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9. Oxidacne-redukcni podminky prirodniho prostredi
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pH a Eh

hlavni parametry prirodniho prostredi

Stabilita urcovana:
* pH - karbonatovy systém, vyménné reakce jilovych mineral

= Rezervoary: kyselost - CO, v atmosfére, bazicita - vapencové horniny
* Eh —fotosyntéza, dychani a tleni; redox reakce na povrchu

= Rezervoary: oxidacni — kyslik v atmosfére a oxidované latky, redukéni — odumfrela biota, sulfidy

Rozhodujici reakce

Fotosyntéza
CO, + H,0 — CH,O + O, 472 kJ/mol
C+IVO—II2 + H+I20—II N COH+I20—II + 002

Dychani, tleni
CH,O0+ 0O, —» CO, + H,0O

CH,0O = prototyp organickych latek — C:H:O pfiblizné v poméru 1:2:1



Vzajemny vztah pH a Eh

zmény pH jsou casto dlisledkem redox reakci (a ne naopak)
Priklady:

Redukce kysliku
%0,+2e +2H*-> H,0

Zvétravani pyritu
FeS, + 8 H,0 - Fe?*+2S0,> + 14 e + 16 H*

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



Oxidacni Cislo

Oxidacni Cislo je mozné si predstavit jako naboj, ktery by mély jednotlivé atomy, pokud by jejich slouceniny pfri

rozpousténi ve vodé uplné disociovaly na jednotlivé iony.

Pro urceni oxidacniho Cisla atomu plati nasledujici pravidla:

Prvky maji oxidacni Cislo O.

Kyslik ma ve slouceninach oxidacni Cislo —II.

 Vodik ma ve slouceninach oxidacni Cislo +l.

Ve slouceninach nebo komplexnich ionech je soucet oxidacnich Cisel
roven celkovému naboji slouceniny nebo ionu.

*  Oxidacni Cislo jednoatomového ionu je rovno jeho naboiji.

* Vazba mezi stejnymi atomy v molekule neprispiva k oxidacnimu cCislu

atomud.



Redoxni reakce

Celkova redoxni reakce

C+IVO£H 1+ H;IO N COHél—Io—II 4+ 0(2)

Diléi (poloClankové) reakce
2027 509 +4e”

C*+4e +Hy'07" - C°HJ'0™"



Elektrické potencialy dilcich reakci

Obecna redukcéni reakce

Ox+ne  — Red

Gibbsova reakcéni funkce

AG, = Ggeq + RT In ageq — Gox — RT In agy — Gg - — nRT Ina,-

o a ° a
AG, = AGy + RT In———— = AG; + RT In—<2 — nRT Ina,-
anaae— Aox
Rovnovazny stav
o a
0 = AG, + RT In Red _ nRTIn Ao-

Aox



Elektrické potencialy dilcich reakci

Vztah mezi Gibbsovou funkci a elektrickym potencialem

AG,- = —nRT Ina,- = —nFE
o a
0 = AG. + RT In—22 + nFE
Aox

Nernstova (Nernstova-Petersova) rovnice

. RT a
E=F ——p—Xed
nF  apy




Elektrické potencialy dilcich reakci

Fe?* +2 e = Fe(s)

Pt dratek

o

Fe?*

Fe?*

a3t
te Pt plisek

e’

Fe?*




Elektrické potencialy dilcich reakci

redukcni potencialy
Lit+e =Li
Ca®*+2e =Ca
Th* +4e =Th
U* +4e = U
Mn?* +2e = Mn
Zn**+2e =17n
Cr¥* +3e =Cr
Fe?* +2e =Fe
Eud* + e— = Eu?
Pb®* +2e =Pb
COy) + 4H" +4e = CH,0*+2H,0
Ni** + 2e” = Ni
2H* +2e = Hag)
Ny + 6H* +6€ = 2NH;
Cu®* +2e =Cu
U0,*" + 2e- = UO,
S+2e =5%
Cu*+e =Cu
Fe¥* + e- = Fe?
NO®* + 2H" + e = NOyg + H,0
Ag +e =Ag
Hg?* + 2e" = Hg
MnOj) + 4H' + 2™ = Mn** + 2H,0
O, + 4H" + 4e" = 2H,0
MnO* + 8H" + 5e” = Mn*" + 4H,0
Aut+e =Au
Ce* +e =Ce*
Pt" +e =Pt

MnO,(s) / Mn*

=

Fe(OH),(s) / Fe*




Méreni redukcnich potencialu

Vodikova elektroda

H+ +e = 0,5 Hz(g)

hodnoty standardnich Gibbsovych funkci G° pro H*, H,(g) a €™ jsou nulové

. —AG. 0

E = =—=0
nkF nkF

rozdil potencidll vuci vodikové elektrodé
Ox+ne” — Red

1
5 Hpy(g) > HY +e”

n
OX+§ H,(g) > Red + n H



Méreni redukcnich potencialu

rozdil potenciall vici vodikové elektrodé

n
0):¢ +§ H,(g) » Red + n H*
n
o o o n o aYRedaH+
YoxJ H2(9)
o a
AG,.= AG, + RT In * e AG,.= —nFAE _NnFAE = —nFAE® + RT In—=¢4
Aox Aox
rozdil potencidl( vici vodikové elektrodé
o RT aR d
AE = AE — In —=

nF  apy



Méreni redukcnich potencialu

2 H*(aq) +2e =H,(g)

H,(g) 101,325 kPa __|

—_— Pt dratek

o

H+

Pt cern

H+

o




Méreni redukcnich potencialu

, o oy , systém
rozdil potencialu vuci standardni (vodny roztok)

vodikové elektrodé (SHE) E (SHE)

~+220 mV *

v Vv 7 L4 O Ve oo V4 7 7 E (AglAch)
mereni potenC|aIu VUCI jJIne Srovnavacl Gl

Pt dratek

<«— sklenéné
télo
referencni
slektrolyt

Ag/AgCl

elektrodé, obvykle argentchloridova

dratek

H+




Obecna redukcéni reakce

Rovnovazny stav

o a
0 = AG, + RT In Red _ MRTIn Ao

Ina,- = ——+=In

1
= —logK ——1
pe = —log og

Aktivita elektronu

Ox+ne  — Red

Aox
AG 1 ARed
nRT n  apy

pe = —loga.-

1 ARred

n Apx

InK =

—AG,
RT




Aktivita elektronu

Vztah mezipsa E

1 1 a
pe = —logK ——log Red
n n Aoy
0_1 _ o_l aRred B 1 AG, _
pe = nlogK pe = p€ nlog 2o. = ~ 7 2303RT AG, nFE
. = F E o 2,303RT
PE = 5 303RT =~ P



Oxidacné-redukcni potencial

Obecna redoxni reakce

XRed + YOX — XOX + YRed

XRed = Xox T ne€”
Yox + n e = Ygreq
AxXa, ax

o a - (e]
AGy, = AGy, + RT In 20x = AGy, + RT In—=% + nRT In ax,-
aXRed aXRed

: a : a
AGy, = AGy, + RT In——Red = AGY + RT In—E&% — nRT In ay,-

n
aYOX aYae_ aYOX

AGT - AGXT‘ + AGYT‘



Oxidacné-redukcni potencial

X 5 C

. ax. a
AG, = AG: + RT In—2xRed | pT
aXRed aYOx Aye-

AG, = —nFAE

aXOX aYRed

—nFAE = AG, + RT In




Oxidacné-redukcni potencial

Po dosazeni rovnovahy nulovy rozdil v potencialech redoxnich paru

. RT aAx .. Ay
O — AE _ _F ln 0):¢ Red
" AXred Y ox

Aktivita elektronu a s ni spojeny potencial

Eh (ORP) — oxidaCne-redukcni potencial



Oxidacné-redukcni potencial

Oxidace dvojmocného zeleza dusiCnanovymi iony
Nejjednodussi zpusob zapisu
8 Fe?* + NO3z + 9 H* - 8 Fe3* 4+ NH3(aq) + 3 H,0

Poloclankové reakce

8 Fe3t + 8 e~ — 8 Fe?t
NO3 + 8e~ + 9H" -» NH;(aq) + 3 H,0

Rozdil potencialt obou polo¢lankovych reakci

8 3
° R a a a
\E \E In Fe3t Y“NHz(aq)“H,0

8 9
n Apez+ANOZ A+



Oxidacné-redukcni potencial

Speciace




Oxidacné-redukcni potencial

Oxidace dvojmocneho zeleza dusiChanovymi iony pri pH = 8
8 Fe?t + NO3 + 21 H,0 - 8 Fe(OH); + NHf + 14 H*

Poloclankoveé reakce

8 Fe?* + 24 H,0 - 8 Fe(OH); + 24 H* + 8 e~

NO; + 10 H* + 8 e~ —» NH} + 3 H,0

Rozdil potencialt obou polo¢lankovych reakci

8 14
AFe(OH)3(aq) ANHYE Ax+

. RT
AV LY D In - 1
i Ape2+ANO3 AH,0



Oxidacné-redukcni potencial

koncentrace

(mmol/kg)

++
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Oxidacné-redukcni potencial

Bez srazeni Se srazenim Fe(OH),(s)

noa . I £ 0.6
4 . . .
L. L. ;

reaction progres reaction progres




Redox potencial prirodniho prostredi

Oblast stability vody

H,0 — 0,5 0(aq) + 2 H* + 2 ¢

H,0 - 0,50;,(aq) + Hy(aq)

2H* -I\—\2~eix—\> H,(aq)

1 e
10 12 14




Redox potencial prirodniho prostredi

reky, jezera
7 a jejich
baiiﬁQ// - sedimenty
| a raseliniste
N meélké
podzemni
vody

‘ vody
‘ evaporitu

podzemni
vody
hlubokého
obéhu




Redox zebrik (Redox ladder)

1 15
Mass reacted, CH,O(aq) (mmol/kg)

O,(aq) + CH,0(aq) > CO,(aqg) +H,O
O,(aq) +4e +4H* > 2H,0 Eh=8228mV

NO,~ + 1,25 CH,0(aq) +H* = 0,5 N,(ag) + 1,25 CO,(aq) + 1,75 H,0
NO,~ +5e” +6 H* = 0,5 N,(ag) +3 H,0 Eh =730,0 mV

Pyrolusite + 0,5 CH,0(aq) +2 H* = Mn?* +0,5 CO,(aq) +1,5H,0
MnO, +2e” +4 H* & Mn?* +2H,0 Eh =543,4 mV

Fe(OH), +0,25 CH,0(aq) + 2 H* = Fe?* +0,25 CO,(aq) + 2,75 H,0
Fe(OH); +e~ +3 H* = Fe?* +3H,0 Eh =125,8 mV

N,(aq) + 1,5 CH,O(aq) +1,5H,0 +2H*=> 2 NH,* +1,5CO,(aq)
N,(aqg) +6e” +8H* > 2 NH,* Eh=-191,7 mV

SO,%” +2 CH,0O(aq) +H* = 2CO,(ag) +HS™ +2H,0
SO, +8e +9H* > HS +4H,0 Eh =-196,0 mV

2 CH,0O(aq) > Methan(aq) + CO,(aq)
CO,(aq) +8 e +8H* > CH,(ag) +2H,0 Eh=-239,4mV



Magmatické systémy
Fugacita kysliku

Redox pufry:
 magnetit-hematit (MH)
4 Fe;0, (magnetit) + O,(aq) = 6 Fe,0, (hematit)

e fayalit-magnetit+kfemen

Fe,SiO, (fayalit) + O, =2 Fe;0, (magnetit) + 3 SiO, (kfemen)

* Ni-NiO (NiNiO) — experimentalni kalibrace
e Zelezo-wustit (IW) — experimentalni kalibrace

1
K=—
fo,

InK = _AGT 600 700 800 900 1000 1100 1200

RT T.°C



Hydrotermalni systémy

3 Fe,0; (Hem) + 2 H* +2e” =2Fe;0,(Mag) +H,0 Fe,0, (Mag) + 6 SO,> + 56 H* +44 e~ = 3 FeS, (Pyr) + 28 H,0
Fe,0; (Hem) +4 50,2 + 38 H* +30e™ =2 FeS, (Pyr) + 19 H,0 1.14 Fe, 4,sS (Pyrrh) + 0,86 SO,2 + 6.86 H* +5.14 e~ = FeS, (Pyr) + 3.43 H,0

~
-~

Hematite




Hydrotermalni systémy

A Magnetite g
ite
I
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