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21.11.2005
Versuch 13: Aufnahme von Titrationskurven verschiedener Säuren
Ziel des Versuches:

Mittels acidimetrischer Titration sollen die charakteristischen Titrationskurven dreier Säureproben bestimmt werden, aus denen sich dann auf die Art der Säure schließen lässt.

Durchführung:

Verdünnte Proben dreier Säuren werden mit dem Indikator Methylorange versetzt und anschließend mit 0,1 m Natronlauge titriert, bis der pH-Wert bei ungefähr 12 liegt.

Der pH-Wert wird dabei in regelmäßigen Abständen mit einem pH-Meter gemessen, der Umschlagpunkt des Indikators wird notiert.

Aus den gewonnenen Daten werden nun die Titrationskurven erstellt.

Bei den zu untersuchenden Säuren handelt es sich um Salzsäure, Essigsäure und Phosphorsäure, wobei nicht bekannt ist, welche Probe welche Säure enthält.

Es ergeben sich folgende Messwerte:

	ml NaOH
	pH Säure A
	ml NaOH
	pH Säure B
	ml NaOH
	pH Säure C

	  0,0
	  2,43
	  0,0
	  2,38
	  0,0
	  3,19

	  1,0
	  2,47
	  1,0
	  2,42
	  0,5
	  3,34

	  2,0
	  2,51
	  3,0
	  2,52
	  1,1
	  3,60

	  3,0
	  2,58
	  4,0
	  2,60
	  1,2
	  3,63

	  4,0
	  2,65
	  5,0
	  2,72
	  1,3
	  3,66

	  5,0
	  2,77
	  7,3
	  8,48
	  1,4
	  3,70

	  6,0
	  2,91
	  8,0
	10,06
	  1,5
	  3,75

	  6,5
	  3,02
	  8,5
	10,42
	  1,7
	  3,81

	  7,0
	  3,18
	  9,0
	10,63 
	  1,9
	  3,87

	  7,5
	  3,40 
	  9,5
	10,77
	  2,0
	  3,91 

	  8,1
	  4,41
	10,0
	10,89
	  2,3
	  3,99

	  8,5
	  5,59
	10,5
	10,98
	  2,5
	  4,10

	  9,5
	  6,11
	11,0
	11,05
	  3,0
	  4,19

	10,5
	  6,42
	11,5
	11,11
	  3,5
	  4,32

	11,5
	  6,62
	12,5
	11,21
	  4,0
	  4,44

	12,5
	  6,85
	13,5
	11,29
	  4,5
	  4,57

	13,5
	  7,05
	15,5
	11,42
	  5,0
	  4,71

	14,5
	  7,33
	17,0
	11,49
	  6,0
	  5,02

	15,5
	  7,86
	18,0
	11,52
	  6,5
	  5,19

	16,0
	  8,02
	19,0
	11,56
	  7,0
	  5,40

	16,5
	  9,47
	21,0
	11,62
	  8,0
	  8,79

	17,0
	10,13
	22,0
	11,64
	  8,5
	  9,64

	17,5
	10,40
	24,0
	11,70
	  9,0
	10,09

	18,0
	10,58
	25,0
	11,73
	  9,5
	10,39

	19,0
	10,81
	
	
	10,0
	10,57

	20,0
	10,95
	
	
	10,5
	10,70

	21,0
	11,07
	
	
	11,0
	10,81

	22,0
	11,17
	
	
	12,0
	10,94

	23,0
	11,25
	
	
	13,0
	11,07

	24,0
	11,31
	
	
	14,0
	11,14

	25,0
	11,36
	
	
	15,0
	11,23

	
	
	
	
	17,0
	11,35

	
	
	
	
	19,0
	11,44

	
	
	
	
	21,0
	11,52

	
	
	
	
	25,0
	11,60


Umschlagbereich des Methyloranges von pink nach gelb:

Säure A: Zugabe von 8,1ml Natronlauge

Säure B: Zugabe von 7,3ml Natronlauge

Säure C: Zugabe von 2,3ml Natronlauge

Titrationskurven siehe Anhang.

Die jeweiligen Äquivalenzpunkte sind in der graphischen Auswertung als Wendepunkte der Kurve erkennbar und werden graphisch ermittelt.

An dem charakteristischen Verlauf der Kurven lässt sich erkennen, um welche Säuren es sich handelt.

Betrachtet man die Titrationskurve der Säure A, so lässt sich leicht feststellen, dass es sich bei Säure A um Phosphorsäure handelt.

Jeder Äquivalenzpunkt zeigt die Abspaltung eines Protons an, weshalb es sich bei Säure A auf jeden Fall um eine mehrprotonige Säure handelt.

Als dreiprotonige Säure verfügt Phosphorsäure durch ihre drei abspaltbaren Protonen theoretisch über drei Äquivalenzpunkte. Das von diesen drei Punkten nur zwei zu sehen sind, resultiert aus der Tatsache, dass das dritte Proton erst bei pH 14 abgespalten würde. Dieser pH-Wert ist jedoch durch Titration mit 0,1 molarer Natronlauge nicht zu erreichen, da die der pH-Wert der Natronlauge selbst nur 13 beträgt.

Da für den Versuch keine zweiprotonigen Säuren verwendet wurden, muss es sich bei Säure A also auf jeden Fall um Phosphorsäure handeln, da sie die einzige mehrprotonige Säure ist, die im Versuch verwendet wird.

Das 1. Proton wird noch bei einem sauren pH-Wert abgespalten(bei pH4,7), das zweite erst im basischen bei pH 8,8.

Dissoziationsgleichungen:

H3PO4   +  OH-  ↔  H2PO4- + H2O

H2PO4-  +  OH-  ↔  HPO42- + H2O 

Bei der zweiten Säure, der Säure B, handelt es sich um Salzsäure. Salzsäure ist eine starke, einprotonige Säure. Sie dissoziiert in Wasser nahezu vollständig:

HCl+ OH-  ( Cl-  +  H2O

Sie weist daher den typischen Titrationskurvenverlauf einer starken Säure mit einer starken Base auf: zuerst findet kaum ein Anstieg des pH-Wertes statt, da alle OH- Ionen mit den durch Dissoziation der Salzsäure entstandenen H3O+ Ionen zu Wasser reagieren. Sind diese fast aufgebraucht, kommt es zu einem plötzlichen pH-Sprung, nach dem die Kurve dann wieder flach verläuft.

Der graphisch ermittelte Äquivalenzpunkt liegt bei pH 6,4.

Bei der dritten Säure, C, handelt es sich dann logischerweise um Essigsäure. Dies ist auch schon am leichten Essiggeruch zu erkennen.

Die Kurve verläuft anfangs etwas stärker ansteigend als bei Salzsäure, da die Essigsäure zunächst nur schwach dissoziiert vorliegt und sie durch Zugabe der Natronlauge durch Verschiebung des Säure-Base Gleichgewichtes weiter dissoziiert. 

CH3COOH + OH-  (  CH3COO- + H2O

Der Kurvenverlauf ist typisch für die Titration einer schwachen Säure mit einer starken Base.

Der Äquivalenzpunkt der Essigsäure liegt bei pH 7,4 im alkalischen Bereich.

Auch der relativ geringe Sprung des pH-Wertes lässt auf eine schwache Säure schließen.

Berechnung der Gehalte an Säuren:

Am Äquivalenzpunkt gilt: 
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kennt man also die Stoffmenge an verwendeter Natronlauge, so lässt sich daraus auch die Stoffmenge an verwendeter Säure und so auch ihre Masse bestimmen.

Beispielrechnung für Salzsäure:

Am Äquivalenzpunkt sind 7ml NaOH verbraucht worden. Bei einer 0,1 molaren Lösung mit einem Titer von 1,02: 
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Bei einer molaren Masse 
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von HCl folgt daraus:
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Da nur ein Fünftel der 100mll Lösung im Messkolben für die Titration verwendet wird, gilt für den Gehalt an Salsäure in 100ml: m= 0,026g*5=0,1302g 

Analog ergibt sich für die Essigsäure mit 
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und einem NaOH Verbrauch von 7,6ml:
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Analog für Phosphorsäure mit Verbrauch an Natronlauge (1. Äquivalenzpunkt):8,1ml

und 
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, da sich Phosphorsäure am ersten Äquivalenzpunkt wie eine einprotonige Säure verhält.

Da Salzsäure vollständig dissoziiert, besitzt sie keine Dissoziationskonstante.

Die anderen beiden Säuren verhalten sich wie Puffer. Es gilt die Henderson-Hasselbalch Gleichung:
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Da die Puffer am Halbäquivalenzpunkt in äquimolarer Konzentration 
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vorliegen, ist 
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 und somit der pH-Wert= pKs –Wert.

Also können folgende pKs –Werte aus der Graphik entnommen werden.

pKs Essigsäure: 4,5


(Literaturwert: 4,75)

pKs Phosphorsäure1: 2,7

(Literaturwert: 2,16 )

pKs Phosphorsäure2: 6,8

(Literaturwert: 7,21)

Da  pKs =-log Ks
ist

Ks Essigsäure: 3,16* 10-5

(Literaturwert:  1,76 * 10-5)

Ks Phosphorsäure1: 2,00* 10-3
(Literaturwert:. 7,52 * 10-3)

Ks Phosphorsäure2: 1,5810-7

(Literaturwert:  6,23 * 10-8)

Der Indikator Methylorange ist nur für Salzsäure für eine Bestimmung des Äquivalenzpunktes geeignet, da sich bei den anderen Säuren der Umschlagbereich des Indikators nicht mit dem Äquivalenzpunkt deckt.

Außerdem muss der gefärbte Indikator etwa in zehnfachem Überschuss gegenüber dem Nichtgefärbten sein, um mit dem bloßen Auge erkennbar zu sein.

somit ergibt sich eine recht hohe Ableseungenauigkeit und ein Umschlagbereich von etwa 2-3 ml NaOH für Essig- und Phosphorsäure.

Außerdem bilden sich Mischfarben, so dass der Zeitpunkt des Umschlags nicht genau zu erfassen ist.

Die Abweichungen von den Literaturwerten könnten auf verschiedene Ursachen zurückzuführen sein. Zum einen wird die Angleichungszeit der einzelnen pH-Wert Messungen nicht genau eingehalten. Beim  Titririeren ergibt sich auch ein Ablesefehler der Bürette von ca ±1ml. Die Lösungen könnten ungenau pipettiert oder durch nicht ausreichendes Spülen der                      pH-Messelektrode verunreinigt worden sein. Auch das Wasser, das zu der Lösung gegeben wurde, um die Elektrode korrekt eintauchen zu können, hat einen Einfluss auf den pH-Wert, ebenso wie die Temperatur der Lösung. Auch eine fehlerhaft kalibrierte Messapparatur oder Rechenfehler könnten für ungenaue Werte verantwortlich sein.
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