniklého proběhlou reakcí P je rovna: 

  
BA

AA
P VV

NV
N

+
⋅

= , meq/ml čili eq/l 

3) Množství obou reagujících individuí A a B jsou stechiometricky stejná (bod 
ekvivalence): 

  BBAA NVNV ⋅=⋅  

V tomto případě BA NaN ′′  jsou přirozeně nulové a koncentrace produktu reakce je rovna: 

  
BA

BB

BA

AA
P VV

NV
VV
NVN

+
⋅

=
+
⋅

= , meq/ml čili eq/l 

Reagují-li individua A a B v molárním poměru 1:1 (neobecný případ), platí tzv. směšovací 
pravidla reagujících roztoků také i pro molaritu. 

Př. 33 K neutralizaci 25 ml roztoku neznámé kyseliny je zapotřebí 12,5 ml 0,2 N-roztoku 
hydroxidu. Jaká je normalita kyseliny? 

   ZZKK NVNV ⋅=⋅  
   2,05,1225 ⋅=⋅ KN  
   leqN K /1,0=  

Př. 34 K 25 ml 0,1 M-H2SO4 bylo přidáno 25 ml 0,1 M-NaOH. Jaká je koncentrace 
nezreagované kyseliny resp. zásady ve vzniklém roztoku? 

  0,1 M-H2SO4 je pro danou reakci 0,2 N-H2SO4, CNaOH ≡ NNaOH 
  počet meq

42SOH = 25⋅0,2 = 5 
  počet meq NaOH =25⋅0,1 = 2,5 

  reaguje tedy 2,5 meq NaOH s 2,5 meq H2SO4 a 2,5 meq H2SO4 zůstane nezreagováno: 

   leqN SOH /05,0
2525

1,0252,025
42

=
+

⋅−⋅
=′  

Př. 35 K neutralizaci roztoku obsahujícího navážku 3,15165 g dihydrátu kyseliny šťavelové 
je zapotřebí 25,0 ml 2 N-alkalického hydroxidu. Vypočítejte z těchto údajů 
ekvivalentovou hmotnost dihydrátu kys. šťavelové. 

  V bodě ekvivalence je počet meq zásady potřebný k neutralizaci dané navážky kys. 
šťavelové roven počtu meq kys. šťavelové obsažených v této navážce: 
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   meq50225 =⋅  

  navážka 3,15165 g je tedy hmotnost 50 meq dihydrátu kys. šťavelové, hmotnost 1 meq 

je pak rovna: g
50

15165,3  

   ( ) eqgE OHCOOH /0330,6310
50

15165,3 3
2 22

=⋅=⋅  

  Výpočet pomocí molární hmotnosti přináší stejný výsledek: (COOH)2⋅2 H2O = 
126,0660 g/mol, ekvivalentová hmotnost kys. šťavelové pro neutralizaci do obou 
stupňů se rovná polovině molární hmotnosti: 

   ( ) eqgE OHCOOH /0330,63
2
0660,126

22 2 ==⋅  

Př. 36 Navážka 3,0531 g kys. benzoové byla rozpuštěna do 250 ml. Alikvotní podíl 25 ml 
vykazuje spotřebu 20,0 ml 0,125 N-OH-. Vypočtěte z těchto údajů molární hmotnost 
kys. benzoové. 

  počet mmol kys. benzoové v navážce 3,0351 g: 20⋅0,125⋅10 

  molgM benzoovékys /124,1221000
10125,020

0531,3
. =⋅

⋅⋅
=  

2.5 Roztoky elektrolytů, disociační konstanty, podmínka elektroneutrality 
Chemická individua se dělí na dvě velké skupiny, které se liší navzájem tím, zda při 

jejich rozpouštění (obvykle ve vodě) dochází zároveň i k jejich samovolnému štěpení 
(disociaci) či nikoliv. Látky disociující byly nazvány elektrolyty a jejich roztok je schopen 
vést elektrický proud (jsou to vodiče druhé třídy na rozdíl od vodičů prvé třídy, tj. kovů). 
Chemická individua nedisociující jsou tzv. neelektrolyty a jejich roztok je nevodič. 

Elektrolyt, který se po vnesení do rozpouštědla štěpí úplně na své ionty je označován 
jako silný a elektrolyt, jenž se štěpí na své ionty jen částečně je označován jako slabý: 

 −+ += ClNaNaCl
%100

   silný elektrolyt 

 −+ += 3

%100

3 NOHHNO   silný elektrolyt 

 ( ) −+ += OHBaOHBa 22
%100

2   silný elektrolyt 
 −+ +⇔ FHHF    slabý elektrolyt 
 +− +⇔ HCOOCHCOOHCH 33  slabý elektrolyt 

Disociace slabého elektrolytu vede k rovnovážnému stavu, v němž část tohoto 
elektrolytu zůstává ve svém nedisociovaném stavu a zbytek ve formě svých příslušných iontů. 
Disociační pochod a s ním spojenou rovnováhu je možno popsat stejným způsobem jako 
každou jinou chemickou reakci, tedy rovnovážnou konstantou, která se označuje jako 
disociační konstanta: 
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 ( ) ( ) ( )aqAaqHaqHA −+ +⇔  

 
HA

AH
HA a

aa
K

−+ ⋅
=  

Síla slabého elektrolytu, tj. míra do jaké je tento elektrolyt schopen disociace, je touto 
disociační konstantou vyjádřena i po kvantitativní stránce a to hodnotou této disociační 
konstanty (disociační konstanta je konstantou pro daný elektrolyt při dané teplotě a tlaku). 
Hodnoty disociačních konstant jsou běžně tabelizovány. Protože silné elektrolyty jsou 
disociovány úplně, jsou jejich disociační konstanty neurčité výrazy (nedisociovaný podíl je 
nulový, nulou dělit nelze). Všechny klasické soli jsou silnými elektrolyty. Silným 
elektrolytem je řada anorganických kyselin a zásad (H2SO4, HCl, HBr, HNO3, HClO4, 
H2SiF6, NaOH, KOH, Ba(OH)2, atd.). Silnými, nebo téměř silnými elektrolyty jsou i některé 
organické kyseliny a zásady (např. trichloroctová kys., heptafluoro-n-máselná kys., 
trinitrofenol čili kys. pikrová, tetraethylamonium hydroxid a pod.). Většina organických 
kyselin a zásad je pak slabými elektrolyty. 

V roztocích elektrolytů (tj. chemických individuí, štěpících se při rozpouštění na 
kationty a anionty) platí na rozdíl od roztoků neelektrolytů (např. sacharidy) tzv. podmínka 
elektroneutrality, která určuje vzájemné množství kationtů a aniontů existujících v roztoku. 
Pod jménem elektroneutrality se rozumí ta skutečnost, že je roztok navenek nenabitý, tj. 
nenese přebytek ani kladného ani záporného náboje. Kationty a anionty se mohou do roztoku 
dostat jen jako součásti elektroneutrálního chemického individua a proto musí být i jejich 
roztok elektroneutrální, tj. v každém roztoku musí být tolik kladných nábojů, kolik je 
záporných. Slovní rovnicí lze tedy podmínku elektroneutrality vyjádřit takto: 

celkový počet všech kladných nábojů = celkový počet všech záporných nábojů 

Náboje jako takové se samostatně v roztoku nevyskytují, ale jsou vždy vázány na ionty. Počet 
kladných nábojů lze tedy vyjádřit pomocí počtu kationtů a obdobně počet záporných nábojů 
pomocí počtu aniontů. 

Př. 37 Představte si že v nějakém určitém malém objemu vody byla rozpuštěna 1 milliarda 
molekul K2SO4 (vzhledem k velikosti Avogadrova čísla je to množství téměř nulové, 
přesně vzato představuje to 1,66⋅10-15 molu). Jaký je počet kladných a záporných 
nábojů v tomto roztoku? 

  K2SO4 je silný elektrolyt, tedy podléhá úplné disociaci: 

  ( ) ( ) ( )aqSOaqKaqSOK −+ += 2
4

%100

42 121  

 počet kladných nábojů činí 2⋅1⋅109⋅1, tedy 2 milliardy 
 počet záporných nábojů činí 1⋅109⋅2, tedy 2 milliardy 

Označíme-li počet iontů i-tého druhu v roztoku symbolem Pi a nese-li tento iont náboj Zi⋅e (Z 
je u kationtů kladné, u aniontů záporné) pak celkový náboj nesený všemi ionty i-tého druhu 
činí Pi⋅Zi⋅e. Součtem těchto součinů přes všechny přítomné kationty a anionty vyjádříme 
celkový kladný a záporný náboj, takže podmínku elektroneutrality lze napsat ve tvaru: 
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∑∑ ⋅⋅=⋅⋅
aniontypřes

ii
kationtypřes

ii eZPeZP  nebo ∑ =⋅⋅
iontyvšechnypřes

ii eZP 0  

Po vydělení této rovnice Avogadrovým číslem a elementárním nábojem e dostáváme: 

 ∑∑ ⋅=⋅
aniontypřes

ii
kationtypřes

ii ZnZn   nebo ∑ =⋅
iontyvšechnypřes

ii Zn 0  

Dělíme-li objemem roztoku v němž se elektrolyt nachází, získáme podmínku elektroneutrality 
ve tvaru: 

 ∑∑ ⋅=⋅
aniontypřes

ii
kationtypřes

ii ZCZC  nebo ∑ =⋅
iontyvšechnypřes

ii ZC 0  

V tomto tvaru se obvykle podmínka elektroneutrality používá, přičemž molarity 
jednotlivých iontů jsou označovány symbolem příslušného iontu v hranaté závorce. 

Př. 38 Vyjádřete podmínku elektroneutrality pro případ vodného roztoku a) kyseliny 
fosforečné b) uhličitanu draselného. 

1. Vodný roztok obsahuje tyto ionty: 
 −+ +⇔ 4243 POHHPOH  
 −+− +⇔ 2

442 HPOHPOH  
 −+− +⇔ 3

4
2
4 POHHPO  

 −+ +⇔ OHHOH 2  

 Podmínka elektroneutrality: 
  [ ] [ ] [ ] [ ] [ ]−−−−+ +++= 3

4
2
442 32 POHPOPOHOHH  

2. −+ += 2
3

%100

32 2 COKCOK  
−+ +⇔ OHHOH 2  

−+− ⇔+ 3
2
3 HCOHCO  

323 COHHHCO ⇔+ +−  

 Podmínka elektroneutrality: 
  [ ] [ ] [ ] [ ] [ ]−−−++ ++=+ 2

33 2 COHCOOHHK  

Jestliže bychom podmínku elektroneutrality vyjádřenou počtem molů, dělili celkovým počtem 
všech molů v tomto roztoku obsažených (tj. výrazem ∑ in ), získali bychom podmínku 
elektroneutrality vyjádřenou pomocí molárních zlomků jednotlivých iontů: 

∑∑ ⋅=⋅
anionty

ii
kationty

ii ZXZX  nebo ∑ =⋅
ionty

ii ZX 0  

2.6 Iontová síla roztoku, aktivita iontů, výpočet aktivitního koeficientu iontů 

Iontová síla roztoku: Je to veličina, která v sobě zahrnuje jak hodnoty koncentrace iontů v 
daném roztoku, tak i velikost nábojů těchto iontů: 
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  ∑ ⋅=
iontyvšechnypřes

ii ZCJ 2

2
1  

Př. 39 Vypočítejte J roztoku, který v 1 l obsahuje 0,05 molu K2SO4 a 0,05 molu 
K4[Fe(CN)6]. 

 Roztok obsahuje tyto ionty 

 −+ += 2
4

%100

42 2 SOKSOK  

 ( )[ ] ( )[ ] −+ += 4
6

%100

64 4 CNFeKCNFeK  

Pro výpočet J je účelné seřadit všechny obsažené ionty do tabulky: 

Tab. 4 Výpočet iontové síly roztoku 

iont i Ci, mol/l Zi Ci⋅Zi
2 

K+(K2SO4) 2⋅0,05 = 0,1 +1 0,1 
−2

4SO  0,05 -2 0,2 

( )[ ]( )64 CNFeKK +  4⋅0,05 = 0,2 +1 0,2 

( )[ ] −4
6CNFe  0,05 -4 0,8 

Vodný roztok také vždy obsahuje ionty H+ a OH-; hodnoty koncentrací obou těchto iontů je v 
tomto případě rovna 1⋅10-7 mol/l a proto může být jejich přítomnost pro výpočet iontové síly 
oprávněně zanedbána. 

  ( ) 65,08,02,02,01,0
2
1

=+++=J  

U iontové síly se zpravidla jednotka neuvádí, přesně vzato jsou jednotkou mol/l (součet mol/l 
násobených kvadrátem počtu nábojů). 

Aktivita iontů: Pojem aktivity a s ní spojeného aktivitního koeficientu lze exaktně vysvětlit a 
vyučovat pouze na základě zvládnutí chemické thermodynamiky. To by naprosto překročilo 
běžný rámec tradičně vyučované analytické chemie, tedy i tohoto učebního textu. Přitom však 
je to aktivita, která figuruje v rovnovážných konstantách všech chemických rovnováh a 
nikoliv koncentrace. Navíc v řadě případů je možné pouze použitím aktivit obdržet správné 
odpovědi na řešené otázky (viz např. efekt přídavku nestejnojmenného elektrolytu v kap. 
Srážecí rovnováhy). Proto bude celá problematika nadefinována se záměrem, aby se student 
mohl stát uživatelem aktivity. 

Aktivitu iontu i lze vyjádřit koncentrací násobenou faktorem (číslo) nazvaným aktivitní 
koeficient. Tento součin je nutno formulovat podle toho, jakých jednotek pro koncentraci (a 
tím též pro aktivitu) se použije: 

  iiXi fXa ⋅=, ,  [ ] 1, =Xia  

iimi ma γ⋅=, ,  [ ] kgmola mi /, =  
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iiCi yCa ⋅=, ,  [ ] lmola Ci /, =  

Molární zlomek a molalita nezávisí na teplotě a tlaku, molarita ano, je však snáze 
realizovatelná a v praxi nejběžnější. Je skutečností, že ve fyzikálně chemických studiích se 
často používá molalita a také tabelizované hodnoty aktivitních koeficientů se obvykle vztahují 
k tomuto způsobu vyjadřování koncentrací roztoků. Naštěstí roztoky běžně používané v 
analytické praxi jsou dostatečně zředěné (kolem 0,1 mol/l nebo menší) a proto u nich platí, že 
hodnoty aktivitních koeficientů γi a yi se od sebe neliší více než v rozmezí ± 1 % (ve velmi 
zředěných vodných roztocích se molalita rovná molaritě). Proto molální aktivitní koeficienty 
se používají i pro výpočet aktivity ze známé molární koncentrace. V koncentrovanějších 
roztocích je však nutno oba koeficienty rozlišovat.  

Výpočet aktivitních koeficientů iontů: Teoretické úvahy dávají na rozdíl od 
experimentálních měření možnost vypočítat hodnoty aktivitních koeficientů kationtů a 
aniontů samotných (y+, y-, yi obecně pro iont i). Hodnota aktivitního koeficientu iontu i, který 
je mírou odchylky od ideálního chování v daném roztoku, lze vypočítat z následujícího vztahu 
(Davies): 

  ⎟
⎟
⎠

⎞
⎜
⎜
⎝

⎛
⋅−

+
⋅=− J

J
JZy ii 3,0

1
5,0log 2  

0,5 je konstanta pro vodu a 25 °C, Zi je náboj iontu i, J iontová síla roztoku, ve kterém se 
nachází iont i a pro který se vypočítá yi. 

Výraz platí pro vodné roztoky a poskytuje pro elektrolyty složení 1:1 výsledky, které se 
dle literárních údajů při iontové síle J≤0,05 shodují s experimentálními hodnotami v rozmezí 
±1 %, při J≤0,1 v rozmezí ±3 % a při J≤0,5 v rozmezí ±10 % (viz Tab. 5). Vypočtené 
aktivitní koeficienty u iontů s vyšším nábojem (Zi>1) se mohou podstatně lišit od 
experimentálně stanovených hodnot. Rovněž tak vypočtené aktivitní koeficienty u 
koncentrovanějších roztoků směsi elektrolytů se liší od experimentálně stanovených. V těchto 
případech je proto vhodnější používat tabelizované, tedy experimentálně stanovené hodnoty 
aktivitních koeficientů. 

Tab. 5 Srovnání vypočtených a experimentálně stanovených aktivitních koeficientů ve 
vodných roztocích NaCl ( NaClClNa yyy == −+ ) 

C, mol/l J yvyp. yexp. odchylka % 
1⋅10-3 1⋅10-3 0,9657 0,9649 +0,083 
5⋅10-2 5⋅10-2 0,8244 0,8217 +0,329 
1⋅10-1 1⋅10-1 0,7850 0,7813 +0,474 

Na základě vztahu byl sestrojen také nomogram k přímému odečítání yi, který je 
dostupný v literatuře (např. Zýka a kol.: Analytická příručka, SNTL 1979, str. 40 nebo 
Sýkora: Chemicko-analytické tabulky, SNTL 1976, str. 97.). 
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Př. 40 Vypočtěte aktivitní koeficienty všech iontů obsažených v roztoku, který obsahuje v 
500 ml 0,01 mol H2SO4 a 5⋅10-3 mol Na2SO4. 

 lmolC SOH /02,0
500

100001,0
42

=⋅= ;  lmolC SONa /01,0
500

1000105 3
42

=⋅⋅= −  

 −+ += 2
442 121 SOHSOH ;   −+ += 2

442 121 SONaSONa  

Tab. 6 Výpočet J roztoku 

ionti Ci, mol/l Zi Ci⋅Zi
2 

H+ 0,02⋅2=0,04 +1 0,04 
SO4

2- (H2SO4) 0,02 -2 0,08 
Na+ 0,01⋅2=0,02 +1 0,02 
SO4

2- (Na2SO4 0,01 -2 0,04 

 ( ) 09,004,002,008,004,0
2
1

=+++=J  

 ( ) ⎟
⎟
⎠

⎞
⎜
⎜
⎝

⎛
⋅−

+
⋅+⋅=− + 09,03,0

09,01
09,0

15,0log 2
Hy  

 ;7909,0=+Hy  7909,0== ++ HNa yy  

 ( ) ⎟
⎟
⎠

⎞
⎜
⎜
⎝

⎛
⋅−

+
⋅−⋅=− − 09,03,0

09,01
09,0

25,0log 2
2
4SOy  

 3913,02
4

=−SOy  

Vliv kationtů a aniontů se projevuje v roztoku vždy společně jakožto vliv rozpuštěné soli. 
Tato skutečnost vedla u roztoku binárního elektrolytu k definici střední aktivity (a±) a 
středního aktivitního koeficientu (y±). 

Experimentálně ani nelze stanovit aktivitní koeficienty pro samotné kationty a anionty, nýbrž 
hodnoty vztahující se k celému elektrolytu, tedy tzv. střední hodnoty: 

např. pro chlorid sodný: 
  −+ += ClNaNaCl 111  

  ;2
−+ ⋅=± ClNaNaCl aaa  −+ ⋅=± ClNaNaCl yyy2  

např. pro síran draselný: 
  −+ += 2

442 121 SOKSOK  

  ;2
442

23
−+ ⋅=± SOKSOK aaa  −+ ⋅=± 2

442

23
SOKSOK yyy  
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Jak je vidět, střední hodnota aktivity, popř. středního aktivitního koeficientu je dána 
geometrickým průměrem aktivit, popř. aktivitních koeficientů obou iontů tvořících binární 
elektrolyt. Symbolem ± v indexu se vyznačuje, že tyto veličiny jsou výsledkem společného 
působení kationtu a aniontu. Experimentálně stanovené střední hodnoty aktivitních 
koeficientů u řady elektrolytů jsou tabelizovány. 

Ionty, které se uvolňují disociací elektrolytů ve vodném (i nevodném) prostředí se 
vzájemně ovlivňují, takže jejich chování není ideální. Aktivita iontů proto není obecně rovna 
koncentraci a v závislosti na koncentraci a vlastnostech všech individuí v daném roztoku 
může být aktivita sledovaných iontů menší, ale i větší než jejich koncentrace. Hlavními 
příčinami odchylek od ideálního chování jsou elektrostatické interakce mezi ionty v roztoku a 
tvorba koordinačních vazeb. 

Vzájemné ovlivňování iontů ubývá s klesající koncentrací elektrolytů v roztoku, takže v 
dostatečně zředěných roztocích (cca J≤1⋅10-4 ve vodných roztocích) se dá hovořit o ideálním 
chování iontů: ai,C ≅ Ci, yi ≅ 1. Se stoupající koncentrací elektrolytů interakce mezi ionty 
rostou a aktivita iontů stoupá pomaleji než koncentrace: ai,C < Ci, je to stav, kdy počet 
aktivních iontů, tj. uplatňujících se v daném sledovaném jevu (např. elektrická vodivost), je 
menší než počet fyzicky přítomných, daných hodnotou koncentrace. Po zvýšení koncentrací 
elektrolytů nad určitou mez (ve vodném roztoku nad cca 0,5 mol/l) se hodnoty aktivitních 
koeficientů začnou zvyšovat a aktivita může být i větší než koncentrace, tj. yi > 1. Pro hlubší 
studium viz Tockstein A.: Fyzikální chemie, SNTL 1975. 

Aktivitní koeficienty neelektrolytů: Chování většiny neelektrolytů ve vodném roztoku za 
nepřítomnosti elektrolytů je téměř ideální až do koncentrací cca 1 mol/l. U neelektrolytu s 
větší molární hmotností se mohou už projevit odchylky (viz specializovanou literaturu). 
Aktivita nedisociovaných podílů slabých elektrolytů je za nepřítomnosti cizích elektrolytů 
téměř shodná s koncentrací (± 1 %) nejméně do koncentrace 0,1 mol/l.  

Za přítomnosti iontů platí pro aktivitní koeficient neelektrolytu y0 až do koncentrace C0 
= 0,5 mol/l, a J ≤ 5 vztah: 

 Jky ⋅=0log  

kde tzv. vysolovací koeficient k závisí na vlastnostech daného neelektrolytu. Pro malé 
molekuly má hodnotu kolem + 0,1, pro velké molekuly (sacharidy, proteiny) má hodnoty 
větší. Kladná hodnota této konstanty znamená, že aktivitní koeficient a tedy i aktivita daného 
neelektrolytu roste se zvyšující J roztoku, takže jeho rozpustnost klesá; neelektrolyt se 
"vysoluje". Vyjímečně je u daného neelektrolytu k < 0 a daný elektrolyt se "vsoluje". Hodnoty 
vysolovacích koeficientů se u většiny neelektrolytů pohybují v rozmezí -0,05 do +0,2 a mají 
převážně kladnou hodnotu (pro hlubší studium viz specializovanou literaturu). 
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Př. 41 Jak se změní aktivitní koeficient vodíkových iontů v 0,05 M-HCl po takovém 
přídavku NaCl (Δ), že CNaCl = 0,05 mol/l? 

Tab. 7 Výpočet J roztoku před Δ NaCl 

ionti Ci, mol/l Zi Ci⋅Zi
2 

H+ 0,05 +1 0,05 
Cl- 0,05 -1 0,05 
OH- 2⋅10-13 -1 2⋅10-13 

  ∑ =⋅= 05,0
2
1 2

ii ZCJ  (příspěvek iontů OH- zanedbán) 

  ⎟
⎟
⎠

⎞
⎜
⎜
⎝

⎛
⋅−

+
⋅⋅=− + 05,03,0

05,01
05,0

15,0log 2
Hy  

  8244,0=+Hy  

Tab. 8 Výpočet J roztoku po Δ NaCl 

ionti Ci, mol/l Zi Ci⋅Zi
2 

H+ 0,05 +1 0,05 
Cl- (HCl) 0,05 -1 0,05 
Na+ 0,05 +1 0,05 
Cl- (NaCl) 0,05 -1 0,05 
OH- (H2O) 2⋅10-13 -1 2⋅10-13 

  1,0=J  

  ⎟
⎟
⎠

⎞
⎜
⎜
⎝

⎛
⋅−

+
⋅⋅=− + 05,03,0

1,01
1,0

15,0log 2
Hy  

  7850,0=+Hy  

Aktivitní koeficient tedy v důsledku zvýšení iontové síly roztoku (0,05→0,1) klesl z hodnoty 
0,8244 na hodnotu 0,7850. 

2.7 Disociační konstanty kyselin a zásad 
Silný elektrolyt, který je i v pevném stavu tvořen svými ionty, se při rozpouštění 

rozpadne úplně na tyto ionty; k vratné reakci nedochází a neexistuje tedy ani rovnováha. Na 
rozdíl od silného elektrolytu se slabý elektrolyt částečně štěpí na příslušné ionty až v roztoku. 
Skutečnost, že dochází pouze k částečné disociaci na ionty (např. z milionu molekul daného 
rozpuštěného slabého elektrolytu se jich rozštěpí pouze tisíc) znamená, že proti disociaci je 
namířen opačný pochod: tvorba nedisociované molekuly z iontů (asociace). Oba protichůdné 
děje vedou k rovnovážnému stavu disociace, který může být, jako každý jiný chemický děj, 
popsán matematicky vyjádřením rovnovážné konstanty (pro danou teplotu, tlak a pro daný 
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slabý elektrolyt) jež se pro disociační pochod nazývá disociační konstanta a pro pochod 
opačný asociační konstanta (častěji je zde však používán pojem konstanta stability). V 
případě slabého elektrolytu, např. slabé kyseliny HA, lze její částečnou disociaci popsat 
následující chemickou rovnicí: 

  −+ +⇔ AHHA  

Rovnovážná konstanta, v tomto případě nazývaná disociační konstanta je dána výrazem: 

  ( ) [ ] [ ]
[ ] HA

AH

HA

AH
Krov y

yy
HA

AH
a

aa
TpKK −+−+ ⋅

⋅
⋅

=
⋅

=≡
−+

,  

Zahrneme-li aktivitní koeficienty do konstanty, obdržíme: 

  [ ] [ ]
[ ]HA

AHK K

−+ ⋅
=  

Aktivitní koeficienty jsou závislé na iontové síle roztoku a proto velikost disociační konstanty 
KK (koncentrační disociační konstanta) závisí na hodnotě iontové síly roztoku (hodnotu 
iontové síly roztoku lze však nastavit indiferentním elektrolytem tak, že její změna je např. 
během měření konstantní a pak je i konstantní KK). Aktivitní koeficient nedisociovaných 
molekul (v našem případě molekuly HA) se blíží hodnotě 1. Rovnovážná konstanta KK(p,T) 
se nazývá thermodynamickou disociační konstantou. 

Aplikujeme-li na disociační rovnováhu pojem reakčního stupně, tj. v tomto případě 
disociačního stupně α obdržíme: 

  
uelektrolytslabéhohorozpuštěnémolekulpočetcelkový

disociacipodlehlýchuelektrolytslabéhomolekulpočet
=α  

rozšířením tohoto zlomku Avogadrovým číslem vyjádříme α pomocí počtu molů: 

  
0n

n′
=α  

rozšířením tohoto zlomku objemem roztoku, ve kterém se disociace odehrává získáme: 

  
0C

C ′
=α  

Nyní vyjádříme rovnovážné koncentrace pomocí analytické (celkové) koncentrace a 
disociačního stupně: 

  [ ] ;KCH ⋅=+ α   [ ] ;KCA ⋅=− α   [ ] ( ) KCHA ⋅−= α1  

Disociační konstantu lze nyní vyjádřit ve tvaru: 

  ( ) K
K

KK
K C

C
CCK ⋅

−
=

⋅−
⋅⋅⋅

=
α

α
α

αα
11

2

 

U slabé zásady typu BOH můžeme disociaci popsat rovnicí: 

  −+ +⇔ OHBBOH  
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Thermodynamická disociační konstanta zásady: 

  ( ) [ ] [ ]
[ ] BOH

OHB

BOH

OHB
Z y

yy
BOH

OHB
a

aa
TpK −+−+ ⋅

⋅
⋅

=
⋅

=
−+

,  

Po zahrnutí aktivitních koeficientů do konstanty obdržíme koncentrační disociační 
konstantu zásady: 

  [ ] [ ]
BOH

OHBKZ

−+ ⋅
=  

Hodnoty thermodynamických disociačních konstant (obvykle pro 20°C) a hodnoty 
koncentračních disociačních konstant, u kterých je kromě teploty uvedena hodnota iontové 
síly, jsou tabelizovány. 

Poznámka: Výše uvedené chemické rovnice popisující disociaci slabé kyseliny a slabé 
zásady nevyjadřují důsledně celou skutečnost. Již bylo řečeno, že disociace slabého 
elektrolytu se uskutečňuje až v roztoku, tedy vlivem rozpouštědla. Chemické rovnice by 
měly věrně popisovat skutečné pochody disociace: 

 Disociace slabé kyseliny ve vodě:  Disociace slabé zásady ve vodě: 

 −+ +⇔+ AOHOHHA 32    −+ +⇔+ OHBHOHB 2  

     Rovnovážné konstanty: 

 
OHHA

AOH
K aa

aa
K

2

3

⋅

⋅
=′

−+

;    
OHB

OHBH
Z aa

aa
K

2
⋅
⋅

=′ −+  

     Po matematické úpravě: 

 
OHH

OH
KK aa

a
KK

2

3

⋅
⋅=′

+

+

;   
OHBB

BOHBH
ZZ aaa

aa
KK

2
⋅⋅

⋅
⋅=′ +  

Aktivita vody ve vodném roztoku se pro běžně používané koncentrace rovná 1. Je-li tedy 
1

2
=OHa  pak jsou KK ′  s KK  i ZK ′  s ZK  totožné za podmínky, že: 

 ++ ≡ HOH aa
3

;  BBOH aa ≡ ;  ++ ≡ BHB aa  

Je tedy zřejmé, že z důvodu zjednodušení a zestručnění lze pohodlně užívat jednoduché 
formulace disociace (tj. HA ⇔ H+ + A-; BOH ⇔ B+ + OH-) bez uvádění H2O, pokud pod 
symbolem H+ rozumíme zkrácený zápis hydroxoniového kationtu H3O+ a pod vzorcem BOH 
zjednodušující vyjádření zásaditých vlastností zásady B a pod kationtem B+ jednodušší 
označení skutečného kationtu HB+ (srovnej s formulací amoniaku jako zásady zapsané buď 
jako NH3 nebo jako NH4OH). V dalším textu bude pro jednoduchost používáno těchto 
jednodušších a stručnějších zápisů disociačních pochodů. 
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U vícesytné kyseliny tj. u kyseliny, jejíž molekula obsahuje více než jeden odštěpitelný 
vodíkový iont, např. H3A, probíhá disociace po stupních: 

 1. disociační stupeň −+ +⇔ AHHAH 23   [ ] [ ]
[ ]AH

AHHK AH
3

2
1,3

−+ ⋅
=  

 2. disociační stupeň −+− +⇔ 2
2 HAHAH   [ ] [ ]

[ ]−

−+ ⋅
=

AH
HAHK AH

2

2

2,3
 

 3. disociační stupeň −+− +⇔ 32 AHHA   [ ] [ ]
[ ]−

−+ ⋅
=

2

3

3,3 HA
AHK AH  

Celková disociační konstanta disociace: −+ +⇔ 3
3 3 AHAH  

  [ ] [ ]
[ ] 321

3

33

3
KKK

AH
AHK AH ⋅⋅=

⋅
=

−+

 

Pro disociaci vícesytné zásady lze psát analogické vztahy. 

2.8 Cvičení 

1. Zásobní roztok KJ obsahuje 107,6 g KJ v 1 l, hustota tohoto roztoku ρ (20°C) = 1,0781 
g/ml. Jaká je koncentrace KJ v % (W/W)? [9,98 %] 

2. Kolik ml a g 96 % H2SO4 je třeba k přípravě 100 ml 10 % H2SO4? [6,05 ml; 11,1052 g] 

3. a) Vypočítejte molaritu rozpuštěných, event. po rozpuštění vzniklých chemických 
individuí v těchto vodných roztocích: 
1) 5 g NaOH v 200 ml [0,6250 mol/l] 
2) 5 g NaOH + 5 g KOH v 200 ml (CNaOH, CKOH, COH

-) [0,6250 mol/l; 0,4456 mol/l; 
1,0706 mol/l] 

3) 5 g Na2O v 500 ml (reakce s vodou) [0,3227 mol/l] 
4) 0,15 g H2C2O4⋅2 H2O v 50 ml [0,0238 mol/l] 
5) 100 mg BaO v 500 ml (reakce s vodou) [1,304⋅10-3 mol/l] 
6) 250 mg P2O5 v 250 ml (reakce s vodou) [0,01409 mol/l] 
7) 25 ml 100 % CH3COOH v 500 ml [0,874 mol/l] 

b) Přepočítejte získané molarity na normality, jestliže 1 Na2O→2 H+; 1 H2C2O4→2 H+; 1 
BaO→2 H+; 1 P2O5→4 H+ 
1) [0,6250 eq/l] 
2) [0,6250 eq/l; 0,4456 eq/l; 1,0706 eq/l] 
3) [0,3227 eq/l] 
4) [0,0476 eq/l] 
5) [2,608⋅10-3 eq/l] 
6) [0,02816 eq/l] 
7) [0,874 eq/l] 
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4. Ve 100 g vody bylo rozpuštěno 73,6 g Na2SO4⋅10 H2O. Hustota vzniklého roztoku činila 
1,2370 g/ml. Vyjádřete koncentraci Na2SO4, Na+ a SO4

2- v % (W/W) a molaritě! [18,69%; 
1,62 mol/l; 6,05 %; 3,24 mol/l; 12,64 %; 1,62 mol/l] 

5. Kolik gramů krystalického síranu měďnatého (CuSO4⋅5 H2O) lze získat z 250 ml 1 M-
CuSO4? [62,4215 g; ] 

6. Jaká je molarita Fe3+ iontů v roztoku, který byl připraven rozpuštěním 2,7777 g Fe2(CO3)3 
v HCl a doplněním získaného roztoku na objem 250 ml? Jaká je molarita Fe2+ a Fe3+ v 
roztoku, který byl připraven rozpuštěním 1,7777 g Fe3O4 v HCl a doplněním získaného 
roztoku na objem 250 ml? [0,07617 mol/l; 0,0614 mol/l; 0,0307 mol/l] 

7. Vypočítejte molaritu ethylalkoholu v likéru, který je označen "80 Proof". Termín "Proof" 
je definován jako dvojnásobek % (V/V) ethylalkoholu při 60 °F (80 Proof tedy znamená 
40 % (V/V) ethylalkoholu). Při 60 °F je hustota vody 1,00 g/ml a ethylalkoholu 0,80 g/ml. 
[6,9461 mol/l] 

8. a) Vypočítejte molaritu KMnO4, K2Cr2O7, KBrO3 a Na2S2O3 v následujících roztocích:  
1) 3,1607 g KMnO4 v 1000 ml [0,02 mol/l] 
2) 4,9031 g K2Cr2O7 v 1000 ml [0,0166 mol/l] 
3) 2,7833 g KBrO3 v 500 ml [0,0333 mol/l] 
4) 623,2 mg Na2S2O3⋅5 H2O v 30 ml [0,0837 mol/l] 

b) Přepočítejte molarity na normality pro následující reakce: MnO4
-→Mn2+; MnO4

-

→MnO2; Cr2O7
2-→Cr3+; S2O3

2-→S4O6
2-; BrO3

-→Br-. [0,02⋅5 eq/l; 0,02⋅3 eq/l; 
0,0166⋅6 eq/l; 0,0333⋅6 eq/l; 0,0837⋅2 eq/l] 

9. Pro přípravu speciálního alkalického odměrného roztoku bylo rozpuštěno 7,9320 g BaO 
+ 3,9760 g NaOH + 1,6820 g Na2O do 1000 ml. Vypočítejte a) iontovou sílu připraveného 
roztoku b) normalitu směsi výše rozpuštěných alkálií, čili molaritu OH- iontů v 
připraveném roztoku. [0,308873; 0,257143 mol/l] 

10. 1 g roztoku HCl o neznámé koncentraci byl zředěn na 200 ml. K neutralizaci 25 ml 
tohoto roztoku bylo zapotřebí 20,40 ml 0,05 N-NaOH. Jaká je koncentrace HCl v % 
(W/W) ve výchozím roztoku? [29,752 %] 

11. Pro některé účely je ethylalkohol denaturován pyridinem, jehož obsah činí cca 2 % 
(V/V). Jaké objemy ethylalkoholu a pyridinu obsahuje 250 ml denaturovaného 
ethylalkoholu? [245 ml; 5 ml] 

12. Při jakých koncentracích (mol/l) roztoků HCl, NaOH, CuSO4, K2SO4, BaCl2, 
K4[Fe(CN)6] a K3[Fe(CN)6] se rovná jejich iontová síla 1,00? [1 mol/l; 1 mol/l; 0,25mol/l; 
0,3333 mol/l; 0,3333 mol/l; 0,1 mol/l; 0,16666 mol/l] 

13. 65,39 mg kovového zinku bylo rozpuštěno ve 100 ml 0,1 M-HCl. Vypočítejte aktivitní 
koeficient Zn2+ iontů v připraveném roztoku. Jak se změní tento aktivitní koeficient po 
stonásobném zředění? [0,3697; 0,863886] 

14. Dětská krev obsahuje průměrně 5–10 mmol K+ v 1 l. Vyjádřete tento rozsah koncentrací 
v ppm (W/V). [195,5 ppm K+–390,98 ppm K+] 
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3. CHEMICKÉ ROVNOVÁHY V ROZTOCÍCH ELEKTROLYTŮ 

3.1 Obecné schéma řešení rovnováh v roztocích elektrolytů 
V roztocích elektrolytů neexistují nikdy izolované, nýbrž vždy simultánní rovnováhy. 

Vezmeme-li nejjednodušší možný případ vodného roztoku jednoho slabého elektrolytu ve 
vodě, dostáváme simultánní rovnováhu disociace tohoto slabého elektrolytu a disociace 
samotné vody. Složité případy nastávají, je-li roztok směsí rozličných elektrolytů. Máme-li 
kvantitativně, matematicky popsat takovéto složité simultánní rovnováhy, musíme získat 
dostatečný počet rovnic pro určení všech neznámých rovnovážných koncentrací jednotlivých 
komponent. Tento kvantitativní popis stavu roztoku, tzv. obecné schéma se skládá ze tří 
hlavních podmínek. Jako podmínky prvého druhu jsou označována všechna vyjádření 
nezávislých rovnovážných konstant, týkajících se chemických rovnováh ve zkoumaném 
roztoku. Jsou to disociační konstanty kyselin, zásad, konstanty komplexity, součiny 
rozpustnosti, Petersovy rovnice atd. Stále ještě je zvykem užívat pouze koncentrační 
vyjádření těchto konstant s předpokladem, že iontová síla roztoku zůstává stále stejná, 
udržována např. nadbytečným indeferentním elektrolytem, takže i koncentrační 
konstanty lze považovat za skutečně konstantní. 

Podmínky druhého druhu jsou rovnice vyjadřující rozpis analytických koncentrací 
všech látek přítomných v roztoku. 

Podmínkou třetího druhu je vždy platná podmínka o elektroneutralitě roztoku. Je-li 
počet rovnic při vypsání všech podmínek prvého, druhého a třetího druhu roven počtu 
neznámých rovnovážných koncentrací je zkoumaný systém plně popsán. 

V následujícím, všechny probírané rovnováhy v roztocích elektrolytů budou důsledně 
řešeny sestavením výše uvedených podmínek a to i v případech, kdy by jednoduchá úvaha 
vedla mnohem snadněji ke správnému výsledku. 

3.2 Protolytické reakce  

Protolytická teorie kyselin a zásad 
Kyselinou může být jakékoliv chemické individuum, které je schopno odštěpovat 

proton a zásadou jakékoliv individuum se schopností proton vázat: 

  KYSELINA ⇔ ZÁSADA + H+ 

Jestliže nějaká kyselina uvolní proton, pak vznikající individuum (jemuž proti "své" 
kyselině chybí proton) musí mít schopnost proton vázat a je tedy zásadou. Chemická 
individua lišící se od sebe o proton představují tzv. konjugovaný pár kyseliny a zásady: 

 Kyselina Zásada 

 HA ⇔ A- + H+ 

 HCl ⇔ Cl- + H+ 

 H3PO4 ⇔ H2PO4
- + H+ 

 H2PO4
- ⇔ HPO4

2- + H+ 
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 HPO4
2- ⇔ PO4

3- + H+ 

 NH4
+ ⇔ NH3 + H+ 

 NH3 ⇔ NH2
- + H+ 

 H3O+ ⇔ H2O + H+ 

 H2O ⇔ OH- + H+ 

 H2C2O4 (šťavelová) ⇔ HC2O4
- + H+ 

 HC2O4
- ⇔ C2O4

2- + H+ 

 H2CO3 ⇔ HCO3
- + H+ 

 HCO3
- ⇔ CO3

2- + H+ 

 CH3COOH2
+ ⇔ CH3COOH + H+ 

 CH3COOH ⇔ CH3COO- + H+ 
 atd. 

Existence volného protonu v roztoku (podobně jako volného elektronu ) je nanejvýš 
nepravděpodobná a proto k tomu, aby bylo možno skutečně převést HA na A- (kyselinu na 
zásadu) je nutná přítomnost protonového akceptoru (tj. nějaké jiné zásady): 

  +− +⇔+ HBABHA  

Akceptorem protonu (zásadou) je často samotné rozpouštědlo. Za konkrétní příklad může 
sloužit disociace kyselin ve vodném roztoku, např.: 

  +− +⇔ HFHF  

  ++ ⇔+ OHHOH 32  

  +− +⇔+ OHFOHHF 32  

Obecně se chemické individuum zúčastňující protolytické reakce (=uvolňující nebo vázající 
proton) nazývá protolytem a reakce mezi dvěma konjugovanými páry kyseliny a zásady 
protolýzou: 

  2121 KysZásZásKys +⇔+  

  +− +⇔+ OHClOHHCl 32  

  +− +⇔+ 43 NHClNHHCl  

  +− +⇔+ OHPOHOHPOH 342243  

  +−− +⇔+ OHHPOOHPOH 3
2
4242  

Protolyt, který může vystupovat jako kyselina i jako zásada (např. H2PO4
-) se nazývá 

amfolytem. Z rovnic protolýzy je zřejmé, že míra odštěpování protonu od Kys1 nezávisí 
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pouze na charakteru této kyseliny, ale i na tom jak dalece je Zás2 (obecná zásada-tedy rovněž i 
rozpouštědlo) schopna proton poutat. Pokud není schopna (nebo jen málo), pak se proton 
neodštěpuje (nebo jen málo). Protolýza tedy představuje přenos protonu z Kys1 na Zás2, vede 
k rovnovážnému stavu, jehož stupeň závisí na vlastnostech obou těchto reakčních komponent 
(přesněji na poměru vlastností). V případě vody jako Zás2 dochází k protonizaci molekul 
vody nebo z opačného hlediska k hydrataci (obecně solvataci) protonu, za vzniku 
hydroxoniového kationtu složení H+⋅nH2O, který je však pro jednoduchost nazýván 
vodíkovým iontem a často označován pouze H+. 

Poznámka: Pod symbolem H+ je tedy nutno rozumět hydratovaný (popř. solvatovaný) proton. 
Stupeň hydratace však, jak ukazují poslední studie, závisí na hodnotě pH roztoku a ve 
vodném roztoku mohou existovat ionty H+⋅H2O (=H3O+), H+⋅2H2O a především H+⋅(H2O)4 (s 
představou, že čtyři molekuly vody jsou kolem protonu uspořádány tetraedricky a že si proton 
se značnou frekvencí mezi sebou vyměňují). S ohledem na tuto skutečnost je v textu používán 
pouze symbol H+, ať už je proton hydratován jakkoliv. 

V obecném rozpouštědle R, se schopností přijímat proton, je správné psát následující 
rovnici disociace kyseliny:  

  +− +⇔+ HRARHA  

Chemické individuum HR+ je solvatovaný proton (např. H3O+ ve vodě, EtOH2
+ v 

ethylalkoholu, AcOH2
+ ve 100 % kys. octové, NH4

+ v kapalném 100 % amoniaku a dokonce 
H3SO4

+ v bezvodé kys. sírové atp.). 

Jedním z významných přínosů protolytické teorie bylo ve své době objasnění role 
rozpouštědla pro disociaci (tedy sílu) kyselin a zásad. Vše je demonstrováno v následujícím 
příkladě. 

Př. 42 Vyjádřete rovnicemi disociaci (= protolýzu) kys. octové ve a) vodě b) v kapalném 
amoniaku c) v kapalném fluorovodíku. 

a) H2O (l): ( ) ( ) ( ) ( )aqOHaqCOOCHlOHaqCOOHCH +− +⇔+ 3323  

Kys. octová je ve vodě slabou kyselinou, protože pouze část přítomných molekul kys. 
octové předá svůj proton vodě. 

b) NH3 (l): ( ) ( ) ( ) ( )3433

%100

333 NHvNHNHvCOOCHlNHNHvCOOHCH +− +=+  

Kys. octová je v bezvodém kapalném amoniaku silnou kyselinou, protože prakticky 
všechny její přítomné molekuly předávají svůj proton rozpouštědlu, tedy kapalnému 
amoniaku. 

c) HF (l): ( ) ( ) ( ) ( )HFvFHFvCOOHCHlHFHFvCOOHCH −+ +⇔+ 233  

Kys. octová je v bezvodém fluorovodíku slabou zásadou, protože částečně přijímá od 
fluorovodíku proton; vytváří acetoxoniový kationt a tato tvorba je naprosto analogická 
např. tvorbě NH4

+ při protolytické reakci (disociaci) NH3 s vodou (ve vodě). 
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Míra disociace kyseliny tedy výrazně závisí na zásaditosti rozpouštědla. Další 
demonstrací této skutečnosti je např. rozdílné chování kyseliny chloristé ve vodě a v bezvodé 
H2SO4: jak známo HClO4 je silnou kyselinou úplně disociovanou ve vodném roztoku, ale jen 
slabě disociuje v bezvodé H2SO4. 

Je-li HA silnější kyselinou než HR+(solvatovaný proton), pak bude předávat svůj proton 
rozpouštědlu R, což znamená, že protolytická rovnováha reakce mezi HA a R bude posunuta 
poněkud doprava. Je-li HA dostatečně silnější kyselinou než HR+, může být protolytická 
rovnováha posunuta úplně doprava, což znamená, že HA je 100 % disociována. K tomu 
dochází u řady kyselin, které jsou podstatně silnější než solvatovaný proton (HR+), disociují 
tedy úplně a jejich roztoky mají v daném rozpouštědle stejnou kyselost, danou silou kyselosti 
HR+. Toto je známo jako rovnostářský efekt. Tak např. kyseliny chloristá, dusičná a 
chlorovodíková jsou ve vodném roztoku stejně silné, zatímco v "kyselejším" rozpouštědle než 
je voda, jakým je např. bezvodá kys. octová, už tyto kyseliny stejně silné nejsou (HClO4 je 
silnější než HNO3 a HCl): 

  +−−− +=+ OHNOClClOOHHNOHClHClO 334

%100

234 ////  

ale: 

( ) ( ) ( ) ( )COOHCHvCOOHCHCOOHCHvClOlCOOHCHCOOHCHvHClO 32334334
+− +⇔+

( ) ( ) ( ) ( )COOHCHvCOOHCHCOOHCHvCllCOOHCHCOOHCHvHCl 323333
+− +⇔+  

( ) ( ) ( ) ( )COOHCHvCOOHCHCOOHCHvNOlCOOHCHCOOHCHvHNO 32333333
+− +⇔+  

Disociace všech tří jmenovaných kyselin je ve vodě úplná (tedy stejná), kdežto v bezvodé 
CH3COOH dosahuje různého stupně. 

Disociace zásad je protolytickou teorií vysvětlována podobně jako disociace kyselin. Tento 
pochod je přirozeně podporován kyselostí rozpouštědla (=schopností odštěpovat H+) a 
formulován opět jako reakce dvou konjugovaných párů kyseliny a její zásady: 

  +− +⇔ HRRH  

  ++ ⇔+ BHHB  

  
2121 ZásKysKysZás

RBHRHB −+ +⇔+  

  −+ +⇔+ OHNHOHNH 423  

Je-li rozpouštědlo dostatečně kyselé jsme opět svědky rovnostářského efektu, kdy řada 
zásad je převedena na stejnou úroveň zásaditosti a tato úroveň je dána látkou R-. Např. 
všechny oxidy alkalických kovů (Zás1) reagují s vodou (Kys2) rovnostářsky za vzniku OH- 
(Zás2): 

  
2121

2
2

ZásKysKysZás
OHOHOHO −−− +⇔+  
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Hydroxidy alkalických kovů jsou iontové povahy a obsahují přímo ve své struktuře OH- 
a tak v jejich vodných roztocích dochází k této rovnováze: 

  
2121

22 ZásKysKysZás
OHOHOHOH −− +⇔+  

Zápis je pouze formální, ale vysvětluje naskytující se otázku, jak protolytická teorie dovolí 
formulovat vodné roztoky hydroxidů: za dynamické rovnováhy počet OH- (Zás1), který váže 
od H2O (Kys1) proton je roven počtu OH- iontů vznikajících (Zás2) a tak existující počet OH- 
iontů v roztoku je stále roven počtu OH- původně vnesených do roztoku ve formě pevného 
alkalického hydroxidu. 

Zcela jednoduchý bude protolytický zápis reakcí alkalických hydroxidů s alkoholy, 
event. fenoly:  

2121
2 ZásKysKysZás

OKEtOHOHEtKOH −+⇔−+  

Síranové anionty v bezvodé H2SO4 jsou analogické alkalickým oxidům ve vodě: 

2121

4442
2
4

ZásKysKysZás
HSOHSOSOHSO −−− +⇔+  

Neutralizační reakce mezi silnými kyselinami a zásadami v různých rozpouštědlech se z 
hlediska protolytické teorie stávají jednoduše reakcemi mezi kationtem a aniontem 
rozpouštědla právě v důsledku rovnostářského efektu. Voda např. disociuje: 

  
2121

322
KysZásZásKys

OHOHOHOH +− +⇔+  

Jedna ze dvou molekul vody se chová jako kyselina a druhá jako zásada, což znamená, že 
voda je rozpouštědlo amfoterní. Neutralizace silných kyselin a zásad je tedy zpětný pochod 
této samodisociace čili autoprotolýzy: 

  OHOHOH 23 2⇔+ −+  

Obdobně v roztoku kapalného amoniaku, silné kyseliny event. zásady jsou převáděny 
na NH4

+ event. NH2
- a neutralizace může být popsána: 

  324 2 NHNHNH ⇔+ −+  

Koncepční výhodou protolytické teorie je sjednocení mnoha acido-bazických pochodů, které 
z hlediska předchozích teorií se zdály být různé. Např. hydrolýza soli, jakou představuje 
alkalický octan, je následující protolýzou:  

  −− +⇔+ OHHOAcOHOAc 2  

Zcela zřejmou vlastností konjugovaného páru kyselina-zásada je skutečnost, že silná kyselina 
má slabou konjugovanou zásadu a naopak. Takže např. chloridový iont, konjugovaná zásada 
kyseliny chlorovodíkové, je příliš slabou zásadou k tomu, aby mohl vázat proton od vody a 
hydrolýza Cl- je nemožná. 
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Př. 43 Formulujte podle protolytické teorie následující reakce, které v dřívější, méně obecné 
formulaci byly řazeny pod různé reakční typy: 
a) disociace silné kyseliny (HClO4) ve vodě 
b) disociace slabé kyseliny (HCOOH) ve vodě 
c) disociace slabé zásady (NH3) ve vodě 
d) hydrolýza soli slabé zásady se silnou kyselinou (NH4Cl) 
e) hydrolýza soli slabé kyseliny se silnou zásadou (KCN) 
f) tvorba soli (neutralizace HCOOH + NH3) 

Protolýza: Formulace dle typu reakce: 
a) +− +=+ OHClOOHHClO 3424  −+ += 44 ClOHHClO  
b) +− +⇔+ OHHCOOOHHCOOH 32  +− +⇔ HHCOOHCOOH  
c) −+ +⇔+ OHNHOHNH 423  −+ +⇔ OHNHOHNH 44  
d) ++ +⇔+ OHNHOHNH 3324  ++ +⇔+ HOHNHOHNH 424  
e) −− +⇔+ OHHCNOHCN 2  −− +⇔+ OHHCNOHCN 2  
f) +− +⇔+ 43 NHHCOONHHCOOH  OHNHHCOOOHNHHCOOH 244 ++⇔+ +−  

Poznámka: 
Řada člověku dlouho známých chemických individuí je tradičně označována jako látky 
kyselé, neutrální nebo zásadité (= alkalické, zemité). Jak vyplývá z protolytické teorie toto 
spontánně vzniklé, historické rozdělení, vyplývá z poměru těchto látek k vodě, která se tu 
stala měrným standardem. Jestliže je hodnocená látka schopna vodě alespoň do nějakého 
stupně předávat protony (vždy se utvoří rovnováha), byla tato látka označena jako kyselina a 
naopak, jestliže vodě protony odnímá byla označena jako zásada.  

Protolytické konstanty kyselin a zásad: protolytické konstanty protolytů v daném 
rozpouštědle jsou totožné s původními disociačními konstantami. Tak např. pro konstantu 
protolýzy kyseliny HA ve vodě lze psát:  

 Protolýza:    Klasická disociace: 

 +− +⇔+ OHAOHHA 32   −+ +⇔ AHHA  

 
OHHA

OHA
prot aa

aa
K

2

3

⋅

⋅
=

+−

   
HA

AH
K a

aa
K −+ ⋅

=  

Je vidět, že vzhledem k platnosti 1
2

=OHa  (v dostatečně zředěných vodných roztocích je to 
dobře splněno ) a vzhledem k totožnosti formulace H+≡H3O+ je KK totožná s Kprot. 

Pro případ protolýzy slabé zásady např. amoniaku ve vodě lze psát: 

Protolýza:     Klasická disociace: 

−+ +⇔+ OHNHOHNH 423  −+ +⇔ OHNHOHNH 44  

 
OHNH

OHNH
prot aa

aa
K

23

4

⋅

⋅
=

−+

   
OHNH

OHNH
K a

aa
K

4

4
−+ ⋅

=  
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Vzhledem k platnosti 1
2

=OHa  a jestliže pod vzorcem NH4OH rozumíme stručnější vyznačení 
zásaditých vlastností zásady NH3 (NH3 + H2O = NH4OH) pak vidíme, že KZ je totožná s 
Kprot. 

Rozdělení rozpouštědel z hlediska jejich protolytických vlastností. 
Protolytické rovnováhy jsou závislé na vlastnostech použitého rozpouštědla a to 

především na jeho schopnosti vyměňovat proton. Je-li rozpouštědlo vzorce RH zásadou, pak 
přijímá proton za vzniku RH2

+; takovéto rozpouštědlo se označuje jako protofilní a částice 
RH2

+ se nazývá lyoniový iont (např. H3O+ hydroxoniový, CH2CH2OH2
+ ethoxoniový, NH4

+ 
amoniový, CH3COOH2

+ acetoxoniový atp.). Jeví-li rozpouštědlo vzorce RH kyselé vlastnosti, 
odštěpuje proton za vzniku aniontu R-, který se nazývá lyátový iont (např. OH- hydroxylový 
iont, C2H5O- alkoholátový iont, ArO- fenolátový iont, CH3COO- acetátový iont atp.). 
Takovéto rozpouštědlo se označuje jako protogenní. Jestliže je rozpouštědlo schopno 
vystupovat jako kyselina i jako zásada (např. voda) je označováno jako amfiprotní. Pro 
amfiprotní rozpouštědla je charakteristická jejich autoprotolytická rovnováha, např.: 

 
2121

322
KysZásZásKys

OHOHOHOH +− +⇔+  

 ( ) ( ) ( )HCOOHvHCOOHHCOOHvHCOOlHCOOHlHCOOH +− +⇔+ 2)(  

( ) ( ) ( ) ( )OHHCvOHHCOHHCvOHClOHHClOHHC 5225252525252
+− +⇔+  

  ( ) ( ) ( ) ( )42434244242 SOHvSOHSOHvHSOlSOHlSOH +− +⇔+  

Rozpouštědla, která nejsou schopna ani přijímat ani odštěpovat proton se označují jako 
aprotická nebo inertní (benzen, tetrachlormethan atp.). Z toho, co bylo uvedeno je zřejmé, že 
protofilní rozpouštědlo bude mít tendenci přijímat od molekuly kyseliny proton a bude tedy 
zvyšovat disociaci kyseliny, tedy její sílu. Protogenní rozpouštědlo bude u kyselin působit 
opačně. U zásad protogenní rozpouštědlo usnadňuje příjem protonu a tím podporuje jejich 
disociaci a tedy sílu. Naopak protofilní rozpouštědlo sílu zásad snižuje. Je naprosto zřejmé, že 
rozpouštědlo má velký vliv na protolytické rovnováhy. 

Př. 44 Jakou protolytickou rovnováhu lze očekávat po rozpuštění kyseliny octové v bezvodé 
kyselině sírové? 

 ( ) ( ) ( ) ( )4244223423 SOHvHSOSOHvCOOHCHlSOHbezvodáCOOHCH −+ +⇔+  

V bezvodé kys. sírové je tedy kys. octová zásadou. 

Protolytické rovnováhy ve vodném roztoku 
Jak již bylo uvedeno, voda představuje amfiprotní rozpouštědlo, takže se může chovat 

jako kyselina i jako zásada. Jako zásada se chová vůči těm rozpuštěným individuím, které 
snadněji odštěpují proton než voda; jako kyselina se voda chová vůči těm rozpuštěným 
individuím, které poutají proton pevněji než voda: 
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 ( ) ( ) ( ) ( )
2121

3323
KysZásZásKys

aqOHaqCOOCHlOHaqCOOHCH +− +⇔+  

 ( ) ( ) ( ) ( )
2121

423
ZásKysKysZás

aqOHaqNHlOHaqNH −+ +⇔+  

Autoprotolýza vody: 

  −+ +⇔+ OHOHOHOH 322  

jednoduše: −+ +⇔ OHHOH 2  

s rovnovážnými konstantami: 

2
2

3

OH

OHOH
prot a

aa
K

−+ ⋅
= ;  

OH

OHH
V a

aa
K

2

−+ ⋅
=  

Protože aktivita vody ve vodě je rovna jedné a H3O+ ≡ H+ platí: Kprot ≡ KV = aH+⋅aOH-, což je 
tzv. iontový součin (produkt) vody, jehož hodnota při 25 °C a atmosférickém tlaku se rovná 
přibližně 1⋅10-14. V logaritmické podobě, zavede-li se symbol +−= HapH log , 

−−=
OH

apOH log  vypadá výraz pro iontový součin vody: 

  14log =+==− pOHpHpKK VV  

Přepočet hodnoty pH na hodnotu pOH a naopak pro vodné roztoky: 

  pOHpH −= 14 ;  pHpOH −= 14  

V dokonale čisté vodě tedy platí: 00,7== pOHpH  

V libovolném vodném roztoku: 

  00,7=pH  - neutrální roztok 
  00,7〈pH  - kyselý roztok 
  00,7〉pH  - zásaditý roztok 

Dnešní špičková měření hodnoty pH v roztocích jsou zatížena rozptylem ± 0,01 jednotek 
stupnice pH; proto budou hodnoty pH uváděny na dvě desetinná místa. 

V následujících kapitolách budou postupně probrány výpočty hodnot pH u vodných 
roztoků protolytů, běžně se vyskytujících v praxi. Označení těchto protolytů odpovídá 
klasickému třídění v chemii. Každý případ bude důsledně řešen uvedenou universální 
metodou (sestavením podmínek trojího druhu) a to i v případech, kde by tzv. zjednodušená 
úvaha vedla k cíli mnohem snadněji. 
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3.2.1 pH vodného roztoku silné kyseliny 
Všechny molekuly rozpuštěných silných kyselin předávají svůj proton vodě 

(rovnostářský efekt), což lze klasicky formulovat úplnou disociací: 

  ( ) ( ) ( )aqAaqHaqHA −+ +=
%100

 

(HA = HClO4, HNO3, HCl, HBr, trinitrofenol, trifluoroctová atd.) 

Simultánním pochodem je v roztoku autoprotolýza vody klasicky jednoduše formulovaná: 

  ( ) ( ) ( )aqOHaqHlOH −+ +⇔2  

Kvantitativní matematický popis:  
I. výrazneurčitýK K − ; [ ] [ ]−+ ⋅= OHHKV  

II. [ ]−= ACK  

Analytická koncentrace kyseliny se rovná koncentraci aniontu kyseliny, neboť koncentrace 
nedisociovaného podílu se prakticky rovná nule; celková koncentrace vodíkových iontů, 
kterou potřebujeme vypočítat pro následný výpočet hodnoty pH, se rovná součtu 
rovnovážných koncentrací vodíkových iontů, pocházejících z disociace kyseliny a z disociace 
samotné vody: [ ] [ ] [ ]VK HHH +++ += . 

III. Podmínka elektroneutrality: 
  [ ] [ ] [ ]−−+ += AOHH  

Jsou-li CK a KV známé, obdrželi jsme soustavu tří rovnic o třech neznámých (rovnovážné 
koncentrace: [H+] , [OH-], [A-], kterou řešíme pro [H+]: 

  [ ]
[ ] K

V C
H
KH +=

+
+  

  [ ] [ ] 02 =−− ++
VK KCHH  

takže:  [ ]
2

42
VKK KCC

H
++

=+  (kořen pro znaménko + je reálný) 

Protože při běžných pracovních koncentracích vodných roztoků kyselin je 4KV<<CK
2, je 

možno zanedbáním členu 4KV pod odmocninou obdržet velmi jednoduchý výraz, platný pro 
převážnou většinu případů v praxi: 

  [ ] KCH =+  a KCpH log−=  

kde CK je analytická koncentrace silné kyseliny typu HA v mol/l. Pro vícesytné kyseliny (v 
běžné praxi připadá do úvahy H2SO4, H2SiF6) platí obecný výraz: 

  KNpH log−=  



 50

kde NK je normalita silné, libovolně sytné kyseliny. 

Při extrémně nízkých koncentracích kyseliny nelze člen 4KV zanedbat (: [H+]V tvoří 
citelný podíl celkové koncentrace vodíkových iontů[H+]). U roztoků s vyšší iontovou silou je 
třeba počítat hodnotu pH z aktivity H+ iontu, tedy respektovat velikost aktivitního koeficientu. 
Vše je demonstrováno v následujících příkladech. 

Př. 45 Vypočtěte pH těchto vodných roztoků: a) 0,01 M-HCl, b) 0,005 M-H2SO4, c) 1⋅10-8 
M-H2SO4. 

a) 00,201,0log =−=pH  

b) 0,005 M-H2SO4 je 0,01 N-H2SO4, nebo jinak: v 0,005 M-H2SO4 je [H+] = 0,01 
mol/l 

00,201,0log =−=pH  

c) Jde o tak nízkou koncentraci kyseliny, kdy nelze zanedbat ionty H+ pocházející z 
disociace vody proti iontům H+ pocházejícím z kyseliny, což v matematické řeči 
nalézá odraz v tom, že CK

2 a 4KV jsou srovnatelně velké sčítance a není možno 
zanedbat jeden proti druhému a výpočet tedy musí být proveden pomocí 
kvadratické rovnice: 

 1⋅10-8 M-H2SO4.je 2⋅10-8 N-H2SO4 

 [ ] ( ) lmolH /101,1
2

104102102 7
14288

−
−−−

+ ⋅=
⋅+⋅+⋅

=  

 96,6=pH  

Výpočet pomocí jednoduchého vztahu by přinesl výsledek pH>7,00, což by byl vzorný 
chemický nesmysl, protože čistá voda má pH=7,00 a tedy i sebezředěnější vodný roztok 
kyseliny musí mít pH<7,00. 

Př. 46 Vypočítejte pH 0,1 M-HCl: a) [ ]+−= HpH log , b) +−= HapH log . Porovnejte oba 
výsledky. 

a) 00,11,0log =−=pH  

b) Tab. 9 Výpočet J roztoku 

ionti Ci, mol/l Zi Ci⋅Zi2 
H+ 0,1 +1 0,1 
Cl- 0,1 -1 0,1 
OH- 1⋅10-13 -1 1⋅10-13 

[ ] 1,01011,01,0
2
1 13 =⋅++= −J  
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⎟
⎟
⎠

⎞
⎜
⎜
⎝

⎛
⋅−

+
⋅=− + 1,03,0

1,01
1,0

15,0log 2
Hy  

7850,0=+Hy  

[ ] lmolyHa HH /07850,07850,01,0 =⋅=⋅= ++
+  

11,107850,0log =−=pH  

Vidíme, že hodnota pH vypočtená z aktivity vodíkových iontů je asi o 0,1 jednotek stupnice 
pH vyšší než hodnota pH vypočtená z [H+]. Tento rozdíl je kvantifikace skutečnosti, že určitý 
počet H+ iontů z celkového počtu fyzicky přítomných H+ iontů v daném roztoku 
(representovaných koncentrací [H+]) není aktivní (aktivní H+ jsou representovány aktivitou). 

3.2.2 pH vodného roztoku silné zásady 
Silné zásady jsou ve vodě prakticky úplně disociovány na příslušné ionty: 

  ( ) ( ) ( )aqOHaqBaqBOH −+ +=
%100

 

(BOH = alkalické hydroxidy) 

Simultánním pochodem je v roztoku autoprotolýza vody: 

  ( ) ( ) ( )aqOHaqHlOH −+ +⇔2   

Kvantitativní matematický popis:  

I. výrazneurčitýK Z − ; [ ] [ ]−+ ⋅= OHHKV  
II. [ ]+= BCZ  
 (analytická koncentrace zásady se rovná koncentraci kationtu zásady, neboť koncentrace 

nedisociovaného podílu se prakticky rovná nule) 
III. Podmínka elektroneutrality: [ ] [ ] [ ]−++ =+ OHBH  

Jsou-li CZ a KZ známé, obdrželi jsme soustavu tří rovnic o třech neznámých ([H+], [OH-], 
[B+]), kterou řešíme pro [OH-] (z důvodu dosažení naprosté analogie s případem kyseliny): 

[ ] [ ] 02 =−− −−
VZ KCOHOH  

  [ ]
2

42
VZZ KCC

OH
++

=−  

Protože při běžných pracovních koncentracích vodných roztoků zásad je 4KV<<CZ
2, 

dostáváme zanedbáním členu 4KV pod odmocninou velmi jednoduchý výraz: 
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[ ] ZCOH =− ;  ZCpOH log−= ; ZCpH log14 +=  

kde CZ je molarita vodného roztoku zásady typu BOH. Pro vícesytné silné zásady (např. 
Ba(OH)2, Ca(OH)2, Tl(OH)3) platí obecně platný výraz: 

  ZNpOH log−=  

kde NZ je normalita silné libovolně sytné zásady. 

Př. 47 Jaké je pH a) 0,01 M-KOH, b) 0,005 M-Ba(OH)2, c) 1⋅10-8 M-Ba(OH)2? 

a) 00,201,0log =−=pOH ; 00,1200,214 =−=pH  

b) 0,005 M-Ba(OH)2 je 0,01 N-Ba(OH)2 (nebo jinak: v 0,005 M-Ba(OH)2 je [OH-] = 
0,01 mol/l. 

00,201,0log =−=pOH ; 00,12=pH  

c) Jde o tak nízkou koncentraci, že je nutno pro výpočet [OH-] použít obecný výraz, 
získaný z kvadratické rovnice: 

[ ] ( ) lmolOH /101,1
2

104102102 7
14288

−
−−−

− ⋅=
⋅+⋅+⋅

= &  

96,6=pOH ; 04,7=pH  

Výpočet pomocí jednoduchého vztahu by přinesl výsledek pH<7,00, což by byl chemický 
nesmysl. 

3.2.3 pH vodného roztoku slabé jednosytné kyseliny 
Disociace slabých kyselin v jejich vodném roztoku vede k rovnováze mezi 

nedisociovaným podílem a příslušnými ionty:  

( ) ( ) ( )aqAaqHaqHA −+ +⇔  

(HA = HCOOH, CH3COOH, HF, HNO2 ...; u slabých kyselin jsou tabelizovány hodnoty 
disociačních konstant, popř. hodnoty pKK = -logKK) 

Simultánním pochodem je v roztoku autoprotolýza vody: 

  ( ) ( ) ( )aqOHaqHlOH −+ +⇔2  

Kvantitativní matematický popis:  

I. Podmínky prvého druhu: [ ] [ ]
HA

AHK K

−+ ⋅
= ;  [ ] [ ]−+ ⋅= OHHKV  
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II. Podmínka druhého druhu: Analytická koncentrace kyseliny je rovna součtu koncentrace 
nedisociovaného podílu a koncentrace podílu, který podlehl disociaci a je představován 
vzniklým aniontem kyseliny (látková bilance):  

[ ] [ ]−+= AHACK  

III. Podmínka třetího druhu (elektroneutrality): 

[ ] [ ] [ ]−−+ += OHAH  

Je-li analytická koncentrace daná a disociační konstanta dané kyseliny známá (tabulky), 
obdrželi jsme soustavu čtyř rovnic o čtyřech neznámých ([H+], [OH-], [A-], [HA]), kterou 
řešíme pro [H+] rutinní matematickou úpravou s následujícím výsledkem: 

[ ] [ ] [ ] ( ) 0
23

=−+⋅−+ +++
VKVKKK KKKKCHKHH  

Získaná rovnice představuje obecně platný exaktní výraz pro hledanou [H+] v implicitní 
formě. Analytické řešení takovéto rovnice podal již v 16. stol. italský matematik Gerolamo 
Cardano (1501-1576) a dnes je na internetové síti volně přístupný program 
(http://www.1728.com) pro okamžitý výpočet neznámé v této rovnici. Výsledky tohoto 
přímého řešení budou v Tab. 10 a Tab. 11 konfrontovány s výsledky získanými pomocí v 
technické praxi dosud používaného výrazu. 

Dosud se v technické praxi postupovalo tak, že se pro každý konkrétní řešený případ 
(KK, CK) vyjádřila řádově velikost jednotlivých sčítanců v odvozeném obecném vztahu, 
relativně nejmenší sčítance se zanedbaly tak, aby se obdržela již snadno řešitelná kvadratická 
nebo dokonce lineární rovnice, která je ovšem platná pouze za vymezených podmínek. Vše je 
demonstrováno v následujícím příkladě. 

Př. 48 Odvoďte zjednodušené výrazy pro výpočet [H+] (popř. pro výpočet pH ) platné pro 
vodný roztok kyseliny octové ( 5101 −⋅=&KK ) o koncentraci cca 0,1 mol/l. 

Pro tento vymezený případ je hodnota neznámé hledané veličiny, tedy [H+] rovna 
řádově 1⋅10-3 mol/l (zjištěno např. experimentálně) a protože KV = 1⋅10-14, vypadá vyjádření 
velikosti jednotlivých sčítanců v obecném vztahu následovně: 

  [ ] [ ] [ ] ( ) 0
23

=−+⋅−+ +++
VKVKKK KKKKCHKHH  

  ( ) 0101010101010 191463119 =−+−+ −−−−−−  

Zanedbáním řádově menších členů lze obecný výraz (kubickou rovnici) zjednodušit na 
kvadratickou rovnici: 

  [ ] [ ] 0
2

=−+ ++
KKK KCKHH  

s chemicky reálným kořenem: 
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  [ ]
2

42
KKKK KCKK

H
++−

=+  

Vzhledem k nerovnosti KK<<CK, která je u roztoků slabých kyselin (KK<1⋅10-4) 
dostatečné koncentrace (CK = 0,01-0,1 mol/l) zpravidla dobře splněna, lze kvadratickou 
rovnici ještě dále zjednodušit: 

  [ ] KK KCH =+  

  ( )KK CpKpH log
2
1

−⋅=  

Získaný výraz se v současné technické praxi, jak už bylo řečeno, běžně používá pro výpočet 
hodnoty pH slabých kyselin typu HA. Jak však bude demonstrováno v Tab. 10 a 11, tento 
jednoduchý výraz poskytuje dostatečně přesné hodnoty pH skutečně pouze za výše 
vymezených podmínek (pKK =& 1⋅105, CK = 0,01-0,1 mol/l). 

Tab. 10 Konfrontace vypočtených hodnot pH 0,1 M-vodných roztoků vybraných kyselin. 
Hodnoty označené jako pH1 jsou vypočteny z exaktního, obecně platného výrazu 
(kubická rovnice); hodnoty označené jako pH2 jsou vypočteny z běžně používaného 

jednoduchého vztahu: ( )KK CpKpH log
2
1

−=  

Kyselina pKK* (25°C) pH1 pH2 
heptafluoro n-máselná 0,17 1,053 0,585 
pikrová (2, 4, 6, trinitrofenol) 0,29 1,067 0,645 
trichloroctová 0,63 1,121 0,815 
dichloroctová 1,29 1,297 1,145 
2-chloro-3-nitrobenzoová 2,02 1,577 1,510 
2-fluoroakrylová 2,58 1,825 1,790 
monochloroctová 2,86 1,956 1,930 
dusitá 3,138 2,088 2,069 
fluorovodíková 3,45 2,238 2,225 
mravenčí 3,751 2,385 2,376 
mléčná 3,86 2,438 2,430 
benzoová 4,204 2,607 2,602 
octová 4,756 2,881 2,878 
trimethyloctová 5,05 3,027 3,025 
chlorná 7,54 4,270 4,270 
boritá 9,236 5,118 5,118 
amonný kationt 9,245 5,122 5,123 
fenol 9,99 5,495 5,495 
peroxid vodíku 11,65 6,316 6,325 

* Zopakujme si, že vzrůstající hodnota pKK znamená klesající sílu kyseliny, tedy schopnost 
předávat svůj proton (v tomto případě vodě: Kys + H2O ⇔ Zás + H3O+). Je účelné si 
všimnout a vysvětlit pokles síly kyselin v řadě: trichloroctová-dichloroctová-
monochloroctová-octová-trimethyloctová (0,63-1,29-2,86-4,756-5,05). 
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Z Tab. 10 je zřejmé, že u relativně silných kyselin (pKK asi do velikosti 1,00) vypočtené 
hodnoty pH pomocí zjednodušeného vztahu jsou zcela nesmyslné (vypočtené hodnoty pH pro 
0,1 M-roztoky jsou dokonce menší než 1,00, což je menší, tedy "kyselejší" hodnota, než 
hodnota pH 0,1 M-roztoků silných kyselin, která činí, jak známo, 1,00 jednotek stupnice pH). 
U kyselin, jejichž pKK se pohybují zhruba od 1,00 do asi 2,50, poskytuje výpočet z 
jednoduchého vztahu hodnoty pH citelně nižší, než činí exaktní hodnoty. Teprve u kyselin, 
jejichž pKK je větší než 2,50, jsou výsledky získané ze zjednodušeného vztahu přijatelné. Je 
tomu však pouze pro koncentrace blízké 0,1 mol/l, jak demonstruje Tab. 11. V této tabulce je 
totiž provedena konfrontace vypočtených hodnot pH roztoků kyselin s pKK sice většími než 
2,50, ale pro koncentraci 1⋅10-3 mol/l. 

Tab. 11 Konfrontace vypočtených hodnot pH 1⋅10-3 M-vodných roztoků vybraných kyselin. 
Hodnoty označené jako pH1 jsou vypočteny z exaktního, obecně platného výrazu 
(kubická rovnice); hodnoty označené jako pH2 jsou vypočteny z běžně používaného 

jednoduchého vztahu: ( )KK CpKpH log
2
1

−=  

Kyselina pKK (25°C) pH1 pH2 
monochloroctová 2,86 3,172 2,930 
dusitá 3,138 3,249 3,069 
mravenčí 3,751 3,466 3,376 
mléčná 3,86 3,510 3,430 
octová 4,756 3,907 3,878 
trimethyloctová 5,05 4,045 4,025 
chlorná 7,54 5,271 5,270 
boritá 9,236 6,114 6,118 
amonný kationt 9,245 6,119 6,123 

Je vidět, že hodnoty pH vypočtené ze zjednodušeného vztahu jsou pro koncentrace 1⋅10-3 
mol/l citelně menší, než hodnoty pH vypočtené z exaktního vztahu a to do velikosti pKK asi 
4,00 (tedy ještě např. pro kys. mléčnou). Teprve pro kyseliny mající pKK větší než asi 4,00 
dostáváme pomocí zjednodušeného vztahu přijatelné hodnoty. 

Správnost vypočtených hodnot pH vodných roztoků kyselin dále závisí na správnosti 
tabelizovaných hodnot pKK (tabelizované hodnoty se totiž poněkud odlišují mezi různými 
tabulkami). Dále je celý výpočet závislý v obecném případě na závislosti potřebné 
koncentrační disociační konstanty, na iontové síle roztoku, pro který hodnotu pH 
vypočítáváme. Thermodynamickou tabelizovanou KK(a) je pro přesný výpočet nutno 
přepočítat na hodnotu koncentrační disociační konstanty KK, platnou pro danou iontovou sílu 
a to pomocí buď tabelizovaných aktivitních koeficientů, popř. pomocí těchto koeficientů 
vypočtených: 

  ( ) [ ] [ ]
[ ] HA

AH
K

HA

AH

HA

AH
K y

yy
K

y
yy

HA
AH

a
aa

aK −+−+−+ ⋅
⋅=

⋅
⋅

⋅
=

⋅
=

−+

 

Je-li ve vodném roztoku přítomna pouze slabá kyselina, je iontová síla tohoto roztoku nízká 
(slabá kyselina je disociována málo) a aktivitní koeficienty yH

+, yA
- a yHA se blíží 1 a KK lze 

pokládat za rovnou KK(a). Je-li však iontová síla roztoku slabé kyseliny vysoká (J>1⋅10-2), 
způsobená např. současnou přítomností soli, pak je zapotřebí KK(a) přepočítat na KK. Tento 
přepočet nebude uváděn, protože by to přesáhlo rozměr tohoto učebního textu (vyžaduje to 
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nejen znalost yH
+ a yA

- ale i yHA, tedy aktivitního koeficientu nedisociované molekuly 
kyseliny při vyšších hodnotách J, pro zájemce: viz např. ŠŮCHA L., KOTRLÝ S.: 
"Teoretické základy analytické chemie", SNTL Pha, 1971; KOTRLÝ S., ŠŮCHA L.: 
"Chemické rovnováhy v analytické chemii", SNTL Pha, 1988). 

Př. 49 Kolik ml ledové (100 %) kys. octové je třeba zředit na 1 l, abychom připravili roztok 
s hodnotou pH kolem 3,00? 

KK CpKpH log
2
1

2
1

−=  

  00,6756,42log −=−= pHpKC KK  

  lmolCK /0570,0=  

  100 % kys. octová představuje 17,48 M-CH3COOH (viz tab.) 
  2211 CVCV =  

  0570,0100048,171 ⋅=⋅V  

  COOHCHledovémlV 31 262,3=  

Př. 50 Jak koncentrovaný musí být roztok kyseliny benzoové, aby jeho hodnota pH byla 
stejná jako hodnota pH 0,03 M-roztoku kys. máselné? 

 pKK kys . benzoové  = 4,204; pKK kys. máselné  = 4,812 
  BM pHpH =  

  ( ) 17,303,0log812,4
2
1)log(

2
1

=−=−= KK CpKpH  

pHpKC KK 2log −=  

17,32204,4log ⋅−=BC  

lmolCB /1031,7 3−⋅=  

Kyselina benzoová je silnější, proto má její roztok se stejnou hodnotou pH poněkud nižší 
koncentraci (7,31⋅10-3 mol/l proti 3⋅10-2 mol/l). 

3.2.4 pH vodného roztoku slabé jednosytné zásady. 
Disociace slabých zásad v jejich vodném roztoku vede k rovnováze mezi 

nedisociovaným podílem a příslušnými ionty: 

  ( ) ( ) ( )aqOHaqBaqBOH −+ +⇔  
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(BOH = NH3 + H2O, CH3NH2 + H2O, (CH3))2NH + H2O, N2H4 + H2O, .., u slabých zásad 
jsou tabelizovány hodnoty disociačních konstant, popř. hodnoty pKZ = -logKZ) 

Simultánním pochodem je v roztoku autoprotolýza vody: 

  ( ) ( ) ( )aqOHaqHlOH −+ +⇔2  

Kvantitativní matematický popis: 
I. Podmínky prvého druhu:  

[ ] [ ]
BOH

OHBKZ

−+ ⋅
= ;  [ ] [ ]−+ ⋅= OHHKV  

II. Podmínka druhého druhu: 
analytická koncentrace zásady je rovna součtu koncentrace nedisociovaného podílu a 
koncentrace podílu, který podlehl disociaci a je roven koncentraci vzniklého aniontu 
zásady: 

  [ ] [ ]++= BBOHCZ  

III. Podmínka třetího druhu (elektroneutrality): 

[ ] [ ] [ ]−++ =+ OHBH  

Je-li analytická koncentrace daná a disociační konstanta dané zásady známá (tabulky), 
obdrželi jsme soustavu čtyř rovnic o čtyřech neznámých ([H+], [OH-], [B+], [BOH]), kterou 
řešíme pro [OH-] (analogie s případem slabé kyseliny) rutinní matematickou úpravou s 
následujícím výsledkem: 

[ ] [ ] [ ] ( ) 023 =−+−+ −−−
ZVVZZZ KKKCKOHKOHOH  

Získaná rovnice představuje obecně platný exaktní výraz pro hledanou [OH-] (tedy i ([H+] 
přes KV) v implicitní formě. Jak bylo uvedeno u případu slabé kyseliny, je dnes na internetové 
síti volně přístupný program pro okamžitý výpočet neznámé v této rovnici 
(http://www.1728.com). Jednodušší výrazy pro výpočet [OH-] a hodnoty pH platné pro 
konkrétní, vymezené podmínky (KZ konkrétní zásady a její analytická koncentrace CZ) lze 
odvodit zanedbáním relativně nejmenších sčítanců v obecném výrazu zcela analogicky, jak to 
bylo ukázáno u případu slabé kyseliny. 

Př. 51 Odvoďte zjednodušené výrazy pro výpočet [OH-], popř. hodnoty pH vodných roztoků 
amoniaku (KZ = 1,758⋅10-5) o koncentracích 1⋅10-2-1⋅10-1 mol/l. 

Pro tento vymezený případ poskytuje experimentální měření koncentrace OH- iontů 
hodnoty kolem 1⋅10-3 mol/l a je-li KV = 1⋅10-14, vypadá vyjádření řádových velikostí 
jednotlivých sčítanců v obecném výrazu následovně: 

[ ] [ ] [ ] ( ) 023 =−+−+ −−−
ZVVZZZ KKKCKOHKOHOH  

  01010101010 19179119 =−−−+ −−−−−  
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Zanedbáním sčítanců řádově mnohem menších, lze obecný výraz zjednodušit na obecnou 
kvadratickou rovnici: 

[ ] [ ] 02 =−+ −−
ZZZ CKKOHOH  

s chemicky reálným kořenem: 

[ ]
2

42
ZZZZ KCKK

OH
++−

=−  

Ještě jednodušší výraz lze obdržet, zanedbáme-li v obecné rovnici i sčítanec druhý, 
tj. [OH-]2⋅KZ (je menší o asi dva řády): 

  [ ] 02 =−−
ZZ CKOH  

  [ ] ZZ CKOH =−  

  ( )ZZ CpKpOH log
2
1

−=  

  ( )ZZ CpKpH log
2
114 −−=  

Poznámka: Zopakujme si, že pro konjugovaný pár kyseliny a její zásady, např. HB a B platí 
ve vodě: 

kyselina: ++⇔+ OHBOHHB 32  např. ++ +⇔+ OHNHOHNH 3324  
Tuto rovnováhu, jak bylo uvedeno, popisujeme disociační konstantu kyseliny: 

  [ ] [ ]
[ ]HB

OHBKK

+⋅
= 3  

zásada:  −+⇔+ OHHBOHB 2  např. −+ +⇔+ OHNHOHNH 423  
Tuto rovnováhu, jak bylo uvedeno, popisujeme disociační konstantu zásady: 

[ ] [ ]
[ ]B

OHHBKZ

−⋅
=  

Mezi KK a KZ konjugovaného páru kyseliny a její zásady tak platí, jak se lze snadno 
přesvědčit, velice praktický vztah: 

  VZK KKK =⋅ ; 14==+ VZK pKpKpK  

Proto v řadě tabulek z poslední doby jsou uváděny již pouze disociační konstanty kyselin s 
tím, že konstanty jejich konjugovaných zásad lze pohotově vypočítat přes KV; např.: 
pKK(NH4

+) = 9,245, pKZ = 14-9,245 = 4,755. 

V Tab. 12 jsou uvedeny hodnoty pH vodných 0,1 M-roztoků vybraných zásad, 
vypočtených z exaktního výrazu (z kubické rovnice, hodnoty pH1) a ze zjednodušeného 
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výrazu ( )ZZ CpKpH log
2
114 −−=  (hodnoty pH2). Ze srovnání obou řad výsledků je patrno, 

že pro slabé zásady s pKZ větší než asi 2,9 jsou 21 pHpH =& . 

Stejně jako v případě slabých kyselin i zde samozřejmě platí, že pro přesný výpočet 
hodnoty pH roztoků slabých zásad s vyšší iontovou silou (zhruba větší než 0,01, způsobenou 
přítomností solí) by bylo už zapotřebí přepočítávat tabelizované termodynamické disociační 
konstanty (vyjádřené v aktivitách) na disociační konstanty koncentrační, závislé na iontové 
síle roztoku. 

Tab. 12 Konfrontace vypočtených hodnot pH 0,1 M-vodných roztoků vybraných zásad. 
Hodnoty označené jako pH1 jsou vypočteny z exaktního výrazu (kubická rovnice); 
hodnoty označené jako pH2 jsou vypočteny ze zjednodušeného vztahu: 

( )ZZ CpKpH log
2
114 −−=  

Zásada pKK * (25°C) pKZ * (25°C) pH1 pH2 
isopropylamin 11,54 2,46 12,230 12,270 
piperidin 11,123 2,877 12,036 12,062 
diethylamin 11,04 2,96 11,997 12,020 
triethylamin 10,75 3,25 11,859 11,875 
ethylamin 10,70 3,30 11,835 11,850 
methylamin 10,657 3,343 11,814 11,829 
amoniak 9,245 4,755 11,120 11,123 
morfolin 8,33 5,67 10,664 10,665 
hydrazin 8,23 5,77 10,614 10,615 
pyridin 5,25 8,75 9,125 9,125 
anilin 4,603 9,397 8,802 8,802 

* Zopakujme si, že zásada je tím silnější, čím má menší hodnotu pKZ, hodnota pKK patří 
konjugované kyselině dané zásady (např. amoniak NH3 a jeho konjugovaná kyselina 
amonium NH4

+) 

3.2.5 pH vodných roztoků vícesytných kyselin a zásad 
Při řešení složité rovnováhy, jakou představuje disociace vícesytných protolytů ve vodě, 

jde o to, vhodným způsobem získat dostatečný počet rovnic pro výpočet neznámých 
rovnovážných koncentrací jednotlivých komponent. Jak již bylo řečeno, jakoukoliv a jakkoliv 
složitou rovnováhu lze kvantitativně popsat sestavením podmínek trojího druhu. 

Vezmeme-li si, v praxi daleko nejfrekventovanější případ, dvojsytnou slabou kyselinu 
typu H2A, dostáváme při systematickém způsobu řešení následující chemické rovnice, 
popisující tuto rovnováhu: 

  disociace do I. stupně: −+ +⇔ HAHAH 2  
  disociace do II. stupně: −+− +⇔ 2AHHA  

protože jde o vodný roztok, musíme respektovat autoprotolýzu vody: 
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  −+ +⇔ OHHOH 2  

Kvantitativní matematický popis:  
I. Podmínky prvého druhu: 

[ ] [ ]
AH
HAHK

2
1

−+ ⋅
= ; [ ] [ ]

−

−+ ⋅
=

HA
AHK

2

2 ; [ ] [ ]−+ ⋅= OHHKV  

II. Podmínka druhého druhu (rozpis analytické koncentrace kyseliny, čili látková bilance): 

[ ] [ ] [ ]−− ++= 2
2 AHAAHCK  

III. Podmínka třetího druhu (elektroneutrality): 

[ ] [ ] [ ] [ ]−−−+ ++= OHAHAH 22  

Obdrželi jsme soustavu pěti rovnic o pěti neznámých ([H+], [OH-], [H2A], [HA-], [A2-]), jejíž 
řešením pro [H+] rutinní matematickou úpravou je polynom čtvrtého řádu: 

 [ ] [ ] [ ] [ ] ( ) 021
22

1
2

23

1

4 =−−−⎟
⎠

⎞
⎜
⎝

⎛ −−++ ++++
VVK

V
K KKKKCH

K
KCKHH

K
H  

Získaná rovnice představuje obecně platný exaktní výraz pro hledanou [H+] v implicitní 
formě. Jak bylo uvedeno u případů slabé jednosytné kyseliny a slabé jednosytné zásady, je 
dnes na internetové síti volně přístupný program pro okamžitý výpočet neznámé v takovéto 
rovnici (http://www.1728.com). 

Zjednodušený výraz, vymezený pro frekventovaný, běžný případ v praxi, kdy např. 
4

1 101 −⋅=&K , 8
2 101 −⋅=&K , lmolCK /101 1−⋅=& , získáme zanedbáním relativně malých 

sčítanců v exaktním výrazu: 

  [ ] [ ] 01 2

1

4 =−⋅ ++
KCH

K
H  

[ ] 1KCH K=+  

  ( )KCpKpH log
2
1

1 −=  

Tento výsledek znamená, že ve zjednodušeném vztahu je ignorována disociace do druhého 
stupně, proti disociaci do stupně prvého a že tedy v tomto zjednodušení se dvojsytná kyselina 
typu H2A chová jako jednosytná kyselina typu H[HA]. 

V Tab. 13 jsou konfrontovány hodnoty pH vodných roztoků vybraných dvojsytných 
kyselin, vypočtené z exaktního vztahu (hodnoty pH1), s hodnotami pH vypočtenými ze 

zjednodušeného výrazu ( )KCpKpH log
2
1

1 −=  (hodnoty pH2). 
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Tab. 13 Konfrontace hodnot pH vodných roztoků vybraných dvojsytných kyselin, 
vypočtených z exaktního vztahu (z polynomu čtvrtého řádu-hodnoty pH1), s 

hodnotami pH vypočtenými ze zjednodušeného výrazu [ ( )KCpKpH log
2
1

1 −= ]-

hodnoty pH2. 

CK, mol/l Kyselina, typ H2A 
0,1 0,01 0,001 

pK1 = 1,27 pH1 1,290 2,062 2,987 šťavelová 
pK2 = 4,28 pH2 1,135 1,635 2,135 
pK1 = 1,76 pH1 1,470 2,149 3,023 siřičitá 
pK2 = 7,21 pH2 1,380 1,880 2,380 
pK1 = 2,86 pH1 1,955 2,510 3,171 malonová 
pK2 = 5,65 pH2 1,930 2,430 2,930 
pK1 = 3,54 pH1 2,279 2,798 3,354 tereftalová 
pK2 = 4,46 pH2 2,270 2,770 3,270 
pK1 = 6,35 pH1 3,675 4,176 4,680 uhličitá 
pK2 =10,33 pH2 3,375 4,175 4,675 

Koncentrační disociační konstanty jsou, jak bylo uvedeno u předchozích případů, 
závislé na iontové síle roztoku. Proto pro výpočet co nejpřesnější hodnoty pH u roztoků, 
obsahujících vedle vícesytné kyseliny i sůl, která podstatným způsobem zvyšuje J roztoku, je 
zapotřebí vedle použití exaktního výrazu pro výpočet (kvadratické rovnice) i přepočet 
termodynamických tabelizovaných disociačních konstant na koncentrační konstanty, platné 
pro danou J daného roztoku (viz specializovanou literaturu, např. Kotrlý S., Šůcha l.: 
"Chemické rovnováhy v analytické chemii", SNTL, Pha, 1988). 

U vodných roztoků vícesytných slabých zásad se při výpočtech hodnot pOH postupuje 
zcela analogicky, jako u vodných roztoků vícesytných slabých zásad. 

3.2.6 pH vodných roztoků solí 
Klasické soli jsou silnými elektrolyty. Je všeobecně známo, že vodné roztoky solí 

silných kyselin se silnými zásadami mají neutrální reakci, kterou přibližně mají i roztoky solí 
slabých kyselin se slabými zásadami, pokud disociační konstanty kyseliny a zásady nejsou od 
sebe příliš rozdílné. Rovněž je dobře známo, že roztoky solí slabých kyselin se silnými 
zásadami reagují zásaditě, zatímco soli silných kyselin se slabými zásadami reagují kysele. 
Tyto jevy bývají jednoduše vysvětlovány na základě úplné disociace silné kyseliny a zásady 
jakoby vzniklých ze solí hydrolýzou, zatímco slabá kyselina či zásada zůstává do značné míry 
nerozštěpena v ionty. Vodné roztoky solí vznikají buď rozpouštěním solí ve vodě nebo 
bezprostřední neutralizací (titrace). 

A. Sůl silné kyseliny se silnou zásadou 
Sůl (BA = NaCl, KCl, KNO3, NaClO4, atd.) je ve vodném roztoku plně disociována: 

( ) ( ) ( )aqAaqBaqBA −+ +=
%100
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Ve vodě se ustaluje autoprotolytická rovnováha: 

( ) ( ) ( )aqOHaqHlOH −+ +⇔2  

V případě, že sůl vzniká neutralizací: 

  ( ) ( ) ( ) ( ) ( )lOHaqAaqBaqBOHaqHA 2++=+ −+  

Kvantitativní matematický popis: 
I. Podmínka prvého druhu: 

[ ] [ ]−+ ⋅= OHHKV  

II. Podmínky druhého druhu (rozpis analytických koncentrací): 

[ ] [ ]−+ == ABCs  
V případě, že sůl vzniká neutralizací: 

  [ ]−= ACK ; [ ]+= BCZ ; 
Samotná sůl existuje za podmínky: 

  SZK CCC ==  (bod ekvivalence) 

III. Podmínka třetího druhu: 

   [ ] [ ] [ ] [ ]−−++ +=+ AOHBH  

   [ ] [ ]−+ = OHH ; [ ] VKH =+ 2  

   [ ] lmolH /101 7−+ ⋅= ;  pH = 7,00 

B. Sůl silné kyseliny se slabou zásadou (např. NH4Cl, NH4NO3 ...) 
Sůl (BA) i mateřská kyselina jsou úplně disociovány. Kationt zásady (B+) s ionty OH- 
(vzniklými z vody) ustavují rovnováhu známou jako dosociaci slabé zásady a tím posouvají 
protolýzu vody: 

( ) ( ) ( )aqAaqBaqBA −+ +=
%100

 

( ) ( ) ( )aqOHaqHlOH −+ +⇔2  

( ) ( ) ( )aqBOHaqOHaqB ⇔+ −+  (disociační rovnováha slabé zásady) 

Tím, že se OH- ionty "spotřebovávají" na tvorbu BOH, posouvá se disociace vody a 
výsledkem je [H+] větší než v čisté vodě ([H+]>1⋅10-7 a tedy pH<7 - kyselý roztok).  

V případě, že sůl připravujeme bezprostřední neutralizací:  

( ) ( ) ( ) ( ) ( )lOHaqAaqBaqBOHaqHA 2++=+ −+  

( ) ( ) ( )aqBOHaqOHaqB ⇔+ −+  (disociační rovnováha slabé zásady) 
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Kvantitativní matematický popis: 
I. Podmínky prvého druhu: 

[ ] [ ]
BOH

OHBKZ

−+ ⋅
= ; [ ] [ ]−+ ⋅= OHHKV  

II. Podmínky druhého druhu: 

[ ]−= ACs ; [ ] [ ]++= BBOHCs  
V případě, že sůl vzniká neutralizací: 

  [ ]−= ACK ; [ ] [ ]++= BBOHCZ ; 
samotná sůl existuje za podmínky: 

  sZK CCC ==  (bod ekvivalence) 

III. Podmínka třetího druhu: 

   [ ] [ ] [ ] [ ]−−++ +=+ AOHBH  

Rutinní úpravou dostaneme kubickou rovnici: 

[ ] [ ] ( ) [ ] ( ) 0223 =−−−+−+ +++
VZVKVVKZZZZ KKKCKHKCKKCHKH  

Výpočet [H+] a potažmo hodnoty pH je možno pohotově a pohodlně uskutečnit pomocí 
programu přístupném na internetové adrese: http://www.1728.com. 

Běžně používaný zjednodušený výraz se získá vymezením podmínek, odpovídajících běžným 
případům vodných roztoků těchto solí v praxi ( 5101 −⋅=&ZK , lmolCs /01,01,0 −= ). 
Zanedbáním relativně menších sčítanců v kubické rovnici se obdrží: 

  [ ]
Z

sV

K
CKH ⋅

=+ 2  

  sZV CpKpKpH log
2
1

2
1

2
1

−−=  

C. Sůl slabé kyseliny se silnou zásadou (např. CH3COONa, KCN, ...) 
Sůl (BA) i mateřská zásada jsou úplně disociovány, aniont slabé kyseliny(A-) s H+ ionty 
(vzniklými z vody) ustavují rovnováhu známou jako disociaci slabé kyseliny a tím posouvají 
protolýzu vody: 

( ) ( ) ( )aqAaqBaqBA −+ +=
%100

 

( ) ( ) ( )aqOHaqHlOH −+ +⇔2  

( ) ( ) ( )aqHAaqHaqA ⇔+ +−  (disociační rovnováha slabé kyseliny) 

Tím, že se H+ "spotřebovávají", posouvá se disociace vody a [OH-] je větší než v čisté vodě 
([OH-]>1⋅10-7, tedy [H+]<1⋅10-7 mol/l a pH>7,00). 
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V případě, že sůl připravujeme bezprostřední neutralizací: 

( ) ( ) ( ) ( ) ( )lOHaqAaqBaqBOHaqHA 2++=+ −+  

( ) ( ) ( )aqHAaqHaqA ⇔+ +−  (disociační rovnováha slabé kyseliny) 

Kvantitativní matematický popis: 
I. Podmínky prvého druhu: 

[ ] [ ]
HA

AHKK

−+ ⋅
= ; [ ] [ ]−+ ⋅= OHHKV  

II. Podmínky druhého druhu: 

[ ]+= BCs ; [ ] [ ]−+= AHACs  
V případě, že sůl vzniká neutralizací: 

  [ ] [ ]−+= AHACK ; [ ]+= BCZ ; 
Samotná sůl existuje za rovnosti: 

  sZK CCC ==  (bod ekvivalence) 

III. Podmínka třetího druhu: 

   [ ] [ ] [ ] [ ]−−++ +=+ OHABH  

Rutinní úpravou dostaneme kubickou rovnici: 

 [ ] [ ] ( ) [ ] ( ) 023 =−−−+++ +++
KVVKKZKZK KKKCKCKHCKHH  

Výpočet [H+] a potažmo hodnoty pH je možno pohotově uskutečnit pomocí programu 
přístupném na internetové adrese: http://www.1728.com. 

Běžně používaný zjednodušený výraz se získá vymezením podmínek, odpovídajících běžným 
případům vodných roztoků těchto solí v praxi ( 5101 −⋅=&KK , lmolCs /01,01,0 −= ). 
Zanedbáním relativně menších sčítanců v kubické rovnici se obdrží ( sKZ CCC == ): 

  [ ]
s

KV

C
KK

H
⋅

=+   sKV CpKpKpH log
2
1

2
1

2
1

++=  

Pro přesný výpočet je třeba používat nejen exaktní výraz, ale i respektovat závislost hodnoty 
pKK na iontové síle roztoku (viz specializovaná literatura). 

D. Sůl slabé kyseliny se slabou zásadou (např. CH3COONH4) 
Sůl (BA) disociuje úplně, vzniklý kationt a aniont ustavují své rovnováhy s OH- ionty resp. 
H+ ionty vzniklými autoprotolýzou vody: 

( ) ( ) ( )aqAaqBaqBA −+ +=
%100

 
( ) ( ) ( )aqOHaqHlOH −+ +⇔2  
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( ) ( ) ( )aqBOHaqOHaqB ⇔+ −+  (disociační rovnováha slabé zásady) 

( ) ( ) ( )aqHAaqHaqA ⇔+ +−  (disociační rovnováha slabé kyseliny) 

Ionty OH- se "spotřebovávají" na tvorbu nedisociované BOH a ionty H+ se "spotřebovávají" 
na tvorbu nedisociované HA. Je evidentní, že hodnota pH roztoku bude blízká 7,00; o tom zda 
bude větší či menší než 7,00, rozhodne poměr síly mateřské slabé kyseliny a mateřské slabé 
zásady tvořících sůl. 

Kvantitativní matematický popis: 
I. Podmínky prvého druhu: 

[ ] [ ]
HA

AHKK

−+ ⋅
= ; [ ] [ ]

BOH
OHBKZ

−+ ⋅
= ; [ ] [ ]−+ ⋅= OHHKV  

II. Podmínky druhého druhu: 

[ ] [ ] sZ CBBOHC =+= + ; [ ] [ ] sK CAHAC =+= −  

III. Podmínka třetího druhu (podmínka elektroneutrality): 

   [ ] [ ] [ ] [ ]−−++ +=+ OHABH  

Obdrželi jsme soustavu šesti rovnic o šesti neznámých, případ je tedy kvantitativně popsán. 
Rutinní úpravou se získá kvartická rovnice: 

[ ] [ ] ( ) [ ] ( ) [ ] ( ) 022234
=−++−−++++ ++++

VKVZKVVKsVZVKZsZKVZ KKKKKKKKCHKKKKHKCKKKHKH  

Je to obecně platný exaktní výraz pro výpočet [H+] daného případu soli slabé kyseliny se 
slabou zásadou. Jak již bylo několikrát uvedeno, pohotové řešení nabízí program volně 
přístupný na internetové adrese: http://www.1728.com. 

Vytýčíme-li si konkrétní podmínky (např. 5101 −⋅=&KK , 5101 −⋅=&ZK , 
lmolCCC sKZ /01,01,0 −===  a [H+] lmol /101 7−⋅=& ) můžeme vyjádřit řádovou velikost 

všech sčítanců a relativně malé sčítance zanedbat; obdržíme: 

  [ ] [ ] 03 =− ++
VKsZs KKCHKCH  

  [ ]
Z

VK

K
KK

H
⋅

=+  

( )ZKV pKpKpKpH −+=
2
1  

V získaném přibližném výrazu vůbec nefiguruje analytická koncentrace soli Cs. Dále hodnota 
disociačních konstant (tak, jak bylo uvedeno u všech slabých protolytů) závisí na velikosti 
iontové síly roztoku ( viz specializovaná literatura). 
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Poznámka: Odvození uvedené kvartické rovnice, která představuje obecný vztah pro výpočet 
[H+] v implicitní formě, lze doporučit každému studentovi jako zkoušku sebeovládání a vůle. 
Za odměnu si pak může pohodlně vypočítat exaktní hodnotu pH např. 0,05 M-mléčnanu 
amonného pomocí programu přístupného na uvedené internetové adrese. 

Př. 52 Jaké je pH 0,01 M-(NH4)2SO4 ? 

 Výpočet jako případ soli silné kyseliny se slabou zásadou: 

 ( )sZV CpKpKpH log
2
1

−−= ; ( ) BASONH 21 424 →  

 ( )01,02log755,414
2
1

⋅−−=pH  

 47,5=pH  

 Výpočet jako případ slabé kyseliny NH4
+: 

 ( )KK CpKpH log
2
1

−= ; ( ) ( ) 245,914 34 =−=+ NHpKNHpK ZK  

 ( )02,0log245,9
2
1

−=pH  

 47,5=pH  

Př. 53 Jaké je pH 0,1 M-CH3COONa ? 

 Výpočet jako případ soli slabé kyseliny se silnou zásadou: 

 ( ) ( ) 88,81,0log756,414
2
1log

2
1

=+−=++= sKV CpKpKpH  

 Výpočet jako případ slabé zásady: 

 +− += NaCOOCHCOONaCH 3

%100

3  

 
2121

323 ZásKysKysZás
OHCOOHCHOHCOOCH −− +⇔+ ; 

 ( ) ( ) 244,9756,41414 33 =−=−=− COOHCHpKCOOCHpK KZ  

 ( ) ( ) 88,81244,9
2
114log

2
1

=+−=−−= ZZV CpKpKpH  
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3.2.7 Tlumivé roztoky 
Roztoky chemických individuí, které nedovolují, aby došlo ke změnám hodnoty pH po 

"pracovním" přídavku kyseliny nebo zásady a/nebo po zředění, jsou označovány jako tlumivé 
roztoky (ústojné roztoky, pufry, regulátory pH). Podstatou tlumivých roztoků je současná 
přítomnost konjugovaného páru kyseliny a její zásady v roztoku: kyselina reaguje s 
hydroxylovými ionty (přidaná zásada) a konjugovaná zásada s vodíkovými ionty (přidaná 
kyselina) případně přidanými do roztoku. Školním příkladem je roztok kyseliny octové, ve 
kterém je současně obsažen octan sodný. Případné vodíkové event. hydroxylové ionty jsou 
eliminovány následujícími reakcemi: 

  ( ) ( ) ( ) ( )lOHaqCOOCHaqOHaqCOOHCH 233 +=+ −−  

  ( ) ( ) ( )aqCOOHCHaqHaqCOOCH 33 =+ +−  

Důsledkem zředění tlumivého roztoku není přirozeně žádná chemická reakce. Vysvětlení, 
proč po zředění tlumivého roztoku nedochází ke změně hodnoty pH tohoto roztoku (na rozdíl 
od např. roztoků kyselin nebo zásad) bude ukázáno po odvození výrazu pro výpočet pH. 
Přestože podstata funkce pufru je vždy stejná a ta tkví, jak již bylo konstatováno, v současné 
přítomnosti konjugovaného páru kyseliny a její zásady, třídí se pufry tradičně na tři 
následující typy. 

A. Pufr typu slabá kyselina a její sůl se silnou zásadou: HA+BA ("octanový typ": 
CH3COOH/CH3COO-) 

( ) ( ) ( )aqAaqHaqHA −+ +⇔ ; ( ) ( ) ( )aqAaqBaqBA −+ +=
%100

 

( ) ( ) ( )aqOHaqHlOH −+ +⇔2  

 Roztok tedy obsahuje konjugovaný pár kyseliny a její zásady: 

  
ZásKys
AHA −/  

(v roztoku jsou sice z hlediska původu dva druhy iontů A-, jedny pocházející ze slabé kyseliny 
a druhé ze soli této kyseliny se silnou zásadou, těch druhých je však samozřejmě nepoměrně 
víc). 

Kvantitativní popis: 

I. Podmínky prvého druhu: 

[ ] [ ]
HA

AHK K

−+ ⋅
= ; [ ] [ ]−+ ⋅= OHHKV  

II. Podmínky druhého druhu: 

[ ]+= BCs ; [ ] [ ] sK CAHAC −+= −  

  [ ] [ ] [ ] [ ] [ ] [ ]( )sKKsKs CAAACAAA −=+=+= −−−−−− ;  
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III. Podmínka třetího druhu: 

   [ ] [ ] [ ] [ ]−−++ +=+ OHAHB  

Obdrželi jsme soustavu pěti rovnic o pěti neznámých a případ je tedy kvantitativně popsán. 
Rutinní úpravou pro [H+] se získá: 
 [ ] [ ] ( ) [ ] ( ) 023 =−+−++ +++

KVVKKKs KKKCKHKCHH  

Získaná kubická rovnice představuje obecný výraz pro výpočet [H+] (a potažmo hodnoty pH) 
v implicitní podobě. Nezbývá než opět konstatovat, že pro pohotový výpočet neznámé je na 
internetové síti volně přístupný program. V technické praxi se běžně dosud používal 
zjednodušený výraz, který lze získat zanedbáním menších sčítanců v této kubické rovnici 
proti sčítancům větším, kteréžto vyplyne vymezením: 5101 −⋅=&KK , lmolCC Ks /101 1−⋅== & , 

14101 −⋅=VK a [H+] lmol /101 5−⋅=& ): 

[ ] [ ] ( ) [ ] ( ) 023 =−+−++ +++
KVVKKKs KKKCKHKCHH  

0101010101010 191911151115 =−−−++ −−−−−−  

[ ] [ ]
[ ]+

++ =−
H

CKHCH KKs
1/02  

[ ] 0=−+
KKs CKCH  

K

s
K C

C
pKpH log+=  

V Tab. 14 jsou pro srovnání uvedeny hodnoty pH vypočtené z exaktně platného vztahu 
a zjednodušeného vztahu. Z uvedených výsledků je zřejmé, že hodnoty vypočtené ze 
zjednodušeného výrazu jsou správné: a) je-li CK=Cs=0,1 mol/l, b) je-li Cs>CK; nejsou správné 
je-li CK>Cs a pKK je menší řekněme než 4,00. Jako u všech výpočtů hodnoty pH i zde bohužel 
platí, že hodnota koncentrační pKK je závislá na hodnotě iontové síly daného roztoku a proto 
pro výpočet skutečně správných hodnot pH pufrů je třeba tuto závislost respektovat: (a) nalézt 
v tabulkách hodnotu pKK pro danou J roztoku, b) pokusit se hodnotu koncentrační pKK 
vypočítat z tabelizované hodnoty termodynamické disociační konstanty.) 

Tab. 14 Konfrontace hodnot pH vybraných pufrů typu HA+BA vypočtených z obecného 
výrazu (kubické rovnice: hodnoty pH1) s hodnotami pH vypočtenými ze 

zjednodušeného výrazu ( :log1
K

s

C
C

pKpH +=  hodnoty pH2). 

Kyselina CK = 0,1 mol/l 
Cs = 0,1 mol/l 

CK = 0,1 mol/l 
Cs = 0,005 mol/l 

CK = 0,005 mol/l 
Cs = 0,1 mol/l 

pH1 4,7602 3,488 6,061 octová 
pKK = 4,76 pH2 4,760 3,459 6,061 

pH1 2,775 1,990 4,0679 chloroctová 
pKK = 2,76 pH2 2,760 1,459 (!) 4,061 

pH1 3,742 2,620 5,042 mravenčí 
pKK = 3,74 pH2 3,740 2,439 5,041 

pH1 9,2369 7,936 10,509 boritá 
pKK = 9,237 pH2 9,237 7,936 10,538 
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Př. 54 Demonstrace funkce pufru. Jak se změní pH tlumivého roztoku složeného z 50 ml 
0,1 M-CH3COOH a 50 ml 0,1 M-CH3COONa ve srovnání se změnou pH stejného 
množství čisté vody po přídavku a) 1 ml 0,1 M-HCl; b) 1 ml 0,1 M-NaOH; c) po 
desetinásobném zředění uvedeného pufru (např. 10 ml na 100 ml)? 

a) Změna pH ve vodě: 
přídavek 1 ml 0,1 M-HCl do 100 ml vody je zředění HCl z 1 ml na 101 ml: 
  2211 CVCV =  

  21011,01 C⋅=⋅  

  lmolC /101 3
2

−⋅=&  

Vzniklý roztok HCl má koncentraci asi 1⋅10-3 mol/l a  tedy jeho hodnota 
00,3=pH  

Změna pH v tlumivém roztoku: 
pH před přídavkem HCl: 

  lmolCC Ks /05,0
5050
1,050

=
+
⋅

==  

  76,4
05,0
05,0log76,4log =+=+=

K

s
K C

C
pKpH  

pH po přídavku HCl: 

 ( ) ( ) ( ) ( ) ( ) ( ) ( )aqClaqNaaqCOOHCHaqClaqHaqNaaqCOOCH −+−++− ++=+++ 3

%100

3  

 Přídavek 1 ml 0,1 M-HCl je přídavek 1⋅0,1=0,1 mmol HCl, který způsobí, jak je 
patrno z chemické rovnice, příslušné snížení koncentrace soli a zvýšení koncentrace 
kyseliny: 

   lmolCs /109,4
1100

1,0105,0100 2−⋅=
+

⋅−⋅
=′ &  

   lmolCK /101,5
1100

1,0105,0100 2−⋅=
+

⋅+⋅
=′ &  

   74,4
101,5
109,4log76,4log76,4 2

2

=
⋅
⋅

+=
′
′

+=′
−

−

K

s

C
C

Hp  

 Srovnání: ve vodě se hodnota pH změní z 7,00 na 3,00 
  v pufru se hodnota pH změní z 4,76 na 4,74 (!!) 

 Uvážíme-li, že současná špičková měření hodnoty pH (temperace roztoku, kvalitní 
pH metr a jeho pečlivá kalibrace na dva pufry, kvalitní skleněná elektroda a kvalitní 
referentní elektroda) jsou schopna přinést výsledek kolem ± 0,01 jednotek stupnice 
pH, může se stát, že způsobenou změnu pH po přídavku 1 ml 0,1 M-HCl vůbec 
měřením nezaznamenáme (!), ačkoliv u vody tento přídavek vyvolal změnu o plné 
čtyři jednotky stupnice pH, což představuje čtyři řády ve změně koncentrace H+ 
iontů (může být něco přesvědčivějšího?). 
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b) Přídavek 1 ml 0,1 M-NaOH je přídavek 1⋅0,1=0,1 mmol NaOH, který způsobí 
příslušné snížení koncentrace kyseliny a zvýšení koncentrace soli: 

  ( ) ( ) ( ) ( )lOHaqCOOCHaqOHaqCOOHCH 233 +=+ −−  

   lmolCs /101,5
1100

1,0105,0100 2−⋅=
+

⋅+⋅
=′′ &  

   lmolCK /109,4
1100

1,0105,0100 2−⋅=
+

⋅−⋅
=′′ &  

   78,4
109,4
101,5log76,4 2

2

=
⋅
⋅

+=′′
−

−

Hp  

Přídavek 1 ml 0,1 M-NaOH do 100 ml H2O představuje příslušné zředění: 

   2211 CVCV =  
   21011,01 C⋅=⋅  
   lmolC /101 3

2
−⋅=&  

Vzniklý roztok NaOH má tedy koncentraci 1⋅10-3 mol/l a jeho hodnota pH činí: 

   00,3101log 3 =⋅−= −pOH  
   00,1100,300,14 =−=pH  

Srovnání: ve vodě se hodnota pH změní ze 7,00 na 11,00; v pufru se hodnota pH 
změní z 4,76 na 4,78 (!!) 

c) desetinásobné zředění vede k příslušnému poklesu koncentrací obou komponent, ze 
kterých se skládá pufr: 

  2211 CVCV =  
  210005,010 C⋅=⋅  
  lmolC /005,02 =  

76,4
005,0
005,0log76,42 =+=pH  

Zředěním se snižuje koncentrace jak kyseliny tak soli a to samozřejmě stejně. Podle 

zjednodušeného vztahu pro výpočet hodnoty pH (
K

s
K C

C
pKpH log+= ) to vypadá, že 

je lhostejné k jakému poklesu koncentrací dojde a že výsledná hodnota pH bude stále 
stejná.  

To samozřejmě není možné a jak se věci ve skutečnosti mají je vidět v Tab. 15, kde 
jsou uvedeny hodnoty pH tohoto acetátového pufru, vypočtené z obecně platného výrazu 
(kubické rovnice) pro klesající koncentrace, k jakým může právě docházet při ředění pufru. 
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Tab. 15 Hodnoty pH pufru CH3COOH/CH3COO-(pKK=4,760) z obecně platného výrazu 
(kubické rovnice) pro stejně klesající koncentrace obou komponent (CK=Cs=C). 

C, mol/l 

 1⋅10-1 1⋅10-2 1⋅10-3 1⋅10-4 1⋅10-5 1⋅10-6 1⋅10-7 1⋅10-8 

pH 4,76015 4,76150 4,77460 4,87619 5,27437 6,04033 6,79457 6,97855 

B. Pufr typu slabá zásada a její sůl se silnou kyselinou: BOH+BA ("amoniakální typ": 
NH3/NH4

+ 

( ) ( ) ( )aqOHaqBaqBOH −+ +⇔ ; ( ) ( ) ( )aqAaqBaqBA −+ +=
%100

 

( ) ( ) ( )aqOHaqHlOH −+ +⇔2  

Kvantitativní popis: 

I. Podmínky prvého druhu: 

[ ] [ ]
BOH

OHBKZ

−+ ⋅
= ; [ ] [ ]−+ ⋅= OHHKV  

II. Podmínky druhého druhu: 

[ ]−= ACs ; [ ] [ ] sZ CBBOHC −+= +  

  [ ] [ ] [ ] [ ] [ ] [ ]( )sZsZsZ CBBCBBBB −=+=+= +++++ ;  

III. Podmínka třetího druhu: 

   [ ] [ ] [ ] [ ]−−++ +=+ OHAHB  

Obdrželi jsme soustavu pěti rovnic o pěti neznámých a případ je tedy kvantitativně popsán. 
Rutinní úpravou pro [OH-] se získá: 

 [ ] [ ] ( ) [ ] ( ) 0
23

=−+−++ −−−
VZVZZZs KKKCKOHKCOHOH  

Zanedbáním malých sčítanců, které vyplyne vymezením: 

[ ] 51415 101;101;/101;101 −−−−− ⋅=⋅=⋅==⋅= OHKlmolCCK VZsZ & , dostaneme běžně 
užívaný zjednodušený vztah: 

  [ ]
s

ZZ

C
CK

OH
⋅

=−  

  
s

Z
Z C

C
pKpH log14 +−=  
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C. Pufr složený ze dvou solí vícesytné kyseliny 
Směs dvou solí vícesytné kyseliny je směsí kyseliny s její konjugovanou zásadou. 

Př. 55 Odvoďte výraz pro výpočet pH vodného roztoku dihydrogenfosforečnanu sodného, ve 
kterém je obsažen také monohydrogenfosforečnan sodný. 

  −+ += 42

%100

42 POHNaPONaH  
−+ += 2

4

%100

42 2 HPONaHPONa  

Mezi anionty vícesytné kyseliny (konjugovaný pár kyseliny a zásady) se ustavuje známá 
rovnováha: 

  ( ) ( ) ( ) ( )aqOHaqHPOlOHaqPOH
KysZásZásKys 2121

3
2
4242

+−− +⇔+  

která je popsána disociační konstantou kyseliny fosforečné do II. stupně: 

  [ ] [ ]
[ ]−

−+ ⋅
=

2
42

2
4

2,43 POH
HPOHK POH  

Racionelní odvození obecného výrazu pro výpočet hodnoty pH tohoto případu (jakož i 
všech ostatních) lze samozřejmě provést sestavením tří známých podmínek. V tomto případě 
se však nabízí již odvozený vztah pro výpočet pH tlumivého roztoku slabé kyseliny a její soli 
se silnou zásadou: 

  
K

s
K C

C
pKpH log+=  

  
42

42

43
log2,

PONaH

HPONa
POH C

C
pKpH +=  

Analogické jsou výrazy pro výpočet pH analogických pufrů, např.: 

  
42

43

43
log3,

HPONa

PONa
POH C

C
pKpH +=  

  
−

−

+=
3

2
3

32
log2,

HCO

CO
COH C

C
pKpH  

  
nanhydrogenvi

vinan
vinná C

CpKpH log2, +=  

  
citronovákys

citrátdihydrogen
citronová C

C
pKpH

.
1, log+=  
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citrátdihydrogen

encitrátmonohydrog
citronová C

C
pKpH log2, +=  

  
encitrátmonohydrog

citrát
citronová C

CpKpH log3, +=  

Př. 56 Smíšením 50 ml 0,05 M-Na2CO3 a 50 ml 0,04 M-NaHCO3 byl připraven tlumivý 
roztok. Jaká je jeho hodnota pH? 

  ( ) ( ) ( );2
33 aqHaqCOaqHCO +−− +⇔   36,102,32

=COHpK  

  ;/025,0
5050
05,050

32
lmolC CONa =

+
⋅

=  lmolCNaHCO /02,0
5050
04,050

3
=

+
⋅

=  

  46,10log
3

32

32 2, =+=
NaHCO

CONa
COH C

C
pKpH  

Př. 57 Jakou navážku K2HPO4 je třeba rozpustit v 250 ml roztoku obsahujícího 3,4215 g 
KH2PO4, aby hodnota pH výsledného roztoku činila 7,21? 

  ( ) ( ) ( );2
442 aqHaqHPOaqPOH +−− +⇔  21,72,43

=POHpK  

  lmol
POKH

C POKH /1,0
250

10004215,3
42

42
=⋅=  

  
42

42

43
log2,

POKH

HPOK
POH C

C
pKpH +=  

  ;
1,0

log21,721,7 42 HPOKC
+=  lmolC HPOK /1,0

42
=  

  gHPOKm HPOK 3544,4
1000
2501,04242

=⋅⋅=  

Př. 58 Připravte 250 ml tlumivého roztoku o hodnotě pH=7,00. K dispozici máte 0,1 M-
Na2HPO4 a 0,1 M-NaH2PO4. 

42

42

43
log2,

PONaH

HPONa
POH C

C
pKpH +=  

42

42log21,700,7
PONaH

HPONa

C
C

+=  
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42

42log21,0
PONaH

HPONa

C
C

+=−  

1
616595,0

42

42 =
PONaH

HPONa

C
C

 

 Sestavíme dvě rovnice o dvou neznámých: 

  
1

616595,0

42

42 =
PONaH

HPONa

V
V

 

  250
4242

=+ PONaHHPONa VV  

  mlV PONaH 646,154
42

=&  

  mlV HPONa 354,95
42

=&  

Pro přípravu 250 ml požadovaného pufru (pH=7,00) smísíme 154,646 ml 0,1 M- 
NaH2PO4 a 95,354 ml 0,1 M-Na2HPO4. 

Př. 59 Připravte 250 ml tlumivého roztoku o hodnotě pH=7,00. K dispozici máte 0,075 M-
Na2HPO4 a 0,05 M-NaH2PO4. 

  
42

42log21,700,7
PONaH

HPONa

C
C

+=  

05,0
075,0

1
616595,0

42

42

42

42

⋅

⋅
==

PONaH

HPONa

PONaH

HPONa

V
V

C
C

 

250
4242

=+ PONaHHPONa VV  

mlV PONaH 171,177
42

=  

mlV HPONa 829,72
42

=  

 Pro přípravu 250 ml požadovaného pufru (pH=7,00) smísíme 177,171 ml 0,05 M-
NaH2PO4 a 72,829 ml 0,075 M-Na2HPO4. 

Uvedených pufrů se v praxi používá daleko nejvíce. Pro přesný výpočet pH daného 
pufru je ovšem třeba respektovat vliv iontové síly roztoku na hodnotu disociační konstanty, 
což platí, jak již bylo několikrát uvedeno u všech výpočtů pH (viz specializovaná literatura, 
např. Kotrlý S., Šůcha L.: "Chemické rovnováhy v analytické chemii", SNTL Pha 1988).  
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Účinnost pufru odolávat změnám vyjádřená ve změně pH způsobené jednotkou přidané 
silné kyseliny nebo silné zásady je největší u tzv. vyrovnaného pufru, kdy poměr molárního 
množství obou komponent tvořících daný pufr je 1:1. 

Při titraci slabé kyseliny je tohoto bodu maximální účinnosti pufru dosaženo tehdy, kdy 
je kyselina z poloviny zneutralizována pH=pKK). 

Roztoky silných kyselin resp. silných zásad také odolávají změnám hodnoty pH při 
přidávání zásad resp. kyselin (viz kapitola "Odměrná analýza"-titrační křivky). Tyto roztoky 
však nejsou považovány za pufry v přísném slova smyslu, protože se jejich hodnota pH 
znatelně mění zředěním (např. 0,1 M-roztok silné kyseliny po desetinásobném zředění změní 
pH z hodnoty 1,00 na 2,00 - srovnej s údaji v Tab. 7). 

Kapacita pufru je mírou jeho účinnosti odolávat změnám hodnoty pH při přidávání 
kyseliny nebo zásady. Čím větší jsou koncentrace obou konjugovaných komponent pufru, tím 
větší je kapacita pufru. Pufrační kapacita roztoku může být tedy kvantitativně definována 
jako počet molů silné kyseliny nebo zásady potřebných k tomu, aby se hodnota pH 1 l 
tohoto roztoku změnila o jednu jednotku stupnice pH. 

Při přípravě pufru o požadované hodnotě pH by měl být zvolen takový konjugovaný pár 
kyselina-zásada (sůl) resp. zásada-kyselina (sůl) u kterého je hodnota pKK resp. hodnota 14-
pKZ co nejblíže požadované hodnotě pH. Při takovéto volbě je poměr kyselina-sůl resp. 
zásada-sůl blízký jedné a je tak dosaženo maximální účinnosti. Potřebné koncentrace obou 
komponent připravovaného pufru závisí na požadované odolnosti proti změnám pH. Vše je 
ukázáno v následujícím příkladě. 

Př. 60 Je třeba připravit 250 ml pufru o hodnotě pH=4,40; k dispozici jsou kyseliny: mléčná, 
benzoová, octová a jejich alkalické soli. a) Který pár kyselina-sůl by měl být vybrán 
pro maximální účinnost připraveného pufru? Jaký by měl být poměr kyselina-sůl? 

 Hodnoty pKK kyselin, které jsou k dispozici: mléčná 3,86; benzoová 4,20; octová 4,76. 
Hodnota pKK kys. benzoové je nejblíže požadované hodnotě pH a proto by měl být 
zvolen pár kys. benzoová a její sůl. 

  
K

s
K C

CpKpH log+=  

K

s

C
Clog20,440,4 +=  

1
585,1585,110 20,0 ===

K

s

C
C  

 Pro požadovanou hodnotu pH 4,40 musí činit molární poměr benzoát/kys. benzoová 
1,585:1 

 b) Jaké minimální koncentrace kys. benzoové a její alkalické soli jsou nutné k tomu, 
aby změna pH připraveného pufru nebyla větší než 0,1 jednotky stupnice pH při 
přídavku 1 mmol buď kyseliny nebo zásady? 
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 Protože v připraveném pufru je méně kyseliny než její soli (1:1,585), dojde k větší 
změně pH po přídavku zásady než kyseliny. Vypočítáme-li tedy minimální 
koncentrace pro případ přídavku 1 mmol zásady, bude tento výsledek více než 
dostatečný i pro přídavek kyseliny: 

  n = původně přítomný počet mmol kyseliny benzoové  
  1,585 n = původně přítomný počet mmol alk. benzoátu  

 Přidáme-li 1 mmol OH-k tomuto pufru, dojde ke změně složení: 
 n-1 = počet mmol kys. benzoové zůstávající po přídavku 
 1,585 n + 1 = počet mmol alk. benzoátu po přídavku 

 Hodnota pH 250 ml pufru se smí (dle zadání) zvýšit po přídavku 1 mmol OH- pouze o 
0,1 jed. stupnice: 

  
1

1585,1log20,410,040,4
−

+
+=+

n
n  

  )(30,7 kyselinymnožstvímmoln =  

  mmolnsolimnožství 571,11585,1 ==  

 Minimální koncentrace obou komponent připraveného pufru musí činit: 

  )/(/0292,0
250

30,7 lmolmlmmolCK ===  

  )/(/0463,0
250

571,11 lmolmlmmolCs ===  

Fyziologické pufry 
Principy protolytické chemie nastíněné v této kapitole mají důležité místo v biochemii a 

fyziologii. Tekutiny živého organismu zajišťují "vnitřní prostředí" (environment), ve kterém 
buňky organismu žijí a plní četné funkce, chráněny před "nekonstantností" vnějšího prostředí. 
Živé tkáně jsou mimořádně citlivé ke změnám všeho druhu a údržba konstantní hodnoty pH 
krve a dalších tekutin organismu je jedním z nejdůležitějších regulačních mechanismů živé 
hmoty. Hodnota pH krve zdravého člověka je stále konstantní v rozpětí 0,1 jednotky stupnice 
(7,35-7,45), přestože člověk přijímá v potravě kyselá nebo zásaditá chemická individua a 
přestože taková individua jsou kontinuálně tvořena metabolickými reakcemi. 

Eliminace kyselin z organismu se děje přes plíce a ledviny. Odhaduje se, že za jeden 
den dospělý člověk eliminuje ekvivalentní množství kyseliny odpovídající 30 l 1M-kyseliny 
(!!) plícemi a asi 100 ml 1 M-kyseliny ledvinami (Frisell W. R.: "Acid-Base Chemistry in 
Medicine", The Macmillan Co, New York, 1968). Aby mohla být zpracována taková 
obrovská množství kyselin, musí mít člověk dostatek pufrů ve svých přibližně 5 l krve. 
Základními pufry v krvi jsou proteiny, hydrogenuhličitan, fosforečnany, hemoglobin (HHb) a 
oxihemoglobin (HHbO2). 

Metabolicky vytvářený oxid uhličitý v tkáních je odnášen krví do plic především jako 
hydrogenuhličitanový iont: 

  ( ) ( ) ( ) ( ) ( )
1221

322
ZásKysZásKys

aqHCOaqHHbaqHbaqCOlOH −− +⇔++  
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Kys. uhličitá (CO2+H2O) je silnější kyselina ( 34,61,32
=COHpK -termodynamická hodnota, v 

krvi však činí hodnota pro koncentrační konstantu: 10,6*
1,32

=COHpK ) než je hemoglobin 

( 93,7* =HHbpK ) a proto reakční rovnováha je posunuta doprava. 

V krvi při pH=7,40 poměr koncentrace hydrogenuhličitanového iontu ku koncentraci volného 
CO2 lze vypočítat z rovnice: 

  [ ]
[ ]2

3log10,640,7
CO

HCO−

+=  

Poměr [HCO3
-]/[CO2] činí tedy asi 20 ku 1 a to znamená, že převládající formou v krvi je 

HCO3
- iont. V plících se oxid uhličitý uvolní reakcí: 

  ( ) ( ) ( ) ( ) ( )aqHbOlOHgCOaqHHbOaqHCO −− ++⇔+ 22223  

Během pohlcování vzduchu v krvi, ke kterému dochází v plících, se hemoglobin převádí na 
oxihemoglobin. Protože oxihemoglobin je silnější kyselinou ( 68,6* =KpK ) než hemoglobin, 
je převod HCO3

- na CO2 (uvedený v reakci) umožněn. Jestliže budeme porovnávat pouze 
10,6*

1,32
=COHpK  s 68,6*

2
=HHbOpK  pak se bude zdát, že výše uvedená protolytická rovnováha 

je posunuta doleva a odstraňování je nesnadné. Není tomu tak: zde vstupuje do posunování 
chemické rovnováhy další faktor a tím je odstraňování CO2 (g) z rovnováhy (výdech-
odvětrávání CO2 (g) z rovnováhy) a příslušný posun rovnováhy doprava ( v chemii známý 
posun rovnovážného reakčního stavu odstraňováním reakčního produktu). 

V červených buňkách se nachází především fosfátový pufr: 

  ( ) ( ) ( ) ( )aqOHaqHPOlOHaqPOH +−− +⇔+ 3
2
4242  

pKK iontu H2PO4
- má hodnotu kolem 7,20, vidíme tedy, že fosfátový pufr vykazuje svou 

maximální účinnost, velmi blízkou fyziologické hodnotě pH krve. 

3.2.8 Exaktní výpočty pH a příprava pufrů v praxi 
Ze všech probraných protolytických případů vyplývá, že pro jakkoliv složitý případ 

směsi protolytů ve vodném roztoku lze vždy odvodit obecný výraz pro výpočet hodnoty pH 
kvantitativním popisem roztoku, tj. sestavením podmínek prvého, druhého a třetího druhu. 
Obdrží se tak soustava dostatečného počtu rovnic pro všechny neznámé rovnovážné 
koncentrace všech komponent nacházejících se v roztoku. Do nedávné doby byla technickým 
problémem skutečnost, že již relativně jednoduchá rovnováha, např. disociace jedné slabé 
kyseliny ve vodě, vede ke kubické rovnici, jejíž přímé řešení činilo v běžné praxi potíže. Jak 
již bylo uvedeno u jednotlivých protolytických případů je dnes na internetové síti volně 
přístupný program, pomocí kterého lze pohodlně a zcela snadno exaktně vypočítat neznámé 
veličiny v kubických, kvartických a vyšších rovnicích. Za této situace pak správnost 
vypočtených hodnot pH závisí již jen na správnosti k výpočtu potřebných a použitých 
protolytických konstant (= disociačních konstant).V běžných tabulkách jsou uváděny 
termodynamické disociační konstanty, popř. koncentrační disociační konstanty platné pro 
danou iontovou sílu roztoku. Pro obecný případ je tedy zřejmé, že buď nalezneme v tabulkách 
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hodnotu koncentrační disociační konstanty (pro iontovou sílu rovnou iontové síle roztoku, u 
kterého máme počítat hodnotu pH) a nebo se pokusíme hodnotu koncentrační dis. konstanty 
vypočítat z hodnoty konstanty termodynamické, pro danou iontovou sílu našeho roztoku. Pro 
případ např. slabé kyseliny ve vodě platí: 

  ( ) ( ) ( )aqAaqHaqHA −+ +⇔  

  [ ] [ ]
[ ] HA

AH
K

HA

AH

HA

AH
K y

yy
K

y
yy

HA
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a
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K −+−+−+ ⋅
=

⋅
⋅

⋅
=

⋅
=

−+
*  

  
−+ ⋅

=
AH

HA
KK yy

yKK *  

Koncentrační dis. konstanta je tedy rovna součinu termodynamické dis. konstanty a 
příslušného zlomku aktivitních koeficientů. Akt. koeficienty iontů se vypočítají ze známého 
vztahu. Pro výpočet aktivitního koeficientu nedisociovaného podílu HA, tedy neelektrolytu, 
není čistý matematický výraz k dispozici, nýbrž pouze vztah: 

  Jkyi =log  

kde konstanta k (tzv. vysolovací koeficient) má různou hodnotu a lze ji zjistit pouze 
empiricky. Je tedy zřejmé, že pro nejsprávnější výpočet hodnoty pH je nejschůdnější cestou 
vyhledání hodnoty koncentrační disociační konstanty platné pro danou iontovou sílu roztoku. 
Co největší správnost výpočtu hodnoty pH je v praxi především zapotřebí pro výpočet složení 
pufru. 

3.2.9 Cvičení 

1. Výpočty pH: a) 10 g KOH v 200 ml roztoku, b) 10 g NaOH v 200 ml roztoku, c) 10 g 
NaOH a 10 g KOH v 200 ml roztoku, d) 0,0365 g HCl v 2 l roztoku, e) 1 % roztok H2SO4 
(W/W), f) 60 mg CH3COOH v 100 ml roztoku, g) 1,7 g NH3 v 200 ml roztoku, h) 82,8 mg 
CH3COONa v 10 ml roztoku, ch) 53,5 mg NH4Cl v 10 ml roztoku, i) 42 mg KCN v 25 ml 
roztoku. [a) 13,95; b) 14,097; c) 14,33; d) 3,30; e) 0,69; f) 3,38; g) 11,47; h) 8,38; ch) 
5,62; i) 10,86] 

2. Směsi roztoků. Vypočítejte pH následujících roztoků: a) 10 ml H2SO4 o pH=2,00 + 10 ml 
H2SO4 o pH=3,00, b) 3 ml HCl o pH=3,00 + 1 ml NaOH o pH=11,00, c) 50 ml HCl o 
pH=2,00 + 50 ml H2O, d) 25 ml 0,1 M-HCl + 25 ml 0,1 M-NaOH, e) 25 ml 0,1 M-HCl + 
25 ml 0,05 M-NaOH, f) 25 ml 0,05 M-HCl + 25 ml 0,05 M-Ba(OH)2, g) 25 ml 0,1 M-
H2SO4 + 25 ml 0,1 M-NaOH, h) 60 ml 0,1 M-kys. mravenčí + 40 ml 0,15 M-NaOH, ch) 
80 ml 0,08 M-NH3 + 20 ml 0,32 M-HNO3, i) 80 ml 0,08 M-NH3 + 20 ml 0,16 M-HNO3, j) 
50 ml 0,1 M-kys. benzoové + 50 ml 0,12 M-NaOH, k) 100 ml roztoku  s obsahem 5 g kys. 
mravenčí + 2 g NaOH. [a) 2,26; b) 3,30; c) 2,30; d) 7,00; e) 1,60; f) 12,40; g) 1,30; h)8,26; 
ch) 5,22; i) 9,25; j) 12,00; k) 3,68] 

3. Jaké pH má roztok připravený smícháním 50 ml 0,1 M-HCl a 150 ml 0,05 M-NaOH? 
Výpočet proveďte s ohledem na aktivitu iontů. [12,02] 
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4. Jak se změní pH, když k 1 l 0,1 M-NH3 se přidá 1 g NH4Cl. [pH1=11,12; pH2=9,97] 

5. Z benzoanu sodného a kys. benzoové je třeba připravit 2 l tlumivého roztoku o pH=4,00. 
Jestliže bylo k tomuto účelu naváženo 0,1 molu kyseliny, kolik molů soli bude třeba 
navážit? [0,0625 mol] 

6. Vypočítejte objem 0,1 M-HCl potřebný ke změně hodnoty pH 100 ml vody z 7,00 na 
3,50. [0,3172 ml] 

7. Je zapotřebí připravit 250 ml roztoku o pH=2,50 rozpuštěním kyseliny ve vodě. Jaké 
množství (nK, mK) následujících kyselin je potřebné pro tento účel: a) H2SO4, b) HClO4, c) 
CH3COOH, d) C6H5COOH. [a) 3,9528⋅10-4 mol; 0,03877 g; b) 7,9057⋅10-4mol; 0,07942g; 
c) 0,1425 mol; 8,5599 g; d) 0,03999 mol; 4,88357 g] 

8. Slabá kyselina + její sůl. Jaká navážka mravenčanu sodného by měla být přidána do 500 
ml 0,05 M-kys. mravenčí, aby pH připraveného roztoku činilo 3,90? [2,39607 g] 

9. Slabá zásada + její sůl. Roztok obsahuje 5,4321 g NH4Cl v 125 ml. roztoku. Jaké 
množství NH3 (

33
, NHNH nm ) by mělo být přidáno k roztoku, aby hodnota pH činila 9,60? 

[3,91653 g; 0,22998 mol] 

10. Pufr byl připraven rozpuštěním 6,0 g kys. octové a 16,4 g octanu sodného v 1 l vodného 
roztoku; a) vypočítejte pH pufru, b) jak se změní pH, bude-li připravený roztok pufru 2x 
zředěn (např. 50 ml na 100 ml), c) vypočítejte hodnotu pH, bude-li k alikvotnímu podílu 
pufru 100 ml přidáno: 1) 5 mmol HCl, 2) 5 mmol NaOH, 3) 130 mg HCl, 4) 40 mg 
NaOH, 5) 10 mg CH3COONa. [a) 5,057; b) 5,057 beze změny; c1) 4,76; c2) 5,46; c3) 4,84; 
c4) 5,12; c5) 5,06] 

11. Příprava pufru. Je třeba připravit 200 ml pufru o hodnotě pH=9,49, použitím .NH3 a 
NH4Cl a s takovou kapacitou, aby změna pH nebyla větší než 0,12 jednotek stupnice po 
přídavku 1,0 mmol jak H+ tak OH- . Jaká navážka NH4Cl a jaký objem 1 M-NH3 je 
zapotřebí pro přípravu požadovaného pufru? [minimálně: 0,3171 g NH4Cl + 10,42 ml 1M-
NH3 ] 

12. Příprava pufru. Je třeba připravit 250 ml pufru o hodnotě pH=10,36. Jestliže již bylo pro 
tento účel naváženo 3,45515 g K2CO3, jak velká musí být navážka KHCO3? [2,502875 g] 

13. Příprava pufru. Jaké objemy 0,1 M-roztoků vinanu draselného a hydrogenvinanu 
draselného musí být smíšeny, aby se získalo 500 ml tlumivého roztoku a) o pH=4,54, b) o 
pH=4,30, c) o pH=4,75? [a) VV=299,42 ml; VHV=200,58 ml; b) VV=231,04 ml; 
VHV=268,96 ml; c) VV=353,74 ml; VHV=146,26 ml ] 

14. Příprava pufru. Připravte 500 ml pufru o hodnotě pH=10,00. K dispozici máte 0,05 M-
K2CO3 a 0,06 M-KHCO3. [ mlVmlV KHCOCOK 123,328;877,171

332
== ] 
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3.3. Srážecí rovnováhy 

Rozpustnost (R) dobře rozpustných elektrolytů ve vodě je tabelizována (g/100 g H2O; 
g/100 g roztoku); i v běžných tabulkách jsou uváděny rozpustnosti při různých teplotách nebo 
tzv. křivky rozpustnosti, tj. závislost R na teplotě. 

V klasické chemii tzv. nerozpustné elektrolyty jsou dnes označovány jako málo, nebo 
těžko rozpustné elektrolyty, jejichž rozpustnost není v tabulkách uváděna. V tabulkách jsou 
uváděny součiny rozpustnosti málo rozpustných elektrolytů, které představují rovnovážné 
konstanty heterogenní rovnováhy: pevný elektrolyt (s) vs nasycený roztok tohoto elektrolytu 
ve vodě. 

3.3.1 Součin rozpustnosti 
Rovnovážnou konstantou, kvantitativně popisující heterogenní rovnováhu pevná fáze 

málo rozpustného elektrolytu vs nasycený vodný roztok tohoto elektrolytu, je dobře známý 
součin rozpustnosti. 

Např. pro chlorid stříbrný je možno tuto rovnováhu popsat následujícím způsobem: 

  ( ) ( ) ( ) ( )aqClaqAgaqAgClsAgCl −+ +⇔⇔  

Rovnováhu lze popsat obvyklou rovnovážnou konstantou: 

  ( )
AgCl

ClAg
rov a

aa
TpK

−+ ⋅
=,  

Protože aktivita pevného AgCl, jakožto čistého pevného chemického individua je dle definice 
rovna jedné, zjednodušuje se výraz pro rovnovážnou konstantu, jenž se nazývá součin (nebo 
také produkt) rozpustnosti:  

  −+ ⋅= ClAgAgCl aaS  

Protože je chlorid stříbrný ve vodě nerozpustný, přesněji řečeno málo rozpustný elektrolyt, je 
jeho nasycený roztok natolik zředěný, že lze aktivitní koeficienty-za předpokladu 
nepřítomnosti dalších jiných iontů-pokládat za blízké jedné a za těchto okolností jsou aktivitní 
a koncentrační součiny rozpustnosti prakticky totožné: 

  [ ] [ ] [ ] [ ]−+−+ ⋅=⋅⋅=⋅⋅⋅= −+−+ ClAgyySyClyAgS ClAgAgClCClAgAgCl &,  

Vyjádření součinů rozpustnosti základních typů vybraných málo rozpustných elektrolytů je 
uvedeno v Tab. 16, ve které jsou zároveň uvedeny hodnoty těchto součinů rozpustnosti a 
jejich vyjádření pomocí koncentrace nasyceného roztoku daného elektrolytu, který je v 
rovnováze s pevnou fází tohoto elektrolytu. 
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Tab. 16 Součiny rozpustnosti vybraných elektrolytů 

Málo rozpustný 
elektrolyt, i 

Stechiometrický 
poměr 
kationty:anionty 

Vyjádření 
součinu 
rozpustnosti 

Hodnota 
Si 
pro 25 °C

Vyjádření SC,i  
pomocí C elektrolytu
v nasyceném roztoku

BaSO4 1:1 −+ ⋅ 2
4

2 SOBa aa  1⋅10-10 C2 

Ag2CrO4 2:1 
−+ ⋅ 2

4

2
CrOAg aa  2⋅10-12 4C3 

CaF2 1:2 2
2 −+ ⋅ FCa aa  4⋅10-11 4C3 

Fe(OH)3 1:3 3
3 −+ ⋅ OHFe aa  1⋅10-36 27C4 

HgS 1:1 −+ ⋅ 22 SHg aa  4⋅10-53 C2 

Hg2S 1:1 −+ ⋅ 22
2 SHg aa  1⋅10-45 C2 

Bi2S3 2:3 32
23 −+ ⋅ SBi aa  1,6⋅10-72 108C5 

Tl4[Fe(CN)6] 4:1 
( ) −+ ⋅ 4

6

4
CNFeTl aa  5⋅10-10 256C5 

MgNH4PO4 1:1:1 −++ ⋅⋅ 3
44

2 PONHMg aaa  3⋅10-13 C3 

Pb3(PO4)2 3:2 23
3
4

2 −+ ⋅ POPb aa  8⋅10-43 108C5 

Pb(OH)4 1:4 4
2 −+ ⋅

OHPb
aa  3,2⋅10-66 256C5 

Ag3PO4 3:1 
−+ ⋅ 3

4

3
POAg

aa  1,4⋅10-16
 27C4 

3.3.2 Výpočet rozpustnosti málo rozpustných elektrolytů 
Tabelizované hodnoty součinů rozpustnosti málo rozpustných elektrolytů umožňují 

pohotově vypočítávat rozpustnosti těchto elektrolytů pro danou teplotu. Tato rozpustnost se 
samozřejmě rovná koncentraci nasyceného roztoku, který je v rovnováze s pevnou fází.  

V Tab. 16 je v posledním sloupci uvedeno vyjádření součinu rozpustnosti pomocí této 
koncentrace nasyceného roztoku a je z něho zřejmé, že výpočet rozpustnosti je skutečně 
jednoduchý a rychlý. Typické výpočty jsou ukázány v následujících příkladech. Na tomto 
místě je však třeba uvést, že následující jednoduché výpočty lze uskutečňovat pouze v 
případech, kdy ionty málo rozpustného elektrolytu, které jsou v rovnováze s pevnou fází, 
nepodléhají tzv. konkurenčním rovnováhám, které jsou někdy označovány jako vedlejší 
reakce. Běžná je protolýza aniontů slabých kyselin ve vodě: 

  ( ) ( ) ( )aqOHaqHlOH −+ +⇔2  
  ( ) ( ) ( )aqHAaqHaqA ⇔+ +−  

která vede ke známému rozpouštění mnoha vysrážených málo rozpustných elektrolytů v 
kyselinách často již slabých (takto se rozpouští řada uhličitanů, fosforečnanů, sulfidů, 
hydroxidů, jejichž rozpustnost tak závisí na hodnotě pH roztoku, jinak řečeno jsou 
nerozpustné pouze v neutrálních a zásaditých roztocích). 
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Další běžnou konkurenční reakcí je tvorba komplexu buď s kationtem nebo aniontem 
málo rozpustného elektrolytu. Školním příkladem je rozpouštění vysráženého AgCl již ve 
zředěném amoniaku: 

  ( ) ( ) ( )[ ] ( ) ( )aqClaqNHAgaqNHsAgCl −+ +=+ 4334  

Protože AgBr (s) je ve vodě ještě méně rozpustný, rozpouští se pouze v konc. amoniaku. AgJ 
(s) je ještě méně rozpustný než AgBr (s) a ve vodném amoniaku se vůbec nerozpouští 
(srovnej: 161310 101,104,101 −−− ⋅=⋅=⋅= AgJAgBrAgCl SSS ). 

Př. 61 Součin rozpustnosti síranu barnatého při 25°C činí 1⋅10-10. Vypočtěte rozpustnost 
tohoto málo rozpustného elektrolytu ve vodě za předpokladu, že Ba2+ani SO4

2- ionty 
nepodléhají žádným konkurenčním rovnováhám. 

 Rovnováha pevné fáze a jejího nasyceného roztoku 

  ( ) ( ) ( )aqSOaqBasBaSO −+ +⇔ 2
4

2
4  

 ukazuje, že koncentrace obou iontů jsou stejné a rovné analytické koncentraci 
rozpuštěného elektrolytu: 

  [ ] [ ]
4

2
4

2
BaSOCSOBa == −+  

  [ ] [ ] 22
4

2
44 BaSOBaSO CSOBaS =⋅= −+  

  lmolSC BaSOBaSO /101101 510
44

−− ⋅=⋅==  

 Rozpustnost BaSO4 je tedy 1⋅10-5 mol/l, což po přepočtu poplatnému laické veřejnosti 
znamená 2,3 mg BaSO4 v l roztoku. 

Př. 62 Součin rozpustnosti chromanu stříbrného při 25°C je 2,4⋅10-12. Vypočtěte rozpustnost 
tohoto elektrolytu ve vodě za předpokladu, že Ag+ ani CrO4

2- ionty nepodléhají 
žádným konkurenčním reakcím. 

( ) ( ) ( )aqCrOaqAgsCrOAg −+ +⇔ 2
442 2  

  [ ] [ ];
242

2
4

+
− ==

AgCCrO CrOAg   [ ]
42

2 CrOAgCAg =+  

  [ ] [ ] 32
4

2
4242

4 CrOAgCrOAg CCrOAgS =⋅= −+  

  lmol
S

C CrOAg
CrOAg /104,8

4
53 42

42

−⋅==  

 Rozpustnost Ag2CrO4 je 8,4⋅10-5 mol/l, což představuje u tohoto elektrolytu 27,9 mg/l. 
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Př. 63 Jaká je koncentrace iontů Pb2+ a PO4
3- v nasyceném roztoku fosforečnanu olovnatého? 

Oba ionty nepodléhají žádným konkurenčním reakcím. 

  ( ) ( ) ( ) ( )aqPOaqPbsPOPb −+ +⇔ 3
4

2
243 23  

  ( ) [ ] [ ] 4323
4

32 108
243

−−+ ⋅=⋅= POPbS POPb  (25°C viz tab.) 

 Protože se každá rozpuštěná molekula Pb3(PO4)2 štěpí na 3 Pb2+ ionty a 2 PO4
3- ionty, 

platí: 

  [ ] ;32 CPb =+   [ ] CPO 23
4 =−  

  lmolC /1049,1
108
108 95

43
−

−

⋅=
⋅

=  

  [ ] ;/103 93
4 lmolPO −− ⋅=&  [ ] lmolPb /105,4 92 −+ ⋅=&  

Př. 64 Při jakém pH začne z roztoku obsahujícího 0,05 mol Mg2+ v 500 ml vypadávat pevný 
Mg(OH)2? 

  ( ) ( )CS OHMg °⋅= − 25106,2 11
2

 

  ( ) [ ] [ ]22
2

−+ ⋅= OHMgS OHMg  

 Na začátku srážení bude [Mg2+] ještě činit 0,1 mol/l: 

  [ ] lmolOH /1061,1
1,0

106,2 5
11

−
−

− ⋅=
⋅

=  

  21,979,4 == pHapOH  

 Pevný Mg(OH)2 začne z roztoku vypadávat při pH vyšším než 9,21. Při pH=9,21 je 
roztok Mg(OH)2 právě nasycen. 

Př. 65 Vypočtěte, zda při smíchání stejných objemů a) 0,1 M- b) 0,001 M-roztoků CaCl2 a 
Na2SO4 vznikne sraženina CaSO4? 

a) Při smíšení dojde k vzájemnému zředění: 

2211 CVCV =  

211 21,0 CVV =⋅  

lmolC /05,02 =  (koncentrace Ca2+ a SO4
2- po smíšení) 

[ ] [ ] 62
4

2 109
4

−−+ ⋅==⋅ CaSOSSOCa  (25°C) 
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610905,005,0 −⋅〉⋅ : sraženina vznikne 

jinak: lmolCCaSO /103109 36
4

−− ⋅=⋅=  

V nasyceném roztoku činí [ ] [ ] lmolCSOCa CaSO /103 32
4

2
4

−−+ ⋅=== . To jsou 
koncentrace maximálně možné a proto sraženina CaSO4 vznikne. 

b) lmolC /105 4
2

−⋅=  

4

744 105,2105105 CaSOS〈⋅=⋅⋅⋅ −−−  

Sraženina nevznikne, roztok nebude ani nasycen (v nas. roztoku: 
[ ] [ ] lmollmolCSOCa CaSO /105/103 432

4
2

4

−−−+ ⋅〉⋅=== ). 

3.3.3 Faktory ovlivňující rozpustnost 
Kromě teploty, jež ovlivňuje přímo velikost hodnoty součinu rozpustnosti, lze změny 

rozpustnosti málo rozpustného elektrolytu dosáhnout dvojím způsobem: přídavkem tzv. 
stejnojmenného elektrolytu nebo přídavkem nestejnojmenného (cizího) elektrolytu. 

Pod pojmem stejnojmenného elektrolytu se rozumí takový dobře rozpustný elektrolyt, 
který obsahuje jeden druh iontů (kationt či aniont), stejný jako obsahuje málo rozpustný 
elektrolyt, jehož rozpustnost zkoumáme. 

Efekt přídavku stejnojmenného elektrolytu 
Tímto přídavkem se zvýší koncentrace jednoho z iontů, z nichž sestává pevná fáze 

(sraženina) málo rozpustného elektrolytu. Koncentrace druhého iontu musí zároveň klesnout 
tak, aby součin rozpustnosti (konstanta pro daný elektrolyt, při konstantní T a p) nebyl 
překročen: součin koncentrací obou iontů v každém okamžiku rovnováhy: nasycený 
roztok/pevná fáze musí dávat hodnotu součinu rozpustnosti. 

Sraženina je tedy rozpustnější v čisté vodě než v roztoku, který obsahuje jeden z iontů 
této sraženiny. Např. ve vodném roztoku AgCl součin koncentrací iontů nemůže přesáhnout 
hodnotu SAgCl (=1⋅10-10). 

  [ ] [ ] ( )CClAgS AgCl °⋅⋅⋅=⋅=⋅= ⋅−−−−+ 25101101101 5510  

Jestliže se však vnese do této rovnováhy, kdy koncentrace obou iontů je stejná a rovná 1⋅10-5 
mol/l, nějaké množství např. dusičnanu stříbrného (stejnojmenný elektrolyt obsahuje Ag+ iont, 
tedy iont sraženiny), řekněme takové, že koncentrace Ag+ v roztoku stoupne na 1⋅10-4 mol/l, 
musí zároveň koncentrace Cl- iontů klesnout na hodnotu 1⋅10-6 mol/l 
(1⋅10-4⋅1⋅10-6=1⋅10-10=SAgCl). Rovnováha 

  ( ) ( ) ( )sAgClaqClaqAg ⇔+ −+  

se posune doprava přídavkem Ag+ iontů, což vede k vyloučení pevného AgCl a poklesu 
koncentrace Cl- iontů zůstávajících v roztoku. 
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Důležitost efektu přídavku stejnojmenného elektrolytu pro co nejdokonalejší vyloučení 
daného iontu z daného roztoku je tedy zjevná. Pro co nejúplnější vyloučení daného iontu z 
roztoku se přidává tzv. mírný přebytek srážecího činidla. V přítomnosti velkého přebytku 
srážedla může totiž být rozpustnost sraženiny pozoruhodně vyšší než hodnota daná součinem 
rozpustnosti (viz následující efekt přídavku cizího elektrolytu). Obecně se proto traduje 10 % 
přebytek srážecího činidla. 

Popisovaný efekt přídavku stejnojmenného elektrolytu (jiné označení: efekt společného 
iontu) je ilustrován v následujících příkladech. 

Př. 66 Vypočítejte molární rozpustnost CaF2 a) ve vodě, b) v 0,01 M-CaCl2, c) v 0,01 M-
NaF. Zanedbejte protolýzu F- iontu. 

a) ( ) ( ) ( )aqFaqCasCaF −+ +⇔ 22
2  

[ ] [ ] ( )CCFCaSCaF °⋅==⋅= −−+ 251044 11322
2

 

lmolC /1015,2 4−⋅=&  

b) v 0,01 M-CaCl2: [ ] [ ] CFCCa 2;01,02 =+= −+  

( ) ( ) 112 104201,0
2

−⋅=⋅+= CCSCaF  

 Protože C<<0,01, můžeme zjednodušit: 

 112 104401,0 −⋅=⋅ C  

 lmolC /102,3 5−⋅=&  

c) v 0,01 M-NaF: [ ] [ ] CFCCa 201,0;2 +== −+  

( ) 112 104201,0
2

−⋅=+⋅= CCSCaF  

 Protože 2 C<<0,01: 

lmolC /104 7−⋅=  

Je třeba si všimnout: 
a) řádových poklesů rozpustnosti 
b) přídavek F- má větší efekt než přídavek Ca2+ 

Př. 67 Jaká je molární rozpustnost CaSO4 v roztocích a) 5⋅10-3 M-Na2SO4, b) 1⋅10-2 M-
Na2SO4? 

a) [ ] [ ] 52
4

2 106
4

−−+ ⋅=⋅= SOCaSCaSO  

[ ] [ ] CCaCSO =+⋅= +−− 232
4 ;105  

( )CCSCaSO +⋅⋅= −3105
4

 

0105
4

32 =−⋅+ −
CaSOSCC  



 86

Reálný kořen kvadratické rovnice má hodnotu: lmolC /100,7 4−⋅= . Podíl SO4
2- iontů, 

které do roztoku přecházejí rozpuštěním CaSO4 není zanedbatelný proti koncentraci 
Na2SO4. 

b) 0101
4

22 =−⋅+ −
BaSOSCC  

lmolC /109,3 4−⋅=  

Zanedbáme-li ionty SO4
2- ze sraženiny proti iontům SO4

2- z Na2SO4 pak se vyhneme 
řešení kvadratické rovnice a lmolC /104 4−⋅=& . 

Př. 68 Stanovte rozpustnost BaSO4 v 0,01 M-K2SO4: a) za předpokladu, že aktivitní 
koeficienty iontů tvořících nasycený roztok jsou rovny jedné, b) s ohledem na 
skutečné hodnoty aktivitních koeficientů. 

a) [ ] [ ] ( )CSOBaSBaSO °⋅=⋅= −−+ 25101 102
4

2
4
&  

[ ] [ ] CBalmolCSO ==+= +− 22
4 ;/01,001,0 &  

lmolCCSBaSO /101;01,0 8
4

−⋅=⋅=  

b) [ ] [ ] ( )CySOyBaS SOBaBaSO °⋅=⋅⋅⋅= −−+
−+ 25101 102

4
2

2
4

2
4

 

Tab. 17 Výpočet iontové síly roztoku 

ionti Zi Ci, mol/l CiZi
2 

K+ +1 0,02 0,02 
SO4

2- (K2SO4) -2 0,01 0,04 
Ba2+ +2 1⋅10-8 4⋅10-8 (zanedbáme) 
SO4

2- (BaSO4) -2 1⋅10-8 4⋅10-8 (zanedbáme) 
H+ (aq) +1 1⋅10-7 1⋅10-7 (zanedbáme) 
OH- (aq) -1 1⋅10-7 1⋅10-7 (zanedbáme) 

 ( ) 03,004,002,0
2
1

=+=J  

 ( ) ⎟
⎟
⎠

⎞
⎜
⎜
⎝

⎛
⋅−

+
+⋅=− + 03,03,0

03,01
03,0

25,0log 2
2Bay  

 −+ == 2
4

2 5281,0 SOBa yy  

[ ] [ ] CBalmolCSO ==+= +− 22
4 ;/01,001,0 &  

 101015281,05281,001,0
4

−⋅=⋅⋅⋅= CSBaSO  

 lmolC /10585,3 8−⋅=  
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Z porovnání obou výsledků (1⋅10-8 mol/l vs 3,585⋅10-8 mol/l plyne, že zvýšení iontové síly, ke 
kterému dochází přídavkem dobře rozpustného elektrolytu k rovnováze pevná fáze-nasycený 
roztok nebo rozpouštěním málo rozpustného elektrolytu namísto v čisté vodě v roztoku 
elektrolytu má svůj vliv. V našem příkladě je dále vidět, že rozpustnost BaSO4 v 0,01 M-
K2SO4 klesla proti rozpustnosti v čisté vodě asi o tři řády (z 1⋅10-5 mol/l na 3,585⋅10-8 mol/l). 

Efekt přídavku cizího elektrolytu 
Málo rozpustné elektrolyty vykazují zvýšení rozpustnosti, jsou-li do "jejich rovnováhy 

pevná fáze/nasycený roztok" přidány dobře rozpustné elektrolyty, neobsahující ani jeden iont 
společný se sraženinou. Tento efekt je ukázán v následující tabulce, kde je znázorněno 
experimentálně změřené zvyšování rozpustnosti AgCl a BaSO4 v roztocích se stoupající 
koncentrací KNO3 (cizí nebo také nestejnojmenný elektrolyt). 

Tab. 18 Rozpustnost AgCl a BaSO4 se stoupající koncentrací KNO3 

C
3KNO , mol/l C AgCl ⋅105, mol/l C

4BaSO ⋅105, mol/l 
0 1,00 1,00 
0,001 1,04 1,21 
0,005 1,08 1,48 
0,01 1,12 1,70 

Z tabulky je zřejmé, že pro lmolCKNO /01,0
3

= rozpustnost AgCl stoupla asi o 12 % a 
rozpustnost BaSO4 asi o 70 %. 

Cizí ionty zvyšují iontovou sílu roztoku, aktivitní koeficienty iontů klesají a tak aktivita 
iontů tvořících sraženinu by byla snižována a musí se tedy jistá část pevné fáze rozpouštět, 
aby součin aktivit iontů byl stále konstantní a rovný součinu rozpustnosti. Pro konkrétní 
případ "rovnováhy pevná fáze/nasycený roztok" AgCl je možno tento účinek vyjádřit takto: 

  [ ] [ ] −+ ⋅⋅⋅= −+
ClAgAgCl yyClAgS  

  [ ] [ ]
−+ ⋅

=⋅ −+

ClAg

AgCl

yy
S

ClAg  

Je zjevné, že čím menší jsou aktivitní koeficienty Ag+ a Cl- iontů, tím větší je hodnota 
zlomku ( čitatel-SAgCl je konstantní), čili součin molárních koncentrací obou iontů. Tento 
vzestup rozpustnosti je větší pro BaSO4 než pro AgCl, protože aktivitní koeficienty 
bivalentních iontů klesají mnohem více než jednovalentních iontů. Kvantitativně je tento efekt 
ilustrován v následujícím příkladě. 

Př. 69 Vypočtěte změny rozpustnosti BaSO4 po přídavku a) přídavek do rovnováhy pevná 
fáze/nasycený roztok BaSO4 takový, že [KNO3]=0,01 mol/l, b) přídavek takový, že 
[KNO3]=0,1 mol/l. 

a) R BaSO4 v čisté vodě: 
−+ ⋅⋅= 2

4
2

4

2
SOBaBaSO yyCS  

Řádově platí, že [ ] [ ] lmolSOBa /101 52
4

2 −−+ ⋅== &  
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pak ( ) ( )[ ] lmolJ /10421012101
2
1 52525 −−− ⋅=−⋅++⋅=  

⎟
⎟
⎠

⎞
⎜
⎜
⎝

⎛
⋅⋅−

⋅+

⋅
⋅=− −

−

−

+
5

5

5
2 1043,0

1041

10425,0log 2Bay  

−+ == 2
4

2 9715,0 SOBa yy  

9715,09715,0
101 10

2

⋅
⋅

=
−

C  

lmolC /100293,1 5−⋅=  

V čisté vodě se tedy rozpouští 1,0293⋅10-5 mol BaSO4/l 

R BaSO4 v roztoku, kde [KNO3]=0,01 mol/l: 

( ) 01,001,001,0
2
1

=+=J  

( ) ⎟
⎟
⎠

⎞
⎜
⎜
⎝

⎛
⋅−

+
+⋅=− + 1,03,0

01,01
01,0

25,0log 2
2Bay  

−+ == 2
4

2 6671,0 SOBa yy  

6671,06671,0
101 10

2

⋅
⋅

=
−

C  

lmolC /10499,1 5−⋅=  

b) R BaSO4 v roztoku, kde [KNO3]=0,1 mol/l: 

( ) 1,01,01,0
2
1

=+=J  

( ) ⎟
⎟
⎠

⎞
⎜
⎜
⎝

⎛
⋅−

+
+=− + 1,03,0

1,01
1,0

25,0log 2
2Bay  

−+ == 2
4

2 3797,0 SOBa yy  

3797,03797,0
101 10

2

⋅
⋅

=
−

C  

lmolC /1063,2 5−⋅=  

Vidíme, že rozpustnost BaSO4, po přídavku takového množství KNO3, že jeho koncentrace 
činí 0,01 mol/l, stoupla z hodnoty 1,0293⋅10-5 mol/l (v čisté vodě) na hodnotu 1,499⋅10-5 mol/l 
(v 0,01 M- KNO3), tedy asi 1,5x. Dále vidíme, že pokud přídavek vedl ke koncentraci KNO3 
0,1 mol/l, pak rozpustnost dále stoupla na hodnotu 2,63⋅10-5 mol/l, tedy proti čisté vodě 2,6x 
(o 160 %). 
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3.3.4 Cvičení 
1. Vypočítejte rozpustnost následujících málo rozpustných elektrolytů, při zanedbání 

případných vedlejších konkurenčních rovnováh: 
a) PbSO4 v mg/l, 8105,1

4

−⋅=PbSOS ; b) SrSO4 v g/100 ml, 7108,2
4

−⋅=SrSOS ; c) CaCO3 v 

mmol/ml, 9107,8
3

−⋅=CaCOS ; d) CaSO4 v mg/l, 5101,6
4

−⋅=CaSOS ; e) HgS v μg/l, 
53104 −⋅=HgSS ; f) MgNH4PO4 v mg/ml, 13103

44

−⋅=POMgNHS ; g) Ag3AsO4 v mg/l, 
22101

43

−⋅=AsOAgS ; h) CaC2O4 v mg/100 ml, 9109,3
42

−⋅=OCaCS ; ch) Bi2S3 v mg/m3, 
72106,1

32

−⋅=SBiS . [a) 37,1465 mg/l; b) 9,7194⋅10-3 g/100 ml; c) 9,3273 mmol/ml; d) 
1063,3 mg/l; e) 1,47⋅10-18 μg/l; f) 9,192 mg/l; g) 0,6416 mg/l; h) 0,79997 mg/100 ml; ch) 
8,8153⋅10-7 mg/m3]. 

2. Vypočítejte molární rozpustnosti následujících málo rozpustných elektrolytů, při 
zanedbání případných vedlejších konkurenčních rovnováh: 
a) BaSO4 v 0,01 M-K2SO4, 10101

4

−⋅=BaSOS ; b) BaSO4 v 0,01 M-BaCl2, c) CaC2O4 v 0,05 

M-(NH4)2C2O4, 9109,3
42

−⋅=OCaCS ; d) CaC2O4 v 0,01 M-CaCl2, e)AgBr v 0,05 M-CaBr2, 
13103,6 −⋅=AgBrS ; f) AgBr v 0,05 M-AgClO4, g) CuSCN v 0,05 M-NH4SCN, 

11106,1 −⋅=CuSCNS ; h) AgJ v 0,05 M-KJ, 16105,1 −⋅=AgJS ; ch) AgJ v 0,1 M-AgNO3. 
Ve všech případech respektujte iontovou sílu roztoku (je relativně vysoká ve srovnání s J 
roztoku málo rozpustného elektrolytu v čisté vodě). [a) 3,585⋅10-8 mol/l, b) 1,8935⋅10-5 
mol/l, c) 6,742⋅10-7 mol/l, d) 1,398⋅10-6 mol/l, e) 1,08⋅10-11 mol/l, f) 1,854⋅10-11 mol/l, g) 
4,7086-10 mol/l, h) 4,41⋅10-15 mol/l, ch) 2,43⋅10-15 mol/l]. 

3. Při jakém pH se začnou srážet následující málo rozpustné hydroxidy z roztoků, kde 
[Men+]=0,1 mol/l a [Men+]=0,001 mol/l (Men+-kationt kovu, Me-metal): 
a)Fe(OH)3, 36

)( 101
3

−⋅=OHFeS ; b) Fe(OH)2, 16
)( 108,4

2

−⋅=OHFeS ; c) Al(OH)3, 
33

)( 106
3

−⋅=OHAlS ; d) Ca(OH)2, 6
)( 103,4

2

−⋅=OHCaS ; e) Cu(OH)2, 20
)( 106,5

2

−⋅=OHCuS ; f) 

Pb(OH)2, 16
)( 103

2

−⋅=OHPbS ; g) Mg(OH)2, 11
)( 106,2

2

−⋅=OHMgS ; h) Mn(OH)2, 
14

)( 104
2

−⋅=OHMnS ; ch) Zn(OH)2, 16
)( 105,1

2

−⋅=OHZnS ? [a) 2,33; 3,00 b) 6,84; 7,84 c) 3,59; 
4,26 d) 11,82; 12,82 e) 4,87; 5,87 f) 6,74; 7,74 g) 9,21; 10,21 h) 7,80; 8,80 ch) 6,59; 7,59] 

4. Jaké jsou molární rozpustnosti: a) Ca(OH)2, při pH=13,00, 6
)( 103,4

2

−⋅=OHCaS ;b) 

Mg(OH)2, při pH=13,00, 11
)( 106,2

2

−⋅=OHMgS ; c) Mg(OH)2, při pH=10,00, d) Fe(OH)3 při 

pH=10,50, 36
)( 101

3

−⋅=OHFeS ; e) Mn(OH)2, při pH=12,00, 14
)( 104

2

−⋅=OHMnS ? [a) 4,3⋅10-4 
mol/l, b) 2,6⋅10-9 mol/l, c) 2,6⋅10-3 mol/l, d) 3,16⋅10-26 mol/l, e) 4,0⋅10-10 mol/l] 

5. Vypočítejte rozpustnost BaSO4 a) v 0,1 M-NaCl, b) v 0,1 M-K2SO4. Výsledky porovnejte 
s rozpustností v čisté vodě. 10101

4

−⋅=BaSOS  [1,0293⋅10-5 mol/l, a)2,63⋅10-5 mol/l; b) 
1,136⋅10-8 mol/l] 

6. Vypočítejte při jaké koncentraci CO3
2- iontů se začne srážet BaCO3 z nasyceného roztoku: 

a) BaF2, b) BaSO4. 9101,8
3

−⋅=BaCOS , 6107,1
2

−⋅=BaFS , 10101
4

−⋅=BaSOS  [a) 1,077⋅10-6 
mol/l, b) 8,1⋅10-4 mol/l] 
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7. Vypočtěte, zda při smíchání stejných objemů 0,05 M-CaCl2 a 0,05 M-Na2SO4 vznikne 
sraženina. 6109

4

−⋅=CaSOS  [sraženina vznikne] 

8. Jaký objem vody (25°C) je třeba k rozpuštění 1 g HgS? 53104 −⋅=HgSS  [6,7959⋅1023 l] 

9. Vypočtěte, zda při smíchání 0,01 M-MgCl2 a 0,01 M-Na2CO3 v objemovém poměru 3:1 
vznikne sraženina. 5106,2

3

−⋅=MgCOS  [sraženina nevznikne] 

10. Vypočtěte, zda při smíchání stejných objemů 0,005 M-NaCl a 0,005 M-Pb(NO)3 vznikne 
sraženina. 5102

2

−⋅=PbClS  [sraženina nevznikne] 

11. Jak se změní koncentrace nasyceného roztoku Ba3(PO4)2, který je v rovnováze s pevným 
Ba3(PO4)2 (25°C), po přídavku 14,61075 g NaCl do 500 ml výše uvedeného nasyceného 
roztoku, který je, jak bylo řečeno, v rovnováze se svou pevnou fází? 23

)( 104,3
243

−⋅=POBaS  
[z 1,26⋅10-5 mol/l na 1,365⋅10-4 mol/l] 

3.4 Komplexotvorné reakce 

Při komplexotvorných reakcích ve vodných roztocích se s tzv. centrálním iontem slučují 
částice, tzv. ligandy (anionty, neutrální molekuly), které mají k dispozici alespoň jeden volný 
elektronový pár. 

Produktem reakce je komplexní sloučenina (komplex) a příčinou vzniku je snaha 
centrálního atomu přijímat do svých elektronových orbitů další elektrony a schopnost ligandů 
tyto elektrony poskytovat a vytvářet dativní (koordinační) vazby. Současně se na tvorbě 
komplexů z částic, které mají elektrický náboj, podílejí i elektrostatické interakce. 

Jako příklady komplexotvorných reakcí možno uvést: 

 centrální iont ligandy komplex 
 Fe3+ + 6 SCN- = [Fe(SCN)6]3- 
 Cu2+ + 4 H2O = [Cu(H2O)4]2+ 
 Fe2+ + 6 CN- = [Fe(CN)6]4- 
 Al3+ + 6 OH- = [Al(OH)6]3- 
ale také: 
 H+ + 4 H2O = [H(H2O)4]+ 
 H+ + NH3 = [NH4]+ 
obecně: 
 Me + nL = MeLn 

U složitějších komplexů mohou být ligandy koordinované k centrálním iontům různé 
(smíšené komplexy) a počet centrálních iontů v molekule komplexu může být větší než jedna 
(vícejaderné komplexy), např. MemLn. Některé ligandy, zejména složitější organické látky, 
jsou schopné obsadit více koordinačních míst, neboť mají několik skupin s volnými 
elektronovými páry. Takové látky se označují jako polydonorové ligandy a výsledkem 
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komplexotvorné reakce jsou cyklické komplexy neboli cheláty, zvláštního významu 
analytického, např.: 

Cu2+ + 2
CH2

CH2

NH2

NH2

=
CH2

CH2

NH2

NH2

Cu
NH2

NH2

CH2

CH2

2+

 

Komplexotvorné rovnováhy lze přirovnat k rovnováhám protolytickým. Jejich 
společným znakem je postupná disociace složitějších částic (komplexů nebo vícesytných 
kyselin) na jednodušší částice a volné ligandy nebo protony; posledním stupněm je centrální 
ion komplexů nebo samotná konjugovaná báze. Přesněji se jedná o výměnné reakce, neboť na 
místa ligandů vstupují molekuly rozpouštědla za vzniku nových komplexů a také protony 
nezůstávají v roztoku volné a vážou se molekulami rozpouštědla, např.: 

  [ ] ( )[ ] LLOHMeOHMeL nn +=+ −122  

Na protolytické rovnováhy se pohlíží zpravidla jako na rovnováhy disociační, na 
rovnováhy kterých se zúčastňují komplexní sloučeniny obvykle jako na asociační-
komplexotvorné. Charakterizují se celkovou konstantou stability-komplexity, např.: 

  MeLLMe
asociace

disociace
⇔+   [ ]

[ ] [ ]LMe
MeLK S ⋅

=1,  

22 MeLLMe ⇔+   
[ ]

[ ] [ ]2
2

2, LMe
MeLK S

⋅
=  

atd. až: 

 nMeLLnMe ⇔+   
[ ]

[ ] [ ]n
n

nS LMe
MeL

K
⋅

=,  

Přitom jednotlivé stupně tvorby komplexu možno charakterizovat tzv. dílčími (postupnými) 
konstantami stability, např.: 

MeLLMe =+   [ ]
[ ] [ ]LMe

MeL
⋅

=1β  

2MeLLMeL =+   
[ ]

[ ] [ ]LMeL
MeL

⋅
= 2

2β  

atd. až: 

 nn MeLLMeL =+−1   
[ ]

[ ] [ ]LMeL
MeL

n

n
n ⋅

=
−1

β  

a mezi celkovou konstantou KS a dílčími konstantami platí vztah: 

  i

n

inSK β
1, =

Π=  
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Všechny uvedené vztahy pro konstanty stability definují koncentrační hodnoty konstant. 
Jejich vztah k termodynamickým hodnotám je dán výrazem, např.: 

  
LMe

MeL
ST yy

yKK
⋅

=
11

 

Protože je ve složitých komplexotvorných rovnováhách obvykle obtížné určit aktivitní 
koeficienty reagujících částic, je většinou nezbytné při výpočtech používat koncentračních 
hodnot konstant stability, platných pro dané prostředí. 

V Tab. 19 jsou uvedeny celkové konstanty stability některých analyticky významných 
komplexů při 25 °C a dané iontové síle, popřípadě hodnoty odpovídající nekonečnému ředění. 

Tab. 19 Celkové konstanty stability některých komplexů 

log KS centrální 
ion 

ligand iontová 
síla 
roztoku 

KS,1 KS,2 KS,3 KS,4 KS,5 KS,6 

0 3,4 7,2     Ag+ NH3 2 3,3 7,2 - - - - 
Y4- 0,1 16,1  - - - - Al3+ 
F- 0,5 6,1 11,2 15 17,7 19,4 19,8 

0,1 4,1 7,5 10,2 12,2 - - NH3 2 4,2 7,7 10,5 12,7 - - Cu2+ 
Y4- 0,1 18,8      
CN- 0 - - - - - 31 
SCN- 0 3,0 - - - - - Fe3+ 
Y4- 0,1 25,1      
CN- 0 - - - 19 - - 

0 2,2 4,5 6,9 8,9 - - NH3 2 2,4 4,9 7,4 9,6 - - 
OH- 0 4,4 12,9 14,2 15,5 - - 

Zn2+ 

Y4- 0,1 16,5      
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3.4.1 Výpočet rovnovážných koncentrací volného centrálního iontu a ligandu 

Výpočet přirozeně závisí na maximálním koordinačním čísle (n), tj. na počtu 
vznikajících komplexů. Probereme tedy nejprve nejjednodušší případ (n=1), který má však 
značný analytický význam-reakce velké skupiny kationtů s komplexonem III, kdy vzniká 
velmi stálý komplex typu MeL. 

  MeLLMe =+  

Podmínka prvého druhu: 

  [ ]
[ ] [ ]LMe

MeLKS ⋅
=  

Podmínky druhého druhu: 

  [ ] [ ]MeMeLCMe +=  

[ ] [ ]LMeLCL +=  

Obdrželi jsme soustavu tří rovnic o třech neznámých [Me],[MeL],[L], kterou řešíme pro 
[Me]: 

  [ ]
[ ] [ ]( )MeCCMe

MeCK
MeL

Me
S +−⋅

−
=  

  [ ] [ ] ( ) 012 =−+−⋅+ MeMeSLSS CCKCKMeKMe  

takže: 

  [ ] ( )
S

MeMeSLSLSMeS

K
CCKCKCKCK

Me
2

411 2 ++−+−−
=  

a podobně pro [L]: 

  [ ] [ ] ( ) 012 =−+−⋅+ LLSMeSS CCKCKLKL  

Vícestupňová rovnováha 
Při vícestupňových rovnováhách je situace postupně komplikovanější. Tak např. pro 

n=2: 

  MeLLMe =+   [ ]
[ ] [ ]LMe

MeLKS ⋅
=1,  

22 MeLLMe =+   [ ]
[ ] [ ]2

2
2, LMe

MeLKS ⋅
=  
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přičemž: 
  [ ] [ ] [ ]2MeLMeLMeCMe ++=  

[ ] [ ] [ ]LMeLMeLCL ++= 22  

a po dosazení z výrazů pro konstanty stability: 

  [ ] [ ] [ ] [ ] [ ]2
2,1, LKMeLKMeMeC SSMe ++=  

takže: 

  [ ]
[ ] [ ]2

2,1,1 LKLK
C

Me
SS

Me

++
=  

a obecně: 

  [ ]
[ ]∑

=

+
= n

i

i
iS

Me

LK

C
Me

1
,1

 

Výpočet podle tohoto vztahu je však vázán na znalost koncentrace volného ligandu, což 
omezuje jeho praktické využití. 

Př. 70 Vypočítejte koncentraci volného stříbrného iontu v amoniakálním roztoku, je-li 
CAg=1⋅10-3 mol/l a volného amoniaku [NH3]=1⋅10-2 mol/l. Iontová síla roztoku je 
upravena na hodnotu 2, KS,1=103,3, KS,2=107,2 – viz Tab. 19. 

[ ]
[ ] [ ] 9,158495,191

10
101010101

10
1

2

42,723,3

3

2
32,31, ++

=
⋅+⋅+

=
++

=
−

−−

−
+

NHKNHK

C
Ag

SS

Ag  

[ ] lmolAg /1023,6 7−+ ⋅=  

Z výpočtu je zřejmé, že v roztoku převažuje komplex [Ag(NH3)2]+. 

( )[ ] [ ] [ ] lmolNHAgKNHAg S /1087,9101023,610 4472,72
32,23

−−−++ ⋅=⋅⋅⋅=⋅=  

( )[ ] [ ] [ ] lmolNHAgKNHAg S /1024,1101023,610 5273,3
31,3

−−−++ ⋅=⋅⋅⋅=⋅=  

[ ] ( )[ ] ( )[ ]+++ ++=+ 233 NHAgNHAgAgCAg  

457 1087,91024,11032,6001,0 −−− ⋅+⋅+⋅=  

Jsou-li známy jen celkové koncentrace CMe, CL a konstanty stability příslušných 
komplexů, je přesný výpočet složitý. 

Protože soustavy se stupňovitou tvorbou komplexů nejsou vhodným základem pro 
odměrné stanovení iontů, mají v tomto případě analytický význam směsi, které obsahují velký 
nadbytek komplexotvorného činidla, jaké se např. využívá pro maskování, oddělování nebo 
spektrofotometrické stanovení (významně zbarvené komplexy). 
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1. Je-li ligand v dostatečném nadbytku, tj. při CL>n⋅CMe, 
můžeme předpokládat, že komplex MeLn převládá, takže: 

[ ] MeL CnCL ⋅−=&  

a pro výpočet [Me] použít dříve uvedený obecný vztah. 

2. Je-li ligand ve velkém nadbytku, tj. při CL>>n⋅CMe, 
je v roztoku prakticky jediný komplex MeLn a: 

  [ ]nMe MeLC =   [ ] [ ] [ ] MenL CnLMeLnLC +=+=  

  [ ] MeL nCCL −=  

  
[ ]

[ ] [ ] [ ] ( )n
MeL

Me
n

n
nS nCCMe

C
LMe

MeL
K

−⋅
=

⋅
=,  

  [ ]
( )n

MeLnS

Me

nCCK
C

Me
−

=
,

 

Je-li komplexní sloučenina velmi stabilní (kyanokomplexy...) můžeme tohoto vztahu 
použít i při malém nadbytku činidla. 

Př. 71 Vypočítejte koncentraci iontů Zn2+ v roztoku, který vznikne smíšením 50 ml roztoku o 
[Zn2+]=0,02 mol/l a 50 ml 0,2 M-NH3. Iontová síla je 2; KS,1=102,4; KS,2=104,9; 
KS,3=107,4 a KS,4=109,6. 

  lmolCNH /1,0
100

2,050
3

=
⋅

=  

  lmolCZn /01,0
100

02,050
=

⋅
=  

takže: 
  ZnNH CC 4

3
〉  a [ ] 22,1

3 10/06,001,041,0 −==⋅−= lmolNH  

a podle obecného vztahu: 

 [ ] lmolZn /107,1
10101010101010101

10 7
88,46,966,34,744,29,422,14,2

2
2 −

−−−

−
+ ⋅=

⋅+⋅+⋅+⋅+
=  

Z výpočtu vyplývá, že v daném roztoku silně převažuje tetraamokomplex (asi 90 %): 

 
( )[ ]

[ ] [ ]
;

4
2

2
43

4, ++

+

⋅
=

NHZn
NHZn

KS  ( )[ ] ( ) 3422,176,92
43 1092,810107,110 −−−+ ⋅=⋅⋅⋅=NHZn  

 ( )[ ] 902,89100
101

1092,8% 2

3
2

43 ==⋅
⋅

⋅
=

−

−
+

&NHZn  



 96

3.4.2 Analytický význam komplexních sloučenin 

Komplexní sloučeniny mají v analytické chemii značný význam, neboť fyzikální a 
chemické vlastnosti iontů vázaných do komplexů se často výrazně liší od vlastností volného 
(solvatovaného) iontu. 

Analytický význam mají zejména: 
1. Stálé, rozpustné komplexy - maskování rušivých iontů 
 - odměrné stanovení iontů 
2. Výrazně zbarvené komplexy - spektrofotometrické stanovení iontů a případně ligandů  
3. Málo rozpustné komplexy - oddělování rušivých iontů 

V této kapitole bude podrobněji pojednáno o analytickém využití stálých rozpustných 
komplexů k tzv. maskování rušivých iontů. 

Maskování iontů 
Vzhledem k nedostatečné selektivitě většiny analytických reakcí je při analýze směsi 

často nezbytné řadu rušivých iontů před důkazem sledovaného iontu oddělovat (srážením, 
extrakcí a pod.). Tyto postupy jsou však relativně pracné a mnohdy je výhodnější vázat rušivé 
složky směsi do komplexů-maskovat je. Přitom je rozhodující, že určované ioty buď vůbec s 
maskovacím činidlem nereagují, případně tvoří mnohem méně stálé komplexy tak, aby 
vlastní důkazová reakce byla pozitivní. 

Ionty Co2+ ve směsi s Fe3+ ionty nelze dokázat thiokyanatanem, neboť vedle modře 
zbarveného komplexu [Co(SCN)4]2- vzniká intenzivně červený komplex [Fe(SCN)6]3-. 
Přídavkem fluoridů (F-) lze však železité ionty maskovat jako stálé bezbarvé ionty [FeF6]3- a 
zmenšit tím koncentraci volných Fe3+ natolik, že s thiokyanatanem viditelně nereagují. 
Naproti tomu je koncentrace Fe3+ dostatečná např. pro srážení Fe2S3 přídavkem S2-. 

  [ ] ( ) ( ) ( ) ( )aqFsSFeaqSaqFeF −−− +=+ 1232 32
23

6  

Ionty Co2+ s fluoridem komplexy netvoří a lze je tedy poté snadno dokázat. Fe3+ se dají i 
demaskovat a to např. přídavkem boritanu, který váže F- na velmi stabilní [BF4]-: 

  [ ] [ ] −−+−− ++=++ OHBFFeOHBOFeF 1832932 4
3

2
3
3

3
6  

Snad nejvýznamnějším maskovacím činidlem je Komplexon III, který tvoří poměrně 
stabilní rozpustné komplexy chelátového typu s mnoha kovy (typu MeL). 

Př. 72 Jaká musí být minimální koncentrace volného Komplexonu III, abychom dokázali Ag+ 
vedle Pb2+ reakcí s chloridy. 

 18
,

7
,

2 105,102,/1012 ⋅=⋅=⋅== −
++ PbSAgSPbAg KKlmolCC  a koncentrace srážedla  

 [ ] .1062,1,1077,1,/101 5102
2

−−−− ⋅=⋅=⋅= PbClAgCl SSlmolCl  

Řešení: rušivá reakce, které musíme zabránit: 
  2

2 2 PbClClPb =+ −+  
charakterizovaná: 
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[ ] [ ] lmolClPbSPbCl /1062,1 122
2

−−+ ⋅=⋅=  
 to znamená, že maskovací reakcí musíme snížit koncentraci volných Pb2+ iontů pod 

hodnotu: 

  [ ] [ ] lmol
Cl

S
Pb PbCl /1062,1

10
1062,1 1

4

5

2
2 2 −

−

−

−

+ ⋅=
⋅

==  

proto maskovací reakce: 
  −−+ =+ 242 PbYYPb  

a 

  [ ]
[ ] [ ]−+

−

⋅
=

42

2

, YPb
PbYK PbS  

za předpokladu, že komplex je dostatečně stabilní: 

  [ ] [ ]+− +=+
22

2 PbPbYCPb  

  [ ]−=+
2

2 PbYCPb &  
musí být koncentrace volného Y4- minimálně: 

  [ ] [ ] lmol
KPb

C
Y

PbS

Pb /1023,1
1051062,1

101 20
181

2

,
2

4 2 −
−

−

+
− ⋅=

⋅⋅⋅
⋅

=
⋅

= +
&  

při této koncentraci Y4- bude koncentrace volných Ag+: 

  [ ] [ ]−+ +=+
3AgYAgCAg  

[ ] [ ]
[ ]

[ ]
[ ] [ ]

lmolC
YK

C
YK
AgC

YK
AgYAg Ag

AgS

Ag

AgS

Ag

AgS

/101
1

2
4

,
4

,
4

,

3
−

−−

+

−

−
+ ⋅==

⋅+
=

⋅

−
=

⋅
= +

++

&  

takže součinu rozpustnosti pro AgCl je dosaženo a Ag+ dokážeme jako AgCl. 

Poznámka: Pro zjednodušení pomíjíme konkurenční protolytické rovnováhy (Komplexon III 
je přesněji dvojsodná sůl etylendiamintetraoctové kyseliny-pracuje se v pufru). 

3.4.3 Cvičení 

1. Vypočítejte koncentraci Cu2+ v roztoku, který vznikne smíšením 100 ml měďnaté soli o 
koncentraci 0,01 mol/l a 100 ml Kompexonu III rovněž o koncentraci 0,01 mol/l. 
KS=6,31⋅1018, konkurenční protolytické rovnováhy zanedbejte. 

Řešení: −+ += 2
222 2 YHNaYHNa  

  +−−+ +=+ HCuYYHCu 222
2

2  

  lmolCCu /105
200

01,0100 3
2

−⋅=
⋅

=+  

  LMe CC =  [ ] [ ]LMe =  
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takže obecný výraz pro výpočet [Me] se zjednoduší na: 

  [ ] [ ] 02 =−+ MeS CMeMeK  

a jelikož je vznikající komplex dostatečně stálý. 

  [ ] MeCMe 〈〈  

platí: 

  [ ]
[ ] [ ] [ ]2Me

C
LMe

MeLK Me
S =

⋅
= &  

  [ ] [ ] lmolCu
K
C

Me
S

Me /1081,2
1031,6

105 11
18

3
2 −

−
+ ⋅=

⋅
⋅

===  

2. Jaká musí být koncentrace Komplexonu III, aby se maskovaly vůči srážení a) síranem, b) 
sirníkem; +2PbC  ve vzorku je 1⋅10-3 mol/l a koncentrace [SO4

2-]=[S2-]=2⋅10-4 mol/l, 
KS=5⋅1018, 

4PbSOS =1,51⋅10-8, a SPbS=2,51⋅10-27. Konkurenční protolytické rovnováhy 
zanedbejte. 

Řešení: a) Vycházíme ze dvou rovnováh, pro které platí: 

  [ ] [ ]−+ ⋅= 2
4

2 SOPbS   4
2
4

2 PbSOSOPb =+ −+  

  [ ]
[ ] [ ]−+

−

⋅
=

42

2

YPb
PbYKS   −−+ =+ 242 PbYYPb  

minimální [Pb2+] pro vyloučení PbSO4 

  [ ]
[ ]−

+ =
2
4

2 4

SO
S

Pb PbSO  

a minimální koncentrace volných Y4- pro účinné maskování Pb2+: 

  [ ] [ ]
[ ]

[ ] lmol
KS

SOC
KPb

PbYY
SPbSO

Pb

S

/1065,2
1051051,1

102101 16
188

432
4

2

2
4

4

−
−

−−−

+

−
− ⋅=

⋅⋅⋅
⋅⋅⋅

=
⋅

⋅
=

⋅
=  

takže celková koncentrace Komplexonu III: 

  [ ] [ ] lmolYPbYC
Y

/101 342
4

−−− ⋅=+=− &  

 b) zcela analogicky: 

  [ ] [ ] lmol
KS
SCY

SPbS

Pb /9,15
1051051,2

102101
1827

432
4 =

⋅⋅⋅
⋅⋅⋅

=
⋅

⋅
= −

−−−
−  

takže celková koncentrace Komplexonu III: 

  [ ] [ ] lmolYPbYCY /9,1542
4 =+= −−

−  

potřebná k maskování Pb2+ je v tomto případě pro praktické použití příliš vysoká. 



 99

3.5 Redox reakce 

Oxidace je chemický děj, při němž ztrátou jednoho nebo více valenčních elektronů, 
popř. snížením elektronové hustoty (u organických sloučenin k tomu dochází např. přibráním 
kyslíkových nebo uvolněním vodíkových atomů) dojde ke zvýšení tzv. oxidačního čísla 
daného prvku. Aby k tomu mohlo vůbec dojít, musí jiný prvek tento (tyto) elektron (y) 
přijmout. Jinak vyjádřeno, daný prvek (ať už ve svém elementárním stavu nebo vázaný v dané 
sloučenině) elektron (y) uvolňuje pouze tehdy, je-li přítomen jiný prvek (rovněž ať už ve 
svém elementárním stavu nebo vázaný v dané sloučenině), který je schopen za daných 
reakčních podmínek tento (tyto) elektron (y) vázat. Redukce je tedy chemický děj probíhající 
v opačném smyslu než oxidace a dochází při ní ke snížení oxidačního čísla daného prvku. 
Oxidační číslo prvku bývalo, nebo stále bývá také označováno jako formální nebo 
stechiometrické mocenství prvku, popř. jako elektrochemické mocenství prvku. 

Oxidace a redukce jsou děje tedy nejen současně probíhající, ale vzájemně podmíněné a 
proto jejich moderní označení jako redox reakce je nejen prakticky stručné, ale i naznačující 
jejich nedělitelnost. 

3.5.1 Redox rovnováhy ve vodných roztocích 

Oxidovaná a její redukovaná forma daného prvku tvoří a představuje tzv. konjugovaný 
redox pár, např. Fe3+/Fe2+, obecně Ox1/Red1, nebo Sn4+/Sn2+, obecně Ox2/Red2. 

Podle mezinárodního ustanovení se redox páry tabelizují ve smyslu redukce, např.: 

 Konjugovaný redox pár   π0 popř. π0
′, 25°C, V  

(standardní redox potenciál 
popř. formální redox potenciál) 

Ox1 + n1e ⇔ Red1 π01 

Ox2 + n2e ⇔ Red2 π02 
Na+ + e ⇔ Na -2,71 
2 CO2 + 2 e ⇔ (COO)2

2- -1,31 
Zn2+ + 2 e ⇔ Zn -0,76 
Fe2+ + 2 e ⇔ Fe -0,44 
2 H+ + 2 e ⇔ H2 0,00 
Sn4+ + 2 e ⇔ Sn2+ +0,15 
Cu2+ + 2 e ⇔ Cu +0,34 
[Fe(CN)6]3- + e ⇔ [Fe(CN)6]4- +0,36 
J2 + e ⇔ 2 J- +0,54 
MnO4

- + 2 H2O + 3 e ⇔ MnO2 + 4 OH- +0,59 
Fe3+ + e ⇔ Fe2+   +0,77 
Cr2O7

2- + 14 H+ + 6 e ⇔ 2 Cr3+ + 7 H2O +1,33 
MnO4

- + 8 H+ + 5 e ⇔ Mn2+ + 4 H2O +1,51 
S2O8

2- + 2 e ⇔ 2 SO4
2- +2,01 

F2 + 2 e ⇔ 2 F- +2,65 



 100

Konjugovaný redox pár představuje potenciální možnost, která se může naplnit teprve 
po smíchání dvou konjugovaných redox párů, mezi nimiž je možný přechod elektronů. Je 
zřejmé, že elektrony tu mají podobnou funkci jakou mají protony u konjugovaných párů 
kyseliny a zásady. Pro vyčíslování rovnic redox reakcí se páry kombinují tak, aby počet 
elektronů uvolněný jedním párem byl spotřebován druhým párem (volné elektrony nejsou v 
roztoku schopné existence): 

  ++++ +⇔+ 4223 1212 SnFeSnFe  
obecně: 
  2111 Re ndenOx ⇔+  

  1222 Re ndenOx ⇔+  

První rovnici vynásobíme stechiometrickým koeficientem n2, druhou stechiometrickým 
koeficientem n1 a rovnice od sebe odečteme, abychom eliminovali počet elektronů (rovnající 
se součinu n1⋅n2), který přechází z jednoho páru na druhý: 

  21122112 ReRe dndnOxnOxn −⇔−  

Úpravou na obvyklý tvar se obdrží vyčíslená úhrnná redox reakce: 

  12211221 ReRe dnOxnOxndn +⇔+  

Tím je zároveň podána metoda pro vyčíslení jakékoliv konkrétní redox reakce. Formální zápis 
uvedené redox reakce znamená, že k individuu Red2 je přidáváno oxidační činidlo Ox1, jinak 
řečeno, provádí se oxidace individua Red2 na Ox2 pomocí činidla Ox1.  

Tak jako pojem kyseliny a zásady je i pojem oxidovadla a redukovadla relativní. Např. 
v reakci ++ ⇔+ 24 2 SneSn  jsou Sn2+ redukovanou formou, kdežto v částečné reakci 

SneSn ⇔++ 22  jsou vzhledem ke kovovému cínu oxidovanou formou. 

3.5.2 Petersova rovnice a praktický význam standardních redox potenciálů 

Ponoříme-li do roztoku, obsahujícího daný redox pár (např. Fe3+ a Fe2+ ionty), pásek z 
inertního kovu (např. z platiny nebo ze zlata), vznikne mezi roztokem a inertním kovem určitý 
daný potenciální rozdíl: kov se nabije na určitý potenciál elektrony uvolňovanými 
redukovanou formou konjugovaného redox páru. Tento potenciál se nazývá redox potenciál a 
je tím zápornější, čím větší je snaha chemického individua Red odštěpovat elektrony. Velikost 
tohoto potenciálu je dána Petersovou rovnicí, např.: 

  ++ ⇔+ 23 FeeFe  

  
+

++=
2

3ln
10

Fe

Fe
FeFe a

a
F

RTππ  

  ++ ⇔+ 24 2 SneSn  
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+

+

+=
2

4
ln

20
Sn

Sn
SnSn a

a
F

RTππ  

obecně: 

  dneOx Re⇔+  

  
d

Ox

a
a

nF
RT

Re
0 ln+= ππ  

kde π0 je tzv. standardní redox potenciál, jenž představuje redox potenciál, na který se 
nabije elektroda z inertního kovu ponořená do roztoku, ve kterém aOx a aRed jsou si rovny 
(logaritmický člen rovnic je pak roven nule a π=π0). Standardní redox potenciály 
konjugovaných redox párů jsou tabelizovány (viz předchozí malá ukázka) a slouží jako 
kvantitativní kriterium oxidační či redukční síly daného konjugovaného redox páru. R je, jak 
známo, univerzální plynová konstanta rovnající se 8,314 J/ stupeň, mol; T-absolutní teplota 
(°K), n-počet vyměňovaných elektronů a F-Faraday náboj 96 487 C. 

Je zcela běžné, že se redox reakcí, probíhajících ve vodných roztocích,zúčastňují další 
reakční komponenty (obvykle H+, OH-, H2O) a pak je nutné přenos elektronů mezi 
redukovanou a oxidovanou formou formulovat obecněji, např.:  

  ...Re... ++⇔+++ MdAneOx MA νν  

Petersova rovnice v těchto případech nabývá tvaru: 

  
d

Ox

M

A

a
a

nF
RT

a
a

nF
RT

M

A

Re
0 ln 

...
...ln ++= ν

ν

ππ  

Druhý člen, obsahující aktivity dalších reakčních komponent se spojuje s hodnotou π0 do 
nové hodnoty π0

′: 

  
d

Ox

a
a

nF
RT

Re
0 ln+′= ππ  

π0
′ se nazývá formální redox potenciál a závisí značně na reakčním prostředí (konkrétně na 

aktivitách doprovodných reakčních komponent (aA, aM, ...). 

Př. 73 Napište rovnice oxidace jodičnanem a) v kyselém prostředí, b) v neutrálním prostředí. 
Z tabulek zjistěte příslušné standardní redox potenciály a napište Petersovy rovnice 
pro oba případy. 

a) OHJeHJO 223 610122 +⇔++ +−  

V
aa

aa

F
RT

OHJ

HJO 19,1;ln
10 06

122

0
22

3 =
⋅

⋅
+=

+−

πππ  



 102

b) −−− +⇔++ OHJeOHJO 663 23  

V
aa

aa

F
RT

OHJ

OHJO 26,0;ln
6 06

3

0
23 =

⋅

⋅
+=

−−

−

πππ  

3.5.3 Posouzení průběhu reakce mezi dvěma obecnými redox páry 
 (Viz Tockstein A: Fyzikální chemie II, VŠCHT Pardubice, 1972) 

Máme-li posoudit průběh reakce mezi dvěma redox páry, je třeba vyjádřit rovnovážnou 
konstantu takovéto reakce pomocí obou standardních redox potenciálů: 

 111 Re denOx ⇔+   
10π   

1

1

Re1
011 ln

d

Ox

a
a

Fn
RT

+= ππ  

 222 Re denOx ⇔+   
20π   

2

2

Re2
022 ln

d

Ox

a
a

Fn
RT

+= ππ  

Jestliže oba redox páry smísíme, ustaví se úhrnná redox rovnováha: 

  12211221 ReRe dnOxnOxndn +⇔+  

Rovnovážná konstanta výše uvedené redox reakce je podle zákona o chemické rovnováze 
dána výrazem: 

  
2

1

1

2

2

1

1

2

Re

Re
n
Ox

n
d

n
d

n
Ox

rov aa

aa
K

⋅

⋅
=  

Za rovnováhy jsou potenciály na levých stranách Petersových rovnic stejné (π1=π2, 
reakce běží do takového stupně a ustaví se taková rovnováha, kdy právě platí tato rovnost). 

Následující matematickou úpravou se lze přesvědčit, že hodnota rovnovážné konstanty 
závisí na rozdílu obou standardních redox potenciálů π01 a π02, neboť po odečtení obou 
Petersových rovnic se získá: 

  
1

1

2

2

Re1Re2
010212 lnln0

d

Ox

d

Ox

a
a

Fn
RT

a
a

Fn
RT

−+−==− ππππ  

  rovn
Ox

n
d

n
d

n
Ox K

Fnn
RT

aa
aa

Fnn
RT lnln

21Re

Re

21
0201 2
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Rovnovážná konstanta dané redox reakce je tím větší, čím větší je π01 než π02 a naopak (pro 

danou teplotu a danou redox reakci je výraz 
RT

Fnn 21  konstantní). 

Proto pro π01>π02 probíhá reakce ve smyslu: 
  →+ 1221 Re Oxndn  
a pro π02>π01 ve smyslu: 

→+ 1221 Re dnOxn  

Redox reakce tedy vždy probíhá tak, že oxidovaná forma "vyššího" redox páru (pár 
s vyšším tabelizovaným π0) oxiduje redukovanou formu "nižšího" redox páru (pár s 
nižším tabelizovaným π0). 

Př. 74  V jakém směru budou probíhat redox reakce mezi těmito redox páry: 
 a) VZneZn Zn 76,02 0

2 −=⇔++ π  

  VCueCu Cu 34,02 0
2 +=⇔++ π  

 b) VCleCl Cl 36,122 02 +=⇔+ − π  

  VOHCreHOCr Cr 33,172614 02
32

72 +=′+⇔++ ++− π  

 c) VCleCl Cl 36,122 02 +=⇔+ − π  

  VOHMneHMnO Mn 51,1458 02
2

4 +=′+⇔++ ++− π  

V případech b) c) rozhodněte, zda je možno provádět titraci roztokem K2Cr2O7 popř. 
roztokem KMnO4 v přítomnosti chloridů, aniž by byly tyto Cl- oxidovány na chlor a tím 
znemožnily eventuelní kvantitativní stanovení! 

 d) VCueCu Cu 34,02 0
2 +=⇔++ π  

  VFeeFe Fe 77,00
23 +=⇔+ ++ π  

Řešení: 
a) "Vyšším" redox párem je pár Cu2+/Cu) a proto úhrnná redox reakce bude probíhat 

ve směru: 

  ( ) ( ) ( ) ( )sCuaqZnaqCusZn +=+ ++ 22  

b) Standardní potenciály jsou téměř stejné, proto žádná redox reakce nebude probíhat. 
Bichromátometrická titrace tedy není rušena přítomností Cl-. 

c) Vyšším redox párem je pár MnO4
-/Mn2+ a proto úhrnná redox reakce bude 

probíhat ve směru: 

OHMnClHMnOCl 2
2

24 82516210 ++=++ ++−−  

Klasické manganometrické stanovení (v prostředí H2SO4) je přítomností Cl- 
rušeno. 
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d) Vyšším redox párem je pár Fe3+/Fe2+ a proto úhrnná redox reakce bude probíhat ve 
směru (tato reakce probíhá při leptání plošných spojů): 

)(2)()(2)( 223 aqFeaqCuaqFesCu +++ +=+  

Analogicky jako protolytické, srážecí a komplexotvorné rovnováhy jsou také redox reakce 
ovlivňovány velikostí iontové síly roztoku a konkurenčními vedlejšími reakcemi 
protolytickými, srážecími a komplexotvornými. 

Míra průběhu redox reakce: 
Vyjádření rovnovážné konstanty redox reakce pomocí veličin v Petersových rovnicích 

umožňuje i výpočet reakčního stupně, do jakého uvažovaná redox reakce probíhá.  

Předpokládejme, že před smícháním obou redox párů je množství jednotlivých forem 
určené stechiometrií reakce: 

 Red2 : n1 mol; Ox1 : n2 mol; Ox2 : 0 mol; Red1 : 0 mol 

Označme reakční stupeň v rovnováze ξ a pak platí pro rovnovážné koncentrace (V-objem 
reakčního systému): 
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Zvolme pro jednoduchost n1=n2=1 a vypočtěme reakční stupeň pro některé hodnoty 
rozdílů standardních potenciálů (π01-π02), viz Tab. 20. 

Tab. 20 Vypočtené hodnoty reakčního stupně pro zvolené rozdíly standardních redox 
potenciálů (π01-π02). 

π01-π02, V ξ ξ⋅100, % 
1,00 cca 1 100 %, reakce běží na 100 %, opačná reakce běží na 0 % 
0,400 0,9996 99,96 %, reakce běží na 99,96 %, opačná na 0,04 % 
0,200 0,9800 98,00 %, reakce běží na 98 %, opačná na 2 % 
0,000 0,500 50 %, reakce běží na 50 %, opačná na 50 % 

-0,400 0,0004 0,04 %, reakce běží na 0,04 %, opačná na 99,96 % 
-1,000 cca 0,0000 0,00 % reakce běží na 0 %, opačná na 100 % 

R=8,31441 J/°K, mol; F=96484,56 C/mol;  T=298,15 °K 
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Poznámka: Popis oxidace a redukce molekul sloučenin složených z různých prvků je 
podstatně usnadněno zavedením pojmu oxidačního čísla, což je formální stechiometrické 
mocenství, které se připisuje každému prvku, ze kterých se skládá daná sloučenina. Vychází 
se z pracovní představy, že každá sloučenina je složena pouze z iontů, tedy jako by byla 
vázána pouze iontovými vazbami. Oxidační číslo daného prvku je pak rovno náboji 
příslušného iontu takovéto pomyslné iontové sloučeniny (samozřejmě u pravých iontových 
sloučenin je tomu tak i ve skutečnosti). Pro pohotový výpočet oxidačního čísla kteréhokoliv 
prvku v jakékoliv sloučenině se používá určitých konvencí: 

1. Oxidační číslo prvku v elementární formě je rovno nule (počet protonů a elektronů je sobě 
roven). 

2. Oxidační číslo vázaného fluoru je vždy -1 (prvek s největší elektronegativitou ). 
3. Vázaný kyslík má oxidační číslo -2, pokud se nejedná o peroxid (zde je -1) nebo binární 

sloučeninu s fluorem (fluorid kyslíku OF2). Fluor má ještě větší elektronegativitu než 
kyslík a není tedy možno ani formálně si představovat, že přechází valenční elektrony z 
fluoru na kyslík. 

4. Vázaný vodík má vždy oxidační číslo +1 až na hydridy, kde jeho oxidační číslo činí -1. 
5. Maximální oxidační číslo prvku je dáno umístěním daného prvku v periodické tabulce (u 

prvků hlavních podskupin je rovno číslu dané podskupiny: např. uhlík +4, fosfor +5, síra 
+6, chlor +7 atd.). 

6. Součet oxidačních čísel elektroneutrální sloučeniny je 0, u iontů se tento součet rovná 
náboji iontu. 

Př. 75 Jakých oxidačních čísel nabývá uhlík v řadě methan-methylalkohol-formaldehyd-kys. 
mravenčí -oxid uhličitý? 

  eHOHCHOHCH 22324 ++=+ +  
  eCC 224 +→ −−  

eHCOHOHCH 2223 ++= +  
eCC 202 +→−  

eHHCOOHOHCOH 2222 ++=+ +  
eCC 220 +→ +  

eHCOHCOOH 222 ++= +  
eCC 242 +→ ++  

Zavedení formálního stechiometrického mocenství není nějaká bezúčelná pojmová hra 
v chemii, nýbrž racionelní opatření, umožňující pohotově vyčíslit libovolnou a 
jakkoliv složitou a nezvyklou redox reakci. Zkuste např. vyčíslit následující rovnice 
bez použití oxidačních čísel: 

  OHMnCOHMnOOHCHCH 2
2

2423 33121036125 ++=++ ++−  

  eCC 1222 42 +− →  

  eMnMn 527 ++ →  
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  OHMnCOHMnOfenolOHHC 2
2

2456 5728308428)(5 ++=++ ++−  

  eCC 2866 46
4

+−
→  

  eMnMn 527 ++ →  
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4. KLASICKÁ KVANTITATIVNÍ ANALÝZA 

Kvantitativní analýza je stanovení obsahu analytu v analyzovaném vzorku. Termín 
analyt, znamená stanovovanou komponentu daného vzorku (atomy, molekuly, ionty, popř. 
skupiny uvedených entit). Např. stanovení obsahu prvků, kdy vzorkem je neznámé chemické 
individuum (elementární analýza-uveďme stanovení C, H, O, N v organické sloučenině 
obsahující tyto prvky); stanovení prvků ve vzorku (rovněž elementární analýza-uveďme 
stanovení Fe ve vzorku slitiny, rudy, ve vzorku vody atp., stanovení N ve vzorku vody, ve 
vzorku bílkoviny, hnojiva atp.); stanovení iontů ve vzorcích různých vod (uveďme stanovení 
F- v odpadní vodě, NO3

-,NO2
-, Ca2+, Na+, Mg2+ atd. v pitných vodách), stanovení celých 

sloučenin v různých médiích (uveďme stanovení ethylalkoholu v lidské krvi, bílkovin v moči, 
formaldehydu v ovzduší nebo vodách, stanovení vitaminu C v pomerančové šťávě, fenolu v 
odpadních vodách, dimethylaminu v podzemních vodách atp.), stanovení sumy tuků v mléce, 
jogurtech, stanovení sumy bílkovin v různých potravinářských výrobcích, atd. 

Klasické metody kvantitativní analýzy jsou: a) vážková analýza čili gravimetrie, b) 
odměrná analýza čili volumetrie (titrační stanovení s vizuální indikací bodu 
ekvivalence). Zatímco se vážková analýza vzhledem ke své pracnosti a zdlouhavosti ocitla v 
propadlišti dějin, odměrná analýza si nejen udržela své postavení a svůj význam, ale zdá se, 
že vzhledem k jejímu využívání jako metody pro analýzu a atestaci standardů pro nejrůznější 
metody instrumentální analýzy, si nachází v poslední době další aplikační pole. Její první 
obrovskou výhodou je doslova nekonečný počet optimalizovaných analytických pracovních 
postupů (APP), vylaďovaných několika generacemi pracovitých a pilných analytických 
chemiků, přičemž je skutečností, že titrační stanovení jsou relativně rychlá, nenáročná, 
elegantní, přesná a správná. Její druhou obrovskou výhodou je možnost realizace vlastně 
kdekoliv a kdykoliv, protože nevyžaduje analytický přístroj, se všemi jeho nároky: velká 
investice, náročná obsluha, vyžadující zaškolení, konstantní spotřeba speciálních chemikálií, 
medií, servis, opravy atd. Negativem odměrné analýzy, ve srovnání s instrumentálními 
metodami analytickými, je naprostá nemožnost stanovení nízkých obsahů analytů, popř. její 
relativně malá selektivita. 

Bez ohledu na účel, který má chemická analýza splnit (provozní, kontrolní, standardní, 
arbitrážní, exaktní), je možno sled základních operací, ze kterých se skládá kvantitativní 
analýza, zobecnit takto: 
1. Volba analytické metody 
2. Odběr průměrného, nebo reprezentativního vzorku a jeho převod na vzorek analytický  
3. Navažování, resp. odměřování analytického vzorku 
4. Rozklad a převod vzorku do roztoku 
5. Vlastní analytické stanovení analytu 
6. Výpočet obsahu analytu 
7. Vyhodnocení výsledků analýzy 

Některé z uvedených kroků kvantitativní chemické analýzy představují rozsáhlý 
komplex empirických a generacemi vylaďovaných poznatků. Je přirozené, že APP v daném 
konkrétním případě se nemusí skládat ze všech uvedených kroků. K získání alespoň základní 
představy je nezbytné absolvovat laboratorní cvičení, spočívající v samostatných analýzách 
zadaných vzorků. Proto je popisná část vynechána nebo zredukována na nejzazší míru. Větší 
pozornost bude věnována výpočtu příkladů. Faktografické údaje jsou k dispozici ve velkém 
počtu knih, vysokoškolských učebnic a učebních textů sice staršího data, ale právě o to více z 
jistého pohledu kvalitnějších (např. Holzbecher Z. a kol.: Analytická chemie, SNTL Pha, 
1974; Zýka J. a kol.: Analytická příručka I a II, SNTL Pha, 1979). 
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5. ODMĚRNÁ ANALÝZA (TITRAČNÍ STANOVENÍ). 

Odměrná analýza je založena na měření objemu titračního činidla známé koncentrace, 
jehož je zapotřebí, aby kvantitativně proběhla chemická reakce mezi analytem a přidávaným 
titračním činidlem (bod ekvivalence). V bodě ekvivalence platí:  

 počet meq analytu = počet meq spotřebovaného činidla = spotřeba x normalita 

Počet meq titračního činidla se zjišťuje odečtením objemu spotřebovaného titračního 
činidla na byretě v bodě ekvivalence. Tento bod se v praxi zjišťuje buď vizuální indikací 
(klasické titrace), nebo objektivně záznamem titračních křivek (potenciometrických, 
konduktometrických, amperometrických popř. speciálních). 

Vidíme, že z hlediska "hlubšího pochopení" přírodních zákonitostí, není titrační 
stanovení ničím jiným než kompenzační metodou fyzikálně-chemického měření, jakou je 
např. vážení (kompenzace hmotnosti břemene hmotností závaží-indikátor jazýček vah), nebo 
klasického měření napětí (kompenzace měřeného napětí známým protinapětím-indikátor 
galvanoměr ukazuje v okruhu nulový elektrický proud). Výpočet obsahu analytu je ukázán v 
následujících příkladech. 

Př. 76a Při titračním stanovení obsahu CaCl2 v modelovém vzorku, kterým je směs 
CaCl2+Ca(NO3)2, se navážka n g vzorku rozpustí ve vodě, přidá se pět kapek 5 % 
roztoku chromanu draselného (indikátor) a titruje se odměrným roztokem AgNO3 
(roztok o známé normalitě NAg). Během titrace se vylučuje bílá sraženina AgCl (s) až 
do eq. p., za kterým první nadbytek Ag+ iontů reaguje s přidaným indikátorem za 
vzniku Ag2CrO4 (s), kterým se sraženina AgCl zbarví červenohnědě, což indikuje 
ukončení titrace: 

  ( ) ( ) ( ) ( )aqCasAgClaqAgaqCaCl ++ +=+ 2
2 22  bílá sraženina 

  ( ) ( ) ( )sCrOAgaqAgaqCrO 42
2
4 2 =+ +−  červenohnědá sraženina 

 Spotřeba N-AgNO3 činí A ml. Jaký je obsah CaCl2 ve vzorku? 

  počet meq CaCl2 = počet meq AgNO3 = NAg⋅A 

 Známe-li počet meq analytu, pak stačí k získání výsledku vynásobit tento počet 
hmotností meq analytu, který je buď tabelizován, nebo jej vypočítáme z hmotnosti 
molu: 

  ;
10002

2

⋅
=

CaClmeqhmotnost  g/meq  ;
10002

2
2

ANCaClm AgCaCl ⋅⋅
⋅

=  g 
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=  

 Obecně tedy platí pro výpočet obsahu hledaného analytu i v odměrné analýze 
následující výrazy: 

  ⋅=
1000

i
i

Em  počet meqi; vzorkunavážka
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100% ⋅=  
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Př. 76b K neutralizaci roztoku obsahujícího navážku 3,15165 g H2C2O4⋅2 H2O bylo 
zapotřebí 25,0 ml 2N–NaOH. Vypočítejte z výsledků této titrace OHOCHE

2422 2⋅ . 
Výsledek porovnejte s ekvivalentovou hmotností vypočtenou z molární hmotnosti a 
skutečnosti, že se jedná o dvojsytnou kyselinu. 

  ;5020,25 meq=⋅  navážka 3,15165 g tedy představuje 50 meq 

  eqgEi /0330,631000
50

15165,3
=⋅=  

  eqgOHOCHE OHOCH /0330,63
2

2 2422
2 2422

=
⋅

=⋅  

Př. 77 Navážka železité rudy 1,8999 g byla rozpuštěna v kyselině a převedena do 250 ml. K 
jednotlivým titracím byly pipetovány alikvotní podíly 25 ml, veškeré obsažené železo 
redukováno na Fe2+ a titrováno 0,1021 N-roztokem oxidačního titračního činidla 
(oxidace Fe2+→Fe3+). Průměrná spotřeba ze tří paralelních titrací činila 22,10 ml. 

 a) vypočítejte obsah Fe ve vzorku, b) výsledek stanovení vyjádřete jako Fe2O3 a Fe3O4 

a) ;111 32 eFeFe +→ ++  ;
1
FeEFe =  alikvotní podíl 25 z 250 znamená desetinu 

vzorku 

33,66
8999,1
100

25
2501021,010,22

10001
% =⋅⋅⋅⋅

⋅
=

Fe
Fe  

b) ;2221 32 eqeFeOFe →→→  
2

32
32

OFe
E OFe =  

83,94
8999,1
100

25
2501021,010,22

10002
% 32

32
=⋅⋅⋅⋅

⋅
=

OFe
OFe  

;3331 43 eqeFeOFe →→→  
3

43
43

OFe
E OFe =  

66,91
8999,1
100

25
2501021,010,22

10003
% 43

43
=⋅⋅⋅⋅

⋅
=

OFe
OFe  

Př. 78 Stanovení Na2CO3 vedle NaOH v technickém produktu bylo prováděno klasickou 
Vinklerovou metodou. Navážka 1,2789 g vzorku byla po rozpuštění převedena do 200 
ml roztoku. K jednotlivým titracím se pipetovaly alikvotní podíly 20 ml. Průměrná 
spotřeba 0,1020 N-odměrného roztoku kyseliny potřebná na vytitrování sumy Na2CO3 
+ NaOH činila 28,50 ml (A), titruje se buď na indikátor dimethylžluť, barevný 
přechod z červené do žluté, pH přechodu 4,0-2,9, nevyvařuje se titrací uvolněný CO2, 
nebo na methyloranž, barevný přechod ze žluté do červené, pH přechodu 4,4-3,1, 
vyvařuje se uvolněný CO2 a dotitrovává: po přechodu ze žluté do červené se titrovaný 
roztok zahřeje k varu, ochladí, tím změní barvu zpět a několika kapkami odměrného 
roztoku kyseliny se dotitruje opět do červeného zabarvení. V dalších alikvotních 
podílech se přídavkem roztoku BaCl2 vysrážel veškerý uhličitan jako BaCO3 (s) a 
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zbývající hydroxid byl vytitrován 0,1020 N-odměrným roztokem kyseliny, průměrná 
spotřeba činila 20,2 ml (B), titruje se na indikátor fenolftalein, barevný přechod z 
červené do bezbarvé, pH přechodu 8,0-9,6. 

 Vypočítejte: a) obsah Na2CO3 a NaOH v analyzovaném vzorku; b) celkovou alkalitu 
vzorku: počet meq v 1 g vzorku. 

 Titrace sumy Na2CO3 + NaOH (spotřeba A ml): 

( ) ( ) ( ) ( ) ( )lOHgCOaqHaqOHaqCO 22
2
3 23 +=++ +−−  

 Titrace pouze NaOH (spotřeba B ml): 

  ( ) ( ) ( )sBaCOaqBaaqCO 3
22

3 =+ +−  

  ( ) ( ) ( )lOHaqHaqOH 2=+ +−  

  ( ) mlBACONamlBNaOH −→→ 32;  

  eqHCONaeqHOHNaOH 22;111 32 →→→→→ ++−  

a) 44,64
2789,1
100

20
2001020,02,20

10001
% =⋅⋅⋅⋅

⋅
=

NaOH
NaOH  

( ) 08,35
2789,1
100

20
2001020,02,205,28

10002
% 32

32
=⋅⋅⋅−⋅

⋅
=

CONa
CONa  

b) celková alkalita vzorku gmeq /73,22
2789,1
1

20
2001020,05,28 =⋅⋅⋅=  

Př. 79 Stanovení Na2CO3 vedle NaOH ve stejném vzorku technického produktu, jako u 
předchozího příkladu, bylo prováděno klasickou Varderovou metodou. Stanovení 
spočívá v titraci roztoku vzorku na indikátor fenolftalein (FF, přechod z červené do 
bezbarvé, pH přechodu 9,6-8,0) odměrným roztokem kyseliny, spotřeba A ml. Při této 
titraci probíhají tyto reakce. 

( ) ( ) ( )lOHaqHaqOH 2=+ +−  vytitrování hydroxidu 

  ( ) ( ) ( )aqHCOaqHaqCO −+− =+ 3
2
3  vytitrování uhličitanu z poloviny 

 K takto ztitrovanému roztoku se přidá další indikátor, dimethylová žluť (přechod ze 
žluté do červené, pH přechodu 4,0-2,9) a titruje se odměrným roztokem kyseliny do 
změny zbarvení, spotřeba B ml. Při této titraci probíhá reakce: 

  ( ) ( ) ( ) ( )lOHgCOaqHaqHCO 223 +=+ +−  dotitrování uhličitanu 

 a) Vypočítejte obsah Na2CO3 a NaOH ve vzorku, jehož navážka 1,2789 g byla po 
rozpuštění převedena do 200 ml a k jednotlivým titracím pipetovány tři podíly po 20 
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ml (desetina). Průměrné spotřeby: mlA 35,24= ; mlB 15,4= . b) Jaká je celková 
alkalita vzorku? 

a) ;: BANaOH −  BCONa 2:32  

( ) 44,64
2789,1
100

20
2001020,015,435,24

10001
% =⋅⋅⋅−⋅

⋅
=

NaOH
NaOH  

08,35
2789,1
100

20
2001020,030,8

10002
% 32

32
=⋅⋅⋅⋅

⋅
=

CONa
CONa  

b) celková alkalita vzorku BA +→  

celková alkalita ( ) gmeq /73,22
2789,1
1

20
2001020,015,435,24 =⋅⋅⋅+=  

Př. 80 Vypočtěte celkovou aciditu (meq/ml čili eq/l) průmyslové odpadní lázně po nitraci a 
sulfonaci naftalenu (z alkalimetrického hlediska tato lázeň představuje vodný roztok 
obsahující kys. dusičnou, sírovou, naftalensulfonovou a naftalendisulfonovou). 20 ml 
vzorku analyzované lázně bylo zředěno na 250 ml a k jednotlivým alkalimetrickým 
titracím byly pipetovány alikvotní podíly 25 ml. Průměrná spotřeba odměrného 
roztoku 0,2519 N-zásady činila 38,9 ml. 

  mlmeqaciditacelková /899,4
20
1

25
2502519,09,38 =⋅⋅=  

 Účelem stanovení celkové acidity je nutnost neutralizačního zneškodnění odpadní 
lázně. Vypočtěte jaká množství zásad NaOH a CaO jsou zapotřebí na neutralizaci 5 m3 
výše uvedené lázně. 

  keqmeqzásadymnožství 495,24104495,2
101
5899,4 7

6
=⋅=

⋅
⋅=

−
 

  361011 mml −⋅=  

  kmolnNaOH 495,24=   kgmNaOH 7,979997,39495,24 =⋅=  

  kmolkgmolgNaOH /997,39/997,39 ==  

  kmolnCaO 2475,125,0495,24 =⋅=  

  −→ OHCaO 21  

  kgmCaO 8,686077,562475,12 =⋅=  

  kmolkgmolgCaO /077,56/077,56 ==  

Klasifikace odměrné analýzy se provádí dle chemismu reakce, která je základem dané 
titrace: 
1. Neutralizační 
2. Redox 
3. Komplexotvorné 
4. Srážecí 
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5.1 Příprava odměrného roztoku 

Protože základem titračního stanovení je odečet objemu titračního činidla známé 
koncentrace, potřebného k uskutečnění kvantitativní stechiometrické reakce se stanovovaným 
množstvím analytu, je nutné u titračního činidla znát co nejpřesněji jeho koncentraci v 
okamžiku použití. Roztoky s co nejpřesněji známou normalitou (odměrné) lze v zásadě 
připravovat dvojím způsobem, a to máme-li k dispozici tzv. primární standard či nikoliv. 
Primární standard, neboli základní látka, je chemické individuum nevšedních vlastností, 
které musí splňovat řadu přísných požadavků: 

1) Snadná dostupnost v dokonale čistém stavu (p.a., chem. čistý nebo ještě čistší) 
2) čistota a složení se při skladování nesmí měnit 
3) nesmí přijímat vzdušnou vlhkost 
4) výhodná je co největší ekvivalentová hmotnost, neboť je tím snížena chyba vážením 
5) připravený odměrný roztok by měl být za pracovních podmínek stálý 

Roztok primárního standardu: 
Je to případ, kdy je k dispozici primární standard: odváží se pečlivě jeho vypočtené 

množství, navážka se rozpustí v kádince v malém množství chemické vody (obecně 
rozpouštědle), kvantitativně se převede do příslušné odměrné baňky a doplní po rysku. Podle 
nároků na přesnost se buď temperuje nebo ne. Temperace je přitom náročná, neboť je nutné 
temperovat mimo vody k doplňování i nedoplněnou odměrnou baňku. 

Př. 81 Jaká musí být navážka K2Cr2O7, máme-li připravit 250 ml jeho 0,1 N-roztoku pro 
oxidaci v kyselém prostředí: OHCreHOCr 2

32
72 72614 +=++ +−+−  

 
6

722
722

OCrK
E OCrK = ;  g

OCrK
m OCrK 2258,1

1000
2501,0

6
722

722
=⋅⋅=  

Navažování vypočtené navážky, v měřítku technické analytické chemie navažování 
zcela určité hmotnosti standardu na 4 desetinná místa gramu, je relativně nesnadným 
pracovním úkolem, který se označuje jako přímé vážení. Přitom provádění tohoto přímého 
vážení, které si někdy vyžaduje dokonce i komické drcení krystalků, je vlastně úplně 
zbytečné, protože je možno navážit hmotnost blízkou vypočtené, z této navážky připravit 
odměrný roztok a zpětným výpočtem určit jeho koncentraci. Koncentrace takového roztoku se 
pouze nepatrně liší od zamýšlené hodnoty a to není na závadu jeho používání. Toto vyhýbání 
se přímému vážení je typické pro moderní analytickou praxi. Vše vysvítá z následujícího 
příkladu. 

Př. 82 Pro přípravu 250 ml 0,1 N-K2Cr2O7 bylo naváženo namísto vypočtených 1,2258 g (viz 
předchozí příklad) 1,2332 g K2Cr2O7. Navážka byla rozpuštěna a kvantitativně 
převedena do 250 ml. Jaká je normalita připraveného roztoku K2Cr2O7? 

 Nejedná se o nic jiného, než o výpočet normality z definičního výrazu: 

  
VE

navážkaN
i

i
1000

⋅=  
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  leqN OCrK /1006,0
250

1000

6
OCrK

2332,1
722

722
=⋅=  

 nebo pomocí úměry: 

  leqN OCrK /1006,0
2258,1
2332,11,0

722
=⋅=  

Roztok sekundárního standardu 
Jestliže pro přípravu potřebného odměrného roztoku není k dispozici primární standard, 

je nutno používat tzv. sekundární standard, což je chemické individuum, které v některém 
ohledu nesplňuje výše uvedené požadavky (např. nabírá vlhkost, nebo připravený roztok v 
čase mění svou koncentraci). V takovémto případě se připraví odměrný roztok s přibližně 
známou koncentrací a její skutečná, přesná hodnota se stanovuje bezprostředně před nebo 
bezprostředně po vlastním použití roztoku. Toto stanovení se nazývá standardizace roztoku 
a nejobvykleji a přitom nejvýhodněji se provádí titrací navážky primárního standardu. 

Př. 83 Za účelem standardizace přibližně 0,1 N-NaOH byl diferenčně 3x vedle sebe navážen 
primární alkalimetrický standard, hydrogenftalan draselný. Navážky byly po 
rozpuštění v pracovním objemu vody ztitrovány standardizovaným roztokem NaOH a 
dosáhlo se těchto výsledků: 

  navážky(g):  spotřeby (ml): 
  m1 = 0,6137  A1 = 29,2 
  m2 = 0,6365  A2 = 30,3 
  m3 = 0,5967  A3 = 28,4 

 Jaká je skutečná normalita přibližně 0,1 N-NaOH? 

Řešení: 
  počet meq titračního činidla = počet meq standardu 

  310⋅=⋅
St

St

E
mNA  

  
AE

mN
St

St
310

⋅=  

 ( )
(ml)roztoku  ovanéhostandardiz spotreba

10
  (g/eq)standardu  E

standardu  navážka 3

⋅=
gN  

  leqN /10291,0
2,29

10
23,204

6137,0 3

1 =⋅=  

  leqN /10286,0
3,30

10
23,204

6365,0 3

2 =⋅=   leqN /10288,0=  

  leqN /10288,0
4,28

10
23,204

5967,0 3

3 =⋅=  
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Výhody tohoto způsobu standardizace roztoků jsou obrovské: jednotlivé titrace jsou na 
sobě nezávislé a "vzájemně se kontrolují", případná chyba v práci se okamžitě ukáže, odpadá 
temperace, přičemž diferenční vážení je nenáročné a rychlé. 

Poznámka: standardizaci na navážky standardu lze označit: "tři různé navážky-tři různé 
spotřeby-tři stejné normality"; je třeba si uvědomit, že pokud nejsou všechna tři stanovení 
normality stejná, je to chyba pouze a jenom pouze pracovníka (stejný standard, stejné váhy, 
stejná byreta),platí, že standardizace na navážky zároveň představuje průkazný test schopnosti 
(neschopnosti) pracovníka. 

Pokud je navážka primárního standardu pro jednotlivé titrace velmi malá, pak se chyba 
vážením stává citelnou (absolutní chyba technických analytických vah je ± 0,1 mg a relativní 
chyba vážením závisí na velikosti navážky). Je to tehdy, kdy se standardizují roztoky velmi 
nízkých koncentrací a/nebo standard má malou ekvivalentovou hmotnost. V těchto případech 
je nezbytné připravit odměrný roztok primárního standardu a na něj roztok sekundárního 
standardu standardizovat. Viz následující příklad. 

Př. 84 Při standardizaci přibližně 0,02 N-H2SO4 na 0,0204 N-KHCO3 se odpipetovaly tři 
alikvotní podíly roztoku KHCO3 o objemu 25,0 ml a spotřeby roztoku H2SO4 na jejich 
ztitrování činily 24,15; 24,20 a 24,25 ml. Jaká je skutečná normalita roztoku H2SO4? 

 Při titraci platí rovnost: 

 počet meq sek. standardu = počet meq prim. standardu 

  NVNA X ⋅=⋅  

 Nx – stanovovaná normalita 
A – objem sek. standardu, v případě, že sek. standardem titrujeme, je to spotřeba, je-li 

naopak titrován, je to pipetovaný alikvotní podíl 
V – objem prim. standardu 
N – normalita odměrného roztoku prim. standardu, na který provádíme standardizaci 

V našem případě: mlA 2,24=  
  0204,0252,24

42
⋅=⋅ SOHN  

  leqN SOH /02107,0
42

=  

Proti tomuto způsobu standardizace mluví pracnost přípravy odměrného roztoku, která 
vyžaduje v případě požadavku na přesnost i temperaci. Titrace jednotlivých alikvotních 
podílů se nekontrolují a jestliže se tedy dopustíme při přípravě roztoku chyby, není patrná a 
dá se odhalit pouze přípravou nového odměrného roztoku primárního standardu. 

Na přesnost standardizace odměrných roztoků sekundárních standardů je třeba klást ty 
největší požadavky, neboť chyba ve stanovené normalitě by se projevila ve všech analýzách, 
při nichž by byl roztok používán. Titrace, jak bylo ukázáno v příkladech, se provádí třikrát 
vedle sebe a za dostatečně přesné jsou považovány výsledky, které se navzájem liší nejvýše o 
0,1 až 0,2 %. 

Následující dva příklady sice zachycují standardizaci odměrného roztoku tak, jak se 
nemá provádět, ale jsou zajímavé z hlediska procvičení a pochopení titrační stechiometrie. 
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Př. 85 Navážka 0,2123 g Na2C2O4 byla titrována roztokem KMnO4 za účelem jeho 
standardizace, přičemž spotřeba činila 32,2 ml. Šťavelan byl však přetitrován (b. ekv. 
byl překročen) a zpětná titrace si vyžádala 1,8 ml 0,1012 N-kys. šťavelové. 
Vypočítejte normalitu roztoku KMnO4. 

 Řešení: 
  OHCOMnHMnOOC 22

2
4

2
42 81021625 ++=++ ++−−  

  počet meq KMnO4 = počet meq Na2C2O4 + počet meq H2C2O4 

  
422422

422

422

44

310 OCHOCH
OCNa

OCNa
KMnOKMnO NV

E
m

NV ⋅+⋅=⋅  

  eqgOCNaE /67
2

422 ==  

  1012,08,1
67

3,2122,32
4

⋅+=⋅ KMnON  

  leqNKMnO /10406,0
4

=  

Př. 86 Předpokládejte, že v příkladě 85 není známa normalita kyseliny šťavelové. Vypočítejte 
přesto normalitu KMnO4, je-li zapotřebí k vytitrování 25 ml roztoku kys. šťavelové 
24,3 ml roztoku KMnO4. 

 Řešení: 
 Z objemového poměru roztoků plyne, že 1,8 ml H2C2O4 =&  1,75 ml KMnO4. 
 Objem KMnO4 ekvivalentní navážce Na2C2O4 pak činí: 
  mlmlml 45,3075,12,32 =−  

 Dále platí: počet meq KMnO4 = počet meq Na2C2O4 

  
67

3,21245,30
4

=⋅ KMnON  

  leqNKMnO /10406,0
4

=  

5.2 Neutralizační titrace 

Stanovujeme-li analyty kyselého charakteru, měříme ekvivalentní objemy odměrného 
roztoku zásady (alkalimetrie); stanovujeme-li analyty zásaditého charakteru, měříme 
ekvivalentní objemy odměrného roztoku kyseliny (acidimetrie). 

Při neutralizačních titracích se přídavkem titračního činidla mění postupně hodnota pH 
titrovaného roztoku a v bodě ekvivalence (eq. p.) dosáhne hodnoty závislé na povaze 
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reagujících komponent. Matematickým vyjádřením titrace je titrační křivka, která se u 
neutralizačních titrací nejjednodušeji znázorňuje funkcí: 

  ( )..čtitrVfpH =  

Hodnota pH titrovaného roztoku, jakožto závisle proměnná veličina, je funkcí objemu 
titračního činidla (spotřeba, ml) jakožto nezávisle proměnné veličiny. 

5.2.1 Titrační křivky 

A. Titrační křivka silné kyseliny a silné zásady 
Vezměme konkrétní případ titrace 100 ml 0,1 N-silné kyseliny odměrným roztokem 0,1 

N-silné zásady (spotřeba 1 ml=1 % neutralizace). Titrační křivka se skládá z hlediska výpočtu 
hodnoty pH ze čtyř částí: 

1. začátek titrace: VZ = 0, v titrovaném roztoku je pouze silná kyselina o NK = 0,1 eq/l, je to 
případ silné kyseliny: 

KNpH log−= 00,11,0log =−=  

2. část křivky před eq. p.: 0<VZ<100, v titrovaném roztoku se postupně snižuje 
koncentrace kyseliny, která je převáděna na příslušnou sůl, přímo neovlivňující hodnotu 
pH, je to případ silné kyseliny. Koncentraci H+ iontů vypočítáme jednoduše ze 
směšovacího pravidla reagujících roztoků: 

[ ]
Z

Z
K V

VNH
+

⋅−⋅
=′=+

100
1,01,0100  

KNpH ′−= log  

3. eq. p.: VZ = 100 ml, v titrovaném roztoku je pouze příslušná sůl, je to případ soli silné 
kyseliny se silnou zásadou: 

00,7=pH  

4. část křivky za eq. p.: 100<VZ, v titrovaném roztoku je sůl a stále stoupající množství 
zásady, která nemá s čím reagovat, je to případ silné zásady, jejíž koncentraci 
vypočítáme ze směšovacího pravidla reagujících roztoků: 

[ ]
100

1,01001,0
+

⋅−⋅
==′ −

Z

Z
Z V

VOHN  

V Tab. 21 jsou hodnoty pH vypočtené pro vybrané body titrační křivky. U 
nejpřesnějších výpočtů je třeba respektovat velikost aktivitních koeficientů H+ iontů (tabulky 
nebo výpočet). V případě velmi zředěných roztoků by bylo nutno respektovat i existenci H+ 

iontů vzniklých disociací vody (použít exaktní výrazy pro výpočet [H+] silné kyseliny a silné 
zásady). 
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Tab. 21 Vypočtené hodnoty pH titrační křivky: 100 ml 0,1 N-sil. kyselina + 0,1 N-sil. zásada 

VZ N′K, eq/l pH 
0 1,0⋅10-1 1,00 
10 8,2⋅10-2 1,09 
50 ( p. .2

1 eq ) 3,3⋅10-2 1,48 
90 5,0⋅10-3 2,28 
99,9 5,0⋅10-5 4,30 
100 (eq. p.) 0 7,00 
 N′Z, eq/l  
100,1 5,0⋅10-5 9,70 
101 5,0⋅10-4 10,70 
200 (2 eq.p.) 3,3⋅10-2 12,52 

Vypočtená titrační křivka je znázorněna na Obr. 1, spolu s titračními křivkami 
neutralizace silných. kyselin o řádově nižších koncentracích (0,01 a 0,001 eq/l). Zároveň je v 
tomto obrázku znázorněna titrační křivka neutralizace 0,1 N-silné zásady 0,1 N-silnou 
kyselinou, jejíž výpočet je zcela analogický. Její průběh je zrcadlovým obrazem titrační 
křivky 0,1 N-silné kyseliny. 

Z titračních křivek a to především pro 0,1 N-koncentrace je patrné, že hodnota pH se až 
do eq. p. mění minimálně (relativně ve srovnání se změnou v oblasti eq. p. je téměř 
konstantní). V okolí eq. p. dochází k obrovskému skoku hodnoty pH: v případě 0,1 N-
kyseliny je to skok z hodnoty asi 3,00 až na hodnotu 11,00 a to prakticky zanedbatelným 
přídavkem titračního činidla. Tato skutečnost je prazákladem velkého analytického potenciálu 
odměrné analýzy: malá, v praxi zanedbatelná změna nezávisle proměnné veličiny (spotřeba 
titrač. činidla) přináší obrovskou změnu závisle proměnné veličiny (hodnota pH titrovaného 
roztoku. Proto jsou titrační stanovení tak přesná a to navzdory tomu, že k odečtení spotřeby 
titračního činidla v eq. p. slouží vizuální indikátory, tedy subjektivní prostředek. Z titračních 
křivek je však také patrno, že titrace velmi zředěných roztoků je bohužel neproveditelná 
(konkrétně pro 0,001 N-roztoky je vidět, že skok hodnoty pH v okolí eq. p. činí už jen asi 
5,50 až 8,50). 
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eq.p.: pH = 7,00
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Obr. 1 Titrační křivky neutralizace silné kyseliny silnou zásadou a naopak (titrace 100 ml 
0,1, 0,01 a 0,001 N-silné kyseliny silnou zásadou odpovídající koncentrace; titrace 
100 ml 0,1 N-silné zásady 0,1 N-silnou kyselinou. 
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Určení eq. p. pomocí linearizace titrační křivky-Granova metoda. 

Podstatou metody je provedení takových transformací, které převedou titrační křivku na 
dvě lineární funkce objemu titračního činidla. Titrační křivka se rozdělí na část před bodem 
ekvivalence (funkce F1) a část za bodem ekvivalence (funkce F2) a obě tyto části se 
transformují samostatně. V případě titrace silné kyseliny silnou zásadou se v části před eq. p. 
rovná [H+] následujícímu výrazu (směšovací pravidlo): 

  [ ]
ZK

ZZKK

VV
NVNVH

+
⋅−⋅

=+  

kde NK je koncentrace kyseliny před započetím titrace, VK je objem roztoku kyseliny před 
započetím titrace, VZ je aktuální spotřeba odměrného roztoku zásady a NZ je koncentrace 
odměrného roztoku zásady. Hodnota NK není při titračním stanovení samozřejmě známa, ale 
jakmile bude určen bod ekvivalence (odečtená hodnota VZ v eq. p.: VZ=Veq), bude ji možno 
vypočítat ze vztahu: 

  ZeqKK NVNV ⋅=⋅  

a koncentraci H+ iontů v jakémkoliv bodě titrace (VZ ml) bude možno vyjádřit následovně: 

  [ ] ( )
ZK

ZeqZ

VV
VVN

H
+

−
=+  

Koncentraci H+ lze také vyjádřit z hodnoty pH (při zanedbání vlivu iontové síly roztoku): 

  [ ] pHH −+ = 10  

Spojením posledních dvou rovnic a jednoduchou úpravou dostaneme vztah: 

  ( ) ( )ZeqZ
pH

ZK VVNVV −=+ −10  

Pravá strana této rovnice je evidentně lineární funkcí VZ (spotřeby titračního roztoku) a proto 
totéž musí platit o straně levé. Pro linearizaci části titrační křivky před eq. p. se tedy může 
použít transformace: 

  ( ) pH
ZK VVF −+= 101  

Hodnotu F1 tedy vypočteme v libovolném bodě titrace z odečtené hodnoty pH, z hodnoty VK 
(objem titrovaného roztoku před prvním přídavkem titračního roztoku) a ze spotřeby VZ. 

Za bodem ekvivalence, v titrovaném roztoku stoupá koncentrace OH- tak, jak je 
přidávána zásada. Jejich koncentrace se rovná (směšovací pravidlo): 

  [ ] ( )
KZ

eqZZ

KZ

ZeqZZ

KZ

KKZZ

VV
VVN

VV
NVNV

VV
NVNVOH

+

−
=

+

−
=

+
−

=−  

  ZeqKK NVNV =  
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Opět při zanedbání vlivu iontové síly platí: 

  [ ] ( ) ( )1414 101010 −−−−− === pHpHpOHOH  

Po spojení obou rovnic a úpravě získáme: 

( ) ( ) ( )eqZZ
pH

KZ VVNVV −=+ −1410  

Pravá strana rovnice je evidentně lineární funkcí nezávisle proměnné VZ (spotřeba při titraci) 
a proto i levá strana musí být lineární funkcí VZ a lze ji tedy použít jako linearizaci titrační 
křivky za eq. p.: 

  ( ) ( )14
2 10 −+= pH

KZ VVF  

Obě zlinearizované části titrační křivky, tedy F1 (VZ) a F2 (VZ), se znázorní graficky v 
závislosti na nezávisle proměnné VZ a hledaný eq. p. je jejich společný průsečík s osou VZ 
(při VZ=Veq je rozdíl VZ-Veq=0 a tedy F1=F2=0). Proložení obou částí titrační křivky 
přímkami se provede pomocí lineární regrese, čímž se získají přímo rovnice těchto přímek a 
jejich průsečík s osou VZ se určí výpočtem. 

V Tab. 22 jsou uvedeny vypočtené hodnoty pH, F1 a F2 pro případ titrace 100 ml 0,1 N-
silné kyseliny 0,1 N-silnou zásadou. Porovnání titrační křivky tohoto případu s její Granovou 
linearizací je uvedeno na Obr. 2. 

Tab. 22 Vypočtené hodnoty Granovy linearizace titrační křivky: 100 ml 0,1 N-silné kyseliny 
+ 0,1 N-silná zásada 

Před bodem ekvivalence Za bodem ekvivalence 
VZ, ml pH F1 VZ, ml pH F2 

0 1,000 10,00 100,1 9,699 0,01 
10 1,087 9,00 101 10,697 0,1 
30 1,269 7,00 110 11,658 1 
50 1,477 5,00 120 11,959 2 
60 1,602 4,00 130 12,115 3 
70 1,753 3,00 140 12,222 4 
80 1,954 2,00 150 12,301 5 
90 2,279 1,00 160 12,363 6 
99 3,299 0,10 200 12,523 10 
99,9 4,301 0,01    

( )ZZKK NVNVF −=1   ( )KKZZ NVNVF −=2  

Poznámka: Při linearizaci vypočtených titračních křivek se hodnoty F1 a F2 jednoduše 
vypočtou z výše uvedených vztahů. Při linearizaci naměřených titračních křivek to 
samozřejmě není možné (neznáme NK popř. Veq) a hodnoty F1 a F2 se vypočtou z naměřených 
hodnot pH pomocí druhých vztahů: 

  ( ) pH
ZK VVF −+= 101   ( ) ( )14

2 10 −+= pH
KZ VVF  
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Obr. 2 Srovnání vypočtené titrační křivky titrace: 100 ml 0,1 N-silné kyseliny + 0,1 N-silná 
zásada s vypočtenou Granovou linearizací této křivky. 



 122

Př. 87 Proveďte Granovu linearizaci následujícího titračního stanovení silné kyseliny silnou 
zásadou. Objem titrovaného roztoku kyseliny činil 50,0 ml a při titraci byly naměřeny 
tyto hodnoty pH, při daných spotřebách odměrného roztoku silné zásady (reálná 
experimentální data): 

VZ 0 5,0 10,0 15,0 18,0 20,0 20,9 21,2 21,6 22,0 23,0 24,0 25,0 26,0 
pH 1,33 1,48 1,68 2,00 2,37 3,15 10,58 10,94 11,20 11,33 11,57 11,70 11,81 11,88

 Vypočítejte rovnice přímek F1=f(VZ) (pro titraci před eq. p.) a F2=f(VZ) (pro titraci za 
eq. p.), korelační koeficienty obou přímek a spotřeby v eq. p. jako průsečíky obou 
přímek s osou VZ. 

 Řešení: hodnoty F1 se vypočtou z rovnice: 

  ( ) pH
ZK VVF −+= 101   

 a hodnoty F2 z rovnice: 

  ( ) ( )14
2 10 −+= pH

ZK VVF  

Tyto vypočtené hodnoty jsou uspořádány v Tab. 23 a znázorněny na Obr. 3 spolu s 
vypočtenými rovnicemi přímek F=f(VZ) a příslušnými korelačními koeficienty. Dále jsou na 
obrázku uvedeny spotřeby v eq. p., vypočtené jako průsečíky přímek s osou VZ. Vidíme, že se 
z praktického hlediska zcela shodují ( 597,20591,20 =& ).  

Dále vidíme z obrázku mimořádně zajímavou skutečnost: bod ekvivalence lze v tomto 
případě přesně určit pomocí změření několika hodnot pH titrovaného roztoku pouze na 
začátku titrace; z těchto několika bodů se lineární regresí vypočítá rovnice přímky F1=f(VZ) 
a její průsečík s osou VZ dává Veq! Není tedy třeba titrovat ani k bodu ekvivalence. Zárukou a 
kontrolou přesnosti je korelační koeficient blížící se jedné. 

Tab. 23 Výpočet Granovy linearizace titrační křivky 

Před bodem ekvivalence Za bodem ekvivalence 
Vz, ml pH F1 Vz, ml pH F2 

0,0 1,33 2,338676 20,9 10,58 0,026955 
5,0 1,48 1,821221 21,2 10,94 0,062013 
10,0 1,68 1,253578 22,0 11,33 0,153933 
15,0 2,00 0,650000 23,0 11,57 0,271221 
18,0 2,37 0,290074 24,0 11,70 0,370879 
20,0 3,15 0,049556 25,0 11,81 0,484241 

   26,0 11,88 0,576519 
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Obr.3 Granova linearizace konkrétního titračního stanovení silné kyseliny silnou zásadou 

B. Titrační křivka neutralizace slabé jednosytné kyseliny silnou zásadou 
Vezměme případ titrace 100 ml 0,1 M-CH3COOH (pKK=4,756) 0,1 N-roztokem silné 

zásady. 

1. Začátek titrace: VZ=0, v titrovaném roztoku je pouze slabá kyselina : 

( ) ( )1,0log756,4
2
1log

2
1

−=−= KK CpKpH  

88,2=pH  

2. Část křivky před eq. p.: 0<VZ<100, kyselina octová je postupně převáděna na octan, je to 
roztok slabé kyseliny spolu s její solí, tedy případ příslušného pufru: 

K

s
K C

C
pKpH

′
+= log  

Koncentrace vznikající soli a nezneutralizované kyseliny se vypočítají ze směšovacího 
pravidla reagujících roztoků: 

  ;
100

1,01,0100

Z

Z
K V

VC
+

⋅−⋅
=′   

Z

Z
s V

VC
+
⋅

=
100

1,0  
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Např. po přídavku 50 ml roztoku zásady ( ..2
1 peq ): 

  lmolCK /1033,3
50100

1,0501,0100 2−⋅=
+

⋅−⋅
=′  

  lmolCS /1033,3
50100
1,050 2−⋅=

+
⋅

=  

  KpKpH ==+= 76,41log756,4  

Vidíme tedy, že v polovičním bodě ekvivalence je pH titrovaného roztoku rovno hodnotě 
pKK. 

3. eq. p.: VZ=100 ml; v titrovaném roztoku je sůl slabé kyseliny se silnou zásadou: 

SK CpKpH log
2
1

2
17 ++=  

lmolCs /05,0
100100

1,0100
=

+
⋅

=  

05,0log
2
1756,4

2
17 +⋅+=pH  

73,8=pH  
 Hodnota pH v eq. p. titrace tohoto typu tedy leží v mírně zásadité oblasti. 

4. část křivky za eq. p.: vedle soli slabé kyseliny roztok obsahuje silnou zásadu ve stále 
stoupající koncentraci; zanedbáme-li vliv soli, pak se jedná o případ silné zásady: 

[ ] ZNOH ′=−  

 Koncentrace zásady se vypočítá ze směšovacího pravidla reagujících roztoků: 

   
100

1,01001,0
+

⋅−⋅
=′

Z

Z
Z V

VN  

 Např. po přídavku 200 ml roztoku zásady (2 eq. p.): 

   leqNZ /1033,3
100200

1,01001,0200 2−⋅=
+

⋅−⋅
=′  

   48,11033,3log 2 =⋅−= −pOH  

   52,1214 =−= pOHpH  
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V Tab. 24 jsou uvedeny hodnoty pH, vypočtené pro vybrané body této titrační křivky. 
Vypočtená titrační křivka je znázorněna na Obr. 4, spolu s titračními křivkami modelové 
silnější kyseliny (pKK=3,50) a modelové slabší kyseliny (pKK=7,00) než je kyselina octová. 

Tab. 24 Vypočtená titrační křivka neutralizace: 100 ml 0,1 M-CH3COOH 0,1N-roztokem 
silné zásady. 

VZ C′K, mol/l Cs, mol/l pH 
0 1⋅10-1 0 2,88 

10,0 8,18⋅10-2 9,09⋅10-3 3,81 
50,0 ( ..2

1 peq ) 3,33⋅10-2 3,33⋅10-2 4,76 
90,0 5,26⋅10-3 4,74⋅10-2 5,71 
99,0 5,03⋅10-4 4,97⋅10-2 6,76 

100,0 (eq. p.) 0 5⋅10-2 8,73 
 N′Z, eq/l   

101,0 4,98⋅10-4 − 10,70 
110,0 4,76⋅10-3 − 11,68 
150,0 2⋅10-2 − 12,30 
200,0 (2 eq. p.) 3,33⋅10-2 − 12,52 
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Obr. 4 Vypočtené titrační křivky 0,1 M-roztoků: kyselina octová (pKK=4,76), modelová 
silnější jednosytná kyselina (pKK=3,50), modelová slabší jednosytná kyselina 
(pKK=7,00). 
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Granova linearizace titrační křivky slabé jednosytné kyseliny silnou zásadou. 
Na začátku titrace (VZ=0) se jedná o případ slabé kyseliny. Od prvního přídavku zásady 

až po eq. p. (pro titraci 100 ml 0,1 M-slabé kyseliny 0,1 N-silnou zásadou, 0<VZ<100) jde o 
případ pufru: slabá kyselina + její sůl se silnou zásadou (viz odvození výrazu pro výpočet pH 
pufru tohoto typu). Je-li zjednodušený vztah pro výpočet pH daného pufru 

(
K

s
K C

C
pKpH log+= ) v daném případě dostatečně přesný, pak lze Granovu funkci F1 (pro 

výpočet bodů před eq. p., vyjma začátku titrace) vyjádřit takto: 

  
ZK

ZZ
s VV

NVC
+

= ;  
ZK

ZZKK
K VV

NVCVC
+
−

=′  

  
ZZKK

ZZ
K NVCV

NVpKpH
−

+= log  

  ( )pHpK
ZZZZKK

KNVNVCVF −⋅=−= 101  

V konkrétním případě titrace 100 ml 0,1 M jednosytné kyseliny (pKK=4,75) 0,1 N-silnou 
zásadou platí: 
  ( ) ( )pHpK

ZZZ
KVVVF −⋅⋅=−=⋅−⋅= 101,01001,01,01,01001  

Pro funkci F2 (body za eq. p.) platí stejně jako v případě titrace silné kyseliny: 
 ( ) ( ) ( ) ( ) ( )1414

2 10100101001,0 −− ⋅+=⋅+=−=−= pH
Z

pH
KZZKKZZ VVVVCVNVF  

V Tab. 25 jsou seřazeny vypočtené hodnoty F1 a F2 pro daný případ. Na Obr. 5 je pak 
konfrontována příslušná titrační křivka (pH=f(VZ)) s její Granovou linearizací (F1=f(VZ) pro 
0<VZ<100 a F2=f(VZ) pro 100<VZ); průsečík obou lineárních větví s osou VZ dává 
VZ=Veq=100 ml. 

Na Obr. 6 je ukázka linearizace praktického titračního stanovení kyseliny benzoové. Je 
evidentní, že pro určení eq. p. je plně dostačující znát hodnoty VK, NZ a po jednotlivých 
přídavcích odměrného roztoku zásady měřit exaktní hodnoty pH a to pouze do eq. p. Pokud je 
toto splněno, vůbec není třeba titrovat za eq. p., stačí titrovat do bodu, kdy F1 se blíží nule. 

Tab. 25 Vypočtené body linearizace titrační křivky: 100 ml jednosytné slabé kyseliny 
(pKK=4,75) + 0,1 N-silná zásada 

VZ (ml) pH F1 (meq) VZ (ml) pH F2 (meq) 
1 2,754 9,90 100,1 9,699 0,01 

10 3,796 9,00 101 10,697 0,10 
30 4,382 7,00 110 11,678 1,00 
50 4,750 5,00 120 11,959 2,00 
60 4,926 4,00 130 12,115 3,00 
70 5,118 3,00 140 12,222 4,00 
80 5,352 2,00 150 12,301 5,00 
90 5,704 1,00 160 12,363 6,00 
99 6,746 0,10 180 12,456 8,00 
99,9 7,750 0,01 200 12,523 10,00 

Poznámka: při praktickém provádění není nutné znát hodnotu pKK. Funkci F1 lze upravit do následujícího tvaru: 
( ) pH

ZZeqK VVVKF −⋅=−⋅= 10*
1  

Pak ovšem nebudou funkce F1 a F2 ve stejném měřítku. 
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Obr. 5 Srovnání vypočtené titrační křivky titrace: 100 ml 0,1N-slabé jednosytné kyseliny 
(pKK=4,75) + 0,1N-silná zásada s vypočtenou Granovou linearizací této křivky. 
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Obr. 6 Ukázka praktické titrace neznámého roztoku slabé kyseliny odměrným roztokem 
silné zásady: konfrontace klasické titrační křivky [pH=f(VZ)] s její Granovou 
linearizací (VK=50 ml), (měřítka stupnice F1 a F2 jsou odlišná). 
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C. Titrační křivka neutralizace slabé jednosytné zásady silnou kyselinou 
Vezměme případ titrace 100 ml 0,1 M-NH3 (pKZ=4,755) 0,1 N-roztokem silné kyseliny. 

1. Začátek titrace: VK=0, v titrovaném roztoku je pouze slabá zásada: 

1,0log
2
1755,4

2
114log

2
1

2
114 +⋅−=+−= ZZ CpKpH  

12,11=pH  

2. Část křivky před eq. p.: 0<VK<100; amoniak je postupně převáděn na amonnou sůl, jedná 
se o případ roztoku slabé zásady spolu s její solí, tedy případ příslušného pufru: 

s

Z

C
CpH

′
+−= logpK14 Z  

Koncentrace vznikající soli a nezneutralizované zásady se vypočítají ze směšovacího 
pravidla reagujících roztoků: 

  ;
100

1,0

K

K
s V

VC
+
⋅

=   
K

K
Z V

VC
+

⋅−⋅
=′

100
1,01,0100  

Např. po přídavku 50 ml roztoku kyseliny ( ..2
1 peq ): 

  lmolCs /1033,3
50100
1,050 2−⋅=

+
⋅

=  

  lmolCZ /1033,3
50100

1,0501,0100 2−⋅=
+

⋅−⋅
=′  

  ZpKpH −==+−= 1425,91log755,414  

Vidíme tedy, že v polovičním bodě ekvivalence titrace tohoto typu je pH titrovaného 
roztoku rovno hodnotě 14-pKZ. 

3. eq. p.: VK=100 ml; v titrovaném roztoku je sůl slabé zásady se silnou kyselinou: 

sZ CpKpH log
2
1

2
17 −−=  

lmolCs /05,0
100100

1,0100
=

+
⋅

=  

05,0log
2
1755,4

2
17 −−=pH  

27,5=pH  

Hodnota pH v eq. p. titrace tohoto typu leží v mírně kyselé oblasti. 

4. Část křivky za eq. p.: vedle soli slabé zásady roztok obsahuje silnou kyselinu ve stále 
stoupající koncentraci, zanedbáme-li vliv soli, pak se jedná o případ silné kyseliny: 

[ ] KNH ′=+  

Koncentrace kyseliny se vypočítá ze směšovacího pravidla reagujících roztoků: 

  
100

1,01001,0
+

⋅−⋅
=′

K

K
K V

VN  
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Např. po přídavku 200 ml roztoku kyseliny (2 eq. p.): 

  leqN K /1033,3
100200

1,01001,0200 2−⋅=
+

⋅−⋅
=′  

  48,11033,3log 2 =⋅−= −pH  

V Tab. 26 jsou uvedeny hodnoty pH vypočtené pro vybrané body této titrační křivky. 
Vypočtená titrační křivka je znázorněna na Obr. 7, spolu s titračními křivkami modelové 
silnější zásady (pKZ=3,50) a modelové slabší zásady (pKZ=7,00) než je amoniak. 

Tab. 26 Vypočtená titrační křivka neutralizace: 100 ml 0,1 M-NH3 0,1 N-roztokem silné 
kyseliny 

VK C′Z, mol/l Cs pH 
0 0,1 0 11,12 

10,0 8,18⋅10-2 9,09⋅10-3 10,20 
50,0 ( ..2

1 peq ) 3,33⋅10-2 3,33⋅10-2 9,25 
90,0 5,26⋅10-3 4,73⋅10-2 8,29 
99,0 5,025⋅10-4 4,97⋅10-2 7,25 

100,0 (eq. p.) 0 5⋅10-2 5,27 
 N′K, eq/l   

101,0 4,98⋅10-4 − 3,30 
110,0 4,76⋅10-3  2,32 
150,0 2⋅10-2  1,70 
200,0 (2 eq. p.) 3,33⋅10-2 − 1,48 
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Obr. 7 Vypočtené titrační křivky 0,1 M-roztoků: amoniak (pKZ=4,755), modelová silnější 
jednosytná zásada (pKZ=3,50), modelová slabší jednosytná zásada (pKZ=7,00). 
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Ukázka Granovy linearizace titrační křivky stanovení alkalického hydroxidu ve směsi 
s alkalickým uhličitanem (klasická Warderova metoda) 

Při praktickém stanovení alkalického hydroxidu a alkalického uhličitanu vedle sebe 
klasickou metodou dle Wardera bylo potenciometrickou indikací dosaženo výsledků 
uvedených v následující tabulce: 

VK, 
ml 

pH 

 

VK, 
ml 

pH 

 

VK, 
ml 

pH 

 

VK, 
ml 

pH 

 

VK, 
ml 

pH 

 

VK, 
ml 

pH 

 

0 12,48 15 10,1 19,2 7,84 22,5 6,39 25,7 5,03 27,5 2,58

1 12,43 16 9,86 19,3 7,71 23 6,28 25,8 4,83 28 2,45

3 12,32 17 9,55 19,4 7,57 23,5 6,12 25,9 4,49 28,5 2,37

5 12,19 18 9,19 19,5 7,49 24 5,97 26 3,89 29 2,28

7 12,04 18,5 8,87 19,6 7,43 24,5 5,84 26,1 3,59 30 2,18

9 11,82 18,6 8,76 19,8 7,3 24,8 5,73 26,2 3,42 31 2,08

10 11,66 18,7 8,65 20 7,22 25 5,62 26,3 3,24 32 2,01

11 11,41 18,8 8,48 20,5 6,98 25,2 5,52 26,4 3,16     

12 11,09 18,9 8,32 21 6,81 25,4 5,37 26,5 3,05     

13 10,69 19 8,11 21,5 6,67 25,5 5,28 26,7 2,91     

14 10,38 19,1 7,96 22 6,52 25,6 5,13 27 2,77     

NK = 0,09918 eq/l, V0 = 40 ml (= objem titrovaného roztoku na začátku titrace) 
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Na následujícím obrázku je znázorněna titrační křivka [pH=f(VK)] spolu s její první 
derivací [dpH/dVK=f(VK)]. Z extrémů první derivace jsou určeny body ekvivalence 
odpovídající vytitrování alk. hydroxidu plus poloviny alk. uhličitanu (VK=18,95 ml) a 
vytitrování druhé poloviny alk. uhličitanu (VK=25,95-18,95 ml). 
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Na dalším obrázku je znázorněna Granova linearizace výše uvedené titrační křivky. 
Způsob výpočtu funkcí F1 až F6 spolu s rovnicemi přímek vypočtených lineární regresí a 
hodnotami jednotlivých bodů ekvivalence je uveden pod obrázkem. 
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F1 = (Vk + V0) ⋅10(pH-14) F1: y = -0,0965x + 1,1911; R2 = 0,9997; Veq1 = 12,34 ml 

F2 = (Veq2 - Vk) ⋅10(pK2-pH) F2: y = 0,1444x – 1,7469; R2 = 0,9953 ; Veq1 = 12,10 ml 

F3 = (Vk - Veq1) ⋅10(pH- pK2) F3: y = -0,2035x + 3,8805; R2 = 0,9972; Veq2 = 19,07 ml 

F4 = (Veq3 - Vk) ⋅10(pK1-pH) F4: y = 0,2082x – 3,9655; R2 = 0,9964; Veq2 = 19,04 ml 

F5 = (Vk - Veq2) ⋅10(pH-pK1) F5: y = -0,2415x + 6,2801; R2 = 0,9982; Veq3 = 26,01 ml 

F6 = (Vk + V0) ⋅10(-pH) F6: y = 0,1175x – 3,0541; R2 = 0,9996; Veq3 = 26,00 ml 

Pozorný čtenář jistě zaznamená, že Granova linearizace je schopna odhadnout i bod 
ekvivalence vytitrování samotného hydroxidu (VK=12,34 ml a 12,10 ml). Další dva nalezené 
body ekvivalence jsou až na malé odchylky shodné s hodnotami nalezenými pomocí derivace 
titrační křivky. 

D. Titrační křivka neutralizace slabé dvojsytné kyseliny nebo směsi dvou slabých 
jednosytných kyselin (H2A nebo HA+HB) 

Titrační křivka [pH=f(VZ)] směsného roztoku dvou slabých jednosytných kyselin 
(HA+HB) vykazuje dva zřetelné skoky pH, odpovídající bodu ekvivalence nejprve silnější 
kyseliny a poté bodu ekvivalence slabší kyseliny tehdy, jsou-li disociační konstanty kyselin 
odlišné. Pokud jsou dané kyseliny prakticky stejně silné ( HBHA pKpK =& ), pak titrační křivka 
vykazuje jeden skok hodnoty pH, tedy jeden bod ekvivalence odpovídající sumě obou 
kyselin. Totéž platí přibližně pro dvojsytnou kyselinu, protože ta představuje prakticky směs 
dvou jednosytných kyselin stejných molárních koncentrací.V případě 21 pKpK =&  titrační 
křivka tedy vykazuje jeden skok hodnoty pH, odpovídající neutralizaci kyseliny do obou 
stupňů najednou; v případě pK1 dostatečně odlišné od pK2 (viz následující příklad) titrační 
křivka vykazuje dva skoky pH, odpovídající ztitrování takovéto dvojsytné kyseliny nejprve do 
1. stupně a následně do 2. stupně. 

Vezměme případ titrace 50 ml 0,1 M-kys. malonové 0,1 N-roztokem silné zásady. 
Kyselina malonová : CH2(COOH)2=H2A, druhý člen homologické řady dikarboxylových 
kyselin, pK1=2,85; pK2=5,67. Z toho, co bylo řečeno výše, je tento případ identický s 
případem 50 ml směsného roztoku dvou kyselin např. HA+HB, kdy pKHA=2,85 a pKHB=5,67 
a koncentrace obou kyselin v tomto roztoku je stejná: CHA=CHB=0,1 mol/l. Disociační 
konstanty pK1 a pK2 jsou dostatečně odlišné, takže teprve až je kys. malonová téměř úplně 
zneutralizována do 1. stupně, začne neutralizace do stupně druhého: 

  OHHAOHAH 22 +=+ −−   1. stupeň neutralizace 
  OHAOHHA 2

2 +=+ −−−   2. stupeň neutralizace 

1. pH na začátku titrace: VZ=0, je případ roztoku slabé kyseliny, pH lze přibližně vypočítat 
z příslušného vztahu, pKK=pK1 

( ) ( ) ( )95,193,11,0log85,2
2
1log

2
1

=−=−= KK CpKpH  
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2. pH před prvním eq. p.: 0<VZ<50, v roztoku je směs HA- (vzniklý) a H2A 
(nezneutralizovaná), která představuje pufr příslušného typu 

např. v 
2
1  eq. p., VZ=25,0 ml: [HA-]=[H2A] 

[ ]
[ ]

( )88,285,2log 1
2

1 ==+=
−

pK
AH

HApKpH  

3. pH v prvním eq. p.: VZ=50 ml, roztok obsahuje pouze hydrogenmalonan (HA-), pH se 
vypočte jako průměr obou pK: 

( ) ( ) ( )27,426,467,585,2
2
1

2
1

21 =+=+= pKpKpH  

4. pH za prvním eq. p.: roztok obsahuje směs HA- a A2- (hydrogenmalonan + malonan), 
tedy pufr složený ze solí dvojsytné kyseliny 

[ ]
[ ]−

−

+=
HA
ApKpH

2

2 log  

např. v 
2
1  eq. p. titrace do druhého stupně platí: VZ=75,0 ml 

[ ] ( ) ;
7550

1,02550
+

⋅−
=−HA  [ ] ;

7550
1,0252

+
⋅

=−A  tedy [ ] [ ]−− = HAA2  

)67,5(67,52 == pKpH  

5. pH v druhém eq. p.: VZ=100 ml, roztok obsahuje pouze malonan, tedy A2-. pH se 
přibližně vypočítá z výrazu pro výpočet pH soli slabé kyseliny; pKK=pK2=5,67 

−++=++= 2log
2
1

2
17log

2
1

2
17 2 AsK CpKCpKpH  

lmolCA /1033,3
10050

1,050 2
2

−⋅=
+
⋅

=−  

( )10,910,91033,3log
2
167,5

2
17 2 =⋅++= −pH  

6. pH za druhým eq. p. : 100<VZ, roztok obsahuje stoupající množství silné zásady, pH se 
vypočítá jako v případě vodného roztoku silné zásady 

např. 2 eq. p. do 2. stupně; VZ=150 ml 
( ) leqN Z /025,0

15050
1,0100150

=
+

⋅−
=′  

;60,1=OHp   ( )40,1240,12=pH  
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Vypočtená titrační křivka je vynesena na Obr. 8. Vedle vypočtených hodnot pH jsou v 
závorce uvedeny hodnoty pH, vypočtené z exaktních výrazů, odvozených pomocí sestavení 
podmínek trojího druhu: 

  např. pro samotnou H2A: 

  [ ] [ ] [ ] [ ] ( ) 021
22
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23
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Obr. 8 Vypočtená titrační křivka neutralizace 50 ml 0,1 M-kys. malonové 0,1 N-roztokem 
silné zásady. 

5.2.2 Neutralizační indikátory 

Indikátory v odměrné analýze jsou látky, které vyvolávají zřetelně viditelnou (nejčastěji 
barevnou) změnu na konci titrace. Neutralizační indikátory jsou organické kyseliny nebo 
zásady, jejichž disociace přirozeně závisí na pH a nedisociovaná a disociovaná forma má 
jinou strukturu a barvu. Změna struktury v důsledku disociace může totiž znamenat změnu 
absorpce viditelného záření a tím i zbarvení sloučeniny, např. metylová oranž: 

-O3S

-O3S

N+H

NH

N

N

N(CH3)2

= N+(CH3)2

OH-

H+
-O3S N N N(CH3)2

=
=

=

 

  kyselá forma, červená    zásaditá forma, žlutá 
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schematicky: 

  −+ += InHInH  a [ ][ ]
[ ]InH

InHKIn

−+

=  

Je zřejmé, že změnou koncentrace vodíkových iontů v roztoku se mění poměr [H In] : [In-] a 
tím i zbarvení indikátoru. 

  [ ] [ ]
[ ]−

+ =
In

InHKH In   a [ ]
[ ]InH

InpKpH In

−

+= log  

Je-li pH=pKIn (indikátorový exponent), je právě polovina kyselé formy převedena na 
zásaditou. 

Funkční oblast indikátoru (interval barevného přechodu) odvodíme přibližně na základě 
této úvahy: lidské oko postřehne změnu z červeného zbarvení tehdy, až přibližně 10 % H In 
bude převedeno na In

-, tj. při 

  1
90
10log −=+= InIn pKpKpH &  

a přestane vnímat změnu zbarvení, až bude asi 90% H In převedeno na In
-, což nastane při 

1+= InpKpH & . 

Funkční oblast indikátoru je přibližně (v důsledku různé citlivosti oka k barvám) dána 
rozmezím: 
  1±= InpKpH &  

Je zřejmé, že pro správnou volbu indikátoru je rozhodující, aby titrační exponent byl co 
možná nejblíže středu funkční oblasti indikátoru, tj. pHeq≈pKIn. 

Tab. 27 Běžné neutralizační indikátory 

zbarvení indikátor funkční oblast pH 
kyselá forma zásaditá forma 

methylová žluť 2,9 - 4,4 červená žlutá 
methylová oranž 3,1 - 4,5 červená oranž. žlutá 
methylová červeň 4,4 - 6,3 červená žlutá 
fenolftalein 8,0 - 9,8 bezbarvá červ. fialová 
thymolftalein 9,3 - 10,5 bezbarvá modrá 
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5.2.3 Cvičení 

1. Při standardizaci odměrného roztoku NaOH na navážku 1,0026 g hydrogenftalanu 
draselného činila jeho spotřeba (indikátor fenolftalein) 27,70 ml. Vypočítejte koncentraci 
standardizovaného roztoku. [0,1772 eq/l] 

2. Při standardizaci odměrného roztoku NaOH na navážku 157,6 mg dihydrátu kys. 
šťavelové činila jeho spotřeba 25,0 ml. Vypočítejte koncentraci standardizovaného 
roztoku. [0,1000 eq/l] 

3. Jaká musí být navážka hydrogenftalanu draselného, aby spotřeba 0,1 N-silné zásady na 
její ztitrování činila 25,0 ml? [0,510575 g] 

4. Jaká musí být navážka dihydrátu kys. šťavelové, aby spotřeba 0,05 N-silné zásady na její 
ztitrování činila 30,0 ml? [0,09455 g] 

5. Při standardizaci cca 0,1 N-KOH si tři alikvotní podíly po 25,0 ml 0,09800 N-kys. 
šťavelové vyžádaly průměrnou spotřebu standardizovaného roztoku 24,65 ml. Jaká je 
skutečná koncentrace cca 0,1 N-KOH? [0,09939 eq/l] 

6. K titraci navážky 0,3021 g KHCO3 se spotřebovalo 29,70 ml standardizovaného 
odměrného roztoku H2SO4. Jaká je normalita standardizovaného roztoku H2SO4? Titrace 
se provádí na indikátor methyloranž, v okamžiku změny zbarvení titrovaného roztoku ze 
žluté do oranžové se z roztoku vyvaří CO2 a po ochlazení roztoku se provede dotitrování 
(viz analytický pracovní postup v klasické literatuře). [0,1016 eq/l] 

7. Jak velká musí být navážka oxidu rtuťnatého, aby při standardizaci cca 0,1 N-HCl činila 
spotřeba této kyseliny asi 25 ml? Oxid rtuťnatý představuje primární acidimetrický 
standard, který se rozpouští v přebytku alkalického jodidu, za vzniku komplexního 
tetrajodortuťnatanu a ekvivalentního množství silné zásady: 

( ) ( ) ( ) ( ) [ ] ( )aqHgJaqOHlOHaqJsHgO −−− +=++ 2
42 24  

eqOHHgO 221 →→ − ;  
2

HgOEHgO = ;  g/eq 

[0,27074 g] 

8. Navážka 2,0450 g vzorku technické kyseliny si vyžádala ke ztitrování spotřebu 38,35 ml 
0,0984 N-silné zásady. Vypočítejte obsah kyseliny (% W/W) ve vzorku , je-li vzorkem a) 
hydrogenftalan draselný, b) bezvodá kys. šťavelová c) dihydrát kys. šťavelové. [a) 
37,6866 %; b) 8,3071 %; c) 11,63 %] 

9. 20,0 ml vzorku octa o hustotě 1,055 g/ml ke ztitrování vyžaduje 40,35 ml 0,3024 N-silné 
zásady. Vypočítejte obsah kys. octové (g/l a hmot. %) ve vzorku. [36,6372 g/l; 3,4727 %] 

10. Jaký je přípustný obsah kys. mravenčí v medu (%, W/W), jestliže norma připouští, aby se 
na navážku 10 g vzorku medu rozpuštěného ve vodě při titraci na fenolftalein 
spotřebovalo maximálně 0,4 ml 1 N-NaOH? [0,1841 %] 
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11. Jakou molární hmotnost má dvojsytná organická kyselina (obsahuje C, O, H a titrační 
křivka vykazuje dva skoky pH), jestliže se na její navážku 0,46871 g spotřebuje při titraci 
do 1. stupně 36,5 ml 0,1234 N-NaOH? O jakou kyselinu se jedná? [104,06296 g/mol–kys. 
malonová] 

12. Pro stanovení obsahu oxidu uhličitého v ovzduší bylo pohlceno 100 l vzorku vzduchu 
(přepočteno na normální podmínky: 0°C a atmosférický tlak) v 50 ml 0,1 M-Ba(OH)2: 

( ) ( ) ( ) ( ) ( )lOHsBaCOgCOaqOHBa 2322 +=+  

 Po odfiltrování vysráženého BaCO3 (s) se na vytitrování nezreagovaného Ba(OH)2 
spotřebovalo 35,5 ml 0,1 N-HCl. Kolik % (V/V) CO2 obsahuje analyzovaný vzduch? 
[0,01624] 

13. Vzorek technického hydroxidu sodného obsahuje NaOH, Na2CO3 a vlhkost. Navážka 
1,008 g vzorku byla rozpuštěna do 250 ml. K jednotlivým titracím se pipetovalo 50 ml a 
průměrná spotřeba 0,1006 M-HCl na indikátor fenolftalein činila 37,20 ml: 

( ) ( ) ( ) ( )lOHaqNaClaqHClaqNaOH 2+=+  

( ) ( ) ( ) ( )lNaClaqNaHCOaqHClaqCONa +=+ 332  

 Poté byl k takto ztitrovaným alikvotním podílům přidán indikátor methylová žluť a 
průměr dalších spotřeb 0,1006 M-HCl činil 5,60 ml: 

   ( ) ( ) ( ) ( ) ( )gCOlOHaqNaClaqHClaqNaHCO 223 ++=+  

 Vypočítejte obsah NaOH a Na2CO3 ve vzorku [63,07 %, 29,62%]. 

14. Jaký je obsah CaCO3 ve vzorku vápence, jestliže navážka 0,5002 g vzorku byla 
rozpuštěna v 50 ml 0,5001 N-HCl a po vyvaření CO2 bylo k titraci nadbytečné HCl 
spotřebováno 30,6 ml 0,4964 N-NaOH: 

rozpouštění: 
  ( ) ( ) ( ) ( ) ( )lOHgCOaqCaaqHsCaCO 22

2
3 2 ++=+ ++  

[98,1977] 

15. Stanovení NH3 v amonných solích destilační metodou: po přídavku alkalického hydroxidu 
ke vzorku se NH3 vydestiluje do předlohy s daným množstvím kys. sírové. 
Nespotřebovaná H2SO4 se ztitruje odměrným roztokem alkalického hydroxidu (spotřeba 
A ml): 

vytěsnění NH3 a destilace: 
  ( ) ( ) ( ) ( )lOHgNHaqOHaqNH 234 +=+ −+  

absorpce NH3 v H2SO4: 
  ( ) ( ) ( )aqSONHgNHaqSOH 424342 )(2 =+  

Paralelně se provádí slepé stanovení bez vzorku (spotřeba B ml). Vypočítejte a) obsah 
NH3 (% W/W) ve vzorku amonného hnojiva, navážka vzorku 0,3685 g, sušina vzorku 
95,0 %, spotřeba 0,2043 N-NaOH při vlastním stanovení A=21,4 ml; spotřeba 0,2043 N-
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NaOH při slepém stanovení B=46,4 ml, b) výsledek stanovení vyjádřete v % (NH4)2SO4 
(W/W), c) výsledek stanovení vyjádřete v % N (W/W). [24,846; 96,394; 20,435] 

16. Navážka 0,3200 g vzorku kyseliny s ekvivalentovou hmotností 80,0 g/eq byla ztitrována 
odměrným roztokem 0,1 N-silné zásady. Kolik musela činit spotřeba? [40,0] 

17. Při stanovení celkové kyselosti vína se 25 ml vzorku zbaveného CO2 (zahřátím do 
počínajícího varu) titruje potenciometricky pomocí 0,2 N-NaOH do hodnoty pH=7,00. 
Kyselost vína se vyjadřuje jako množství kys. vinné v g, obsažené v 1 l daného vzorku 
vína. Vypočítejte celkovou kyselost vzorku vína, jestliže ke ztitrování 25 ml daného 
vzorku do pH=7,00 bylo spotřebováno 8,1 ml 0,1971 N-NaOH. 

HOCH

HOCH

COOH

COOH
+ 2 OH- =

HOCH

HOCH

COO-

COO-
+ 2 H2O

 

( )
eqgHOCHCOOHE /045,75

2
09,150

2
2 ===  

lg /7924,4
25

10001971,01,8
1000

045,75ínakyselost v =⋅⋅⋅=  

5.3 Redox titrace 

Titruje-li se oxidovadlem (redukovadlem), hovoří se o oxidimetrickém 
(reduktometrickém) stanovení. Při redox titracích se v titrovaném roztoku mění přídavkem 
titračního činidla poměr aktivit oxidované a redukované formy analytu a tím se mění redox 
potenciál tohoto roztoku. Titrační křivka se zaznamenává jako závislost potenciálu roztoku na 
spotřebě přidávaného titračního roztoku: 

  ( )roztokutitračVf .=π  

Ze získané titrační křivky lze určit eq. p. a je možno usuzovat na přesnost stanovení. 

5.3.1 Titrační křivka 

Př. 88 Odvoďte titrační křivku titrace 100 ml 0,1 M-Fe2+ soli roztokem Ce4+ soli stejné 
koncentrace. 

Příslušné redox páry: Standardní potenciály: Petersovy rce: 
++ ⇔+ 23 FeeFe  VFe 77,00 +=π  

[ ]
[ ]+

+

+=
2

3

0 ln
1 Fe

Fe
F

RT
FeFe ππ  

++ ⇔+ 34 CeeCe  Vce 44,10 +=π  
[ ]
[ ]+

+

+=
3

4

0 ln
1 Ce

Ce
F

RT
CeCe ππ  
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Jestliže oba redox páry se při titraci mísí, probíhá mezi nimi úhrnná redox reakce a to 
jak víme tak, že oxidovaná forma vyššího redox páru oxiduje redukovanou formu nižšího 
redox páru:  

  ++++ +=+ 3342 CeFeCeFe  

Když reakce dospěje do rovnováhy, musí oba redox páry udílet elektrodě z inertního 
kovu stejný potenciál, což znamená, že za rovnováhy jsou potenciály v Petersových 
rovnicích stejné (v každém okamžiku titrace po ustálení reakční rovnováhy platí 

CeFe πππ == ). Z rozdílů standardních potenciálů je patrno, že reakce proběhne kvantitativně 
doprava (nutná podmínka kvantitativnosti průběhu redox reakce je rozdíl minimálně 0,4 V, 
výpočet této hodnoty viz kap. Redox reakce). Kvantitativní průběh je přirozeně nezbytný pro 
to, aby se rekce mohla stát podkladem titračního stanovení. 

1. Počátek titrace: mlVCe 0=  
Titrovaný roztok obsahuje jen Fe2+ ionty a jeho potenciál lze vypočítat z Petersovy rce pro 
redox pár železa: 

  −∞=+==
1,0

0ln77,0
F

RT
Feππ  

R=8,314 J/stupeň, mol; F=96484,56 C/mol; T=273,1 + 25 

V praxi má naměřený potenciál roztoku vždy hodnotu konečnou, protože Fe2+ sůl vždy 
obsahuje alespoň stopy Fe3+ soli (viz př.90). 

2. Titrační křivka před eq. p.: 0<VCe<100 ml 
Protože reakce probíhá z analytického měřítka kvantitativně, lze před dosažením eq. p. 
pokládat [Ce4+]=0 (vzhledem ke zbývajícím třem kationtům) a potenciál titrovaného 
roztoku počítat z Petersovy rce pro systém železa. Potřebné rovnovážné koncentrace se 
vypočítají jednoduše ze směšovacího pravidla reagujících roztoků: 
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Např. po přídavku 10 ml titračního roztoku: 
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V polovičním eq. p. platí, že [Fe2+]=[Fe3+] a pak: 

VFeFe 77,00 === πππ  

3. Bod ekvivalence: VCe=100 ml 
Až do eq. p. platila rovnost [Fe3+]=[Ce3+]. V eq. p. navíc platí rovnost: 
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  [ ] [ ]++ = 42 CeFe , 

protože k Fe2+soli bylo právě přidáno ekvivalentní množství Ce4+ soli. Jak bylo řečeno, 
potenciály na levých stranách obou Petersových rovnic jsou si po ustálení reakční 
rovnováhy rovny v kterémkoliv bodě titrační křivky, tedy i v eq. p.: 

  eqCeFe πππ ==  

Potenciál v eq. p. se získá sečtením obou rovnic: 
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Koncentrace se vykrátí, jak je patrné z platnosti koncentračních podmínek eq.p., 
logaritmický člen je nulový a πeq je roven aritmetickému průměru obou standardních 
potenciálů: 

  VCeFe
eq 105,1

2
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+
=

ππ
π  

4. Titrační křivka za eq. p.: 100<VCe 
Za eq. p. se začnou přidávat Ce4+ ionty do roztoku, který obsahuje prakticky pouze Fe3+ a 
Ce3+ ionty, protože nezreagovaných Fe2+ iontů je, vzhledem ke kvantitativnímu průběhu 
reakce, zanedbatelný počet. Potenciál roztoku lze s dostatečnou přesností počítat z 
Petersovy rce pro redox pár Ce4+/Ce3+, přičemž potřebné [Ce3+] a [Ce4+] se pohodlně 
vypočítají ze směšovacího pravidla reagujících roztoků: 
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Pro dvojnásobný bod ekvivalence, který reprezentuje část titrační křivky za eq. p. platí: 
[Ce4+] = [Ce3+] a potenciál titrovaného roztoku je tedy roven: 

  V
F

RT
CeCe 44,11ln44,1 ==+== πππ  

Výše naznačeným způsobem se vypočítá libovolný počet bodů titrační křivky, výsledky 
se sestaví do tabulky (Tab. 28) a znázorní se graficky titrační křivka (Obr. 9). Titrační křivka 
připomíná titrační křivku středně silné kyseliny silnou zásadou, s tlumivou oblastí potenciálu 
kolem π0Fe. Podstata této podobnosti spočívá v tom, že u redox-reakcí hraje výměna elektronů 
mezi oxidovanou a redukovanou formou analogickou roli, jako výměna volných 
nesolvatovaných protonů u neutralizačních reakcí. V okolí eq. p. dochází k prudké změně 
potenciálu roztoku.V tomto případě leží πeq uprostřed mezi standardními potenciály obou 
částečných reakcí. V obecném případě, kdy redox páry neuvolňují resp. nepřijímají stejný 
počet elektronů, tomu tak není, jak uvidíme dále. 
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Tab. 28 Titrační křivka 100 ml 0,1 M-Fe2+ roztokem 0,1 M-Ce4+ 

Spotřeba 0,1M-Ce4+, ml π, volty 
0 -∝ 

10 0,71 
50( ..2

1 peq ) 0,77 
90 0,83 

100(eq. p.) 1,105 
110 1,38 
200(2 eq. p.) 1,44 

π0Ce = 1,44 V

πekv = (π0Fe + π0Ce)/2

π0Fe = 0,77 V

0,01 ml: π = 0,533 V

0,5

1,0

1,5

0 50 100 150 200
ml 0,1M-Ce(SO4)2

π, V

 
Obr. 9 Titrační křivka oxidace 0,1 M-Fe2+ roztokem 0,1 M-Ce4+ 
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Granova linearizace titrační křivky: Fe2++Ce4+ 

Již víme, že se titrační křivka rozdělí na část před eq. p. (F1=f(Vtitrač. r.)) a část za eq. p. 
(F2=f(Vtitrač. r.)). Je samozřejmé, že před eq. p. se snižuje množství a tím i koncentrace Fe2+ 
iontů s tím, jak se přidává k titrovanému roztoku titrační činidlo, tedy Ce4+ ionty. Protože 
redox reakce běží z analytického měřítka kvantitativně, lze [Fe2+] v eq. p. považovat za 
nulovou. Z těchto skutečností plyne, že lineární funkci F1=f(VCe) je nejjednodušší vyjádřit 
jako množství Fe2+ iontů v titrovaném roztoku v závislosti na VCe: 

  počet mmol Fe2+ iontů v titrovaném roztoku = 1FCVCV CeCeFeFe =⋅−⋅  

Množství Fe2+ iontů v titrovaném roztoku lze také vyjádřit z Petersovy rce: 
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π je potenciál titrovaného roztoku při spotřebě VCe, který se měří při potenciometrické titraci 
praktického titračního stanovení. Z dvojího vyjádření F1 je zřejmé, že v modelovém případě 
lze F1 pohodlně počítat z levé strany rovnice. Ta je představována směšovacím pravidlem 
reagujících roztoků a co je podstatné, jde o lineární funkci proměnné VCe. V případě 
praktického stanovení analytu v neznámém vzorku lze F1 počítat z pravé strany rovnice, tedy 
z hodnoty spotřeby (VCe, ml) a ze změřeného potenciálu roztoku (π, V). 

Za eq. p. začne narůstat množství a tedy i koncentrace Ce4+ iontů, které již nemají s čím 
reagovat . Lineární funkci F2=f(VCe) je jednoduché vyjádřit jako množství Ce4+ v titrovaném 
roztoku: 

  počet mmol Ce4+ iontů v titrovaném roztoku = FeFeCeCe CVCV ⋅−⋅  

Množství Ce4+ iontů v titrovaném roztoku lze také vyjádřit z Petersovy rce: 
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π je potenciál titrovaného roztoku při spotřebě VCe, který se měří při potenciometrické 
indikaci praktického titračního stanovení. Z dvojího způsobu vyjádření F2 je zřejmé, že v 
modelovém školním případě lze F2 pohodlně počítat z levé strany rovnice a v případě 
praktického stanovení analytu v neznámém vzorku z pravé strany rovnice, tedy ze spotřeby 
(VCe, ml) a ze změřeného potenciálu roztoku (π, V). 

Vypočtené hodnoty linearizace případu školní modelové titrace: 100 ml 0,1 M-Fe2+ 0,1 
M-roztokem Ce4+ iontů výše naznačeným způsobem jsou uvedeny v Tab. 29. Na Obr. 10 je 
pak znázorněno srovnání klasické titrační křivky [π=f(VCe)] s její linearizací [F1=f(VCe), 
F2=f(VCe)], pro tento případ. 

Linearizace praktického titračního stanovení vypočtená z měření potenciálu titrovaného 
roztoku je ukázána na Obr. 11. Jedná se o bichromatometrické titrační stanovení Fe2+ iontů: 

  OHCrFeHOCrFe 2
332

72
2 726146 ++=++ +++−+  

Hodnoty F1 jsou vypočteny z konkrétní titrace pro dané spotřeby VCr z naměřených hodnot 
potenciálu roztoku π (V), pomocí Petersovy rovnice pro redox pár železa (analogie s již 
odvozeným výrazem pro titrace Fe2+ +Ce4+): 
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Tab. 29 Granova linearizace školní modelové titrační křivky 100 ml 0,1 M-Fe2+ 0,1 M-Ce4+ 

VCe, ml F1 = (100-VCe) . 0,1 VCe, ml F2 = (VCe-100) . 0,1 
0 10,0 101 0,1 
10 9,0 110 1,0 
20 8,0 120 2,0 
40 6,0 150 5,0 
50 5,0 170 7,0 
60 4,0 180 8,0 
70 3,0 190 9,0 
90 1,0 195 9,5 
95 0,5 200 10,0 
99 0,1     
100 0,0     
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Obr. 10 Srovnání titrační křivky: Fe2++Ce4+ [π=f(VCe)] s její linearizací [F1=f(VCe), 
F2=f(VCe)]. 
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Obr. 11 Srovnání klasické titrační křivky a její první derivace s její Granovou linearizací 
pro případ praktického titračního stanovení Fe2+ bichromatometricky. Jsou 
vypočteny pouze hodnoty F1 ze změřených hodnot potenciálu roztoku, za použití 
platinové a kalomelové elektrody. Vysoké číselné hodnoty F1 jsou způsobeny 
skutečností, že při potenciometrickém měření v praxi se neprovádí cejchování 
potenciometru na standard a proto jsou změřené hodnoty π posunuty proti teorii). 
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5.3.2 Průběh titrace mezi dvěma obecnými redox páry 

Obecné redox páry:  Standardní potenciály: Petersovy rce: 

111 Re denOx ⇔+    π01   [ ]
[ ]1
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1
011 Re

ln
d

Ox
Fn

RT
+= ππ  
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[ ]
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d
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Fn
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+= ππ  

Jestliže se oba redox páry smísí, proběhne mezi nimi úhrnná redox reakce a to tak, že 
oxidovaná forma vyššího redox páru oxiduje redukovanou formu nižšího redox páru. 
Např., je-li π02>π01, pak redox reakce probíhá ve směru: 

  21122112 ReRe dnOxnOxndn +⇔+  

Grafické znázornění redox titračních křivek, v souřadnicích potenciál roztoku-
spotřeba titračního činidla, přináší titrační křivky analogické neutralizačním titračním 
křivkám. Jak už bylo řečeno, podstata této analogie spočívá ve skutečnosti, že u redox reakcí 
hraje výměna elektronů mezi redox páry podobnou roli jako výměna protonů u protolytických 
reakcí. Hodnotě pH odpovídá u redox reakcí výraz: -log (aktivity elektronů), který je až na 
konstantu a faktor úměrnosti roven redox potenciálu roztoku. 

Při vynášení titrační křivky je možné spokojit se pouze s hodnotami základních bodů 
křivky (poloviční eq. p., eq. p. a dvojnásobný eq. p.). 

Titrace oxidačním činidlem 
Uvažuje-li se titrace oxidačním činidlem, tedy reakce: n2Red1 (titrovaná látka) + n1Ox2 

(titrační činidlo), pak body křivky před eq. p. lze snadno počítat z Petersovy rovnice pro 
titrovaný redox pár Ox1/Red1.  

Je-li redox pár Ox1/Red1 právě zpoloviny ztitrován, je [Ox1]=[Red1] a tedy π=π01. Prvá 
plochá část titrační křivky se tedy nachází v úrovni standardního redox potenciálu titrovaného 
redox páru. Obdobně za eq. p. lze body titrační křivky počítat z Petersovy rovnice pro redox 
pár, kterým se titruje. Máme-li dosáhnout, aby [Ox2]=[Red2], je nutné titrovat až do 
dvojnásobného eq. p., kdy π=π02, což znamená, že plochá část titrační křivky za eq. p. se 
nachází v úrovni standardního redox potenciálu titračního činidla. 

V eq. p. platí tzv. koncentrační podmínky bodu ekvivalence, které však musí 
respektovat příslušné stechiometrické koeficienty redox reakce (koncentrace komponent jsou 
v molaritě, nikoliv v normalitě!): 
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πeq lze pak získat matematickou úpravou Petersových rovnic: rovnice pro π1 se vynásobí 
koeficientem n1, rovnice pro π2 koeficientem n2, obě rovnice se sečtou a protože, jak už bylo 
vysvětleno, platí π1=πeq; π2=πeq, dostaneme: 
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Násobek zlomků rovnovážných koncentrací za logaritmem je roven 1, což je patrné po 
vydělení koncentračních podmínek eq. p.: 
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Potenciál v eq. p. je tedy roven výrazu: 
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Výsledek ukazuje, že v obecném případě není πeq aritmetickým průměrem obou standardních 
redox potenciálů, ale tzv. vyšším průměrem, daným příslušnými stechiometrickými 
koeficienty vyčíslené úhrnné redox reakce. 

Titrace redukčním činidlem 
Uvažuje-li se titrace redukčním činidlem, tedy reakce: n1Ox2 (titrovaná látka) + n2Red1 

(titrační činidlo), pak body titrační křivky před eq. p. lze snadno počítat z Petersovy rce pro 
titrovaný pár Ox2/Red2. V polovičním eq. p. platí, že π=π02. Obdobně za eq. p. lze body 
titrační křivky snadno počítat z Petersovy rce pro titrační činidlo a v dvojnásobném eq. p. 
π=π01.  

V eq. p. je πeq dán výše odvozeným vyšším průměrem obou standardních potenciálů. Je 
tedy zřejmé, že při titraci oxidačním činidlem (oxidimetrické stanovení) potenciál roztoku 
stoupá, kdežto při titraci redukčním činidlem potenciál roztoku klesá (reduktometrické 
stanovení). Vše je znázorněno na Obr. 12. 
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π01

             n1π01 + n2π02

πekv = ——————— 
                 n1 + n2

π02

1/2 eq.p. eq.p. 2 eq.p.

π

 Titrace oxidačním činidlem:
  n2Red1 + n1Ox2 = n2Ox1 + n1Red2

  (π stoupá)

spotřeba oxidačního činidla, Ox2  

π01

             n1π01 + n2π02

πekv = ——————— 
                 n1 + n2

π02

2 eq.p.eq.p.1/2 eq.p.

π
Titrace redukčním činidlem:
 n1Ox2 + n2Red1 = n1Red2 + n2Ox1

 (π klesá)

spotřeba redukčního činidla, Red1  

Obr. 12 Průběh titračních křivek reakce mezi dvěma obecnými redox páry. 
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5.3.3 Indikace redox titrací 

a) Indikaci eq. p. lze nejlépe provádět přímým měřením změny potenciálu roztoku v průběhu 
titrace. Eq. p. se projeví skokovou změnou potenciálu, způsobenou prakticky nulovým 
přídavkem titračního činidla. Takováto metoda analýzy se nazývá potenciometrickou 
titrací. Potenciometrická titrační křivka může být zaznamenávána ručně nebo 
automaticky při použití automatického titrátoru s připojeným PC. 

b) Je-li titrační činidlo intenzivně barevné, pak může zároveň plnit funkci indikátoru. Např. 
odměrné roztoky manganistanu draselného jsou tak barevné, že se konec titrace tímto 
činidlem projeví zřetelnou barevnou změnou roztoku, kterou vyvolá prvý nepatrný 
přebytek činidla přidaný do roztoku za eq. p. 

c) Jako nevratných indikátorů se používá např. methyloranž nebo methylčerveň, které jsou 
v kyselém prostředí červeně zbarveny (jsou to klasické neutralizační indikátory) a za eq. 
p. jsou při oxidimetrickém stanovení (typická je bromatometrie) oxidovány na bezbarvé 
produkty, které ovšem již nelze vrátit zpět na původní barvivo.  

d) Používá se také specifických indikátorů, což jsou látky, které reagují specifickým 
způsobem s některou komponentou tak, že vzniká zbarvení. Příkladem je škrob, který 
tvoří tmavě modré zbarvení s jodem a thiokyanatanový aniont, který vytváří červené 
zbarvení s železitými kationy. 

e) Konečně se také používá klasických redox indikátorů, které samy podléhají redox 
pochodům. Jsou to sloučeniny, jejichž oxidovaná forma je jinak zbarvena než forma 
redukovaná. Běžně užívané indikátory jsou tabelizovány. Je uvedeno zbarvení obou forem 
a formální redox potenciály pro určité prostředí. Funkční oblast redox indikátorů leží 
v okolí těchto formálních potenciálů (všimněme si analogie: neutralizační indikátory-
funkční oblast kolem pKInd). 

5.3.4 Příklady redox stanovení (aplikace) 

Při výběru titračního činidla pro určité stanovení musí být brána do úvahy mimo skoku 
potenciálu v eq. p. řada dalších faktorů. Především to jsou rušivé vlivy a kinetické problémy. 

Rušivé vlivy mohou začít už rozpouštěním vzorku v kyselině. Je-li používána kyselina 
chlorovodíková, není možno titrovat manganistanem draselným, protože jej chloridové ionty 
redukují. Použití kyseliny dusičné by znamenalo přítomnost konkurenčního oxidovadla, které 
by atakovalo indikátor a/nebo reagovalo s přítomnými redukovadly. 

V mnoha případech se vzorek upravuje redukcí. Pak je přirozeně nutné naprosto 
odstranit nezreagovaný přebytek použitého redukovadla, jinak by následná titrace 
oxidovadlem byla neuskutečnitelná. Nedostatečná reakční rychlost může být někdy překonána 
zavedením katalyzátoru a zahříváním titrovaného roztoku. 

Snad nejpopulárnějším titračním činidlem je manganistan draselný. Je používán 
v klasické analýze ke stanovení celé řady látek, jako např. Fe, Mn, H2O2, NO2

-, organických 
sloučenin a dalších. Jod je slabším oxidovadlem, ale je velmi užitečný při titracích S2-, SO3

2-, 
S2O3

2-, Sn2+, Cu2+ a As3+. Nejvíce používaným redukovadlem je asi thiosíran sodný. Při jeho 
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aplikaci se ve většině případů nechají stanovované látky oxidačního charakteru reagovat 
s jodidovými ionty za vzniku jodu, který se pak ztitruje odměrným roztokem thiosíranu. 
Zbývající používaná titrační činidla mají zvláštní výhody nad uvedenými třemi pouze ve 
zvláštních případech. Např. dvojchroman draselný není redukován kyselinou 
chlorovodíkovou, roztok KJO3 je daleko stabilnější než roztok volného J2 v KJ a může být na 
J2 pohotově před vlastním použitím převeden reakcí: OHJHJJO 223 3365 +=++ +−−  atp. 
Četná stanovení se provádějí při použití bromid-bromičnanového směsného roztoku, který po 
okyselení uvolňuje brom vázající se na hledanou složku adicí (stanovení dvojných vazeb) 
nebo substitucí (aromatické jádro) a jehož stechiometrický přebytek se určuje jodometricky. 

Použití vysloveně redukčních činidel jako je chlorid titanitý a chlorid chromnatý 
vyžadují uchovávání odměrných roztoků pod inertní atmosférou (CO2, N2) a odstranění 
rušivého rozpuštěného kyslíku probubláváním titrovaného roztoku dusíkem nebo CO2. 
Stanovení redukovatelných skupin v organické analýze, které představuje velmi široký okruh 
aplikací, se právě provádí titanometricky a to tak, že se vzorek zahřívá s přebytkem 
odměrného roztoku Ti3+ v silně kyselém prostředí a jeho nespotřebované množství se určí 
zpětnou titrací železitou solí. 

Přehled běžných redox titračních metod je dán na Obr. 13, kde jsou schematicky 
znázorněny ploché části titračních křivek a ze kterého lze okamžitě vyčíst případné možnosti 
použití daného titračního činidla. 
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Obr. 13 Přehled běžných redox titračních metod 



 153

Při odvozování teoretických redox titračních křivek jsme dosud pro jednoduchost 
zanedbávali všechny vedlejší vlivy (pH, tvorba komplexů, vznik sraženiny). Redox reakcí se 
však velmi často účastní vodíkové ionty a tak hodnota pH přímo ovlivňuje potenciál 
titrovaného roztoku. Praktické aspekty tohoto vlivu jsou zachyceny v následujícím příkladě. 

Př. 89 Dokažte, že potenciál v eq. p. při manganometrickém stanovení Fe je dán výrazem:  

  pHMnFe
eq 08,0

6
5 00 −

+
=

πππ  

Při stanovení probíhá reakce: 

  OHMnFeHMnOFe 2
23

4
2 4585 ++=++ +++−+  

Redox páry     Petersovy rce: 
++ ⇔+ 23 1 FeeFe     [ ]

[ ]+

+

+=
2

3

0 ln
Fe
Fe

F
RT

FeFe ππ  

OHMnHeMnO 2
2

4 485 +⇔++ ++−   [ ] [ ]
[ ]+

+− ⋅
+=

2

8
4

0 ln
5 Mn

HMnO
F

RT
MnMn ππ  

V eq. p. platí tzv. koncentrační podmínky. V našem případě to znamená: 

  [ ] [ ]−+ = 4
2 5 MnOFe ;  [ ] [ ]++ = 23 5 MnFe  

(pro úplnost: [H+] je upravována při stanovení přídavkem konc. H2SO4 a je mnohonásobně 
větší než koncentrace reagujících komponent-jinými slovy, pH se během titrace podstatně 
nemění). 

Rovnici pro pár MnO4
-/Mn2+ vynásobíme stechiometrickým koeficientem 5 a sečteme 

s rovnicí pro pár železa, přitom osamostatníme člen obsahující [H+]: 

 [ ] [ ]
[ ]

[ ]
[ ] ⎟

⎠
⎞

⎜
⎝
⎛+++=+

+

−

+

+
+

2
4

2

3

00 lnln855
Mn
MnO

Fe
Fe

F
RTH

F
RT

MnFeMnFe ππππ  

πFe=πMn=πeq; R=8,314 Joule/stupeň, mol; F=96500 Coulomb a tedy pro 25 °C, kdy T=298 °K 
dostaneme při respektování koncentrační podmínky eq. p.: 

  pHMnFeeq 059,0856 00 ⋅−+= πππ  

  pHMnFe
eq 08,0

6
5 00 −

+
=

πππ  
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Př. 90 Předpokládejte, že koncentrace Fe3+ v roztoku činí pouze 1 Fe3+ iont v 1 l! Je-li 
[Fe2+]=0,1661 mol/l, jaký je potenciál Fe3+/Fe2+ páru v tomto roztoku? 

  [ ] lmolFe /10661,1
10022045,6

1 24
23

3 −
+

+ ⋅=
⋅

=  

  [ ]
[ ] 1

24

2

3

0 10661,1
10661,1ln

56,96484
15,29831441,877,0ln

−

−

+

+

⋅
⋅⋅

+=+=
Fe
Fe

F
RT

FeFe ππ  

  VFe 59067,0−=π  

Poznámka: Z příkladu je zřejmé, že v praxi bude potenciál πFe větší, protože [Fe3+] bude 
v roztoku Fe3+ iontů nabývat daleko větších hodnot. Vypočítejte, jak nízká musí 
být [Fe3+], aby πFe činil -2,00 V je-li [Fe2+]=0,1 mol/l! 

Př. 91 Klasické stanovení obsahu nitroskupin je založeno na jejich redukci pomocí známého 
přebytku Ti3+ iontů na aminoskupiny: 

  OHTiNHRHTiNOR 2
4

2
3

2 2666 ++−=++− +++  

  eNeN 6/161 33 −+ →+  

  eeTiTi 1/11 43 +→ ++  

Nespotřebované množství Ti3+ iontů se ztitruje odměrným roztokem síranu železito-
amonného (spotřeba A ml). Souběžně se provádí slepé stanovení, tj. stanovení bez přidaného 
vzorku analyzované nitrosloučeniny (spotřeba B). Rozdíl spotřeb při slepém stanovení a při 
vlastní analýze (titraci vzorku) odpovídá hledanému obsahu nitroskupin v analyzované 
sloučenině.  

Titrace přebytků Ti3+ iontů:  ++++ +=+ 2433 FeTiFeTi  

Navážka 0,8111 g nitrosloučeniny byla rozpuštěna ve směsi voda-alkohol a doplněna na 
objem 250 ml. K alikvotnímu podílu 25 ml byl přidán daný objem odměrného roztoku síranu 
titanitého. Po proběhnutí redukce obsažených nitroskupin se na titraci nezreagovaných Ti3+ 
iontů spotřebovalo 19,20 ml 0,1234N-NH4Fe(SO4)2. Při slepém stanovení daný objem 
odměrného roztoku síranu titanitého spotřeboval 41,30 ml 0,1234N-NH4Fe(SO4)2. Vypočtěte 
obsah -NO2 funkčních skupin ve vzorku. 

Obsah −NO2 skupin je úměrný (B-A) ml 0,1234 N-roztoku 

( )
8111,0
100

25
2501234,020,193,43

10006
% 2

2
−

⋅
=

NO
NO  

%78,25%
2

=NO  

OHNHHeNO 222 266 +−=++− +  

eqgNOE /6677,7
6
006,46

6
2 ===  
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5.3.5 Cvičení 

1. Vypočítejte teoretické potenciály následujících roztoků 
a) 50 ml 0,1 M-Fe3+ + 50 ml 0,1 M-Sn2+ 
b) 50 ml 0,2 M-Fe3+ + 50 ml 0,08 M-Sn2+ 
c) 40 ml 0,06 M-Fe2+ + 16 ml 0,05 M-Ox, kde VdeOx 4,1Re3 0 +==+ π  
d) 50 ml 0,12 M-Fe3+- + 50 ml 0,12 M-Ti3+ 

[a) +0,15 V; b)+0,73439 V; c) +0,994 V; d) +0,365 V] 

2. Při manganometrickém stanovení obsahu MnO2 v rudě se postupuje takto: navážka vzorku 
rudy se rozpustí v kyselině a do roztoku se vnese stechiometrický přebytek šťavelanu 
sodného:  

OHCOMnHOCMnO 22
22

422 224 ++=++ ++− . 

Množství přebytečného šťavelanu se titruje odměrným roztokem manganistanu (v 
prostředí H2SO4):  

OHMnCOHMnOOC 2
2

24
2
42 82101625 ++=++ ++−− . 

a) Vypočítejte obsah MnO2 ve vzorku rudy, jejíž navážka činila 1,2345 g, hmotnost 
přidaného Na2C2O4 0,4567 g a spotřeba 0,0999 N-KMnO4 25,0 ml; b) přepočítejte 
výsledek na sušinu rudy, která činí 90 %. [a) 15,2077 %; b) 16,8974 %] 

3. Obsah vápníku v krvi může být stanovován manganometricky. Nejprve se Ca vysráží jako 
CaC2O4, sraženina se rozpustí v H2SO4 a uvolněná kyselina šťavelová, jejíž množství je 
ekvivalentní CaC2O4 a tedy i Ca se ztitruje manganistanem (C2O4

2-→CO2, MnO4
-

→Mn2+). 10 ml pacientovy krve bylo zředěno na 50 ml. Z tohoto roztoku byl odpipetován 
alikvotní podíl 20 ml a v něm vysrážen Ca jako CaC2O4. Sraženina byla rozpuštěna a 
ztitrována 1,25 ml 0,0040 N-KMnO4. Vypočítejte koncentraci Ca2+ iontů v mg na 1 ml 
krve.[0,025 mg/ml] 

4. Na obsah organických látek ve vodě se usuzuje i z tzv. chemické spotřeby kyslíku 
(CHSK). Hodnota CHSK se udává v mg kyslíku, odpovídající potřebnému množství 
oxidačního činidla, které se musí vynaložit na oxidaci organických látek obsažených v 1 
litru analyzované vody. Stanovení CHSK představuje typický skupinový test. Podle 
původní metody (Kubel), která se dnes již používá jen pro analýzu pitných a povrchových 
vod s nízkým obsahem organických látek, se vzorek vody smíšený se zředěným roztokem 
KMnO4 vaří v prostředí H2SO4 po dobu 10 min a nespotřebovaný manganistan se 
stanovuje odměrným způsobem. 

a) Vypočítejte hodnotu CHSKMn (mg O2/l) v případě, že ke 100 ml vzorku pitné vody 
bylo přidáno 25 ml 0,0123 N-KMnO4 a při titraci jeho nespotřebovaného množství 
činila spotřeba 0,0139 N-(NH4)2Fe(SO4)2 20,1 ml. 
Řešení: 

 2
2 204 −=+ eO ; 

4
2OE =  

 =
2Om  meq kyslíku x počet meq potřebného ox. činidla 

 ( ) mlgOmO 100/1025,20139,01,200123,025
10004

42
2

−⋅=⋅−⋅
⋅

=  
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 litrOmgCHSKMn 1/25,21022485,0 2=⋅=  

b) Vypočítejte CHSKMn v případě, že k 100 ml vzorku povrchové vody bylo přidáno 50 
ml roztoku KMnO4 a spotřeba 0,0139 N-(NH4)2Fe(SO4)2 při zpětné titraci 
nespotřebovaného manganistanu činila 40,1 ml. Ke ztitrování 50 ml používaného 
manganistanu je zapotřebí 48,2 ml 0,0139 N-(NH4)2Fe(SO4)2 (takováto titrace se často 
v praxi označuje jako slepý pokus). 
Řešení: 

( ) 0139,01,4020,48
10004

2
2

−
⋅

=
OmO  

mlgmO 100/1001,9 4
2

−⋅=  

lOmgCHSKMn /01,910901,0 2=⋅=  

 Z výsledku je zřejmé, že podle stávajících norem lze zařadit analyzovanou vodu do třídy, 
odpovídající ještě čistotě povrchových vod (< 20 mg/l CHSKMn). 

5. Ze vzorku o navážce 0,5632 g byla vysrážena směs šťavelanu vápenatého a strontnatého a 
tyto šťavelany byly žíháním převedeny na směs (CaO + SrO) o hmotnosti 0,2870 g. Oxidy 
byly rozpuštěny v HCl a znovu byly vyloučeny šťavelany obou kovů. Po jejich 
odfiltrování a promytí byly rozpuštěny v H2SO4 a k titraci uvolněné kyseliny šťavelové se 
spotřebovalo 40,38 ml 0,2032 N-KMnO4. Vypočítejte obsah Ca a Sr ve vzorku. 

Řešení spočívá v sestavení dvou rovnic: první, která popisuje vážkové stanovení a druhá, 
která popisuje titrační manganometrické stanovení. 
Srážení šťavelanů vápenatého a strontnatého ze vzorku: 

 )()()( 42
2
42

2 sOMeCaqOCaqMe =+ −+  

Žíhání isolovaných šťavelanů: 

 )(2)()(
2
1)( 2242 gCOsMeOgOsOMeC +=+  

Tím byly ze vzorku isolovány oxidy (CaO + SrO) a jejich vyvážka činí: 

 2870,0=+ SrOCaO mm  

Je výhodné rozepsat hmotnosti jako součin počtu mol a příslušných molárních hmotností: 

 MeOMeOMeO Mnm ⋅=  

a to proto, aby se využilo skutečnosti, že MeMeO nn = ; tím lze vyjádřit rovnici #1 
v následující podobě: 

 2870,0=⋅+⋅ SrOSrOCaOCaO MnMn  

 2870,0=⋅+⋅ SrOSrCaOCa MnMn  

 2870,062,103077,56 =⋅+⋅ SrCa nn  Rovnice #1 

Rozpuštění vyvážky isolovaných oxidů v roztoku HCl a opětovné vysrážení šťavelanů: 

 )()()(2)( 2
2 lOHaqMeaqHsMeO +=+ ++  
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 )()()( 42
2
42

2 sOMeCaqOCaqMe =+ −+  

Následné rozpuštění isolovaných šťavelanů: 

 )()()(2)( 422
2

42 aqOCHaqMeaqHsOMeC +=+ ++  

Titrace uvolněné H2C2O4 roztokem manganistanu v prostředí H2SO4: 

 OHMnCOHMnOOCH 2
2

24422 8210625 ++− +=++  

 eHCOOCH 222 2422 ++= +  ( )43 22 ++ → CC  

Celková stechiometrická relace je tedy následující: 

 eqeOCHOMeCMeMeO 221111 42242 →→→→→  

Sestavení 2. rovnice, která odráží manganometrické titrační stanovení sumy obou kovů 
v dané navážce vzorku samozřejmě vychází z podstaty odměrné analýzy: 

počet meq analytu = počet meq spotřebovaného titračního činidla 
počet meq H2C2O4= počet meq MeC2O4= počet meq Me=spotřeba x normalita KMnO4 
( ) 38,402032,010002

44
⋅=⋅=⋅⋅+ KMnOKMnOSrCa ANnn  

(počet ekvivalentních molů je dán součinem počtu molů a čísla k; počet meq je pak roven 
tisícinásobku počtu eq) 

 310260810,4
10002

38,402032,0 −=
⋅

⋅
=+ SrCa nn  Rovnice #2 

Řešením soustavy dvou rovnic obdržíme: 

 31090499634,2 −⋅=Can  

 31019761166,1 −⋅=Srn  

a obsahy Ca a Sr ve vzorku pak činí 

 %67,20100
5632,0

078,401090499637,2%
3

=⋅
⋅⋅

=
−

Ca  

 %63,18100
5632,0

62,871019761166,1%
3

=⋅
⋅⋅

=
−

Sr  

Řešení příkladu je pedagogicky vysoce přínosné. Sestavme proto jiné dvě rovnice 
umožňující řešení: 

#1: 2870,0=+ SrOCaO mm  

 2870,0=+ yx  

 ( ) 38,402032,010002 ⋅=⋅⋅+ SrOCaO nn  

 38,402032,010002 ⋅=⋅⋅⎟⎟
⎠

⎞
⎜⎜
⎝

⎛
+

SrO

SrO

CaO

CaO

M
m

M
m  

#2: 38,402032,010002 ⋅=⋅⋅⎟⎟
⎠

⎞
⎜⎜
⎝

⎛
+

SrOCaO M
y

M
x  
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 gx 162903479,0=  

 gy 124096521,0=  

 %67,20
5632,0
100162903479,0% =⋅⋅=

CaO

Ca
Ca M

M  

 %63,18
5632,0
100124096521,0% =⋅⋅=

SrO

Sr
Sr M

M  

6. V současné době ve všech standardních metodách rozboru vod je jako jednotná metoda 
určení organických látek v odpadních vodách uváděno stanovení CHSK (viz př. 4) 
dvojchromanovou metodou. Vypočítejte hodnotu CHSKCr odpadní vody, bylo-li k 10 ml 
vzorku přidáno 15 ml prac. roztoku K2Cr2O7, směs byla okyselena tak, aby oxidace 
probíhala v prostředí 50 % H2SO4. Po 2 hod. varu pod zpětným chladičem bylo 
přebytečné množství dvojchromanu určeno titrací 0,0509 N-(NH4)2FeSO4, spotřeba činila 
7,5 ml. Souběžně prováděný slepý pokus si vyžádal spotřebu 15,5 ml uvedeného roztoku 
(NH4)2FeSO4. [CHSKCr = 325,75] 

7. Při jodometrickém stanovení obsahu MnO2v rudě se postupuje takto: navážka vzorku rudy 
se vnese do konc. HCl a uvolněný chlor se převede do roztoku KJ: 

OHMnClClHClMnO 2222 24 ++=+  

KClJKJCl 22 22 +=+  

Uvolněný jod je tedy ekvivalentní obsahu MnO2 a titruje se thiosíranem, jak je 
v jodometrii obvyklé. Vypočítejte obsah MnO2 ve vzorku, činila-li spotřeba 0,052 N-
Na2S2O3 42,50 ml při navážce rudy 0,2 g. [48,03 %] 

8. Klasickým jodometrickým stanovením je určení obsahu nenasycených vazeb v tucích a 
olejích, což se vyjadřuje tzv. jodovým číslem. Jodové číslo, konvenčně přijatá a užívaná 
hodnota, je množství halogenu adovaného na vzorek, vyjádřené v procentech jodu. Podle 
jednoho z používaných postupů (Hanuš) se navážka vzorku rozpustí v chloroformu, 
k připravenému roztoku se přidá bromid jodný rozpuštěný ve vodném roztoku kyseliny 
octové; proběhne reakce: 

R1 CH HC R2 + JBr = R1 CH CH R2

J Br  

Pak se ke směsi přidá pevný KJ a nespotřebovaný halogen se titruje odměrným roztokem 
thiosíranu až se vodná vrstva, k níž se před koncem titrace přidá škrobový maz jako 
indikátor, úplně odbarví (jod se rozpouští v jodidu na trijodidový aniont): 
  −−− +=+ BrJJJBr 32  

  −−−− +=+ JOSOSJ 32 2
64

2
323  

Zároveň se provádí slepý pokus se všemi činidly za zcela stejných podmínek, ale bez 
navážky vzorku. Vypočítejte jodové číslo, je-li navážka rybího tuku 0,1924 g, spotřeba 
0,1023 N-Na2S2O3 při slepém pokusu 36,40 ml a při vlastním stanovení 16,7 ml. 
Řešení: 
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  Jodové číslo ( )
n

NAAJ 100
10001 0 ⋅⋅−

⋅
=  

  Jodové číslo ( )
1924,0
1001023,07,164,36

10001
90,126

⋅⋅−
⋅

=  

  Jodové číslo 92,132=  

Všimněme si, že hmotnost adovaného jodu je větší než hmotnost vzorku. 

9. Při alkalimetrické titraci jistého množství dihydrátu tetraoxalátu draselného 
(KHC2O4⋅H2C2O4⋅2 H2O) se spotřebovalo 24,3 ml 0,1234 N-KOH. a) Jaká bude spotřeba 
při titraci téhož množství tetraoxalátu při oxidimetrické titraci 0,1111 N-KMnO4?; b) jaká 
bude normalita odměrného roztoku KMnO4, bude-li jeho spotřeba při oxidimetrické titraci 
téhož množství tetraoxalátu rovněž 24,3 ml. 
Reakce: 
  OHOCKKOHOCHOKHC 242242242 323 +=+⋅  

  OHCOKMnHMnOOCHOKHC 22
2

442242 1620541745 +++=++⋅ +++−  

[a) 35,99 ml; 0,16453 eq/l] 

10. Sirovodík obsažený v 10 l vzorku zemního plynu byl absorbován v roztoku kademnaté 
soli: 

( ) ++ +=+ HsCdSCdSH 22
2  

Vyloučený CdS byl po filtraci a promytí převeden do 25 ml jodového roztoku v jodidu 
( −

3J ). Po okyselení směsi si nadbytečný jod vyžádal 12,5 ml 0,1111 N-Na2S2O3, přičemž 
slepý pokus činil 25,7 ml 0,1111 N-Na2S2O3. Kolik gramů H2S obsahoval 1 m3 
analyzovaného plynu? 
Reakce: 
  ( ) SHCdHsCdS 2

22 +=+ ++  

  ( ) HJsSJSH 222 +=+  

[2,4991 g/m3] 

11. Navážka 2,9999 g chlorového vápna byla převedena do 250 ml odměrné baňky. 
K alikvotnímu podílu 25 ml byl přidán KJ a po okyselení se na vytitrování uvolněného 
jodu spotřebovalo 19,9 ml 0,0999 N-Na2S2O3. Jaký je obsah účinného chloru? 
Reakce: 
  −−− +=+ 32 23 JClJCl  
[23,49 %] 

12. Jodid-jodičnanový roztok byl okyselen přídavkem 1 N-HCl 
a) Kolik ml kyseliny se přidalo, jestliže množství vyloučeného jodu činilo 0,38076 g? 

Reakce: OHJHJOJ 223 3365 +=++ +−−  

b) Kolik 0,5 N-HCl se přidalo, jestliže se na vytitrování vyloučeného jodu spotřebovalo 
25,0 ml 0,1 N-Na2S2O3?  

[a) 3 ml, b) 5 ml] 
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13. Jaká je molární hmotnost určité železnaté soli, obsahující ve své molekule 1 atom Fe, 
bylo-li spotřebováno k oxidaci navážky 3 g této soli 38,25 ml 0,2 N-KMnO4? Co je to za 
sloučeninu? [392,157 g/mol; Fe(NH4)2(SO4)2⋅6H2O] 

14. Při acidimetrické titraci určitého množství uhličitanu thálného se spotřebovalo 25 ml 0,1 
N-H2SO4. Kolik ml 0,1 N-KMnO4 by se spotřebovalo na stejné množství při 
oxidimetrické titraci v kyselém prostředí? 
Reakce: 
  OHCOTlHCOTl 2232 22 ++=+ ++  

  22
23

432 5214104245 COOHMnTlHMnOCOTl +++=++ +++−  
[50 ml] 

15. Stanovení ethylenglykolu v odpadní chladící kapalině z autovraků oxidací kyselinou 
jodistou. Podstatou stanovení je snadná a selektivní oxidace hydroxylových skupin 
vázaných na sousedních uhlíkových atomech kyselinou jodistou: 

CH2

CH2

OH

OH
+ HJO4 = 2 HCHO + HJO3 + H2O

 

Na vzorek se působí za chladu známým přebytkem kyseliny jodisté v prostředí kyseliny 
octové. Vytvořená kyselina jodičná i nespotřebovaná kyselina jodistá se ztitruje 
jodometricky: 
  OHJHJHJO 223 3355 +=++ +−  

  OHJHJHJO 224 4477 +=++ +−  

  −−− +=+ 2
64

2
322 22 OSJOSJ  

Souběžně se provádí slepé stanovení, tj. celé stanovení bez vzorku. Rozdíl spotřeby 
odměrného roztoku thiosíranu mezi slepým pokusem a vlastním stanovením odpovídá 
obsahu oxidovaného ethylenglykolu, za nutného předpokladu, že počet meq přidávané 
HJO4 je větší než počet meq obsaženého ethylenglykolu. Vypočtěte obsah ethylenglykolu 
ve vzorku odpadní chladící kapaliny z autovraků v g/l, jestliže bylo odměřeno 10 ml 
vzorku chladící kapaliny do 1 l zásobního roztoku, ze kterého se pro jednotlivé titrace 
pipetovaly alikvotní podíly 5 ml, ke kterým se přidávalo 25 ml cca 0,05 N-HJO4 (tato 

normalita je pro 
2

4HJOE =  g/eq; pro 
8

4HJOE =  při jodometrické titraci se jedná o 0,2 

N-HJO4). Nespotřebované množství HJO4 a množství vzniklé HJO3 si vyžádalo při 
jodometrické koncovce průměrnou spotřebu 0,10176 N-Na2S2O3 31,4 ml. U souběžně 
prováděného slepého stanovení činila spotřeba 0,10176 N-Na2S2O3 36,8 ml. [341,066 g/l] 

16. Klasické stanovení obsahu kyslíku rozpuštěného ve vodě je založeno na oxidaci čerstvě 
připraveného Mn(OH)2 kyslíkem obsaženým ve vzorku analyzované vody: 

( ) ( ) ( ) ( ) ( ) ( )sOHMnlOHaqOsOHMn 4222 222 =++  

eeMnMn 2/242 +→ ++  

eOeO 4/242 20 −→+  
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Vzniklý Mn(OH)4 (s) po okyselení a po přídavku stechiometrického nadbytku jodidu 
oxiduje tento jodid na jod: 
  ( ) ( ) ( ) ( ) ( ) ( ) ( )lOHaqJaqMnaqHaqJsOHMn 22

2
4 442 ++=++ ++−  

Vzniklý jod se ztitruje odměrným roztokem thiosíranu. Jaké množství kyslíku je obsaženo 
ve vzorku vody, jestliže se na vzniklý jod z 250 ml vzorku vody spotřebovalo 12,4 ml 
0,0201 N-S2O3

2-. Výsledek vyjádřete v mg O2/1 l vzorku vody. 

  lmgOmO /975,710
250

10000201,04,12
10004

32
2

=⋅⋅⋅⋅
⋅

=  

−→+ 2
2 24 OeO ;  eqgOE /9997,7

4
2 ==  

17. Aldehydy v rostlinné stravě, především ve zmrazené zelenině, se stanovují po 
oddestilování ze vzorku jodometricky: Z navážky homogenizovaného vzorku (u kterého 
se paralelně stanoví sušina) se vodní parou oddestilují aldehydy. K získanému destilátu se 
přidá stechiometrický nadbytek odměrného roztoku hydrogensiřičitanu sodného. 
Proběhnou adiční reakce s přítomnými aldehydy: 

( ) NaSOOHRCHNaHSORCHO 33 ⇔+  
Nadbytek NaHSO3 se pak stanoví následovně: přidá se dané množství odměrného roztoku 
jodu, proběhne tato reakce: 
  +−−− ++=++ HJSOOHJHSO 322

4223  
Přebytek jodu se určí titrací standardizovaným odměrným roztokem thiosíranu (spotřeba 
A ml N-roztoku S2O3

2-): 
  ( )antetrathionOSJOSJ −−− +=+ 2

64
2
322 22  

Souběžně se provádí slepé stanovení, tj. destilace s vodní parou bez vzorku zeleniny 
(místo vzorku se do destilační baňky přidá destilovaná voda), ale samozřejmě se všemi 
dalšími kroky a přídavky NaHSO3 a J2 (spotřeba B ml N-roztoku S2O3

2-). 
Výsledek obsahu sumy aldehydů se vyjadřuje jako acetaldehyd. 
Odvoďte výraz pro výpočet obsahu sumy aldehydů jako acetaldehyd v sušině vzorku. 
  eqeNaHSOCHOCH 2211 33 →→→  

  eqgCHOCHE /
2

3=  

Obsah aldehydů odpovídá rozdílu spotřeb: A-B 

  ( )
sušinavz.navážka

100
10002

%
32

3
3 ⋅

⋅⋅−⋅
⋅

= OSNBACHOCHCHOCH  
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5.4 Srážecí titrace 

Titrace založené na srážecích reakcích nejsou zdaleka tak rozšířeny v odměrné analýze 
jako titrace založené na protolytických nebo redox reakcích. Ve skutečnosti příklady 
srážecích titrací jsou v učebnicích omezeny na srážení stříbrného iontu halogenidy a 
thiokyanátem. V mnoha případech, zvláště při titracích zředěných roztoků, je rychlost srážecí 
reakce pro titrační potřeby nedostatečná. Další potíž je způsobena vylučováním znečištěných 
sraženin adsorpcí nebo okluzí stanovovaných iontů a spolusrážecími efekty. Na rozdíl od 
použití srážecích reakcí v gravimetrii nebo při separacích vzorku na složky nelze při titraci 
nechat sraženinu uzrát, získat čistý preparát a dosáhnout tak nezbytného stechiometrického 
průběhu. 

Titrační křivky 
Srážecí titrační křivky se vynášejí v souřadnicích pX popř. pAg – objem titračního 

činidla (X=Cl, Br, J, SCN). Výpočet je znázorněn v následujícím příkladě, kde je uvedena 
titrace chloridů Ag+ iontem. 

Př. 92 Odvoďte titrační křivku v souřadnicích pCl vs V AgNO3 pro titraci 100 ml 0,1 M-
NaCl roztokem 0,1 M-AgNO3; 10101 −⋅=&AgClS , [ ]−−= ClpCl log . 

 I. Začátek titrace:  0=AgV  

  [ ] lmolCl /10 1−− = ;  1=pCl  

 II. Před eq. p.:  1000 〈〈 AgV  

 Za předpokladu, že reakce probíhá prakticky kvantitativně se rovnovážná koncentrace 
Cl- iontů počítá ze směšovacího pravidla reagujících roztoků: 

  [ ]
AgNaCl

AgAgNaClNaCl

VV
NVNV

Cl
+

⋅−⋅
=−  

 např. v ½ eq. p.  

  [ ] 21033,3
50100

1,0501,0100 −− ⋅=
+

⋅−⋅
=Cl  

  48,1=pCl  

Při tomto výpočtu byl zanedbán příspěvek chloridových iontů, které se do roztoku 
dostaly částečnou rozpustností sraženiny. Toto zanedbání je oprávněné v celém 
průběhu titrace, vyjma nejtěsnější blízkosti eq. p. 

III. Bod ekvivalence :  mlVAg 100=  

  [ ] [ ]+− = AgCl  



 163

  [ ] AgClSCl =− 2 ;  [ ] lmolCl /10 5−− =  

  00,5=pCl  

IV. Za eq. p.:  AgV〈100  

V roztoku je přebytek iontů Ag+. Jejich koncentrace se vypočítá ze směšovacího 
pravidla reagujících roztoků: 

  [ ]
NaClAg

NaClNaClAgAg

VV
NVNV

Ag
+

⋅−⋅
=+  

A protože je opět oprávněno zanedbat malý příspěvek Ag+ iontů, které se do roztoku 
dostávají z částečné rozpustnosti sraženiny, dostáváme se velmi snadno 
k požadovanému výsledku: 

  [ ]+−= AgpAg log  

  AgClpSpAgpCl =+  

  pAgpSpCl AgCl −=  

Vypočtené výsledky pro požadovanou titrační křivku jsou seřazeny v Tab. 30 a titrační 
křivka je znázorněna na Obr. 14. V tomto obrázku jsou pro srovnání dále společně 
znázorněny titrace jodidových a bromidových iontů stejných koncentrací. Skok závisle 
proměnné veličiny pX je největší pro titraci jodidů, protože jodid stříbrný je nejméně 
rozpustný z těchto tří solí ( 10101 −⋅=&AgClS , 13101 −⋅=&AgBrS , 16101 −⋅=&AgJS ). Vliv koncentrace 
komponent na titrační křivku vystihuje případ označený na tomto obrázku číslem 4. 
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Tab. 30 Titrace 100 ml 0,1 M-NaCl 0,1 M-AgNO3, SAgCl=2,76⋅10-10 

ml AgNO3 [Cl-] pCl 
0 1,00⋅10-1 1,00 

50 3,33⋅10-2 1,48 
90,0 5,26⋅10-3 2,28 
99,0 5,02⋅10-4 3,30 

100,0 1,70⋅10-5 4,78 
101,0 5,50⋅10-7 6,26 
110 5,80⋅10-8 7,32 
120 3,00⋅10-8 7,52 

pTCl

pTBr

pTJ

0

5

10

15

0 50 100

% Ag+ přidáno

pX

4

1,2,3

3

2

1

4

 

Obr. 14 Teoretické titrační křivky halogenidů Ag+ iontem, hodnoty pT jsou dány hodnotou 
závisle proměnné veličiny pX příslušné titrace (1 – 0,1 M-Cl-, 2 - 0,1 M-Br-, 3 - 0,1 
M-J-, 4 - 0,01 M-Cl-). 
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Př. 93 a) Vypočítejte hodnotu pCl roztoku, který byl připraven smíšením 50 ml roztoku HCl 
s hodnotou pCl=2,00 a 50 ml roztoku HCl, pCl=4,00; b) Vypočítejte hodnotu pAg 
roztoku, který byl připraven smíšením stejných objemů roztoků AgNO3, pAg=1,20 a 
NaCl, pCl=2,00. [a) 2,2967; b) 1,5759] 

Př. 94 Vypočítejte a) pCl 0,01M-roztoku NaCl; b) pBr 0,05 M-CaBr2; c) pI 0,01 M-MgJ2; d) 
pCl 0,05 M-CrCl3; e) pSCN 0,1 M-NH4SCN. [a) 2,00; b) 1,00; c) 1,69897; d) 0,8239; 
e) 1,00] 

Příklady stanovení (aplikace) 
Jedinou obecně používanou metodikou srážecích titrací, jak už bylo řečeno, jsou titrace 

odměrným roztokem AgNO3 popřípadě zpětné titrace Ag+ iontů odměrnými roztoky NaCl a 
KSCN nebo NH4SCN. Nejdůležitější aplikace jsou zachyceny v následujících příkladech. 

Př. 95 Jaký je obsah CaCl2 v technickém chloridu vápenatém? Navážka 1,1111 g vzorku byla 
převedena do 250 ml a alikvotní podíl 25 ml si vyžádal spotřebu 22,2 ml roztoku 
AgNO3. Při standardizaci 25 ml roztoku AgNO3 vykazovalo spotřebu 22,2 ml 0,0999 
N-NaCl. Titrace vzorku i standardního roztoku NaCl byly indikovány chromanem 
draselným (Mohrova metoda). [98,358 %] 

Př. 96 Při stanovení bromidů Volhardovou metodou se hledané bromidy vysráží známým 
množstvím Ag+ iontů a jejich stechiometrický přebytek se určí zpětnou titrací 
odměrným roztokem NH4SCN na vizuální indikátor síran železito-amonný. Jaký je 
obsah Br- (mg/ml) v analyzovaném roztoku KBr, k jehož 25 ml se přidalo 50 ml 
roztoku AgNO3 a titrace nespotřebovaného množství AgNO3 si vyžádala spotřebu 22,2 
ml 0,0555 M-NH4SCN. Ke ztitrování 50 ml používaného roztoku AgNO3 (slepý 
pokus) bylo zapotřebí 44,4 ml 0,0555 M-NH4SCN. [3,94 mg/ml] 

5.5 Komplexotvorné titrace 

Metody odměrné analýzy, založené na tvorbě rozpustných a stálých komplexních 
sloučenin, shrnujeme pod společný název komplexotvorné titrace. 

Nejčastěji se jedná o nejjednodušší typy (MeL), složitější komplexy MeLn vznikající 
stupňovitou tvorbou mohou být výjimečně využity a to jedině za předpokladu, vyskytují-li se 
v soustavě komplexů alespoň dva sousední stupně MeLk a MeLk+1, které se dostatečně liší 
svou stabilitou (příslušné konstanty stability se liší alespoň o 4 řády). 

5.5.1 Titrační křivky 

Průběh komplexotvorné reakce: 

  MeLLMe =+   [ ]
[ ] [ ]LMe

MeLKS ⋅
=  
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znázorníme podobně jako u např. neutralizačních metod titrační křivkou, vyjadřující závislost 
pMe na objemu (V) titračního činidla: 

  ( )VfpMe =    [ ]MepMe log−=  

Koncentraci volného iontu Me vypočítáme ze vztahu již odvozeného v kapitole o 
komplexotvorných reakcích, který můžeme pro dané úseky titrace významným způsobem 
zjednodušit: 

  [ ] [ ]( ) 012 =−+−+ MeMeSLSS CCKCKMeKMe  

Titrujme např. 100 ml roztoku kationtu Me o koncentraci CMe = 0,01 mol/l stejně 
koncentrovaným roztokem ligandu L; KS =1012 

a) Na začátku titrace  00,210loglog 2 =−=−= −
MeMe Cp  

b) V úseku před bodem ekvivalence se výraz zjednoduší na:  

  [ ]
LMe

LLMeMe
LMe VV

VCVCCCMe
+

⋅−⋅
=−=  

např. pro přídavek 50 ml titračního činidla: 

  [ ] lmolMe /1033,3
150

01,05001,0100 3−⋅=
⋅−⋅

=  48,2=Mep  

Protože zanedbáváme Me vzniklé disociací komplexu MeL, je výpočet v oblasti těsně před 
bodem ekvivalence jen přibližný. V případě stálého komplexu se tato nesprávnost neprojeví 
ještě při spotřebě 99,9 ml.  

c) V bodě ekvivalence: CMe=CL se výraz pro dostatečně stálý komplex zjednoduší na: 

  [ ] [ ] 02 =−+ MeS CMeKMe   a je-li [ ]MeCMe 〉〉  

  [ ] MeS CKMe =2   [ ]
S

Me

K
CMe =  

nebo přímo z definičního výrazu pro KS, kde 

  [ ] [ ]LMe =  a [ ] [ ] [ ]MeLMeLMeCMe =+= &  

je-li lmolCMe /105
200

01,0100 3−⋅=⋅= , pak 

  [ ] lmolMe /1007,7
10
105 8

12

3
−

−

⋅=
⋅

=  

a 
  15,7== pTpMe  
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d) V úseku za bodem ekvivalence, podobně jako před bodem ekvivalence: 

  [ ] [ ]
[ ] ( )MeLS

Me

S CCK
C

LK
MeLMe

−
==  

např. po přídavku 150 ml titračního činidla: 

[ ] 3102
250

01,010001,0150 −⋅=
⋅−⋅

=−= MeL CCL  3104
250

01,0100 −⋅=
⋅

=MeC  

[ ] 12
312

3

102
10210

104 −
−

−

⋅=
⋅⋅

⋅
=Me  70,11=pMe  

např. 2 eq. p. : V=200 ml, CL=2CMe 

  [ ]
SK

Me 1
= ;  SpKpMe =  

Hodnoty pMe v rozsahu spotřeby ligandu 0 až 150 ml pro komplexy charakterizované 
konstantou stability KS=108 až 1020 jsou uvedeny v Tab. 31 a titrační křivky na Obr. 15. 
Křivky odpovídající stabilním komplexům KS>1012 se svým průběhem podobají titračním 
křivkám silných kyselin a silných zásad. V obou případech se totiž jedná o reakci dvou částic: 

  MeLLMe =+  

  OHOHH 2=+ −+  

za vzniku málo disociované sloučeniny. 

Komplexometrické metody, založené na tvorbě stálých komplexních sloučenin, dovolují 
právě tak přesné stanovení kovových iontů v roztoku, jako je stanovení silných kyselin nebo 
zásad. 

Tab. 31 Hodnoty pMe při komplexometrické titraci (za vzniku komplexu MeL různé 
stability – titrace 100 ml 0,01 M-Me 

pMe 
KS 

L 
0,01 mol/l 

(ml) 108 1010 1012 1016 1020 
0 2,00 2,00 2,00 2,00 2,00 

50 2,48 2,48 2,48 2,48 2,48 
90 3,28 3,28 3,28 3,28 3,28 
99 4,30 4,30 4,30 4,30 4,30 

100 5,15 6,15 7,15 9,15 11,15 
101 6,00 8,00 10,00 14,00 18,00 
110 7,00 9,00 11,00 15,00 19,00 
150 7,00 9,00 11,00 15,00 19,00 
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Obr. 15 Titrační křivky komplexometrických titrací 

5.5.2 Komplexometrie 

Komplexometrie je založena na využití některých organických polydonorových činidel 
(komplexů, chelatonů), které tvoří s řadou iontů stálé rozpustné komplexy typu MeL. 

Nejpoužívanějším komplexometrickým činidlem je komplexon III – dvojsodná sůl 
kyseliny ethylendiamintetraoctové EDTA (H4Y): 

HOOC

HOOC

H2C

H2C
N CH2 CH2 N

CH2COOH

CH2COOH
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Komplexon III reaguje s kovovými ionty podle schématu: 

  −+ += 2
222 2 YHNaYHNa  

  +−−+ +=+ HMeYYHMe 232
2  

  +−−+ +=+ HMeYYHMe 222
2

2  
  +−−+ +=+ HMeYYHMe 22

2
3  

  +−+ +=+ HMeYYHMe 22
2

4  

Jedna molekula komplexonu váže vždy jeden kovový ion, bez ohledu na jeho mocenství. 

Je současně zřejmé, že komplexotvorné rovnováhy jsou v těchto případech ovlivňovány 
koncentrací vodíkových iontů, kterou je třeba v průběhu titrace stabilizovat na optimálně 
zvolené hodnotě přídavkem pufru. 

K vizuální indikaci bodu ekvivalence se užívá tzv. metalochromních indikátorů. Jsou to 
látky, které vytvářejí s kovovými ionty rozpustné komplexy odlišné barvy od vlastního 
zbarvení. Vesměs se jedná o vícesytné slabé kyseliny obecného vzorce HnI (n=1-6), které ve 
vodném roztoku disociují a v závislosti na pH poskytují různě zbarvené ionty, schopné 
vytvářet s kovovými ionty barevné komplexy. 

Obecně: 

Indikátor disociuje, např. −+ += IHHI  

a jeho aniont utvoří s částí kationtů Me2+ charakteristicky zbarvený komplex, jehož stabilitu 
charakterizuje KS,I: 

  ++− =+ MeIMeI 2  

při následující titraci roztoku komplexonem reagují volné ionty Me2+ na komplex, jehož 
stabilitu charakterizuje KS, vodikové ionty se vážou tlumivým roztokem, zbarvení se nemění: 

  +−−+ +=+ HMeYYHMe 222
2

2  

v těsné blízkosti bodu ekvivalence začíná koncentrace volných iontů Me2+ rychle klesat, což 
podporuje disociaci komplexu MeI+. Probíhá konkurenční komplexotvorná reakce: 

  +−−−+ ++=+ HIMeYYHMeI 222
2  

daná menší stabilitou komplexu MeI+ oproti komplexu MeY2- (KS,I<KS); objevuje se zbarvení 
volného indikátoru. 

Funkční oblast indikátoru, oblast barevného přechodu odvodíme podobně jako v případě 
titrací neutralizačních: 

  [ ]
[ ][ ]−+

+

=
IMe

MeIK IS 2,  
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  [ ] [ ]
[ ]−

+
+ =

I
MeI

K
IMe

IS ,

2  

  [ ]
[ ]+

−
+ +=

MeI
IKpMe IS loglog ,

2  

takže funkční oblast indikátoru je přibližně dána rozmezím: 1log , ±= ISE KpMe . 

Pro správnou volbu indikátoru je rozhodující, aby titrační exponent byl co nejblíže 
středu funkční oblasti indikátoru, tj. pT=pMeE≈log KS,I. 

Možnosti ovlivnění druhu zbarvení a tím i přesnosti určení bodu ekvivalence můžeme 
demonstrovat na následujícím případu: 

např. indikátor murexid – amonná sůl kyseliny purpurové 

forma:  H4I- → H3I2- → H2I3- 

 červenofialový fialový modrofialový 

oblast pH:  do 9,2 9,2 – 10,5 10,5 a výše 

  

Ideální pro stanovení vápníku je barevný přechod z červené do fialové, případně modrofialové 
barvy, tj. pracujeme v pufru o pH 9,2 a výše. 

Dalším, často používaným komplexometrickým indikátorem je eriochromová čerň T 
(sodná sůl 1-(1-hydroxy-2-naftylazo)-6-nitro-2-hydroxynaftalen-4-sulfonové, NaH2I), 
trojbarevný indikátor tvořící s celou řadou kationtů barevné komplexy, vhodné pro 
komplexometrické stanovení. Menšího významu jsou pyrokatechinová violeť, fluorexon, atd. 

Pracovní metodiky, použití komplexometrie 
Komplexometrie je v praxi velmi často užívaná metoda pro stanovení četných iontů 

jednak samotných, jednak ve směsích. Ve směsi kationtů je možno jednotlivé ionty stanovit 
za podmínky, že jejich komplexy s komplexonem se podstatně liší svou stabilitou, nebo lze-li 
některý z nich zamaskovat jiným komplexometrickým činidlem. 

Jako základní látky pro standardizaci odměrného roztoku (nejčastěji komplexonu III) 
slouží CaCO3, MgSO4⋅7H2O, ZnO, Zn a pod. 

Podle pracovních postupů se běžně komplexotvorné metody rozdělují na: 
1. přímé – kovové ionty se stanovují přímou titrací komplexonem za použití vhodného 

indikátoru 
2. nepřímé – k analyzovanému roztoku se přidá přebytek odměrného roztoku komplexonu a 

ten se stanoví odměrným roztokem síranu hořečnatého. 

Ca2+

CaH2I- 
červený 
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Nepřímá titrace dovoluje stanovení iontů, které jsou vázány ve sraženinách 
nerozpustných ve vodě, iontů, jejichž reakce s chelatonem je pomalá a pod. Některá vybraná 
stanovení jsou přehledně uvedena v Tab. 32. 

Tab. 32 Příklady komplexometrických stanovení 

Stanovovaná látka Indikátor Podmínky, poznámka 
Ca2+ murexid pH 12, NaOH 
Ba2+ eriochromová čerň T pH 10, NaOH 
Cu2+ pyrokatechinová violeť pH 9,5; NH4OH+NH4Cl 
Ni2+ eriochromová čerň T pH 9,5; NH4OH+NH4Cl 
Zr4+ xylenová oranž 1 N HNO3 
Ca2+, Mg2+ eriochromová čerň T pH 9-10; NH4OH+NH4Cl; Ca2++Mg2+ 
 murexid pH 12, NaOH, hořčík se vyloučí jako 

Mg(OH)2; Ca2+ 
Mg2+, Zn2+ eriochromová čerň T NH4OH+NH4Cl; Mg2+, Zn2+ 
 eriochromová čerň T přídavek KCN maskování Zn2+; Mg2+ 

5.5.3 Cvičení 

1. Vypočítejte navážku komplexonu III (Na2H2Y⋅2 H2O) pro přípravu 500 ml odměrného 
roztoku, aby jeho 1 ml odpovídal a) 1 mg Zn; b) 1 mg Mg; c) 1 mg Ca; d) 1 mg Bi; e) 1 
mg Al2O3; f) 1 mg Cu2O. [a) 2,8463 g; b) 7,6576 g; c) 4,6439g; d) 0,8906 g; e) 3,6508 g; 
f) 2,6014 g] 

2. Jaká je rovnovážná koncentrace železitých iontů v roztoku, který vznikne smísením 40 ml 
0,05 M-železité soli a 60 ml 0,08 M-komplexonu III? 

Řešení:  
  −−+ =+ FeYYFe 43  

  [ ] [ ]
[ ] [ ]−−

−
+

⋅
=

⋅
=

44
3

YK
C

YK
FeYFe

S

Fe

S

 

  [ ] lmolY /108,2
100

05,04008,060 24 −− ⋅=
⋅−⋅

=  

  lmolCFe /102
100

05,040 2−⋅=
⋅

=  

a po dosazení: 

  [ ] lmolFe /106689,5
108,210

102 26
21,25

2
3 −

−

−
+ ⋅=

⋅⋅
⋅

=  

  25,25246,25 ==pFe  

3. Kolik mědi obsahuje 1 l vzorku měďnaté soli, když na titraci alikvotního podílu 50 ml se 
spotřebuje 28,6 ml 0,05 M-komplexonu III? [1,8174 g/l] 
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4. Celkovou tvrdost vody lze stanovit nejlépe komplexometrickou titrací na eriochromčerň 
T. Kolik Ca, CaO a CaCO3 odpovídá 1 ml 0,1 M-komplexonu III? [4,0⋅10-3 g; 5,6⋅10-3 g; 
0,01 g ] 

5. Kolik % Ca a Mg obsahuje vzorek, když na titraci navážky 0,2141 g vzorku se 
spotřebovalo a) 12,1 ml 0,1 M-komplexonu III na indikátor murexid (Ca2+), b) 14,65 ml 
0,1 M-komplexonu III na indikátor eriochromčerň T (Ca2+ a Mg2+). [a) 22,65 %; b) 2,89 
%] 

6. Vzorek vodného roztoku obsahuje Mg2+, Cd2+ a Al3+ ionty. Vážkové stanovení sumy tří 
uvedených analytů bylo uskutečněno srážením stanovovaných iontů pomocí 8-
hydroxychinolinu (oxin, široce používané organické činidlo v anorganické analýze): 

Me2+ + 2

Me
  2

(s) +

N N
OH O

N
OH

3

2 H+

Me3+

Me
  3

(s)

N
O

++ 3 H+

2

3

 

Schematicky: 
 ( ) ( ) ++ +→+ HsoxinMgoxinHMg 22 2

2  
 ( ) ( ) ++ +→+ HsoxinCdoxinHCd 22 2

2  
 ( ) ( ) ++ +→+ HsoxinAloxinHAl 33 3

3  

Vysrážené oxináty mají stechiometrické složení, jsou dobře filtrovatelné, stálé a po 
vysušení se přímo váží. Hmotnost sraženiny všech tří stanovovaných kovů isolované ze 
100 ml vzorku činila 9,54276 g. 

Velmi užívané stanovení řady kovových iontů je bromatometrické stanovení, které 
spočívá v kvantitativním vysrážení kovových iontů z vodného roztoku jako oxinátů, 
rozpuštění isolované sraženiny ve zředěné HCl a v následném bromatometrickém 
stanovení používajícím jodometrickou koncovku: 

 OHBrHBrBrO 223 3365 +=++ +−−  
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N
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3 + 6 Br2

N
OH

3

Br

Br

+ 6 HBr

  

 eqgoxinE /,
4

=  

Samozřejmě se přidává přebytek bromid-bromičnanového roztoku a nezreagované 
množství bromu se s výhodou stanoví jodometricky: 

 22 22 JBrJBr +=+ −−  

 −− =+ 32 JJJ   a −−−− +=+ JOSOSJ 32 2
64

2
323  

Potřebné ekvivalentové hmotnosti tedy jsou:  

 ( )
12

3oxinAl ; ( )
8

2oxinMg ; ( )
8

2oxinCd  

 ;
12
Al  ;

8
Mg  ;

8
Cd  

24
32OAl   atd. 

Při naší modelové analýze sumy všech tří kovů bylo odpipetováno 10 ml vzorku, kationty 
vysráženy oxinem, vyloučené oxináty Al(oxin)3, Mg(oxin)2 a Cd(oxin)2 byly z roztoku 
isolovány, promyty a rozpuštěny ve zředěné HCl. Tím zpátky uvolněný 8-
hydroxychinolin byl stanoven bromatometricky s jodometrickou koncovkou tak, jak bylo 
popsáno výše. Spotřeba 1 N-Na2S2O3 činila 27,4 ml (B). Zároveň se prováděl slepý poklus 
bez vzorku a bez oxinu, pouze za přídavku daného objemu bromid-bromičnanového 
roztoku. Spotřeba 1 N-Na2S2O3 při tomto slepém stanovení činila 50,0 ml (A). 

Třetí stanovení sumy všech tří obsažených kationtů v našem vzorku bylo provedeno 
přímou komplexometrickou titrací  

 ( ) +−−−+ +=+ HMeYYHMe nn 242
2  

 (n=1-4) 

Na ztitrování 20,0 ml vzorku činila spotřeba 0,2 M-Komplexonu III (Na2H2Y) 24,5 ml 
(D). Vypočtěte obsah jednotlivých kovů ve vzorku a vyjádřete jej v g/l. 

Řešení spočívá v sestavení soustavy tří rovnic (pro každé stanovení: vážkové, 
bromatometrické a komplexometrické) o třech neznámých, kterými jsou stanovované 
obsahy jednotlivých kovů: 

 x – obsah Mg ve vzorku (g/l) 
 y – obsah Cd ve vzorku (g/l) 
 z – obsah Al ve vzorku (g/l) 
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1. 
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 ( ) 10
100
1000

1 ==faktoralikvotníf  

(sraženina byla isolována srážením 100 ml vzorku a obsahy kationtů jsou vyjádřeny na 1 l 
čili 1000 ml vzorku) 

2. 
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A=50,0 ml; B=27,4 ml 

3. 
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Aby měl student úplné pohodlí, budou uvedeny i všechny potřebné údaje z tabulek: 
Mg=24,305 g/mol; Cd=112,41 g/mol; Al=26,9815 g/mol 
Mg(oxin)2=312,6106 g/mol 
Cd(oxin)2=400,7155 g/mol 
Al(oxin)3=459,4398 g/mol 

Řešením sestavených rovnic se obdrží: 
x=1,97 g/l 
y=9,98 g/l 
z=2,02 g/l 

Samozřejmě, že se jedná o ryze modelový příklad. O co je však menší jeho praktický 
význam, o to je větší jeho význam pedagogický! Pochopení tohoto příkladu bude pro 
každého studenta nejen nesmírným obohacením schopností a vědomostí, ale mělo by být i 
skvostným intelektuálním zážitkem! 


