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Aufgaben: Erarbeiten Sie sich die theoretischen und praktischen Grundlagen der Titration
anhand des Versuches 3 (Kap. 1)! Beantworten Sie die dort gestellten Fragen!

1. Grundlagen
1.1. Komplexometrie — Quantitative Bestimmung der Wasserharte

Unter Harte des Wassers versteht man dessen Gehalt an geldsten Ca- und Mg-Verbindungen.
Nach dem Verhalten beim Kochen unterscheidet man zwischen tempordrer Héarte =
Karbonathérte und permanenter (bleibender) Harte. Erstere wird durch die Ca?*- und Mg?*-
Hydrogencarbonate verursacht, die sich beim Kochen als schwerl6sliche Carbonate
abscheiden. Dieser Vorgang ist in der Kalte und in Gegenwart von genugend CO, mit
geringerer Geschwindigkeit wieder reversibel, auf diese Weise wird das Wasser in der Erde
beim Passieren kalkhaltiger Gesteinsschichten hart.

Ca(HCO3), — > CaCO; + CO; + H,0

Mg(HCC)3)2 - MgC03 + CO, + H,O

Die tempordre Harte = Karbonathérte bestimmt man einfach durch S&ure-Base-Titration mit
0,1 N HCI gegen Methylorange als Indikator.

Aufgabe: Erlautern Sie anhand der Reaktionsgleichung dieser Sdure-Base-Titration, warum
Methylorange als Indikator verwendet werden muss!

Die bleibende Hérte basiert auf Ca- und Magnesiumsalzen, die beim Kochen nicht ausfallen
(Sulfate, Chloride und Nitrate), in der Hauptsache handelt es sich um Calciumsulfat (CaSQO,).
Permanente und tempordre Harte bedingen zusammen die Gesamthdrte, sie wird in mmol/I
(frither in Grad deutscher Harte mit 1° dH = 10 mg/l CaO oder 7,19 mg/l MgO) angegeben.

Man teilt Trinkwasser seit 2007 in 3 ,,européisch harmonisierte* Hartebereiche ein:

| — Hartebereich weich: [Ca2'] + [Mg?] = 0-1,5 mmol/l (0-8,4° dH)
Il — Hartebereich mittel:  [Ca2'] + [Mg?'] = 1,5 — 2,5 mmol/I (8,4 — 14° dH)
I11 — Hartebereich hart: [Caz'] + [Mg?'] = > 2,5 mmol/l (> 14° dH)

(Dabei ist die Summarische Konzentration der Hartebildner im mmol/l CaCO3 anzugeben.)

Aufgabe: Fiir Volvic® werden folgende Massekonzentrationen B angegeben: 11,5 mg/l Ca2"
und 8,0 mg/l Mg?". Fir Extaler Mineralquell® werden dagegen folgende Massekonzen-
trationen B angegeben: 347 mg/l Ca2" und 55,8 mg/l Mg?'. Beide werden zur natriumarmen
Diat empfohlen. Geben Sie die Harte und auch die deutsche Hérte der Tafelwésser an und
ordnen Sie beide einem Hértebereich zu! Welches wiirden Sie einer Osteoporosepatientin als
tagliches Trinkwasser empfehlen? (Falls Sie beide kennen: Welches schmeckt Ihnen besser?)
Nennen Sie Prozesse aus der Technik und dem Haushalt, die Kenntnis der Harte des verwen-
deten Wassers bzw. eine definierte Wasserhérte erfordern!
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Die Bestimmung der Gesamtharte erfolgt durch komplexometrische Titration, dabei bilden die
Magnesium- und Calcium-lonen (M2+) mit dem Anion des komplexometrischen Indikators
Eriochromschwarz T (HI2") bei etwa pH 10 weinrot gefarbte Komplexe (MI°), wobei der
Calciumkomplex wesentlich schwécher gefarbt ist als der Magnesiumkomplex.

Bei Zugabe einer Losung des Dinatriumsalzes der Ethylendiamintetraessigsaure
((NaOOCCH5);NCH,;CH,;N(CH,COOH), = EDTA) bilden die Erdalkali-lonen mit den Anion
(H2Y?) dieser Verbindung die wesentlich stabileren, farblosen Komplexe (MY?2") wobei der
Mg-Komplex der schwachere ist.

M2"+ HIZ —— MI™+ H”

MI™+HyYZ —» MYZ +HIZ + H'

rot blau
Der Endpunkt der Titration ist erkennbar an der blauen Farbe des Indikator-Anions HIZ", das
dann auftritt, wenn alle Metallionen verbraucht sind und die Ligandensubstitution erfolgte.
Komplexe in wéssrigen Ldsungen sind nur in einem bestimmten pH-Bereich bestandig. Der
Zusatz von NH3/NH,4CI-Puffer gewahrleistet einen stabilen pH-Wert von 9-10.

Aufgabe: Was sind Puffer und wie wirken sie? (Erarbeiten Sie sich die Antwort anhand der
Grundlagen zum Versuch 2 auf den Seiten 20 und 21!)

Fur eine komplexometrische Titration mussen die zu bestimmenden lonen in freier (gelOster
und dissozierter) Form vorliegen. Deshalb wird zuerst mit der eben notwendigen, durch
Indikator angezeigten Menge HCI das CO, ausgetrieben, wobei aus den Carbonaten die
Chloride entstehen.

Komplexchemischer Ablauf bei der Ca2"- und Mg?"-Bestimmung (am Bsp. Ca2"):

[Ca(H20)6]2+ + Eriochromschwarz T [Ca(Erio)(H20),]
Hexaquo- weinrot
komplex Chelatkomplex
geringer mittlerer
Stabilitat Stabilitét
" pH =8,8 ,
[Ca(Erio)(H.0),] + EDTA [Ca(EDTA)]” + Eriochromschwarz T
weinrot farblos blau

Chelatkomplex
hoher Stabilitat

Aufgaben: Erlautern Sie die Grundlagen der Chemie der Metallkomplexe! Definieren Sie die
Begriffe: Ligand, Chelator, Chelatkomplex, Koordinationszahl, Koordinationspolyeder,
Zahnigkeit, Ligandensubstitutionsgleichgewicht, Komplexbildungskonstante. Nennen Sie
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mindestens 2 therapeutisch bzw. physiologisch wichtige quadratisch planare Komplexe.
Formulieren Sie fur einen die Konstitutionsformel und erl&utern Sie seine Struktur.

Ubersicht zur Chemie der Metallkomplexe

- In Metallkomplexen sind Liganden durch koordinative Bindungen an das Metallatom
bzw. Metallkation gebunden.

- Das Elektronenpaar der koordinativen Bindungen kommt nur von einem Partner, dem
Liganden.

- Nach der Ladung des Komplexes unterscheidet man Kationenkomplexe, Anionen-
komplexe und Neutralkomplexe.

- Die Zahl der vom Metall ausgehenden koordinativen Bindungen ist die Koordinations-
zahl (fur ca® und MgZ+ 6, siehe oben).

- Haufige Koordinationszahlen sind 2, 4 und 6. Die dafuir typischen Koordinations-
polyeder (raumliche Anordnung der Liganden um das Metall) sind linear, quadratisch
planar oder tetraedrisch und oktaedrisch.

- Die Komplexbildung unterliegt dem Massenwirkungsgesetz:

NH3 2

|

"+4NH; == |HN—>Cu +— NH; Tetramminkupfer(I1)-kationenkomplex

T

NH3

Cu

[Cu(NHg)4*']

Kk = Komplexbildungskonstante (Mal3 fir die Komplexstabilitét)

 [Cu®|[NH]*

- Ligandensubstitution ist die fir Komplexe typische Reaktion, darauf beruht die heutige
Titration. Prinzip: Die fester gebundenen Liganden verdrangen die weniger fest
gebundenen aus dem Komplex. Der neue Komplex hat eine (oft extrem) grolere
Komplexbildungskonstante.

- Mit dem Begriff Zéhnigkeit wird die Anzahl der Koordinationsstellen eines Liganden
bezeichnet.

- Bidentate bzw. polydentate (zweizéhnige bzw. mehrzéhnige) Liganden werden als
Chelatoren bezeichnet, wenn sie stabile Chelatkomplexe ausbilden kdnnen. In
Chelatkomplexen bilden sich besonders stabile 5- bzw. 6-gliedrige Ringe (unter
Einbeziehung des Metallkations) mit dem Chelator aus, der dazu eine geeignete
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Struktur und Flexibilitat (vgl. EDTA) besitzen muss: Die 5- oder 6-gliedrigen Ringe,
die das Zentralion mit dem Chelator bildet, sind nicht gespannt und damit energetisch
begunstigt. Im [Ca(EDTA)]Z" liegen 5-gliedrige Ringe vor. Beispiel einer Chelator-
struktur ist auch der Metallindikator Eriochromschwarz T:

HO e
OH O =0s

N+
SORAE

- EDTA (Ethylendiamin-tetraessigsaure) ist fir viele zweiwertige Metallionen in

NO,

wassriger Losung ein guter und deshalb auch in der Medizin vielféltig verwendeter
Chelator. EDTA wird als Dinatriumsalz (Titriplex III®) eingesetzt. Bei pH = 7 liegt es
als Dianion vor (EDTAZ_). Unter dem Einfluss des Metallions geht EDTA® unter
Abgabe von zwei Protonen in das Tetraanion (EDTA4"), einen sechszéhnigen Chelator,
iber. Mit Ca2* z.B. bildet EDTA" einen Chelatkomplex, dessen Gesamtladung -2 ist.
Beim Ubergang von EDTAZ in EDTA* werden Protonen frei, die den pH-Wert der
Losung ins Saure verschieben und damit der Komplexbildung entgegenwirken. Um die
Metallionen vollstandig mit EDTA zu komplexieren, verwendet man deshalb
zweckmaliigerweise eine schwach alkalische Pufferldsung.

J— - ©
“ooc-ctl, CHy—CH, CH;CO0° @ooc:—CH\2 /CHZ c:sz/CH2 elele)

e N N
/%H o\ -2H® o7 AN )
©00C—CH, CH;CO0® ®00C—CH, CH;COO

EDTAZ EDTAY

Medizinische Bedeutung der Ca2+-KompIexbiIdung: Die Blutgerinnung bendtigt freie Ca?"-

lonen, sie kann durch EDTA unterbunden werden. Ca2+-haltige Nierensteine lassen sich in

gunstigen Féllen durch Verabreichung von EDTA aufldsen.

Aufgaben: Kennzeichnen Sie in Abb. 1 die Koordinationsstellen des EDTA farbig! Welche
Zahnigkeit hat EDTA? Welcher Koordinationspolyeder liegt im [Ca(EDTA)]Z_ vor?
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1.2. Redoxtitration

Redoxprozesse, die schnell und stéchiometrisch eindeutig verlaufen und bei denen sich der
Aquivalenzpunkt (AP) einfach und exakt ermitteln ldsst, konnen zur volumetrischen
Bestimmung mittels Redoxtitration genutzt werden. Beispiele solcher volumetrischer Analy-
senverfahren sind u. a. die Manganometrie (als Titrator werden Normallésungen von
Kaliumpermanganat KMnQO, verwendet, die sich bei der Oxidation reduzierender Stoffe fast
entfarben, vgl. heutige Versuchsaufgabe) und die lodometrie (als Titrator werden Normal-
I6sungen von Natriumthiosulfat Na,S,0; verwendet, die die Entfarbung eines schwarz-
violetten lod-Starke-Komplexes durch Reduktion bewirken).

Grundlagen:

Oxidation = Abgabe von Elektronen, damit verbunden ist eine Erhéhung der Oxidationszahl
(02).

Reduktion = Aufnahme von Elektronen, damit verbunden ist eine Verringerung der
Oxidationszahl (0Z).

Weder Oxidation noch Reduktion konnen allein ablaufen! Beide Prozesse sind stets
zwangslaufig gekoppelt in einer Redoxreaktion, in der ein Reaktionspartner die Elektronen
abgibt, d. h., er wird oxidiert und ist selbst das Reduktionsmittel, und der andere
Reaktionspartner nimmt die Elektronen auf, d. h., er wird reduziert und ist selbst das
Oxidationsmittel. Jede Redoxreaktion ist ein Elektronenibertragungsprozess, in dem das
Oxidationsmittel der e®—Akzeptor und das Reduktionsmittel der e®~Donator ist. Dabei gilt:
Zahl der abgegebenen Elektronen = Zahl der aufgenommenen Elektronen (Prinzip der
Elektroneutralitat).

Die Oxidationszahl (OZ) ist eine formale HilfsgroRe zur Ermittlung der Elektronenaufnahme
und —abgabe bei Redoxreaktionen. Die Kenntnis der Oxidationszahlen und ihrer Anderung im
Redoxprozess sind notwendig, um Redoxreaktionsgleichungen stéchiometrisch richtig zu
formulieren. Zur ihrer Ermittlung gelten folgende Regeln:

Elemente haben die Oxidationszahl 0.

Fur Elementionen ist die Oxidationszahl gleich der Ladungszahl.
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In elektroneutralen Verbindungen ist die Summe aller Oxidationszahlen gleich 0.

Die Oxidationszahl des Wasserstoffs ist in Verbindungen mit Elementen gréRerer Elektro-
negativitat gleich +1 (demnach in Metallhydriden gleich -I).

Jedes einfach gebundene Heteroatom X (X = Halogen, Sauerstoff, Schwefel, Stickstoff,
Phosphor) erhdlt die Oxidationszahl -I, jedes doppelt gebundene -2 und jedes 3-fach gebun-
dene -3.

Jede Bindung eines C-Atoms zu einem anderen Kohlenstoffatom entspricht der Oxidationszahl
0.

Beispiele fur die Bestimmung der Oxidationszahl der C-Atome in verschiedenen
Verbindungen:

T ) AN H 20 R
H-C-H  H-C-OH ? ? H—C—C_ =~ 0=C=0
H H H OH H OH
—4 -2 0 + 2 -3 +3 +4
Methan Methanol (Methanal) (Methanséure)  (Ethanséure)  Kohlendioxid

Formaldehyd Ameisensédure  Essigséure

Beispiele fur die Bestimmung der Oxidationszahl in anorganischen Verbindungen:

-2 +1
*1 1 O—H
) +1 -1 H-3 H +2 2-(-1) l+5
0, Na Cl \ Mg Cl, HO=P=0
H H H OH
+1  +1 +1
Wasser Natriym- Ammoniak Magnesium- Phosphorséure
chlorid chlorid

Als Beispiel fur eine Redoxreaktion wird die Umsetzung von Permanganationen mit
Oxalationen in saurer Losung erldutert:

Das Mangan (+7) im Permanganation wird zu Mn?* reduziert, der Kohlenstoff im Oxalation
C,04>" zu CO; oxidiert.

1. Redoxpaar:

0z:. +7 Reduktion +2
MnO;” + 5e + 8 H30" = = Mn** + 12 H,0
violett ~  Oxidation farblos (schwach rosa)
2. Redoxpaar:
0Z: 2 (+3) Oxidation 2. (+4)
C20/” < ~ 2 CO, + 2¢
Reduktion

Nach dem Prinzip der Elektroneutralitait muss die Elektronenzahl beider Redox-Teilprozesse

gleich sein, d. h., das MnO,4~ (Oxidationsmittel) muss genau so viele Elektronen aufnehmen,
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wie vom C,04% (Reduktionsmittel) abgegeben werden. Dazu muss die Gleichung fiir das 1.

Redoxpaar mit 2 und die flr das 2. Redoxpaar mit 5 multipliziert werden:

1. Redoxpaar:

Reduktion
2MnO,” + 10e” + 16 H:O" ~ 2Mn* + 24 H,0
Oxidation
2. Redoxpaar:
Oxidation
5C.04" < ~ 10CO, + 10¢ !
Reduktion

Nun koénnen beide Gleichungen der Redox-Teilprozesse zur Gesamtgleichung der Redox-

reaktion addiert werden, in der die tbertragenen Elektronen nicht mehr erscheinen:

2MnO, + 5C,0.7 + 16 H0' «—~ 2Mn%* + 10CO, + 24 H,0

Bei der Umsetzung der Permanganationen mit Oxalationen in saurer Lésung werden die
Permanganationen entfarbt, solange noch Oxalationen vorhanden sind. Sobald die alle oxidiert
sind, was am Aquivalenzpunkt der Fall ist, farbt der erste Tropfen der darliber hinaus
zugegebenen Permanganatlosung die Titrationslosung rosa. Die Eigenfarbe des Permanganat-
ions zeigt den Endpunkt der Bestimmung an (Indikatorfunktion).

Wie am Beispiel gezeigt, lasst sich jede Redoxreaktion in 2 Redoxpaare zerlegen, eines, das
Elektronen aufnimmt und ein zweites, das Elektronen abgibt. Solche Redoxpaare zeigen ein
unterschiedlich starkes Reduktions- bzw. Oxidationsvermdgen. Das Mal3 daftr ist das
Redoxpotential E eines Redoxsystems! Es wird durch die Nernstsche Gleichung beschrieben:

RT [0x] R = Gaskonstante,
E=E°+ In T = Temperatur,

nF [Red] F = Faradaykonstante,
n = Zahl der Elektronen des Redoxsystems
[Ox] = Konzentration der oxidierten Form®

[Red] = Konzentration der reduzierten Form®

Das Redoxpotential E ist, wie die Nernstsche Gleichung beschreibt, konzentrationsabhangig!
Fiir den Fall [Ox] = [Red] = 1 folgt E = E°! E° wird Normalpotential oder Standardpotential

genannt. Es ist das Potential des Redoxsystems (in Volt) unter Standardbedingungen flr den

Fall [Ox] = [Red] = 1 gemessen gegen eine Standardwasserstoffelektrode. Fir diese wurde

v hezogen auf die Standardkonzentration von 1 mol - I
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definiert E° = 0 V! Die Standardpotentiale der bekannten Redoxsysteme sind in der
elektrochemischen Spannungsreihe geordnet und sind ein MaR fir die Starke der
reduzierenden bzw. oxidierenden Wirkung des Redoxsystems in wassriger Losung! Das 1.
Redoxpaar unseres Beispiels (Permanganationen in saurer Lésung) hat mit E® = 1,51 V eines
der groRten positiven Standardpotentiale der Spannungsreihe und demzufolge unter den
praktisch nutzbaren Oxidationsmitteln die grofite Oxidationskraft. Es kann in freiwilliger
Reaktion jede reduzierte Form eines anderen Redoxpaares oxidieren, das ein Kleineres
positives Standardpotential besitzt, wie z. B.: E°(2 CI7/Cl,) = 1,36 V; E°(2 0*/0,) = 1,23 V;
E%(Fe**/Fe*") = 0,77 V.

Allgemein gilt: Je positiver E° eines Redoxpaares, desto stirker die Oxidationskraft seiner

oxidierten Form und je negativer E° eines Redoxpaares, desto stirker die Reduktionskraft

seiner reduzierten Form!

Aufgaben: Definieren Sie Oxidation und Reduktion! Was ist die Oxidationszahl und wozu
wird sie gebraucht? Erlautern Sie die Regeln zur Ermittlung von Oxidationszahlen! Erléutern
Sie den Begriff Oxidationszahl! Bestimmen Sie die Oxidationszahl des Kohlenstoffs in
folgenden Verbindungen: CH,4, C,Hs, CoHy4, CoH2, CH30H, (CH,OH),, CH,0, (HCO),, CO,
HCOOH, (COOH),, CO,! Benennen Sie diese Verbindungen!

Bei der Synthese von Saccharin wird o-Toluolsufonamid mit KMnQO, in alkalischer Lésung
oxidiert. Es treten folgende Redoxpaare auf:

1) MnOs + & + HO ——* MnO, + OH"

Permanganat- Mangandioxid
Anion (Braunstein)
0
2) J
+ H)0O =—— \NH + e”
A° < o
+
/ ONH, o
o] o}
o-Toluolsulfonamid Saccharin

Ermitteln Sie die Oxidationszahlen fir Mangan im ersten und fir den reagierenden Kohlenstoff
im zweiten Redoxpaar! Bestimmen Sie die Elektronenzahlen in beiden Gleichungen und
gleichen Sie diese nach dem Prinzip der Elektroneutralitat aus. Ermitteln Sie dann alle anderen
Stochiometriezahlen der beiden Gleichungen und korrigieren Sie die Gleichungen! Stellen Sie
nach Addition die Gesamtgleichung der Saccharinsynthese auf! Warum nimmt MnO4 nicht
wie bei der Oxidation der Oxalsaure 5 e~ auf? Wovon ist das abhéngig?

Welche GroRe ist das Mal? fur die Oxidationskraft bzw. Reduktionskraft eines Redoxsystems?
Wie lautet die Nernstsche Gleichung und was beschreibt sie? Nennen Sie je drei Reduktions-
und Oxidationsmittel und ordnen Sie diese nach ihrer Reduktions- bzw. Oxidationskraft!
Wovon hédngt das Redoxpotential eines Redoxpaares ab?



Versuch 4: Volumetrie Il - Komplexometrie und Redoxtitration 53

2. Versuchsaufgaben
2.1. Arbeitsorganisation

Achtung: Zur Versuchsvorbereitung sind die Ausfuhrungen zur Praxis der Titration auf den
Seiten 37 bis 40 (Vers. 3) zu studieren. Eine Gruppe am Versuch 4 beginnt mit der Bearbeitung
der praktischen Aufgaben zu 2.2., die beiden anderen beginnen mit den Aufgaben zu 2.3.!
Nachdem Sie damit fertig sind, tauschen Sie Ihre Arbeitsplatze!

2.2. Komplexometrie — Quantitative Bestimmung der Wasserhérte
2.2.1. Bestimmung der Karbonathérte
100 ml der ausgegebenen Wasserprobe werden in einen Erlenmeyerkolben pipettiert und mit 2
bis 3 Tropfen 0,1proz. Methylorange-L6sung als Indikator und einem Rihrmagneten versetzt.
Titrieren Sie langsam mit 0,1 N HCI, bis der gelbe Farbton in Zwiebelschalenfarbe
umzuschlagen beginnt.
Karbonatharte: c(M?*) = 0,5 mmol/l - mI™ - Vv altt  dH=28%H -mlI*- Vv
(V = Verbrauch 0,1 N HCI in ml, M?* = Ca**, Mg?").
Ableitung dieser Beziehungen fiir Ca** bzw. CaO:
CaO + 2 HCI CaCl, + H,O, M(CaO) =56 g/mol daaber z*=2
= Aquivalent M(1/z*Ca0O) = 28 g/val. Das bedeutet, 1 ml verbrauchter 0,1 N HCI entspricht
0,05 mmol Ca** bzw. 2,8 mg CaO, welche sich in der 100 ml Wasserprobe befinden.
c(M?*) = 0,05 mmol/100 ml = 0,5 mmol/l.
Laut Definition ist 1° dH = 10 mg Ca0/1000 ml Wasser bzw. 1 mg/100 ml Wasser.
Also: 2,8 mg Ca0O/100 ml Wasser =1 ml 0,1 N HCI
1 mg Ca0/100 ml Wasser = 1° dH
daraus folgt 2,8 © dH = 2,8 mg Ca0/100 ml Wasser = 1 ml 0,1 N HCI

2.2.2. Bestimmung der Gesamtharte

a) Grenzen der Methode: Die Bestimmung ist geeignet zur Untersuchung von Grund- und
Oberflachenwasser. Sie wird durch Schwermetallionen gestort, da diese den Indikator
blockieren. Diese lonen kénnen aber vor der Titration mit wenig KCN maskiert werden, da
sie mit CN die starkeren Komplexe bilden. Eine solche Prozedur ist nur dann notwendig,
wenn z.B. der Eisengehalt Gber 5 mg/l liegt; das ist aber meist nicht der Fall, auch nicht bei
den hier zu untersuchenden Proben.

b) Durchfiihrung: Ermitteln Sie in einer Dreifachbestimmung die Gesamtharte der
ausgegebenen Wasserprobe! 100 ml der ausgegebenen Wasserprobe werden in einen
Erlenmeyerkolben pipettiert und mit der unter 2.2.1. ermittelten HCI-Menge versetzt. Man
lasst noch 0,5 ml der Salzséure zusatzlich zulaufen, gibt den Rihrmagnet zu und kocht die
Probe unter Riihren auf dem Heiz- und Ruhrgerat zur Vertreibung des CO, kurz auf. Nach
dem Abkiihlen der Probe auf 50-60 °C setzt man 5 ml 1 M NHs/NH4Cl-Pufferlésung sowie
0,1-0,15 g (das entspricht einer Fillung des beigegebenen, gekirzten Hornloffels oder 2
leicht gehduften Mikrospatel) Eriochromschwarz T — Natriumchlorid-Mischung (1:100) zu
und titriert mit 0,01 M (= 0,01 mmol/ml) EDTA-L6sung bis zum Farbumschlag von
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rotviolett nach rein blau. Dabei kann man bis zur beginnenden Verénderung der Farbe die
EDTA-Losung zugig zutropfen bzw. zuflielen lassen. Der Endpunkt wird durch vor-
sichtiges Zutropfen bestimmt. Der Verbrauch von 1 ml 0,01 M EDTA-L6Asung entspricht
somit der Wasserharte c(M?*) von 0,1 mmol/l bzw. der deutschen Harte von 0,56° dH.

Berechnungen:
Vepta - 0,01 mmol/ml - 1000 ml/I

Wasserharte c(M*) =
VProbe

Veora - [ETDA] - 5,6 © dH/mol-I™* - 1000 ml/I

deutsche Harte (in °dH) =
Vprobe

VEepta = Verbrauch EDTA-Titrator in ml
Vprobe = VOlumen der Wasserprobe in ml
[ETDA] = EDTA-Konzentration in mol/I

2.3. Redoxtitration — Manganometrie
2.3.1. Bestimmung des malianalytischen Faktors einer ca. 0,1 N Kaliumpermanganatlésung

MaRlésungen von Kaliumpermanganat sind nicht titerkonstant, sie scheiden vor allem unter
Lichteinwirkung sehr langsam Braunstein ab.

Aufgaben: Uberlegen Sie, welche Eigenschaft des Permanganats und welche Reaktion dafiir
verantwortlich sind! Formulieren Sie die Gleichung der Reaktion!

Daher ist unmittelbar vor der Verwendung einer KaliumpermanganatmafBlosung immer ihr
mafanalytischer Faktor zu bestimmen. Hierzu wird als Standardtiterlésung eine genau 0,1 N
Oxalséureldosung (f = 1,00) genutzt. 20 ml dieser Oxalséurelésung werden mit einer Pipette in
einen mit destilliertem Wasser ausgespilten Erlenmeyerkolben Gberflihrt. Man figt aus einem
Messzylinder 10 ml reine 25%ige Schwefelséure hinzu, gibt den plastummantelten Rihr-
magneten zu und erwarmt die Losung unter Rihren auf ca. 80 °C. Aus einer Biirette tropft man
dann langsam die ca. 0,1 N KMnO,-Titratorlésung zu. VVor jedem weiteren Zutropfen warten
Sie, bis sich die Lésung entfarbt hat. Die Entfarbung erfolgt am Anfang langsam. Wenn sich
im Verlauf der Titration geniigend Mn®*-lonen gebildet haben, die katalytisch wirken, geht die
Entfarbung schneller vor sich. Ist gegen Ende der Titration eine bleibende schwache
Rosafdarbung vorhanden, ist die Redoxreaktion beendet. Nach beendeter Titration ist das
Rihrstabchen mit Hilfe eines Magnetstabes aus der Flussigkeit zu entfernen, bevor Sie diese
verwerfen. Diese Titration ist zweimal zu wiederholen. Bilden Sie den Mittelwert an

verbrauchter KMnOy4-L6ésung aus den 3 Vriraor-Werten und streichen Sie dabei hdchstens
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einen Wert, falls der mehr als 0,3 ml vom Durchschnitt abweicht. Berechnen Sie damit den

FaktOI’ fPermanganat (Vgl. Seite 31).

2.3.2. Manganometrische Bestimmung einer unbekannten Masse Eisen-I1-sulfat

Vom Assistenten erhalten Sie einen mit Stopfen verschlossenen 100 ml Messkolben, in
welchen dieser ein Ihnen unbekanntes VVolumen einer Eisen-11-sulfat-MaRldsung eingefiillt
hat. Sie bestimmen die im Messkolben insgesamt enthaltene Masse FeSO..

Dazu ist der Messkolben mit dem Eisen-Il-sulfat bis zur Eichmarke mit dest. Wasser
aufzufillen, zu verschlieBen und mehrmals umzuschdtteln. Sollte nach dem Durchmischen
sich der Meniskus unterhalb der Eichmarke befinden, nicht erneut auffiillen, denn ein Teil
der Flissigkeit befindet sich am Hals des Messkolbens und am Stopfen.

Spulen Sie eine saubere und trockene 20 ml Pipette mit dieser Eisen-Il-sulfatlésung und
entnehmen Sie damit 20 ml Ldsung aus dem 100 ml Messkolben und pipettieren Sie sie in
den mit dest. H,O grindlich ausgespulten Erlenmeyerkolben der bereits das abgespulte
Magnetrihrstdbchen enthalt!

Versetzen Sie diese Probe danach noch mit 10 ml 2 M H,SO, (H3O"-Lieferant), 2 ml 1 M
HsPO, (,,Maskierung von Fe**-lonen“, um den AP besser zu erkennen) und noch etwa 150
ml dest. H,O. (Damit ist gleich die Kolbeninnenwand zu spulen.)

Unter Ruhren lassen Sie aus der Burette die ca. 0,1 N KMnO,-Titrator-Losung langsam
zutropfen, bis die Farbe Rosa bestehen bleibt.

Diese Titration ist zweimal zu wiederholen. Bilden Sie den Mittelwert an verbrauchter
KMnO,4-Losung aus den 3 Vriraor-Werten und streichen Sie dabei héchstens einen Wert,
falls der mehr als 0,3 ml vom Durchschnitt abweicht.

Die Berechnung der Masse FeSQ,, die sich im Kolben befand, erfolgt unter Berticksich-

tigung des mallanalytischen Faktors der KMnO,-Titrator-Lésung in Milligramm auf 1 mg

genau! (Achtung! Sie haben fur diese Titration nur 1/5 des Inhalts des Messkolbens ver-
wendet!) Das zur Berechnung bendtigte maRanalytische Aquivalent betragt 15,2 mg
FeSO4/ml 0,1 N KMnO4-Ldsung (= Titer).

Aufstellen der Reaktionsgleichung dieser Titration:

1. Redoxpaar:

Reduktion
MnOs, + 56 + 8Hs0" " Mn* + 12 H,0
Oxidation
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2. Redoxpaar:

Oxidation
5Fe” ~ 5Fe’ + 56
Reduktion
MnO;” + 5Fe* + 8H;0" > Mn*" + 5Fe* + 12 H,0

Aufgabe: Erklaren Sie anhand dieser Gleichung das maBanalytische Aquivalent von 15,2 mg
FeSO4/ml 0,1 N KMnO4-L6sung!

2.4. Entsorgung

- Alle Losungen in das Abwasser (Ausguss)!
- Benutzte Geréate (auer den halbautomatischen Biiretten) mit dest. Wasser spulen.

2.5. Verwendete Gefahrstoffe

10-25%ige Salzsaure® HCI: Xj, R: 36/37/38, S: 26,
5-10%iger Ammoniak”  NHs: Xi, R: 36/37/38,

Ammoniumchlorid? NH,CI: Xn, R: 22-36, S: (2)-22,
Eriochromschwarz T: Xi, N, R: 36-51/53, S: 26-61,
Titriplex 11®?: Xn, R: 22,

Eisen-11-sulfat? FeSOy: Xn, R: 22, S: 24/25,
Kaliumpermanganat? KMnOy: O, Xn, N, R: 8-22-50/53, S: (2)-60-61,
> 5%ige Oxalsaure® (COOH);: X, R: 21/22, S: (2)-24/25,

YNiedrigster in der Gefahrstoffliste noch eingestufter Konzentrationsbereich, die im Versuch
verwendete Konzentration liegt noch wesentlich darunter!

2Nur als Feststoff in der Gefahrstoffliste eingestuft, fur die im Versuch benutzten, verdiinnten
Losungen (<1 M) liegen keine Gefahrstoffeinstufungen vor.

Protokoll

Datum Name
Versuch 4: Volumetrie 11 — Komplexometrie und Redoxtitration

Versuchsaufgaben:

2.2. Komplexometrie — Quantitative Bestimmung der Wasserharte

2.2.1. Bestimmung der Karbonathé&rte der Wasserprobe Nr.
V(0,1 N HCI) = ml c(M*) = mmol/I
deutsche Harte = OdH.
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2.2.2. Bestimmung der Gesamthérte

1.Titration V(0,01 M EDTA) = ml
2.Titration V(0,01 M EDTA) = ml
3.Titration V(0,01 M EDTA) = ml
Mittelwert V(0,01 M EDTA) = ml
Gesamthérte c(M*") = mmol/l deutsche Harte = O dH.

2.3. Redoxtitration — Manganometrie

2.3.1. Bestimmung des maRanalytischen Faktors einer ca. 0,1 N Kaliumpermanganatldsung

1.Titration V(0,1 N KMnQ,) = ml
2.Titration V(0,1 N KMnO,) = ml
3.Titration V(0,1 N KMnO,) = ml
Mittelwert V(0,1 N KMnQOy) = ml = Tritrator =

2.3.2. Manganometrische Bestimmung einer unbekannten Masse Eisen-I1-sulfat

1.Titration V(0,1 N KMnQO,) = ml
2.Titration V(0,1 N KMnQO,) = ml
3.Titration V(0,1 N KMnQy,) = ml
Mittelwert V(0,1 N KMnOy) = ml = m(FeS0O,) = mg

Weitere Aufgaben zur Vorbereitung:

Wie viel Gramm KMnO, (Molmasse 158 g/mol) sind zur Herstellung von 600 ml 0,1 N
Losung einzuwagen, die a) im schwefelsaurem und b) im alkalischen Milieu verwendet wird?
Wie viel Milligramm Eisensulfat enthdlt 1 ml einer 0,1 N FeSO4-Ldsung in der
Manganometrie? Erldutern Sie den Unterschied zwischen einer 1 N und einer 1 M KMnOQO4-
Losung!

Ubungsaufgaben zum Versuch:

1.) Der Infusionselektrolyt 141 (ein Tropf) enth&lt in 21000 ml Lésung neben Sorbit 136 mval
Na’, 5 mval K*, 4 mval Ca*", 1 mval Mg?*, 109 mval CI” und 37 mval AcO".

Berechnen Sie, wie viel g welchen Stoffes jeweils eingewogen werden missen! Beachten Sie,
dass Sie nur Salze (z. B. Natriumacetat NaOAc = H3CCO;Na oder MgCl,) aber keine lonen
einwégen konnen!

1 Aquivalent = 1 Val (Aquivalentmengeneinheit: val, mval = millival = 107 val)
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2.) Wie groB ist bei 25 °C das Potential E von Lésungen, die @) 1 moll™ Fe** und 0,001 moll™
Fe?* und b) 0,001 moll™ Fe** und 1 moll™ Fe?* enthalten? E%e2e®* = +0,77 V. Welche der
Ldsungen oxydiert starker?

3.) Bei der Titration einer Eisen(Il)-sulfatldsung mit Kaliumpermanganat wird das Mn(VII) im
KMnO, zum Mn(l1) reduziert, das Fe?* im FeSO, zum Fe** oxydiert. Man verbraucht 10 ml
0,IN KMnOy-L6sung. Wie viel mg FeSO, befinden sich in der Losung? Bei Redoxreaktionen
gilt fir die Berechnung der Molmasse des Aquivalentes:
1 M(X)
M(— X) = ——
Z*

Z*

dabei ist z* = Zahl ausgetauschter Elektronen.



