1) Einführung



1.1) Allgemeines



Aufgaben der analytischen Chemie:

	• Gewinnung von chemischen 
Informationen
 über Stoffsysteme

	• Identifizierung von Stoffen

	• qualitative & quantitative Zusammensetzung aus Einzelkomponenten

	• Verteilung , Verknüpfung der Elemente

	• Zeitliche Veränderung



Aufgabenbereiche

a) Elementanalytik: Zusammensetzung von 
Materialien
 nach Art und Konzentration der Elemente (chemischen Teilchen: Atome, Moleküle, Ionen)

b) Verbindungsanalytik: Molekülaufbau von reinen Stoffen, Anordnung & Verknüpfung von Strukturelementen

c) Prozeßanalytik: Untersuchung über den Ablauf chemischer 
Prozesse
, Quantifizierung & Kontrolle von Vorgängen



Teilschritte des Analyseganges

	• Probennahme

	• Probenvorbereitung

	• Messung (Bestimmung)

	• Auswertung



1.2) Probennahme & Probenvorbereitung



Probe muß repräsentativ für das zu untersuchende Material sein, d.h. die Probe muß möglichst homogen sein.



Analytischer Meßbereich

Arbeitsbereich A = mi: Mengenbereich auf dem ein analytisches Verfahren anwendbar ist, z.B. die Masse des zu bestimmenden Stoffes i muß innerhalb bestimmter Grenzen liegen.

Probenbereich P = åmi: Mengenbereich der zu bestimmenden Komponente i und der übrigen Bestandteile.

Ungefähre Einteilung:	P ³ 100 mg (Makroanalyse)

								10 mg £ P < 100 mg (Halbmikroanalyse)

								P < 10 mg (Mikroanalyse)

Gehaltsbereich G = mi/åmi·100%

grobe Einteilung:	G ³ 10% (Hauptbestandteil)

						1% £ G < 10% (Nebenbestandteil)

						G < 1% (Spur)

Zusammenhang: P = � EINBETTEN Equation.2  ���· 100

Beispiel: Der zu bestimmende Stoff ist zu etwa 10% in der Probe enthalten. Das Analyseverfahren zeigt noch 0,5 mg an. Welches ist die 
Mindestprobenmenge
?

P ³ 0,5 mg · 10 ³ 5 mg



Feste Stoffe in Lösung bringen (Naßaufschluß): Lösen in Säuren, Laugen, Komplexbildnern

Schmelzaufschluß: Salpeterschmelze (Soda-Aufschluß) oder Oxidationsschmelze

Gasaufschluß: Abrauchen mit Mineralsäuren; Abrösten = Verbrennen im Luftstrom

Störbestandteile werden "maskiert": Überführung in eine Form, die die Nachweisreaktion nicht stört, z.B. Komplexierung

Spurenbestandteile werden für die Bestimmung angereichert.



1.3) Messung, Auswertung



Messung oder Bestimmung geht auf Wechselwirkung mit einem Reagenz oder einer Meßsonde zurück.

Messung selektiv Þ Gruppenbestimmung; Messung spezifisch Þ Einzelbestimmung

Zuverlässige Messung erfordert 3-4 Bestimmungen

Zusammenhang Analysewert y, Meßwert wy: y = f(wy) [Analysenfunktion] oder wy = f(y) [Meßfunktion]; Ermittlung des Zusammenhanges durch Eichmessungen (Kalibrierung)

lineare Zusammenhänge von großem praktischen Wert, z.B. in der Gravimetrie & Maßanalyse

Empfindlichkeit E: 1. Ableitung (Steigung) der Meßfunktion: E = wy' = � EINBETTEN Equation.2  ���

stöchiometrischer Faktor l = E-1




Fehlerbetrachtung




zufällige Fehler F: bestimmen Zuverlässigkeit und 
Präzision
 eines Verfahrens Þ Ergebnis ist "nu
merisch richtig"

systematische Fehler A: bestimmen Richtigkeit oder Genauigkeit des Ergebnisses Þ Ergebnis ist "
numerisch
 Falsch"

Es gilt: Streuung = ± � EINBETTEN Equation.2  ���; Standardabweichung s = lim s für � EINBETTEN Equation.2  ���



1.5) Empfindlichkeit von Nachweisreaktionen



Grenzkonzentration (GK): Mindestkonzentration für ein Ion, um noch nachgewiesen werden zu können. Angabe meist in g·ml-1 (z.B. GK = 1:50.000 g·ml-1 = 1:5·104 = 2·10-5 g·ml-1) [vereinfachte Schreibweise: GK = 5·104]

1 Tropfen einer Lösung 
entspricht
 ungefähr 0,05 ml = 50 ml

pD-Wert = -lg(GK)

Nachweisreaktionen: Eine Nachweisreaktion mit pD = x ist empfindlicher als eine Nachweisreaktion mit pD = x-k



Erfassungsgrenze (EG): Menge eines Stoffes in mg, die mit einer bestimmten Ausführungs-form noch sicher erkannt werden kann. Stark abhängig vom Volumen der verwendeten Lösung.



Art der Arbeitsweise�Volumen der Lösung�Bezeichnung der Analyseform��großes Reagenzglas�5 ml�Makroanalyse��kleines Reagenzglas�1 ml�Halbmikromaßstab��Tüpfelplatte�0,03 ml�Tüpfelanalyse��Mikroskop�0,01 ml�mikroskopische Reaktion��

Beispiel: 5 ml einer verdünnten starken Säure werden mit zwei Tropfen Methylorange-Lösung versetzt. Die Lösung färbt sich deutlich rot. Der pH-Wert ist 4,2.

GK = ?, EG = ?

c(H3O+) = 6,310·10-5 mol·l-1 ; m(H+) = 6,360·10-5 g ; GK = 6,360·10-8 g·ml-1 ; pD = 7,2

V = 5 ml, c(H+) = 6,360·10-8 g·ml-1 ; m(H+) = 3,180·10-7 g ; EG ³ 3,180·10-7 g = 0,4 mg

Wenn m ³ 0,4 Mirkogramm ist, dann können wir die Wasserstoffionen (in 5 ml) noch sicher nachweisen.



2.2) chemische Berechnungen



Beispiel: Wie lautet die gewichtsmäßige und prozentuale Zusammensetzung von Fe2O3?

M(Fe2O3) = 1,597·102 g·mol-1

w(Fe) = 2·M(Fe)·M-1(Fe2O3) = 69,94 %

w(O) = 100 % - w(Fe) = 30,06 %



Beispiel: Welche Gewichtsmenge Sauerstoff muß mit 100 g Eisen vereinigt werden, damit man Fe2O3 erhält?

n(Fe) = m(Fe)·M-1(Fe) = 1,791 mol ; aus der Summenformel erhält man: n(Fe):n(O) = 2:3

Þ n(O) = 3/2n(Fe) = 2,687 mol

m(O) = n(O)·M(O) = 4,298·101 g = 42,98 g [Es ist unwichtig, daß Sauerstoff zweiatomig aufgebaut ist, da dann die molare Masse verdoppelt wird und die Stoffmenge halbiert]



Beispiel: Ein Eisenerz enthält 70 % Fe2O3. Wieviel kg Fe lassen sich aus 1 t Erz gewinnen?

1 t Erz � 700 kg Fe2O3

n(Fe2O3) = m(Fe2O3)·M-1(Fe2O3) = 4,383 
mmol
 � 8,766 
mmol
 Fe � 489,6 kg Fe



Beispiel: wieviel ml einer 38 %igen Salzsäurelösung (r = 1,19 g·ml-1) sind erforderlich für die Herstellung von 500 ml einer 0,1 molaren HCl-Lösung?

n(HCl) = c(HCl)·V(HCl) = 0,05 mol ; m(HCl) = n(HCl)·M(HCl) = 1,823 g

m(Lösung) = m(HCl)·100%·(38%)-1 = 4,797 g ; V(Lösung) = m(Lsg)·r-1(Lsg) = 4,03 ml



Beispiel: Zu berechnen ist die Stoffmengenkonzentration c in mol·l-1 einer konzentrierten Ammoniaklösung (25%) mit r = 0,907 g·ml-1.

c = n·V-1 , n = m·M-1 , r = m·V-1 Þ c = r·M-1

c(NH3) = 25%·r·M-1 = 13,31 mol·l-1



Beispiel: Bestimmung von Formeln aus Elementanalyse einer aus C,H, und O bestehenden Verbindung: w(C) = 76,4 % , w(H) = 6,40 % , w(O) = 16,90 %

Wie lautet die Summenformel?

Annahme: m(Probe) = 100 g Þ m(C) = 76,4 g ; m(H) = 6,40 g ; m(O) = 16,90 g

n(X) = m(X)·M-1(X) ; n(C) = 6,361 mol , n(H) = 6,350 mol , n(O) = 1,056 mol

n(C) : n(H) : n(O) = 6,024 : 6,013 : 1

Die Summenformel lautet C6H6O (wahrscheinlich Phenol: C6H5OH).



Beispiel: Die Analyse eines NiSO4, welches Kristallwasser enthält, ergab 20,9 % Ni. Wie lautet die Summenformel?

Annahme: m(Probe) = 100 g Þ m(Ni) = 20,9 g ; n(Ni) = 0,356 mol

n(Ni) : n(NiSO4) = 1 : 1 Þ n(NiSO4) = 0,356 mol ; m(NiSO4) = 55,09 g

m(Wasser) = 100 g - 55,09 g = 44,91 g ; n(H2O) = 2,492 mol

n(NiSO4) : n(H2O) = 0,356 : 2,492 = 1 : 7 Þ NiSO4 · 7 H2O



Beispiel:

Die 
Analyse
 des Al-Erzes Bauxit (Al2O3 · H2O + Gangart) ergibt 29,5 % Al. Wieviel % Aluminiumoxid enthält das Erz (a)? Wieviel % Al sind in reinem Bauxit enthalten (b)?

M(Al) = 26,982 g·mol-1 ; M(Al2O3) = 101,961 g·mol-1 ; M(Al2O3 · H2O) = 119,976 g·mol-1



m(Al) : m(Al2O3) = n(Al)·M(Al) : n(Al2O3)·M(Al2O3) ; n(Al) : n(Al2O3) = 2 : 1

Þ m(Al)·m-1(Al2O3) = 2·M(Al)·M-1(Al2O3) = 0,529

Þ w(Al2O3) = � EINBETTEN Equation.2  ��� = 55,77 %



m(Al) : m(Al2O3·H2O) = n(Al)·M(Al) : n(Al2O3·H2O)·M(Al2O3·H2O)

n(Al) : n(Al2O3·H2O) = 2 : 1

Þ m(Al)·m-1(Al2O3·H2O) = 2·M(Al)·M-1(Al2O3·H2O) = 0,450 = 45,0 %



oder

Annahme: m(Probe) = 100 g

m(Al) = 29,5 g � 1,093 mol ; n(Al2O3) = 0,5·n(Al) = 5,467·10-1 mol � 55,74 g



Beispiel: Ein Gemisch aus Sand (SiO2) und Gips (CaSO4·2H2O) wird analysiert. Die Ca-Bestimmung ergibt 9,5 %. Wieviel % Gips enthält das Gemisch?

Annahme: m(Probe) = 100 g ; m(Ca) = 9,5 g ; n(Ca) = 2,370·10-1 mol

n(CaSO4·2H2O) : n(Ca) = 1 : 1 ; m(CaSO4·2H2O) = 40,81 g



Berechnung auf 
Grundlage
 chemischer Gleichungen



Beispiel: N2 + 3 H2 º 2 NH3 ; 28,01 g N2 + 6,047 g H2 º 34,06 g NH3

22,414 l N2 + 67,242 l H2 º 44,828 l NH3

Wieviel g Ammoniak können durch Umsetzung von 5 g Wasserstoff maximal gebunden werden (a)? Wieviel l Ammoniak sind dies unter Normalbedingungen (T = 273,15 K; P = 1013 hPa) (b)? Wie groß ist das Volumen des Ammoniaks bei 22 °C und 995 mbar (c)?

m(H2) = 5 g ; n(H2) = 2,480 mol

n(NH3) = 2/3·n(H2) = 1,654 mol � 28,11 g

V(Ammoniak) = Vm·n(Ammoniak) = 37,08 l

V(Ammoniak) = � EINBETTEN Equation.2  ��� = 40,79 l



Beispiel: Die Verbindung KClO3 zerfällt in Gegenwart von Braunstein in KCl und Sauerstoff (
Redoxreaktion
). Es werden 90 g KCl gefunden. Wieviel g Kaliumchlorat waren vorhanden (a) und wieviel l Sauerstoff sind entstanden (b)?



2 KClO3 � EINBETTEN Equation.2  ��� 2 KCl + 3 O2



m(KCl) = 90 g � 1,207 mol ; n(KClO3) = n(KCl) = 1,207 mol ; n(O2) = 1,5·n(KCl) = 1,81 mol

m(Kaliumchlorat) = 147,9 g

V(Sauerstoff) = Vm·n(Sauerstoff) = 40,59 l [273,15 K ; 1013 hPa]





3) Chemisches Gleichgewicht



Spontan ablaufende Reaktionen besitzen einen Gleichgewichtszustand. Dieser wird beschrieben durch das Massenwirkungsgesetz (MWG).

Thermodynamisch unterscheidet man vier Arten der Reaktionsführung:

	• isobar (P = const)

	• isochor (V = const)

	• isotherm (T = const)

	• adiabatisch (Q = const)



Bei Anwendung des MWG unterscheidet man zwischen homogenen und heterogenen Systemen. Homogene Systeme besitzen eine Phase, heterogene Systeme besitzen mindestens zwei Phasen. Eine Phase ist ein Bereich mit gleichen physikalischen Eigenschaften (z.B. Dichte, Viskosität, Brechungsindex).

Gibb'sche Phasenregel: In homogenen Systemen sind immer alle Reaktionspartner vorhanden, wenn 
sich
 in noch so geringen Mengen, d.h. chemische Reaktionen laufen nie 
vollständig
 ab; Einstellung eines Gleichgewichtes, das aber sehr weit auf einer Seite liegen kann.



3.1) Homogene Systeme



a) kinetische Betrachtung

Kinetik beschreibt den 
Stoffumsatz chemischer
 Reaktionen anhand von Reaktionsgeschwindig-keiten.

A + B º AB � A + B � EINBETTEN Equation.2  ��� AB und AB � EINBETTEN Equation.2  ��� A + B ; v1,v2 Reaktionsgeschwindigkeiten für die Hin- und Rückreaktion.

Reaktionsgeschwindigkeit: zeitliche Änderung der Teilchenkonzentration; v - c

v1 = k1·[A]·[B] ; v2 = k2·[AB] ; k1, k2 Geschwindigkeitskonstanten

Wenn v1 = v2 scheinbarer Stillstand der Reaktion; tatsächlich dynamisches Gleichgewicht

MWG (Guldberg und Waage 1864):

� EINBETTEN Equation.2  ��� = � EINBETTEN Equation.2  ��� = KC ; KC ist die stöchiometrische Gleichgewichtskonstante (aufgrund der Konzentration). Sie ist druck- und temeraturabhängig und ist dimensioniert.

Gleichgewichtsexponent: pKC = -lg KC



b) thermodynamische Betrachtung

Thermodynamik beschreibt den Energieumsatz bei chemischen Reaktionen

Enthalpie DH: Wenn die Reaktion isobar abläuft, dann ist DH die Reaktionsenthalphie

DG = frei Reaktionsenthalphie (Gibbs-Energie); Reaktionsarbeit wenn die Reaktion isobar und isotherm ist; maximale Nutzarbeit pro Formelumsatz



DG < 0 : freiwerden von Energie (exergonisch)

DG = 0 : Gleichgewichtszustand

DG > 0 : Energieaufnahme (endergonisch)



Gibbs-Helmholtz-Gleichung: DG = DH - T· DS



DS Reaktionsentropie: Maß für die Irreversibilität einer Reaktion; Maß für die Ordnung



T· DS ist der Energieanteil der stets als Wärme abgeführt wird.



van't Hoff'sche Reaktionsisotherme: DG = -R · T · ln KC (p, T = const)

ln KC = -� EINBETTEN Equation.2  ��� + � EINBETTEN Equation.2  ��� ; Fazit: wird sehr viel 
Energie
 bei einer Reaktion frei, so ist KC sehr groß.



Heterogene Systeme



Stoff A ist in zwei nicht mischbaren Flüssigkeiten I und II gelöst. Ein Gleichgewicht stellt 
sich
 ein (z.B. H2O / CCl4; I2 gelöst).

Nernst’scher Verteilungssatz: cII(A)·cI-1(A) = KC (Verteilungskonstante)

Es gilt: co(A) = cI(A) + cII(A) (Die Gesamtkonzentration eines Stoffes A ist const und verteilt sich auf die beiden Phasen I und II.)

Þ coVI = cIVI + cIIVII = cIVI + cIKCVII = cI·(VI + KCVII) Û cI = � EINBETTEN Equation.2  ���

In Phase I verbleiben a = cI·c0-1 = � EINBETTEN Equation.2  ���; Verteilungskoeffizient a

Nach n-mal Extrahieren erhält man: an = � EINBETTEN Equation.2  ���; VI = Volumen der zu extrahierenden Lösung; VII = Volumen des Extraktionsmittels



Beispiel: KC = 12; VI = 1000 ml; VIIa = 50 ml; VIIb = 250 ml

a) Extraktion mit fünf mal 50 ml: a5 = 9,54 %

b) Extraktion mit einmal 250 ml: a1 = 25 %

Fazit: Besser mehrmals mit geringen Volumina extrahieren, als einmal mit großem Volumen; das gilt auch für Spülvorgänge.



3.2.1) Gleichgewicht Gasphase // Lösung



Umformung der allgemeinen Gasgleichung: PV = nRT Û P = cRT; P proportional c

Nernst'scher Verteilungssatz: cII(A)·cI-1(A) = KC = cLsg(A)·cGas-1(A)

Aus der allgemeinen Gasgleichung folgt: cGas = � EINBETTEN Equation.2  ��� Þ cLsg(A) = � EINBETTEN Equation.2  ���·P(A)

allgemeine Formulierung (Henry'sches Gesetz): Die Löslichkeit eines Gases ist proportional zu seinem Partialdruck.

Beispiel: Lösen von Gasen in Wasser

CO2(g) º CO2(aq) º "H2CO3(aq)" º H3O+(aq) + HCO3-(aq) º 2 H3O+(aq) + CO32-(aq)



3.2.2) Gleichgewicht Feststoff // Lösung



AnBm(s) º AnBm(aq) º n·A+(aq) + m·B-(aq)

MWG: � EINBETTEN Equation.2  ��� = K Þ L = K·[AnBm(aq)] = [A+(aq)]n·[B-(aq)]m

Solange in der Lösung ein Bodenkörper vorliegt, ist [AnBm] const. Diese konstante Konzentration wird mit der Gleichgewichtskonstanten K zur neuen Konstanten KL bzw. L zusammengefaßt. Die Anwendung ist in der Praxis beschränkt, da die Dissoziation mit mehr als drei Komponenten nur unvollständig erfolgt.

Beispiel: PbCl2(s) º PbCl2(aq) º Pb2+(aq) + 2 Cl-(aq)

KL = [Pb2+(aq)]·[Cl-(aq)]2 = 1,585·10-5 mol3·l-3



Beispiel: Fällung von Blei(II)-Ionen in 
wäßriger
 Aufschlemmung von Blei(II)chlorid mit Schwefelwasserstoffgas als Bleisulfid. Läuft die Reaktion ab?



Fällungsreaktion: Pb2+(aq) + S2-(aq) º PbS 9

Sulfidionen entstehen beim Einleiten von Schwefelwasserstoffgas in Wasser



H2S(g)					º		H2S(aq)										pKL = 1	(P = 1013 mbar)

H2S(aq)					º		H3O+(aq) + HS-(aq)						pKS = 7

HS-(aq)					º		H3O+(aq) + S-2(aq)						pKS = 13

PbCl2(aq)				º		Pb2+(aq) + 2 Cl-(aq)						pKL = 5

Pb2+(aq) + S2-(aq)	º		PbS(s)										pKL = -29

H2S(g) + PbCl2(aq)	º		2 H3O+(aq) + 2 Cl-(aq) + PbS(s)		pK = -3



KC = [H3O+(aq)]2·[Cl-(aq)]2 = 103 mol4·l-4

Reine Gase und reine Festkörper werden in die Gleichgewichtskonstante mit aufgenommen, da ihre Konzentration konstant ist. (Gilt nur, wenn Bodenkörper von PbS und PbCl2 vorhanden ist und wenn P(H2S) = 1013 mbar ist.)



3.3) Schwache Elektrolyte



Elektrolyte dissoziieren in Lösung oder in Schmelze in Ionen, die den elektrischen Strom leiten (z.B. Säuren, Basen, Salze). Die Dissoziation von starken Elektrolyten erfolgt (nahezu) vollständig, während die Dissoziation von schwachen Elektrolyten nur unvollständig abläuft.

Dissoziationsgrad a = � EINBETTEN Equation.2  ��� = � EINBETTEN Equation.2  ��� = � EINBETTEN Equation.2  ���



3.3.1) einstufige Dissoziation



AB º A + B ; KC = Dissoziationskonstante, c0 = Totalkonzentration von AB

MWG: � EINBETTEN Equation.2  ��� = KC

Es gilt die Massenkonstanz: c0 = [A] + [AB] = [B] + [AB]

Es gilt die Elektroneutralität (Ladungskonstanz): [A] = [B]

Dissoziationsgrad a = � EINBETTEN Equation.2  ��� = � EINBETTEN Equation.2  ��� = � EINBETTEN Equation.2  ��� = 1 - � EINBETTEN Equation.2  ���

Þ [AB] = c0·(1-a) ; [A] = [B] = ac0

MWG: KC = � EINBETTEN Equation.2  ��� = c0·� EINBETTEN Equation.2  ��� ; Ostwald'sches Verdünnungsgesetz

Der 
Dissoziationsgrad
 nimmt mit abnehmender Totalkonzentration, d.h. mit zunehmender Verdünnung zu.

a = � EINBETTEN Equation.2  ���



Näherung: Für große [AB] bei kleiner Dissoziationskonstante vereinfacht sich der Ausdruck zu a » � EINBETTEN Equation.2  ���

Bei Säuren heißt der Dissoziationsgrad auch Protolysegrad.



Beispiel: Die Säurekonstante der Essigsäure ist durch pH-Wert-Messung zu bestimmen.

pH = 2,87 ; [HAc]0 = 0,1 mol·l-1 (durch Einwaage von Eisessig bestimmt)

Es gilt [H3O+] = [Ac-] = 1,349·10-3 mol·l-1 (Ladungskonstanz)

[HAc] = [HAc]0 - [Ac-] = 9,8651·10-2 mol·l-1

KS = [Ac-]2·[HAc]-1 = 1,8447·10-5 mol·l-1 ; pKS = 4,73



Beispiel: Wie groß ist der Protolysegrad von 1 M; 0,1 M; 0,01 M; 0,001 M HAc?



�1 molar�0,1 molar�0,01 molar�0,001 molar��a (genau) in Promille�4,26�13,4�41,8�126��a (Näherung) in Promille�4,27�13,5�42,7�135��

Mit zunehmender Verdünnung steigt der Dissoziationsgrad an; die Abweichung bei Anwendung der Näherungsformel nimmt zu.



Beispiel: Wie groß ist die Totalkonzentration an HAc, wenn a zu 3,5 % gemessen wird? (z.B. aus Equivalentleitfähigkeit a = L·L0-1 ; L = Equivalentleitfähigkeit, L0 = Equivalentleitfähigkeit für unendliche Verdünnung)

C0 = KC·(1-a)·a-2 = 0,014 mol·l-1



Beispiel: Wie groß ist der Dissoziationsgrad einer 0,2 molaren Phenollösung (PKS = 9,95)

Näherung: a = 23,7 ppm



3.3.2) Zugabe eines Dissoziationsproduktes bei schwachen Säuren



Zugabe einer Ionensorte, z.B. B im Überschuß: [B] + [AB] = c0 + [B]0 (linke Seite wird um [B]0 vergrößert, also muß sich auch die rechte Seite um [B]0 vergrößern)

Für schwache Elektrolyte gilt näherungsweise:

[B] » [B]0 , da die schwache Säure sowieso kaum in B zerfallen ist.

[AB] » c0 , da im Gleichgewicht fast nur undissoziierte Moleküle vorliegen.

Das MWG lautet dann: [A][B]0 = KC·c0 , d.h. je größer [B]0 wird, desto kleiner wird [A]. Für den Dissoziationsgrad ergibt sich dann näherungsweise a = KC·[B]0-1 , d.h. die Dissoziation wird durch Zugabe eines Dissoziationsproduktes zurückgedrängt. Darauf beruht die Pufferwirkung von 
schwachen
 Säuren und Basen.



3.3.3) Mehrstufige Dissoziation



AB2	º AB + B	; K1, pK1

AB	º A + B		; K2, pK2

AB2	º A + 2 B	; K = K1·K2, pK = pK1 + pK2



Das MWG ist auf jede Dissoziationsstufe anzuwenden. Die Gesamtdissoziationskonstante ergibt sich als Produkt aus K1 und K2.

3.4) Starke Elektrolyte



3.4.1) Aktivität



Starke Elektrolyte dissoziieren stets vollständig, aber es treten Wechselwirkungen zwischen den entgegengesetzt (geladenen) Teilchen auf. Dadurch wird das "chemische Potential" verringert, d.h. starke Elektrolyte verhalten sich dann so, als seien sie nicht vollständig dissoziiert.

MWG: Es müssen effektive Konzentrationen (Aktivitäten) angewendet werden:

a(X) = f(X)·c(X) ; f(X) £ 1 (Bruchteil der Ionen, die am Dissoziationsgleichgew. teilnehmen)

a(X) = Aktivitätskonz. (Aktivität), f(X) = Aktivitätskoeffizient, c(X) = stöchiometrische Konz.



Beispiel: NaCl(s)	º Na+(aq) + Cl-(aq) ; Ka = � EINBETTEN Equation.2  ���



3.4.2) Ionenstärke



f(X) ist abhängig von der Konzentration aller Elektrolyte in der Lösung; die Ionenstärke ist ein Maß für die Konzentration aller Elektrolyte in der Lösung:

I = 0,5 · � EINBETTEN Equation.2  ��� mol·l-1 ; I = Ionenstärke, c = Konzentration, z = Ionenladungszahl

Beispiel:	0,01 M KCl-Lösung: I = 0,5·(0,01 + 0,01) mol·l-1 = 0,01 mol·l-1

			0,01 M CaCl2-lösung: I = 0,5·(4·0,01 + 2·0,01) mol·l-1 = 0,03 mol·l-1



3.4.3) Aktivitätskoeffizient und Ionenstärke



Für verdünnte Lösungen ( I £ 10-3) ist nur die Ionenladung und Ionenstärke von Bedeutung:

lg f(X) = -A·z2(X)·� EINBETTEN Equation.2  ��� ; A = 0,509 (Lösungmittel Wasser, T = 293,15 K)



Lösungen mittlerer Konzentration ( 10-3 £ I £ 10-1) gilt:

lg f(X) = � EINBETTEN Equation.2  ���

k = wirksamer Durchmesser der hydratisierten Ionen (0,3-0,4 nm), B = 0,3·109 nm-1 (kB » 1)



konzentrierte Lösungen ( I > 10-1):

lg f(X) = C·I - � EINBETTEN Equation.2  ���

Die Näherung kB » 1 ist nicht mehr brauchbar. Die Parameter k und C müssen experimentell bestimmt werden. f(X) kann Werte >1 annehmen.

Grund für f(X) >1: Bei hoher Konzentration reichen die Wassermoleküle nicht mehr aus, um die Ionen zu solvatisieren. Solvatisiertes Lösungsmittel gehört streng genommen nicht mehr zum Lösungsmittel. Bei sehr hoher Konzentration treten Ionen mit zu wenig Wassermolekülen in der Solvathülle und "Nackte Ionen" auf. Diese Ionen haben eine Aktivität >1.



Beispiel: HCl

c in mol·l-1�0,001�0,005�0,01�0,05�0,1�0,5�1�2�3��f(HCl)�0,966�0,928�0,904�0,830�0,796�0,785�0,809�1,010�1,320��4) Säure-Base-Gleichgewichte



4.1) Säure-Base-Begriff



Arrhenius/Ostwald (1884) - Dissoziationstheorie: In 
wäßrigen
 Lösungen von Elektrolyten sind Ionen enthalten. Säuren dissoziieren in Wasser unter Bildung von H+-Ionen und Basen dissoziieren in Wasser unter Bildung von OH--Ionen.

Neutralisation: Säure + Base º Salz + Wasser

Hydrolyse: Salz + Wasser º Säure + Base

Nachteile der Arrhenius/Ostwald-Theorie: Beschränkung auf 
wäßrige
 Lösungen, Salzbegriff eng (neutrale, saure, basische Salze), ionogene Verbindungen wie NaOH(s) sind nicht enthalten, Amphoterie kann nicht erklärt werden (Aufnahme oder Abgabe von Protonen)



Brønsted (1923): Säuren sind Protonendonatoren, Basen sind Protonenakzeptoren; Solvens (Lösemittel) sind alle prototrope Systeme)



Wasser º Oxoniumion + Hydoxidion

Ammoniak º Ammoniumion + Amidion

Essigsäure º Acetacidiumion + Acetation

Schwefelsäure º Sulfatacidiumion + Hydrogensulfation



korrespondierende Sr-Bs-Paare (Sr/Bs)

Neutralsäuren, Neutralbasen, Kationensäuren, Kationenbasen, Anionensäuren, Anionenbasen (HCl, NH3, NH4+, N2H5+, HSO4-, Cl-)



Ampholyte: können sowohl als Sr als auch als Bs reagieren.



Brønsted-Theorie ist auf alle prototropen Systeme anwendbar (protonenhaltige Systeme); Erweiterung auf alle ionotrope Systeme möglich „Solvenstheorie“.



Lewis (1923): Umfassenderes Sr-Bs-System; schließt Arrhenius und Brønsted mit ein



Lewis-Säuren sind Elektronenpaar-Akzeptoren (besitzen Elektronenpaar-Lücke)

Lewis-Basen sind Elektronenpaar-Donatoren (besitzen freies Elektronenpaar)



	B| + S º B-S



Beispiel: H3N| + BF3 º H3N-BF3 ; siehe Komplexbildung




Nomenklatur
 von Komplexen:



Formel:

Kation

Anion

Metall

anionische Liganden

neutrale Liganden

kationische Liganden

Namen:


Präfixe
 (mer, fac, cis, trans)

Liganden in alphabetischer Reihenfolge

Metall unter Angabe der Oxidationsstufe

Wenn 
Komplex
 ein Anion, dann Endung „at“



typische Lewis-Säuren:

• Moleküle mit unvollständigem Oktett (BF3, AlCl3)

• Kationen als Zentralatom von Komplexen

• Moleküle mit polaren Mehrfachbindungen (SO3)



typische Lewis-Basen:

• Moleküle und Ionen mit freiem Elektronenpaar (NH3)

• Anionen von Komplex-Liganden (CN-)

• Moleküle mit Mehrfachbindungen (C2H4)



Bjerrum (1951) „Base-Antibase-Konzept“

- von Bedeutung für Schmelzen (Analytik: saure und basische Aufschlüsse)



Lewis-Säure = Antibase (Oxid-Akzeptor)

Lewis-Base = Base (Oxid-Donator)

Brønsted-Säure = Säure



Protolyse in 
wäßrigen
 Lösungen



Autoprotolyse des Wassers: 2 H2O º H3O+ + OH-

MWG: K = a(H+)·a(OH-)·a-1(H2O) = 1,8·10-16 mol/l

Näherung: statt Aktivitäten rechnen wir mit Konzentrationen

c(H2O) = r(H2O)·M-1(H2O) = 55,4 mol/l



Ionenprodukt des Wassers: K·c(H2O) = [H3O+][OH-] = 0,996·10-14 mol2·l-2 = KW



KW(295,15K) = 10-14 mol2l-2	;	KW(373,15K) = 10-12 mol2l-2



	pKW = pH + pOH



HB + H2O º H3O+ + B-	;	B- + H2O º HB + OH-

	Þ pKS + pKB = pKW = 14

Je stärker eine Sr ist, desto schwächer ist ihre korrespondierende Bs und umgekehrt.



Wasser als Säure-Base-System:

	H3O+ + H2O º H2O + H3O+	;	pKS(H3O+) = -lg[H2O] = -1,74	;	pKB(H3O+) = 15,74

												pKB(OH-) = -lg[H2O] = -1,74	;	pKS(OH-) = 15,74

praktische Konsequenzen:

Nivellierung (Oxonium- und Hydroxidionen sind in Wasser die stärksten Säuren bzw. Basen)

Perchlorsäure und Salzsäure gleicher Konzentration zeigen den gleichen pH-Wert, obwohl ihre pKS-Werte verschieden sind. Die pK-Werte des Wassers begrenzen die Säure- und Basestärke von Protolyten in Wasser. Die Bestimmung der pK-Werte sehr starker Säuren muß in stärker sauren Lösemitteln erfolgen (z.B. Eisessig).



Säuren�pKS��sehr starke Säuren�< 1,74��starke Säuren�< 4��schwache Säuren�< 9��sehr schwache Säuren�> 9��überaus schwache Säuren�> 15,74��

Protolyte in 
nichtwäßrigen
 Lösemitteln



Bestimmung der pK-Werte von sehr starken Säuren und sehr starken Basen in 
nichtwäßrigen
 Lösemitteln. Die Sr-Bs-Stärke ist abhängig vom Reaktionspartner. Þ relative Sr-Bs-Stärke



PSE:

Wasserstoffsäuren: Die Acidität nimmt mit steigender Ordungszahl innerhalb der Periode zu.

Oxosäuren: Acidität nimmt bei Zunahme der Zahl der H-Atome ab.

Säuren gleichen Bautyps sind umso stärker, je positiver ihre Ladung ist (isoelektrisch).



Autoprotolysekonstanten einiger Lösemittel:



pKa(NH3) = 29,8

pKa(H2O) = 15,74

pKa(H2SO4) = 3,6

pKa(EtOH) = 18,9

pKa(HAc) = 12,6



pH-Wert (potentia hydrogenii)



pH = -lg[a(H2O)] » -lg[H2O]

Achtung: Bei hochkonzentrierten Lösungen ist mit Aktivitäten zu rechnen!



Beispiel: Neutralisation von Schwefelsäurelösung mit NaOH

w(NaOH) = 40%							[NaOH] = 1,4301·101 mol·l-1

r(NaOH) = 1,43 g·cm-3					[H3O+] = 6,3096·10-2 mol·l-1

M(NaOH) = 3,9997·101 g·mol-1		n(H3O+) = 2,2084·101 mol = n(OH-) = n(NaOH)

V(H2SO4) = 350 l						m(NaOH) = 8,8329·102 g

pH = 1,2									m(NaOH-Lsg.) = 2,2082 kg

												V(NaOH-Lsg.) = 1,544 l



Beispiel2:

pH(Lsg) = 11,5				pOH = 2,5

V(Lsg) = 54 l					[OH-] = 3,1623·10-3 mol·l-1

w(H2SO4) = 15%				[H+]Ende = 2,5119·10-3 mol·l-1

r(H2SO4) = 1,102 g·cm-3	n(H+) = 3,0641·10-1 mol

pHEnde = 2,6					n(H2SO4) = 1,5320·10-1 mol

									m(Lsg) = 1,0017·102 g ; V(Lsg) = 90,90 ml







pH-Wert schwacher Säuren



� EINBETTEN Equation.2  ���

Schon bei 0,1 bis 0,05 M gilt [H3O+]<<c0 Þ c0-[H3O+] » c0



Näherung: pH = ½[pKS - lg(c0)]



Anwendung bei Essigsäure:

Konzentration c0 [mol·l-1]�Abweichung DpH��0,1�<0,01��0,01�<0,015��

Zweistufige Protolysen



H2A + H2O		º	H3O+ + HA-

HA- + H2O		º	H3O+ + A2-



	H2A + 2 H2O	º	2 H3O+ + A2-		K = KS1·KS2 = [H3O+]2[A2-][H2A]-1



Es gilt: c0 = [H2A] + [HA-] + [A2-]	;	[H3O+] = [HA-] + 2[A2-] + [OH-]



Nach Substitution ergibt sich eine Gleichung vierten Grades:



[H3O+]4+KS1[H3O+]3+(KS1KS2-KW-c0KS1)[H3O+]2-(2coKS1KS2+KS1KW)[H3O+]-KS1KS2KW=0



Beispiel: Dihydrogenphosphat



I)		H2PO4- + H2O	º	H3O+ + HPO42-	; pKS2 = 7,21

II)		H2PO4- + H2O	º	H3PO4 + OH-		; pKB2 = 12,04



2 H2PO4-		º	H3PO4 + HPO42-	; pKa = 5,25



� EINBETTEN Equation.2  ���



Sind die Konzentrationen an Oxonium- und Hydroxidionen klein in Verhältnis zu [B] und [S], so treten die Protolysen I) und II) verglichen mit III) nur in geringem Ausmaß ein, d.h. die Autoprotolyse überwiegt; [S] » [B]

� EINBETTEN Equation.2  ���			pH = ½[pKS1 + pKS2]



Anwendung der Näherungsrechnung auch für Salze aus schwachen Säuren und schwachen Basen, z.B. Ammoniumacetat, Ammoniumcyanat. Näherung nur zulässig bei 
nicht
 allzu verdünnten Lösungen, wegen des Dissoziationsgrades a.





Beispiel: Gesucht ist der pH-Wert einer 0,1 M Lösung von a) Natriumdihydrogenphosphat, b) Dinatriumhydrogenphosphat.



pH = ½[pKS1 + pKS2] = 4,59

pH = ½[pKS1 + pKS2] = 9,77



pH-Wert von Salzlösungen (Hydrolyse)



Kationen und Anionen von Salzen können mit Wasser Protolysereaktionen eingehen (wichtig für den pH-Wert am Endpunkt der Titration



Salze starker Säuren und starker Basen

	Na+Cl- + H2O	º	Na+(aq) + Cl-(aq)



Salze starker Säuren und schwacher Basen



	NH4+Cl- + H2O	º	NH4+(aq) + Cl(aq)	; pKB(NH4+) = 9,2



Salze schwacher Säuren und starken Basen



	Na+Ac- + H2O		º	Na+(aq) + Ac-(aq)	; pKS(Ac-) = 9,25



Salze schwacher Säuren und schwacher Basen



	NH4+Ac- + H2O	º	NH4+(aq) + Ac-(aq)



KS(NH4+) = [NH3][H3O+][NH4+]-1	;	KB(Ac-) = [HAc][OH-][Ac-]-1



Autoprotolyse:	NH4+(aq) + Ac-(aq) + 2 H2O	º	NH3(aq) + HAc(aq) + H3O+(aq) + OH-(aq)



Ka = KS·KB·KW-1	;	pKa = 
pKS +
 pKB - pKW



Anwendung der Näherung, da pKa<<pKS und pKB, d.h. es überwiegt die Autoprotolyse



	pH = ½(pKS[NH4+] + pKS[HAc])



5) 
Säure-Base-Titration




5.1) Titration starker Protolyte



Neutralisation: Säure + Base	º Salz + Wasser

Der Äquivalenzpunkt ist gleichzeitig auch der Neutralpunkt, da die Ionen des Salzes keine Säure-Base-Reaktionen mit dem Wasser eingehen, d.h. am Äquivalenzpunkt ist der pH-Wert sieben.

Die Geschwindigkeit der Neutralisation ist sehr groß (k = 1,3·1011 l·mol-1·s-1); 99,9% einer 0,1-molaren Lösungen werden in 77 ns umgesetzt.









5.2) Titration schwacher Elektrolyte



Beispiel: Essigsäure



Anfangspunkt: 0% Neutralisation



KS = [H3O+][Ac-][HAc]-1	; da kaum dissoziiert gilt näherungsweise [HAc] » [HAc]0

Näherung:	pH = ½(pKS - lgc0) = 2,88



Pufferzone: Es werden Acetationen gebildet, die mit H3O+-Ionen zu undissoziierter HAc reagieren, d.h. zu Beginn der Titration steigt die pH-Kurve stark an.



50% Neutralisation: [HAc] = [Ac-]	; d.h. der pH-Wert ist gleich dem pKS-Wert



90% Neutralisation: pH = 5,70



100% Neutralisation: Es liegt eine Salzlösung NaAc vor. Der pH-Wert ist pH = 8,88 = pT



Der pT-Wert (Titerexponent) ist der pH-Wert im Äquivalenzpunkt).



Die Titration schwacher Säuren mit schwachen Basen ist unbrauchbar, da kein ausgeprägter pH-Sprung 
auftritt
 und pH = pT » 7 ist.



5.3) Titration mehrwertiger Protolyte (z.B. Phosphorsäure)



Es treten drei Äquivalenzpunkte auf. Am Ende liegt quantitativ eine Phosphatlösung vor (starke Base), d.h. es findet keine Reaktion mehr mit OH—Ionen statt.

Da Dihydrogenphosphat und Phosphat starke Säuren bzw. Basen sind, besitzt die Titrationskurve dort keine Wendepunkte (weder Äquivalenzpunkte noch Pufferpunkte).

pH = pKS1 und pH = pKS3 sind keine Pufferschwerpunkte (ohne Bedeutung). Nur pH = pKS2 ist ein Pufferschwerpunkt.



5.4) Puffersysteme



Henderson-Hasselbalch-Gleichung (HHG):	pH = pKS + lg([A-]/[HA])



HA + H2O	º	H3O+(aq) + A-(aq)	;	[H3O+] = KS·[HA]/[A-]



Der pH-Wert ist nur vom Verhältnis von Salz und Säure abhängig.



Eigenschaften von Pufferlösungen:

pH-Wert ändert sich 
bei
 Zugabe kleiner Mengen an Säure und Base kaum

Pufferbereich DpH = pKS(B) ± 1

Pufferschwerpunkt bei pH = pKS(B) ; Wendepunkt: t = 0,5

Pufferlösungen bestehen aus etwa gleichen Mengen einer Säure(Base) und Salz



pH-Werte von Standard-Pufferlösungen zur Eichung von pH-Metern:



0,05 molare KH3(C2O4)2 · 2 H2O (Kaliumtrihydrogendioxalat): pH = 1,679

0,05 molare K[C6H4(COOH)(COO)-] (K-Salz der Terephthalsäure): pH = 4,008

0,025 molare KH2PO4 (Kaliumdihydrogenphosphat): pH = 6,865



Praktische Bedeutung von Pufferlösungen:



pH-Wert-Pufferung von biochemischen Vorgängen

Auch das menschliche Blut ist gepuffert: CO2/HCO3--Puffer, pH = 7,35 - 7,45



Beispiel:

Es soll eine Pufferlösung mit pH = 4,2 aus HAc/Ac- hergestellt werden

[Ac-]/[HAc] = 2,818·10-1	;	[Ac-] = 2,818·10-1 · [HAc]	;	[HAc] + [Ac-] = 1 mol·l-1

[HAc] = 78,02 mol%	;	[Ac-] = 21,98 mol%



Wieviel g HAc und NaAc sind in einem Liter Pufferlösung aufzulösen, wenn die Lösung 0,25 mol·l-1 NaAc enthalten soll?



[NaAc] = 0,25 mol·l-1	; m(NaAc) = 2,0508·101 g·l-1

[HAc] = 3,5496·[NaAc] = 8,8740·10-1 mol·l-1	; m(HAc) = 5,3290·101 g·l-1



500 ml Lösung enthalten 1 mol HAc und 1 mol NaAc. Wie ändert sich der pH-Wert nach Zugabe von 500 ml einer 0,2 molaren HCl-Lösung?



pHvor =pKS = 4,75



Reaktion: Ac-(aq) + H3O+(aq)	º	HAc(aq) + H2O	;	pK = -pKS = -4,75



n(H3O+) = 0,1 mol

nnach(HAc) = nvor(HAc) + 0,1 mol = 1,1 mol

nnach(Ac-) = nvor(Ac-) - 0,1 mol = 0,9 mol



pH = pKS + lg([Ac-]/[HAc]) = 4,66



[HAc]nach = 1,1 mol·l-1	;	[Ac-]nach = 0,9 mol·l-1



5.5) Säure-Base-Indikatoren



Indikatoren sind organische Farbstoffe, deren Struktur und Farbton pH-abhängig sind.

zweifarbige Indikatoren: in saurem und alkalischem Milieu verschiedene Farben; Umschlagspunkt: Mischfarbe

einfarbige Indikatoren: Umschlag farblos nach farbig; Umschlagspunkt: erste wahrnehmbare Farbänderung



Indikatoren sind selbst Säure-Base-Paare, deshalb nur in geringen Mengen Zugeben



Kriterien:

Farbintensität hoch

Umschlag im Äquivalenzbereich (pH-Sprung)



allgemeine Formulierung: HIn(aq) + H2O	º H3O+(aq) + In-(aq)





Umschlagsbereiche:



Indikator�Umschlagsbereich�Farbe��Methylorange�3,1 - 4,4�rot - gelborange��Methylrot�4,4 - 6,2�rot - gelborange��Bromthymolblau�6,0 - 7,6�gelb - blau��Phenolphthaleïn�8,2 - 9,8�farblos - rotviolett��Der Umschlagspunkt einfarbiger Indikatoren ist von dessen Totalkonzentration und von dessen subjektiver Grenzkonzentration abhängig; deshalb nicht so gut zu erkennen.



6) Gravimetrie



6.1) Grundbegriffe



Gravimetrie: Auswiegen eines zu bestimmenden Stoffes mit der Analysenwaage (Genauigkeit: 0,1 mg)

				Lösung + Fällungsmittel		º		Niederschlag



(Die Fällungsform ist spezifisch; die Wägeform ist 
quantitativ
 zusammengesetzt)

Wenn der Niederschlag stöchiometrisch zusammengesetzt ist, dann muß er nur noch getrocknet werden. Ist der Niederschlag nicht 
stöchiometrisch
 zusammengesetzt, dann muß geglüht werden.



Vorteile:

Sehr genaue Methode

geringer apparativer Aufwand

Nachteile:

hoher zeitlicher Aufwand

hoher Schwierigkeitsgrad

a) Fehlerquellen:

unreine Reagenzien

ungeeignete Fällungsbedingungen (Temperatur, Geschwindigkeit)

falsches Filtermaterial

Auswaschen

unsachgemäßes Wägen (Nullpunkt, Tiegelverunreinigungen beim Anfassen, Heißwiegen)

Kolloid-Bildung



Teilchengröße�Zustand��< 1 nm�Lösung��1 - 100 nm�Kolloid��> 100 nm�Suspension��Kolloide lassen sich nicht mit normalen Filtern abtrennen.

Grund für die Kolloidbildung: elektrische Oberflächenladung durch Adsorption; Teilchen stoßen sich ab. Fällung von Kolloiden durch „Aussalzen“ oder Ansäuern (Entfernung der Oberflächenladungen)

� EINBETTEN Equation.2  ���

Zur Vermeidung von Peptisation sollten Gele mit Elektrolytlösungen (z.B. NH4NO3) gewaschen werden.

c) Alterung/Reifung

 Rekristallisation: (instabile Kristallbereiche umwandeln)

Temperung: (Ordnungsprozeß durch Wandern von Fehlstellen im Kristall meist mit hoher Temperatur

Chemische Alterung: (kann Modifikationsänderung sein, z.B. HgS(schwarz, kinetisch stabil) geht über in HgS(rot, thermodynamisch stabil)



Mitfällung

Adsorption fremder Stoffe an aktiver Oberfläche

Okkulsion (Einschluß von Fremdteilchen)

Inklusion (Fremdionen bilden Mischkristall, wenn Ladung und Größe der Ionen passen

Verhinderung der Mitfällung:

Fällung aus verdünnter Lösung

Zusatz von NH4-Salzen, die beim Glühen leicht heraussublimieren NH4NO3 6 N2O + H2O oder N2 + ½ O2 + 2 H2O; NH4NO2 6 N2 + 2 H2O



Filtrieren von Niederschlägen

Papierfilter: voluminöse, schwammige Niederschläge (Hydroxide); schwarz, weiß, rot, blau-Band-Fiter danach veraschen

Glasfiltertiegel: organische Me-Komplexe; T < 500 K; D1(grob) ... D6 (fein)

Porzelanfiltertiegel: feinkristalline Salze; A5 (grob) ... A1(fein)

Trocknen des Niederschlages:

Veraschen des Papierfilters und Glühen des Niederschlages

Glühen des Niederschlages: Porzelanfiltertiegel im Muffelofen

Wägen: 	a) Leergewicht

nach Glühen

Trocknen

Exsikkator



Die Analysenwaage ist auf 0,1 Milligramm genau. Die Auswaage sollte größer als 100 Milligramm sein, da dann der Wiegefehler ca. 0,1 % beträgt.

Fehlerquellen:


Auftrieb bei Absolutwägung (nicht bei Differenzwägung)


Temperaturschwankungen


Feuchigkeit




wichtige Fällungsmittel (siehe Kopie)

Gravimetrischer Faktor (Verrechnungsfaktor)



� EINBETTEN Equation.2  ���

Beispiel:

l(Fe2O3) = 2·M(Fe)·M-1(Fe2O3) = 0,6994

Der stöchiometrische Faktor sollte möglichst klein sein (hohe 
Genauigkeit
, geringer Fehler).



Trockenmittel für Exikkatoren:

Calciumchlorid, Siliciumoxid (Silica-Gel), Kaliumhydroxid, Schwefelsäure, Phosphoroxid

Wirksamkeit ist abhängig von Wasser-Partialdruck im Trockenmittel

6.2) theoretische Grundlagen



Löslichkeitsprodukt:		AnBm(s)	º	AnBm(aq)	º	n A+(aq) + m B-(aq)

[AB(aq)] ist in der Lösung solange konstant, wie Bodenkörper vorhanden ist, d.h. [AB(aq)] kann mit in die Gleichgewichtskonstante aufgenommen werden.



MWG:	K = [A+(aq)]n[B-(aq)]m[AB(aq)]-1	Û		KL = K·[AB(aq)] = [A+(aq)]n[B-(aq)]m



Die Fällung einer Substanz beginnt erst, wenn das Löslichkeitsprodukt überschritten wird, d.h. [A+(aq)]n[B-(aq)]m > KL



Substanz�Löslichkeitsprodukt KL��NaOH�102 (mol·l-1)2��AgCl�1,1·10-10 (mol·l-1)2��BaSO4�10-1 (mol·l-1)2��HgS�10-52 (mol·l-1)2��

Aufgabe: Wie hoch ist [A+(aq)] in einer Lösung aus der AnBm gefällt wurde?



[A+(aq)] = n/m·[B-(aq)]		;	KL = (n/m[B-(aq)])n·[B-(aq)]m = n/m·[B-(aq)]n+m



� EINBETTEN Equation.2  ���



Thermodynamische Beziehungen: DHL = DHS - DHG (Lösungsenthalpie = Solvatisierungs-enthalpie - Gitterenthalpie)

Je größer die Lösungsenthalpie ist, desto größer ist die Löslichkeit der Substanz.



Löslichkeit bei fremdionischem Zusatz

Exakt ist die Verwendung von Aktivitäten, da sich die Aktivitätskoeffizienten mit der Ionenstärke und der Konzentration ändern: KL = [A+]·f(A+)·[B-]·f(B-)



Fällungsgrad a: Aussage über das Ausmaß der Fällung. Für gravimetrische Bestimmungen wird ein Fällungsgrad von über 99,9 % gefordert.

Der nicht mehr gelöste Anteil einer Substanz ist � EINBETTEN Equation.2  ���



Beispiel: Fällung von 100 ml 0,1-molarer BaCl2-Lösung mit 900 ml 0,1-molarer NaSO4-Lösung



[SO42-] = 8,0010·10-2 mol·l-1	;	[Ba2+] = 1,2498·10-9 mol·l-1	;	a » 1



Bestimmung von Chlorid nach Mohr:



Ag+(aq) + Cl-(aq)				º		AgCl(s)	; Fällung

2 Ag+(aq) + CrO42-(aq)		º		Ag2CrO4(s)		; Indikator



KL = [Ag+][Cl-] = 1,56·10-10 mol2·l-2	; [Ag+] = 1,2490·10-5 mol·l-1

KL = [Ag+]2[CrO43-] = 9·10-12 mol2·l-2

[Ag+] = 2,6207·10-4 mol·l-1

[CrO42-] = 1,3104·10-4 mol·l-1



Gehalt an Cl- ca. 300 mg/100ml; [Cl-] = 8,4619·10-2 mol·l-1



Beginn der Fällung: [Ag+] = KL/[Cl-] = 1,1818·10-9 mol·l-1

Indikator: [CrO42-] = 6·10-3 mol·l-1	; [Ag+] = 3,8730·10-5 mol·l-1



Das Silberchlorid fällt vor dem Silberchromat aus!



Beispiel: Exakte Berechnung PbSO4(aq)	º	Pb2+(aq) + SO42-(aq)

Zugabe von 0,01-molarer Natriumsulfatlösung

pKL(PbSO4) = 8

x sei die Konzentration an Pb2+(aq)-Ionen, die durch Zusatz von Natriumsulfat als PbSO4 gefällt wird:

[Pb2+(aq)] = KL1/2 - x

[SO42-(aq)] = KL1/2 - x + c0

Wir erhalten: x2 - (c0 + 2KL1/2)·x + c0KL1/2 = 0 Û x = 9,9·10-5 mol·l-1



Diskussion des Löslichkeitsproduktes von Fe(OH)3:

pKL(Fe(OH)3 = 37!

Mit Berücksichtigung der Autoprotolyse des Wassers (pH-Wert):



� EINBETTEN Equation.2  ���

pH-Wert�p[Fe3+(aq)]��6�13��7�16��8�19��Bei pH=6 werden aus 200 ml Lösung nur 2,14 Pikogramm Eisen nicht gefällt.



Volumetrie (auch „Maßanalyse“, Titrimetrie)



1830 von Gay-Lussac eingeführt

Volumetrie ist ein quantitatives Verfahren zur Bestimmung einer unbekannten Menge eines gelösten Stoffes durch Zugabe einer Maßlösung bekannter Konzentration zur qualitativen Umsetzung (Äquivalenzpunkt).

Vorteile gegenüber der Gravimetrie:

anstelle von Wägungen haben wir Volumenmessungen (Bürette, Pipette)

kein Filtrieren, Waschen, Trocknen, Glühen

(für Reihenuntersuchungen sehr geeignet, da zeitsparend)

Voraussetzungen für die Anwendung:

schneller und eindeutiger Reaktionsablauf

Maßlösung muß stabil sein

Endpunkt der Titration muß erkennbar sein







Grundbegriffe der Volumetrie



Volumenmessung:

Vollpipetten („auf Auslauf“ geeicht; nicht ausblase; Temperatur beachten)

graduierte Meßpipette: für Grobmessungen von Hilfslösungen

Bürette: kalibriertes Meßrohr mit Hahn

automatische Bürette: für präzise Titrationen; Messung des Volumens über Kolbenhub; genaue digitale Ablesung; teuer

Meßkolben: Standkolben mit engem Hals; „auf Einguß“ geeicht



Systematische Fehler bei der Volumenmessung:

verschmutzte oder fettige Oberflächen

Ablesefehler (Paralaxenverschiebung)

Temperaturfehler

Ablauffehler



Maßlösung: einfache und reproduzierbare Herstellung; Stabilität gegenüber atmosphärischen, thermischen und photochemischen Einflüssen; Benutzung von Chemikalien p.a. (pro analyse = 99,9999 %)



Gehalts- und Volumenangaben



Konzentration: Gehalt eines Stoffes im Stoffgemisch

Massenprozent:� EINBETTEN Equation.2  ���

Volumenprozent:� EINBETTEN Equation.2  ���

Molenbruch:� EINBETTEN Equation.2  ���

Molprozent: wmol(A) = x(A)·100%



Molalität:� EINBETTEN Equation.2  ���; temperaturabhängig



Mischen: resultierende Konzentration beim Vermischen von gleichen Lösungen unterschied-licher Konzentration:

� EINBETTEN Equation.2  ���(wi als Molenbruch oder Molprozent)

Mischungskreuz:	� EINBETTEN Equation.2  ���





Fällungstitration



Prinzip: Titration von Stoffen, die mit einer Maßlösung einen schwerlöslichen Niederschlag ergeben. Der Niederschlag muß stöchiometrisch zusammengesetzt sein; Anzeigen des Äquivalenzpunktes durch einen Indikator

Beispiel: Argentometrie (Titration mit Silbernitrat)



Substanz�pKL��Silberchlorid�10��Silberbromid�12,4��Silberiodid�16��Silberthiocyanat�12��Silbercyanid (löslich als [Ag(CN)2]-)�11,4��

Der pKL-Wert sollte größer als acht sein!



Titration von 100 ml 0,01-molarer NaCl-Lösung mit 1-molarer Silbernitrat-Lösung:



ml AgNO3�t�[Cl-(aq)] [mol/l]�[Ag+(aq)] [mol/l]�p[Cl-(aq)]��0,00�0,00�10-2�0�2��0,90�0,90�10-3�1,1·10-7�3��0,99�0,99�10-4�1,1·10-6�4��1,00�1,00�1,05·10-5�1,05·10-5�5��1,01�1,01�1,1·10-6�10-4�6��1,10�1,10�1,1·10-7�10-3�7��2,00�2,00�1,1·10-8�10-2�8��

Chloridbestimmung nach Mohr:



(siehe oben)

Fehlerquellen:

saure Lösung (2 CrO42- + 2 H3O+	º	Cr2O72- + 4 H2O ; kein Niederschlag mit Ag)

alkalische Lösung (Ausfallen von AgOH; pKL = 7,7; 2 AgOH	º	Ag2O + H2O)



Bestimmung von Silber nach Vollhard:



Fällung:		Ag+(aq) + SCN-(aq)		º	AgSCN(s)	; pKL = 12

Indikator:	Fe3+(aq) + 3 SCN-(aq)	º	Fe(SCN)3(aq)	; pKDiss = 5,6

(Fe3+-Ionen aus Mohr’sches Salz: FeNH4(SO4)2)



Weitere Anwendung der Methode nach Vollhard zur Bestimmung von Chlorid, Bromid, Iodid, Cyanid, Thiocyanid durch Rücktitration



Bestimmung von Cyanid nach Liebig:



Prinzip:	2 CN-(aq) + Ag+(aq)			º	[Ag(CN)2]-(aq)	(Komplexbildungsreaktion)

			[Ag(CN)2]-(aq) + Ag+(aq)	º	2 AgCN(s)	; pKL = 11,4



Am Äquivalenzpunkt tritt Trübung durch Silbercyanid ein, da [CN-(aq)] nicht mehr ausreicht, um weitere Komplexe zu bilden.

Achtung: CN—Lösung entwickelt beim Ansäuern HCN(g) (Blausäure)

besserer Indikator: Diphenylcarbacid (C6H5NHNH)2CO (Adsorptionsindikator, wird von AgCN adsorbiert)



Komplexometrie



1945 von Schwarzenberg entwickelt; vielseitig verwendbar auf viele Kationen

Prinzip: Me-Kationen bilden stabilen, stöchiometrisch zusammengesetzten Chelat-Komplex mit dem Komplexbildner. Menge des Komplexbildners wird bestimmt.

Indikator: organische Substanz, die mit Me-Kation farbigen Komplex bildet; am Äquivalenzpunkt tritt eine sprunghafte Änderung des pM-Wertes ein: pM = -lg[Me+]



Grundlagen



Komplexe im engeren Sinne zerlegbar in Ionen und Moleküle (Liganden), z.B.:

Diammin-silber(I)-Kation [Ag(NH3)2]+

Dithiosulfato-argentat(I) [Ag(SCN)2]-

Tertacyano-zinkat(II) [Zn(CN)4]3-

EDTA-Calcat(II) (Ethylen-diamin-tetraacetato-calcat(II)) [Ca(EDTA)2]2-

Tertaaqua-magnesium(II)-Kation [Mg(H2O)4]2+



Nomeklatur von Komplexen

Wie bei allen Salzen erst Kation, dann Anion

Unterschiede zwischen Formel- und Namenschreibweise

In der Formel gilt immer:	a) Metall, b) Liganden

Liganden werden nach zunehmender Ladung angeordnet (neg., neutrale, pos.)

im Namen werden erst die Liganden genannt

Liganden in alphabetischer Reihenfolge, Präfixe bleiben unberücksichtigt

Zentralatom: Kation: deutscher Name des Elementes, Anion: Stamm des lat. Namens & Endung „at“

Oxidationsstufe des Zentralatoms in römischen Ziffern in ()

neutrale Liganden werden mit ihren natürlichen Namen bezeichnet, anionische erhalten die Endung „o“

Ausnahmen: Wasser (aqua, aquo), Ammoniak (ammin), Co (carbonyl), NO (nitrosyl)



 Wichtigster Komplexbildner EDTA (Ethylen-diamin-terta-acetic-acid)



	((CH2COOH)2NCH2)2



EDTA-Form�pKS��H4Y�2,07��H3Y-�2,75��H2Y2-�6,24��HY3-�10,34��

EDTA ist wenig wasserlöslich und liegt in Betainform vor. Dinatriumsalz der EDT-Essigsäure gut wasserlöslich, am häufigsten verwendet. (Titriplex II, Komplexon II)

EDTA bildet mit vielen Metall-Kationen stabile Chelat-Komplexe (chele = Krebsschere). EDTA ist ein sechszähniger Ligand. Fünf- und sechsgliedrige Ringe sind besonders stabil. EDTA bildet auch mit Kationen ,die schwache Komplexbildner sind (z.B. Ca2+), starke Chelat-Komplexe. Grund für die Stabilität: der mehrzähnige Ligand EDTA setzt mehrere H2O-Moleküle frei; eine Erniedrigung der 
Ordnung
 bedeutet eine Erhöhung der Entropie.



Komplexstabilität



Men+(aq) + Y4-(aq)	º [MeY]n-4(aq)	; KB = [MeYn-4]([Men+][Y4-])-1



Komplexdissoziationskonstante KD = KB-1	; je kleiner KD, desto stabiler ist der Komplex



Kation�Komplexdissoziationskonstante pKD��Mg2+�8,69��Ca2+�10,70��Co2+�16,31��Zn2+�16,50��

pH-Abhängigkeit



Nur deprotoniertes EDTA (Y4-) kann einen stabilen Chelat-Komplex



pM-Wert = -lg[Men+]�Titrationsgrad t��pM = -lgc0 - lg(1-t)�<1��pM = -½(lgc0 - lgKB)�=1��pM = lgKB + lg(t-1)�>1��

Je kleiner KD ist, umso geringer ist [Me+] am Aäuivalenzpunkt, d.h. umso vollständiger werden die Metall-Kationen erfaßt.

Regel: pH-Wert soll größer neun sein; pKD-Wert mindestens sieben

Die effektive Dissoziationskonstante setzt sich aus dem pKD-Wert und dem Grad der Protonierung aH zusammen:	pKD’ = pKD - lgaH	(z.B. Mg2+: pKD’ = 8,91 - 1,77 = 6,92)



Titrationskurve



Titration von Ca2+ mit EDTA



pH = 13	; EDTA liegt nur als Y4- vor


Vorlage:	[Ca2+] = 0,01 M		Ca2+ + Y4-	º	[CaY]2-	; pKB = -10,7	; KB = 5,0119·1010 l·mol-1

			[EDTA] = 0,01 M


T
itrationsgrad t�pCa-Wert = -lg[Ca2+]��0,0�2,00��0,5�2,30��0,9�3,00��1,0�6,35��1,1�9,70��1,5�10,40��2,0�10,70��
Indikatoren



Organische Verbindungen, die mit Metall-Kationen (farbige) Komplexe bilden. Der Komplex muß weniger stabil sein als Metall-EDTA-Komplex. Der Indikator-Komplex muß eine andere Farbe als der freie Indikator haben.



Eriochromschwarz T (Erio T) ist der wichtigste Indikator



pH-Abhängigkeit ohne Metall-Kation): H2Ind-(weinrot)	º	HInd2-(tiefblau)	º	Ind3-(orange)



alkalische Lösung ist oxidationsempfindlich; deshalb Zusatz von Reduktionsmitteln (Ascorbin-säure, Hydroxylamin)

Puffertabletten auf Basis von Erio T enthalten einen Mischindikator und Pffersubstanz



Farbfolge mit Me-Kation:	rot - grau - grün



weitere Indikatoren:

Calconcarbonsäure (Titration von Ca2+ neben Mg2+)

Murexid (5-Sulfonsalicylsäure)



Anwendung der Komplexometrie



Bestimmung vieler Kationen:



Mg2+, Ca2+, Sr2+, Ba2+, Al3+, Sc3+, Y3+, La3+, Ce3+, Mn2+, Fe3+, Co2+, Ni2+, Cu2+, Zn2+, Cd2+, Pb2+, Hg2+

EDTA bildet mit fast allen Metallen 1:1-Komplexen (gut wasserlöslich, wenig dissoziiert)



direkte Titration: Me+-Kation in Lösung, Indikator in Lösung; Titrieren mit EDTA

indirekte Titration: Rücktitration des EDTA

Anion: F- als CaF2 fällen und Überschuß an Ca2+ mit EDTA titrieren; PO43- als MgNH4PO4 fällen



Redoxreaktionen



Prinzip: Oxidierbare (reduzierbare) Stoffe werden durch Oxidations- (Reduktions-)mittel maßanalytisch titriert

Äquivalenzpunkt: Redocindikator oder Eigenfarbe





Redoxvorgänge



Ox1 + ne-	º	Red1					Ox1 + Red2	º	Red1 + Ox2

Red2			º	Ox2 + ne-



Redoxreaktion: Summe der aufgenommen Elektronen ist gleich Summe der abgegebenen Elektronen.










Grundlagen



Chemische Reaktionen laufen freiwillig ab, wenn DG° < 0; DG° = -RT·lnK für Formeleinheiten laut Gleichung.



Elektrochemische Reaktionen: DG° = -z·F·DE°

� EINBETTEN Equation.2  ���

Das Normalpotential kann für jedes Redoxpaar gemessen werden. Das Bezugselement ist die Standard-Wasserstoff-Elektrode (T=298,15K, P=1013mbar, a=1mol/l). Nach IUPAC werden die Redoxpotentiale in einer Tabelle in der Form Ox + ne- º Red angeordnet.



Potential = Normalpotential + Konzentrationspotential

� EINBETTEN Equation.2  ���	Nernst-Gleichung

Je größer die Differenz der Einzelpotentiale DE von Redoxreaktionen, desto größer ist die Triebkraft der Reaktion: Stärke des Ox-Mittels relativ zum Red-Mittel

DE = E1 - E2 = E(Ox) - E(Red)



Beispiele:

Lösung mit [Fe3+] = 100·[Fe2+]	;	E = E° + 0,059V·lg(100) = 889 mV

MnO4- + 8 H+ + 5e- º Mn2+ + 4 H2O

� EINBETTEN Equation.2  ���

Daniell-Element: E°(Zn/Zn2+) = 0,76 V ; E°(Cu2+/Cu) = 0,34 V ; DE = 1,1 V



Bei Redox-Titrationen tritt am Äquivalenzpunkt ein Potentialsprung auf (Potentiometrie). Der Sprung ist umso größer, je größer DE ist.



Beispiel: Titration von Eisen(II) mit Dichromat



Reduktion:	Cr2O72- + 14 H3O+ + 6e-		º		2 Cr3+ + 21 H2O				; E° = 1,330 V

Oxidation:	Fe2+									º		Fe3+ + e-							; E° = 0,770 V

Redox:		Cr2O72- + 14 H3O+ + 6 Fe2+	º		2 Cr3+ + 21 H2O + 6 Fe3+	; DE° = 3,290 V



Am Anfang liegt nur Eisen(II) vor, d.h. es ist kein Fe-Potential bestimmbar!



Während der Titration liegen Fe(II), Fe(III) und Cr(III) vor

ab dem Äquivalenzpunkt ist kein Fe(II) mehr vorhanden

nach überschreiten des Äquivalenzpunktes liegen Fe(III), Dichromat und Cr(III) vor

1% des Fe2+ zu Fe3+ oxidiert: E = E° + 59 mV·lg(1/99) = 652,3 mV

10%: E = 713,7 mV

50%: E = 771,0 mV (Wendepunkt: E = E°)

90%: E = 826,3 mV

99%: E = 888,7 mV

100%: Äquivalenzpunkt: E ist nicht auf diese Weise berechenbar, da [Fe2+] = [Cr2O72-] = 0

	Luther’sche Regel:� EINBETTEN Equation.2  ��� =1,250 V

� EINBETTEN Equation.2  ���

1% Überschuß:� EINBETTEN Equation.2  ���

	bei 100% Titration sind [Cr3+] = 2[Fe2+] entstanden: E = 1,285 V

10% Überschuß: E = 1,295 V

50% Überschuß: E = 1,302 V

100% Überschuß: E = 1,304 V



Bestimmung von Oxidationszahlen



Beispiel: Oxidation von Sulfit mit Dichromat



Reduktion:	Cr2O72- + 14 H3O+ + 6e-			º		2 Cr3+ + 21 H2O

Oxidation:	SO32- + H2O							º		SO42- + 2 H3O+ + 2e-		

Redox:		Cr2O72- + 8 H3O+ + 3 SO32-		º		2 Cr3+ + 12 H2O + 3 SO42-



Aufstellen von Redoxgleichungen



Bestimmung der Oxidationzahlen/Oxidationsstufen

Elektronenausgleich

Stoffausgleich/Ladungsausgleich mit Oxonium- oder Hydroxidionen

Abstimmung der ausgetauschten Elektronen

Gesamt-Redoxgleichung



Redoxindikatoren



Ferroin (1,10-Phenanthrolin-Eisen(II)-Komplex): Farbwechsel von blau (Ox) nach orange-rot (Red)

Diphenylamin: Farbwechsel von blau-violett (Ox) nach farblos (Red)



Anwendung von Redoxtitrationen



Manganometrie



Grundgleichung�Potential�Medium��MnO4- + 8 H+ + 5e- º Mn2+ + 4 H2O�E° = 1,51 V�sauer��MnO4- + 4 H+ + 3e- º MnO2 + 2 H2O�E° = 1,68 V�schwach sauer��MnO4- + 2 H2O + 3e- º MnO2 + 4 OH-�E° = 0,6 V�basisch��

Maßlösungen aus Kaluimpermanganat sind nicht langzeitstabil!

Die Titereinstellung erfolgt mit Oxalat (Oxidation zu CO2) oder mit As2O3.



Eisenbestimmung mit Permanganat:

Das Eisen liegt häufig als Chlorid vor. Die Chlorid-Anionen werden durch das Permanganat leicht zu elementarem Chlor oxidiert, was einen Mehrverbrauch zur Folge hätte. Deshalb werden Zinn(II)-Chlorid (
reduziert
 Fe(I
I
I) zu Fe(II
)) und Quecksilber(II)-Chlorid (oxidiert überschüssiges Sn(II) zu Sn(IV)) und Reinhard-Zimmermann-Lösung (Mangansulfat, Schwefelsäure, Phosphorsäure) zugegeben.



Oxidation der Chlorid-Ionen: 2 MnO4- + 16 H+ + 10 Cl- º 2 Mn2+ + 8 H2O + 5 Cl2



schwefelsaure Lösung:



MnO4- + 5 Fe2+ + 8 H+	º	Mn2+ + 5 Fe3+ + 4 H2O



Indikator: Eigenfarbe des Permanganats

Die braun-gelben Fe(III)-Ionen werden durch Phosphorsäure zu farblosem Diphosphato ([Fe(PO4)2]3-) komplexiert.



Mechanismus: Entstehung von Mangan(III)-Ionen



Reduktion:	MnO4- + 8 H+ + 4e-			º		Mn3+ + 4 H2O

Oxidation:	Mn2+								º		Mn3+ + e-			

Redox:		MnO4- + 8 H+ + 4 Mn2+		º		5 Mn3+ + 4 H2O



Es ist eine Komproportionierung möglich:	
MnO4- und Mn2+
 
º
	
M
n3+



Durch Zusatz von Mn
2+
-Ionen (Mn(II)-Sulfat aus RZL) und Verringerung 
der 
[
Mn
3+
]
 
werden die 
elektrochemischen Potentiale so verschoben, daß eine Reduktion des Permanganates zum Manga
n(
II)
 erreicht wird
.



Verringerung der [Fe
3+
] durch Zugabe von Sn(II)chlorid:





2 
Fe3+
 + 
Sn
2+
	
º
		2 Fe
2+
 + Sn4+
	(als [SnCl
6
]
2-
)





Der Überschuß an Sn
2+
 wird durch HgCl2
 oxidiert:





Sn2+
 + 2 HgCl2
	
º
		Sn
4+
 + Hg2
Cl2
 + 2 Cl-






(Hg2
Cl2
 
º
 2 Hg + Cl
2
	;	Hg2
Cl
2
 + NH3
 
º
 Hg + Hg(N
H
2
)Cl + HCl (Hg-amid-chlorid))





Peroxid-Bestimmung





5 H2
O
2
 + 2 MnO
4
-
 + 
6 H
+
	
º
	
5 O2
 + 2 Mn
2+
 + 8 H2
O





Mn-Bestimmung nach Volhardt-Wolf (bei hochprozentigen Mn-Legierungen)





neutrale bis essigsaure Lösung 
bei 80 - 90 °C





3 Mn
2+
 + 2 H2
O + 2 MnO4
-
	
º
		5 MnO2
 + 4 H3
O+






Indikator: Rosafärbung






Dichromatographie





Cr2
O7
2-
 + 14 H3
O
+
 + 6e
-
	
º
		Cr
3+
 + 7 H
2
O	; E° = 1,36 V




Kaliumdichromat ist eine Urtitersubstanz (sehr carcinogen).


Indikator: Diphenylamin ist schwerlöslich, deshalb Na-N-Methyl-Diphenylamin-p-Sulfonat (C6
H
5
N(CH3
)C6
H4
SO3
Na). Farbumschlag von grün (Cr(III)) nach violett.


Iodometrie




Vielseitig verwendbar für Ox- und Red-Verfahren


Grundgleichung: I2
 + 2e
-
	
º
	2 I
-






Ox-Verfahren


I2
 löst sich schlecht im Wasser, deshalb Zugabe von KI (gut löslich)




I2
 + I-
		
º
		I
3-
		(
linear, 
Bindungsordnung 
½
, neg. Ladung auf endständige I
’
s 
verteilt
,


3-
Zentren-4-Elektronen-Bindung
, 4 Elektronen im pz
-Orbital der I
’
s
)






KI3
 ist als Maßlösung unbeständig, daher Verwendung von KI/KIO3
 (5:1). Beim Ansäuern entst
eht I
2
 (Komproportionierung).


IO3-
 + 5 I-
 + 6 H
3
O
+
	
º
	
3 I2
 + 9 H2
O





Landolt
’
sche Zeitreaktion: gekoppelte Reaktion zwischen schwefeliger Säure und Iodsäure


3 H2
SO3
 + HIO3
			
º
		3 H2
SO4
 + HI		(langsam)


5 HI + HIO3
				
º
		3 H2
O + 3 I2
		(schnell)


H2
SO3
 + I2
 + H2
O		
º
		H2
SO4
 + 2 HI		(sehr schnell)




Einstellen des I2
-Titers mit As2
O3
 im alkalischen Medium (As2
O3
 = Urtitersubstanz)


As2
O3
 + 3 OH-
		
	
º
		As
O
3
3-
 + 3 H+
	(Arsenit)


As
O
33-
 +
 
H2
O
		
		
º
		AsO4
3-
 + 2 H
+
 + 2e
-



I2
 + 2e
-
		
		
	
	
º
	
	
2 I
-
							



As2
O3
 + 10 OH-
 + 2 I2
	
º
	2 AsO4
3-
 + 5 H2
O + 4 I
-





Red-Verfahren:


I2
 wird mit S2
O
3
2-
 titriert (neutral bis schwach sauer)




I2
 + 2 S
2
O3
2-
	
º
		2 I
-
 + S4
O
6
2-
	; E° = 0,37 V




Anwendung: oxidierbare Substanz + Überschuß
 an I
-



Die I2
-Menge wird mit Thiosulfat-Lösung rücktitriert.


Indikator: Stärke (Bildung eines blauen Iod-Stärke-Komplexes)
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