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Chemisches Gleichgewicht

Viele chemische Reaktionen laufen nicht vollstandig ab, d.h. nicht alle Edukte reagieren vollstandig zu Produkten
bzw. die entstandenen Produkte kdnnen in einer Riickreaktion wieder zurlick reagieren.

. . n =
Hinreaktion === Ruckreaktion Doppelpfeil symbolisiert

Hinreaktion chemisches Gleichgewicht

2 HI

Beispielreaktion: H, + |,

Riickreaktion

a) Hyo+ |, — 2 Hl bei 425 °C b) 2Hl — > H, + |, bei 425 °C
e Reaktion verlauft unvollstandig e Zerfallsreaktion: auch nicht vollstandig
1molH,+1moll, = 1,544 molHI * Eszerfallen so lange HI-Molekile in H,- und

und |,-Molekule bis 0,228 mol H,, 0,228 mol

s 0,228 Mol H, und 0,228 mol |, bleiben dbrig, |, und 1,544 mol HI-Molekdile vorliegen

die nicht reagiert haben.

2 HI

T Hy
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A 4 hes Gleichgewicht

Bildungs- und Zerfallsreaktion fiihrt zum chemischen Gleichgewicht. In diesem Zustand verandert sich die Konzentration
der Reaktionsteilnehmer nicht mehr.

Aber:
Gleichgewichtszustand ist kein Ruhezustand - standig Bildung und Zerfall von HI-Molekilen

— nur makroskopisch ist keine Veranderung feststellbar
Gleichgewichtzustand bedeutet nicht gleich groBe Konzentration von Edukt und Produkt

Der Anfangszustand beeinflusst die Gleichgewichtslage nicht
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Massenwirkungsgesetz

Gleichgewichtszustand einer Reaktionsgleichung kann quantitativ beschrieben werden, wenn Stoffmengenkonzentrationen
bzw. Partialdriicke p bei gasférmigen Stoffen, die im Gleichgewicht vorliegen, bekannt sind.

Die Gleichgewichtslage einer chemischen Reaktion wird durch das Massenwirkungsgesetz und eine
Gleichgewichtskonstante K beschrieben.

Wenn eine chemische Reaktion stattfindet: aA + bB = ¢C + dD dann gilt:

(im geschlossenen Gefdf3)

C d
K — C(C) C(D) . K [C]¢[D]¢ AuBere Bedingungen wie
c a b oder  Be = TATa[gTb Temperatur und Druck
/ ‘C(A) C(B) ! Al [] _ miissen definiert sein!
(andere Schreibweise)

Gleichgewichtskonstante _
Konzentration o . o
stdchiometrische Koeffizienten
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=)  Zahlenwert der Gleichgewichtskonstanten K: Aussage liber Lage des Gleichgewichts

* Die Gleichgewichtskonstante fir jede Reaktion hat einen charakteristischen Wert und ist nur von der Temperatur
abhangig.

* Durch die Gleichgewichtskonstante ist die Lage des Gleichgewichts einer Reaktion eindeutig beschrieben.
* Wenn K sehr viel grofRer als 1 ist, dann lauft die Reaktion nahezu vollstandig in Richtung der Produkte ab:
man sagt: , Gleichgewicht liegt auf der rechten Seite”

* Wenn K = 1ist, dann liegen im Gleichgewichtszustand alle Reaktionsteilnehmer (Edukte und Produkte) in
vergleichbar groflen Konzentrationen vor.

 Wenn K sehr viel kleiner 1 ist, dann |lauft die Reaktion praktisch nicht ab.
man sagt: , Gleichgewicht liegt auf der linken Seite”
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Bei gasformigen Stoffen gilt:

_ pe(Opt(D)

K = p: Partialdruck

° p*(A) p°(B)

Deshalb kann man fiir die Reaktion auch schreiben:

_ p(HD?
P p(Hy) p(1,)

2 Hlg) K

Hog) * l2(g)

H, ist gasformig
|, als loddampf Bei Gasreaktionen kann man Partialdriicke angeben
Hl ist gasformig

Homogene Gleichgewichte: alle an der Reaktion beteiligten Stoffe sind in derselben Phase vorhanden.

Heterogene Gleichgewichte: mehrere Phasen sind beteiligt (z.B. Flissigkeiten + Gase)
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Beispiele
Homogene Gleichgewichte:

alle Reaktionsteilnehmer sind z.B. gasformig

N2 (g) * 3 Hz (g =" 2 NHj3

= p*(NH,) oder K. = c*(NH,)
P p(N)P3(Hy) © c(N)C(Hy)

Heterogene Gleichgewichte:

Reaktionsteilnehmer sind fest und gasformig

C(COZ) s, (f): solid, (fest)
C (s) + 02 (9) C02 (9) c — C(O ) g: gas, gasformig
2 |, fl: liquid, fliissig
K p*(CO)
C.,..+CO 2 CO = An der Reaktion sind feste Stoffe beteiligt
(s) 2(9) (9) b p(COZ) — gleichglltig in welcher Menge — im
Massenwirkungsgesetz treten fur feste,
- reine Phasen keine Konzentrationsglieder
C8CO3 (s) Ca0 (s) T C02 (9) Kp = p(COZ) auf (Aktivitat von Feststoffen = 1)

7
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g-Base-Chemie

Zwei Grundtypen chemischer Reaktionen zum Ausgleich des Elektronenmangels
von Verbindungen und lonen:

Redox-Reaktionen: Elektronenlibergange
Saure-Base-Reaktionen: Elektronenpaare werden gemeinsam von einem

elektronenarmeren und einem elektronenreicheren
Reaktionspartner benutzt

Verschiedene Theorien zu Sdure-Base-Reaktionen: i :
Gemeinsamkeiten:

1. Arrhenius-Theorie Prinzip:
Saure = Mangel an negativer bzw.
2. Brgnsted-Theorie Uberschuss an positiver Ladung

o ) Base = elektronenreichere Partner
3. Lewis-Saure-Base-Theorie
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Svante Arrhenius
(1859 -1927)

#urg-Base-Chemie

Theorie von Arrhenius:

Saure: Arrhenius-Sauren dissoziieren in wassriger Losung
in Wasserstoff-Kationen (H*) und Saurerest-Anionen.

.8, |HCl—H"+CI

Base: Arrhenius-Basen dissoziieren in wassriger Losung in
Hydroxid-Anionen (OH") und Metall-Kationen.

7.B. NaOH——» Na* + OH"

Die Reaktion einer Saure mit einer Base heil3t Neutralisation.

z.B.

H* + OH — H,0

Allgemein:

Saure + Base ——» Salz + \Wasser

— Elektrolytcharakter von Saure-
und Base-Losungen

Probleme:

- z.B. Ammoniak (NH;)

- nur auf Sauren und Basen in
wassriger Losung anwendbar
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In dieses Konzept passen: Oxide

* Oxide, die mit H,O Sauren bilden, nennt man Saureanhydride, z.B. CO,, SO,
* Oxide, die in H,0 Hydroxide bilden, nennt man basische Oxide, z.B. Na,O

e Saureanhydride + basische Oxide — Salze

10
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Theorie von Brgnsted:
Protonenlibergangsreaktion:

Saure: Brgnsted-Sauren sind Protonendonatoren.
konjugiertes Saure-Base-Paar 2

Saure 1 + Base 2 = Base 1 + Saure 2

Base: Brgnsted-Basen sind Protonenakzeptoren. S
HA B f’|'~ HB*

konjugiertes Saure-Base-Paar 1

Probleme:
- Konzept nur auf Wasserstoffverbindungen anwendbar

Johannes Nicolaus Brgnsted

(1879 - 1947)
B el 3 = o zB Protolyse: Proton wird von der Saure
—@l £ HeCtl =% f-Seder gl 59 JEm=S i . .
odily ! i HCl =——> CI + H* Saure-Base-Paar 1  auf die Base libertragen
H
7. § N s | = _t( © 9 HO+H H,O*  Saure-Base-Paar 2 - - s
N+ ool “’{’“‘“"l" mh G st 2 3 Zwei konjugierte Sdure-Base-Paare
i f ! S, Stehen miteinander im Gleichgewicht.
NG - +
8. A e s A,% RTRT g a- -2 O HCI + H,O Cr+H30
;\—f‘:( ke e “-{ A

11
11
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Saure-Base-Begriff nach Bronsted und Lowry

Eine Sdure-Base-Reaktion ist eine Protonen-Ubertragungsreaktion

Dabei entsteht aus der Saure die zu ihr konjugierte Base und umgekehrt:
HO-H + H,0 ¢> H,0-H* + OH-

Wasser Ubertragt ein Proton (auf ein anderes Wassermolekil) und wirkt damit als Saure; selbst geht es
dabei in die konjugierte Base OH" Uber

 Diese Protonenubertragung ist eine dynamische Gleichgewichtsreaktion, fir die man nach dem
Massenwirkungsgesetz eine Gleichgewichtskonstante ,,K“ definieren kann

12
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Oxosauren

oder auch Sauerstoffsauren genannt (Anorganik) wie z.B. Schwefelsaure H,SO,, Phosphorsaure H;PO,, Salpetersaure HNO,

Baugruppe: H O Z O hat (fast) immer die gleiche GroRe

Saurestarke hangt in erster Linie von Elektronegativitat von Z ab.
Wenn:

Z: Metall-Atom — geringe Elektronegativitat — Elektronenpaar b gehort O — Verbindung ist ionisch aufgebaut
z.B. HO" Na*

13
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3-Base-Chemie

Z: Nichtmetall-Atom mit hoher Elektronegativitat — Bindung b ist kovalent und weniger leicht spaltbar — Z-Atom teilt
sich Elektronenpaar mit dem O-Atom und beansprucht somit eines seiner Elektronen

Selbst wenn das O-Atom das elektronegativere Atom ist, ist seine Elektronendichte etwas verringert — Auswirkung auf
die Bindung a

— O-Atom ubt Elektronenzug auf die Elektronen der H-O-Bindung aus und erleichtert die Abspaltung des H*

z.B. Hypochlorige Saure HOCI

Je elektronegativer Z, desto mehr Elektronendichte wird der H-O-Bindung entzogen, desto leichter lasst sich H* abspalten

HOI < HOBr < HOCI Saurestarke nimmt zu

o) J i
fosh: / et O~ Ao, desto
Seaks
9: 3. Oxoc\'\m‘fﬁé‘””‘w @3

o i |
— AN =0 —el — e
geals siggss RO

= = 2 e
L @ 1 L
® \O Lo

H-2

14
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Ebenfalls:
Aussage Uber Saurestarke von Molekiilen, in denen die H-Atome nicht am O-Atom gebunden sind

z.B. HCl und H,S

Zwei Faktoren beeinflussen die Saurestarke:

— Elektronegativitat
— Atomgrol3e des Elements, mit dem der Wasserstoff verbunden ist

NH; < H,O0 <HF  S3durestdrke nimmt zu F entzieht dem H-Atom am stdrksten Elektronendichte, NH; in H,O Base
PH; <H,S <HCl Sdurestarke nimmtzu PH; reagiert nicht mit H,O

HF < HCl < HBr < HI  H* lasst sich leichter von einem grof8en Atom abspalten als von einem kleinen — Valenzelektronen-
wolke ist auf groBeren Raum verteilt — H* ist weniger fest gebunden

Hier ist die Elektronegativitat umgekehrt, aber die AtomgrofSe ist von groRerer Bedeutung als die Elektronegativitat
— innerhalb einer Periode sind die kleinen Unterschiede in den AtomgrolRen unbedeutend 15
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y Saure: Lewis-Sauren sind Elektronenpaarakzeptoren

Base: Lewis-Basen sind Elektronenpaardonatoren

i-Base-Chemie

Eine Séure-Base-Reaktion besteht in der
Ausbildung einer Atombindung zwischen
einer Lewis-Sdure und einer Lewis-Base. Die
Sdure- bzw. Basenstdrke hdangt daher vom
jeweiligen Reaktionspartner ab.

Probleme:
" - Starke von Sauren und Basen (keine Saurekonstante),
Gilbert Newton Lewis et s .
(1875-1946) qualitative Beschreibung durch HSAB-Konzept

- Amphotere Verbindungen z.B. Wasser

HSAB-Konzept: Hard and soft acids and bases = Konzept
der harten und weichen Sauren und Basen.
— Abschatzung der Stabilitat und Reaktivitat von Verbindungen.

harte Teilchen: hohe Ladungsdichte, kleiner Radius, kaum polarisierbar

weiche Teilchen: geringe Ladungsdichte, groBer Radius, leicht
polarisierbar

Beispiele fur Lewis Sduren: BF;, AICI;, CO,,
S0O,, SiCl,, PFg, SbCI,, fast alle alle
Metallkationen, H*

Beispiele fur Lewis Basen: NH;, CI, CN-, N3,
H,0, CO, ...

16
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Bindung zwischen harten Spezies — eher ionischer
Charakter
Weiche Lewis-Base-Addukte — kovalenter Charakter

17
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pH-Wert

Aciditat einer wdssrigen Losung ist durch die Konzentration an H;0* gegeben

—> in Praxis: Konzentrationsangaben ubersteigen Zehnerpotenzen

— Einflhrung eines logarithmischen MaRes um handlichere Werte zu erhalten

Einflihrung es pH-Wertes

Definition: negativer dekadischer Logarithmus der H;O* - Konzentration

pH=-1Ig C(H30+)

Entsprechend fiir die OH- - Konzentration gilt: pOH = — ]g C(OH_)

18
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Substanz PH - Wert Art

Batteriesaure

Magenséure (nuchtem)

Zitronensaft
Cola / Limonaden
Essig
Orangensaft / Apfelsaft ‘
Wein
Saure Milch
Bier

¢(H30) dek. | pH-
in mol/l ‘Log. | Wert

sauer

Saurer Regen

Kaffee

Tee

0,00001 1 0'5 ‘5 5 ) Hautoberflache (Mensch)

Sgren Peter Lauritz Sgrensen Regen
(1868-1939)

Mineralwasser
Milch
Wasser

Speichel (Mensch)

Reines Wasser neutral
Blut (Mensch)
Meerwasser 75-84
Pankreassaft (Mensch) 83
Seife
Haushalts-Ammoniak
Bleichmittel

Beton

alkalisch
basisch

19

Natronlauge
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Autoprotolyse
+ —
H,O kommt als Sdure und Base vor H,0 + H,0 = H;0 + OH
o A =0 Sojq’gcwg i
Das Protolysegleichgewicht (in reinem Wasser) ist fast vollstandig auf ber 25°¢ sleas)=0, % AL = 1000 wi
der linken Seite. .- = 493y AL
; =+ 937
W b
Massenwirkungsgesetz anwenden: fur Autoprotolysegleichgewicht LI B = TaR oAbt ) s-f,wi“-"f
des Wassers C=v Vv 1L 0.
c(C)ec(D)4 _ ,
allgemein K = (©)fc(D) c(H O+)C(OH ) esye . M (H20)s 48,01 Ve
c(A)?c(B)P K = 3 W wolanct M3 o
c(H;0)2 Y o

ym : Mes ¥

Da das Gleichgewicht nahezu auf der linken Seite steht, d.h. die Konzentration des nicht
protolysierten Wassers praktisch der Gesamtkonzentration des Wassers entspricht

c(H,0)= 55,36 mol/L

- Konzentration des undissozierten Wassers kann als konstant angenommen werden

und der Ausgangskonzentration gleichgesetzt werden
20
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lonenprodukt des Wassers

1. Logarithmusgesetz:

[H30+] [OH 1=K - [H,0]°=K,=1-10"1 mit K (25°C) = 3,25-1018 log(a * b) = log(a) + log(b)
4. Logarithmusgesetz:
= 3,25 10-18'(55,36 mOI/I_)2 log(X/x) = ilog(x)
=1-10 einfachheitshalber nur Zahlenwert

Da fir reines Wasser gilt: [H3O+] = [OH ]1=+VK, in reinem H,0 entstehen zu gleichen Teilen H;0* und OH"

V1014 = 107 mit  pH = —Ig[H;0%]
[H,0"][0H "1=K,,

pH=—1g10~7
107 - 1077 = 1014 pH=7 neutral
- pH =7 pH<7 sauer
pH + pOH = 14 pH>7  basisch (alkalisch)

— -1 — _ -7 —
pOH = —Ig[OH™] = ~1g 1077 =7 In Praxis pH-Skala von 0 bis 14 .
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g-Base-Chemie

Lost man Sduren (H*-Donatoren) in Wasser, so ist die ¢(H*) > 1 x 10”7 mol/L:
Loésung ist sauer

Lost man Basen (H*-Akzeptoren) in Wasser, so ist die ¢(OH") > 1 x 107 mol/L:
Losung ist basisch

pH = -log[H;0*]; [H;0*]1=10"" pOH = -log[OH]; [OH] = 10-°H

pH + pOH = -logK, = pK,, = 14

pH: 0 — 7 — 14
sauer neutral basisch

Der pH-Wert ist der negativ dekadische Logarithmus der Wasserstoffionen-
Konzentration!

Quelle: Prof. Dr. lvana lvanovic-Burmazovic

H;0"-Konzentration
/4 OH™-
Konzentration

.

| basisch

L

Aus Archiv

Kw (25 °C) = ¢(H;0*) x ¢(OH’) = 1014 mol?/L?
Das Produkt der [H*] und der [OH] in Wasser (lonenprodukt K,) ist eine Konstante:
Wenn die Konzentration der einen lonensorte groRer wird, muss die andere kleiner
werden, um ein konstantes Produkt zu gewahrleisten.

22
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Saurestarke
HA + H,0 H;O" + A

Lage des Gleichgewichts entspricht der Starke der Saure

Starke Saure bedeutete groRe Tendenz zur Deprotonierung

- Gleichgewicht liegt mehr auf der rechten Seite als bei einer schwacheren Saure

Massenwirkuneseesets: C(H3O +)C(A_) [HA] Konz§ntr§tion an nicht dis-soziierter Saure
gsg K= (HA)C(H,0 [H,0*]  Oxoniumionenkonzentration
¢ c(H,0) [A] Konzentration der Sdureanionen
[H,0] Konzentration Wasser

wassrige Saure- bzw. Basenldsungen gelten

bei verdiinnten Lésungen - Konzentration von H,O konstant i )
als verdiinnt, wenn Konzentration < 1 mol/L

23
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Saurestarke K§

K- [H,0] =Ks

K, Werte haufig sehr grol3, daher negativer dekadischer Logarithmus:

pKS — _lg Ks

starke Sauren: rechte Seite des
Protolysegleichgewichtes Uberwiegt - Zahler
groBer als Nenner > K, >1 - pK, <0

je schwacher die Saure, desto groBer ihr pK-Wert
schwache Sauren: K, < 1 - pK, > 0 weil Nenner
groRer als Zahler im Massenwirkungsgesetzt

y

2-Base-Chemie

Bsp.: K, = 10 > pK, = -1, K, = 1000 - pK, = -3

Grafik fur -log(x)

-
|

—

&

4

z

\

% 182575832  y:-1.26144329

1 r—S—a 5 6 7 8 9 0 1 12

24
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2-Base-Chemie

Tab.32 Protochemische ,.Spannungsreihe” einiger Sdure-Base-Systeme (Wasser 25°C).

ng-We rte

Holleman, Wiberg, Lehrbuch
der Anorganischen Chemie,

Siure 2 Base +H? pK,
HCIO, 2 Clo; +HT ~—10
HCI 2 Cl° +H* ~ 7.0
H,SO, = HSO, +H* — 30
H,PO; = H,PO, +H* ~—3
HCIO, 2 Clo; +HT — 27
HNO, 2 NO; +H* - 137
H,0* 2 H,0 +H* F oo
SO, + H,0 2 HSO; +HT + 1.90
HSO; 2 S0ZC +H* + 1.96
H,PO, 2 H,PO; +H* + 2.161
[Fe(OH,) 1™ 2 [Fe(OH,),(OH)]** +H" + 246
HF 2 F +H* + 317
HAc 2 Ac” +H* + 4.75
[AI(OH,)]?" = [Al(OH,){(OH)]*" +HT + 497
CO, +H,0 2 HCO; +H* + 6.35
[Fe(OH,)]*" 2 [Fe(OH,),(OH)]* +H* + 6.74
IL,S = HS- +H + 699 102. Auflage
HSO; = sog—2 +H* + 7.20
H,PO, 2 HPO?~ +H* + 7.207
HCIO 2 Clo~ +HT + 7.537
HCN 2 CN- +H* + 921
NH; 2 NH, +H* + 9.25
[Zn(OH,), 2" 2 [Zn(OH,)s(OH)]* +H* + 896
HCO; 2 C0%° +H* +10.33
H,0, 2 HO, +H* +11.65
HPO2 "~ 2 PO +H* +12.325
HS™ 2 §*° +H" +12.89
H,0 =2 OH- +H* + 14.007
NH, 2 NH; +H* +23
OH™ 2 02 +H" +29
H, 2 H +H" +39

a) Die Konzentration des Wassers (55.3mol/1) ist als Konstante im pKi-Wert mit enthalten (ist dies nicht der Fall, so
gilt: Kg = [H;0 7] [OH"]/[H,0] = 10~*** [mol/1]).

pK—Werte einiger Siure-Base-Paare bei 25°C

(pI(s = - lg I{s)

Séure Base p K
HCIO, 107 -10
HCl Cr- -7
HyS0y HSOT -39
H3O+ HyO - 1,74
HNO, NOj -1.37
HSOp SO + 1.96
HySO3 HSOy + 1,90
HyPO, H,PO; +216
[Fe(HoO)g]**  [Fe(OH)(Ha0)s)>™  + 246
HF F- + 3,18
Stirke dor  CH3COOH  CH3CO0— + 4,75
Saure mimmt  [Al(Hy0)g]*t  [AI(OH)(H0)5]>t 4+ 4,97
“ COy + HyO  HCOy + 6,35 L
T [Fe(HpO)g]**  [Fe(Hy0)s0H]*  +674 .
HsS HS™ + 6,99 Base nimmt
HSO3 Sore +720 m
H,PO7 HPO2- + 721
[Zn(HyO)g)>t  [Zn(H20);0H]T 4+ 896
HCN CN- +9.21
NHy NHj + 9,25
HCO3 Cos™ +10,33
Hy0, HOZ +11,65
HPOj~ PO}~ +12,32
HS- s +12,89
HyO OH~ +15,74
OH~ 0%~ +29

Internettabelle

25
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Quelle: Prof. Ivanovic-Burmazovic

Séure Formel Kg pK g "

Parchiors e HCIO, - 101 =10 pK; nimmt ab, d.h. Sdurestarke
Chlorwasserstoffsture  HCI =105 =-6 nimmt zu!

Hydroniumion H40* 1.00 0.00

Hydrogensulfation HSO,~ 1.2 1072 1.92

Phosphorséure H4PO, 7.5% 1073 2.12 PK;<0

Fluorwasserstoffsaure  HF 3.5% 1071 3.45 Starke Saure

Essigsaure CH,COOH .78 % 105 .74

Aluminiumion (hydrat)  Al(H,0)3+* 7.2 1076 5.14

Hydrogensulfition IISD:;" ' 1% 1077 G.96 0< pKS ot

Hypochlorige Saure HC1O 3.1 1078 7.51 MlttEISta rke Saure
Ammoniumion NH,* 5.6x 10710 9.25

Hydrogenphosphalion HPU,]2 2110 13 12.68

Hydrogensulfition HS 1.3x 10713 12.88

Wasser H,0 Loox 101 1400

Methanol CH40H 2.9 10716 15.54

Ammoniak NH; ~ 10733 35 (Die entsprechende Einteilung gilt flir Basen)
Aus Archiv
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- )

Basenkonstante K§

- +
- OH |[BH
B+ H,0 = HB " + OH g — [0 I[BH |
[B][H,0] z.B. Neutralbase NH,
R NH, + H,0 = NH, * +OH ~
[OH ][BH ]
K-[H,0] =KB = Analog pKy = —1gK;
[B] Séure-Base-Paar NHa/NH4*
H:O + NHs =——— OH + NH
KS * KB — 10_14 Saure-Base-Paar H,0/OH-

pKg(NH,) = 14 — pK (NH, )
PKs + pKg = pKy, = 14

27
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Quelle: Prof. lvanovic-Burmazovic
Wegen K K; = K, gilt:
Je groRer K, fur eine Saure (Saurestarke grof), desto kleiner wird K; der konjugierten Base
(Basenstdrke klein).

Saure / konjugierte Base
Essigsaure / Acetat
Hypochlorige Saure / Hypochlorit
K (Essigsdure) = 1,8 x 10> mol/L (pK. = 4,7) Kg(Acetat) = 5,6 x 10 mol/L (pK =9,3)
K (Hypochlorige Sdure) = 3,2 x 10¢ mol/L (pK. = 7,5) Kg(Hypochlorit) = 3,1 x 10”7 mol/L (pK; = 6,5)
Saurestarke nimmt zu Basenstidrke nimmt ab

Je schwacher die Saure, desto starker die korrespondierende Base!
28
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pH-Werte starker Sauren

z.B. HCI, H,S0,, HCIO, pK, <0

Protolysegleichgewicht starker Sauren liegt praktisch vollstandig auf der rechten Seite des

Starke Sauren
Massenwirkungsgesetzes, da nahezu alle Sduremolekile H,0 zu H;0* protonieren.

pK, <0
—> Konzentration von H;0* ist gleich der Ausgangskonzentration c, der Saure [H50]"= [AT = [HA,]

pH = —Ig[H.0%] = —Ig[HA] = —lgc, Analog gilt fiir starke Basen: |pOH = —Ig[OH ] = —lg[Base] = —lgc,

29
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pH-Werte mittelstarker Sauren

HA + HHOs=— A" + H,0"

Cp— X X X
« = c(A7) xc(H,0*) _  c(A)xc(H07) X2
s = c(HA) ~ Go(HA) = ¢(H;0*)  — cpx

Mitternachtsformel

a-r b-z4¢=0

12

c(H;0*) = -1/2xK + \l% x K + Ko x g

Bzw. fiir mittelstarke Basen c(OH) = -1/2xK;y + J% xKg? + Kz xcg

Quelle: Prof. lvanovic-Burmazovic

=

p-g-Formel anwenden:

ks' (- x) 2 <

léS'Co 5 145-)( ors

z

X tlex =l G =0

M=

1

P

s

B

AL B

1
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pH-Werte schwacher Sauren

z.B. Essigsaure CH;COOH  pK, >0

Protolysegleichgewicht schwacher Sauren liegt weitestgehend auf der linken Seite des
Massenwirkungsgesetzes.

HA + H,Os=—— A" + H;0°

Cp— X X X
o . gy L
(2 U lh) iy ) el
N3herung x = c(H;0%) = c(A) ¢, >> c(H;0*) somit c(HA) = ¢, :

|L5 il = CZ(H30‘>

¢ (8,0 = [m

v

Quelle: Prof. Ivanovic-Burmazovic
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HOAc + H,0 = H,0 " + OAc

CH;COOH: Essigsaure HOAc

[H3O+] [OAc ] CH,COO™: Acetat-lon OAc

c(H,0) = konstant

S [HOAC]
Da aus einem Molekul HOAc ein H;0*-lon und ein OAc -lon entstehen [H3O"']2
- Konzentration beider lonen gleich grof [H;0*] = [OAC] 57 [HOAC]

Wegen der kleinen Saurekonstante bzw. des Gleichgewichts, das auf der linken Seite liegt:

|[HOAc] = ¢,(HOACc)

C,: Anfangskonzentration der Saure Schm:(achg Sauren
+12 — . . >
> |[H;0™]? = [HOACc] - Kg [HOAC]: Konzentration der Siure, die . I[0H30]+= (A]
[H3O+]2 = ¢,(HOAC) - Ks noch nach der Dissoziation vorhanden ist « [HA]= [HA,]

[H,0%] = {/c,(HOAC)K, = (c,(HOAC) - K )%

32
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Logarithmieren (mit -lg):

1 1

pH = - pK; — >lgc,
2 2 Co entspricht c(HA)

pH = % (pKs — 1gc0)

1. Logarithmusgesetz:
log(a * b) = log(a) + log(b)

4. Logarithmusgesetz:

Definitionen aus Holleman, Wiberg: Fiir schwache Basen gilt: log(Vx) = ilog(")
 Uberaus starke Sauren: pK; <-3,5
 Sehrstark: -3,5<pK <0 1analog:

« Stark: pK.~ 0 pOH = 5 (pKB — 1gc0)
* Mittelstark: O < pK, < 3,5

e Schwach: 3,5 < pK, <10,5 pKg < O starke Basen

* Sehr schwach: 10,5 < pK, < 17,5 pK, >0 schwache Basen
* Uberaus schwach: pK, > 17,5
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Dissoziationsgrad

Der Dissoziationsgrad o bzw. Protolysegrad gibt das Verhaltnis der durch Dissoziation gelosten Saure- bzw. Base-Teilchen zur
Gesamtkonzentration der Sdure-/Base-Teilchen der Losung an. A kann Werte von 0 bis 1 (100% Protolyse) annehmen.

— Ausmal} einer protolytischen Reaktion, bzw. Anteil Sdure, der in einer Reaktion mit H,O zur korrespondierenden Base
umgewandelt wurde

Konzentration der protolysierten HA-Molekiile

a= . "
Konzentration der HA-Molekiilevor der Protolyse

co— [HA] _ [H;0"] _[A]

o = — Fur einwertige Saure: [A7]=[H;0*]  umstellen: [H3;0*] = a-c,

Co Co Co

[A]=a-c,
+ —
= = pr— = C
S [HA] Co—a-C, Co—oa-c, °l—a
" Ostwaldsches
fir schwache Sauren gilt a << 1: K, = CO-OL2 - a= C—S Verdiinnungsgesetz (fiir
0 schwache Séauren)

Protolysegrad einer schwachen Saure steigt mit abnehmender Konzentration der Saure! 34



LUDWIG-

| VI st BIFAKULTAT FOR

MUNCHEN CHEMIE UND PHARMAZIE

v #ng-Base-Chemie

Der Dissoziationsgrad o gibt an, wie groR der Prozentsatz an dissoziierten Teilchen ist

» Starke Sauren und Basen (starke Elektrolyte) dissoziieren vollstdndig (100 %)in a=1
Wasser (z.B. HCI, NaOH)

* Schwache Sduren und Basen sind nur zum Teil in Wasser dissoziiert (z.B. NH;, q<1
CH,COOH)

C, .- Ausgangskonzentration der Sdure

a = c(A)/c,

c... Konzentration im Gleichgewicht

dissoziierte Spezies: ¢(A’) = ¢(H;0*) =acy—

Cc(A)xc(H,01) _ _ofxc? _ a’xc
K =——cnA) (T-a)xco  (1-a)
nicht dissoziierte Spezies: c = (1 — a)c,
Ostwaldsches Verdunnungsgesetz: K. /c, = o’
bei niedriger Konzentration steigt a s/~ (1-a)

Quelle: Prof. lvanovic-Burmazovic 35
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. . . \ . Quelle: Prof. Ivanovic-Burmazovic
Dissoziationsgrad a als Funktion der Konzentration

CH,COOH + H,0 === H,0* + CH,COO

_ ¢(H*) x ¢(CH,CO0")

K. = K.(Essigsaure) = 1,8 x 10
> c(CH;COOH) s(Essig ) Ostwaldsches Verdiinnungsgesetz:
bei niedriger Konzentration steigt a
C[I ){ mol,’l o Aus Archiv
6,0
0,1 0,013 (1,3 %)
+ 5,0
104 0,344 (34,4 %) :g
2 4,0
10® 0,952 (95,2 %) 5
E 3,0
10° 1 (100%) 3
£ 2,0
auch schwache Elektrolyte sind bei hoher 1o o
Verdlinnung praktisch vollstéandig dissoziiert
0 0,05 0,10 0,15

Sdurekonzentration (M) 36
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pH-Wert einer starken Saure: komplett dissoziiert, a = 1 [H*] = c(H;0%) = acy= ¢,
z.B. 0,001 mol/L HCI [H*] = 0,001 mol/L pH = -log0,001 = 3

pH-Wert einer starken Base: komplett dissoziiert

z.B. 0,001 mol/L NaOH [OH] = 0,001 mol/L pOH = -log0,001 = 3;
pOH + pH = 14
pH = 14 — 3 = 11

Autoprotolyse des Wasser wird durch hohe [H*] oder [OH ] unterdriickt und muss nicht
berticksichtig werden

¢, = 107 mol/L HCI _ falsch pH =7 beisehrkleinen c, muss man Autoprotolyse des

Wassers berucksichtigen

Autoprotolyse des Wasser Ky = ¢(H*) c(OH)
-14 = -7
Ky =1x1014 1x10%=(107+w) w ?
2 HZO == H30+ + OH- Mitternachtsformel w=0,618 x 10
Cot+ W w  ¢(H)=c,+w=107+0,618 x 107 = 1,618 x 10~ pH = 6,79

. . 37
Quelle: Prof. Ivanovic-Burmazovic



LUDWIG- ke A -
| VI st BIFAKULTAT FOR
MOUNCHEN CHEMIE UND PHARMAZIE

v #ng-Base-Chemie

Mehrprotonige Sauren

Zweiprotonige Sauren
Einprotonige Sauren

H2804 + H2O —_— H3O+ + HSO4-
+ ) Schwefelsaure Hydrogensulfat
HCI + Hzo Hgo + ClI
Salzsi Chilorid _ )
alzsaure HSO4 + Hzo - H3O+ + 8042
HBr + HZO H3O+ + Br Hydrogensulfat Sulfat
Bromwasserstoff Bromid
+ -
HF +H,0 Ha0™ + P H,COj3 + Hy0 === H30" + HCOj
Fluorwasserstoff Fluorid
Kohlensaure Hydrogencarbonat
HCN + H,0 H30" + CN° HCO5 + H,0 === H;0"* + CO,%
Blausaure Cyanid
Hydrogencarbonat Carbonat
H,S + H,0 H3O" + HS”
Schwefelwasserstoff Hydrogensulfid
HS™ + H,0 H;O* + 8%
Hydrogensulfid Sulfid

38
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Dreiprotonige Sauren

z.B. Phosphorsaure H;PO,

H,PO, + H,0 = H,0* + H,PO,"~ pK (1) = +2.16
Dihydrogenphosphat
_ N + 29— . Flir Protonen mehrprotoniger Sauren ist
H,PO,™ + H,0 = H30 ;I;drl;lgfn?h‘ﬁsphat PK;(2) = +7.21 die Tendenz der Abgabe verschieden groR.
HPO,>~ + H,0 = H;0* + PO,3~ pK,(3) = +12.32
Phosphat

— fiir die einzelnen Protolyseschritte mehrprotoniger Sauren gilt:
K (1) > K(2) >K(3) bzw. pK(1) < pK(2) < pK,(3)

da H* leichter aus einem neutralen Molekil abspaltbar ist als aus einem negativ
geladenen lon

Fiir Gesamtreaktion mehrprotoniger Sauren gilt:

Ki(ges) = K(1) - K(2) - K(3) bzw.  pK(ges) = pK (1) + pK(2) + pK,(3) “
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Quelle: Prof. lvanovic-Burmazovic
pH-Wert einer mehrprotonigen Sdure (z.B. H,S0,)
Kombination starke/mittelstarke Saure

pKsy =-3 pKs, =2
Effekt der 2. Dissoziationsstufe auf pH der H,SO, Lésungen ist von ¢, abhadngig

* hohere Konz. c¢;=0,177 mol/L H,50, + H,0 =—— HSO, + H,0*

1. Dissoziationsstufe vollstandig 0,177 mol/L 0,177 mol/L

: . . .
[H*] = 0,177 mol/L => MJ (; H50,” + H,O s=— 50,7 + H,0 D

0,177 -x X X+ 0,177

2. Dissoziationsstufe wird durch 1. beeinflusst

_¢(S04*7) xc(H;0%)  x(x+0,177)

2% ¢SO, - (0177-x 70009 mol/L

C,.,(H*) = ¢, + x = 0,177 mol/L + 0,009 mol/L = 0,186 mol/L

pH = -logc,,, (H*) = -log(0,186 mol/L) =| 0,73

H;0* lonen aus dem 2. Protolyse-Schritt beeinflussen den pH-Wert kaum, wenn H,SO, in
héherer Konzentration vorliegt ! 40
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Quelle: Prof. Ivanovic-Burmazovic
pH-Wert einer mehrprotonigen Saure (z.B. H,S0,)
Kombination starke/mittelstarke Sdure

PKs; =-3  pKs =2
Effekt der 2. Dissoziationsstufe auf pH der H,SO, Lésungen ist von ¢, abhangig

* niedrigere Konz. ¢y = 0,01 mol/L H,S0, + H,0 =—= HSO, + H,0*

1. Dissoziationsstufe vollstandig 0,01 mol/L 0,01 mol/L

HS0, H — 9 2- H.O*
[H] = 0,01 mol/L  => 50, + H0 0.2 + BDD

0,01-x X x+ 0,01
2. Dissoziationsstufe wird durch 1. beeinflusst

- c(SO4*) x c(H;0%) _ x (x+0,01)
27 ¢(HSO,) ~ (0,01-x)

x =0,0041 mol/L

C,.,(H*) = ¢+ x = 0,01 mol/L + 0,0041 mol/L = 0,0141 mol/L

pH = -logc,,,(H*) = -log(0,0141 mol/L) =|1,85

H,0*lonen aus dem 2. Protolyse-Schritt beeinflussen den pH-Wert stérker, wenn H,SO, in
niedrigerer Konzentration vorliegt !! a1
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Ampholyte

Manche Verbindungen oder lonen, sogenannte Ampholyte, konnen sowohl Protonen aufnehmen als auch abgeben, je nachdem, ob ein
starkerer Protonendonator oder Protonenakzeptor anwesend ist.
Einfache Beispiele: HSO,~, NH; H,0, Aminosauren, ...

Beispiele fir Ampholyte sind HSO,, H,PO,”, HPO,* :f(o\'\ //6|  — basische Gruppe
saure Gruppe H.¢c”
BY
H T (|: e Zwitterion, keine Wanderung im elektrischen Feld
- - H R
H,PO,” + HCI H3PO, + ClI
- - - + Natronlauge + verdinnte Salzsaure
H,PO, + OH H,O + HPO,? (Na*, OH) (H,0, CI)
*+CI o0 H—0_ Ol
HCI + H,0 H,0* + ClI { \?// ; \?//
H—N—C—H + H,0 4 Na H—-I]f—-(IZ—-H +H,0 + Cr
CO5% + H,O === HCO3 + OH" Ll b L
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Nivellierender Effekt

In Wasser ist die starkste Sdure das Oxonium-lon H;0*, die starkste Base

das Hydroxid-lon OH". , =
» Sy :.ﬁ;;}ft)ﬂ ; = /“
" X "J A H r "”/ v
. .. . /‘) V ?J '/f 23/ ,ri‘ S / ‘ A ’}J
Dementsprechend sind alle sehr starken Sauren und Basen in Wasser 3B | S =1 . pg;}'f-'a
gleich stark! Das Wasser ubt daher einen nivellierenden Effekt aus. (H,0)-antiboat (H;0),boat-b P 1ctoata
- r 'F;',:‘f
. . . . ‘I\,—f ‘ ).\ “ Jk 3
Sinnvolle pH-Werte in Wasser sind nur von 0 bis 14. ’2 T ﬁ»q))‘;
Pl AT
. . Py 0, e
- Messung von sehr starken Sauren in o J
10%(H;0) 46 H;0%(H;0)0
sauren Lésemittel (z.B. Essigsaure) Optimized geometries for three - ——
isomers of (H,0),, cluster, f_—r_‘j ;.‘J}#f ( r ?"J‘ ;;V’ ., ;’J
- Messung von sehr starken Basen in protonated water clusters o $goq SR T & g o 3.2y
, 3 , HO'(H,0)0 and H:OHiO)o, | 08 g y A Lpdes o Y2
basischen Losemittel (z.B. DMSO) and four isomers of HSO, ~ @5 & . R = . -.L/,'f‘, s v
“(H,0)y, cluster. HSO, (H,0) 4 HSO, (H;0) -l HS O, (H;0) -l HSO, (H;0) -V
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Der Grotthus-Mechanismus

'.* 'r !
+\ o\ \N
o) (@) o)
H/ \H ' H/ /H
H H : : .
e - N Beweglichkeit von Protonen in Wasser
o) # +0 * o)
7z \ A% 77
H H H H H H_
/O\ /O\ & O\
/7 N\ /7 \ /7 \
H H H H H H

Protonen verweilen mit einer typischen Halbwertszeit von 1 - 4 ps (1 ps = 1012 s) an einem Ende einer Wasserstoffbriicke.

Geschwindigkeitskonstanten von Protoneniibergangsreaktionen in wasseriger Losung bei 25°C.

Reaktion Kihin) [L molt st Kiriicky [L moltst
[H,0 ']+ [0H ] = [H,0] + [H,0] 1,4*101 2,5%10°
| - Sdure/Base Reaktionen verlaufen sehr schnell!!
[NH, ']+ [0OH ]|= [H,0]+ [NH,] 3,4*1010 6*10°
[H,0 "1+ [S0,27] = [H,0] +[HS0,”]  1,0*10% 7%107

44
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Protolysereaktionen beim Losen von Salzen

1. Salze aus einer starken Saure mit einer starken Base

z.B. NaCl, NaClO,

* keine Aciditatsanderungen, weil die Kationen Gberaus NaCl + H,O ====Na"(3q) + Cl'(5q) + H20
schwache Sauren und die entstehenden Anionen Uberaus
schwache Basen darstellen pH=7 neutral

2. Salze aus einer schwachen Saure mit einer starken Base

z.B. CH,COONa, Na,CO,, Na,HPO,, Na,S

* werden durch die korrespondierende Base der Saure beeinflusst und reagieren in
wassriger Losung alkalisch

pKs + pKg = 14

CH;COO-Na* + H,0 Na* OH" + CH3;COOH

pOH = %(pKg — Igc,)

pH =14 - pOH 45
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3. Salze aus einer schwachen Base mit einer starken Saure

z.B. NH,Cl, AICl,, FeCl,

e werden durch die korrespondierende Saure der Base beeinflusst und reagieren in
wassriger Losung sauer

NH,* CI"+ H,O === H3;0" + CI" + NH;4

pH = %(pK; — Igc,)

4. Salze aus einer schwachen Saure mit einer schwachen Base

2.B. (NH,),S0,, CH,COONH,, (NH,),S, NH,CN

* pH-Wert ist variabel und unabhangig von der Konzentration des Salzes

HB*+ A = B+HA pH = %(pK (BH*) + pK (HA)) ==) Ampholyte

46
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Ampholyte (Salze aus einer schwachen Saure und bzw. mit einer schwachen Base)

z.B.. Ammoniumacetat NH,* OAc in H,O I6sen CH,COO = OAc Essigsaure CH;COOH abgekiirzt HOAc

O
V4
HaC—C

NH,* / H,0 / CH,COO" OH
\

Acetatanion CH,O0O- abgekiirzt OAc
kann H* aufnehmen 3 8

1. kann H* abgeben kann H* aufnehmen o
oder abgeben )j\ )

\ H,c” SO

2.  pKg-Werte anschauen: um zu entscheiden was die starkere Base ist,
d.h. was H* eher/zuerst aufnimmt:

H,0 / CH,COO

pK, =0 pK, =4,75

oK, = 14 pKg = 14 - 4,75 = 9,25
47



 LUDWIG-

LMU it MAXiMILIANS- 1B EAKULTAT FUR P

MUNCHEN CHEMIE l{ND PHARMAZIE
e | #ung-Base-Chemig

=== \ergleich: pKg (H,0) > pK; (CH,COO")
14 > 9,25

=== (CH,;COO" ist eine starkere Base alsH,0 === NH,* gibt H* an OAc statt H,O ab

m=) Reaktion:  NH4"+ OAc NH; + HOAc Ammoniumacetat NH,OAc ist ein Ampholyt,

da es H* auf- und abgeben kann.

pH-Wert-Berechnung: Gleichung fir Ampholyte verwenden:

pH = %(pK,(NH,*/NH;) + pK,(HOAc/OACY)) = %(9,25 + 4,75) =7

z.B.:  Ammoniumcyanid NH,*CN-in H,O |8sen

NH,* + H,0 NH; + H;0*

was lduft in H,0 ab?

CN- + H,0O HCN + OH-
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HO / CN = Vergleich: pK, (H,0) > pK, (CN")
pK; = 14 pK, =9,21 « 14 > 4,79

pK; =14 -9,21=4,79
schwacher basisch

=== Cyanid ist eine starkere Base als H,0

==) Reaktion: NH;" + CN" ——= NH; + HCN Ammoniumcyanid NH,CN ist ein
Ampholyt, da es H* auf- und abgeben

kann.

pH-Wert-Berechnung: Gleichung fir Ampholyte verwenden:

pH = %(pK (NH,*/NH,) + pK_(HCN/CN-)) = %(9,25 + 9,21) = 9,23
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Puffersysteme

Ein Puffer ist ein Stoffgemisch, dessen pH-Wert sich bei Zugabe einer Saure oder einer Base nur unwesentlich
verandert.

Pufferlésungen enthalten eine Mischung aus einer schwachen Saure und ihrer korrespondierenden Base.

z.B. HOAc/OAC

oA oA —

_ [H30 ][A ] . [H0][A ]
KS B [HA] — B lg(KS) B _lg [HA] — Im gleichen Volumen
—l(K)=—l[HO+]—l[L_] e DKo = pH—lgitd o %z%
8\ Rg gl g[HA] PRs =D g[HA] A
[A7] [HA]

pH = pKs + lgm - pH = pKs — lgm Henderson-Hasselbalch-Gleichung
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Beispiele:

Acetat-Puffer HOAc + H,0 = H;0" + AcO~ pH 3,7 -5,7

Phosphat-Puffer NaH2P04 + NaOH = NCleP04 + HZO pH 5,4 - 8,0 «— Stoffmengenanteil von Essigsaure in %
100 80 60 40 20 0

Ammoniak-Puffer NH, + H,0 = NH,* + OH™ oH 8,2 - 10,2 I ol pgeaTs

pH

100

Verschiedene
Puffersysteme decken Essigsaure
bestimmte Arbeits-
bereiche von pH-Werten | | . |

ab (hier von pH =4...11). . 50 P - . oh
Stoffmengenante“ von Acetat in % —»

51



I LUDWIG-

- - o or .
| MU B BFAKULTAT FOR T N

4 MONCHEN CHEMIE UND PHARMAZIE
h ” o ' . °
, }-Base-Chemie

Sind die Konzentrationen [HA] und [A7] gleich groR, so ist der pH-Wert gleich dem pK,-Wert der Sdure. Dieser pH-Wert stellt
auch den Wendepunkt der Pufferungskurve dar.

Bei Zugabe von H* zum Puffersystem: Protonen reagieren mit korrespondierender Base zu undissoziierter Saure -
Protolysegleichgewicht verschiebt sich nach links, die Protonen werden durch A-lonen gepuffert und pH-Wert nimmt nur
minimal ab. Erst wenn [A]/[HA]-Verhaltnis von 1/10 unterschritten wird - starke Abnahme des pH-Wertes bei weiterer
H*-Zugabe.

Bei Zugabe von OH" zum Puffersystem: OH-lonen reagieren mit undissoziierter Sdure HA zu A" und H,0 - beide
Reaktionsprodukte tragen nicht zur pH-Anderung bei - Protolysegleichgewicht verschiebt sich nach rechts, OH-lonen
werden von HA gepuffert. Erst wenn [A]/[HA]-Verhéltnis von 10 erreicht wird - starke Zunahme des pH-Wertes bei
weiterer OH-Zugabe.

Optimale Pufferwirkung bei: [A]/[HA] =1/1 - pH = pK
Pufferbereich liegt bei pH = pK, + 1

Pufferkapazitit: Menge an Sidure bzw. Base, die von einem Puffer ohne wesentliche Anderung des pH-Wertes
abgefangen werden kann.

Die Wirksamkeit eines Puffersystems nimmt mit seiner Konzentration zu.
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Herleitung der Ampholyt-Gleichung

Die Deprotonierung (bzw. Protonierung) der funktionellen Gruppen in Abhéngigkeit
vom pH-Wert lassen sich mit der Puffer-Gleichung beschreiben. Dabei gilt fiir die
Carboxylfunktion:

PH = pKs: + lg [HA]/[HA'].

Fiir die Aminofunktion gilt:

pH = pKs, + 1g [AT]/[HA].

Isoelektrischer Punkt (IP): Anzahl der positiven Ladungen = Anzahl der negativen
Ladungen. d.h. nach auBen neutral. keine Ionen-Beweglichkeit im elektrischen Feld.
Herleitung des pH-Wertes (fiir neutrale AS). fiir den der IP erreicht 1st (pHrp) aus der
Puffergleichung: Umformen der beiden genannten Puffergleichungen ergibt

lg [H,A'] = - pH + pKs; + 1g [HA] bzw.

lg [A"]=pH - pKs, + 1g [HA].

Fiir den IP gilt: [H,A] =[A"].

Quelle: Prof. Bottcher

Alles an COOH-AS deprotoniert (umgesetzt zu
COO—AS): Aquivalenzpunkt = isoelektrischer
Punkt

Glycm (Gly) G

Zwitterion = Ampholyt liegt vor:

pH-Wert-Gleichung fir Ampholyte:

pHpr = 2 (pKs; + pKs»)
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Quelle: Prof. Béttcher
Gleichsetzen beider Gleichungen ergibt fiir den pHpp:

— pHpp + pKs; +1g [HA] = pHp — pKs, + g [HA]

somit schlieflich:

PHr = %2 (pKs1 + pKs2)

In analoger Weise lassen sich die Gleichungen fiir die AS mut basischer bzw. saurer

Seitenkette herleiten.
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Titrationen

14

Zu einer Saurelésung unbekannten Gehaltes wird schrittweise Base bekannter Menge
(=Aquivalente) dazugegeben.

H
oy
N

||

Aquivalenzpunkt kann durch Siure-Base-Indikatoren sichtbar gemacht werden.

Verschiedene Saure-Base-Indikatoren stehen zur Auswahl.

Sdure-Base-Indikatoren (pH-Indikatoren):

— - N
N I o ™ o N 'S
| 1

ot & Thymolblau . -
: — schwache organische Sauren oder Basen,
: [ ) ) farblos elb 2,4-Dinitrophenol g | ) d Farbe hab |
05 10 15 2 eren lonen eine andere Farbe haben als
Aquivalente einer starken Base —» rot & Methylorange

Methyirot | die undissoziierten Verbindungen und deren

Lackmus  rot | lau pK-Werte im pH-Bereich der Aquivalenz von
Phenolrot gelb - Saure und Base liegen

Phenolphthalein farblos |

Alizaringelb orange

55



LUDWIG-

| MU st GFAKULTAT FOR ,
MONCHEN CHEMIE UND PHARMAZIE
B € = / . ' 4 , °
o yurg-Base-Chemie
Protolysegleichgewicht: HInd + H,0 = H30+ + Ind™ [Ind"]
H = pK 1
Farbe der Farbe der P PRs+18 [HInd]
sauren Form basischen Form

Henderson-Hasselbalch-Gleichung

am Aquivalenzpunkt [HInd] = [Ind]

pH = pKg

HO OH 0 I i 0
Beispiel: Phenolphthalein ‘ 0‘ _20H N _
Q 2H* ‘ €00 Delokalisation der Elektronen
0

Hind Ind"

farblos rosa
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oH Indikatoren CHy
N

pH=6 pH=8 pH=10

Cyanidinchlorid (Blaukraut)

HO l O OH
(@) http://www.kupke-chemie- - N
f‘}. e Q physik.de/hauptseiten/experimentieragarchiv/indikator/ind Hac\_N COOH
et o

ikator.html
& éH 3

Phenolphthalein (pH 8,7 —10,7) Methylrot (pH 4,4 - 6,2)

neutral (links), sauer (rechts)

i HO 0 =
Indikator g 10 11 12 13 14 =
Thymolblau CHs ; 7N
Methylorange N v I
Bromkresolgriin (@] O A ; g
Methylrot - | - ]
Lackmus HSCHO 0 Cc = B
Bromthymolblau Sy = — -
Phenclphtalein — 4 4
Thymolphthalein| :
Alizaringelb R — . .

Lackmus (pH 4,5 8’3) pH=3 (links), pH=7 (Mitte), pH=11 (rechts)
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Titrationen im Praktikum

Birette

:— Mafiésun g Natronlauge ——

Farbumschlag

0 e R 0 R P P

B

_Siativ 1l & || | Probe - zu bestimmende pH-Meter
Becher- _§é§um oder Lauge Becherglas ———— Salzséure
Farbung: Indikator |
wl TP Magnetriihrer

http://www.digitale-medien.schule/download/MW _Titration-Theorie.pdf
https://www.u-helmich.de/che/EF/inhaltsfeld-1/4-

Carbonsaeuren/titration-1.html
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Titrationen

z.B.: HCI (0,1 mol/L) wird mit NaOH (0,1 mol/L) titriert
Indikatoren T = Umsatz

Indikator: z.B. Bromthymolblau AP

i (oA

=== (Jbergang leicht griinlich

>

Aquivalenzpunkt Volumen des
Titrationsmittels

z.B. HCI+ NaOH —— NaCl + H,0 _
T=0: am Anfang: nur HCl liegt vor - ¢ = 0,1 mol/L

Neutralisation da HCl eine starke Saure ist:

pH=-Ig(0,1)=1
59



LUDWIG-

| VI st BIFAKULTAT FOR

MUNCHEN CHEMIE UND PHARMAZIE

v #ng-Base-Chemie

T=1: alles was an HCl vorhanden ist, ist weg: b) schwache Saure + starke Base

= Aquivalenzpunkt z.B. HOAc + NaOH

\?H' . [HOAC] = [0AC]

HCI + NaOH —— NaCl + H,0 - NaOAc + H,O—> HOAc + NaOH
‘ rOSQ
pH — 7 14 ] pH-Wert 2 0 bZW'
f & it OAc™ + HyO ——HOAG + OH"
10 i (
8 Aquivalenzpunkt Y ‘ '. —> " . ¢
: und ? N I A | Basisch -
5 Neutralpunkt ACIUIVGIenZ- .
. LYJ punkt g 1 Phenolphthalein
2+ . = Indikator
oL | miNeOH oH  Pufferbereich 10¢
T | 4
137 — 8
12— / farblos
T=2: nur NaOH liegt noch vor o | .
. . 9 .‘ Agquivalenzpunkt
da NaOH eine starke Base ist: 8- |
7 ¢ Neutralpunkt 4
6— ’I
= - = — /
pOH |g(0,1) 1 i_ ~ Pufferpunkt 2+
_ pH=pK
pH=14-1=13
1 1 A
T 05 1,0 15 60
0 T T T T T 1T T 1T 711 Aquivalente einer starken Base —»

V [ml]
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z.B.: HOAc (0,1 mol/L) wird mit NaOH (0,1 mol/L) titriert

T = Umsatz; pK, (HOAc/OAc) = 4,75 T=0: am Anfang liegt nur HOAc vor:

da HOACc eine schwache Saure ist:
pH = %(pK, —lgc,) =2 (4,75 - (-1)) = 2,87

/\i/ T=0,5: HOAc und OAc liegen in gleichen Mengen vor:

| HOAc + NaOH —— Na*OAc" + H,0

"

) — aber nicht alles an HOAc wurde ,wegtitriert” (da ja erst t=0,5)
\
’ mm=) HOAc/OAC

mm) Pufferpunkt: pH = pK, = 4,75

,7 hwsah Im Pufferbereich: Henderson-Hasselbalch-Gleichung:

1
o O 1 2
H = bKe — 1 [HOAC]
Pt = PRs =15 [OAc™] 61
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T =1: Aquivalenzpunkt

Es liegt nur Na*OAc vor, das aber in H,0
basisch reagiert

OAc™ + H,0 ——>HOAc + OH-
pKg = 14 — pK, = 14 — 4,75 = 9,25

pOH = %(pK; — 1gc,y) =% (9,25 — (-1)) = 5,12
pH=14-pOH=14-5,12=8,8

- Indikatoren verwenden, die einen

Umschlagsbereich zwischen pH =7 und
pH =10 haben

=< 4
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c) starke Sdure + schwache Base

o Mctglorange

Aquivalente an
starker Saure

Aquivalenz-
punkt

LYJ

Pufferbereich

z.B. HCI + NH;—> NH4"CI"  Ammoniumchlorid

Im Pufferbereich: NH,*/NH; = 1:1

Am Aquivalenzpunkt:  NH4* + H,O —— NHj + H;0*

- Aquivalenzpunkt im Sauren .
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Aquivalenzpunkt

Umschlagbereich von
Phenolphtalein

4 / Umschlagbereich
/ von Methylorange

05 10 18 0 1 2 Zugabe von HOAc: OH™ + HOAc——> H,0 + OAC

Aquivaiante siner sterken SENS SN Aquivalent- Stoffmenge Base

Aquivalent- Stoffmenge Sdure

© 2007 Walter de Gruyter, Riedel/Janiak: Anorganische Chemie.

d) schwache Base + schwache Saure

z.B. NH; wird mit HOAc titriert
NH3 + H,O —>NH," + OH"

— am Anfang ist die Losung basisch - schwache
Base:

pKg = 14 — pK,(NH3/NH,")
pOH = %(pK; — Igc,) pH =14 —pOH

Im Pufferbereich: NH,*/NH, liegen vor

Weitere Zugabe von HOAc bis alles an OH" bzw. NH; verbraucht ist:

Umschlagsbereich der Indikatoren muss ermittelt werden

- Aquivalenzpunkt
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NH; + HOAc

K

PHARMAZIE
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(Ammoniumacetat NH,OAc ist ein
Ampholyt, da es H* auf- und abgeben kann.)

pH-Wert-Berechnung: Gleichung fir Ampholyte verwenden:

pH = %(pK,(NH,*/NH;) + pK,(HOAc/OAC)) = %(9,25 + 4,75) = 7

Weitere Zugabe von HOAC:

Weitere Zugabe von HOAC:

pH-

HOAc Uberwiegt: schwache Saure

pH = %(pKs — Igcy)

—> Pufferbereich: OAc/HOACc liegen vor :

HOAc und NH,* (als NH,*OAc’, da
Ladungen ausgeglichen sein missen)

4] :-"r"'r""l—r—l—'l—r—l—'l—r—l—l—'r—r—l—l—r—!—l—l—l"
mlL Masslasung

.~ Pufferbereich
NH./NH,*

(_A_\

https://link.springer.com/chapter/10.1007/978-3-0348-0972-6_4

Aquivalenzpunkt

\_Y_)

Pufferbereich
HOAc/OAc

N Aquivalente an
HOAc
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_Saurezugabe Basenzugabe
pH /N
14 — ohne Puffer
7- mit puffer HA
— p\(,__.’-.—.7
1_ J
N
L L LT T T I T T T ITELLECETLLTLTT»
Anteil A= 0 0,5 1
Anteil HA: 1 0,5 0

https://www.studyhelp.de/online-lernen/chemie/puffer-stoffgemisch/
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