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Ausfiihrung von Titrationen

- Direkte Titration von X, mit der Mal3lésung X,

m(Xa)=c(aq Xy)* V(L)*M(aq X,)

 Bestimmung von X, durch Rlcktitration

Zugabe der 1. MaRlésung X,,, im Uberschu und Ruicktitration des Uber-
schusses mit einer zweiten Maflosung X, ,.

m(X,)=[c(aq Xy)*V(L;)-c(agM,)+ V(L,)]*M(aqg X, )

! !

Stoffmenge der Stoffmenge der
ersten Mallosung  zweiten Maldlosung
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Sdure-Base-Titrationen

« Acidimetrie

Maflosung = Saure = HCI, H,SO,, (HNO,, H,C,0,)
Ansetzen der Sauren: Indirektes Verfahren

(ungefahre Konzentration — anschliedend mit einer
Urtitersubstanz titrieren.)

1. Urtitersubstanz: Na,CO; (z = 2)
Na,CO,; + 2 HCI — 2 NaCl + H,CO,

Problem: Die Losung ist mit CO, gesattigt — sie reagiert noch leicht sauer!!
= der Aquivalenzpunkt ist noch nicht erreicht!!
(Indikator: Methylorange; Farbumschlag rot — gelborange)
= CO, verkochen
= nach dem Abkuhlen weiter titrieren

H,CO, —*" , H,0+CO,*
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e 2. Urtitersubstanz: Na,C,0, (z = 2)

Na,C,0, —A1=380-30"C , Na,cO,+CO, 1

weiter wie bei 1.

3. Urtitersubstanz: HgO (z = 2) (Methode von Incze)

HgO +4 -+ H,0O =—— [Hgl,]* +2 OH-

= die freigesetzten 2 Aquivalente OH--lonen kénnen mit der einzustellenden
Saure titriert werden.

Faktor fir eine ca. 0,1 N Sdure:

m(Urtiter)

M (aq Urtiter)  c (ag Saure) « V(Saure)

m(Urtiter)

M (&q Urtiter) « 0,1+ V(S&ure)
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Alkalimetrie

Mallosung = Base = NaOH, KOH, [Ba(OH),]

Ansetzen der Basen:  Indirektes Verfahren

Faktorenbestimmung: Titration mit einer eingestellten Saure z. B.
H,C,0, * 2 H,O, Benzoesaure, Amidosulfonsaure

0,1+ F(NaOH) « V(NaOH) — 0,1+ F(HCI) * V(HCI)

E_ F(Saure)« V(Saure)
V(Base)

Dr. Ingo Pantenburg; WS 2009/10



Seminar ,Quantitative Analysen"

Ausfiihrung von Sdure-Base-Titrationen

Analyse Mal3losung Aquivalenzpunkt

starke Sauren starke Basen H=7
2. B. H,S0, 2. B. NaOH P
starke Base starke Sauren H=7
2. B. NaOH 2. B. H,S0, P
schwache Saure starke Base

H=7+%pKs + Y2 1og c(Salz
z. B. CH,COOH z.B.NaOH | P 2 P * 72 log o(Salz)
schwache Base starke Sauren

H=7-%pK;-"%log c(Salz
2. B. NH,OH 2.B.H,80, | P 2 PR - 72 log c(Salz)
Salz einer schwachen starke Sauren | c(H")=.Kg *c(Saure)
Saure z. B. NaCH,COO z. B. H,SO, pH =2 pKq - Y2 log c(Saure)
Salz einer schwachen starke Base c(OH" )= \/KB  c(Base)
Base z. B. NH,OH z. B. NaOH pH =14 - %2 pKg + 2 log c(Base)
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Auch in chemisch reinem H,O lalt sich eine geringe Leitfahigkeit messen. Der
Grund hierfur ist die Eigendissoziation (Autoprotolyse) des Wasser in Hydroxo-
nium- (H;O0*) und Hydroxid-lonen (OH-).

H,O+H,0 —— H,0*+ OH-
Das Massenwirkungsgesetz (MWG) fur diese Reaktion lautet:

« _[H;0°]+[OH]
[H,0P

Das Gleichgewicht der Reaktion liegt auf der linken Seite, somit hat die Gleichge-
wichtskonstante K einen sehr kleinen Wert. In einer wassrigen Losung ist H,O im
Uberschuf’ vorhanden ([H,O] = 1000 g/I / 18 g/mol = 55,55 mol/l).

Die H,O-Konzentration bleibt deshalb konstant und der Nenner kann in die Kon-
Stante K mit einbezogen werden:

2
K+ [0 =Ky =[H,0"]+ [OH1=107 M2+ 107 M2 10" mfz)'
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Kennt man die Konzentration der H,O*-lonen, so lal3t sich Uber das lonenprodukt
des Wassers die Konzentration der OH--lonen berechnen und umgekehrt.

Wenn z. B. in einer Messung eine H;O*-Konzentration von 10-> mol/l ermittelt
wurde, so berechnet sich folgende OH--Konzentration:

mol?

10-14
2
OH] = hw _ F_ _ 100 ==

T [H0'] g5 Mol |
|

Die Konzentration der hydroxonium- bzw. der Hydroxidionen ist das Mal3, ob und
wie stark eine Losung sauer, basisch oder neutral ist.

Saure Losung: [H;0*] > [OH]
Neutrale Losung: [H;0*] = [OH]
Basische Losung: [H;0*] < [OH1]
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pH-Wert

Um nicht immer mit Potenzzahlen rechnen zu mussen, wurden logarithmische

Grolen eingefuhrt. Der pH-Wert wird als negativer dekadischer Logarithmus der
H,O*-lonenkonzentration definiert:

pH=-log [H;0]

POH =-log [OH]

Auf dieser Definition basiert die pH-Skala. Sie reicht von pH = 0 ([H;0*] = 1 mol/l
= 10° mol/l) bis pH = 14 ([H;0*] = 10-'* mol/l).

Sinkt der pH-Wert in einer Losung um eine Einheit (um 1,0), bedeutet das auf-

grund der logarithmischen Skala, daf} sich die Hydroxonium-lonenkonzentration
um den Faktor 10 erhoht hat und umgekehrt.
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[H;0"] (in mol/l) pH pOH [OH-] (in mol/l)
100=1 0 14 10-14
e nmana
salre
10-4 4 — Lésung — 10 10-10
107 7 o mov=ion ——-L 7 107
N Zunehmend B
10-10 10 — basische 4 104

— LﬁSUﬂi —
10-14 14 0 100 = 1
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schwachen Sdure mit einer starken Base

HA(schwache Saure) + BOH(starke Base) — HZO +BA

BA verhalt sich wie ein Salz. Da B* die korrespondierende Saure einer starken
Base ist, ist sie selbst eine sehr schwache Saure und spielt im Gleichgewicht
far den pH-Wert keine Rolle.

In Wasser gilt immer: . _
Da der pH-Wert nur noch von A- bestimmt ;') :f?_ . :A+ OH
wird: A- reagiert mit H* aus dem H,O also ) )
aus 1). Im GG ist H* aus 1) gleich H* aus 3.) H,O+A == HA+ OH
2).

— Es entstehen also immer dquimolare Mengen HA und OH-!!

c(OH-) = c(HA)
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Das Massenwirkungsgesetz (MWG) fur Reaktion 1) und 2) liefert:

Cw()cwOH) it o(H,0) ~ 55
c(H,0) |

zul) K=

= Ky =cyw(H")cy(OH) < CW(H+):m
W

CS(H+). CS(A-) “ CS(H+)= KS * C(HA)

2u2) Ks =" HA) cs(A7)

Da im Gleichgewicht c(H*) aus Reaktion 1) gleich c(H*) aus 2) ist, folgt:

Kw  Kgec(HA)

St =ewti)= o)™ cad)
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o c(HA)+c (OH") _ Kw

Co(A) K. =Khydrolyse = Ks (Kg, weil nur A- mit H,O reagiert)

Mit c(HA) = ¢c(OH-) folgt:

cw(OH)* K
= W( ; ) = = Base

Cs(A7) Ks
Entsprechend gilt fur c(H*): Ky =c(H")*c(OH")
2
— Cy(OH)= "W o o (OH)2=_ W
Cw(H") cW(H")
2 [ ]

e +K§N : P KW—_KS=C(H+)2

cw(H) *c(A") Ks c(A")
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1 _
= | pH= > (PKy +pKs +logc(A7))

Analog erhalt man fur pH-Wert einer Titration einer schwachen Base mit einer
starken Saure:

1 4
= | pH= > (PKy +pKg -logc(B™))
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Titrationskurven

Anderung des pH-Wertes wahrend der Titration:

Graphische Auftragung des pH-Wertes in Abhangigkeit von der Menge der zu-
gegebenen MafRlésung = Kurve mit pH-Sprung am Aquivalenzpunkt.

Starke Saure oder Base:

Vor dem Aquivalenzpunkt:
Konzentration der Saure bzw. Base = pH-Wert

Am Aquivalenzpunkt: pH = 7, neutral reagierendes Salz

Nach dem Aquivalenzpunkt:
Konzentration der Uberschussigen Mallosung = pH-Wert

pH-Sprung: GroRe pH-Anderung in sehr kleinem Intervall = sehr deutlicher
Sprung.
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Schwache Saure oder Base:

Vor dem Aquivalenzpunkt:

Konzentration der Saure bzw. Base und des bereits gebildeten Salzes
= pH-Wert

Am Aquivalenzpunkt: pH # 7, hydrolysierendes Salz

Nach dem Aquivalenzpunkt:
Konzentration der Uberschussigen Mallosung = pH-Wert

pH-Sprung: Kleinere pH-Anderung in groiem Intervall = um so undeutlicherer
Sprung, je schwacher die titrierte Saure oder Base ist.

pH-Sprung nimmt allgemein zu mit

o der Starke der Saure bzw. Base
« der Konzentration der Analysenlosung
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pH
14 4 HCI mit
NaOH
12—
104 Aquivalenzpunkt
8 i
6_
44 ¢=0,001
c=0,01
27 ¢c=0.1
>
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Grenzen fir die Titrierbarkeit einer schwachen Saure oder Base

KS -8
Es mul} gelten: >10
Kg

= wenn nicht, ist die Eigendissoziation des Wasses graferlll!

Titration von Gemischen mehrerer Sauren bzw. Basen:

In der Titrationskurve erhalt man prinzipiell fir jede vorhandene Saure bzw. Base

einen pH-Sprung. Die einzelnen pH-Springe sind getrennt beobachtbar, wenn
sich die Dissoziationskonstanten der einzelnen Sauren bzw. Basen um mindestens

vier Zehnerpotenzen unterscheiden.

K K
Es muB gelten: | —>10* bzw. - >10*
S2 B2

Mehrbasige Sauren und mehrsaurige Basen verhalten sich wie Gemische von

Sauren bzw. Basen.
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Beispiele zur Beobachtung von ,pH-Spriingen®

K
Schwefelsaure (H,S0,): KS1 >10*
S2

= Die beiden Dissoziationsstufen sind bei der Titration nicht zu unterscheiden.
Die Titrationskurve zeigt nur einen pH-Sprung fur die Reaktion gemalf}

H,S0, + 2NaOH — Na,SO, +2H,0

Phosphorsaure (H;PO,):

KS1:7,59'10-3 K82:6’17o10'8 KS3:2114.1O-13

K a3 y -
Ks1 _759410° o4 650" L 64710
S

= - —288317,8 >10*
6,17 +10 Ks

- 214.10

2 3
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= Die drei pH-Sprlunge sind also getrennt. Da jedoch die Saurekonstante der
dritten Stufe < 108 ist (Kg = 2,14 « 10-"3), sind nur der 1. und 2. Sprung in der
Titrationskurve erkennbar fur die Reaktionen gemal}:

H,PO, +NaOH — NaH,PO, +H,0

H,PO, + 2NaOH — Na,HPO, +2H,0

= Die dritte Stufe der H;PO, 1al3t sich aufgrund ihrer zu kleinen Saurekonstante
nicht direkt titrieren. Jedoch lassen sich die bei Zugabe von CaCl, nach Kolthoff
freiwerdenen H;O*-lonen titrieren.

3Ca’* +2H,PO; — Cay(PO,), | +4H"
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Anwendungen von Sdure-Base-Titrationen

I. Stickstoffbestimmung nach K jeldahl

Die Methode von Johann Kjeldahl (1849 — 1900) aus dem Jahr

1883 ermoglicht die Bestimmung des Stickstoffes als Ammoniak
aus Ammoniumsalzen, Nitraten und organischen Verbindungen.

Prinzip:
Die Methode beruht darauf, dal} der vorhandene ,Stickstoff* in Ammoniumsalzen
durch Zugabe von konzentrierter Natronlauge als gasformiger Ammoniak ausge-
trieben wird.

NH; +OH" — NH; T+H,0

Um den so gebildeten Ammoniak quantitativ bestimmen zu konnen, treibt man ihn
mit Hilfe eines kraftigen Wasserdampfstroms aus der Losung aus und Uberfuhrt ihn
nach Kondensation in eine uberschissige, aber genau definierte Menge einer
Saure bekannter Konzentration.

NH; +H;0" — NHj +H,0
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OH +H,0" — 2H,0

m(X)=[n(aq Saure)-n(aq NaOH)]+M (agX)

z = Zahl der N-Atome in der Verbindung X

Uberfithren von Stickstoff in Ammoniak:

« Ammoniumsalze: Durch Zugabe von NaOH wird Ammoniak (NH,) ausgetrieben.

» Nitrate, Nitrite: Nach Reduktion des Stickstoffs mit Devarda‘scher Legierung

(50 % Cu, 45 % Al, 5 % Zn) in alkalischer Losung wird NH; mit NaOH ausge-
trieben.

Die reduzierende Wirkung der Devarda‘schen Legierung beruht darauf, dal}
wassrige Alkalien mit Al und Zn naszierenden Wasserstoff bilden.

2AI+20H +6H,0 — 2[AI(OH),] +6H
Zn+20H +2H,0 — [Zn(OH),]* +2H

nasz

nasz
Dr. Ingo Pantenburg; WS 2009/10



Seminar ,Quantitative Analysen"

Das Cu bewirkt dabei die Ausbildung von Lokalelementen, wobei Zn und Al
die elektronen-abgebenden Halbzellen darstellen.
Die Summengleichung fur die Reduktion von Nitraten in saurer Losung lautet:

NO; +8H, ., +H;O" — NH; +4H,0

nasz

Organische Stickstoffverbindungen:

Amine und Amide werden durch erhitzen mit konzentrierter Schwefelsaure
zerstort und reagieren vollstandig zu Ammoniumsulfat.

Nitro-, Cyano-, Nitroso-, Azoverbindungen, usw. lassen sich nur in Gegenwart
von ,Phenolschwefelsaure” (P,O;, C;H;OH, H,SO,) quantitativin Ammonium-
sulfat Uberfuhren.

(Intermediar entstehendes Nitrophenol 1altt sich mit Hilfe von Na,S,05 in Amino-
phenol Uberfuhren (Reduktion), das dann weiter zu Ammoniumsulfat reagiert.)

Heterocyclisch gebundener Stickstoff, etwa in Pyridin oder Chinolin, ist
nach der Methode von Kjeldahl nicht bestimmbarll
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Destillationsapparatur nach Kjeldahl

Tropftrichter mit

Hahn
Liebig-Kuhler
Kjeldahl-
Kolben
Absorptionsgefal®

(Salzsaure (HCI))
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IT. Bestimmung nach Ionenaustausch

Kationen werden mit Hilfe eines Kationenaustauschers

gegen H,;0O*-lonen ausgetauscht, die anschlieRend mit
NaOH titriert werden.

R'(SO3),(H"), + yMe™ — R'(SO3),(H")yny(Me™),
+yeneH"

Anionen werden mit Hilfe eines Anionenaustauschers
gegen OH--lonen ausgetauscht, die anschlief’end mit
H,SO, titriert werden.

RI(NR; ), (OH™), +y A" — R'(NR3),(OH )ny (A™),
+yeneOH"
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Anionenaustauscher (Cl-Form)
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ITI. Verdrdngungstitrationen

Bestimmung von Salzen schwacher Sauren oder schwacher Basen:

Durch Titration mit einer starken Saure bzw. starken Base wird die schwache
Saure bzw. Base aus dem Salz verdrangt z. B.

NaCH,COO + HClI — NaCl+ CH;COOH
NH,Cl+ NaOH — NaCl+NH,OH

Konzentration der am Aquivalenzpunkt vorhandenen schwachen S&ure bzw.
Base = pH-Wert.
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Sdure-Base-Indikatoren

Theorie von Wilhelm Ostwald (1891)
Definition:

Ein ,Saure-Base-Indikator® ist eine schwache organische Saure
(HIn) oder eine schwache organische Base (InOH), die in der un-

dissozierten Form eine andere Farbe hat als in der dissoziierten
Form.

K<(HIn

Mit: s(Hin) 10 bis10™®
Kg(InOH)
Hin = In"+H*
InOH — In*+ OH-
Farbe1 =———= Farbe 2

Zweifarbige Indikatoren: Farbe | und Farbe |l # farblos = Lackmus
Einfarbige Indikatoren: Farbe | oder Farbe Il = farblos = Phenolphthalein
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— ¢(H") = Kg(HIn)«

pH = pKs(HIn)-log

c(HIn)
c(In”)

c(HIn)
c(In”)

Der pH-Wert bestimmt das Konzentrationsverhaltnis der unterschiedlich ge-
farbten Substanzen, also die Farbe der Ldsung!!!

pH-Wert fir den Farbumschlag

1.) Zweifarbige Indikatoren: Farbumschlag erfolgt theoretisch bei c(HIn) = c(In-)

~ log c(HIn) _ 1
c(In”)

pH

Umschlag

=pKs(Hin)
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praktisch im Bereich von c(HIn) = 10 ¢(In-) bis c(In-) = 10 c(Hin)

pHUmschIag = pKS(HIn) t1

2.) Einfarbige Indikatoren: Farbumschlag erfolgt, wenn die gefarbte Form (z. B.
In-) die Mindestkonzentration c*(In-) Uberschritten hat. Dann ist

C(Hln) = C(H'ﬂ) zugesetzt ~ o (In_ ) = C(Hln)zugesetzt

C(Hln)zugesetzt
c*(In")

pHUmschIag = pKS(HIn)' |Og

Der pH-Wert fur den Farbumschlag ist bei einfarbigen Indikatoren abhangig
von der Menge des zugesetzten Indikators (c(In-).,, muld erreicht sein), bei
zweifarbigen Indikatoren ist er jedoch unabhangig davon!
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Erweiterung der Theorie von Ostwald
durch Hantzsch

Hantzsch erklart die Farbdnderung der Indikatoren durch eine Anderung des r-
Elektronensystems, die parallel zur Dissoziation erfolgt.

Beispiele:

1.) Methylorange (Na-Salz der p-Dimethylamino-azobenzolsulfonsaure)

H
] | ,CH
N — N
CH,
] _ _CH, + H*
O3S—©—N:ﬂ—®7N\ ——
cH, + OH-
- |T| - /CH3
Farbe | orange | 033@'\‘—&@’\'\
+ CH,

Farbe Il rot
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2.) Phenolphthalein (p-Dioxy-diphenylphthalid)

HO OH HO OH
Q Q + OH- Q Q + OH-
— C —
@ “oH
CO0"

C\
O
Farbe | farblos farblos
0 QO @ el o
C/ + OH' Qc\
CL Clo ™% Ol
COO~ COO
Farbe Il rot farblos
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Mischindikatoren

Als Mischindikatoren bezeichnet man ein Gemisch aus einem Indikator und
einem Farbstoff ohne Indikatorwirkung. Der Farbstoff hat die Komplementar-
farbe zur Farbe des Indikators in seinem Umschlagsgebiet, so dald man beim
Indikatorumschlag folgenden Farbwechsel erhalt:

Farbe| =——— Grau =————= Farbell

z. B. ,Mischindikator M": Gemisch aus Methylrot und Methylenblau

PH <PHymscniag | UmMschlagsbereich | pH > pHqcniag
Methylrot rot orange
Methylenblau blau blau blau
Mischindikator M violett grau
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Methylrot: 2-(4‘-Dimethylamino-phenylazo)benzoesaure

C
3\ +

HG
N O o
\©\ N _HHY . he ™S H  coo
N~ ~ _N
N
pH 4,4 — 6,2

rot

Methylenblau: 3,7-Bis(Dimethylamino)phenothiazin-5-ium-chlorid

N
/<ji/ D\
H,C~N Ng N Redoxindikator
H

/ + \
C - CH

3 Cl S

Universalindikatoren:

Als Universalindikator bezeichnet man ein Gemisch aus bis zu funf verschiedenen

Indikatoren. Bei jedem pH-Wert hat das Gemisch eine andere Farbe = pH-Papier
fur ungefahre pH-Bestimmungen
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Fdllungstitrationen

Prinzip:

Analyse + Malllosung — Niederschlag (K, sehr klein)

z = lonenladung, Ausnahme [Fe(CN)g]*

Beispiel:
1.) Argentometrie
Fallung von Ag* sowie CI-, Br, I, SCN- als AgCl, AgBr, Agl und AgSCN (z = 1)

MalRldsungen:

AgNO,, ansetzen nach dem direkten Verfahren aus AgNO, oder Ag

NaCl, KBr und KIl, ansetzen nach dem direkten Verfahren

KSCN, (NH,)SCN, ansetzen nach dem indirekten Verfahren, Urtitersubstanz

AgNO, oder Ag

= Verfahren nach Fajans (KBr), Gay-Lussac (KBr, NaCl), Liebig (KCN),
Mohr (KBr) und Volhard (NH,SCN)

Dr. Ingo Pantenburg; WS 2009/10



Seminar ,Quantitative Analysen"

Titrationskurven fir Fdllungstitrationen

Durch logarithmische Auftragung der Konzentration eines gefallten lons ( z. B.

p Ag = - log c(Ag*)) in Abhangigkeit von der Menge der zugesetzten Maldlosung
(z. B. NaCl, KBr, KSCN oder NH,SCN) erhalt man eine Titrationskurve mit einem
Konzentrationssprung am Aquivalenzpunkt.

pAg;\ uivalenzpunkt
Es gilt TR = K L(AgX)
P

Aquivalenzpunkt

Der Sprung ist umso grofer und scharfer, je kleiner K _und je grof3er die Anfangs-
konzentration ist.

Bei der Fallung von mehreren lonen mit der gleichen Mal3losung erhalt man ge-
trennte Sprunge, wenn die K -Werte der betreffenden Niederschlage sich stark

unterscheiden.
(z. B. K (AgCI) = 10-1% und K| (Agl) = 10-16)
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Auswertung einer Titration

Co(Ag*) = 0,1 mol/l; V(AgNO,) = 100 mol; NaCl-Losung 10 mol/l
V, =0,9 ml NaCl-Losung; c,(Ag*) = 0,01 mol/l

V, = 0,09 ml NaCl-Losung; C,(Ag*) = 0,001 mol/l
V,; = 0,009 ml NaCl-Losung;  c¢;(Ag*) = 0,0001 mol/l

Ist c(Ag*) = ¢(CI) = 10-5 mol/l, so ist der Aquivalenzpunkt erreicht (K (AgCl) = 10-10)

0,1 % Uberschu NaCl:
— man erhoht die ¢(Cl-) auf 10-4 moll/l

|2
10-10 MO
2
o(Ag’) = KL_ _ ”  _10°® mol
C(Cl ) 10—4 mol |
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1 % Uberschuf’ c(Ag*) = 107 mol/l
10 % UberschuR  c(Ag*) = 108 mol/l
100 % UberschuR  c(Ag*) = 10-° mol/l

Der Wendepunkt (= Aquivalenzpunkt) ist gut erkennbar, wenn die Konzentration
der Silberionen hinreichend grof3 und das Loslichkeitprodukt K, hinreichend klein

ist.
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pAgZA

pAgA

- /Aquivalcnzpunkl 6 Aquivalenzpunkt
yrd

T T T T T T T T 1 T T T T T T T T T >
0.9 10 L1 09 1,0 Lt

Titration von AgNO,-Losung, 0,1 mol/l,  Titration von AgNO,-Losung, 0,01 mol/l,
mit NaCl-Losung (10 mol/l) [pAg = -log mit NaCl-Losung (10 mol/l) [pAg = - log
c(Ag*)], T = Titrationsgrad c(Ag*)], T = Titrationsgrad
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Aquivalenzpunktbestimmung bei
Fdllungstitrationen

1.) Klarpunktsmethode nach Gay-Lussac (1832)

Bestimmung von Ag* mit NaCl-Mal3losung:

Vor dem Aquivalenzpunkt ist die Loésung durch kolloidales AgCl getriibt und

streut eingestrahltes Licht diffus (Tyndall-Effekt). Am Aquivalenzpunkt flockt
das Kolloid aus, die Losung wird klar = die Lichtstrahlen gehen ohne Streu-
ung durch die Probe. Die Messung erfolgt mit einem Nephelometer
(Nephelos = Nebel).

2.) Bildung eines zweiten Niederschlages mit einer anderen Farbe

Cl-Bestimmung nach Mohr (neutrale Losung):

Der Indikator K,CrO, bildet am Aquivalenzpunkt braunes Ag,CrO, (ist leichter
|0slich als AgCl).
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20102 MOF

K. (AngrO4 )
c*(Ag")

e(CrOF Dnsig = -2.102™%

2 moI

praktisch: 2 ml 5 %-ige K,CrO,-L6sung (= 5 * 10-3 mol/l) auf 100 ml Analysen-
|osung

Bei pH < 7 reagiert das Dichromat gemal}

3.) Bildung einer léslichen Verbindung mit anderer Farbe
a) Ag*-Bestimmung nach Volhard (saure Losung):

MalRlosung: KSCN oder (NH,)SCN

Indikator: Fe3* aus (NH,)Fe(SO,), = bildet am Aquivalenzpunkt rotes Fe(SCN),
Anwendung dieser Methode: Bestimmung von CI-, Br-, I- und SCN-

Prinzip: Zugabe von Uberschussiger AQNO,-Losung
(= indirekte Titration = Rucktitration)
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MaRlésung = AgCH, AgBrl, Agid und AgSCNJ

anschlielRend Rucktitration von Uberschussigem Ag* nach Volhard (mit einer
(NH,)SCN-Mallosung)

= AgCIl mul3 vor der Rucktitration abfiltriert werden, da K| (AgCI) > K (AgSCN)
ist.

[Fe(SCN)(H,0):]?* = geringer Uberschuf® an SCN-
[FE(SCN),(H,0),]*
[FE(SCN)3(H,0);]

b) Zn2*-Bestimmung mit K,[Fe(CN),]-Malldsung
= Zn?* wird als K,Zn,[Fe(CN),], gefallt

Indikator: Diphenylamin; welches durch wenig K;[Fe(CN);] oxidiert wird (violett);
uberschussiges K,[Fe(CN),] reduziert den Indikator (farblos).
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4.) Adsorptionsindikator (Eosin und Fluorescein) nach Fajans

Anwendung in der Argentometrie:

Bei Uberschreiten des Aquivalenzpunktes adsorbiert das ausgeflockte AgX

entweder Ag* oder CI-, Br, |- sowie SCN- aus der Mal3losung = die Ober-
flache des Niederschlages wird positiv bzw. negativ aufgeladen.

Das Anion des Indikators Na*In- bzw. das Kation des Indikators In*Cl- wird
dann am positiv bzw. negativ geladenen AgX-Niederschlag adsorbiert. Storung
durch hohe Fremdsalzkonzentrationen oder Protonen!!

Es treten elektrostatische Wechselwirkungen zwischen dem AgX-Niederschlag
und dem n-Elektronensystem des Indikators auf; dies bewirkt eine Anderung
der Farbe des AgX-Niederschlages.

Bestimmung von Anionen: Indikator Na-Salz des Fluorescein oder des Eosins
Bestimmung des Ag*-Kations: Indikator — Chlorid eines Indikators In*Cl- z. B.
Rhodamin 6 G
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Komplexometrie bzw. Chelatometrie

Prinzip:

Analyse + Mallosung — Komplex (K sehr klein)

Bedingung: Die Komplexbildung ist eindeutig und vollstandig bei Zugabe der
aquivalenten Menge des Komplexbildners.

= Bevorzugung von Chelatliganden (mehrzahnige Ligenden)

Beispiele:
1.) Komplexometrie: Bestimmung von Cyanid nach Liebig (1851)
Fallung von CN-als AgCN (z=1)

MalRldsung:
AgNQO,, ansetzen nach dem direkten Verfahren aus AgNO, oder Ag
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Reaktionsqgleichung:

2CN +Ag" — [Ag(CN),T

z = Y2 fur das Cyanid

Erkennung des Aquivalenzpunktes: Triilbung der Lésung durch einen weilten

Niederschlag!
Tipp: Zur besseren Erkennung ein schwarzes Blatt Papier unter den Erlen-

meyerkolben legen.

Ag" +[Ag(CN),]” - 2AgCN{ (weilRer Niederschlag)
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Erkennung des Aquivalenzpunktes bei der
Chelatometrie

= Verwendung von Indikatoren z. B. Eriochromschwarz T (Erio T)

Die Farbe des Indikators ist abhangig von seiner Dissoziation, also vom pH-Wert
der LOsung:

H6,3 H11,5
Hon 220 e B2 s
weinrot tiefblau orange
0,8 O. - - i
O |T| o) (OS] O\M o
Saneohty SRNe®
O,N ON
HInZ tiefblau MIn- weinrot
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Farbe | (freier Indikator) blau

Bei pH 10 {Farbe I (M- Indikator - Komplex) weinrot/violett

Indikator-Puffer-Tablette:
o Erio-T (bei pH 10 — blau)
e Methylrot (bei pH 10 — )
« (NH,CI (mit1 ml (NH,)OH = pH 10)
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Redox-Titrationen
Mogliche Reaktionen fur Redoxtitrationen erhalt man jeweils durch Kombination

von zwei korrespondierenden Redox-Paaren, z. B.

[MNO,]-/ Mn2*  (E®=1,51V)
Fe3* / Fe2* (E® = 0,77 V)

Da E° ((MnO,]- / Mn2*) > EO (Fe3* / Fe?*),

wird bei der Kombination dieser Redox-Paare [MnO,]- das Oxidationsmittel und
Fe?* das Reduktionsmittel sein.

= Fe?* laBt sich mit KMnO,-MaBlésung titrieren, aber nicht umgekehrt
Mn2* mit einer Fe3*-MaBlosung!ll

Die Reaktionsgleichung lautet:

5Fe*" +[MnO,] +8H" — 5Fe’*" +Mn** +4H,0

Analog lassen sich durch Vergleich der Potentiale E° von verschiedenen Redox-
Paaren mogliche Redox-Reaktionen vorhersagen.
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Manganomeftrie
Ansetzen der Ma3losung: Indirektes Verfahren

Grund: Verunreinigungen mit MnO, und Reaktionen mit Verunreinigungen
aus dem Wasser

Das eingewogene KMnO, wird in Wasser gelost, die Losung wird 1 h lang ge-
kocht, nach dem Erkalten wird MnO,, durch einen Glasfiltertiegel abfiltriert
= z. B. eine ca. 0,1 N Maflosung

Anschlie3end Faktor-(Titer)bestimmung mit den Urtitersubstanzen:

1.) Na,C,0, oder H,C,0O, * 2 H,O:

5C,0% +2[MnO,T +16 H" —*2© 5 10CO, T+2Mn*" +8H,0
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2.) chemisch reinem Eisen, gelost in verdunnter H,SO,:
Fe+H,S0, —— Fe** +S07 +H, T

5Fe** +[MnO,] +8H" —— 5Fe”" +Mn** +4H,0

—> Aufbewahrung in einer dunklen Glasflasche, Lésung nur
. begrenzt haltbarll!
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Manganometrische Bestimmungen

|. Direkte Titration mit KMnO,-Maf3|6sung

1.) Fe2*-Bestimmung
— Methode nach Reinhardt-Zimmermann

2.) H,0,-Bestimmung — O, T
3.) Mn2*-Bestimmung —"=%* 5 MnO, * xH,0

Il. Indirekte Titration Uber eine Fe2*-Titration

1.) Braunsteinbestimmung
MnO, + 2Fe*" + 4H" — Mn*" + 2Fe’" + 2H,0
2.) Hydroylamin-Bestimmung
2NH,0H +4Fe* — N,0T+4Fe*" +H,0 +4H*

= Die Fe?*-lonen konnen mit KMnO,-MafI6sung titriert werden.
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Ill. Indirekte Titration tber eine C,0,%-Titration

1.) Calcium-Bestimmung
Ca** +C,07 — CaC,0, 4

= Ca-Oxalat in HCI oder H,SO, 16sen und die freigesetzte Oxalsaure
kann mit KMnO ,-Mallosung titriert werden.

CcaC,0, +H,S0, — CaSO, J +H,C,0,
5C,02 +2[MnO,T +16H" —2© 5 10CO, T+2Mn?*" +8H,0
2.) Braunstein-Bestimmung

MnO, + C,07 +4H" —» Mn** +2H,0+2CO0O, T

= MnOQO, in Uberschulssiger Oxalsaure wird mit KMnO,-Mafl6sung
zurucktitriert
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