6. OXIDACNE-REDUKCNI REAKCE

Oxidacné-redukéni (redox) reakce piedstavuji reakce provazené prenosem elektronu mezi
oxidovadlem a redukovadlem.

Oxidovadlo je latka schopna pfijimat elektrony,

Redukovadlo je latka schopna elektrony odevzdavat.

Latka
Ox +ne =Red reakce poloClankova

predstavuji ob& formy konjugovany redoxpar, naptiklad Fe’/Fe*’, Sn*"/Sn*", MnO;/Mn”",
a pod.

Redox reakce znaci reakci oxidovane formy jednoho paru s redukovanou formou druhého paru:

(I) AOX thnae = Ared " Nnp
(H) Bred — nge + Box "NA
ng on + na Bred = ng Ared + na Box

Vysledna rovnice je seCtenim obou dil¢ich reakci, kde n, a ng predstavuji pocet vymeénovanych
elektront u jednotlivych konjugovanych paru.



Priklad: redukce iontu MnOg na ion Mn*" dle rovnice MnOz + 5 ¢ + 8 H = Mn*" + 4 H,0O
nebo dle schematu

MnO,;, — Mn"' - Mn"Y — M — Mn*

Zvlastni piipad oxidaéné-redukénich reakci je disproporcionace (redoxni dismutace):
ngzJr = Hg + ng+
nebo

3Cl,+6 OH =CIO; +5CI +3 H,0

Redox reakce jsou reakcemi vratnymi.



6.1 Redox rovnovaha

Redox potencialy jsou objektivni mirou oxidaéni, resp. redukéni ucinnosti (schopnosti)
oxidovadel ¢1 redukovadel.

Redox potencial E je potencial elektrody z chemicky inertniho kovu (Pt, Au), ponoiené do
roztoku oxidovan¢ a redukovane formy urcite latky:

a) Ma-li redukovana forma velkou snahu odevzdavat elektrony, elektroda se nabije zaporné.
b)V opacném pripad¢ odevzda elektroda Cast vlastnich elektronti a nabije se kladné.

Redoxpotencial je dan rovnici Petersovou

RT a(Ox)
E =ES + In
Ox/Red n F a(Red)
znaci, ze potencial v urCité soustavé je zavisly na poméru aktivit obou forem, kde £9,r.q standardni
redoxpotencial, R plynova konstanta (8,31 J.K'.mol™), T teplota v kelvinech (pfi 25°C se T=298,1 K), F Faradaytv
naboj (96485 C.mol™"), n polet vyméiovanych elektrontl mezi obéma formami konjugovaného redoxniho paru.

a pi1 25°C bude

00592 a(Ox)
n £ a(Red)

E=EDyred T



C

=N

3

Elektrody k méfeni pH
a — metalicko-oxidova (napf. bismutova)
elektroda, b — bézna sklenéna elektroda,
¢ — kombinovana sklenéna elektroda,
d — kombinovana Rossova sklenéna
elektroda, A — roubik kovového
bismutu, B — banitka ze specialniho
elektrodového skla natavena na nosnou
sklen&nou trubici, C — vnitni (svodna)
argentchloridova elektroda,
D — kapalinovy spoj referentni elektrody,
E — referentni argentchloridova elektroda,
F — svodna redoxni elektroda,
G — referentni redoxni elektroda

Clanek pro méfeni pH
s Rossovymi elektrodami
A — sklenéna elektroda,
B — referentni redoxni elektroda
s kapalinovym mistkem,
C — méfeny roztok

Salt bridge

Platinized

platinum foil Sintered

glass disk




Standardizace: redox potencialy E° se vztahuji ke standardni vodikové elektrodé
2H +2¢ =H, E°(2H'/H,) = 0,000 V
pro t =25°C, p(H,) = 101325 Pa, a(H") = 1.

JL%’,..;?:; Lo

H, gas
=1. :
Py, = 1.00 atm \ = 1.00 atm ,
¢ Salt bridge

ag+=1.00 ag+ = 1.00 acg2+ = 1.00

Uréeni standardniho potencialu E’ dvou polo&lankd Ag-elektrody a Cd-elektrody.



Experimentalné se pouziva mérny ¢lanek ze srovnavaci elektrody, napf. kalomelové a
meérne (indikacni) elektrody, napi. platinové.

B Wire lead Salt bridge

o
Fritted disk or

T cotton plug

roztok
KCl

Solid KCl ~— Solution saturated
| with KCI and Hg,Cl,
) Solid Hg,Cl,
A Laboratorni kalomelova

\:D elektroda Pt wire Hg
A — kapilarni Gsti ponofené
do méfeného roztoku, B — spoj Half-reaction ]
se zasobni lahvi roztoku KCl HeyClp(s) + 27 = 2Hg + 2Cl
s presnou latkovou koncentraci A saturated calomel electrode made from materials readily available in any

Schematicky se zna¢i mérny ¢lanek
o Hg ‘ Hg,Cl, KCl nasyc.roztok ‘ méreny roztok ‘ Pto
nasycend kalomelova elektroda (SKE) mérnda (indikacni) elektroda



Pro rovnovazné napéti tohoto ¢lanku je E — E Pt — E SKE + A¢L

kde Agp je kapalinovy potencial. Pi1 vypoctu napéti ¢lanku odecitame od potencialu kladnéjsi
elektrody vpravo potencial zapornéjsi elektrody psané vlevo.

0,0592 o a(Ox)

.y « 7 .. — Lo i
Pro potencial mérné¢ elektrody plati: Ep; = EGx/Rred n g a(Red)



Zavedenim koncentraci [0x] a [red] misto aktivit a(Ox) = [Ox] - yox  a(Red) =[Red] * yred
a y = konst. (pfi konstantni iontové sile 1) je formalni redoxpotencial E°";

5 0,0592 Yox 0,0592 [Ox]
= E° +
E=F . log red + , log [Red]
E* .

coZ znamena, Ze formalni potencidl plati pro konkrétni usporadani, napt. v roztoku 1 M H,SOj,.

Hodnoty standardnich potencialii E° jsou abstrahované z potencialtl formalnich E°".

Redoxreakce zKraceny zapis E° [V]

S,08 +2¢e =2S0OF S,0:7/2S0; +2.05
MnO; +5e¢ +8 H =Mn*" +4 H,O MnOz/Mn** +1,52
Ag +e =Ag Ag'/Ag +0,80
L+2e =21 L,/2I7 +0,54
2H +2¢ =H, 2H"/H, 0,00
Zn*" +2e¢ =7n Zn*"/Zn ~0,76

a) Za potencial se do zavorky pise elektrodova reakce napf. E°(MnO,+5¢ +8H'=Mn*"+4H,0).
b) Za potencial se do zavorky pisi ve form& zlomku symboly redox formy, napt. E°(MnO4/Mn™").

¢) Umisténi redox symboli do dolniho indexu, napt. £ ..
4



6.2 Podminky prubéhu redox reakci

Pro analytické ucely posuzujeme redox rovnovahy v roztocich z hlediska: 1) ur¢eni sméru reakce,
2) kvantitativnosti prubéhu, 3) ovlivnéni vedlejSimi reakcemi a 4) kinetiky reakce.

6.2.1 Urceni sméru redox reakce

Porovnanim E° potencialu polo¢lankovych reakci 1ze urcit smér reakce: redox par s negativnéjSim
potencidlem vystupuje vici paru s pozitivn¢jSim potencialem jako redukovadlo.

Napiiklad ~E°(Fe*'/Fe*") =+0,77 V E°(Ce*'/Ce™) =+ 1,44V

Reakce mezi obéma pary bude proto vZdy probihat ve sméru zleva doprava podle

r v e r . o v + . , . + 3+
to znamena slovy: pii koncentracich iontd bude vzdy Fe*" oxidovan iontem Ce*" na Fe’' za
v r . o 4+ +
soucasné redukce ionti Ce*" na Ce’".

Podminkou pro kvantitativni priubéh redox reakce: je-li dostate¢ny rozdil
standardnich potenciali, a to nejméné 0.35az04 V.



6.2.2 Kvantitativnost prubéhu redox reakci

Pro obecnou redox reakci Agx T Bred = Area T Box je pfi jednoelektronové vyméné
rovnovaha posunuta doprava, jediné kdyz plati ~ E°(Aox/Areqd) > E°(Box/Breq)-

Obecné plati pravidlo, ze ¢im je pomér [Ay]: [Awq] po probéhnuti reakce mensi, tim
uplnéji reakce prob¢ehla.

Priklad: kvantitativnost prib&hu redox reakce pro oxidaci antimonité soli bromi¢nanem
(bromatometrické stanoveni iontd Sb").

Reakce probiha BrO3; + 3 Sb*" + 6 H'=Br + 3 Sb°" + 3 H,0 a je souétem dvou
poloreakci:

BrO; +6e +6 H =Br +3 H,0 E°=+142V
3Sb>"+6e =3Sb*" E°=+0,75V

Redox potencidly obou konjugovanych part jsou vyjadieny Petersovymi rovnicemi

— +'6
Eg, = E(BrO3;+6e +6H =Br +3H,0) = ES;, + 0’065 & log [Br([)él[]H _
5+93
Eg, = E(3Sb™+6¢ =3Sb>") = £, + 0,0592 [Sb™]

6 g [Sb3+]3
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Pocatecni rozdil Eg, — Eg;, charakterizuje rychlost pribéhu reakce.

Po probéhnuti reakce se ustavi rovnovaha:

0,0592 BrO;][H1® .. = 0,0592 Sb>* 71’
EBr = ESb = %r + 6 log [ [];i,l.[] — LSy + 6 log {Sb3+}3
Rovnovazna konstanta diskutované reakce je rovna:
k- [Bri[SbT’
[BrO;J[H'T[Sb™ T’
V rovnovaze plati, ze rozdil Eg, - Eg, = 0, z ¢ehoZ plyne:
. o 00592 IS T[Br]  0,0592
Br—Esh= ¢ log [Sb3+]3[BrO3_] [H+]6 T log K
Rovnovazna konstanta je proto rovna:
log K = 6 (L% —E%) _6°(1,42-0,75) _ 67,9 K=17,9.10%

0,0592 0,0592

Obecné pravidlo: pi1 kvantitativnim priubéhu chemické reakce musi rovnovazna konstanta K
nabyvat hodnot nejméné 10° a vysgich.

Zaveér: pribéh reakce mezi bromi¢nanem a antimonitymi ionty l1ze pokladat za kvantitativni.
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Pro podminku kvantitativné probihajici reakce se vypocte potiebny minimalni rozdil
standardnich potencialii obou reagujicich redox
6 - (EY — E7)

0,0592

log 10° = AE° =0,0789 V

Vypocteny rozdil standardnich potencialt pro redox reakci s vyménou 6 elektronil je ve srovnani
s rozdilem EP a ES part v uvazovaném piikladu BrO; + Sb>" podstatné piekro¢en, coZ znovu
dokazuje kvantitativni prubch sledované reakce.

Stejnym zpusobem bychom zjistili, ze pro kvantitativni prubéh dvouelektronové reakce je
potfebny rozdil standardnich potencidlii nejméné 0,24 V.
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6.2.3 Ovlivnéni prubéhu redox reakci vedlejSimi reakcemi

Pribéh redox reakci je ovlivnén dalSimi rovnovahami: 1) protolytické rovnovahy, 2) vznik
komplext a 3) vznik sraZenin.

Vliv pH a vedlejsi rovnovahy zahrneme do formalniho potencialu E°".

a) Vliv pH

Redox potencial konjugovaného paru musi v Nernstove rovnici piitomnost protontt zahrnout.

Priklad: oxidaéni schopnost BrOs je podminéna pfitomnosti protont dle rovnice
BrO; +6e +6 H =Br +3 H,0

Redox potencidl je definovany

RT, a(BrO;)- a®(H")

E(BrO;/Br) = E°(BrO;/Br) +

6 F a(Br)
po zahrnuti aktivity H" iontu do formélniho potencialu bude
_ o, RT . y(BrOs) R T [BrO3] ¢, R T [BrO3_ ]
E=E e In® B + nd'(H) + =g ot = B4 in S e S

Zaver: rostouci aktivita protonu zvysi hodnotu formalniho potencialu, a tim 1 oxida¢ni mohutnost
systému BrO;/Br, vyjadifenou jeho redox potencidlem.
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Priklad: Jak ovlivituje pH oxidaéni schopnost KMnO,
MnO; +5¢ +8 H = Mn*" + 4 H,0 E°=+1,52V
Reseni: Redox potencial je vyjadfen Nernstovou rovnici

=\ . ST
£ poy RT a(MnOy) - a’(H)

SF a(Mn*")
o . RT. »MnOy) RT R T [MnOZ ]
= E° + + +
E=E 45 vy T 5 F a'(H) + 5] 1 Mn®
kde
of _ po . RT . y(MnOy) STt
. +
E”=FE°+ 5T In »(Mn>") na’(H)
Za rovnosti koncentraci [MnOy4 ] = [Mn 1 plati pro zavislost potencidlu systému na pH vztah:
E'=F° 0,0592-8 pH=E°—-0,0947 pH EV) | =415V
S 15 f\
Grafickym vyjadfenim je piimka se zapornou smérnici. T F{0l2Cr) = +136V
., L 1,24
Pro sestrojeni zvolime tti body, pro pH 10 k ~ T EByB) =+ 109V
a(H) =1 pH=0 E"=+1,52V %
a(H+) =107 pH=3 E° = 1,24V 05 E E,2) = + 0,53V

aHH=10° pH=6 E"=+095V

Zaver: V zavislosti na pH se méni oxidacni schopnost , ; !
KMHO4 0 2 4 6




b) Vliv vedlejsi komplexotvorné rovnovahy

Ovlivnéni prubéhu redox reakce pritomnosti c¢inidla, které tvofi s nckterou slozkou
konjugovaneho oxidacné-redukcéniho paru komplexni ion:

Priklad: Smichame-li ionty Fe’', Fe*" a Ag', neprobdhne Zadna viditelna reakce. P¥idame-li
ionty F~ ve form¢& NaF, objevi se leskly povlak vylou¢en¢ho kovového Ag. Diivodem je redox
reakce Ag" + Fe* = Ag + Fe’*

Re$eni: Potencialy E°(Fe’'/Fe*) =+ 0,77V a E°(Ag'/Ag) =+ 0,80 V jsou velmi blizké a proto
nenasveédCuji spontannimu prubehu uvedene reakce.

Stabilni komplexni iont [FeF¢]’ zptisobi ve sm&si Fe’" a Fe*' pokles koncentrace oxidované
formy paru Fe’'/Fe™" a tim také pokles potencial na hodnotu, kdy se projevi redukéni vlastnosti
volnych iontd Fe*".

Vyjadiime-1i stabilitu komplexu konstantou stability

3-
ﬁé(Fng') = [F[:?’if[% ]]6 — 106!

15



, . 3+ .
a dosazeni za koncentraci [Fe’ | do Nernstovy rovnice

[FeFq]
[Fe* J[F 1°

1
Bs(FeFg)

E=E"+0,0592 log kde E°'=E° +0,0592 log

Pravidlo: ¢im bude stabilita komplexu oxidované¢ formy redox paru vétsi, ¢im vySsi bude
hodnota konstanty stability, tim vyraznéji poklesne oxida¢ni charakter tohoto paru.

Zaver: Pridavkem fluoridu doslo k vyraznému rozliSeni formalnich potenciali na rozdil, ktery
umoznil vyredukovani kovoveho sttibra.

16



6.2.4 Reakcni kinetika redox reakci

V analytické chemii jsou vyuZitelné rychlé redox reakce.
Pomalé reakce 1ze zrychlit vhodnym redox-katalyzatorem a reakce je katalyticka reakce.

Stejné¢ oznaCujeme 1 reakce, kde negativnim katalyzatorem, tj. inhibitorem zabranujeme
prubéhu reakce nezadouci.

Redox katalyzatory mohou existovat ve dvou rliznych oxida¢nich stavech a predstavuji redox par
a prechod musi probihat snadno, takZe jde o vratny systém.

Zikladni podminkou redox-katalyzatoru: jeho standardni potencial musi lezet mezi
standardnimi potencialy reagujicich systemu.

Priklad: oxidace manganatych iontl peroxodisiranem na manganistan podle

2 Mn*" +5 8,04 +8 H,O=2MnO; +10 SO +16 H"

ktera probiha jen za pfitomnosti iontl sttibrnych. Jinak vznikad oxid manganicity.

17



Poloreakce reagujicich systému jsou

MnO; +5¢e +8 H =Mn*" +4 H,0 E°=+152V
Ag* +e =Ag' E°=+198V
S,08 +2¢e =2S0O; E°=+205V

Porovnanim E° viech redox pari zjistime, ze E°(Ag*/Ag") =+ 1,98 V lezi mezi
E°(MnO,/Mn*) =+ 1,52V a E°(S,05/S07)=+2,05V.

Zaver: Stiibré ionty jsou pii¢inou selektivniho priib&hu reakce, oznacujeme je za selektivni
pozitivni katalyzator.

Priklad: Stejnou funkci pozitivniho katalyzatoru maji ionty Cu®" pfi oxidaci iontd Mn”" na
J p \ q Yy p
manganistan v alkalickém prosttedi bromnanem.
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Autokatalyticka reakce: reakéni produkt zvysuje reakéni rychlost

Priklad: oxidace kyseliny §tavelové manganistanem draselnym v kyselém prostfedi, kterd je
podstatou standardizace odmérnych roztoktt KMnQOy:

5 (COOH), + 2 MnO; + 6 H' =10 CO, + 2 Mn*" + 8 H,0O

Reakce probiha zpodatku velmi pomalu, zejména za studena pro podateéni nedostatek Mn*".

Tonty Mn”" jako autokatalyzator reaguji s manganistanem na dal§i oxidaéni mezistupné (Mn'" a

Mn'"") a tim znaéné urychluji hlavni redox reakci.

Priklad: funkci negativniho Kkatalyzatoru je op&t manganatd stl, zabrafujici oxidaci
chloridovych iontl pfi manganometrickém stanoveni zeleza.

Vysvétleni vychazi z piechodné tvorby Mn'", které pfednostné oxiduji ionty Fe*" na Fe’*, nikoliv
ionty Cl na Cl,.
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Indukovana reakce: prub¢h redox reakce je ovlivnén nebo vyvolan vedlejsi reakci,
probihajici ve stejné soustave.

Priklad: indukovanou reakci je redukce olovnatych iontii alkalickym cinatanem na elementarni
olovo, ktera sama o sob€ probihd velmi pomalu.

Za ptitomnosti stop Bi’", které se redukuji cinatanem okamZité na elementarni bismut, probiha
okamzité 1 redukce olovnaté soli.

Redukci iontli Bi*" oznacujeme za reakei indukujici (1),
redukei iontt Pb*" oznadujeme za reakei indukovanou (I1):

(I) reakce indukujici 2 Bi’" + 3 Sn(OH); + 9 OH =2 Bi + 3 Sn(OH)¢"
(II) reakce indukovana  Pb°" + Sn(OH); + 3 OH = Pb + Sn(OH);"

Vliv indukujicich reakcei se uplatiiuje rovnéz pii srazeni nebo rozpousténi.
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6.3 Analytické aplikace redox reakci

6.3.1 Kvalitativni analyza

Jde o reakce vysoce selektivni, spojené s vyraznymi zménami zbarveni analyzovanych vzorkau.

Diikazy manganatych iontil spo¢ivaji nejéast&ji v jejich oxidaci na fialovy manganistan

v kyselém az zasaditém prostiedi:
2 Mn*" + 5 PbO, + 4 H =2 MnOy + 5 Pb*" + 2 H,0 silné kyselé prostredi
2 Mn”" +5S,0f + 8 H,O=2 MnO; + 10 SO; + 16 H" silné kyselé prostredi

2 Mn*" +5BrO + 6 OH =2 MnO; + 5 Br +3 H,0 alkalické prostredi
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Diikazy chromitych iontii se obvykle uskute¢iuji jejich oxidaci na zluté roztoky

chromanu, resp. oranzové roztoky dichromanu.
a) V kyselém prostredi jsou oxidacnimi ¢inidly bismuti¢nan nebo peroxodisiran:
2 Cr'"+3 BiO; +4 H = Cr,07 +3 Bi’" + 2 H,0
2 Cr'" +3 8,05+ 7 H,0 = Cry07 + 6 SO + 14 H

b) v alkalickém prostredi jsou oxida¢nimi Cinidly peroxid, chlornan (bromnan) nebo
sttibrny 1on

2Cr"+10 OH + 3 H,0, =2 CrO; + 8 H,O
2Cr"+100H +3 ClO (BrO)=2CrO; +3 Cl (Br)+5H,0
Cr'+3 Ag"+8OH =CrO; +3 Ag+4 H,0

Diikazy chromanii a dichromani redukci na ionty Cr’":

Cr,07 +3S05 +8H =2Cr" +3S0O;7 +4 H,0
Cr,07 +61 +14H =2Cr"+31,+7H,0
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Diikazy iontu rtuti:
2 HgC12 + SIlC12 = Hg2C12 + SHC14
Hg2C12 + Sl’lClz =2 Hg + SIIC14

Dukazy redukovadel v alkalickém prostiedi:
AsO; +2 Ag"+2 OH =2 Ag+ AsO; + H,0
AsO; +2 Cu*' +4 OH = Cu,0 + AsO; +2 H,0

Dukaz l‘edllklljiCiCh cukru Fehlingovym ¢inidlem:

2 Cu*'+RCOH + 4 OH = Cu,0 + RCOOH + 2 H,0

Dukaz arsenu Marshovou-Liebigovou zkouskou redukei na arsan:
A" +3Zn+3 H =H;As +3 Zn™"

s tepelnym rozkladem H3;As na kovovy As pi1 900°C (vznik arsenoveho zrcatka)
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Dukaz dusi¢nani jejich redukei na ionty NO,
NO; +Zn+2 H =NO; + Zn”" + H,0
nebo redukci az na amonny iont:

NO, +3Zn+8H =NH; +3 Zn*" + 2 H,O

Diikazy redukujicich aniontii na zakladé odbarvovéani roztoku KMnOj:
2 MnO; +5SO5 + 6 H =2 Mn*" + 5 SO;” + 3 H,0
a analogické dikazy iontu S,057, S*, AsO7, Fe(CN)g', I, atd.

Diikazy oxidovadel reakei s jodidem za vzniku jodu:
ClOs+6I' +6H =31,+ClI +3 H,0
AsO; +2T +2H =1, + AsO;” + H,0
2Cu™ +41 =2 Cul +1,

a dikazy vylouceného jodu roztokem Skrobového mazu za vzniku modrého az fialové hnédého
zbarveni.
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6.3.2 Kvantitativni analyza

vyuziva redox reakci zeyména pii oxidimetrickych a reduktometrickych odmérnych stanovenich.

Reakce jsou Casto zakladem prevadéni analyzovaného materidlu do roztoku na formu vhodnou
pro dalsi analyticky rozbor.

Nachazeji uplatnéni pii rozkladech suchou cestou tavenim nebo rozkladem kyselinami €1 jejich

smeésmi na mokré ceste.
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6.4 Redox titrace

Zakladni pozadavek: stechiometricky a rychly prubéh, tzn. Zze titraéni Cinidlo musi za
laboratornich podminek reagovat se stanovovanou latkou jednozna¢né a kvantitativng.

Déleni: na metody oxidimetrické titranim Cinidlem je roztok oxidovadla, (KMnO,, KBrOs), a
na metody reduktometricke, titracnim Cinidlem je roztok vhodného redukovadla, (TiCl;, SnCl,).

Dosazeni bodu ekvivalence: se pfi titracich roztokem KMnO, projevi prvnim piebytkem tohoto
¢inidla, tj. fialovym zbarvenim titrovan¢ho roztoku.

Vhodny indikator specificky pro urcity typ titrace: napt. Skrobovy maz v jodometrii, nebo vratny
¢1 nevratny redoxindikator (napt. difenylamin, resp. methyloranz).

o/

Nejvhodnéjsi indikaci bodu ekvivalence: potenciometricky zpusob dovoli sledovat cely
prub¢h titrace a zaznamenat titracni kitvku.
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6.4.1 Titracni krivka redox titrace
Prubéh titracni kiivky lze sledovat potenciometrickou titraci pomoci

¢lanku Pt-elektroda (mérnd) - nasycena kalomelova elektroda,

nebo teoreticky vypocCtem hodnot rovnovaznych potencialii v zavislosti na objemu titracniho
¢inidla a vynesenim do grafu.

Teoreticky prubéh titracni krivky:
1) na usek pred bodem ekvivalence, kdy je v roztoku nadbytek stanovované latky, a

2) na usek za bodem ekvivalence, kdy je v roztoku nadbytek titracniho ¢inidla.

Charakterizace titra¢ni krivKky: zakladni body,

pocate¢ni bod pred pridavkem titracniho ¢inidla,

bod polovi¢ni ekvivalence,

titraCni exponent neboli bod ekvivalence a

bod dvojndsobn¢ ekvivalence pro posouzeni titraCniho skoku.
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Priklad: titrace 60 ml 0,1 M Sb>" bromi¢nanem draselnym o koncentraci 0,1 mol/l v prostiedi
H,SO,4 0 [H'] =1 mol/l.

Reseni: Béhem titrace probiha BrO; +3 Sb>*+ 6 H = Br +3 Sb”" + 3 H,0
ktera je souctem dvou poloreakci:

BrO; +6¢ +6 H =Br +3 H,0

38b>+6e =3Sb”"

Redox potencialy poloreakci jsou

00592, [BrO;] i
= E%, + — 1142V
Eq, = E%y + 0,0592 lo [Sb5+] H=1075V
Sb Sb 2 g [Sb3+] Sb ;

Dostatecny rozdil (E, - ES;) ale 1 hodnota rovnovazné konstanty reakce svédci o kvantitativnim

pribéhu oxidace slou¢enin Sb”" bromi¢nanem:
[Br][Sb’ T 6 (E%:—

[BrO;][H'1°[Sb T’ 0,0592

log K =log ) _ 67,9 K=10"
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Vypocet zakladnich bodu titra¢ni krivky

(1) Pocatecni bod krivky: Pied prvnim piidavkem titra¢niho ¢&inidla je potencial
neméfitelny, jak plyne z Nernstovy rovnice pro systém pii nuloveé koncentraci oxidované formy
Sb>":

0,0592 0
2 & 0.1

V praxi je pfitomna stopova koncentrace oxidované formy pied zapocetim titrace, a proto je i

E=E°+

=— 00

nameéfitelnd zaporna hodnota E.

(2) Pred dosazenim bodu ekvivalence jsou v reakénim roztoku piitomny vSechny slozky
reagujicich pari. Kazdym p¥idavkem titraéniho &inidla (BrO;) nariista koncentrace formy Sb>*
na ukor Sb>". Veskery ptidavany bromiénan se redukuje na Br .
Po ustaveni rovnovazného stavu plati
_ 54
0,06592 log [][3];?3] _ Eo, + 0,02592 log EE%
za predpokladu ze a(H)=1ay;=1aplati E} = E"(BrO;/Br) % = E°{(Sb>/Sb™).

E=E%+

29



Pfed ekvivalenci 1ze koncentraci pfiddvancho BrOj; v roztoku zanedbat, protoZe piechazi
kvantitativng na bromid, uplatiiuje se pouze Nernstova rovnice systému Sb>"/Sb>".

Pro pomér mnoZstvi reagujicich slozek: n(BrO3) = n(Sb>")/3 a pro vypoéet rovnovaznych
koncentraci [Sb>'] a [Sb>*] plati

V(BrO3) - ¢(BrO;3)
V(Sb>") + V(BrO3)

V(Sb ") - ¢(Sb>") — 3 - V(BrO;3) - ¢(BrO;)
V(Sb>") + V(BrO3)

[Sb>]1=3 - [Sb**] =

Dosazenim koncentraci do Nernstovy rovnice systému Sb */Sb>" bude potencial soustavy: pro
pridavek 5,0 ml 0,1 M KBrO;

0,005 - 0,1
0,06 + 0,005

[Sb>]1=3"- =0,02308 mol/l

0,06 - 0,1 —0,005-0,1 -3

34 _ A . _ )
[Sb™']=3 0,06 + 0,005 6,923.10” mol/l
E=0,75+ 0,0592 lo 0,02308 =+0,74V

2 £ 6,923.102
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Pro bod polovi¢ni ekvivalence: pro ptidavek 10 ml KBrO;, kdy dojde k vyrovnani

rovnovaznych koncentraci [Sb”*] a [Sb '] je vypoéten E = E%, =+ 0,75 V. Pro spotiebu 19,0 ml
KBrO; bychom vypocitali E=+ 0,79 V, atd.

(3) V bodé ekvivalence: pro stechiometricky piidavek titraéniho ¢inidla je

[Sb"]=3[BrO;] a také [Sb>']=3[Br]

. . 0,0592  [BrO;] .. . 0,0592 . [Sb’]
= + " log "= + " log + 7
E EBI‘ 6 log [Br—] Sb 9) log [Sb3+]
Upravou rovnic a jejich seétenim bude
[BrO;] [Sb>']
-E=6-FE% +0,0592 log——+ 2-E=2-E%+0,05921
6 6 - E%: 10,0592 log (Br ] sp 70,0592 log [Sb*]
- 5+
8-E=6-FE% +2 - E% +0,0592 log 4 kde: A= [BrO; ][Sb™ ] =1

[Br][Sb>']

_6-E%+2-E
g

E Sb=1125V
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Obecné: n, - Ayx + 1y - Brea=m - Areq + 11 - By, predstavujici soudet dvou poloreakei se

standardnimi potencialy E¥ a ES bude Axtni-e =Aq; E?
Box T 72 € = Bieg ) Eé)
plati v bodé ekvivalence obecny Lutheruv vztah pro potencial bodu ekvivalence:

nEP+ny EY
ny + n,

Eekv =

(4) Za bodem ekvivalence: koncentrace Sb’" je v roztoku prakticky nulova a potencial
soustavy je fizen systémem BrO; /Br .

Zjednodu$ena Nernstova rovnice (za predpokladu: a(H") = 1; y;= 1) bude
0,0592 [BrO;]
6 [Br ]
kdyz dosadime pro ptidavky titra¢niho ¢inidla koncentrace [Br ] a [BrOs] ze vztaht

1 7(Sb™) - ¢(Sb™) V(BrO3) - ¢(BrO3) — /5 - V(Sb”") - ¢(Sb™ )

[Br1=3" Jsp™) + 1Broy) 7(Sb™) + M(BrO;3)

E=FE% + log

[BrOs] =

Priklad: Pro 25,0 ml 0,1 M KBrOs, tj. 5,0 ml za ekvivalenci se vypocte potencial + 1,414 V.
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V bodé dvojnasobné ekvivalence (100 % pietitrovani) dojde k vyrovnani rovnovaznych

koncentraci BrO; a Br, takze plati: [BrO5;] = [Br ], tzn. Ze E = E%,.

0,1 M KBrO; [ml] ztitrovanost [%] E [V]

5,0 25,0 0,74
10,0 50,0 0,75
15,0 75,0 0,76
19,0 95,0 0,79
19,5 97,5 0,80
19,9 99,5 0,82
19,98 99,9 0,84
20,0 100,0 1,25
20,1 100,5 1,40
25,0 125,0 1,41
30,0 150,0 1,42
40,0 200,0 1,42

1,9

7

E (V)

1,0

0,5

o 07 X
EJ
N ———re
E.
AE
W ___Y
|
:
|
+ ] ]
0 20 V (ml) 40

AE je titracni skok a rovna se rozdilu standardnich potencialii obou reagujicich paru, tzn. 0,67 V.

Pravidlo: s rostoucim rozdilem standardnich potenciali roste titraéni (potencialovy) skok.

To je dulezité pti vizualni indikaci titrace, nebot’ ¢im vétsi je potencialovy skok, tim vice se

konec titrace blizi bodu ekvivalence. Je ziteymée, Ze titracni kiivka je zde nesymetricka.
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6.4.2 Vizualni indikace pri redox titracich

Vyjimeénym ptipadem indikace bodu ekvivalence je zbarveni roztoku prebytkem manganistanu
draseln€ho, jehoZz intenzivni fialové zbarveni dovoluje postiehnout konec titrace.

Vétsina redox titraci vyzaduje vhodny indikator, ktery svoji barevnou zménou ur¢i dosazeni
ekvivalence.

Redox indikatory délime na nevratné a vratné.

1) Nevratné indikatory: methyloranze nebo methyléervené pii bromatometrickych
titracich, az do blizkosti b.e. probiha reakce mezi bromi¢nanem a stanovovanou latkou:
BrO;+6e¢ +6 H =Br +3 H,0
Prvni nadbyte¢ny bromic¢nan vytvofi s bromidem elementarni brom:
BrO; +5Br +6 H =3 Br, + 3 H,O
a rozru$i pfitomny indikator a odbarvi roztok.

2) Vratné indikatory: délime dale na specifické a redox(redoxni).
a) Specifickym indikatorem napt. Skrobovy maz se barvi iontem I; modie az fialove,
cerveny thiokyanatanoZelezitanovy komplex se odbarvuje piebytkem titraCniho ¢inidla v
disledku redukce iontt Fe’ na Fe*".
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6.4.2.1 Funkce a vybér redox indikatoru
Redox indikatory jsou organické latky existuji jako konjugovany par oxidované a redukovane
formy této latky: Ind(ox) + n e = Ind(red)

zbarveni I. zbarveni 11.

Redox potencidl systému je

o 0,0592 . [Ind(ox)]
E£(Ind) = £°(Ind) +— — log [Ind(red)]

kde E°(Ind) je standardni potencidl oxidacné-redukcniho indikatoru.

Ugast protont pii oxidaci &i redukei indikéatoru ¢ili vliv pH lze zahrnout do formalniho potencialu

E°(Ind).

K barevné zméné indikatoru dochazi ve funkéni oblasti, resp. oblasti barevné zmény
indikatoru.
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Funk¢ni oblasti redox indikatoru: pocatek a konec barevné zmény roztoku postiehneme
p y p
pi1 poméru koncentraci oxidované a redukované formy indikatoru 1:10, resp. 10:1, takze plati:

[Ind(ox)] =10 - [Ind(red)] resp.: [Ind(red)] = 10 - [Ind(ox)]

Dosazenim do potencialu obdrzime

0,0592
n

ktery urcuje rozsah potencialii pro barevnou preménu indikatoru.

E = E"(Ind) £

Z prub¢hu titracni ki1tvky je patrné, Ze pi1 strméjSim prubéhu v okoli bodu ekvivalence bude méné
zaleZet na presnosti volby indikatoru.
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V tabulce jsou néktere typicke redox indikatory a jejich funkc¢ni oblasti:

Indikitor goryy  Zbarven
oxidované formy redukované formy

Nitroferroin + 1,25 svetle modré cervené
Ferroin (1 M H,SO,) + 1,06 svétle modré cervené
Erioglaucin + 1,01 razové zelené

2,2'-dipyridyl-Fe + 0,97 svétle modré cervene
Kyselina difenyl-aminosulfonovd + 0,85 purpuroveé bezbarve
Difenylamin +0,76  Cervenofialové bezbarve
Methylenova modf + 0,53 modre bezbarvé

Piiklad vybéru indikatoru pro vizualni indikaci b. e.: cerimetrické stanoveni ionti Sn** podle
2 Ce*" +Sn*" =2 Ce*" +Sn*"  E°(Ce"/Ce™)=+1,44V E°(Sn*"/Sn*)=+0,14 V

Z rozdilu standardnich potenciali obou systémi plyne, Ze reakce probéhne kvantitativné doprava

(AE° =130 V).
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Dle Lutherova vztahu se vypocte potencial b. e. Eqy,=(1,44+2-0,14)/3=+0,57V

Pomoci tabulky redox indikatort zjistime, Ze podmince spravne volby indikatoru,
tj. Eexy = E°(Ind) £ 0,0592/n,

odpovida nejlépe methylenova modf, v jejiz oblasti barevné premény (0,53 £ 0,0592/n) se
potencial bodu ekvivalence nachazi.

Vzorové priklady vypoctu rovnovah redox reakci

Priklad: Mate za kol upravit nasledujici redox rovnice doplnénim H' (OH") a H,O:

(a) Fe* +ClO;=Fe¢’ +Cl° (b)  H;SbO; + MnO; = H;SbO,4 + Mn*"
(¢) Zn+NO;=Zn""+N, (d  Ti*" +MnO; = TiO*" + Mn*"

(¢)  PbO,+Pb+ SO; =PbSO, f) 105+ N,H,=N,+1

(g)  CrO,+ClO =CrO7 +CI’ (h)  NO; + Al =NH; + AI(OH);,

(ch) Cl,=ClO;+CI (i) I +MnO;=10; + MnO7

) CrO; + Na,0, = CrO; + Na®
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Reseni:

(b)
(c)
(d)
(e)
()
(2)
(h)
(ch)
(i)
W)

6 Fe’* + ClO; + 6 H =6 F¢’* + CI' + 3 H,0

5 H3SbO; + 2 MnOj; + 6 H' = 5 H3;SbO, + 2 Mn*" + 3 H,0
5Zn+2NO;+ 12H =52Zn* + N, + 6 H,0

5Ti*" + MnOj + H,O =5 TiO*" + Mn*" + 2 H'

PbO, + Pb+2 SO; +4 H" =2 PbSO, + 2 H,0
210;+3N,H,=3N,+ 21 + 6 H,0

2CrO,+3 ClO +2 OH =2 CrO;7 +3 Cl + H,0
3NO;+ 6 Al+3 OH + 15 H,0 =3 NH; + 6 Al(OH),
3CL+60H =ClO;+5Cl +3H0

[+ 8 MnOj + 8 OH =10; + 8 MnOj3 + 4 H,0

2 CrO; + 3 Na,0, + 2 H,0 =2 CrO7 + 6 Na" + 4 OH"

Priklad: Jakou hodnotu ma rovnovazna konstanta reakce Ce*" + Fe* = Ce’" + Fe’'v prostedi
1 M H,SO,, jsou-li hodnoty formalnich potencialii za podminek

E(Fe’'/Fe’) =+ 0,68 V ;
Reseni: Poloreakce reagujicich parti jsou Ce*" + ¢ = Ce’*
Fe’" +e¢ =Fe™'

log K =

E°/(Ce*"/Ce’") — E”(Fe’/Fe™)

E*(Ce*'/Ce)=+1,44V

0,76

0,0592

~0,0592

E°\(Fe’/Fe™);
E°(Ce*/Ce™)

= 12,84

K=6,9.10"
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Priklad: Vypotitejte standardni potencial poloreakce: [Fe(CN)]> + ¢ =[Fe(CN)]"™  je-li
standardni potencial E°(Fe’*/Fe*") =+ 0,77 V a hodnoty konstant stability:
__[Fe(CN)gT] [Fe(CN)g ]

PelOX) = TReTeNT? [Fe>" [CN ]

Re$eni: Do redox potencialu systému Fe’'/Fe*" dosadime za [Fe’'] a [Fe*'] z konstant stability:

[Fe(CN)q ] [Fe(CN)q ']

=10 Be(red) = = =10"

Fe''] = = Fe?'] = -
el g0 - oNT 17 prea) - fON T
Dosazenim a Gpravou bude
_ o Radt At Ps(red) [Fe(CN)g]
E=E°(Fe’ /Fe") +0,0592 log B(0x) +0,0592 log [Fe(CN)¢]

a z n¢ho plyne
E°(Fe(CN)¢ /Fe(CN)¢) = E°(Fe’/Fe™") + 0,0592 log (Bs(red) / fe(0x)) = + 0,356 V

Zaver: Vypocteny standardni potencidl systému kyanokomplext Zeleza je mensSi nez standardni
potencial systému Fe’*/Fe*", nebot’ ionty Fe’* tvoii s kyanidem stabilngjsi komplex.
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Priklad: Jaky je potencial soustavy v okamziku, kdy bylo k 20 ml 0,05 M roztoku siranu

zeleznatého piidano 10 ml 0,05 M KMnO,? Soustava obsahuje H,SOy,, jejiz latkova koncentrace
je 0,5 mol/l, E°(MnO;/Mn*") =+ 1,52 V.

Re$eni: V reakénim roztoku probiha reakce MnO; + 5 Fe* + § H" = Mn*" + 5 Fe’* + 4 H,0
ze které vyplyva pro pomér latkovych mnoZstvi reagujicich slozek n(MnOy) = /s - n(Fe*").

Smichano bylo: 5.10* molt KMnO; a 1.10° mola Fe*'. Ze stechiometrie plyne, Ze pFitomné
ionty Fe*' mohou reagovat s 2.10* mol MnO;. Pfidano vsak bylo 5.10* mol KMnO,, takze
v roztoku ziistava piebytek 3.10* mol KMnO,. Ve vysledném objemu reakéniho roztoku je tedy
3.10* mol KMnO, a 2.10™ mol iontd Mn*".

Pro potencial soustavy plati (za predpokladu jednotkové aktivity H™ iontt):

o 2+ , 0,0592 [MnO4] _ 0,0592 . 3
E=E°(MnO4/Mn”") +—_— 5 log Mn'] 1,52 + 5 log2 + 1,522V
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Priklad: Pomoci standardnich potenciald poloreakci uréete smér oxidaéng-redukénich reakei:
@2Cl +L,=CL,+2T1 ; (b)Br,+2CI =2 Br +Cl,
(©)Mg+2Ag"'=Mg""+2Ag; (d)Cu+2Ag =Cu’ +2Ag.

Reseni: Kazdou z reakei lze rozlozit na dvé poloreakce s odpovidajicimi standardnimi potencialy:

(@)Clh+2¢ =2Cl: EP=+136V; L+2¢ =21; ES=+0,536V:

AE = 0,824 V; reakce probéhne kvantitativné zprava doleva.
(b)Br, +2e =2 Br ; E5 =+ 1,09 V;iv tomto ptfipad¢ je smér reakce zprava doleva.

(c)1(d) zleva doprava.
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6.4.3 Oxidimetricke titracni metody

Titracni Cinidla s oxida¢nimi vlastnostmi: manganistan draselny, bromi¢nan draselny, siran
ceriCity, dichroman draselny, roztok jodu.

6.4.3.1 Manganometrie - titrace odmérnym roztokem KMnQ,

Manganistan draselny ma nejvéEtsi prednost intenzivné fialove zbarveni, umoziujici jeho vyuZiti
jako titra¢niho ¢inidla, kter¢ samo jiz v malém piebytku indikuje dosazeni bodu ekvivalence.
Patii proto k nejuzivanéjSim titraCnim ¢inidlim.

Princip vystihuje MnO; +5 ¢ + 8 H = Mn"" + 4 H,O

a) V silné kyselém prostredi je manganistan silnym oxidovadlem, jak je patrno z hodnoty
standardniho potencidlu £° =+ 1,52 V.

b) V neutralnim prostredi se manganistan redukuje na oxid manganicity podle

MnO4; +3 ¢ +2 H O=MnO, +4 OH a E°=+ 0,59 V této poloreakce svéd¢i o podstatné nizsi
oxidacni schopnosti KMnQ, v neutralnim nebo slab¢ alkalickém prostiedi.
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Nevyhodou roztoki manganistanu: mald stabilita snadnou redukovatelnosti anorganickymi 1

organickymi necistotami. Pribézné kontrolovat koncentraci odmérnych roztoki KMnQO,, ktera
byva obvykle 0,1 az 0,02 mol/l.

Rusivé pusobi: pritomnost chloridovych iontli v kyselém prosttedi oxidovany na chlor.

Standardizace: krystalickd kyselina Stavelovd (COOH),2H,0O, ktera spliuje pozadavky
zéakladnich latek (vysoka Cistota, stalost, dostupnost, atd.), nebo oxid arsenity As,QOs.

Vhodnou latkou je hexakyanozZeleznatan draselny KyFe(CN)s] nebo Mohrova sil
(NH4)2F€(SO4)2'6H20.

Standardizace na kyselinu §t'avelovou probiha nevratnd oxidace na CO, podle
5 (COOH), + 2 MnO; + 6 H =10 CO, + 2 Mn*" + 8 H,0

je prikladem autokatalytické reakce, kterou lze urychlit pfidavkem malého mnozstvi manganaté
soli nebo zahtatim.

Pti titracich bezbarvych roztoki je dosazeni bodu ekvivalence indikovano purpurovym zbarvenim
roztoku prvnim piebytkem KMnO, nebo potenciometricke sledovani.
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V Kkyselém prostredi: Zeleznaté slouCeniny, antimonité, cinaté a arsenité slouceniny, peroxid
vodiku, kyselina oxalova a neptimo 1 kovy, srdZejici se kvantitativné ve fome& malo rozpustnych
staveland (Ca®’, Sr*', Ni*', Cd*', atd.), které se po izolaci rozkladaji kyselinou sirovou a
ekvivalentni mnoZstvi uvolnéné kyseliny stavelove se titruje.

Zpétnou titraci se dale stanovuji oxidovadla (peroxodisiran, chloreCnan, oxid oloviCity nebo
manganicity), ktera redukujeme prebytecnym odmérnym roztokem Zeleznaté  soli.
Nespotiebované ionty Fe* titrujeme roztokem manganistanu.

Zpétnou titraci se stanovuje chemicka spotreba Kkysliku (CHSK), vystihujici
znecisSténi vody oxidovatelnymi, predevSim organickymi latkami (podle Kubela): Vzorek vody je
po okyseleni kyselinou sirovou a po pfidavku zndmeého mnozstvi KMnQ,4 zahtivan k varu po
dobu az né€kolika hodin. Poté se stanovi nadbytek manganistanu.

Priklad: v neutrdlnim prostiedi je titrace manganatych ionti metodou Volhardovou dle

2 MnO; +3 Mn*" +5 Zn*" + 14 OH =5 ZnMnO; + 7 H,0

je vhodné pro stanoveni manganu v Zeleznych slitindch. Ve slitiné se prevede veSkeré Zelezo na
. + r v 7 w7 . v J . w7 4 +
ionty Fe’" a po upravé pH suspenzi ZnO a piidavku roztoku zine¢naté soli se piitomny Mn’
titruje manganistanem.
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Priklad: barnaté ionty se stanovuji titraci manganistanem v silné alkalickém prostiedi dle
MnOj + e + Ba*" = BaMnO, E”(MnO;/MnO;) =+ 0,61V

Manganistan je v tomto ptipad¢ redukovan na manganan, ktery se ihned srazi pfitomnou barnatou
soli na manganan barnaty. Takto Ize s vyhodou stanovit ionty I, CN™ nebo SO3 dle rovnic

"+ 8 MnO; + 8 OH + Ba** =10; + 4 H,O + 8 BaMnO,
CN +2 MnOj +2 OH + Ba* = CNO™ + H,0 + 2 BaMnO,
SO# +2 MnOj +2 OH + Ba’ =S0; + H,0 + 2 BaMnO,
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6.4.3.2 Bromatometrie - titrace odmérnym roztokem KBrQO;

Bromicnan draselny je v kyselém prostiedi silnym oxidovadlem, schopnym oxidovat anorganické
1 organické latky.

Priubéh titrace: vyjadiuji dvé rovnice.
a) Je pfitomna stanovovana latka a probiha redukce bromi¢nanu podle
BrO; +6e +6 H =Br +3H,0 E°c=+144V.

b) Po ztitrovani veSkeré stanovovane latky reaguje prvni prebytek bromi¢nanu s bromidem za
vzniku elementarniho bromu podle BrO; + 5 Br + 6 H =3 Br, + 3 H,O

Urceni konce titrace: na indikaci uvolnéného bromu dvéma zplsoby: nevratného odbarven

methyloranze nebo methylCervené a nebo se aplikuje jodometricka indikace, kdy prvni prebytek
bromic¢nanu poskytne reakci s pfidanym jodidem elementarni jod, zbarvujici Skrobovy maz.

Prednosti KBrQOs;: jeho stabilita, ¢istota a dostupnost. Roztoky rozpusténim presné navazky
na piesny objem, neni tieba standardizovat.
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Titraci v kyselém prostiedi: bromi¢nanem se stanovuji ionty As’", Sb>*, Sn**, Cu', TI',
dale hydrazin, ktery je oxidovan na elementarni dusik podle

2 BrO; + 3 NH,-NH, =2 Br +3 N, + 6 H,O

Nenasycené organickeé latky, adujici brom na dvojné vazby, mohou byt timto zpsobem
bromatometricky stanoveny ve smyslu reakce:

Rl—CH:CH—RQ + BI'Z = Rl—CHBI'—CHBI'—RZ

k reakénimu roztoku se piida pevny KI a uvolnény jod se titruje thiosiranem za ptitomnosti
Skrobového mazu jako indikatoru.

Na nékteré fenoly a aromatické hydroxyslouceniny se vaze brom kvantitativné za
vzniku pfesné definovanych bromderivati, ¢ehoZz se vyuziva k jejich odmérnému stanoveni
roztokem KBrO; za pfitomnosti KBr, napt. 8-hydroxychinolin (oxin) poskytuje pfi
kvantitativni bromaci 5,7-dibrom-8-hydroxychinolin:

Br

{ ) +2 Br, = ) +2 HBr
NN N Br

OH OH
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Brom potiebny k bromaci oxinu vznika reakci
BrO; +5Br + 6 H =3 Br, +3 H,0
vyplyva, Ze

1 mol BrOj; vylouéi 3 moly Br,, které reaguji s >/, molu oxinu.

Neprimo Kovyv: poskytuii kvantitativné ve vodé nerozpustné oxinaty zluté az zlutozelené
Y. poskyty P Yy
barvy, naptiklad s ionty AI’" za vzniku oxinatu hlinitého (0x);Al podle

2 3+ 77N +
3(( /\,+A1 =1[ ;, Al+3H
N’ N’

OH o |

Po 1izolaci vzniklé srazeniny filtraci se pusobenim kyseliny chlorovodikové uvolni oxin
ekvivalentni stanovovanému hliniku, ktery se po ptidavku KBr titruje bromi¢nanem do odbarveni
methyloranze.
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K uvolnénému oxinu pfida nadbytecny odmérny roztok KBrO; a KBr a po skon¢ené bromaci se
stanovi nespotiebovany brom jodometrickou titraci dle

Br2+21_=2Br_+Iz
12 +2 82032_ =21 + 84062_

zpétna titrace piebyteCného KBrO;, preveden¢ho na Br, a posléze na L.

Pt1 stanoveni dospéjeme ke stechiometrickému poméru hliniku a odmérného roztoku thiosiranu
sodného;

n(AP") = mox) _ _nBr) _ o) _ n(szolg?

a metodou lze stanovit ionty Mg2+, Mn**, Ni*", Ca®", Co*", Cd*", aj.
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6.4.3.3 Cerimetrie - titrace odmérnym roztokem Ce(SQO,),

Princip cerimetrickych titraci vystihuje diléi reakce Ce*" +e = Ce’" E°=+1,44V

Titrace cericCitou soli (siran ceric¢ity, oxid ceri¢ity nebo dihydratu siranu amonnoceriéity v
kyselin€ sirove) se provadi v silné kyselém prostiedi.

Roztoky siranu ceriCiteho jsou zbarveny intenzivné zluté, presto se prvni prebytek pii titracich
indikuje vhodnym indikatorem, napt. ferroinem.

Roztok cericité soli: je staly i za tepla a titrace nejsou ruSeny piitomnosti iontlh Cl. Vadi vSak
pritomnost 1ontil F, které tvofi velmi stabilni komplexni iont [CeFq]”.

Standardizace odmérnych roztoku cericCité soli: kyselinu Stavelovou, oxid arsenity nebo
Mohrovu sul.

Titrace v mirné kyselych roztocich vyzaduji pritomnost katalyzatoru, jodmonochlorid ICI,
jodmonobromid IBr nebo oxid osmicely v kyseliné siroveé.
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Piimou cerimetrickou titraci se stanovuji ionty Sb>*, As’*, Fe*", [Fe(CN)s]* a dalsi, uvedené
v kapitole o manganometrickych titracich.

Stanoveni azidii: Latka je oxidovana nadbytkem Ce*" a piebytek se retitruje Zzeleznatou soli,
Mohrovou soli. Stanoveni azidli na elementarni dusik podle 2 N3 + 2 Ce*"=3 N, +2 Ce’* K

vizualni indikaci b.e. je &erveny ferroin, ktery se prebytkem Ce*" &inidla oxiduje na modry ferriin.
Konec titrace pii stanoveni nadbytku Ce*" Mohrovou soli indikuje &erveny ferroinu.

Hydroxylamin se nadbytkem ceri¢ité soli oxiduje na oxid dusny podle
2 NH,0H +4 Ce*" =N,0+4 Ce” +H,0 +4 H'

Zpétna titrace se provadi bud’ odmérnym roztokem Zeleznaté soli nebo kyseliny arsenite.

Stanoveni dusitant v kyselém prostredi se titruje odpipetovany objem odmérného

roztoku ceri€ité soli vzorkem umisténym v byreté podle
NO; +2 Ce* +H,0=NO; +2 Ce*" +2 H"

Titrace barevnych vzorkl vyzaduje potenciometrickou indikaci.
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6.4.3.4 Dichromatometrie - titrace odmérnym roztokem K,Cr,0-

Principem dichroméatometrickych titraci je poloreakce Cr,07 + 14 H' + 6 ¢ =2 Cr’" + 7 H,0
E°(Cr,057/2Cr) je + 1,36 V.
0,0592 log I
6 [Cr]
Potencial je znacné ovliviiovan hodnotou pH roztoku:
- v roztoku 1 MHCl je E =+ 1,00 V,
- vroztoku 1 MH,SO,je E =+ 1,03V a
- v roztoku 8 M H,SO, E =+ 1,35 V.

[Cr,07]
ot

[Cr,O7 [H' 1" 364 0.0592
’ 6

E=FE°+ log 0,138 pH

K,Cr,07 spliuje pozadavky zakladnich latek, a proto neni nutné jeho roztoky standardizovat.

Odmérny roztok dichromanu je relativné velmi staly.

Vhodny indikator, napiiklad difenylamin, kyselinu difenylaminosulfonovou,
5,6-dimethylferroin nebo potenciometricky indika¢ni systém s mérnou elektrodou Pt-dratem.

Primou titraci: Zeleznaté soli se stanovi titraci na difenylamin, ionty Cu’, U*", Cr**, Co*",
y y

Sn**, I a SO, dale nékteré organické kyseliny, glycerol a elementarni kovy (zinek), a pod.
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Ionty Cr’" se stanovi oxidaci peroxodisiranem amonnym na dichroman, ktery se redukuje
nadbyteénym roztokem Zeleznaté soli. Prebytek iontt Fe** se nakonec ztitruje roztokem K,Cr,O5.

TIonty Co™" se oxiduji na zeleny trioxalatokobaltity komplex a po redukci nadbytkem
odmérného roztoku FeSO, se nakonec opét stanovi piebytek Fe*" dichromanem.

Chemicka spotreba Kkysliku (CHSK): vystihuje obsah organickych latek ve vodé.
Vyjadiuje se jako mg kysliku odpovidajici oxidaci organickych latek obsazenych v jednom litru
vody.

Oxidace se provadi nadbytkem dichromanu draselné¢ho v 50 % H,SO, za varu po dobu dvou
hodin.

Nadbytek dichromanu se pak retitruje odmérnym roztokem Zzeleznaté soli na indikator ferroin,
pouzit 1ze 1 potenciometrickou indikaci.

Pf1i  nizkych obsazich organickych latek poskytuje reprodukovatelnéjsi  vysledky
manganometrické stanoveni CHSK (podle Kubela).
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6.4.3.5 Jodometrie - titrace odmérnym roztokem

jodu a thiosiranu

Jodometrie znaci jak piimé titrace odmérnym roztokem jodu, tak nepiima stanoveni
oxidovadel, kterd vylouci zjodidu jod, jehoZ mnoZstvi se zjisti titraci odmérnym roztokem
thiosiranu.

Princip: vratnd rovnovdha I, +2e =21 E°=+0,53V
jejiz standardni potencial je ve srovnani s potencidly vétSiny oxida¢né-reduk¢nich rovnovah,
uzivanych pf1 titraénich metodach, podstatné nizsi a relativné nezavisly na pH.

Primé jodometrické titrace: latky s niz§im oxidaénim potencialem jsou oxidovéany jodem,
stanoveni S*, SO3", S,07, As(OH),, Sn**, Sb>*, NH,~NH,, HCHO a dal$ich redukovadel.

Latky s vysSim E° nez je E°(I,/21") oxiduji jodid na jod, jehoz ekvivalentni mnozstvi stanovované
latky, se stanovi titraci roztokem thiosiranu a jod ptfechdzi na jodid a thiosiran na tetrathionan

pOdle Iz + 2 8203,2- — 2 I + S406-

Nepiima jodometrie: stanoveni viech oxida¢nich ¢inidel Cl,, Br,, 103, Cr,07, BrOj3, Ce*’,
Fe’*, Cu™", H,0,, [Fe(CN)s]”, atd.
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Odmérnymi roztoky v jodometrii: roztok jodu v jodidu draselném (jod je v roztoku
pievazné jako trijodid I3), protoze elementarni jod je ve vodé t€éméf nerozpustny, aroztok
thiosiranu sodného Na,S,0s.

Specifickym indikatorem v jodometrii: skrobovy maz, ktery se zbarvuje trijodidovym

1ontem modie az fialove.

Standardizace odmérného roztoku I,: roztok arsenitanu, piipraveny rozpusténim

navazky As,O; v NaOH a okyselenim na pH cca 8. Pro titrace na principu titrace nadbyte¢ného
jodu v kyselém prostredi thiosiranem, je tfeba standardizovat roztok jodu odmérnym roztokem
thiosiranu, ktery reaguje s jodem za vzniku tetrathionanu.

K1, pouzivany pfi rozpousténi jodu na Klz, byvd obvykle zne¢istén malym mnozstvim KIOs,
ktery v kyselém prostfedi reaguje s jodidem podle 105 +5I +6 H' =3I, + 3 H,0

Standardizace jodu na oxid arsenity, ktery reaguje s jodem pii pH 8 az 9 podle AsO3 +
L, +H,0=As0; +21 +2H" Pro tpravu pH se pouzivda NaHCO:s.
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Standardizace odmérnéeho roztoku thiosiranu a ¢ast&jsi kontrola je nutna vzhledem k
mal¢ stabilité¢ Na,S,0; ve vodnych roztocich, kde jiZ nepatrné necistoty katalyzuji rozklad této
latky vzdusnym kyslikem a CO, na HCOj5, elementarni siru a HSOj3, pfipadné vyvolavaji oxidaci
Na,S,0; na siran.

Ke stabilizaci je doporuCovan piidavek Na,CO; a né€kolik kapek chloroformu (bakteriocidni
vlastnost CHCI;).

Pro standardizaci thiosiranu jsou: dichroman draselny, bromi¢nan nebo jodi¢nan
draselny, reagujici s prebytkem jodidu v kyselém prostiedi podle rovnic:

Cr,07 +61 +14H =31,+2Cr’" +7H,0

BrO;+6I +6 H =31, +Br +3 H,0

I0; +5I+6 H' =31,+3 H,0

Vylouceny jod, se titruje roztokem thiosiranu, jehoz koncentraci zjistujeme. Dosazeni bodu
ekvivalence se indikuje Skrobovym mazem.
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4 4 L] III 4 b III r1. s . . v oo r 4
Stanoveni sloucenin Sb (podobn¢ 1 As ) probiha kvantitativné jen v neutralnim

prostiedi, v némz vsak Sb"' hydrolyzuje. K zamezeni hydrolyzy se prevadi slou¢eniny
troomocného antimonu na rozpustné vinanové komplexy pfidavkem kyseliny vinné a
hydrogenuhliitanem se upravi pH na 8 az 8,5 SbO; + 1, + HLO=SbO; +2T +2 H'

Stanoveni formaldehydu je zaloZeno na jeho oxidaci ptebytkem jodu v zasaditém prostiedi
na mravenc¢an podle  HCOH +1, +3 OH =HCOO +21 +2H,0

Nadbytek jodu se retitruje odmérnym roztokem thiosiranu v prubéhu:
(1) V alkalickém prostiedi nejprve disproporcionuje I, na jodnan a jodid.
(2) Jodnan oxiduje formaldehyd na mravencan.
(3) Okyselenim reakéniho roztoku po skoncené oxidaci formaldehydu piejde nadbytecny
jodnan zpét na jod.
(4) Titraci thiosiranem se poté zjisti mnoZstvi nespotiebovaneho jodu.

Iz+20H_:IO_+I_+H20 (1)
I0"+HCOH +OH =TI + HCOO + H,0 (2)
[0+ +2H =1 +H,0 (3)

I,+28,0;5 =21 +8S,0¢ 4)
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Stanoveni Kyseliny askorbové probihd v kyselém prostiedi piimou titraci jodem, kdy

vzniké kyselina dehydroaskorbova
o< gg OH o= <t
_ ML, = QCHZOH + 27 +2H
HO OH O O

Stanoveni médi je nepiimé jodometrické stanoveni. Méd’'naté ionty se redukuji nadbytkem KI
v kyselém prostfedi na malo rozpustny jodid méd’ny za soucasné¢ho vylouceni ekvivalentniho

mnozstvi jodu podle 2 Cu*" +41 =2Cul+],
Vylouceny jod se ur¢i titraci odmérnym roztokem Na,S,05 na Skrobovy maz.

Stanoveni peroxidu vodiku je katalyzované nepfimé jodometrické stanoveni podle
H,0,+2T +2H =1, +2 H,0
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Stanoveni obsahu aktivniho chloru v chlorovém vapné je zpétna jodometricka
titrace. U¢innymi slozkami chlorového vapna Ca(ClO),-CaCl,-Ca(OH),-2H,O jsou chlornan resp.
elementarni chlor. Ob¢ lze redukovat nadbyteCnym standardnim roztokem arsenitanu, jehoz
prebytek se titruje odmérnym roztokem jodu:

Cl, + AsO; +H,0=2Cl + AsO;" +2 H'

CIO™ + AsO3 = AsO; + CI

AsO; + I, + H,0=AsO3 +21 +2 H'

Obsah aktivniho chloru je hmotnost Cl,, ktery uvolni z jodidu stejné mnoZzstvi jodu jako vzorek.
Vysledek se vyjadiuje v procentech.

Stanoveni jodového Cisla v organické analyze je zaloZeno na adici halogenu na dvojnou
vazbu podle R;CH=CH(CH,),COOH + I, = R;CHI-CHI(CH,),COOH.

Ke vzorku nenasycené organické latky, rozpusténé v chloroformu, se pfidd znamy objem
odmeérného roztoku ICl nebo IBr v kyseliné octove. Po zreagovani se piida KI a uvolnény jod se
retitruje thiosiranem.

Obsah alkoholu v krvi (Widmarkova zkousSka): ethanol se ze vzorku krve nejprve
piedestiluje do ptfedlohy obsahujici znamé mmnozZstvi dichromanu v roztoku kyseliny siroveé.
Nadbytek dichromanu se po destilaci stanovi jodometrickou titraci.
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Stanoveni Kkysliku ve vodach (podle Winklera) se nejprve ke vzorku ptidaji
manganate¢ 1onty, ktere se kyslikem oxiduji na MnQO,. Po okyseleni roztoku se oxid manganicity v
pritomnosti jodidu rozpusti a vznikne odpovidajici mnoZzstvi jodu, ktery se stanovi titraci

thiosiranem.

Stanoveni biologické spotreby Kysliku (BSKs) je parametr o znegisténi odpadnich a
povrchovych vod biologicky rozlozitelnymi latkami a samocistici schopnost vod. Je definovana
jako mmnozstvi kysliku spotfebované mikroorganismy za urcity Cas. Stanovuje se na zakladé
poklesu koncentrace kysliku ve vzorku vody béhem doby inkubace, coz je obvykle 5 dnii (BSKG5).

Neprimé stanoveni siranii spoc¢iva v konverzi suspenze BaCrO, na BaSO, za sou¢asného
uvolnéni ekvivalentniho mnoZstvi chromanovych iontii podle BaCrO,4 + SO7 = CrO; + BaSO,
Po filtraci a okyseleni filtratu se stanovi ionty Cr,O5" titraci thiosiranem po ptidavku KI.
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6.4.4 Reduktometrické titracni metody

Reduktometricke titratni metody jsou zaloZeny na vyuziti odmérnych roztoki redukovadel.

Pro pfimé titrace jsou vhodné¢ zejména odmérné roztoky titanité soli, hlavné¢ TiCl; nebo
T1,(SO4);, chromnaté soli, napt. CrCl, nebo CrSO, a Zeleznaté soli, napt. Mohrova siil
(NH;),Fe(SO,4),-6H,0O, méné Casto cinaté soli (SnCl,), kyseliny askorbové, atd.

Mezi reduktometrické metody fadime 1 titraci odmérnym roztokem thiosiranu v jodometrii.

VétSina jmenovanych latek je velmi snadno oxidovatelna atmosferickym kyslikem a titrace je
treba provadét v inertni atmosfere, naptr. CO, nebo N,.
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6.4.4.1 Titanometrie - titrace odmérnym roztokem Ti’"
Titanite soli jsou silnymi redukovadly, a proto jsou snadno oxidovatelné.

Standardni roztoky musi byt chranény pied vzdusnym kyslikem a uchovavany v inertni
atmosfere.

Princip titanometrickych stanoveni vystihuje poloreakce

TiO*" +2H +e =Ti*" + H,0 E°=+0,1V

Reduk¢ni schopnost iontu Ti'" je zavisla na pH, coz plyne z redox potencialu paru
Ti*"/Ti>"

[TiIO*)H']” _ [TiO*]
T 0,1 +0,0592 log TP

E=E°+0,0592 log 0,118 pH

Odmérné roztoky TiCl; jsou modrofialové.

Standardizace TiCls: K,Cr,0; nebo siran amonnozelezity NH Fe(SO,4),:12H,0.
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K vizualni indikaci bodu ekvivalence: uziva se ¢erveny thiokyanatanoZelezitanovy
komplex, ktery se prvnim piebytkem titanité soli odbarvi v dasledku redukce Fe’* na Fe'.
Vhodnym indikatorem je rovnéZz methylenova modf, kterd prechazi na bezbarvou formu.

Pri zpétnych titracich prebyteCného roztoku titanité soli odmérnym roztokem Zelezité soli se
uzivaji jako indikatory thiokyanatan draselny nebo amonny, které tvofi po dosaZeni ekvivalence
op¢t Cerveny thiokyanatanozelezitanovy iont.

Univerzalni je potenciometricka indikace bodu ekvivalence.

Primou titraci se stanovuji: zelezité, bismutité a méd’naté soli, antimoni¢nany, zlatitany,
plati¢itany, molybdenany, manganistany, vanadi¢nany, selenany i selenicitany.
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Neprimo lze stanovit redukovatelné dusikaté skupiny v organickych latkach, napf. nitro-,
nitroso-, hydrazo- a azolatky, které se redukuji nadbytkem roztoku siranu titanit¢ho na amin podle

R-NO, + 6 Ti*" + 6 H = R-NH, + 2 H,O + 6 Ti*'

R-NO + 4 Ti** + 4 H = R-NH, + H,0 + 4 Ti*'
R-NH-NH-R, + 2 Ti** + 2 H" = R-NH, + R,-NH, + 2 Ti*'
R-N=N-R+4 Ti"" +4H" =2 R-NH, + 4 Ti*"

Po redukci analyzované latky se retitruje pfebytecna titanita siil odmérnym roztokem zelezité soli
na thiokyanatan do vzniku ¢erven¢ho zbarveni.
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6.4.4.2 Chromometrie - titrace odmérnym roztokem Cr**
Princip vystihuje reakce Cr''+e =Cr*' E°c=-041V

lonty Cr' piedstavuji silné redukéni Cinidlo jasné modré barvy. Reduk¢énim vlastnostem
odpovidad negativni standardni potencidl uvedené poloreakce, kterym se iont Cr’’ fadi
k nejsiln€;Sim redukovadlam.

Odmeérny roztok CrCl, nebo CrSQOy: ptipravuji se redukei dichromanu draselného nebo
siranu chromitého kovovym zinkem v HCI nebo H,SO,.

Standardizace odmérnych roztoku chromnatych soli: pomoci zakladnich latek

CuSO4 nebo K,Cr,O;. Pro uchovavani roztokl plati stejnd zasada jako u titanitych soli (inertni
atmosféra N, nebo CO,).

Indika¢nim systémem: potenciometricka indikace bodu ekvivalence. Vizualné Ize sledovat
dosaZeni ekvivalence pfi pfimych titracich pomoci ferroinu, pfi retitraci pfebytku chromnaté soli
zelezitymi 1onty je vyhodnym indikatorem thiokyanatan.
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Stanovuji se ciniCite, méd’'naté, antimonicné, Zelezite, zlatité, rtutnaté a kobaltité slouCeniny a
oxidujici anionty (CrOf', Cr,07", NO3, MnOy, ClO5 a dalsi).

Podobné jako v ptipadé titanometrie 1ze chromnatymi solemi snadno redukovat dusikaté funkc¢ni
skupiny v organickych latkach az na aminy.
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6.4.4.3 Ferrometrie - titrace odmérnym roztokem Fe**

Odmérnym roztokem je roztok Mohrovy soli (NHy4),Fe(SO,4),-6H,O v 0,3 az 0,5 M H,SO,, ktery
piedstavuje pomérné stalé reduktometrické ¢inidlo.

V neutralnim prostiedi podléha snadno oxidaci jiz na vzduchu.

Princip ferrometrickych titraci vyjadiuje poloreakce systému Fe’/Fe”':

Fe’" + e =Fe?' E°=+0,77V

Vedle piimych titraci se ¢asto pouziva kombinace piebytku zeleznaté soli k redukci stanovovane

4 v 14 v r . + , .« g . , ve ® v
latky a uréeni nespotfebovaného iontu Fe** vhodnym oxidimetrickym ¢&inidlem, napf.
dichromanem, manganistanem nebo cericitou soli.
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r e ] 2+ . v . . 7 3 Y /4 i
Stanoveni iontu Mn~ je zaloZeno na oxidaci manganaté soli nadbytenym dichromanem

v kyselém prostfedi za pfitomnosti arsenité soli. Vznikajici manganita sul se vaze ihned do
komplexu s kyselinou fluorovodikovou a tim je rovnovaha reakce posunovana jednoznacné

doprava: 2 Mn*" + Cr,07 + 2 As> + 14 H + 2 F =2 [MnF*" + 2 Cr" + 2 As> + 7 H,0

Nespotiebovany dichroman se urCi titraci odmérnym roztokem zeleznaté soli. Podobné lze
stanovit ionty Ce’* za pouziti difenylaminu jako indikéatoru, kdy se titruje z modrého do zeleného
zbarveni roztoku.

\"4 r r - 2_ \4 4 \4 M M 4 *
Soucasne stanoveni MnQO,; vedle Cr,O7 vyuZzivi moZnosti selektivni titrace

manganistanu kyselinou Stavelovou za pfitomnosti malého mnozstvi MnSO, jako katalyzatoru
(titruje se do Zluteho zbarveni). V témze roztoku se po piidavku difenylbenzidinu jako indikatoru
titruje pfitomny dichroman roztokem Mohrovy soli do odbarveni roztoku.

Stanoveni chloridi je nepfima titrace, kdy se nejprve vysrazi stanovované ionty ClI” zndmym
objemem standardniho roztoku AgNOs;, jeho nadbytek se odstrani standardnim roztokem K,Cr,0O5
a ve filtratu se ur¢i piebytek dichromanu titraci Zeleznatou soli na kyselinu
difenylaminosulfonovou jako indikator.
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Slaby redukcni uc€inek zeleznaté soli je divodem omezen¢ho poctu primych titraci. Titruje-li se
za pfitomnosti triethanolaminu v alkalickém prostiedi, vazi se vznikajici ionty Fe’" do velmi
stalého chelatu a rovnovaha reakce se posouva ve prospéch vznikajicich iontd Fe’*. Redukéni
schopnost Zeleznaté soli se tim podstatné zvysi a dovoluje stanovit napt. redukovateln¢ dusikate
funk¢ni skupiny v organickych latkach.

Ostatni reduk¢ni Cinidla, jako SnCl,, hydrochinon, siran hydrazinu, kyselina askorbova a dalsi,
maji omezené pouziti a jejich prakticky vyznam je ve srovnani s predchozimi redukovadly maly.
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Priklady stechiometrickych vypocti oxida¢né-redukcénich titraci

Priklad: Kolik ml 0,1 M roztoku I, je ekvivalentni 50 ml 0,1 M roztoku Na,S,05?

Reseni: Zakladem vypoétu je ve viech piipadech rovnice, vyjadiujici pribéh reakce, a uréeni
pomgéru latkovych mnozstvi reagujicich latek.

28,07+, =S,0¢ +21 n(L) =% n(S,03) ;
n(l)="%-50.107-10"=2,5.10"mol ; V=n/c=2,5.10"1=25ml 0,1 M I,

Zaver:

Priklad: Kolika g Fe je ekvivalentni 50 ml 0,02 M roztoku K,Cr,O,?
Reseni: 6 Fe* + Cr,O7 + 14H =6 Fe** +2 Cr" + 7 H,0
n(Fe) =6 - n(Cr,07)=150.10" - 0,02 - 6 = 6.10° mol; m(Fe)=0,335¢

Zaver:
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