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  1. 일과 전위차의 관계를 이해한다 

 - 일(W) = E*q  (쿨롱의  전하가  E 전위차(V)를 지나간다면 ) 

  2. 일과 자유E 변화, 전위차는 어떤 관계가 있는지 이해한다 

      (자발적인 산화환원반응에서  계의 자유  E 감소는 계가 주위에 하는 전기적인 일과 같다) 

 - 일(W) = -△G      △G = -nFE  (음수; 전기적인 일이 계에서 주위에 가해짐을 의미) 

  3. 갈바니 전지의 원리와 응용;  자발적인 산화 환원반응을 이용해 전기 발생시키는 장치 

  4. √표준(산화)환원전위 (E°): 모든 용질의 농도가 1M이고 모든 기체의 압력이 1기압일 때,  

                                          전극에서 환원반응에 대한 전위   

     √표준수소전위(SHE): 수소전극에  대한 표준환원전위는 0으로 정의한다 

  5. 형식전위 (𝐸°′): pH7에서 반쪽반응의  형식전위.  생화학자들이 많이 사용 

  6. Nernst Eq.: (비표준상태에서 반응물과 생성물의 농도와 전지의 전위차와의 관계를 나타낸다)  

         복잡한  화학평형을  전기화학의 전지의 일부로 생각하여  전지전압을 측정하고 , 반   

         응물과 생성물 중 하나를 제외한 모든 농도(활동도)를 알면  이 식을 이용해  미지 화  

         학종의 농도를 구할 수 있다. 

제 13 장 전기화학 전기E와 화학E의 상호전환을 다루는 분석화학분야 

학습목표  

𝑎𝑂𝑋  +  𝑛𝑒;  ⇌  𝑏𝑅𝑒𝑑 

𝐸 =  𝐸° − 
2.3026𝑅𝑇

𝑛𝐹
 𝑙𝑜𝑔

[𝑅𝑒𝑑]𝑏

[𝑂𝑋]𝑎
 



 자발적인 화학반응에 의해서 전기를 발생시키는 것 

- 볼타전지 (voltaic cells) 

      (이 현상을 위해서는 한 물질은 산화되고 다른 물질은 환원 

       되어야 함.) 

 이 두 물질은 직접적으로 접촉해서 전자가  환원제에서 산화제

로 바로 넘어가지 않고, 물리적으로 분리되어 있어  

      전자가 외부 회로를 통해서 한 쪽으로 흐르게 해야 함. 

      (예; 그림13-4) 

-  Cd 금속이 𝐶𝑑2:로 산화되면서 내어 놓는 전자가 

    외부 회로를 통해  Ag 전극에 전달 

- 𝐴𝑔:는 Ag로 환원되고,  𝐶𝑙;는 용액 중으로 들어감.  

- (Harris, p285) 
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갈바니전지 (Galvanic Cells) (1/3) 

그림 13-4 출처1 



 염교(Salt bridge)의 필요성 

- 산화제와 환원제 사이의 물리적 분리가 없으면, 일종의 회로가 합선된 것과 같아서 기전력이  없음. 

 이 때 두 반쪽반응을 나누고 그 사이를 전지 반응과는 상관없는 염이 들어 있는 염교로 연결하면 전류의 

흐름이 생김. 

- 염교는 한천 3g, KCl 30g을 물 100mL에 넣고 맑은 액이 되도록 가열한 후에 U자형 관에 부어 식히면 됨 

- 보관시에는 포화 KCl 수용액에 담금. 
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갈바니전지 (Galvanic Cells) (2/3) 

그림 13-5 그림 13-6 

출처1 



 선 표시법  

 | 상(phase) 경계    || 염교  

예) Cd (s) | CdCl2 (aq) | AgCl (s) | Ag (s)  

      Cd (s) | CdCl2 (aq) || AgNO3 (aq) | Ag (s)  

5 

갈바니전지 (Galvanic Cells) (3/3) 

출처1 



 전압 : 한 쪽에서 다른 쪽으로의 전자의 흐름에 의해서 얼마의 일이 이루어질 수 있는지를 알게 함. 

 

 전압계(potentiometer, voltmeter) : 음의 단말로 전자가 흘러들어가는 경우 양(+)의 값이 나타내며,  

               반대인 경우 음(-)의 값이 표시됨. 

 

 전압계의 음의 단말을 “공통”(common)으로 표시하고 검정색을 사용하며 양의 단말은 빨간색을 사용 

 

 BNC 소켓을 가진 pH 미터를 전압계로 사용하는 경우 

: 중앙선은 양(+)의 입력, 바깥 연결부는 음(-)의 입력 연결 

 

 서로 다른 반쪽전지들을 연결한 경우  

: 전압을 예측하기 위해 그림 13-7의 이상형을 이용하여  

  각 반쪽전지들의 표준환원전위(Eo)를 측정함. 
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표준 전위 (1/3) 

출처1 



 “표준” : 모든 화학종의 활동도 (A)가 1이라는 것. 
 

 “표준 수소 전극 (S.H.E., standard hydrogen electrode)”;  N.H.E. 

   - 백금촉매면을 A(H+)가 1인 산용액에 접촉시키고, 수소기체를 불어 넣어서 용액을 𝐻2(aq)로 포화시킴   

       𝐻: 𝑎𝑞,  𝐴 = 1   +    𝑒;    ⇌     
1

2
𝐻2(𝑔,  𝐴 = 1) 

  - 대략적으로 25oC에서 S.H.E.에 0(zero)의 전압을 지정 

 Pt(s) | H2(aq, A = 1), H+(aq, A = 1) || Ag+(aq, A = 1) | Ag(s)  

 S.H.E. || Ag+(aq, A = 1) | Ag(s) 

  - 관례적으로 왼쪽의 백금전극은 전압계의 음극(대조전극)에 연결하고 오른쪽의 전극은 양극에 연결함 

  - 𝐶𝑑2: +  2𝑒;   ⇌   𝐶𝑑 반쪽 반응의 표준환원전위를 측정하는 경우 

 S.H.E. || Cd2+(aq, A = 1) | Cd(s) 

  - 0.402 V: 음(-)은 전자 흐름이 반대임을 의미 
 

 표준환원전위는 S.H.E. 반쪽반응의 전위차를 0.000 V의 값을 갖는것으로 임의로 정하고,  

      그에 대한 차이인 상대적인 값으로서 표시함. 7 

표준 전위 (2/3) 

그림 13-7 

출처1 
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표준 전위 (3/3) 

표 13-1  

출처1 



출처2 
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표준 전위 - 예제 

표 13-1 에 있는 전위를 참고하여, 다음 두 반쪽 반응 사이의 반응을 말하고 대응되는 전지 전압

을 계산하시오. 

   Fe3+ + e- → Fe2+ 

   I3
- + 2e- → 3I-                

  IIFeFe EEEEE ,
0

,
00

3
23

산화전극환원전극전지

VE 5355.00 

 반쪽 반응에 어떤 수를 곱하여도 전위에는 영향을 주지 않는다. 
 

 

 

VE 771.00 

2𝑭𝒆𝟑: + 3𝑰; = 2𝑭𝒆𝟐: + 𝑰𝟑
;  VVVE 235.0536.0771.00 전지



Nernst 식과 평형상수 (1 / 2) 

The concentration dependence of E for each half rxn is given by the Nernst Eq. 

By convention half rxns are written and treated as reductions in redox tables. 

 

 Simple half rxn : ox + ne- ⇄ red has the following Nernst eq. 

ox

redo

A

A
 

nF

RT
   EE ln

ox

redo

A

A
log 

0.0592
   

n
EE 

For convenience we often work 

with concentrations not 

activities, using [red]/[ox] 

 For a more complex rxn we get: 

aA + bH+ + ne− ⇄ cC + dD 

ba

dc
o

][H[A]

[D][C]
log 

0.0592
   




n
EE

[products]/[reactants] raised to 

their stoichiometric values 
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The Nernst Equation 



 

Write the Nernst equation as it applies to the following electrochemical reaction. 
 

 

Cr2O7
2+ + 14 H3O

+ + 6e-  ⇄  2Cr3+ + 7H2O 
 

 

  






















14

OHOCr

2

Cr
10

3
2
72

3

 
log

6

0592.0

AA

A
EE 

12 

The Nernst Equation - Example 

Solution: 

Nernst 식과 평형상수  (2 / 2) 
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예제 

 10-3 M의 Cr2O7
2- 와  10-2 M 의 Cr3+ 용액이 있다.   pH가 2.0이라면,  

     이 반쪽 반응의 전위는 얼마인가? 

 

 
풀이 

  Cr2O7
2-    +    14H+    +    6e-     ↔         2Cr3+       +       7H2O 

142

72

23

,
0

]][[

][
log

6

059.0
32

72 



 

HOCr

Cr
EE CrOCr

V06.1

)
6

059.0
(2733.110log

6

059.0
33.1

)10)(10(

)10(
log

6

059.0
33.1

27

1423

22












 

  aA + ne-  ↔  bB 에서,        Nernst 식:  

  

 Eo : 표준환원전위 (AA = AB = 1) 

 T: 온도 (K)                                                        n: 해당 반쪽반응식에서의 전자의 개수 

 F: Faraday 상수 (9.649 x 104 C/mol)             Ai : 화학종 i의 활동도 

  

 Nernst 식에서 로그 항은 반응지수 Q,  
ab AAQ AB /
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Nernst 식 (1/3) 

a

b

A

A

nF

RT
EE

A

B0 ln

 Le Châtelier의 법칙: 화학종의 농도에 따른 반응의 방향을 설명함. 

 어떤 반응의 반응력은 Nernst식으로 표시될 수 있는데, 이 식은 모든 관련 물질의 활동도가 1인 경우에 적용되는 

표준상태에서의 반응력 Eo 및 농도에 대한 의존성을 보여주는 항으로 구성됨 

 Nernst 식은 관련 물질들의 활동도가 1이 아닌 경우의 기전력을 표시 
 

 반쪽 반응의 Nernst 식 :  

- Q는 평형상수와 같은 형태이지만 활동도는 평형값들을 가질 필요는 없음.  

- 순수 고체, 순수 액체, 용매 등은 Q의 표시에서 생략 

- 용질의 농도는 moles/L로, 기체의 농도는 압력 bars로 표시할 때의 값을 사용 

- Q = 1, lnQ = 0 이면, E = Eo가 됨. 
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 25 oC에서의 Nernst 식 : 

    (Q값이 10배 변화할 때마다 전위는 59.16 mV / n  씩 변화한다)

    

a

b

A

A

n
EE

A

B0 log
05916.0



Nernst 식 (1/3) - 예제 

예제 

 흰 인으로부터 수소화 인(phosphine) 기체로의 환원 반응에 대한 Nernst식을 쓰시오. 

𝟏

𝟒
𝑷𝟒 𝒔, 𝒘𝒉𝒊𝒕𝒆 + 𝟑𝑯: + 𝟑𝒆;   ⇌   𝑷𝑯𝟑 𝒈                  𝑬° = −𝟎. 𝟎𝟒𝟔 𝑽 

 

풀이 반응 지수식에서 고체는 생략하고, 기체의 농도는 기압으로 표시한다. 

따라서 Nernst식은 다음과 같다. 

  E = -0.046 - 
0.05916

3
𝑙𝑜𝑔

𝑃𝑃𝐻3

[𝐻+]3 



Nernst 식 (1/3) - 예제 

예제 

 반쪽반응을 몇 배 곱하더라도 E˚값은 변하지 않는다.  하지만 대수항 앞의 n 값과 반응 지수 Q의 모양은 

변한다.  앞 예제의 반응에 대한 Nernst식을 제곱하여 쓰시오. 

𝟏

𝟒
𝑷𝟒 𝒔, 𝒘𝒉𝒊𝒕𝒆 + 𝟑𝑯: +  𝟑𝒆;    ⇌   𝑷𝑯𝟑 𝒈                               𝑬° = −𝟎. 𝟎𝟒𝟔 𝑽 

풀이 
𝐸 = −0.046 −  

0.05916

6
𝑙𝑜𝑔

𝑃2
𝑃𝐻3

[𝐻:]6
 

Nernst식이 앞 예제와 똑같은 모양으로 보이지 않더라도, 보충 14-2는 E의 

수치값이 변하지 않음을 보여 준다. 반응 지수의 제곱항은 대수항 앞에 있는 

n값이 두 배가 되는 것을 상쇄한다. 



 전반응의 Nernst 식: 순전지반응을 기술하고 그 전압을 결정하는 방법 

    𝑬 = 𝑬:  −  𝑬; 

- 각 반전지를 위한 환원 반쪽반응을 기술하고 각각의 왼쪽 반쪽반응을 빼주어  

  전체 계수조정이 된 순전지반응을 기술한다. 

- 전압계 양극에 연결되는 오른쪽 반전지 반쪽반응을 위한 Nernst식을 쓴다.  

- 전압계 음극에 연결되는 왼쪽 반전지 반쪽반응을 위한 Nernst식을 쓴다. 

- [𝑬 = 𝑬:  −  𝑬; ] 을 계산한다. 

- 오른쪽 반쪽반응으로부터 왼쪽 반쪽반응을 빼주어, 전체 계수조정이 된 순전지반응을 기술한다.        

예제 (281 쪽) 

 

 전지의 전위차 추정의 직관적 방법 

       “전자는 항상 더 양(+)의 전위 쪽으로 흐른다.” 

      (예제) 회로에서 전자는 Cd에서 Ag 쪽으로 흐름. 
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Nernst 식 (2/3) 

출처1 
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예제 

  그림 13-6에서 오른쪽 반쪽 전지가 0.50 M AgNO3(aq), 왼쪽 반쪽 전지가  0.010 M 

Cd(NO3)2(aq) 인 전지의 전압을 구하시오.  알짜 전지반응식을 쓰고, 그것이 정방향 혹은 역방

향으로 자발적인지 답하시오. 

 

 풀이 1단계    오른쪽 전극:  2𝐴𝑔: +  2𝑒;   ⇌    2𝐴𝑔 𝑠  𝐸:
° = 0.799 𝑉 

            왼쪽 전극  :    𝐶𝑑2: +  2𝑒;   ⇌    𝐶𝑑 𝑠  𝐸;
° = −0.402 𝑉 

2단계    오른쪽 전극에 대한 Nernst식: 

𝐸: =  𝐸:
° −  

0.05916

2
𝑙𝑜𝑔

1

𝐴𝑔: 2
= 0.799 −  

0.05916

2
𝑙𝑜𝑔

1

0.50 2
 = 0.781 𝑉 

 

3단계    왼쪽 전극에 대한 Nernst식: 

𝐸; =  𝐸;
° −  

0.05916

2
𝑙𝑜𝑔

1

𝐶𝑑: 2
= −0.402 −  

0.05916

2
𝑙𝑜𝑔

1

0.010
 = −0.461 𝑉 

4단계    전지 전압: E = 𝐸:  −  𝐸;  =  0.781 − −0.461 =  +1.242 𝑉 
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예제 

  그림 13-6에서 오른쪽 반쪽 전지가 0.50 M AgNO3(aq), 왼쪽 반쪽 전지가  0.010 M 

Cd(NO3)2(aq) 인 전지의 전압을 구하시오.  알짜 전지반응식을 쓰고, 그것이 정방향 혹은 역방

향으로 자발적인지 답하시오. 

 

 풀이 5단계    알짜 전지 반응: 

         2𝐴𝑔: +  2𝑒;   ⇌    2𝐴𝑔 𝑠  

                 -   𝐶𝑑2: +  2𝑒;   ⇌    𝐶𝑑 𝑠  

                                  𝐶𝑑 𝑠 +  2𝐴𝑔:   ⇌   𝐶𝑑2: + 2𝐴𝑔 𝑠  

전압이 플러스이므로, 알짜 반응은 정방향으로 자발적이다. 𝐶𝑑 𝑠 는 산화되고, 𝐴𝑔:는 

환원된다. 전자는 왼쪽 전극에서 오른쪽 전극으로 흐른다. 
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예제 

  0.10 M  Ce4+ 용액  5.0mL에 0.30 M Fe2+ 용액  5.0mL을 첨가하였다.   

      용액 속에 있는  백금 전극의 전위를 계산하시오. 

 

 
풀이 

][

][
log059.0771.0

3

2






Fe

Fe
E

  Fe2+          +         Ce4+           ⇌             Fe3+          +           Ce3+ 

    1.0 + x        x        0.50 – x     0.50 – x  

 

   Fe3+  +   e-           ⇌        Fe2+ 

       0.50                    1.0 

 

 

0.2log0059.0771.0
10/50.0

10/0.1
log059.0771.0 

mLmmol

mLmmol
E
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



E° = 0.771  
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VEEEVE

sp

99

9
10

00

3

00

309.0
104.5

1
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104.5
0334.0
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]Cl[
]Ag[

]Ag[

1
log05916.0799.0

309.0)0334.0log(05916.0222.0]Cllog[05916.0222.0






























 같은 반응에 대한 다른 기술  (𝐾𝑠𝑝를 알고 있는 경우) 

 AgCl(s) + 𝑒; → Ag(s) + 𝐶𝑙;  

 

 Ag+ + 𝑒; → Ag(s) [Ag+]는 𝐾𝑠𝑝에서 결정 

 

 

 관련 반쪽반응을 찾는 방법 

- 해당 전지에서 두 가지의 산화상태를 보이는 원소로 반쪽반응을 표시한다. 

- 전지의 반쪽반응에 표시되지 않는 화학종은 생략한다. 

 Pb(s) | PbF2(s) | 𝐹;(aq) || 𝐶𝑢2:(aq) | Cu(s)    -   Pb와 Cu의 산화수 변화 

 오른쪽 반전지:  𝐶𝑢2: + 2𝑒; →  Cu(s)  

 왼쪽 반전지:    PbF2(s) + 2𝑒; →  Pb(s) + 2𝐹;   or   𝑃𝑏2:+ 2𝑒; →  Pb(s)  
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Nernst 식 (3/3) 



 전지반응 표시방법과 상관없이 E0와 전지전압은 일정함 

 

𝐴𝑔: + 𝑒; →  Ag(s) 

 

2 𝐴𝑔: + 2𝑒; →  2Ag(s) 

 

 

 표준환원전위를 측정하는데 Nernst 식을 사용함 

- 표준환원전위(E0)는 실제로는 구성이 불가능한 S.H.E.를 기준으로 정의되므로 실험적으로는 

활동도가 1 보다 작은 반전지를 이용하여 전압을 측정한 후에 Nernst 식을 이용하여 E0를 구함 

-    수소전극의 경우에는 pH를 아는 표준 완충액(표 13-3)을 사용하여 H+의 활동도를 알게 됨 
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전지반응 표시 



E0와 평형상수 

 갈바니전지는 전지의 반응이 평형상태에 있지 않으므로 기전력이 생김.  

- 오른쪽 전극: aA + n𝑒; → cC 

- 왼쪽 전극:    dD + n𝑒; → bB 

 

 

 
 

- 평형상태에서, 기전력 E는 0이 되고, Q는 K가 되므로, (25 oC에서) 

 

 

 

 전위차측정법은 평형상수가 너무 크거나 너무 작아서 직접적으로 반응물과 반응산물의 

농도를 결정하기 어려운 경우에  평형상수를 결정하는 가장 유용한 방법임.  
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식 13-23 식 13-24 
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  Q
n
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




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



전체 전지에 대한 E와 알짜 전지 반응에 대한 반응 지수 Q의 관계 

오른쪽 전극: aA + n𝑒;  ⇌   cC 𝐸:
° 

왼쪽 전극:    dD + n𝑒;  ⇌   bB 𝐸;
°   에 대해 Nernst식 

K로부터 𝐸° 알아내기:     𝐸° =
0.05916

𝑅
𝑙𝑜𝑔𝐾  (25℃에서) 

𝐸°로부터 K 알아내기:     𝐾 =  10
𝑛𝐸°

0
.05916     (25℃에서) 
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예제 

산화환원반응이 아닌 순반응의 K 구하기 

다음 반응의 평형상수를 구하시오. 
𝑪𝒖 𝒔 +  𝟐𝑭𝒆𝟑:   ⇌   𝟐𝑭𝒆𝟐: +  𝑪𝒖𝟐: 

  𝟐𝑭𝒆𝟑: + 𝟐𝒆;   ⇌   𝟐𝑭𝒆𝟐:    𝑬:
°= 0.771 V 

    𝑪𝒖𝟐: +  𝟐𝒆;   ⇌   𝑪𝒖(𝒔)    𝑬;
°= 0.339 V 

𝑪𝒖 𝒔 + 𝟐𝑭𝒆𝟑:   ⇌   𝟐𝑭𝒆𝟐: + 𝑪𝒖𝟐: 
 

𝑬° = 𝑬:
° − 𝑬;

° = 𝟎. 𝟕𝟕𝟏 − 𝟎. 𝟑𝟑𝟗 = 𝟎. 𝟒𝟑𝟐 𝑽 

𝑲 = 𝟏𝟎(𝟐)(𝟎.𝟒𝟑𝟐)/(𝟎.𝟎𝟓𝟗𝟏𝟔) = 𝟒 × 𝟏𝟎𝟏𝟒 
 

하나의 유효 숫자로 표현 두 개의 유효 숫자는 지수 (14)로 사용되었고, 

앞자리에는 단지 한 숫자 (4)만이 남는다. 
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예제  𝑬°와 𝑲 사이의 관계 

𝑵𝒊(𝒈𝒍𝒚𝒄𝒊𝒏𝒆)𝟐의 형성 상수와 𝑵𝒊𝟐:|𝑵𝒊 𝒔  쌍에 대한 𝑬°값으로부터 

𝑵𝒊𝟐: +  𝟐𝒈𝒍𝒚𝒄𝒊𝒏𝒆;   ⇌   𝑵𝒊(𝒈𝒍𝒚𝒄𝒊𝒏𝒆)𝟐 𝑲 ≡  β𝟐 = 𝟏. 𝟐 × 𝟏𝟎𝟏𝟏 

𝑵𝒊𝟐: +  𝟐𝒆;   ⇌    𝑵𝒊 𝒔    𝑬° = -0.236 V 

다음 반응의 𝑬°값을 구하시오. 

𝑵𝒊(𝒈𝒍𝒚𝒄𝒊𝒏𝒆)𝟐 +  𝟐𝒆;   ⇌    𝟐𝒈𝒍𝒚𝒄𝒊𝒏𝒆;  

풀이 세가지 반응 사이의 관계 

   𝑁𝑖2: +  2𝑒;   ⇌    𝑁𝑖(𝑠)  𝐸:
°= -0.236 V 

- 𝑁𝑖(𝑔𝑙𝑦𝑐𝑖𝑛𝑒)2  +  2𝑒;   ⇌   𝑁𝑖 𝑠 + 2𝑔𝑙𝑦𝑐𝑖𝑛𝑒; 𝐸;
°= ?  

        𝑁𝑖2: +  2𝑔𝑙𝑦𝑐𝑖𝑛𝑒;   ⇌  𝑁𝑖(𝑔𝑙𝑦𝑐𝑖𝑛𝑒)2 𝐸° = ?  K = 1.2 × 1011 

 

𝐸° =  𝐸:
°
- 𝐸;

° ; 

 𝐸° =  
0.05916

𝑛
𝑙𝑜𝑔𝐾 =  

0.05916

2
𝑙𝑜𝑔 1.2 × 1011 = 0.328 𝑉  

 

반쪽 반응식 14-25에 대한 표준 환원 전위는 다음과 같다. 

  𝐸;
° =  𝐸:

° - 𝐸° = -0.236 – 0.328 = -0.564 V 

출처1 



화학 검지기로서의 전지 (1/2) 

 갈바니 전지에서의 평형  

1) 두 반전지 사이의 평형  

2) 각 반전지 내의 평형 

전지가 0이 아닌 전압을 가진다면, 이 때 순전지 

반응은 평형상태가 아니며, 두 반전지 사이에 평 

형이 형성되지 않았다고 함.  

- 그러나 이 때도 반전지 각각의 평형은 형성. 

- 따라서 전지전압 측정으로 각 반전지  화학종들의 농도를 Nernst 식을 이용하여 결정   

  가능함. 

 
AgCl(s) + e- → Ag(s) + Cl- (aq, 0.10 M) 

2H+ (aq, ? M) + 2e- → H2(g, 1.00 bar) VE
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
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]HCOCH[

]H][COCH[
M108.1]H[

]H[
log

2

05916.0
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출처1 

그림 13-9 



화학 검지기로서의 전지 (2/2) 

 기초 방법론  

단계 1. 두 반쪽반응을 기술하고 표준전

위를 확인. E0를 찾을 수 없는 반쪽반응

인 경우라면 해당 반응을 다른 방법으

로 기술하는 것을 고려함. 
 

단계 2. 순전지반응에 대한 Nernst 식을 

쓰고 아는 수치는 모두 대입. 제대로 했

다면 미지수는 하나가 됨. 
 

단계 3. 미지 농도를 계산하고 이를 이

용하여 평형상수의 문제를 해결. 

예제 (296, 297 쪽)  

 

Hg(EDTA)2-의 형성상수(Kf)를 측정하는데 사용될 수 있는 

갈바니전지 (예제) 

28 

출처1 

그림 13-10 
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풀이 

출처1 

예제  아주 복잡한 전지의 분석 

그림 14-10의 전지는 𝐻𝑔(𝐸𝐷𝑇𝐴)2;의 형성 상수(𝐾𝑓)를 결정할 수 있다. 

오른쪽 부분은 0.500mmol의 𝐻𝑔2:와 2.00mmol의 𝐸𝐷𝑇𝐴가 0.100L의 pH 6.00인 완충 용액 안에 

녹아 있다. 전압이 +0.342 V일 때 𝐻𝑔(𝐸𝐷𝑇𝐴)2;의 𝐾𝑓값을 구하시오.  

1단계   왼쪽 반쪽 전지는 𝐸; = 0  표준 수소 전극 

           𝐻𝑔2: +  2𝑒;   ⇌    𝐻𝑔(𝑙)     𝐸:
° = 0.852 𝑉 

                𝐸: = 0.852 −  
0.05916

2
𝑙𝑜𝑔(

1

[𝐻𝑔2+]
)  

오른쪽 반쪽 전지에서 𝐻𝑔2:와 𝐸𝐷𝑇𝐴 사이의 반응은 다음과 같다. 

 

 𝐻𝑔2: +  𝑌4;   ⇌    𝐻𝑔𝑌2; 

𝐻𝑔𝑌2;의 농도는 0.500mmol/100mL = 0.00500M 이다. 

오른쪽 용기에는 0.00500M의 𝐻𝑔𝑌2;와 0.0150M의  

𝐸𝐷𝑇𝐴, 농도를 모르는 소량의 𝐻𝑔2:가 있다. 

  

𝑲𝒇 

𝐻𝑔𝑌2; 의 형성 상수는 

𝐾𝑓 =
[𝐻𝑔𝑌2;]

𝐻𝑔2: [𝑌4;]
=

[𝐻𝑔𝑌2;]

𝐻𝑔2: 𝛼𝑌4−[𝐸𝐷𝑇𝐴]
 

[𝐻𝑔2:]만 알면 𝐾𝑓를 알 수 있다. 

그림 13-10 
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2단계   알짜 전지 반응에 대한 Nernst식 

           𝐸 = 0.342 =  𝐸: - 𝐸; = 0.852 −  
0.05916

2
𝑙𝑜𝑔

1

[𝐻𝑔2+]
− (0)  

3단계   [𝐻𝑔2:] = 5.7× 10;18𝑀 

           이 [𝐻𝑔2:]값으로부터 𝐻𝑔𝑌2; 의 형성 상수를 구할 수 있다. 

𝐾𝑓 =
[𝐻𝑔𝑌2;]

𝐻𝑔2: 𝛼𝑌4−[𝐸𝐷𝑇𝐴]
=  

(0.00500)

(5.7× 10;18)(1.8 × 10;5)(0.0150)
= 3 × 1021 

           𝐸𝐷𝑇𝐴와 𝐻𝑔(𝐸𝐷𝑇𝐴)2;의 혼합용액은 “수은 이온 완충 용액”으로 작용한다. 

           따라서, 이것으로부터 전지전압을 결정할 수 있다. 
출처1 

그림 13-10 



E0’의 생화학적 이용 

 산화환원반응에서 H+가 나타나거나, 반응물 또는 반응산물이 산 또는 염기이면 환원전위는 pH 

의존적임.  

 세포의 pH는 7근처이므로 pH 7에서의 환원력이 세포와 관련해서 중요.  

 표준전위는 모든 활동도가 1일 때를 기준으로 한 것인 반면, 규정전위(formal potential)는 주어

진 조건(pH, 이온강도, 착화제의 농도 등)에서의 환원전위를 의미. ☞ 𝐸0′/ 표 13-2 (298 쪽) 

 E0와 E0’의 관계   aA + ne- → bB + mH+       
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[A] 또는 [B]를 FA 또는 FB로 변환하기 위해 

부분조성식 (a, 9-5 참고, 198 쪽) 사용 
31 

𝑬𝒐′ 
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표 13-2 

출처1 



규정전위 예제 (Ascorbic acid) 

D + 2H+ + 2e- ⇌ 

       H2A + H2O 
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(a) 계산에 의한 규정전위 

(b) 실험적으로 측정된 

     반파전위 

    (17 장 참고) 

33 

출처1 

그림 13-11 
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예제 

풀이 

(식13-32) 

출처1 형식 전위 구하기  다음의 반응의 𝐸𝑜′값을 구하시오. 

 𝑫 +  𝟐𝑯: + 𝟐𝒆;   ⇌    𝑯𝟐𝑨 +  𝑯𝟐𝑶  

      Nernst 식은 𝐸 =  𝐸𝑜  −  
0.05916

2
 𝑙𝑜𝑔

𝐻2𝐴

𝐷 𝐻+ 2  𝐻2𝐴 =  
[𝐻+]2𝐹𝐻2𝐴

[𝐻+]2: 𝐻+ 𝐾1:𝐾1𝐾2
 

        D는 산이나 염기가 아니므로 그것의 포말 농도는 몰농도와 같다. 𝐹𝐷 = [𝐷]이다. 

     𝐸 =  𝐸𝑜′  −  
0.05916

2
 log (

[𝐻+]2𝐹𝐻2𝐴

[𝐻+]2+ 𝐻+ 𝐾1+𝐾1𝐾2

𝐹𝐷[𝐻+]2 )ㄷ 

     𝐸 = 𝐸𝑜 −
0.05916

2
 𝑙𝑜𝑔

1

𝐻+ 2: 𝐻+ 𝐾1:𝐾1𝐾2
−  

0.05916

2
 𝑙𝑜𝑔

𝐹𝐻2𝐴

𝐹𝐷
   (식 13-34) 

 

      형식전위(만일 pH=7이면 𝐸𝑜′)=+0.062V 

𝐸𝑜′, 𝐾1 및 𝐾2값을 식13-34에 대입 

𝐻: = 10;7.00. 

𝐸𝑜′값은 +0.062V 

 

 



출처 

1) 출처1 - Quantitative Chemical Analysis , Daniel C. Harris, 2012 8th Ed 

2) 출처2 - 의약품분석학, 약품분석학분과회, 2012 
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