[I. SAURE-BASE REAKTIONEN

1. Theorie: Sauren und —Basen

1.1 Definitionen nach Brgnsted

(Literaturhinweise: [1] 293, [2] 235, [3] 357, [4] 477)

Definition von Brgnsted:
Sauren sind Verbindungen, die Protonen abgeben, Basen hingegen nehmen

Protonen auf:

HA — = A +  H
Saure konjugierte Base
H" + B —— HB"
Base konjugierte Saure
HA + B A + HB"
Saure Base konjugierte konjugierte
Base Saure

Eine allgemeinere Definition wird spater gegeben (siehe Lewis-Saure-Base Konzept,
Kapitel 1.7).

1.2 Saure-Base-Gleichgewichte

1.2.1 Allgemeines

Saure-Base-Reaktionen treten immer gekoppelt auf und sind meist reversibel, das

heisst, sowohl Hin- als auch Rickreaktion kbnnen ablaufen:

HA + B — = A +HB' (Hinreaktion)

A+HB® T ™ HA+B (Ruickreaktion)



Nehmen wir an, wir vermischen HA und B in einem Behalter. Sie reagieren und
bilden A" und HB". In dem MalRe, wie die Hinreaktion ablduft, werden sich die
Konzentrationen von HA und von B verringern und dementsprechend wird die
Reaktionsgeschwindigkeit abnehmen. Zu Beginn des Versuchs kann die
Ruckreaktion nicht stattfinden, da noch kein A" und HB* vorhanden ist. In dem Male,
wie wahrend der Hinreaktion A" und HB™ gebildet wird, setzt die Riickreaktion ein; sie
verlauft anfangs langsam, da die Konzentration von A" und HB" noch klein ist, und

wird dann allmahlich schneller.

7z

c (moI/L)’

c(A") oder c(HB™)

c(HA) oder c(B)

te Reaktionszeit t (s)

Nach einiger Zeit hat die Geschwindigkeit der Hinreaktion so weit abgenommen und
die der Ruckreaktion so weit zugenommen, dal} beide gleich schnell verlaufen. Zu
diesem Zeitpunkt (tg) hat sich das chemische Gleichgewicht eingestellt:

Zwei entgegengesetzte Vorgange laufen gleich schnell ab.

Im Gleichgewichtszustand bleiben die Konzentrationen (mol/Liter) aller beteiligten
Substanzen konstant. Die Konzentrationen von A" und HB" bleiben konstant, weil sie
durch die Hinreaktion genauso schnell gebildet werden, wie sie durch die
Ruckreaktion wieder verbraucht werden; entsprechendes gilt fir HA und B. Es
handelt sich um ein dynamisches Gleichgewicht. Nach wie vor wird standig A" und
HB™ gebildet und verbraucht. Die Konstanz der Konzentrationen, bedeutet nicht, daR

die Einzelprozesse zum Stillstand gekommen sind.



Wenn sich also nach einer gewissen Zeit ein Gleichgewicht eingestellt hat, stehen
die Konzentrationen der beteiligten Stoffe in einem mathematischen Verhaltnis
zueinander. Teilt man die Konzentrationen der Produkte durch die Konzentrationen
der Edukte, kommt, bei gleichen Reaktionen, die gleiche Verhaltniszahl
(Gleichgewichtskonstante K:) heraus (auch bei unterschiedlichen Konzentrationen
der Dbeteiligten Ausgangsstoffe). Fur eine genaue Betrachtung der
Gleichgewichtsverhaltnisse wird allerdings nicht die Konzentration einer Spezies
verwendet, sondern die effektiv an einer chemischen Reaktion teilnehmende
Konzentration (oder die effektive Wirkung einer Spezies), die kurz Aktivitat a

genannt wird, verwendet.

FiUr unsere Reaktion gilt zur Zeit tc:

HA + B - A +HB"

Im Gleichgewichtszustand ist die Geschwindigkeit der Hinreaktion gleich der

Geschwindigkeit der Ruckreaktion.
kiana as = k.qaa-apst
ky _K= a, -a..
K, a,, -ag
ki und k1 bezeichnen dabei die Geschwindigkeitskonstanten. Bei von 1
verschiedenen Stochiometriezahlen sind diese als Exponenten der jeweiligen
Aktivitat Zu berucksichtigen. Dieser Zusammenhang wird als

Massenwirkungsgesetz bezeichnet wobei K die Gleichgewichtskonstante ist.
Mathematisch gilt fur die Aktiviat a

C
aB=YB'—g
C

Dabei ist cg die Stoffmengenkonzentration der Spezies B, ag die Aktivitat der Spezies
B und ¢ die Standardstoffmengenkonzentration. Ys ist ein dimensionsloser
Korrekturfaktor. Y ist sehr stark von der Konzentration abhangig. Fur 1molare
Essigsaure ist Y essigsaure beispielsweise 0.8, fur 0.1 molare Essigsaure jedoch bereits
0.96. Die Standardstoffmengenkonzentration c® hat die Grosse 1mol-dm™ und macht
0

den Quotienten cg/c® dimensionslos und damit auch die Aktivitat. c® ist die



Bezugsgrdsse der Aktivitat. Sind alle am Massenwirkungsgesetz beteiligten Grossen

dimensionslos, so ist auch die Gleichgewichtskonstante K dimensionslos.

(Die Aktivitat von reinen Flussigkeiten und reinen Festkérpern haben bei

Standarddruck p° (1bar) die Grésse 1. Grossen, die sich auf reine Stoffe beziehen

werden durch einen Stern (*) gekennzeichnet — a;(po) =1)

In dieser Praktikumsanleitung wird zur Vereinfachung angenommen, dass ideale
Lésungen vorliegen (vertretbar bei Ldésungen kleiner lonenstarke) und damit der
Aktivitatskoeffizient Y = 1 ist. Dabei muss es uns bewusst sein, dass wir einen kleinen

Cyy
CO

z

Fehler machen. Eine eckige Klammer [ ] steht fir den Ausdruck und ist

praktisch die dimensionslose Konzentration einer Spezies.

Damit erhalten wir die folgende vereinfachte Gleichung fir die Gleichgewichts-

konstante.

X k= ATHB]
K, [HA]-[B]
Bei von 1 verschiedenen Stdchiometriezahlen sind diese als Exponenten der

jeweiligen Konzentrationen zu bericksichtigen

1.2.2 Gleichgewichte mit Wasser

Eine spezielle Stellung nehmen die Reaktionen von Sauren und Basen mit Wasser
ein:

HA+HO0 ——= A +H;0"

e ———

B + H,0 ——= HB'+OH

e ———

Hier sieht man, dass Wasser sowohl als Saure als auch als Base reagieren kann.
Wasser wird daher als amphiprotische (oder amphotere) Substanz bezeichnet.
Betrachten wir die Dissoziation einer Saure in Wasser (hier dient Wasser als

Base):

HA + H,O == A +H30"

Mit dem Massenwirkungsgesetz kann die Gleichgewichtskonstante K definiert

werden:




. [AT]-[H0"]

" [HA]-[H,0]

Hier kann die Konzentration von Wasser als konstant angenommen werden. Man

kann daher eine neue Konstante Kg definieren:

K=K [H,0]= [A'J[H[:]soq

(Ungenaue) Werte der Saurekonstanten Kg fur einige Sauren findet man in [1] 301,
285, gute Werte sind in [5] angegeben (vgl. auch [2] 241, [4] 479).

Sauren konnen mit Hilfe ihres pK-Wertes (,p“ steht hier als Abkurzung fur ,-log,

siehe auch pH-Wert) nach ihrer Starke klassifiziert werden:

e Starke Sauren liegen in wassriger Losung stark (vollstandig) dissoziiert vor. Sie
haben einen pKs < 0 (z.B. HCI mit pKg = -7.0).
e Schwache Sauren liegen in wassriger Losung nur schwach (unvollstandig)

dissoziiert vor. Sie haben einen pKs > 0 (z.B. Essigsaure mit pKs = 4.75).

Kg ist folglich ein Mass fur die Lage des Dissoziationsgleichgewichtes einer Saure

und damit fur die Starke der Saure. Je grosser der Wert von Kg, umso starker
dissoziiert eine Saure in Wasser.

Bei Basen wird entweder der pKs-Wert der konjugierten Saure oder aber der pKp-

Wert (Ky: Basenkonstante) tabelliert.

1.3 Der pH-Wert

(Literaturhinweise: [1] 294, [2] 243, [3] 361)

Zur Beschreibung der Protonenkonzentration einer wassrigen LOsung verwendet

man im Allgemeinen den pH-Wert. Dieser ist definiert als

pH=-log [H3O+]




Das heisst, eine 0.01 molare Lésung von H30" ([H3O+] = 0.01 = 0.01) hat einen pH-

Wert von
pH = - log 0.01 = - log 102 = 2.00

Beachte, dass in dieser Berechnung die Konzentration in der Einheit ,molar®
(M=mol/L) angegeben werden muss, das heisst, in mol H30" pro Liter Losung.

Der pH-Wert ist nicht nur ein geeignetes Hilfsmittel zur mathematischen Behandlung
von Saure-Base-Gleichgewichten, er ist zudem auch direkt messbar (zum Beispiel

mit Hilfe einer Glaselektrode oder einer Wasserstoffelektrode ([1] 337).

Die Abkurzung ,p“ verwendet man auch bei:
pOH =-log [OH]
pK =-logK
pKw = -log Kw = - log ([H30"] [OH])
= -log [H30] - log [OH] = pH + pOH

=-log (10 %) = 14

Ldsungen konnen mit Hilfe des pH-Wertes klassifiziert werden:

e Neutrale Lésungen: pH=7, H]=10"
e Saure Ldsungen: pH < 7, [H1>107 M, zB. 10
e Basische Lésung: pH > 7, [H1<107 M, zB. 107

1.4  Pufferldsungen

(Literaturhinweise: [1] 302, [2] 198, [3] 388, [4] 516)

Als ,Puffer bezeichnet man eine wassrige Losung, die sowohl eine schwache Saure,
als auch deren konjugierte Base in vergleichbaren Konzentrationen enthalt. Ein
solches Gemisch ,puffert® einen pH-Bereich, d.h. der pH-Wert andert sich kaum,

wenn geringe Mengen einer Saure oder Base zugegeben werden.



Betrachten wir eine Pufferlosung, die aus einer schwachen Saure HA und ihrer

konjugierten Base A hergestellt wurde:

HA + H,0 A +H30"

Wird nun wenig S&ure zugegeben, so reagieren die Protonen mit A" zu HA. Bei der

Zugabe von OH’ entsteht mit HA A" und H,0.

Bei der Herstellung einer Pufferldsung (das heisst beim Herstellen einer Losung mit

einem definierten pH-Wert) muss berucksichtigt werden, dass sowohl Saure HA als
auch konjugierte Base A  (z.B. als Salz M'A’) zur Losung zugegeben werden

mussen.

Da HA eine schwache Saure ist, gilt fir Pufferldosungen die Annahme, dass die
eingesetzten Menge [HA]o und [A]o gleich den Konzentrationen in Lésung [ ] sind,
d.h.

[HA]o = [HA] und [Alo=[A]

Es ergibt sich also mit dem Massenwirkungsgesetz folgende Konstante Kg:

L o

und logarithmiert

pH=pK+Iogﬁ

[HA],

Diese Gleichung nennt man Puffergleichung oder Henderson-Hasselbalch-

Gleichung. Beachte, dass hier anstelle der Gleichgewichtskonzentrationen ([ ]) die
analytischen Konzentrationen ([ Jo) eingesetzt werden! In diesem speziellen Fall ist

es also maoglich, auf sehr einfache Weise den pH-Wert einer Losung zu berechnen.



1.5 Farbstoffsauren als pH-Indikatoren

(Literaturhinweise: [1] 301, [2] 198, [3] 388, [4] 475, [5])

Als pH-Indikatoren kénnen organische Farbstoffe verwendet werden, die je nach pH-
Wert der Losung eine andere Farbe haben. Der Farbstoff andert seine Farbe also,
wenn er ein Proton aufnimmt bzw. eines abgibt. (Die pK-Werte und Farben einiger
pH-Indikatoren findet man im Anhang.)

Es kann folgendes Gleichgewicht formuliert werden, wobei Ind fur Indikator steht:
Hind =——= H" +Ind

Entscheidend bei der Verwendung eines Farbindikators ist, dass man nur sehr
geringe Mengen desselben einsetzt. Nur dann kann man namlich davon ausgehen,

dass die Protonenkonzentration der zu untersuchenden Losung nicht verandert wird.

Der pK-Wert des Indikators (pKning) sei bekannt:

_[H ] tna ]

K =
Hind [Hlnd]
oder
. [Ind’]
K, ,=-log[H]-lo
PRuing g[H] g[HInd]
[Ind]
H=pK, +lo
PH = PRving g[HInd]

Sind nun Ind” und HInd unterschiedlich gefarbt, so kann man direkt an der Farbe der
Losung erkennen, ob der pH-Wert der Losung grosser oder kleiner als pKning ist. Man

kann davon ausgehen, dass das Auge eine Mischfarbe nicht mehr wahrnimmt, wenn
das Verhéltnis der beiden Konzentrationen [Ind J/[HInd] grosser als 100:1 (bzw.

kleiner als 1:100) ist. Das heisst, dass man maximal uber 4 pH-Einheiten eine

Farbanderung sieht. Der Farbumschlag des Indikators liegt also im Bereich

pH = pKHmd +2



1.6 pH-Messung mit pH-Metern

Die pH-Messung mittels pH-Meter ist eine potentiometrische Messung (siehe auch
Redoxreaktionen). Sie kann nur erfolgen, indem das Potential einer Messelektrode
(z.B pH-Elektrode) gegen diejenige einer Bezugselektrode (Referenzelektrode)
gemessen wird.

Elektrochemisches Potential

im Allgemeinen stromlose

Messung

| Bezugselektrode

- Messelektrode

4
A B

Zwei Metalleiter, die durch eine oder mehrere Elektrolytldsungen miteinander
verbunden sind, bilden eine galvanische Zelle. Ein Messinstrument verbindet die
beiden Leiter (Elektroden) und die Spannung U (Galvanispannung) kann somit
gemessen werden. Durch diese quasi stromlose Messung wird die chemische
Zusammensetzung des Messgutes nicht verandert.

An den Phasengrenzen der Elektroden einer galvanischen Kette findet ein
Ladungsaustausch statt, der zu Galvanispannungen flhrt. Diese kdnnen nicht
einzeln bestimmt werden, da mindestens zwei Phasengrenzen vorhanden sind.

Die messbare Spannung U setzt sich aus mehreren Komponenten zusammen. Im
Wesentlichen sind das die Spannung der Bezugselektrode, die Diffusionsspannung
und natirlich die Spannung der Messelektrode, die von der Konzentration des zu

messenden lons abhangig ist.

Die mathematischen Zusammenhange zwischen Konzentration und
Galvanispannung werden durch die Nernst — Gleichung dargestellt:

RT-2,303
F

Epp = E%p + log[H]



Die pH — Elektrode ist haufig wie im Bild aufgebaut:
‘ Steckkopf

p ositive
¢ Ladung

Steckkontakt

Ableitelement

Membranglas (0,2 - 0,56 mm}

hirmun {8 B
Absc 9 UE B “.. TITIIIL Quelischicht ca. 1000 A (10 mm)

Innenpuffer

Membran

Wird eine derartige Glaselektrode in eine wassrige Losung getaucht, bildet sich am
pH-sensitiven Membranglas eine Quellschicht. Dies geschient auch an der
Glasmembran — Innenseite, die mit einer definierten Pufferldsung (Innenpuffer) in
Kontakt steht. Je nach pH — Wert der Messlosung diffundieren die H* - lonen aus der
Quellschicht heraus oder in die Quellschicht hinein. (Siehe Abbildung) Da die
Glasmembran an der Innenseite einen konstanten pH — Wert hat, ist das Potential
dort wahrend der Messung konstant. Die Spannung der pH — Elektrode ergibt sich

aus der Potintialdifferenz innen/aussen.

1.7 Das Konzept der Lewis-Sauren und —Basen

(Literaturhinweise: [1] 287, [2] 239, [3] 358, [4] 480)
Ein ausserst nutzliches Konzept ist dasjenige der Lewis-Saure (resp. Lewis-Base).

Dieses ist eine Verallgemeinerung des Saurekonzepts nach Brgnsted.

Als Lewis-Saure definiert man eine Verbindung, die in der Lage ist, durch Aufnahme

eines Elektronenpaars (einer Base) eine Bindung einzugehen. Analog bezeichnet



man eine Verbindung als Lewis-Base, wenn sie ein freies Elektronenpaar besitzt, mit

dem sie eine Bindung zu einer Lewis-Saure eingehen kann.

Ganz allgemein formuliert ist also eine Lewis-Saure ein Elektronen-Akzeptor,
wahrend eine Lewis-Base ein Elektronen-Donor ist. Das Lewis-Konzept ist so eine

Verallgemeinerung des Brgnsted-Konzeptes.

Im speziellen ist das Proton H" natiirlich eine Lewis-S&ure, wahrend alle Basen auch
Lewis-Basen sind. Es gibt aber auch Verbindungen, die zwar nach der Definition von
Lewis - nicht aber nach der Definition von Brgnsted - Sauren sind. Ein klassisches

Beispiel ist BF3, das ein leeres Orbital (bzw. ein Elektonen-Sextett) besitzt:

F
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1.8 Sauren und Basen

Die einzelnen Sauren und Basen haben, besonders in konzentrierter Form, neben
ihrer Fahigkeit der Protonenabgabe resp. Aufnahme, noch andere chemische
Eigenschaften.

Die wichtigsten konzentrierten Sauren und Basen sind mit Ausnahme der

Schwefelsaure in Form von wassrigen Losungen als Handelsprodukte erhaltlich:

Gew. % Dichte Konzentration(Mol L")

Salzsaure (HCI) 36.5 1.19 12.0
Flusssaure (HF) 48 1.15 27.6
Salpetersaure (HNO3) 65 1.40 14.5
Schwefelsaure (H2SO4) 98 1.84 18.0

Ammoniak (NH3) 25 0.90 14.3




Vorsicht: Alle diese Substanzen sind stark atzend. Spritzer sind sofort mit viel

Wasser abzuwaschen! Schutzbrille!

Wird eine verdlnnte Losung aus den konzentrierten Ausgangsstoffen hergestellt, so

muss die Saure, resp. Base zum Wasser gegeben werden und nicht das Wasser zur

Ldsung. ,Zuerst das Wasser, dann die Saure, sonst geschieht das Ungeheure.”

1.9

[1]
[2]

[3]

[4]
[5]
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2. Experimente — Teil 1

Versuch Ill.1

Ethanolisches HCI

Im ersten Versuch wird das Chloridion des festen Natriumchlorids durch
konzentrierte Schwefelsaure unter Bildung von gasférmigem Chlorwasserstoff
protoniert. Der Chlorwasserstoff wird in Alkohol absorbiert, wobei sich alkoholische

Salzsaure bildet.

H,SO,4 conc. + 2 NaCl——— 2 HCI(g) + Nax;SOq4
HCI (g) —  HCl gon

Vorgehen

In den Rundkolben der unten aufgezeichneten Apparatur gibt man ca. 5 g festes
NaCl und fallt in den Tropftrichter ca. 10 mL konz. H,SO4 ein (Kapelle). Dabei ist
darauf zu achten, dass ein allfalliges Papierchen aus dem Schliff entfernt und
derselbe gefettet wurde. Der PVC-Schlauch sollte so lange gewahlt werden, so dass
beide Magnetrihrer auf der Arbeitsplatzoberflache stehen. Die Vorlage beschickt
man mit ca. 30 mL absolutem Ethanol. Die Schwefelsaure wird langsam zum NacCl
getropft und die Gasentwicklung zuletzt durch leichtes Erwarmen (Bunsenbrenner)
beendet. Der Schliffkolben mit der alkoholischen Saure wird mit einem Schliffstopfen

verschlossen. Das ethanolische HCI wird im nachsten Versuch verwendet.

Entsorgung der eingesetzten Chemikalien
Zum Rundkolben, in welchem HCI(g) hergestell wurde, wird vorsichtig H,O gegeben.

Der Kolbeninhalt wird verworfen.



PVC-Schlauch Vorstoss
Kegel gebogen

———

Tropftrichter

Versuch [I1.2
Benzoesaure aus Natriumbenzoat

Die ethanolische Saure aus dem obigen Versuch soll mit Natriumbenzoat zur

Benzoesaure umgesetzt werden.

)

Na®+ HCl goy  —Ethanol + NaCl (s
o

Vorgehen

Man wage 6 g Natriumbenzoat in einen 100 mL Erlenmeyer, gebe die alkoholische
Salzsaure zu, ruhre einige Minuten und filtriere vom UnlGslichen ab. Die filtrierte
Lésung gebe man in eine Kristallisierschale und lasse den Alkohol (in der Kapelle)

verdunsten. Eventuell kann leicht erwarmt werden.

Entsorgung der eingesetzten Chemikalien
Ethanolhaltige Losungen werden im Kanister flr organische Losungsmittel entsorgt,
Feststoffe bei den Feststoffabfallen.



Versuch Ill.3
Ca(ll)benzoat aus Benzoesaure

CaCOs ist ein praktisches Ausgangsmaterial zur Darstellung von Calciumsalzen aus

den freien Sauren, da es nicht hygroskopisch ist. Das basische Anion CO3% geht

beim Protonieren in das flichtige CO2 und in H,O Uber.

Vorgehen

In einen 250 mL Erlenmeyer wage man ca. 3 g Benzoesaure ein (eventuell aus dem
obigen Versuch), 16se in ca. 20 mL Wasser unter leichtem Erwarmen und gebe
portionenweise insgesamt 5 g CaCOs zu (Auswiegen in einer Petrischale). Durch
kurzes Aufkochen beendige man die Reaktion, filtriere heiss durch ein kleines
Faltenfilter und lasse zur Kristallisation des Ca(benz), - 3 H,O langsam abkuhlen.

Abfiltrieren, trocknen. Es soll die Reaktionsgleichung formuliert werden.

Entsorgung der eingesetzten Chemikalien

Der Feststoff wird bei den Feststoffabfallen entsorgt.

Versuch 1ll.4
Pufferldsung

In diesem Versuch sollen verschiedene Pufferlosungen hergestellt werden: Auf
Essigsaure-, auf Phosphat- und auf Ammoniakbasis. Pufferldsungen spielen eine
wichtige Rolle: So hat Blut einen genau eingestellten pH-Wert von 7.30 und eine eine
lonenstarke von | = 0.16 (von NaCl). Die lonenstarke ist ein Mass fur die

Gesamtkonzentration an lonen in Losung und ist folgendermassen definiert:
| = 1ZC . Z,2
2 i | I

c¢i: Konzentration der i-ten lonenart in mol/ L; Z;: Ladung der lonenart i

Bei lonenreaktionen sollte man fiir Gesamtkonzentrationen tber 10°M eigentlich

immer Aktivitaten (= Aktivitatskoeffizient ¢ Konzentration) angeben.



Vorgehen

Randbedingungen wie die zu erreichenden pH-Werte oder lonenstarkeangaben
konnen von den hier gebrauchten Werten abweichen. Aus der Henderson-
Hasselbach-Gleichung und der Definitionsgleichung der lonenstarke, lassen sich die
Konzentration der Saure und der korrespondierenden Base bestimmen. Daraus
lassen sich die abzuwagenden Mengen der Salze, resp. Flussigkeiten bestimmen.
Es sollen 100 mL der Pufferlosung hergestellt werden. Der pH soll mit dem pH-

Messgerat uberpruft werden.

Angaben zu den Versuchen

1. Essigsaurepuffer (pH = 4.3, 1=0.1, pK =4.7)

CH3COOH 60.10 g/mol; d=1.049 g/ mL
CH3COONa 82.03 g/mol
CH3COONa - 3H,0 136.10 g/mol

2. Phosphatpuffer (pH =7.3, 1 =0.16, pK =7.2)

NaH,PO4- 2 H,0O 156.00 g/mol
NaH,PO, - H,O 137.99 g/mol
NazH,PO4- 12 H,O 358.14 g/mol
NazHPO, - 7 H,0 268.06 g/mol
Na;HPO,- 2 H,O 177.98 g/mol
Na;HPO4 141.98 g/mol

3. Ammoniakpuffer (pH = 10; | = 0.05, pK = 9.1)

NH4CI: 53.49 g/mol
NH3 (25% wassrige Losung)  14.3 mol/L

Entsorgung der eingesetzten Chemikalien
Die Loésung wird anschliessend verworfen. Bei der Herstellung unbedingt darauf
achten, dass die Ammoniakverdunstungs-verluste gering gehalten werden (Gefasse

verschliessen!).



Versuch Ill.5

Aluminium(lll)chlorid und Etherat

Aluminiumtrichlorid AICIl3 vermag als Lewis-Saure einen Liganden mit einem freien

Elektronenpaar zu koordinieren. Die Lewis-Base kann z.B. CI" sein. Der Umsatz mit
NaCl

AICl; + NaCl — NaAICls
Subl. 183 °C Smp. 801 °C Smp. 152 °C

ist schon an Schmelz- und Sublimations-Punkten erkennbar.
Als Lewis-Base kann auch Diethylether CH3CH,OCH,CH3 (Et,O) dienen, von dem

ein freies Elektronenpaar des Sauerstoffs an das Aluminiumatom gebunden wird:

cl,
%, Cl
C|"AI/
Cl///////, O T
“Al——CI  + —
wd e Et 0
et Et

Auf Aluminium starker wirkende Lewis-Basen vermogen die bereits genannten zu

verdrangen. Das Aluminiumchlorid-Etherat reagiert z.B. heftig mit Wasser unter
Bildung des Aquokomplexes Al(H,0)s3*. Dieser wiederum wird durch Fluorid F~ in

AlIFs*>, das Hexafluoroaluminat-lon, verwandelt. Komplexbildungen sind eine etwas

spezielle Form von Lewis-Saure-Base Reaktionen.

Vorgehen

In ein grosses RG gebe man zwei grosse Spatelspitzen rohes wasserfreies AICls.
(Vorratsflasche sofort verschliessen) Man fuge ca. 1/10 der AICI;-Menge an NaCl
zu. Das offene Ende des RG verschliesse man mit einem kleinen Glaswattebausch.
Nun erhitze man in der gerade nichtleuchtenden Flamme des Gasbrenners das
Substanzgemisch und sublimiere AICIl; langsam auf die kalten Glaswandungen. Das
NaCl dient zum Zuruckhalten gewisser Verunreinigungen wie z.B. FeCls;. Das AICl;
kann durch Spuren organischer Verbindungen gelb gefarbt sein. Nach dem Erkalten

kratze man das sublimierte AICI; mit Hilfe eines leicht gebogenen Spatels ab. Das so



gereinigte AICI; wird in ein weiteres RG transferiert und unter Kuhlen unter dem
Wasserhahn mit 1 - 2 Pipettchen Ether versetzt. Das AICIl3; geht unter starker
Erwarmung in Losung. Diese Losung transferiert man mit einem Pipettchen in einen
kleinen Rundkolben, welcher dann direkt an die Vakuumpumpe angehangt wird um
den Uberschussigen Ether zu verdampfen. Zurlck bleibt festes Aluminiumchlorid-
etherat (Smp. 36 °C). Der Ether im AICI3(CH3CH,OCH,CH3) wird beim Einbringen
der Substanz in Wasser in heftiger Reaktion durch H,O Moleklle ersetzt.

Entsorgung der eingesetzten Chemikalien
Zu den Behaltern, welche AICI; enthalten, wird vorsichtig H,O zugegeben und die

erhaltenen Losungen im entsprechenden Kanister fur Metallsalze entsorgt.

Versuch IIl.6
pH-Werte von Salzlésungen

Salze reagieren unterschiedlich mit Wasser, d.h. Wasser kann Saure oder Base sein.
Verschiedene Substanzen sollen in Wasser geldst und der pH der Losung bestimmt

werden.

Vorgehen
Es soll je eine kleine Spatelspitze bzw. ein Tropfen der unten aufgelisteten
Substanzen in ein kleines RG gegeben werden. Es soll je ca. 1 mL H,O zugegeben

werden. Der pH wird mit dem Indikatorpapier bestimmt.

Substanzen: NH4CI, CaO, FeCls;, K,C,04, CuBr,, CH3COONa, NaF, NasS,
Na2804, NH3, Na2C03, A|C|3.

Anhand des beobachteten pH-Wertes soll entschieden werden ob, welche Salze als

Basen oder Sauren mit Wasser reagieren. Stellen Sie die Reaktionsgleichungen auf.

Entsorgung der eingesetzten Chemikalien
Die Léosungen werden in den entsprechenden Kanister fir saure oder basische

Metallsalz entsorgt.



3. Experimente — Teil 2

Es sollen Konzentrationen von Sauren mittels Titration bestimmt werden. Dazu wird
ein  NaOH-Titer von bekannter Konzentration verwendet. Da NaOH jedoch
hygroskopisch ist und sich Na,CO3; auf der Oberflache bildet, muss die NaOH-
Konzentration des Titers durch Titration mit einem Urtiter bestimmt werden (siehe

auch einleitendes Kapitel in diesem Skript!).

Versuch lIl.7
Titerherstellung

Im folgenden Versuch soll zur Durchfiihrung von Titrationen eine Saurelésung
definierten Gehalts mit ca. 0.1 mol/L (H30") hergestellt werden, wobei der Zahlenwert
der Konzentration mdglichst genau bekannt sein muss. Wenn dies durch Wagung
geschehen soll, bendtigt man eine Substanz, die in formelgenauer
Zusammensetzung mit  hinreichender Reinheit erhaltlich ist, nicht mit
Luftbestandteilen reagiert und in wassriger Losung stabil ist. Eine solche Substanz
wird Urtiter genannt. In unserem Fall soll die zweiprotonige Bernsteinsaure
(HOOCCH,CH,COOH) diese Aufgabe Ubernehmen. Mit dem Urtiter Iasst sich in den
Folgeexperimenten die Konzentration eines NaOH-Titers bestimmen, welcher fir die

Titration von Sauren gebraucht wird.

Vorgehen

Bernsteinsdure (HOOCCH,CH,COOH) wird mdglichst genau auf der Analysenwaage
eingewogen und im 500 mL Messkolben in mdglichst wenigeWasser vollstandig
gelést. Dann wird in mehreren Schritten (zwischen denen immer wieder durch
Schutteln gemischt wird) bis zur Eichmarke aufgefullt.

Mit dieser Saurelésung (Urtiter) wird eine NaOH-Lésung mit ca 0.1 mol/L
,eingestellt. D. h. die genaue Konzentration wird ermittelt, die bei der NaOH durch
Wagen nicht zu erhalten ist. Die NaOH wird hergestellt, indem man in einem
Becherglas etwas mehr als die berechnete Menge grob einwiegt, dann mit Wasser
abspult (schnelll), um an der Oberflache gebildetes Na,COs; zu entfernen, das
Waschwasser verwirft und die abgewaschenen NaOH-Platzchen in dest. Wasser

auflost. Diese Losung wird in den 1 L Messkolben gegeben und bis zur Marke



aufgeflllt. Die Konzentration der NaOH-L6sung wird nun mittels Titration bestimmt.
Als Indikator wird eine Phenolphthalein-Lésung gebraucht (ca. 0.1 % in Ethanol) die
bei alkalischem pH von farblos nach rot wechselt. Die Titration soll mindestens

zweimal gemacht werden.

Entsorgung der eingesetzten Chemikalien
Die NaOH-Ldsung wird in den Folgeversuchen noch verwendet. Der Urtiter kann

verworfen werden.

Versuch 111.8
Bestimmung von Essiggehalt in Speiseessig

Es soll die Essigsaurekonzentration in Speiseessig mittels Titration bestimmt werden.
Einerseits soll der Aquivalenzpunkt anhand der pH-Kurve bestimmt werden,
andererseits soll mit der Verwendung eines Indikators die Messung wiederholt

werden.

Vorgehen
Aus Speiseessig wird mit einer Pipette genau 10 mL Essig enthommen und in einem
100 mL Messkolben mit dest. Wasser verdinnt. Fur jede Messung werden 25 mL in

einen Erlenmeyerkolben transferiert und bis zur 150 mL-Marke mit Wasser verdinnt.

1. Aufnahme der pH-Kurve

Die Messelektrode(n) des pH-Meters werden in den Erlenmeyer gestellt, wobei
darauf zu achten ist, dass das Magnetstabchen die Elektroden nicht berthren.

Titriert wird mit der ca. 0.1 M NaOH-Lésung aus dem obigen Versuch. Die Titer-
Ldsung wird in 1 mL Schritten zugegeben und der pH-Wert notiert. Im Sprungbereich
werden die Schritte verkleinert. Es soll titriert werden bis der pH-Wert wieder einen
konstanten Wert erreicht hat (pH ca. 12).

Auf einem Millimeterpapier wird die pH-Kurve aufgetragen (NaOH-LOosungsvolumen
in mL auf der x-Achse und pH auf der y-Achse). Es soll der Aquivalenzpunkt

bestimmt werden.



2. Wiederholung der Bestimmung mit Indikator

Ein passender Indikator fur die zweite Titration kann mit Hilfe der pH-Kurve gewahlt
werden (pK(Indikator) = pH(Aquivalenzpunkt + 1). pK-Werte von verschiedenen pH-
Indikatoren sind im Anhang gegeben. Die Essigsaurebestimmung soll mindestens

einmal mit einem Indikator gemacht werden. Man vergleiche die Resultate. Es soll

die Menge Essigsaure in g pro 100 mL Speiseessig berechnet werden.
(d(Essigsaure) = 1.044 g/mL)

Entsorgung der eingesetzten Chemikalien

Die neutralen Losungen werden verworfen.

Versuch 111.9

Unbekannte Saure

Aus der Einwaage einer unbekannten Saure (Auswahl unten angegeben) und der

Bestimmung der Anzahl Mole durch Titration einer NaOH-Titerlésung soll das

Molgewicht der Saure und dadurch auch die Saure selbst bestimmt werden.

Auswahl an Sauren:

Phthalsaure C[COOH CsHsO4 166.13 g/mol
COCH
Weinséaure 2 C4HeOs 150.08 g/mol
HO
OH
HO
OH
o
Salicylsaure O; EOH C7HsO3 138.12 g/mol
OH
Oxalsaure dihydrat i CoH204 - 2H,O  126.06 g/mol
Ho\’H‘\OH
(e}
Bernsteinsaure o C4HsO4 118.08 g/mol
)‘\/\’(OH
HO
(0]




Vorgehen

Ca. 0.1 g einer Probe einer unbekannten Saure soll mit der Analysenwaage genau
eingewogen werden. Die Probe wird in einem 100 mL Messkolben in ca. 50 mL
Wasser gelost. Es muss bei einigen Saure erhitzt werden. Ist die Saure vollstandig
geldst, wird mit Wasser bis zur Marke aufgefullt. FUr die Titration werden mindestens
zwei Proben mit je einem Aliquot von 25 mL der Saurelésung hergestellt, die mit
einer ca. 0.01 M NaOH-L6sung titriert werden. Die ca. 0.01 M Titerldsung wird durch
Verdlinnung aus der ca. 0.1 M Titerlésung aus den obegen Versuchen erhalten. Als
Indikator kann z.B. Phenolphthalein oder Kresolrot verwendet werden. Aus der von
der Titration verhaltenen Menge Saure und dem Gewicht der Einwaage soll das
Molgewicht bestimmt berechnet werden. Achtung: Es gibt ein- und zweiprotonige

Sauren!

Entsorgung der eingesetzten Chemikalien

Die neutralen Lésungen werden verworfen.
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