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2. Einleitung

Potentiometrische Titrationen stellen eine vom wissenschaftli-
chen Standpunkt aus betrachtet interessante und fiur die Praxis
bedeutende Anwendung zweier grundlegender Gesetze der Chemie
dar, des Massenwirkungsgesetzes MWG und der Nernstschen Glei-
chung. Daher ist es nicht verwunderlich, dass sie in der Che-
mie der Oberstufe einen breiten Raum einnehmen. Da das MWG fur
alle Arten von chemischen Reaktionen Gultigkeit besitzt, l&sst
sich das Verfahren der potentiometrischen Titration auf ver-
schiedene chemische Reaktionen anwenden, sofern an der Reakti-
on lonen beteiligt sind, deren Potential gemessen werden kann.
Da das MWG auRerdem erst bei mehr als zwel Reaktionspartnern
mathematisch kompliziert wird, kann man den Verlauf fir einfa-
che Reaktionen auch mathematisch explizit beschreiben. In al-
len anderen Fallen ist eine Naherungsldsung moéglich. Die Ver-
suche zur potentiometrischen Titration sind vom Aufbau her
recht einfach, wenn man Uber eine pH- bzw. Redoxelektrode ver-
figt. Nur bei Fallungsreaktionen muss man etwas mehr Aufwand
betreiben, da man dann eine externe Bezugselektrode benétigt.
Weil moderne pH-Meter aullerdem meist uUber einen analogen Aus-
gang verfugen, an den ein Schreiber oder ein Computer ange-
schlossen werden kann, lasst sich der Verlauf der Titration
kontinuierlich verfolgen. So erhalt man eine Messkurve, die
die Schiuler auswerten koénnen. Potentiometrische Titrationen
ermoglichen den Schilern also eine Reihe praktischer und theo-
retischer wissenschaftlicher Tatigkeiten, die ein moderner
Chemieunterricht vermitteln sollte. Sieben praktische Beispie-
le aus der Lebensmittelchemie runden das Skript ab.



3. Saure/Base-Reaktionen

3.1 Versuchsaufbau

Abb. 1 zeigt den erforderlichen Versuchsaufbau.

~| _-Blirette

B Schreiber/Computer

L
Lésung
bl |
: Riihrmagnet © pH-Meter

Abb.1 Versuchsaufbau fur Saure/Base-Titrationen
Man bendtigt also folgende Geréate:

1) ein Becherglas mit 250 ml Inhalt,

2) eine Burettte,

3) einen Magnetruhrer,

4) eine pH-Elektrode,

5) ein pH-Meter mit analogem Schreiberausgang,
6) einen Schreiber oder Computer.

Diese Gerate sollten wohl iIn jeder einigermafllen gut sortierten
Chemiesammlung zu finden sein. Statt eines Magnetruhrers Kkon-
nen sie naturlich auch einen mit Pressluft betriebenen Riuhrer
benutzen. Er sollte nur gewahrleisten, dass die pH-Elektrode
beim RUhren stets ganz umspult wird.

Bei der Durchfihrung der Experimente sollte man folgende Punk-
te beachten. Man baut zunachst den Versuch gemall Abb. 1 auf.
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Dann ermittelt man mit zwei Eichldésungen die Spannung am Aus-
gang des pH-Meters pro pH-Wert. Diesen Werte bendtigt man, da-
mit man den Empfindlichkeitsbereich des Schreibers bzw. Compu-
ters entsprechend wahlen kann. Bei manchen pH-Metern ist die-
ser Wert am Schreiberausgang bereits angegeben. Dann kann man
sich die Eichung naturlich sparen. Da bei allen hier vorge-
stellten Saure/Base-Titrationen ein pH-Bereich von maximal 12
Einheiten Uberstrichen wird, kann man sich die Spannungsdiffe-
renz, die am Ausgang maximal auftreten kann, selbst ausrechnen
und die Empfindlichkeit des Schreibers/Computers entsprechend
einstellen. Auch die zeitliche Dauer der Titration sollte man
vorher naherungsweise abschatzen. Hat man die Birette so ein-
gestellt, dass in 10 s 1 ml auslauft, so benotigt man fur die
Zugabe von 20 ml Titer ca. 200 s. Damit die Kurve nicht zu
stark auseinander gezogen wird, ware dann eiln Papiervorschub
von 5 cm/min sinnvoll. Die Kurve ware dann 200s*5cm/60s = 16,7
cm breit. Das entspricht in etwa dem Bereich, der auf einer
DIN-A4-Seite normalerweise beschrieben wird.

Als nachstes fTullt man die Blurette mit der Titerlésung und
stellt sie so ein, dass in 10 s etwa 1 ml (s.o0.) L6sung aus-
lauft. Die Burette wird dann mit einem Stopfen verschlossen.
Man pipettiert die zu titrierende LOsung 1ins Becherglas,
bringt die Birette mit dem Ausfluss uber das Becherglas,
schaltet den Ruhrer und sofern noch nicht geschehen das pH-
Meter und den Schreiber/Computer ein und entfernt den Stopfen
aus der Burette. Nach Zufluss der gewunschten Titermenge
schlieft man den Hahn der Burette, lasst den Schreiber bzw.
Computer noch kurz laufen und stoppt dann den Papiervorschub
bzw. die Messwertaufnahme durch den Computer.

Noch besser fur die Versuche geeignet ist natiurlich eine Stea-
dy-Flow-Burette. Aber solche Bluretten sind nach meiner Erfah-
rung nur in wenigen Sammlungen vorhanden.

In der beschriebenen Art und Weise habe ich die im folgenden
Kapitel vorgestellten Messkurven aufgenommen. Die Originalkur-
ven habe ich anschlielRend mit einem Scanner eingelesen und sie
dann der besseren Ubersichtlichkeit wegen mit Hilfe eines Gra-
fikprogramms mit einem passenden Koordinatensystems versehen.
Bei dieser Gelegenheit wurden auch die Spannungswerte der y-
Achse wieder iIn pH-Einheiten und die Zeitwerte der Xx-Achse in
Volumenangaben umgewandelt. So lassen sich die Kurven einfa-
cher und schneller auswerten. Sie eignen sich hervorragend als
Schiilerubungsmaterial fir Ubungsaufgaben oder Klausuren.



3.2 Beispiele

3.2.1 Salzsaure mit Natronlauge
Vorlage: V = 100 ml Salzsaure (c = 0,1 mol/I)
Titer: V = 20 ml Natronlauge (c = 1 mol/I)
Ergebnis: s. Abb.1

pH|13
.--"""_'-'-H_'r._._._._-_-_._.
pH|T
_.—-'-""'-Fr'_
afml 10|ml 20(ml

Abb.1: Experimentelle Kurve fur die Titration
von Salzsaure mit Natronlauge

Auswertung:

Der Kurvenverlauf l&sst sich wie folgt qualitativ erklaren.
Salzsdure 1ist eine sehr starke Saure. Sie dissozilert damit
praktisch vollstandig. Da sie zu Beginn iIn einer Konzentration
von ¢ = 0,1 mol/l vorliegt, betragt der pH-Wert zu Beginn

pH = -1og(0,1) = 1.

Durch die Zugabe der Lauge werden die H'-lonen der Saure durch
die OH -lonen der Lauge nach und nach zu Wasser neutralisiert.
Ihre Konzentration sinkt. Der pH-Wert steigt daher relativ
gleichmdRig an. Die aus der Dissoziation des Wassers freige-
setzten H'-lonen konnen dabei vernachlassigt werden, da ihre
Menge im Vergleich zu den aus der Saure freigesetzten H'-lonen
viel zu klein ist. Erst in der Nahe des Aquivalenzpunktes kom-
men sie ins Spiel. Sind namlich alle H'-lonen der Saure neutra-
lisiert, so werden H'-lonen nur noch aus den Wassermolekilen
freigesetzt. Die Konzentration der H'-lonen sinkt daher in der
Nahe des Aquivalenzpunktes schlagartig auf die H" Konzentration
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in reinem Wasser, also auf ¢ = 1*1077 mol/l. Damit liegt am A-
quivalenzpunkt ein pH-Wert von

pH = -log(1*10™") = 7

vor. Dabei spielt das im Wasser geldoste Kochsalz keine Rolle,
da es in Wasser weder H'-lonen noch OH -lonen in nennenswerter
Menge freisetzt. Die H'-lonen des reinen Wassers geben jedoch
nur Tur kurze Zeit den Ton an. Ein ml Lauge geniugt, um eine
sehr viel hohere Konzentration an OH -lonen einzustellen als
sie In reinem Wasser vorliegt. Darin betragt sie namlich ge-
nauso wie die H' Konzentration c = 1*10°" mol/l. Diese erhohte
OH™ Konzentration drickt aufgrund des MWG’s die H' Konzentration
weit unter den Wert, der iIn reinem Wasser herrscht. Der pH-
Wert steigt also weiter. Die weiltere Zugabe an Lauge lasst die
OH™ Konzentration weiter steigen und die H' Konzentration damit
weiter fallen. Da das iIn etwa gleichmédlig vor sich geht, nimmt
auch der pH-Wert kurz nach dem Aquivalenzpunkt relativ gleich-
malkig zu, wenn auch nur langsam, da der pH-Wert nicht linear,
sondern logarithmisch von der H® Konzentration abhangt.

Diese qualitative Deutung lasst sich mit Hilfe des MWG”s auch
quantitativ wie folgt beweisen. Da die Saure und die Lauge als
sehr starke Saure bzw. Lauge praktisch vollstandig dissoziie-
ren, ist Tur die Beschreibung das Dissoziationsgleichgewicht
des Wassers von entscheidender Bedeutung, da sich die Konzent-
rationen der H" und OH -lonen im Wasser gemaR dieses Gleichge-
wichtes einstellen. Setzt man darin die Gleichgewichtskonzent-
ration der H'-lonen gleich x, so gilt

[H] = x und

[OH] = (c(OH)-(c(HD-X)).-

Das Dissoziationsgleichgewicht lautet somit:

Ky = [HT*[OH] = x*(c(OH) — (c(H) —x)) (D).

Darin sind c(OH) und c(H"Y) die Anfangskonzentrationen der
betreffenden lonen und [H'] und [OH] jeweils die momentanen
Gleichgewichtskonzentrationen. Dabei &ndert sich c(OH”) durch
die fortlaufende Zugabe von NaOH stéandig. Von diesen zugegebe-
nen OH -lonen bleiben nach der Reaktion noch die Uubrig, die
nicht mit H'-lonen zu Wasser reagiert haben. Daher muss man von
der Anfangskonzentration der OH -lonen die Konzentration der
H*-lonen abziehen, die zu Wasser geworden sind, da die beiden
lonen Im Verhaltnis 1:1 miteinander reagieren. Die Konzentra-
tion der umgesetzten H'-lonen ist aber gleich der anfanglichen
Konzentration der H'-lonen abzuglich der noch vorhanden Gleich-
gewichtskonzentration. Lost man Gleichung 1 nach x auf, so er-
halt man:

x = (c(H) — c(OH))/2 + sar(((c(H) — c(O0H))/2)* + K)) ().



Die jeweilige Anfangskonzentration der OH -lonen errechnet sich
wie folgt:

C(OH™) = co(OH)*V(OH™)/Vges

=1 mol/1*V(OH)/(0,1 I + V(OHY)).

Darin ist Vgs das gesamte Volumen der LOsung, das man nach der
Zugabe der OH -lonen jeweils erhalt und c,(OH™) die urspriungli-
che Konzentration der zugesetzten Natronlauge. Um Gleichung
(2) losen zu koénnen, bendtigt man noch die jeweilige Konzent-
ration c(H") der H'-lonen. Zu Beginn betragt sie

co(HD) = 0,1 mol/l.

Diese urspringliche Konzentration wird jedoch wahrend der
Titration durch die zugesetzte Natronlauge genauso wie die
Natronlauge selbst verdinnt, so dass sie sich stetig andert.
Es gilt somit nach der Zugabe von V(OH?):

c(HY) = 0,1 mol/1*0,1 1/(0,1 1+V(OHY))

Mit Hilfe der beiden Konzentrationsangaben c(H") und c(OH)und
dem Wert fur

Ky = 1*107* (mol/1)?

kann man fur jeden beliebigen Zeitpunkt gemal Gleichung (2) x
errechnen. Der Wert fur x wird im letzten Rechenschritt be-
nutzt, um den pH-Wert zu irgendeinem Zeitpunkt zu ermitteln.
Es gilt:

pH = -log([H']) = -log(x)

Damit hat man alle Informationen zur Verfligung, um den Titra-
tionsvorgang z. B. mit Excel rechnerisch und grafisch auswer-
ten zu konnen. Man erhalt so die Kurve in Abb. 2.

Die theoretische und die experimentelle Kurve &ahneln sich in
ithrem grundsatzlichen Verlauf sehr. Vergleicht man die experi-
mentell bzw. theoretisch ermittelten pH-Werte fUr einige aus-
gewadhlte Punkte miteinander, so erhalt man Tabelle 1.

Man erkennt, dass die theoretischen und experimentellen Wert
recht gut uUbereinstimmen. Lediglich zu Beginn steigen die ex-
perimentellen Werte etwas schneller an. Einen Grund dafur
konnte ich nicht finden.
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Abb.2: Theoretische Kurve fur die Titration

von Salzsaure mit Natronlauge

Vml] pH(th) pH(exp)
0 1,0 1,0
2 1,1 1,2
4 1,2 1,3
6 1,5 1,6
8 1,8 2,0
10 7,0 7,0
12 12,2 12,1
14 12,6 12,5
16 12,8 12,8
18 12,9 12,9
20 12,95 12,95

Tabelle 1: Titration von
Salzsaure mit Natronlauge




3.2.2 Ammoniak mit Salzsaure

Vorlage: V = 100 ml NHs3-LO6sung (c = 0,1 mol/I)
Titer: V = 20 ml Salzsaure (c = 1 mol/l)
Ergebnis: s. Abb. 1

A
pH 1&
\\
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Abb.1: Experimentelle Kurve fur die Titration
von Ammoniak mit Salzsaure

Auswertung:

Der Kurvenverlauf Ilasst sich qualitativ wie folgt erklaren.
Ammoniak ist eine schwache Lauge. Sie dissozilert In Wasser
nur zu einem geringen Teil gemdll der folgenden Reaktionsglei-
chung

NH; + H,0 €-> NH;" + OH™.
Das Massenwirkungsgesetz lautet also:

[NHs"1*[OH]
Kg = ———————————-

10



wobei die Konzentration des Wassers als konstant vorausgesetzt
wird und damit in die MWG-Konstante Kz mit eingerechnet werden
kann. Die Konzentration der OH -lonen l&sst sich daher bei be-
kanntem Kg-Wert leicht errechnen. Es gilt:

[OH] = [NHs']= (Ke*[NH:])'? = (1,78*10° mol/1*0,1 mol/1)*/?

= 1,33*%107° mol/1,

wobei man ndherungsweise annehmen darf, dass die Gleichge-
wichtskonzentration des Ammoniaks gleich der Ausgangskonzen-
tration ist, weil Ammoniak nur wenig dissoziiert. Der pOH-Wert
betragt damit

pOH = -log([OHT]) = 2,9.
Fir den pH-Wert gilt somit
pH = 14 — pOH = 11,1.

Da die Konzentration von NH;" gleich der Konzentration von OH-
ist und beide zu Beginn nur 1,33*10°° mol/l betragen, sind also
in der Tat nur wenige Ammoniakmolekile dissoziiert, so dass
die obige Annahme n&herungsweise gerechtfertigt 1ist. Wird
jetzt Salzsaure zugegeben, so werden die OH -lonen abgefangen
und als Wassermolekiille gebunden. Dadurch sinkt ithre Konzentra-
tion und damit der pH-Wert schlagartig stark ab. Das hat zur
Folge, dass Ammoniakmolekile vermehrt mit Wassermolekilen rea-
gieren, so dass die Konzentration an NHjs'-lonen relativ zum
Ausgangswert sehr rasch ansteigt. Gleichzeitig fallt die Kon-
zentrationen an Ammoniak. Bel weilterer Zugabe von Salzsaure
andert sich das Verhaltnis von NHz zu NH;* nur wenig, da fast
nur noch die von den H'-lonen gebundenen OH -lonen durch neue
ersetzt werden. Somit sinkt auch der pH-Wert nur noch verhalt-
nismalRig geringfigig. In der Nahe des Aquivalenzpunktes kommt
dann wieder das Dissoziationsgleichgewicht des Wassers mit ins
Spiel. Allerdings fallt der pH-Wert am Aquivalenzpunkt nicht
auf pH = 7 ab, sondern nur auf pH = 5, da keln reines Wasser
vorliegt, sondern eine wassrige Losung von NH4,CI. Dieses lost
sich im Wasser in Form von lonen, wobei die NH;'-lonen als kon-
jugierte Saure der schwachen Lauge NH3; threrseits einwenig dis-
soziieren und dabei H'-lonen freisetzen. Diese senken den pH-
Wert unter pH = 7. Im weiteren Verlauf sind diese H'-lonen je-
doch von geringer Bedeutung, da der Uberschuss an Salzsaure
ungleich mehr H'-lonen freisetzt und somit den pH-Wert dras-
tisch absinken lasst. Fur den pH-Wert sind also offensichtlich
zwel Gleichgewichte verantwortlich, die sich in der Ldsung
wahrend der Titration jeweils neu einstellen und zwar:
1) das Dissoziationsgleichgewicht des Wassers und
2) das Dissoziationsgleichgewicht des Ammoniaks.

Mit Hilfe dieser beiden Gleichgewichte lasst sich die Reaktion
daher auch quantitativ beschreiben. Die betreffenden MWG’s
lauten:
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Ky = [H*]*[0H] (1) und

[OH1*[NH4"]
Kg = —————————- (2)

Gesucht ist letztendlich natiurlich die Gleichgewichtskonzent-
ration an [H'], da sie fiur den pH-Wert der Losung verantwort-
lich 1st. Und der wird ja wahrend der Reaktion standig gemes-
sen. Es 1ist daher sinnvoll, diese Konzentration gleich x zu
setzen. Ferner ergibt sich aus der Reaktionsgleichung

NHs + HY > NH4+-

dass die sich einstellende Gleichgewichtskonzentration der Am-
moniumionen [NH;"] gleich der verbrauchten Konzentration an H'-
lonen ist. Diese wiederum ergibt sich aus der urspringlichen
Konzentration c(H") der H'-lonen abzuglich ihrer Gleichge-
wichtskonzentration [H']. Ferner ist die Gleichgewichtskonzent-
ration von Ammoniak [NHz] gleich seiner Anfangskonzentration
c(NH3) minus der umgesetzten Menge an Ammoniak. Letztere wie-
derum ist identisch mit der Konzentration der gebildeten Ammo-
niumionen. Dabei wird jeweils die zusatzliche Eigendissoziati-
on de Ammoniaks vernachlassigt, da sonst die Berechnungen zu
kompliziert wirden. Es gelten also insgesamt folgende Glei-
chungen:

[H] = x
[NHs] = c(H) — [H]
[NHs] = c(NH3) — [NHs"]

= c(WH) — (c(H) - [HD

Aus Gleichung (1) folgt:

[OH] = KwW/[H']-

Beriicksichtigt man diese Uberlegung in den obigen Konzentrati-

onsangaben und setzt diese dann iIn Gleichung (2) ein, so
folgt:

Ki*(c(HD — x)
x*(c(NH3) — (c(HY) + x)
Lost man Gleichung (3) nach x auf, so erhalt man

x = (Ke*(c(H) — c(NH3)) - K)/(2*Kg)) +
sAr(((Ke*(c(H) — C(NHs)) - KiD/(2*Ke)))? + Ki*c(HD/Ks) (4)

Un X zu jedem Zeitpunkt berechnen zu kénnen, bendétigt man noch
die jeweiligen Anfangskonzentrationen c(H") und c(NH3). Sie an-
dern sich wahrend der Titration laufend, da sténdig HCI zuge-
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setzt wird, wodurch sich das Volumen der LOosung stetig erhoht.
Die momentane Anfangskonzentration der H'-lonen errechnet sich
wie folgt:

c(HD) = co(HD)*V(H")/Vges
= 1 mol/I*V(HDH/(0,1 1 + V(HD)).

Darin ist Vgs das gesamte Volumen der LOsung, das man nach der
Zugabe der H'-lonen jeweils erhalt und co,(H") die urspringliche
Konzentration der zugesetzten Salzsaure. Es fehlt noch die je-
weillige Anfangskonzentration c(NHz) des Ammoniaks, um Gleichung
(4) l16sen zu konnen. Zu Beginn betragt sie jedenfalls

Co(NH3) = 0,1 mol/I.

Diese urspringliche Konzentration wird jedoch wahrend der
Titration durch die zugesetzte Salzsédure genauso wie die Salz-
saure selbst verdinnt, so dass sie sich stetig andert. Es gilt
somit nach der Zugabe von V(H"):

c(NHs) = 0,1 mol/1*0,1 1/(0,1 1+V(HY))

Mit Hilfe der beiden Konzentrationsangaben c(NH3) und c(H")und
den Werten fir

Ky = 1*10°* (mol/1)? und
Kg = 1,78*10™° mol/I

kann man fur jeden beliebigen Zeitpunkt gemal Gleichung (4) X
errechnen. Der Wert fur x wird im letzten Rechenschritt be-
nutzt, um den pH-Wert zu ermitteln. Es gilt:

pH = -log([H]) = -log(x)

Damit hat man alle Informationen zur Verfigung, um den Titra-
tionsvorgang z. B. mit Excel rechnerisch und grafisch auswer-
ten zu koénnen. Man erhalt die Kurve in Abb.2. Dabei muss man
noch beachten, dass die Gleichung (3) keinen Wert fur den pH-
Wert fur den Zeirtpunkt liefert, zu dem noch keine Salzsaure
zugesetzt wurde. Dann ist namlich c(H?Y) = 0 mol/l. Das hatte
zur Folge, dass man in Gleichung (4) fiur x den Wert O erhiel-
te. Diesen pH-Wert errechnet man daher naherungsweise mit Hil-
fe des Dissoziationsgleichgewichtes des Ammoniaks, wie welter
oben gezeigt wurde. Bei der Ableitung der Gleichung (4) wurde
Jja die Eigendissoziation des Ammoniaks aufller acht gelassen, um
sie nicht unnotig kompliziert zu machen. Daher kann sie zu Be-
ginn der Titration auch keine sinnvolle Losung liefern, da zu
diesem Zeitpunkt der pH-Wert ja gerade durch diese Eigendisso-
ziation verursacht wird.
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Abb_.2: Theoretische Kurve fir die Titration
von Ammoniak mit Salzsaure

Vml] pH(th) pH(exp)
0 11,05 11,1
2 9,9 9,9
4 9,5 9,5
6 9,1 9,1
8 8,7 8,7
10 5,0 5,0
12 1,8 1,8
14 1,5 1,5
16 1,2 1,3
18 1,1 1,2
20 1,05 1,1

Tabelle 1: Titration von
Ammoniak mit Salzsaure

Beide Kurven &hneln sich in 1hrem grundsatzlichen Verlauf
sehr. Vergleicht man die experimentell bzw. theoretisch ermit-
telten pH-Werte fTur einige ausgewahlte Punkte miteinander, so
erhalt man Tabelle 1. Man erkennt, dass die experimentellen
und theoretischen Werte sehr gut Ubereinstimmen.
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3.2.3 Essigsaure mit Natronlauge
Vorlage: V = 100 ml Essigsaure (c = 0,1 mol/l)
Titer: V = 20 ml Natronlauge (c = 1 mol/I)
Ergebnis: s. Abb.1

[
pH|12 /Kfffﬁffﬂ
pH|T
_r""/r
..-l’/r
[pH| 2
0jml 10|ml 20)mil

Abb.1: Experimentelle Kurve fur die Titration
von Essigsaure mit Natronlauge

Auswertung:

Der Kurvenverlauf lasst sich qualitativ ahnlich wie i1n Kapitel
2.3.2 erklaren. Nur liegt hier zu Beginn die Essigsaure als
eine schwache Saure vor. Sie dissoziiert iIn Wasser nur zu ei-
nem geringen Teil gemdlR der folgenden Reaktionsgleichung

HAc + H,0 €-> H0" + Ac.
Das Massenwirkungsgesetz lautet also:

[H1*[Ac]
Ks = ———————————-

wobei die Konzentration des Wassers als konstant vorausgesetzt
wird und damit in die MWG-Konstante Ks mit eingerechnet werden
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kann. AuRerdem schreibe i1ich in Zukunft der Einfachheit halber
H* statt H3;0". Die Konzentration der H'-lonen lasst sich daher
bei bekanntem Ks-Wert leicht errechnen. Es gilt:

[H]1 = [Ac]= (Ks*[HAcDY? = (1,78*10°° mol/1*0,1 mol/1)/2
= 1,33*107° mol/I,

wobei man naherungsweise annehmen darf, dass die Gleichge-
wichtskonzentration der Essigsadure gleich der Ausgangskonzen-
tration ist, weil Essigsaure nur wenig dissoziiert. Der pH-
Wert betragt damit

pH = -log([H'D = 2,9.

Da die Konzentration von Ac™ gleich der Konzentration von H
ist und beide zu Beginn nur 1,33*10°° mol/l betragen, sind also
in der Tat nur wenige Essigsauremolekile dissoziiert, so dass
die obige Annahme ndherungsweise gerechtfertigt ist. Wird
jetzt Natronlauge zugegeben, so werden die H'-lonen abgefangen
und als Wassermolekiille gebunden. Dadurch sinkt ithre Konzentra-
tion und der pH-Wert steigt schlagartig stark ab. Das hat zur
Folge, dass Essigsauremolekile vermehrt mit Wassermolekilen
reagieren, so dass die Konzentration an Ac™-lonen relativ zum
Ausgangswert sehr rasch ansteigt. Gleichzeitig fallt die Kon-
zentrationen an Essigséure. Beil weiterer Zugabe von Natronlau-
ge andert sich das Verhaltnis von HAc zu Ac™ nur wenig, da fast
nur noch die von den OH -lonen gebundenen H'-lonen durch neue
ersetzt werden. Somit steigt auch der pH-Wert nur noch ver-
haltnismaRig geringfigig. In der Nahe des Aquivalenzpunktes
kommt dann wieder das Dissoziationsgleichgewicht des Wassers
mit ins Spiel. Allerdings steigt der pH-Wert am Aquivalenz-
punkt nicht nur auf pH =7 an, sondern auf pH = 9, da kein rei-
nes Wasser vorliegt, sondern eine wassrige LOsung von Natrium-
acetat. Dieses lI0st sich im Wasser i1n Form von lonen, wobeil
die Ac™-lonen als konjugierte Base der schwachen Saure HAc ih-
rerseits einwenig dissoziieren und dabei OH™ -lonen freisetzen.
Diese lassen den pH-Wert Uber pH = 7 steigen. Im weiteren Ver-
lauf sind diese OH -lonen jedoch von geringer Bedeutung, da der
Uberschuss an Natronlauge ungleich mehr OH -lonen freisetzt und
somit den pH-Wert drastisch steigen lasst. Fur den pH-Wert
sind also offensichtlich zwei Gleichgewichte verantwortlich,
die sich iIn der Losung wahrend der Titration jeweils neu ein-
stellen und zwar:
3) das Dissoziationsgleichgewicht des Wassers und
4) das Dissoziationsgleichgewicht der Essigsaure.

Mit Hilfe dieser beiden Gleichgewichte lasst sich die Reaktion
daher auch quantitativ beschreiben. Die betreffenden MWG’s
lauten:

+

Ky = [H+]*[OH] (1) und
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[H1*[Ac]

Gesucht ist letztendlich natiurlich die Gleichgewichtskonzent-
ration an [H'], da sie fur den pH-Wert der LOsung verantwort-
lich ist. Und der wird ja wadhrend der Reaktion sténdig gemes-
sen. Es 1ist daher sinnvoll, diese Konzentration gleich x zu
setzen. Ferner ergibt sich aus der Reaktionsgleichung

HAc + OH™ = Ac™ + H0

dass die sich einstellende Gleichgewichtskonzentration der A-
cetationen [Ac™] gleich der verbrauchten Konzentration an OH -
lonen ist. Diese wiederum ergibt sich aus der ursprunglichen
Konzentration c(OH) der OH -lonen abziuglich ihrer Gleichge-
wichtskonzentration [OH]. Ferner ist die Gleichgewichtskon-
zentration der Essigsaure [HAc] gleich ihrer Anfangskonzentra-
tion c(HAc) minus der umgesetzten Menge an Essigsaure. Letzte-
re wiederum ist identisch mit der Konzentration der gebildeten
Acetationen. Dabeir wird jeweils die zusatzliche Eigendissozia-
tion der Essigsaure vernachlassigt, da sonst die Berechnungen
zu kompliziert wirden. Es gelten also insgesamt folgende Glei-
chungen:

[H] = x
[Ac] = c(OH) — [OHT]
[HAc] = c(HAc) — [AcT]

c(HAc) — (c(OH) — [OHD
Aus Gleichung (1) folgt:
[OH] = Kw/[H']-

Beriucksichtigt man diese Uberlegung in den obigen Konzentrati-
onsangaben und setzt diese dann in Gleichung (2) ein, so
folgt:

x*(c(OH?) — Kw/x)
Ks - e ————— (3)
c(HAc) — (c(OH-) — Kw/x)

Lost man Gleichung (3) nach x auf, so erhalt man

x = (Ky + Ks*(c(HAc) — c(OH))/(2*c(OHY)) +
sqr((Ky + Ks*(c(HAC) — c(OH))/(2*c(0H))? + Ks*Ku/c(OH))
3

Un X zu jedem Zeitpunkt berechnen zu konnen, bendtigt man noch
die jeweiligen Anfangskonzentrationen c(OH”) und c(HAc). Sie
andern sich wahrend der Titration laufend, da standig NaOH zu-
gesetzt wird, wodurch sich das Volumen der L6sung stetig er-
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hoht. Die momentane Anfangskonzentration der OH -lonen errech-
net sich wie folgt:

c(OHY) Co(OH)*V(OH™)/Vges

1 mol/1*V(OH)/(0,1 1 + V(OHY)).

Darin ist Vgs das gesamte Volumen der LOsung, das man nach der
Zugabe der OH -lonen jeweils erhalt und c,(OH™) die urspriungli-
che Konzentration der zugesetzten Natronlauge. Es fehlt noch
die jeweilige Anfangskonzentration c(HAc) der Essigsaure. Zu
Beginn der Titration betragt sie jedenfalls

Co(HAc) = 0,1 mol/l.

Diese urspringliche Konzentration wird jedoch wahrend der
Titration durch die zugesetzte Natronlauge genauso wie die
Natronlauge selbst verdinnt, so dass sie sich stetig andert.
Es gilt somit nach der Zugabe von V(OH?):

c(HAC) = 0,1 mol/1*0,1 1/(0,1 1+V(OH"))

Mit Hilfe der beiden Konzentrationsangaben c(HAc) und c(OH)und
den Werten fur

Ky = 1*107* (mol/1)? und
Ks = 1,78*10™° mol/I

kann man Tfur jeden beliebigen Zeitpunkt gemald Gleichung (3) x
errechnen. Der Wert fur x wird im letzten Rechenschritt be-
nutzt, um den pH-Wert zu irgendeinem Zeitpunkt zu ermitteln.
Es gilt:

pH = -log([H]) = -log(x)

Damit hat man alle Informationen zur Verfigung, um den Titra-
tionsvorgang z. B. mit Excel rechnerisch und grafisch auswer-
ten zu koénnen. Man erhalt die Kurve in Abb.2. Dabei muss man
noch beachten, dass die Gleichung (3) keinen Wert fur den pH-
Wert fur den Zeitpunkt liefert, zu dem noch keine Natronlauge
zugesetzt wurde. Dann ist namlich c(OH) = 0 mol/l. Das héatte
zur Folge, dass man in Gleichung (3) durch O dividieren miss-
te, was mathematisch nicht definiert ist. Diesen pH-Wert er-
rechnet man daher naherungsweise mit Hilfe des Dissoziati-
onsgleichgewichtes der Essigsaure, wie weilter oben gezeigt
wurde. Bei der Ableitung der Gleichung (3) wurde ja die Eigen-
dissoziation der Essigsaure auller acht gelassen, um sie nicht
unndtig kompliziert zu machen. Daher kann sie zu Beginn der
Titration auch keine sinnvolle Loésung liefern, da zu diesem
Zeitpunkt der pH-Wert ja gerade durch diese Eigendissoziation
verursacht wird.
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Abb.2: Theoretische Kurve fir die Titration
von Essigsaure mit Natronlauge

Vml] pH(th) pH(exp)
0 2,95 2,9
2 4,1 4,2
4 4,6 4,7
6 4,95 5,0
8 5,3 5,4
10 9,0 9,0
12 12,2 12,3
14 12,6 12,7
16 12,8 12,8
18 12,9 12,85
20 12,95 12,9

Tabelle 1: Titration von
Essigsédure mit Natronlauge

Beide Kurven é&ahneln sich in 1ihrem grundsatzlichen Verlauf
sehr. Vergleicht man die experimentell bzw. theoretisch ermit-
telten pH-Werte fur einige ausgewahlte Punkte miteinander, so
erhdalt man Tabelle 1. Man erkennt, dass die theoretischen und
experimentellen Werte recht gut Ubereinstimmen.
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3.2.4 Ammoniak mit Essigsaure

Vorlage: V = 100 ml Ammoniak (c = 0,1 mol/l)
Titer: V = 20 ml Essigsaure (c = 1 mol/l)
Ergebnis: s. Abb.1

pH|10
|
HH‘H"-—-__‘\
pHI[T
"\-____‘___‘1_‘
pH|4
0jml 101ml 20(ml

Abb.1: Experimentelle Kurve fur die Titration
von Ammoniak mit Essigsaure

Auswertung:

Der Kurvenverlauf lasst sich qualitativ mit den Uberlegungen
aus den Kapiteln 2.3.2 und 2.3.3 erklaren. Vor dem Aquivalenz-
punkt liefert das Dissoziationsgleichgewicht des Ammoniaks den
entscheidenden Beitrag zum gemessenen pH-Wert, nach dem Aqui-
valenzpunkt ist es das Dissoziationsgleichgewicht der Essig-
saure. Das erklart auch, warum der Kurvenverlauf vor dem Aqui-
valenzpunkt identisch ist mit der Abb. 1 in Kapitel 3.2.2.
Nach dem Aquivalenzpunkt sinkt der pH-Wert dagegen nicht so
weit ab wie In der Abb.1 i1n Kapitel 3.2.2, da Essigsaure als
schwache Saure im Gegensatz zur starken Salzsdure nur wenig
dissozziert. Interessant ist noch, dass der pH-Wert am Aquiva-
lenzpunkt neutral ist, also pH = 7 betragt. Am Aquivalenzpunkt
liegt eine Lo6sung von NH4COOCH; iIn elner Konzentration von c =
0,1 mol/l vor. Dieses Salz dissozziert in Wasser in NH;" -lonen
und CH3COO™ -lonen. NH;" -lonen stellen als konjugierte Saure zu
der schwachen Base NH; eine schwache S&ure dar, die iIn Wasser
ein wenig H" -lonen freisetzt. CHzCOO™ lonen sind als konjugier-
te Base zu der schwachen Essigsaure eine schwache Base. Sie
reagieren ein wenig mit den Wassermolekilen zu OH™ -lonen. Die
H* -lonen aus den NHs* -lonen und die OH™ -lonen aus den CHsCOO~
- lonen neutralisieren sich gegenseitig und zwar fast voll-
standig, da der pKg-Wert der Acetationen fast identisch ist mit
dem pKs-Wert der Ammoniumionen. Somit liegt keine der beiden
lonenarten am Aquivalenzpunkt im Uberschuss vor. Der pH-Wert
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ist also neutral. Mit Hilfe der beiden Gleichgewichte des Am-
moniaks und der Essigsaure und dem Dissoziationsgleichgewicht
des Wassers kann man den Kurvenverlauf auch quantitativ erkla-
ren. Mit Hilfe der Uberlegungen aus Kapitel 3.3.2 und 3.3.3
findet man daher folgende MWG”s

[OHTT*[NH4"]

KB = m———————— (1)
[NHsz]
[H1*[Ac7]

Ks = —=———-———- @)
[HAC]

Ky = [H'1*[OH] (3)

Da der pH-Wert zu jedem Zeitpunkt der Titration gesucht ist,
setzt man in diesen MWG’s sinnvoller weise [H'] wiederum gleich
X. Aus der Reaktionsgleichung ergeben sich weitere Beziehungen
zwischen den Gleichgewichtskonzentrationen der beteiligten
Stoffe. Sie lautet

NHs; + HAc > NH;" + Ac”
Daraus folgt:

[AcT]
c(HAc) - [HAc]

[NH."]
[NH."]

Dabei wurde die Eigendissoziation der beteiligten Stoffe wie-
derum aufRer acht gelassen, da sie wenig zur gesamten Bilanz
der H'-lonen beitragt. Setzt man diese GesetzmaRigkeiten zusam-
men mit Gleichung (3) in die beiden Gleichungen (1) und (2)
ein, so findet man zun&chst

Kv*(c(HAc) - [HAc])
x*(c(NH3) - c(HAc) + [HAc])

x*(c(HAc) - [HAc])

Lost man Gleichung (5) nach x auf und setzt den dabei erhalte-
nen Wert in Gleichung (4) ein, so erhalt man letztendlich eine
quadratische Gleichung In x. Aus i1hr folgt fiur x nach Anwen-
dung der pg-Formel

X = Kg*Ks*(c(HAc) - c(NH3))/(2*Kg*c(NH3)) +

sqr((Kg*Ks*(c(HAc) - c(NH3))/(2*Ks*c(NH3)))?
+ Ky*Ks*c(HAc)/ (Ks*c(NH3))) (6)
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Un mit dieser Gleichung x zu jedem beliebigen Zeitpunkt be-
rechnen zu konnen, bendtigt man noch die jeweiligen Anfangs-
konzentrationen c(NHz) und c(HAc). Sie andern sich wéhrend der
Titration laufend, da standig Essigsaure zugesetzt wird, wo-
durch sich das Volumen der Losung stetig erhoht. Die momentane
Anfangskonzentration von Essigsaure errechnet sich wie folgt:
c(HAC) Co(HAC)*V(HAC)/Vges

1 mol/1*V(HAc)/(0,1 1 + V(HAC)).-

Darin ist Vgs das gesamte Volumen der LOsung, das man nach der
Zugabe der Essigsaure jeweils erhalt und c.(HAc) die ursprung-
liche Konzentration der zugesetzten Essigsaure. Um Gleichung
(6) fTur jeden Zeitpunkt ldosen zu konnen, fehlt noch die jewei-
lige Anfangskonzentration c(NH3) an Ammoniak. Zu Beginn ist sie
jedenfalls

Co(NH3) = 0,1 mol/l.

Diese urspringliche Konzentration wird jedoch wahrend der
Titration durch die zugesetzte Essigsdure genauso wie die Es-
sigsaure selbst verdiunnt, so dass sie sich stetig andert. Es
gilt somit nach der Zugabe von V(HAc):

c(NH3) = 0,1 mol/1*0,1 1/(0,1 1+V(HAC))

Mit Hilfe der beiden Konzentrationsangaben c(HAc) und c(NH3)und
den Werten fur die MWG-Konstanten

Ky = 1*107* (mol/1)? ,
Ks = 1,78*10™° mol/1 und
Kg = 1,78*10™° mol/I

kann man fur jeden beliebigen Zeitpunkt gemal Gleichung (6) Xx
errechnen. Der Wert fur x wird im letzten Rechenschritt be-
nutzt, um den pH-Wert zu irgendeinem Zeitpunkt zu ermitteln.
Es gilt:

pH = -log([H'D) = -log(x)

Damit hat man alle Informationen zur Verfigung, um den Titra-
tionsvorgang z. B. mit Excel rechnerisch und grafisch auswer-
ten zu konnen. Man erhalt die Kurve in Abb.2. Daber muss man
noch beachten, dass die Gleichung (6) keinen Wert fur den pH-
Wert fur den Zeitpunkt liefert, zu dem noch keine Essigsaure
zugesetzt wurde. Dann ist namlich c(HAc) = 0 mol/l. Das héatte
zur Folge, dass Gleichung (6) fur x den Wert O liefern wirde.
Bei der Ableitung der Gleichung (6) wurde ja die Eilgendissozi-
ation des Ammoniaks auller acht gelassen, um sie nicht unnotig
kompliziert zu machen. Daher kann sie Tfur den Beginn der
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Titration auch keine sinnvolle Losung liefern, da zu diesem
Zeitpunkt der pH-Wert ja gerade durch diese Eigendissoziation
verursacht wird. Diesen pH-Wert errechnet man daher n&aherungs-
weise mit Hilfe des Dissoziationsgleichgewichtes des Ammoni-
aks. Es gilt

[OH] = [NHs']= (Ke*[NHs:]D*2 = (1,78*107° mol/1*0,1 mol/1)*/?

:: 1,33*10°° mol/1

oder

[H'] = Kw/[OH] = 7,52*107*2 mol/I
und damit

pH = -log[H'] = 11,1.

o 2 4 B 8 10 12 14 18 18 20
W [mi]

Abb.2: Theoretische Kurve fir die Titration
von Ammoniak mit Essigsaure

Die theoretische Kurve aus Abb.2 und die experimentelle Kurve
aus Abb.1 &hneln sich in i1hrem grundsédtzlichen Verlauf sehr.
Vergleicht man die experimentell bzw. theoretisch ermittelten
pH-Werte fur einige ausgewahlte Punkte miteinander, so erhalt
man Tabelle 1.
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Man erkennt, dass

V[ml] pH(th) | pH(exp)
0 11,05 11,0
2 9,9 9,95
4 9,4 9,6
6 9,1 9,3
8 8.8 8.9
10 7,0 7,0
12 5,5 5,5
14 5,2 5,2
16 5,0 5,0
18 4,9 4,9
20 4,85 4,85

Tabelle 1: Titration von
Ammoniak mit Essigsaure

beide Werte jeweils sehr gut Ubereinstimmen.
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3.2.5 Maleinsaure mit Natronlauge
Vorlage: V = 100 ml Maleinsaureldsung (c = 0,025 mol/1)

Titer: V = 20 ml Natronlauge (c = 0,5 mol/l)

Ergebnis: s. Abb.1 und Tabelle 1

pH
14

12

10

10 12 14

16 18 20

VNaoH[MI]

: Titration von Maleinsdure mit Natronlauge

Vyaon[Mm1] pH Vnaon[m1] pH
0 1,83 9,5 7,67
2 2,11 10 11,25
4 2,73 10,5 11,62
4,5 3,27 11 11,81
5 4,57 12 12,04
5,5 5,28 13 12,17
6 5,61 14 12,26
8 6,45 15 12,33
9 6,97 20 12,52

Tabelle 1: Titration von Maleinsaure mit Natronlauge

Anmerkung:

Die obenstehende Tabelle wurde von Hand aufgenommen und dann
mit Excel graphisch ausgewertet. Als Ergebnis erhalt man
Abb.1.
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Auswertung:

Wie man an der chemischen Formel (cis-HOOCCH=CHCOOH) der Ma-
leinsaure erkennen kann, handelt es sich bei 1hr um eine
zweiprotonige Carbonsaure. Daher zeigt der Verlauf der Titra-
tionskurve zwei Potentialspringe. Fur jede der Dissoziati-
onsstufen gilt das Massenwirkungsgesetz.

Fir die 1. Stufe lautet es:

[H'1*[HMs7]
Ksi = —=————————- Q).
[H2Ms]

Fur die 2. Stufe folgt analog:

[H]*[Ms*]

K52 = m———————— (2)-
[HMsT]

Darin entspricht Ms dem Saurerest der Maleinsaure OOCCH=CHCOO.
In der Mitte zwischen den Umschlagspunkten der Kurve, also bei
V=2,5ml und V = 7,5 ml, sind die Konzentrationen der konju-
gierten Saure und Base jeweils gleich. Folglich gilt fur die
1. Dissoziationsstufe dann
[HoMs] = [HMsT]
und fur die 2. Stufe
[HMs™] = [Ms?7].

Somit vereinfacht sich an diesen Stellen der Titrationskurve
das Massenwirkungsgesetz fur die beiden Stufen zu

Ks1 = [H+]1 bzw.
Ks2 = [H+]2
oder nach Logarithmierung

pH1 bzw.

szl
szz = sz -

Daher kann man die pKs- Werte der beiden Dissoziationsstufen
aus der Kurve direkt ablesen. Man findet:

szl = 2,1 Und

szz = 6,3-
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In verschiedenen Buchern, z. B. H.R. Christen, Grundlagen der
organischen Chemie, werden als Werte angegeben

pPKs1 = 1,9 und

pKSZ = 6151

in recht guter Ubereinstimmung mit den gemessenen Werten.
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3.2.6 Fumarsaure mit Natronlauge

Vorlage: V = 100 ml Fumarsaureldésung (c = 0,025 mol/1)
Titer: V = 20 ml Natronlauge (c = 0,5 mol/l)

Ergebnis: s. Abb.1 und Tabelle 1

pH
14

12 f’//
10

| B

0 2 4 6 8 10 12 14 16 18 20

VNaon[M]

Abb.1 : Titration von Fumarsaure mit Natronlauge

Viaon[ml] pH Vyaor[ml] pH
0 2,42 9,5 5,55
2 2,88 10 7,81
4 3,34 10,5 10,97
4.5 3,44 11 11,55
5 3,55 12 12,02
5,5 3,67 13 12,23
6 3,81 14 12,33
8 4,37 15 12,45
9 4,77 20 12,54

Tabelle 1: Titration von Fumarsaure mit Natronlauge

Anmerkung:

Die obenstehende Tabelle wurde von Hand aufgenommen und dann
mit Excel graphisch ausgewertet. Als Ergebnis erhalt man
Abb.1.
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Auswertung:

Obwohl Fumarsaure aufgrund der chemischen Formel (trans-
HOOCCH=CHCOOH) ebenfalls eine zweilprotonige organische Saure
ist und aullerdem mit der Maleinsaure sehr eng verwandt ist,
zeigt die Titrationskurve einen vollig anderen Verlauf. Die
beiden Potentialspringe haben sich offensichtlich uberlagert
und ergeben zusammen nur noch einen gleichmaligen Anstieg des
pH-Wertes bis zum Aquivalenzpunkt. Der Grund hierfiur sind die
unterschiedlichen pKs-Werte der Fumarsaure i1m Vergleich zur
Maleinsaure. Nach H.R. Christen betragen sie fur die Fumarsau-
re:

pKs: = 3,0 und
szZ = 4,5

und liegen damit recht nahe beieinander. Die beiden Stufen
werden nicht nacheinander neutralisiert, sondern mehr oder we-
niger gleichzeitig. Somit steigt der pH-Wert wahrend der
Titration allmahlich an.

Fuir die beiden Dissoziationsstufen lautet das MWG mit Fs als
Fumarsaurerest:

[H'1*[HFs7]
KS]_ - —————————- (1) -
[HaFs]
[H1*[Fs*7]
K52 = mm———————— (2) -
[HFsT]

Lost man Gleichung (2) nach [HFs™] auf und setzt diesen Wert in
Gleichung (1) ein, so folgt:

[H]*[H'1*[Fs>]
Kgg = -~ ————————————————
[HzFS] *Kso

oder

[H+] 2*[FSZ—]
K51*K52 = ——_——
[HZFS]

Am Halbaquivalenzpunkt ist die Saure zur Halfte neutralisiert,
so dass gilt:

[Fs?] = [H.Fs].-
Es folgt
Ks1*Ks2 = [H+]?
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und nach logarithmieren:
PKs1 + pKsz = 2*pH

und damit letztendlich
pH = 1/2*(pKs1 + pKs2)

Setzt man die Werte ein, so musste am Halbaquivalenzpunkt ein
pH-Wert von

1/2*%(3,0 + 4,5)
3,75

pH

vorliegen. Dieser Wert stimmt recht gut mit dem pH-Wert von
3,55 Uberein, den man nach Zugabe von V = 5 ml Natronlauge
misst. Die Uberlegungen kann man auch so deuten, dass man der
Fumarsaure einen mittleren pKs-Wert von

sz = 1/2*(pK51 + szz)

zuschreibt und sie wie eine einprotonige Saure mit diesem pKs-
Wert behandelt. FiUr jede einprotonige Saltre gilt am Halbaqui-
valenzpunkt

pH = pKs.

Dass die beiden pKs-Werte der Maleinsdure trotz fast identi-
scher Struktur weiter auseinander liegen als bei der Fumarsau-
re, lasst sich wie folgt begrinden. Wird bei der Maleinsaure
ein Proton abgespaltet, so kann sich uUber eine H-Bricke des
zweiten Protons eine recht stabile ringformige Struktur aus-
bilden. Daher wird die Abgabe des ersten Protons beginstigt,
die des zweiten behindert. Bel Fumarsaure ist aufgrund der
trans-Stellung der beiden Carboxylgruppen eine solche Ringbil-
dung nicht moglich.
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3.2.7 Glycin/Salzsaure mit Natronlauge

Vorlage: V = 50 ml LO6sung aus Glycin (c = 0,1 mol/l) und Salz-
saure (¢ = 0,1 mol/D)

Titer: V = 15 ml Natronlauge (c = 1 mol/Il)

Anmerkung: Damit die Elektrode stets ganz von der L6sung um-
spult wird, sollte man fur diesen Versuch ein 100 ml Becher-
glas verwenden.

Ergebnis: s. Abb.1

pH|12 e

pH|7?

J

pH‘l/’

Oimil aimil 101mil

Abb.1: Titration einer Losung aus Glycin und
Salzsaure mit Natronlauge

Auswertung:

Der Kurvenverlauf Ilasst sich qualitativ wie folgt erkléaren.
Glycin liegt iIn der Salzsaure zum grolRten Teil als Kation vor,
da seine Carboxylgruppe den groRten Teil der H'-lonen der Salz-
saure bindet. Daher herrscht zu Beginn in der LO6sung ein pH-
Wert, der groRer als pH = 1 ist. Dieser Wert wirde sich nam-
lich ber reiner Salzsaure einstellen. Wahrend der ersten
Titrationsphase werden die H'-lonen an der Carboxylgruppe ab-
gespalten. Es entsteht so ein Puffergemisch aus dem Kation und
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dem Zwitterion der Aminosaure. Daher steigt der pH-Wert zu-
nachst nur langsam an. Am 1. Aquivalenzpunkt liegt die Aminoa-
saure fast vollstdndig als neutrales Zwitterion vor. Da dieses
Zwitterion noch eine NH;'-Gruppe besitzt, die einen schwach
sauren Charakter hat, stellt sich an diesem Punkt ein pH-Wert
unter pH = 7 ein, der auftritt wirde, wenn man reine Salzsaure
mit Natronlauge titriert hatte. Im weiteren Verlauf wird nun
diese NH; -Gruppe neutralisiert. Es bildet sich erneut ein Puf-
fergemisch, diesmal aus dem Zwitterion und dem entstehenden
Anion. Der pH-Wert steigt daher zunachst wiederum nur langsam
an. Am 2. Aquivalenzpunkt liegt die Aminosaure dann fast voll-
standig als Anion vor. Der pH-Wert an diesem Punkt ist groler
als pH = 7, da die schwache Saure NH;" mit einer starken Lauge
titriert wird (s. Titration von Essigsaure mit Natronlauge).
Aus der Kurve kann man die beiden pKs-Werte der Aminosaure er-
mitteln. Mit ihnen kann man anschliellend den isoelektrischen
Punkt der Aminosdure errechnen. Er ist wichtig, wenn man Gemi-
sche aus Aminosauren mit Hilfe der Elektrophorese trennen
will. Dazu geht man wie folgt vor. In der Mitte zwischen dem
Beginn der Titration und dem 1. Aquivalenzpunkt ist die Kon-
zentration des Kations A" gleich der Konzentration des neutra-
len Zwitterions A. Nach dem MWG gilt daher:

[A]l
Ks1 = [H]*----- = [H'] und somit

[AT]
pPKs1 = pH.-

An diesem Punkt ist also der pH-Wert gleich dem pKs-Wert die-
ser Dissoziationsstufe. Folglich ist pKs; = 2,3.

Ahnliches gilt fur die Mitte zwischen dem 1. und dem 2. Aqui-
valenzpunkt. Hier stellt sich ein gleichkonzentriertes Gemisch
aus dem Zwitterion A und dem Anion A~ ein, fur das folgendes
MWG gilt:

Ks2 = [H']*----- = [H'] und somit

pPKs2 = pH.

Somit ist pKs; = 9,8.

Mit diesen beiden Werten kann man nun den pH-Wert am isoe-
lektrischen Punkt ermitteln. Dieser Punkt zeichnet sich da-
durch aus, dass dort die elektrische Leitfahigkeit am gerings-
ten ist und somit die Aminosaure fast vollstandig als neutra-
les Zwitterion vorliegt. Es gelten zundchst folgende Gesetze:

1. das MWG fir die 1. Dissoziationsstufe:
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Ks1 = [H+]* _____ @))

[A']
1. das MWG fir die 2. Dissoziationstufe
AT
Ksz = [H]*----- (2)
[AT]

2. die Stoffbilanz der Aminosaure

c = [Al + [A] + [AT] (3,

wobel c die Ausgangskonzentration der Aminosaure 1ist. Und 1in
irgendeiner Form A, A" oder A- muss das Aminosauremolekil in
der wassrigen Lo6sung vorliegen.

Setzt man nun die Gleichungen (1) und (2) in Gleichung (3) ein
und l6st diese nach A auf, so findet man:

C
[A] = ——————————————-
[H'] Ks2
1 + ——— = 4 ———
Ks1 [H]

Damit A ein Maximum erreicht, muss der Nenner ein Minimum ha-
ben. Daher leitet man den Nenner N einmal ab und setzt das Er-
gebnis gleich null. Man erhalt:

Lost man diese Gleichung nach [H'] auf, so ergibt sich letzt-
endlich:

[H] = (Ks1*Ks2)Y? oder
PH = %(pKs1 + pKs2) -

Fur Glycin findet man somit am isoeletrischen Punkt einen pH-
Wert von pH = 6,05. Der Literaturwert betragt pH = 5,97.

Das gleiche Ergebnis erhalt man, wenn man die Gleichungen (1)
und (2) miteinander multipliziert, darin dann [A"] = [AT] setzt
und das so erhaltenen Resultat nach [H'] auflést. Daraus kann
man den Schluss ziehen, dass am isoelektrischen Punkt nicht
nur [A] ein Maximum aufweist, sondern auch die beiden 1oni-
schen Formen A" und A" in der gleichen Konzentration vorliegen.
Damit ist der Stofftransport der Aminosaure am isoelektrischen
Punkt 1n einem elektrischen Feld minimal. Somit kann man sie
von anderen Aminosauren trennen, deren isoelektrischer Punkt
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bei einem andern pH-Wert liegt, indem man in der LOsung genau
den pH-Wert des isoelektrischen Punktes einstellt.
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3.2.8 Sauregehalt von Rosewein
Vorlage: V = 100 ml Rosewein

Titer: V = 20 ml Natronlauge (c = 1 mol/l)
Ergebnis: s. Abb.1 und Tabelle 1

pH
14

12 -

10 ///
8 /

0 2 4 6 8 10 12 14 16 18 20
VNaoH[MI]

Abb.1 : Titration von Rosewein mit Natronlauge

Viaoh[ml] pH Viaon[mI] pH

0 3,26 11 11,37
1 3,49 12 11,81
2 3,76 13 12,11
3 4,01 14 12,29
4 4,34 15 12,44
5 4,66 16 12,58
6 5,08 17 12,67
7 5,77 18 12,76
8 7,12 19 12,85
9 9,01 20 12,92
10 10,48

Tabelle 1: Titration von Rosewein mit Natronlauge
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Anmerkung:

Die obenstehende Tabelle wurde von Hand aufgenommen und dann
mit Excel graphisch ausgewertet. Als Ergebnis erhalt man
Abb.1.

Auswertung:
Aus dem Diagramm liest man ab, dass der Umschlagspunkt bei ca.

V =8,7 ml

Natronlauge liegt. Daraus errechnet man mit Hilfe der Ti-
tergleichung

Cs*Vs*zs = c *V . *z,.
eine Weinsaurekonzentration

Cs cL*V *z |_/ (Vs*Zs)

(1 mol/1 * 8,7 ml * 1)/(100 ml * 2)
0,0435 mol/l.

Darin bedeuten:

Cs, CL: Konzentration der Saure bzw. Lauge

Vs, VLo Volumen der Saure bzw. Lauge

Zs, z.- Protonigkeit der Saure bzw. Lauge.

Weinsaure hat die Formel C4HgOs. lhre Molmasse betragt daher
M(C4H606) = 150 g/mol.

Damit ergibt sich ein Weinsauregehalt  von

B = 0,0435 mol/1 * 150 g/mol

6,53 g/l.

Der Winzer gibt auf der Weinkarte einen Gehalt
B =6,6 g/l
an, in guter Ubereinstimmung mit dem ermittelten Wert.

Bemerkungen:

Drei Punkte sind am Verlauf der Titration erwdhnenswert.

1) Der fur eine schwache Saure typische Anstieg der Kurve (s.
Kapitel 3.2.3) zu Beginn der Titration konnte nicht beo-
bachtet werden. Im Wein liegt ein Puffergemisch aus Wein-
saure und Weinstein (Kaliumhydrogentartrat) vor. Daher
stellt sich das fur schwache Sauren typische Pufferverhal-
ten nicht erst nach Zugabe von etwas Natronlauge ein, son-
dern tritt bereits von Anfang an auf.
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2) Weinsaure ist eine zweilprotonige Saure. Der dafur charakte-

3)

ristische zweite Potentialsprung fehlt jedoch vollig in der
Kurve. Wein enthalt ein Gemisch verschiedener Sauren unter-
schiedlicher Protonigkeit mit verschiedenen pKs-Werten. Da
sich die einzelnen Dissoziationsstufen uUberlagern, sind sie
in der Titrationskurve nicht mehr getrennt zu erkennen. Be-
rechnet wird der Sauregehalt jedoch als reine Weinsaure.
AuRerdem liegen die beiden pKs-Werte der Weinsaure mit 2,48
und 5,39 (vgl. Lehrbuch Chemie 2000+, Bamberg 2007) noch so
nahe beileinander, dass auch in der Titrationskurve der rei-
nen Weinsaure keine zwei getrennten Potentialstufen zu er-
kennen sind, wie man iIn einem zusatzlichen Versuch zeigen
kann.

Am Aquivalenzpunkt &ndert der Wein drastisch seine Farbe.
Sie schlagt von roserot nach dunkelbraun bis grin um. Der
Wein enthalt offensichtlich einen natirlichen Indikator-
farbstoff. Allerdings ist der Umschlag nur schwer genau
auszumachen. Daher 1ist eine potentiometrische Titration
beim Rosewein das geeignetere Verfahren.
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3.2.9 Sauregehalt von Weilwein
Vorlage: V = 100 ml Weillwein

Titer: V = 20 ml Natronlauge (c = 1 mol/l)
Ergebnis: s. Abb.1 und Tabelle 1

pH
14

12

10 ’//

0 2 4 6 8 10 12 14 16 18 20

VNaon[Ml]

Abb.1 : Titration von WeilBwein mit Natronlauge

VNaOH [m | ] pH VNaOH [m | ] pH

0 2,91 11 9,97
2 3,38 12 11,01
4 3,86 13 11,61
6 4,39 14 11,96
7 4,68 16 12,44
8 5,12 18 12,68
9 6,14 20 12,91
10 8,04

Tabelle 1: Titration von WeilBwein mit Natronlauge

Anmerkung:

Die obenstehende Tabelle wurde von Hand aufgenommen und dann
mit Excel graphisch ausgewertet. Als Ergebnis erhalt man
Abb.1.
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Auswertung:
Aus dem Diagramm liest man ab, dass der Umschlagspunkt bei ca.

V = 10,0 ml

Natronlauge liegt. Daraus errechnet man mit Hilfe der Ti-
tergleichung eine Weinsaurekonzentration (s.a. Kapitel 3.2.8)
Cs cL*Vi*z ./ (Vs*Zs)

(1 mol/1 * 10,0 ml * 1)/(100 mI * 2)
0,05 mol/1I.

Damit ergibt sich ein Weinsauregehalt  von

B = 0,05 mol/1 * 150 g/mol

7,5 g/l.

Der Winzer gibt auf der Weinkarte einen Gehalt
B =7,8 g/l
an, in guter Ubereinstimmung mit dem ermittelten Wert.

Bemerkung:
Am Aquivalenzpunkt tritt eine Trubung des Weines auf.
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3.2.10 Sauregehalt von Rotwein
Vorlage: V = 100 ml Rotwein

Titer: V = 20 ml Natronlauge (c = 1 mol/l)
Ergebnis: s. Abb.1 und Tabelle 1

pH
14

12 //,/»
10

0 2 4 6 8 10 12 14 16 18 20

VNaon[MI]

Abb.1 : Titration von Rotwein mit Natronlauge

Vyaon[Mm1] pH Vnaon[m1] pH
0 3,39 10 12,05
2 3,92 11 12,35
4 4,53 12 12,55
6 5,78 14 12,81
7 7,95 16 12,93
8 10,19 18 13,01
9 11,54 20 13,08

Tabelle 1: Titration von Rotwein mit Natronlauge

Anmerkung:

Die obenstehende Tabelle wurde von Hand aufgenommen und dann
mit Excel graphisch ausgewertet. Als Ergebnis erhalt man
Abb.1.
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Auswertung:
Aus dem Diagramm liest man ab, dass der Umschlagspunkt bei ca.

V = 7,2 ml

Natronlauge liegt. Daraus errechnet man mit Hilfe der Ti-
tergleichung eine Weinsaurekonzentration (s.a. Kapitel 3.2.8)
Cs cL*Vi*z ./ (Vs*Zs)

(1 mol/1 * 7,2 ml * 1)/(100 ml * 2)
0,036 mol/1l.

Damit ergibt sich ein Weinsauregehalt  von

B = 0,036 mol/1 * 150 g/mol

5,4 g/l.

Der Winzer gibt auf der Weinkarte einen Gehalt
B =5,5 g/l
an, in guter Ubereinstimmung mit dem ermittelten Wert.

Bemerkungen:

1) Der Sauregehalt des Rotweines 1ist geringer als der von
Weil3- und Rosewein. Dennoch meint man beim Trinken, der
Rotwein sei trockener als die beiden anderen Weine. Rotweln
wird jedoch anders ausgebaut als Weill3- und Rosewein. Die
Garung wird nicht fruhzeitig unterbunden, so dass der Rest-
zuckergehalt nur noch gering ist, der Alkoholgehalt mit 12
% jedoch den der anderen Weine mit 9 % bzw. 11 % Uber-
steigt. Daher wird der Sauregeschmack nicht von der SuRe
des Restzuckers ubertinscht.

2) Am Aquivalenzpunkt schlagt die Farbe des Rotweines nach
grun um. Offensichtlich enthalt er einen oder mehrere orga-
nische Farbstoffe, die als Indikator wirken.
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3.2.11 Sauregehalt von Apfelwein
Vorlage: V = 100 ml Apfelwein
Titer: V = 15 ml Natronlauge (c = 1 mol/l)
Ergebnis: s. Abb.1 und Tabelle 1

pH

14

12 -

) s

0 2 4 6 8 10 12 14 16

VNaon[MI]

Abb.1 : Titration von Apfelwein mit Natronlauge

VNaOH [m | ] pH VNaOH [m | ] pH
0 3,46 8 9,21
1 3,66 9 10,76
2 3,87 10 11,73
3 4,11 11 12,24
4 4,38 12 12,51
5 4,82 13 12,65
6 5,41 14 12,75
7 6,61 15 12,85

Tabelle 1: Titration von Apfelwein mit Natronlauge

Anmerkung:

Die obenstehende Tabelle wurde von Hand aufgenommen und dann
mit Excel graphisch ausgewertet. Als Ergebnis erhalt man
Abb.1.
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Auswertung:
Aus dem Diagramm liest man ab, dass der Umschlagspunkt bei ca.

V =7,5 ml

Natronlauge liegt. Daraus errechnet man mit Hilfe der Ti-
tergleichung eine Apfelsaurekonzentration (s.a. Kapitel 3.2.8)
Cs cL*Vi*z ./ (Vs*Zs)

(1 mol/1 * 7,2 ml * 1)/(100 ml * 2)
0,0375 mol/1l.

Apfelsaure hat die Formel C4HsOs. Ihre Molmasse betréagt daher

M(C4Hs0s5) = 134 g/mol.
Damit ergibt sich ein Apfelsduregehalt [ von

B 0,0375 mol/1 * 134 g/mol

5,03 g/I,

oder als Weinsaure berechnet ein Gehalt [ von

B = 0,0375 mol/1 * 150 g/mol
= 5,63 g/I
Bemerkung:

1. Der selbst hergestellte Apfelwein, iIn meiner Heimat auch
Viez genannt, schmeckt sehr trocken, obwohl sein Sauregehalt
geringer ist als der des Rose- und Weilweines. Die G&arung
wurde nicht unterbrochen, sondern bis zu Ende sich selbst
Uberlassen. Der Restzuckergehalt durfte daher praktisch null
sein. Dafur i1st der Alkoholgehaltgehalt mit ca. 15 % recht
hoch, wie eine halbquantitative Bestimmung ergab.

2. Am Aquivalenzpunkt schlagt die Farbe des Apfelweines nach
rotbraun um. Offensichtlich enthalt er eilnen oder mehrere
organische Farbstoffe, die als Indikator wirken.
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3.2.12 Sauregehalt von Balsamico-Essig

Vorlage: V = 10 ml Balsamico-Essig mit Wasser auf V = 100 ml
aufgefullt

Titer: V = 20 ml Natronlauge (c = 1 mol/I)

Ergebnis: s. Abb.1 und Tabelle 1

pH
14

12

0 2 4 6 8 10 12 14 16 18 20
VNaon[Ml]

Abb.1 : Titration von Balsamico-Essig mit Natronlauge

Vyaon[Mm1] pH Vnaon[m1] pH
0 2,94 9 6,15
0,5 3,26 10 10,41
1 3,49 11 11,61
2 3,81 12 12,01
4 4,31 14 12,37
6 4,77 16 12,62
7 5,01 18 12,81
8 5,35 20 12,96

Tabelle 1: Titration von Balsamico-Essig mit Natronlauge

Anmerkung:
Die obenstehende Tabelle wurde von Hand aufgenommen und dann
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mit Excel graphisch ausgewertet. Als Ergebnis erhalt man
Abb_1.

Auswertung:
Aus dem Diagramm liest man ab, dass der Umschlagspunkt bei ca.

vV = 9,3 ml

Natronlauge liegt. Daraus errechnet man mit Hilfe der Ti-
tergleichung

Cs*Vs*zs = c . *V *z,
eine Essigsaurekonzentration

Cs = c.*V *z ./ (Vs*zs)

(1 mol/1 * 9,3 ml * 1)/(10 mlI * 1)
0,93 mol/l.

Darin bedeuten:

Cs, CL: Konzentration der Saure bzw. Lauge

Vs, VL: Volumen der Saure bzw. Lauge

Zs, z.- Protonigkeit der Saure bzw. Lauge.

Essigsaure hat die Formel C;H;0,. Ihre Molmasse betragt daher
M(C2H402) = 60 g/mol.

Damit ergibt sich ein Essigsauregehalt [ von

B = 0,93 mol/1 * 60 g/mol

55,8 g/l.

Der Essig hat eine Dichte
p = 1,03 kg/1 = 1030 g/1.
Damit errechnet man einen Massenprozentgehalt m% von
m% = B/p * 100 % = 5,42 %

in guter Ubereinstimmung mit der Aufschrift auf der Flasche
von

mh = 5,4 %.

Bemerkungen:

Zwei Punkte sind am Verlauf der Titration erwahnenswert.

1) Der Kurvenverlauf entspricht fast exakt dem Verlauf der
Titration von reiner Essigsaure mit Natronlauge (s. Kapitel
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2)

3.2.3). Der Sauregehalt von Essig beruht also fast aus-
schlielRlich auf Essigséaure.

Der Aquivalenzpunkt lasst sich nicht mit Hilfe eines Indi-
kators ermitteln, da der Balsamico-Essig durch Zusatzstoffe
fast schwarz ist. Daher ist eine potentiometrische Titrati-
on beim Balsamico-Essig das einzig mogliche Verfahren.
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3.2.13 Sauregehalt von Branntwein-Essig
Vorlage: V = 10 ml Branntwein-Essig mit Wasser auf V = 100 ml

aufgefullt

Titer: V = 20 ml Natronlauge (c = 1 mol/I)
Ergebnis: s. Abb.1 und Tabelle 1
pH
14
¢
12
10 /
8 /
i / ‘
L —1
4 —
L
2
0
0 2 4 6 8 10 12 14 16 18 20
Vaon[MI]
Abb.1 : Titration von Branntwein-Essig mit Natronlauge
VNaoH [m | ] pH VNaoH [m I ] pH
0 2,95 9 10,91
0,5 3,41 10 12,01
1 3,66 12 12,47
2 3,98 14 12,65
4 4,46 16 12,76
6 4,89 18 12,87
7 5,11 20 12,94
8 5,65

Tabelle 1: Titration von Branntweiln-Essig mit Natronlauge

Anmerkung:

Die obenstehende Tabelle wurde von Hand aufgenommen und dann

mit Excel
Abb.1.

graphisch ausgewertet.

Als E

rgebnis erhalt man
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Auswertung:
Aus dem Diagramm liest man ab, dass der Umschlagspunkt bei ca.

V = 8,5 ml

Natronlauge liegt. Daraus errechnet man mit Hilfe der Titer-
gleichung eine Essigsaurekonzentration (s.a. Kapitel 3.2.12)
von

Cs CL*VL*ZL/(Vs*Zs)

(1 mol/1 * 8,5 ml * 1)/(10 ml * 1)
0,85 mol/1I.

Damit ergibt sich ein Essigsauregehalt f von

B = 0,85 mol/l * 60 g/mol

51 g/1l.

Der Essig hat eine Dichte
p = 1,03 kg/l = 1030 g/I.
Damit errechnet man einen Massenprozentgehalt m% von
mh = B/p * 100 % = 4,95 %

in guter Ubereinstimmung mit der Aufschrift auf der Flasche
von

mh = 5,0 %.
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3.2.14 Sauregehalt von Zitronensaft

Vorlage: V = 5 ml frisch gepresster Zitronensaft mit Wasser
auf V = 100 ml aufgefullt

Titer: V = 20 ml Natronlauge (c = 1 mol/I)

Ergebnis: s. Abb.1 und Tabelle 1

pH
14

12 P

10

—3

L

0 2 4 6 8 10 12 14 16 18 20

VNaon[Ml]

Abb.1 : Titration von Zitronensaft mit Natronlauge

Vyaon[m1] pH Vyaon[mI] pH
0 2,19 8 11,23
1 2,74 9 12,11
2 3,33 10 12,46
3 3,92 12 12,69
4 4,47 14 12,82
5 5,01 16 12,93
6 5,61 18 13,01
7 6,67 20 13,07
7,5 10,05

Tabelle 1: Titration von Zitronensaft mit Natronlauge

Anmerkung:
Die obenstehende Tabelle wurde von Hand aufgenommen und dann
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mit Excel graphisch ausgewertet. Als Ergebnis erhalt man
Abb_1.

Auswertung:
Aus dem Diagramm liest man ab, dass der Umschlagspunkt bei ca.

V=7,2ml

Natronlauge liegt. Daraus errechnet man mit Hilfe der Ti-
tergleichung eine Zitronensaurekonzentration (s.a. Kapitel
3.2.12) von

Cs cL*V *z |_/ (Vs*Zs)

1 mol/l * 7,2 ml * 1)/(5 ml * 3)
0,48 mol/1.

da Zitronenséure dreiprotonig ist.

Zitronensadure hat die Formel CgHgO;. lhre Molmasse betragt da-
her

M(C6H807) = 192 g/mol.

Damit ergibt sich ein Zitronensauregehalt  von

B = 0,48 mol/l1 * 192 g/mol

91,2 g/1.

Der Zitronensaft hat eine Dichte

p =1,04 kg/Z/1 = 1040 g/I.

Damit errechnet man einen Massenprozentgehalt m% von
mh = B/p * 100 % = 8,77 %.

Der Zitronensauregehalt von Zitronen kann sehr stark schwanken
Jje nach Herkunft der Zitronen. Er liegt zwischen 5% - 10 %.
Der ermittelte Wert liegt genau in diesem Bereich.

Bemerkungen:

Drei Punkte sind am Verlauf der Titration erwdhnenswert.

1) Der fir eine schwache Saure typische Anstieg der Kurve (s.
Kapitel 3.2.3) zu Beginn der Titration konnte nicht beo-
bachtet werden. Im Zitronensaft liegt offensichtlich ein
Puffergemisch aus Zitronensédure und ihren Salzen vor. Daher
stellt sich das fur schwache Sauren typische Pufferverhal-
ten nicht erst nach Zugabe von etwas Natronlauge ein, son-
dern tritt bereits von Anfang an auf.

2) Zitronensaure 1ist eine dreiprotonige Saure. Die dafur cha-
rakteristischen drei Potentialspringe fehlen jedoch voéllig
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in der Kurve. Offensichtlich liegen die drei pKs-Werte der
Zitronensaure recht nahe beieinander, da auch in der Titra-
tionskurve der reinen Zitronensaure keine drei getrennten
Potentialstufen zu erkennen sind (vgl. Kapitel 3.2.5 und
3.2.6).

3) Am Aquivalenzpunkt andert der Zitronensaft seine Farbe. Sie

schlagt von schwach gelb, fast farblos nach intensiv gelb
leuchtend um, vergleichbar der Farbe von Zitronenbonbons.
Der Zitronensaft enthalt offensichtlich einen naturlichen
Indikatorfarbstoff. Bei aufbereitetem Zitronensaft, wie man
ithn 1In kleinen Plastikflaschen kaufen kann, fallt der Farb-
umschlag deutlich geringer aus. Aul3erdem ist der Zitronen-
sauregehalt darin um 10- 20 % hdher.
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4. Fallungsreaktionen

4.1 Versuchsaufbau

Abb.1 zeigt den erforderlichen Versuchsaufbau

SchreiberfComputer

! VoltrTeter -

1 Birette
r— y—}&sc R
=)

Ag-Stab- ) [ Ag-Stab-
Elektrode |- ‘=4 Elektrode
Vergleichs- |- : | ftitrierte
l6sung F-=--4 = |F—— Lésung
| |
Holzklbétze Magnetrihrer

Abb.1: Versuchsaufbau fur Fallungstitrationen
Man bendtigt also folgende Geréate:

1) einen Schreiber oder Computer,
2) ein Voltmeter,

3) eine Blrette,

4) zwei Becherglaser 100 ml,

5) zwei Silberelektroden,

6) mehrere Holzklotze,

7) eine Salzbricke,

8) einen Magnetruhrer.

Diese Gerate sollten wohl in jeder einigermallen gut sortierten
Chemiesammlung zu finden sein. Statt eines Magnetruhrers kon-
nen sie naturlich auch einen mit Pressluft betriebenen Rihrer
benutzen. Er sollte nur gewdhrleisten, dass die Silberelektro-
de beim RUhren stets gut umspult wird.

52



Bei der Durchfuhrung der Experimente sollte man folgende Punk-
te beachten. Man baut zunachst den Versuch gemald Abb.1 auf.
Dann sollte man sich Gedanken daruber machen, wie empfindlich
man den Schreiber/Computer einstellt. EiIn verbindlicher Wert
lasst sich dafir naturlich nicht angeben. Man muss nur vorab
mit Hilfe der Nernstschen Gleichung abschatzen, wie grol3 die
Differenz zwischen der Spannung am Anfang der Titration und
der Spannung am Ende der Titration in etwa sein wird. Dann
wahlt man die Empfindlichkeit so, dass die Kurve je nach Span-
nungsdifferenz zwischen 5 cm und 10 cm hoch wird. Die Tropf-
zahl der Birette pro Sekunde dosiert man so, dass die Kurve
wiederum etwa 16 — 17 cm breit wird (s. Kapitel 3.1).

Als nachstes fullt man die Burette mit der Titerlésung und
stellt sie gemaR den obigen Uberlegungen ein. Die Birette wird
dann mit einem Stopfen verschlossen. Man pipettiert die zu
titrierende LOsung ins Becherglas, bringt die Birette mit dem
AusTluss Uber das Becherglas, schaltet den RiUhrer und den
Schreiber/Computer ein und entfernt den Stopfen aus der Biret-
te. Nach Zufluss der gewlnschten Titermenge schliel3t man den
Hahn der Burette, lasst den Schreiber/Computer noch kurz lau-
fen und stoppt dann den Papiervorschub. Auf diese Art und Wei-
se habe ich die im folgenden Kapitel vorgestellten Kurven auf-
genommen und wie In Kapitel 3.1 erlautert aufbereitet.
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4.2 Beispiele

4.2.1 Silbernitratlosung mit Natriumchloridlésung
Vorlage: 100 ml Silbernitratlosung (c = 0,003 mol/1)
Titer: V = 6 ml Natriumchloridlésung (c = 0,1 mol/1l)
Bezugslodsung: 100 ml Silbernitratlésung (c = 0,003 mol/1l)
Ergebnis: s. Abb.1

100|my f

S

Abb.1: Experimentelle Kurve fur die Titration
von Silbernitratlosung mit Natriumchloridlosung

Auswertung:

Da zu Beginn in beiden Halbzellen die gleiche Konzentration an
Ag*-lonen herrscht, haben beide Halbzellen zunachst das gleiche
elektrochemische Potential. Die Spannung zwischen 1ihnen be-
tragt folglich U = 0 V. Durch die konstante Zugabe der CI -
lonen fallt immer mehr AgCl aus. Dadurch sinkt die Ag'-
Konzentration relativ gleichmaRig ab. In der Nahe des Aquiva-
lenzpunktes nimmt die Konzentration der Ag‘-lonen sprunghaft
ab, da hier ein Tropfen KCI genlgt, um die restlichen Ag'-lonen
fast vollstandig auszufallen. Es liegt daher eine gesattigte
Lésung von AgCl vor. Die Konzentration der Ag*-lonen wird folg-
lich nur noch durch das Léslichkeitsgleichgewicht von AgCl be-
stimmt. Da das sehr klein ist, ist auch die Konzentration der
Ag'-lonen sehr klein. Weiterer Zusatz von KCl verringert die
Ag*-Konzentration zwar weiter, aber relativ gleichmaBig, da die
Cl -Konzentration gleichmdRig ansteigt. Mit Hilfe des Loslich-
keitsproduktes von AgCl und der Nernstschen Gleichung Hlasst
sich die Titration daher auch quantitativ beschreiben.

Um die Spannung zwischen den beiden Halbzellen zu jedem belie-
bigen Zeitpunkt errechnen zu konnen, muss man jeweils die mo-
mentane Konzentration der Ag'-lonen kennen. Sie ergibt sich aus
dem Loslichkeitsprodukt. Setzt man i1hre Gleichgewichtskonzent-
ration gleich x, so gilt

[Ag'] = x und
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[CIT] = (c(CI)-(c(AgD-X)).-

Das Loslichkeitsprodukt lautet somit:

L(AGC) = [Ag'T*[CIT] = x*(c(CI7) — (c(Ag) —x)) (1).

Darin sind c(Cl) und c(Ag") die Anfangskonzentrationen der
betreffenden lonen und [Ag'] und [CI] jeweils die momentanen
Gleichgewichtskonzentrationen. Dabei &andert sich c(Cl7) durch
die fortlaufende Zugabe von NaCl stéandig. Von diesen zugegebe-
nen CI-lonen bleitben nach der Reaktion noch die uUbrig, die
nicht von Ag'-lonen gefallt wurden. Daher muss man von der An-
fangskonzentration der Cl-lonen die Konzentration der Ag'-
lonen abziehen, die ausgefallt wurden, da die beiden lonen iIm
Verhaltnis 1:1 miteinander reagieren. Die Konzentration der
umgesetzten Ag'-lonen ist aber gleich der anfanglichen Konzent-
ration c(Ag") der Ag'-lonen abzuglich der noch vorhandenen
Gleichgewichtskonzentration [Ag'], also x. Lost man Gleichung 1
nach x auf, so erhalt man:

x = (c(Ag") — c(CI))/2 + sqr(((c(Ag") — c(CI))/2)?
+ L(AGCD) ().

Die jeweilige Anfangskonzentration der CI -lonen errechnet sich
wie folgt:

c(CI) = co(CID)*V(CI)/Vges

= 0,1 mol/I*V(CI")/(0,1 I + V(CI).

Darin ist Vgs das gesamte Volumen der LOsung, das man nach der
Zugabe der CI -lonen jeweils erhalt und c,(Cl7) die urspringli-
che Konzentration der zugesetzten NaCl-Loésung. Um Gleichung
(2) fur jeden beliebigen Zeitpunkt der Titration ldsen zu kon-
nen, fehlt noch die jeweilige Anfangskonzentration c(Ag") der
Ag'-lonen. Zu Beginn betragt sie jedenfalls

co(Ag") = 0,003 mol/l.

Diese urspringliche Konzentration wird jedoch wahrend der
Titration durch die zugesetzte Natriumchloridlésung genauso
wie die NaCl-Losung selbst verdinnt, so dass sie sich stetig
andert. Es gilt somit nach der Zugabe von V(CI?):

c(Ag") = Co(Ag)*V(AG")/Vges

= 0,003 mol/1*0,1 1/(0,1 1+V(CI?))

Mit Hilfe der beiden Konzentrationsangaben c(Ag") und c(CI)und
dem Wert fur

L(AgCD) = 1,7*107%% (mol/1)?
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kann man fur jeden beliebigen Zeitpunkt gemal Gleichung (2) x
errechnen. Der Wert fur x wird im letzten Rechenschritt be-
nutzt, um mit Hilfe der Nernstschen Gleichung die Spannung
zwischen den beiden Halbzellen zu ermitteln. Es gilt:

U E(Bezugshalbzelle) — E(Messhalbzelle)
Eo(Ag*”/Ag) + 0,058V*log(c(Ag))

— Eo(Ag'/Ag) + 0058V*log([Ag'D
0,058V*(log(c(Ag+)) — log([Ag+]))-

Damit hat man alle Informationen zur Verfigung, um z.B. mit
Excel die Spannung zu jedem beliebigen Zeitpunkt zu errechnen.
Man erhalt die Kurve in Abb.2. Dabei muss man beachten, dass
in Excel die Funktion log dem naturlichen und nicht dem Zeh-
nerlogarithmus entspricht. Entweder beriucksichtigt man daher
in Excel einen Umrechnungsfaktor zwischen dem natirlichen und
dem Zehnerlogarithmus, oder man arbeitet mit der Funktion
1ogl0 in Excel.

300

U [mv] P

200 /

100 I

]

0 1 2 3 4 5 B
Y [mi]

Abb.2: Theoretische Kurve fur die Titration
von Silbernitratlosung mit Natriumchloridlésung

Beide Kurven &hneln sich 1in 1hrem grundsatzlichen Verlauf
sehr. Vergleicht man die experimentell bzw. theoretisch ermit-
telten Spannungswerte Tur einige ausgewdhlte Punkte miteinan-
der, so erhalt man Tabelle 1.
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Vml] Uen[mV] Uexp[MV]
0 0 0
1 10 10
2 25 25
3 150 155
4 245 250
5 270 270
6 280 280

Tabelle 1: Titration von Silber-
nitratlosung mit Natriumchloridldésung

Man erkennt, dass die theoretischen und die experimentellen
Werte recht gut Ubereinstimmen.
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4.2.2 Silbernitratlosung mit Kaliumrhodanidlésung
Vorlage: 50 ml Silbernitratléosung (c = 0,01 mol/l)

Titer: V = 10 ml Kaliumrhodanidlésung (c = 0,1 mol/l)
Bezugslosung: 50ml Silbernitratlésung (c = 0,01 mol/1)
Ergebnis: s. Abb.1
P |
400)my |
300)my
200)m
100|my
_..-f"’_r'_f
Ogre, . —4——"1
afmil a{mil 10)ml

Abb.1: Experimentelle Kurve fur die Titration
von Silbernitratlosung mit Kaliumrhodanidlésung

Auswertung:

Der Kurvenverlauf lasst sich genauso erklaren wie ber Versuch
4.2.1. Nur geht jetzt das Loslichkeitsprodukt von AgSCN in die
Uberlegungen mit ein. Daher will ich an diesem Versuch zeigen,
wie man aus der Titrationskurve das Loslichkeitsprodukt von
AgSCN ermitteln kann. Am Aquivalenzpunkt liest man eine Span-
nung U = 250 mV ab. Mit diesem Wert kann man nun mit Hilfe der
Nernstschen Gleichung das Konzentrationsverhaltnis 1in beiden
Halbzellen am Aquivalenzpunkt errechnen. Es gilt zunachst:

U E(Bezugshalbzelle) — E(Messhalbzelle)
Eo(Ag'/Ag) + 0,058V*log(c(Agh))

— Eo(Ag'/Ag) + 0058V*log([Ag™])
0,058v*(log(c(Ag")) — log([Ag' 1))
0,058V*(log(c(AgH/[AG]) .-

Darin ist c(Ag") die feste Ag'-Konzentration in der Bezugshalb-
zelle und [Ag*"] die Konzentration in der Messhalbzelle am Aqui-
valenzpunkt. Stellt man diese Gleichung nach dem Verhaltnis
der beiden Konzentrationen um, so findet man

c(Ag")/[Ag"]

10€0.25 V70,058 V)
20434
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Aus der Kurve kann man ferner die Anfangskonzentration und da-
mit auch die Konzentration in der Bezugshalbzelle errechnen,
und zwar mit Hilfe der Titergleichung:

c(Ag") = c(SCN)*V(SCN)*z(SCN)/(V(AgH*z(AgH)
0,1 mol/1*0,005 1*1/(0,05 1*1)

0,01 mol/1l.

Daraus ergibt sich fir die Ag'-lonenkonzentration am Aquiva-
lenzpunkt:

[Ag'] = c(Ag")/20434 = 4,9*10" mol/I

Da nach den Uberlegungen zu Versuch 4.2.1 am Aquivalenzpunkt
eine gesattigte Losung von AgSCN vorliegt, muss die SCN™-
Konzentration auch

[SCN] = 4,9*0°" mol/1

betragen. Folglich errechnet man fTur das Loéslichkeitsprodukt
von AgSCN:

L(AgSCN) = [Ag']*[SCN] = (4,9*10°)? (mol/1)?
= 2,4*1072 (mol/1)?

bzw.
p. = -log(L) = 12,6.

In der Literatur findet man meist einen Wert von p. = 12 in gu-
ter Ubereinstimmung mit dem errechneten Wert.
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5. Redoxreaktionen

5.1 Versuchsaufbau

Den erforderlichen Versuchsaufbau zeigt Abb.1

- /{,Bﬂrette

= SchreiberfComputer

Redoxelektrode !
{ 3
="

o

o] | LOSUNG
7 .

& mv-Meter D

- Rihrmagnet

Wi Wi
i RSy

TEEND N .
:: :: Magnetrihrer

Abb.1: Versuchsaufbau fur Redoxtitrationen
Man bendtigt also folgende Geréate:

1) eine Bilrette,

2) eine Redoxelektrode,

3) ein Becherglas 100 ml,

4) einen Magnetruhrer,

5) ein Voltmeter,

6) einen Schreiber/Computer.

Bei der Versuchsdurchfiuhrung beachten Sie bitte die Anmerkun-
gen in Kapitel 3.1.
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5.2 Beispiele

5.2.1 Eisen(11)chlorid mit Cer(1V)sulfat

Vorlage: 50 ml Eisen(ll)chloridldésung FeCl, (c = 0,01 mol/1l),
versetzt mit ca. 0,1 g FeClz*6H,0

Titer: V = 10 ml Cer(1V)sulfatlosung (c = 0,1 mol/1l)
Ergebnis: s. Abb.1

“f-’_"__,_.l—l—'-,_—
1350|m ,ff
T1480[my
950{mt
780lri_ L =]
afml almil 10{ml

Abb.1: Experimentelle Kurve fur die Titration
von Eisen(ll)chloridldsung mit Cer(1V)sulfatldésung

Auswertung:
Die Reaktionsgleichung der ablaufenden Reaktion lautet:

Fe™ + Ce* «> Fe* + Ce*
Fur die MWG-Konstante K gilt somit:
[Fe*1*[Ce]

[Fe? ]*[Ce*]
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Un K zu ermitteln, muss man die Nernstsche Gleichung heranzie-
hen. Fiur die Spannung zwischen einer Fe? |Fe®* und einer
ce3"|ce** zelle findet man:

U = E(Ce*|Ce*) — E(Fe?"|Fe*")

Eo(Ce*"|Ce*) + R*T/(z:*F)*In(c(Ce*)/c(Ce*"))

- Eo(Fe?* |Fe®") + R*T/(z2*F)*In(c(Fe*)/c(Fe?")) (2)

Hat sich das dynamische Gleichgewicht zwischen den beiden
Halbzellen eingestellt, so ist die Spannung auf U = 0 V gesun-
ken. Beide Potentiale sind dann gleich. Es werden keine Elekt-
ronen zwischen den Halbzellen mehr ausgetauscht. Aus Gleichung
(2) folgt dann mit den Gleichgewichtskonzentrationen:

Eo(Fe?' |Fe®") - E.(Ce®*'|Ce*) =
R*T/(z*F)*(In([Ce*')/[Ce*]) - In([Fe**'1/[Fe* D)) (3),

da z = z; = z,. Fasst man die beiden Logarithmen in der Klammer
zusammen, so vereinfacht sich Gleichung (3) zu

Eo(Fe?*|Fe3") - Eq(Ce®|Ce*) =
R*T/(z*F)*In([Ce*]*[Fe? 1/ ([Ce*'T*[Fe* D) (4)

Vergleicht man den Ausdruck unter dem Logarithmus mit Glei-
chung (1), so stellt man fest, dass er dem Kehrwert der MWG-
Konstanten entspricht. Somit kann man Gleichung (4) auch wie
folgt schreiben,

Uo = R*T/(Z*F)*In(1/K) (5),

wenn man die Differenz der beiden Normalpotentiale noch mit U,
abkirzt. Stellt man Gleichung (5) nach K um, so erhalt man
letztendlich:

K = exp(-Uo*z*F/(R*T)).
Mit

U, = 0,76 V — 1,44V = -0,68 V,
11

96485 C/mol,

8,31 J/(mol*K) und

293 K

— 20 TN

findet man fur K:
K = 5*10'.

Da dieser Wert sehr hoch ist, lauft die Reaktion zwischen den
Fe**-lonen und den Ce*'-lonen praktisch vollstandig ab. Solange
also noch geniigend Fe?-lonen vorliegen, werden die zugesetzten
Ce*-lonen nahezu vollstandig verbraucht. Das aber hat zur Fol-
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ge, dass vor dem Aquivalenzpunkt die Konzentration an Fe?'-
lonen zunachst gleichmaRig sinkt, da Ce*-lonen gleichmaRig zu-
gegeben werden. Die Konzentration der Ce*-lonen bleibt zwar
aulBerst gering, steigt aber nach dem Prinzip von Le Chatelier
stetig an. Sinkt namlich die Konzentration eines der beiden
Edukte, so muss die Konzentration des anderen steigen, damit
das Gleichgewicht erhalten bleibt, zumal die Konzentrationen
der beiden Produkte Fe3* und Ce® ebenfalls gleichmaRig zuneh-
men. Da die Fe?*-Konzentration sinkt, die Fe®*'-Konzentration da-
gegen steigt, erhoéht sich das Fe® |Fe®-Potential gemaR der
Gleichung

E(Fe*|Fe®) = E.(Fe*'|Fe*") + R*T/(z*F)*In(c(Fe®*")/c(Fe?")) (6)

ebenfalls langsam. Das gleiche gilt naturlich auch Tfur das
ce®|Ce*-Potential, da beide Potentiale stets gleich sind. Nach
den obigen Uberlegungen steigen zwar beide Cerkonzentrationen,
die Konzentration an Ce*-lonen nimmt aber gemaR dem Massenwir-
kungsgesetz relativ gesehen stérker zu, so dass sich gemalR der
Gleichung

E(Ce®|Ce*) = Eo(Ce®*' |Ce*) + R*T/(z*F)*In(c(Ce*)/c(Ce*)) (7)

auch das Ce*'|Ce*-Potential langsam erhoht. In der Nahe des A-
quivalenzpunktes sinkt die Konzentration der Fe?-lonen schlag-
artig sehr stark ab, wahrend die Fe®'-Konzentration nahezu kon-
stant bleibt. Daher macht das Fe?'|Fe®*-Potential in der N&he
des Aquivalenzpunktes nach Gleichung 6 einen gewaltigen Sprung
nach oben. Das gleich gilt nach Gleichung 7 naturlich auch fur
das Cce*|Ce*-Potential, da am Aquivalenzpunkt die Ce*-
Konzentration sprunghaft ansteigt, die Ce®-Konzentration aber
fast gleich bleibt. Nach dem Aquivalenzpunkt steigt die Kon-
zentration der Ce*-lonen fast gleichmaRig weiter an, da sie
praktisch nicht mehr umgesetzt werden, wahrend die Konzentra-
tion an Ce®*-lonen sich kaum noch &ndert. Das Ce*|Ce*-
Potential nimmt also langsam weiter zu. Das gilt natdrlich
auch fir das Fe®|Fe* -Potential. Das kann man ebenfalls mit
Hilfe des Prinzips von Le Chatelier erklaren. Erhoht man die
Konzentration an Ce*-lonen, so verschiebt sich das Gleichge-
wicht mehr auf die Seite der Produkte. Die Konzentration der
Fe®*-lonen steigt, die der Fe?-lonen sinkt ein wenig. Dadurch
erhéht sich gemaR Gleichung 6 auch das Fe®'|Fe*-Potential ge-
ringflugig.

Die Potentiale lassen sich naturlich auch zu jedem Zeitpunkt
genau berechnen, wenn man das MWG aus Gleichung 1 und die
Gleichungen Tfur die Potentiale 6 oder 7 mathematisch exakt
auswertet. Da die Fe*-lonen und die Ce*-lonen im Verhaltnis
1:1 durch die Reaktion gebildet werden, ist es sinnvoll, die
Gleichgewichtskonzentration [Ce®"] der Ce®*-lonen gleich x zu
setzen. Bei der Gleichgewichtskonzentration [Fe®'] der Fe3'-
lonen muss man noch ihre Ausgangskonzentration c(Fe®") beriick-
sichtigen. Sie ist namlich nicht null, da zu Beginn etwas FeCl;
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zugesetzt wurde, um ein definiertes Anfangspotential zu erhal-
ten. Damit gilt dann insgesamt:

[Fe**] = c(Fe*") + x
[Ce*] = x

[Fe*] = c(Fe?) — x
[Ce*] = c(Ce*) — x

Darin sind c(Fe?) und c(Ce*) die urspriinglichen Konzentratio-
nen der betreffenden lonen. Um ihre Gleichgewichtskonzentrati-
onen zu erhalten, muss man von diesen Konzentrationen die Kon-
zentrationen abziehen, die wahrend der Reaktion umgesetzt wer-
den. Diese entsprechen aber den Gleichgewichtskonzentrationen
der Fe®*'-lonen bzw. Ce®*-lonen, also x, da die beteiligten lonen
im Verhaltnis 1:1 miteinander reagieren. Setzt man diese Werte
ins MWG nach Gleichung 1 ein, so ergibt sich:

(c(Fe*) + x)*x

(c(Fe*)-x)*(c(Ce™)-x)

Diese Gleichung l6st man nach x auf, um die Gleichgewichtskon-
zentrationen der beteiligten lonen zu ermitteln. Man erhalt:

x = (K*c(Fe*")+K*c(Ce*")+c(Fe*))/(2*(K-1)) -
sqr(((K*c(Fe?")+K*c(Ce*)+c(Fe3*"))/(2*(K-1)))?
— K* c(Fe?")* c(Ce*)/(K-1)) (3

Un Gleichung (8) zu jedem Zeitpunkt lIdsen zu konnen, bendtigt
man die jeweiligen Anfangskonzentrationen c(Fe?"), c(Fe®*) und
c(Ce*). Zu Beginn gilt jedenfalls fir c(Fe?") bzw. c(Fe*") auf-
grund der zugesetzten Stoffmengen (s. Versuchsdaten):

c(Fe?)

0,01 mol/1 und

n(Fe*") = m(FeCl:*6H,0)/M(FeCl;*6H,0) = 0,00037 mol

und damit

c(Fe*) = n(Fe*)/V, = 0,0074 mol/l.

mit Vo, = 0,05 1. Diese urspriunglichen Konzentration werden je-
doch wéhrend der Titration durch die zugesetzte Cersulfatlo-
sung verdunnt, so dass sie sich stetig andern. Es gilt somit
nach der Zugabe von V(Ce*"):

c(Fe?) = 0,01 mol/1*0,05 1/(0,05 1 + V(Ce*)) und

c(Fe®*)

0,0074 mol/1*0,05 1/(0,05 I + V(Ce*)).

Aber auch die zugesetzte Cersulfatlésung wird durch das stetig
steigende Gesamtvolumen Vgs der Losung permanent verdunnt. Fur
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die jeweilige Anfangskonzentration der Ce*-lonen gilt daher
nach der Zugabe von V(Ce*"):

c(Ce*) = co(Ce*D)*V(Ce*)/Vges

= 0,1 mol/1*V(Ce*)/(0,05 1 + V(Ce*).

Darin ist c.(Ce*) die urspringliche Konzentration der zuge-
setzten Cersulfatlosung. Mit Hilfe der drei Konzentrationsan-
gaben c(Fe?"), c(Ce*), c(Fe®*) und dem Wert fir K kann man fir
jeden beliebigen Zeitpunkt gemalR Gleichung (8) X errechnen.
Der Wert fur x wird im letzten Rechenschritt benutzt, um mit
Hilfe der Nernstschen Gleichung das momentane Potential der
Losung zu ermitteln. Man erhalt unter Beriucksichtigung der o-
ben bereits angegebenen Werte fir R, T, z und F:

E

0,76 V + 0,058 V * log((c(Fe*")+x)/(c(Fe?)-x)) bzw.

E

1,44 V + 0,058 V * log((c(Ce*)-x)/x)).

Beide liefern naturlich zu jedem Zeitpunkt den gleichen Wert.
Wertet man die iInsgesamt erhaltenen Funktionen z.B. mit Excel
grafisch aus, so erhalt man die Kurve iIn Abb.2. Beide Kurven
ahneln sich 1n i1hrem grundsadtzlichen Verlauf sehr. Vergleicht
man die experimentell bzw. theoretisch ermittelten Spannungs-
werte Tur einige ausgewahlte Punkte miteinander, so erhalt man
Tabelle 1. Man erkennt, dass die theoretischen und die experi-
mentellen Werte recht gut Ubereinstimmen.
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Abb_.2: Theoretische Kurve fir die Titration

von Eisen(ll)chloridlosung mit Cer(1V)sulfatldésung

Vml] Een[mV] EexpMmV]
0 755 750
1 765 760
2 780 770
3 790 780
4 810 800
5 1100 1080
6 1400 1390
7 1410 1430
8 1420 1435
9 1430 1440
10 1440 1445

Tabelle 1: Titration von Eisen(ll)-
chloridlésung mit Cer(1V)sulfatlésung
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