pH a Eh

hlavni parametry prirodniho prostredi

Stabilita uréovana:
B pH - karbonatovy systém, vymeénné reakce jilovych minerall
= Rezervoary: kyselost - CO, v atmosfére, bazicita - vapencove horniny
B Eh - fotosyntéza, dychani a tleni; redox reakce na povrchu
= Rezervoary: oxidacni — kyslik v atmosfére a oxidované latky, redukéni — odumrela

biota, sulfidy
Rozhodujici reakce
Fotosyntéza
CO, + H,0 —- CH,O + O, 472 kJ/mol
C*VOl, + H*,0- - COH", 0" + OO,

Dychani, tleni
CH,0 + 0, —» CO, + H,0O

CH,O = prototyp organickych latek — C:H:O priblizné v poméru 1:2:1



Vzajemny vztah pH a Eh

zmény pH jsou Casto dusledkem redox reakci (a ne naopak)

Priklady:

Redukce kysliku
»20,+2e +2H"— H,0

Zvétravani pyritu
FeS,+8H,0 —» Fe?* +2S0,# +14 e+ 16 H*

Oxidace Fe?* a jeho nasledna hydrolyza:
Fe>* — Fe’* + e
Fe3* + 3 H,0 — Fe(OH), + 3 H*



Interpretace
Problemy

Naméreny redox potencial obvykle neodpovida koncentraCnimu zastoupeni
jednotlivych redox part a neda se s konkrétnimi jednoduchymi redox
reakcemi korelovat.

Obvykle uvadéné priciny:

i pritomnost nékolika redox paru
B pomalé dosahovani termodynamické rovnovahy

i dynamicky stacionarni stav systému s nizkym zastoupenim
oxidovanych nebo redukovanych slozek

i mnohastuprovy prfechod elektronu v jednotlivych redox parech

Uvedené divody pak vedou k tomu, Ze se hodnoty Eh €asto jen konstatuji
bez interpretace a hlubsi analyzy toho, co znamenaji pro dalSi vyvoj
sledovaného systému.



Eh

Nernstova rovnice a aktivita elektronu

Redox reakce Nernstova rovnice
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Interpretace

Nernstova rovnice Eh = Eh° +ﬂ|n Aox
nF aRed

1, a
aktivita elektron( pe = pe’ + = log —=
Red

Velikost ¢astic

molekula
vody proton
H+
H,0
-
0,001 pm
300 pm (rel. 1 mm)
(rel. 300 m) elektron
/ b
0,000001 pm
(rel. 1 um)

Proton i elektron maji néjaky nosic.

ee— F_En pno 280%RT
2,303RT F
|dentifikace elektronud
Fes o° 0, o°
Fe*
ot Fe2* P
Mn? .
O Mn#*
02
Fe? .- e
Fe*

™ e- ) e— Mn4+

Volné elektrony neni mozné pfifadit konkrétni reakci.



Mereni redox potencialu

Pt-elektroda e- mV-metr ~ srovnavaci
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Ustaveni rovnovahy elektront mezi vodiCem Tok elektronl mezi elektrodami.

a prostredim.



Mereni redox potencialu

Pt-elektroda

T I - 34+ Fe2+
. L i . Fe™ gFCS Fe*
2+
o ._ / - Fe
Fe*
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\ e \ O
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e
/ C°H,0
H,0
Pfi nizké koncentraci jedné slozky redox paru V prubéhu reakci a ustaveni stacionarniho stavu neni
muze méfeni ovliviiovat aktivitu elektronu. dosazeno termodynamické rovnovahy mezi

reagujicimi latkami.



Mereni redox potencialu

Pfi ustaveni stacionarniho stavu mezi
Fe*"(OH)(s) Fe2* oxidovanymi a redukovanymi latkami

Fo2 Fe?* rozhoduje o konkrétni aktivité elektronu

Fe2 rychlost redukce oxidované latky a rychlost

‘Eh Fe2* oxidace redukované latky (jejich vzajemny

Fe2* pomer):

co B Pomala redukce a rychla
oxidace = nizky redox

LEh B Srovnatelna redukce a oxidace

: = stfedni redox
C°H,0
E  Rychla redukce a pomala

oxidace = vysoky redox



Eh-pH a pe-p
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Typické hodnoty
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Povrchové toky a podzemni vody. Zbysov — Jindfich.




Stabilita a rovnovahy

Fe3* + e~ «—— Fe?*
Fe3* + H,O «—— Fe(OH)** + H*
Fe(OH)?* + H,0 «— Fe(OH)," + H*

Fe(OH),0 + H,0 —— Fe(OH),~ + H*

Fe(OH),(s)

a jejich kombinace

Fe¥ + e~ «—— Fe?*
Fe(OH)** + H* «—— Fe® + H,O

Fe(OH)?* + e-+ H* «—— Fe?* + H,0

Stabilitni diagram pro rozpusténé Zelezo.
Aktivity jednotlivych sloZek: Fe = 10-5, SO,2- = 104, Na* = 8x10-°.



Stabilita a rovnovahy

Fe(OH)2+
——Fe(OH)3
Fe(OH)4-
Fe++
——FeS0O4
Fe(OH)3(ppd)
— Fe(OH)3(s)
—— Fe(OH)3(s)

Stabilitni diagram pro rozpusténé Zelezo. Distribuce jednotlivych forem Fe v zavislosti
Aktivity jednotlivych sloZek: Fe = 1075, SO,2~ = 10-%, na pH pfi Eh = 350 mV.
Na* = 8x107°.




Stabilita a rovnovahy

—— Fe(OH)2+

— Fe(OH)2 : —— Fe(OH)3

— IR{(ERE Fe(OH)4-
Fe(SO4)2- —— Fe(SO4)2-

Fe++ ’ Fe+++

[Rini — FeHSO4++
FeSO4 ) FeOk++
FeSO4+

Distribuce dvojvalentniho Zeleza v zavislosti na pH. Distribuce trojvalentniho Zeleza v zavislosti na pH.
Aktivita Fe = 1075, Eh = 350 mV/. Aktivita Fe = 107, Eh = 350 mV.
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Interpretace udaju

z analytickych koncentraci Fe

skutecny

Rozdil mezi skuteCnym Eh a vypocCitanym
z analytickych udaji.Aktivita Fe = 107°.

Fe3* + e~ —— Fe?*

Eh®=0,769 V

Fe(OH)2* + e~ + H* «— Fe?* + H,0
EhO = 0,898

Eh nelze pocitat z analytickych udaju, je

nutné geochemické modelovani.

Standardni potencial zavisi na vyhodnocované reakci.



Atropogenni ovlivheni

Redukéni:

¥ komunalni odpady

B organicke odpady - papirny, cukrovary, pivovary
E ropné latky

E chlorované uhlovodiky

CH,O0 - C*V+H,O+4e-

2 CH,0 — CH, + CO,

Oxidacni:

E snizeni hladiny podzemni vody (pfistup atmosfeéry)



