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PRAKTIKUM IN ALLGEMEINER CHEMIE 


BEISPIELE FÜR CHEMISCHE GLEICHGEWICHTE

ANWENDUNGEN DES PRINZIPS VON LE CHATELIER – «DAS Prinzip des kleinsten Zwanges»


3.1	ZIELE DES PRAKTIKUMS
1.	Beobachten Sie mehrere interessante und "bunte" chemische Reaktionen, die Beispiele für chemische Systeme sind, bei denen sich schnell ein Gleichgewicht einstellt.
2.	Notieren Sie kontinuierlich, wie diese Systeme auf Veränderungen der Konzentration und der Temperatur reagieren.
3.	Überprüfen Sie die Gültigkeit des Prinzips von LE CHATELIER, d. h., beobachten Sie, ob sich das Gleichgewicht so verschiebt, dass die Wirkung des ausgeführten Zwanges minimiert wird.


3.2	EINLEITUNG
Viele chemische Reaktionen erreichen schnell einen dynamischen (oder stationären) Gleichgewichtszustand. Einige Reaktionen erreichen den Gleichgewichtszustand fast sofort. Wenn ein solches Gleichgewicht gestört wird, stellt sich wieder sehr schnell ein neues Gleichgewicht ein. Das wird durch das Prinzip von Le Chatelier beschrieben.
Das ‚Prinzip des kleinsten Zwanges‚ oder auch genannt das Prinzip von Le Chatelier‚ wurde gegen Ende des 19. Jahrhunderts von Henry Le Chatelier und Ferdinand Braun formuliert: 
„Wird auf ein System, das sich im chemischen Gleichgewicht befindet, ein äußerer Zwang ausgeübt, verschiebt sich die Lage des Gleichgewichts so, dass die Wirkung des Zwanges minimal wird.“ 
Äußere Zwänge, die man ausüben kann, sind unter anderem der Druck, die Temperatur und die Stoffmengenkonzentration der Ausgangstoffe und der Produkte. 
Alle chemischen Reaktionen, die Sie heute untersuchen, gehören zu der Kategorie von Reaktionen, die den Gleichgewichtszustand fast sofort erreichen. Einige Experimente dieses Praktikums zeigen Ihnen die verschiedenen Aspekte einer chemischen Gleichgewichtsreaktion auf qualitative Weise. Andere Experimente veranschaulichen quantitative Aspekte einer chemischen Gleichgewichtsreaktion. Ein Beispiel ist z. B. die Gleichgewichtskonstante. Diese haben Sie bereits in einem vorherigen Praktikum kennengelernt.


3.3	EXPERIMENTELLER TEIL

3.3.1	VERSCHIEBUNG DES GLEICHGEWICHTS EINER SÄURE-BASE-REAKTION, EINFLUSS EINES GEMEINSAMEN IONS

3.3.1.1            Gleichgewicht ZWISCHEN DEM CHROMAT- ION UND DEM DICHROMAT-ION
Das gelbe Chromat-Ion reagiert mit dem H3O+-Ion und bildet zunächst das instabile Hydrogenchromat-Ion HCrO4-, das durch Kondensation und Verlust eines H2O-Moleküls das orangefarbene Dichromat-Ion bildet:
2CrO42- + 2H3O+   ⇄   2HCrO4- + 2H2O    Cr2O72- + 3H2O	 Gl. 3.1

Die Gesamtreaktion wird wie folgt dargestellt:

2CrO42- + 2H3O+  ⇄  Cr2O72- + 3H2O	  Gl. 3.2
gelb	orange


3.3.1.2   ARBEITSANLEITUNG
· Gießen Sie 3 mL einer 1 mol L-1 K2 CrO4-Lösung in ein Reagenzglas.
· Geben Sie mehrere Tropfen 3 mol L-1 H2SO4 dazu. 
· Mischen Sie die Lösung und notieren Sie jede Veränderung. 
· Geben Sie dann mehrere Tropfen 6 mol L-1 NaOH hinzu; mischen und schütteln Sie die Lösung, bis eine Veränderung stattfindet, notieren Sie diese.
· Geben Sie 3 mol L-1 H2SO4 hinzu. 
· Interpretieren Sie die beobachteten Veränderungen entsprechend folgenden Fragen:
· Wie verschiebt sich das Gleichgewicht, wenn die Reagenzien hinzugefügt werden?
· Erklären Sie die Wirkung des OH--Ions basierend auf Gleichung 3.2 und basierend auf dem Prinzip von LE CHATELIER.

3.3.1.3 GLEICHGEWICHTSREAKTION EINER SCHWACHEN SÄURE; BEISPIEL: INDIKATOR
Die Veränderung der relativen Konzentrationen der ionisierten und protonierten Formen einer schwachen Säure stellt während einer Säure-Base-Titration eine Verschiebung des chemischen Gleichgewichts der Säure dar. Eine solche Verschiebung kann mithilfe eines Indikators bestimmt werden. Ein Indikator ist selbst eine schwache Säure oder eine schwache Base. 
Zum Beispiel beschreibt folgende chemische Gleichung die Dissoziation des Indikators Methylorange:

HIn + H2O ⇄ H3O+ + In-	 Gl. 3.3
Rot                    gelb-orange

wobei HIn die saure, protonierte rote Form des Farbindikators darstellt und In- die basische, deprotonierte gelb-orange Form des Indikators darstellt. Der Farbwechsel von Methylorange findet bei etwa pH 4 statt, d. h. bei einer H3O+ Konzentration von 10-4 mol L-1. Andere Indikatoren ändern ihre Farbe bei anderen pH-Werten. Z. B. Phenolphthalein wechselt bei etwa pH 9 von der sauren, farblosen Form in die basische, rosafarbene Form.

3.3.1.4   ARBEITSANLEITUNG

Einführung in das Arbeiten mit Indikatoren
· Geben Sie einen Tropfen Methylorange zu 3 mL entmineralisiertem Wasser.
· Geben Sie 2 Tropfen 6 mol L-1 HCl, dann 4 Tropfen 6 mol L-1 NaOH hinzu. 
· Notieren Sie Ihre Beobachtungen und kommentieren Sie sie das Geschehen basierend auf Gleichung 3.3 und dem Prinzip von LE CHATELIER.

Schwache Säuren - schwache Basen Gleichgewichte
Sie verwenden Indikatoren, um Säure-Basen-Gleichgewichtsreaktionen zu verfolgen, welche farblos ablaufen.
· Bereiten Sie zwei Bechergläser mit je 3-mL-0,1 mol L-1 Essigsäure (CH3 COOH) vor.
· Geben Sie zu jeder Essigsäurelösung einen Tropfen des Indikators Methylorange. Zu einer der Lösungen geben Sie dann tropfenweise 1 mol L-1 Natriumacetat (CH3 COONa) hinzu. Mischen Sie gut und kontinuierlich, bis sich die Farbe ändert. 
· Erklären Sie, was passiert, basierend auf dem Wissen, dass das hinzugefügte Salz, also das Natriumacetat, ein Ion mit der Essigsäure gemeinsam hat:

CH3 COOH + H2O ⇄ H3O+ + CH3COO-	 Gl. 3.4

Mithilfe der chemischen Gleichgewichte entsprechend Gleichungen 3.3 und 3.4 können Sie Ihre Beobachtungen erklären. 

Die Beeinflussung der Dissoziation von Essigsäure durch die Zugabe von Natriumacetat ist ein Beispiel für den Einfluss eines gemeinsamen Ions auf ein chemisches Gleichgewicht.
· Bereiten Sie zwei Bechergläser mit je 3 mL 0,1 mol L-1 NH4OH vor. 
· Geben Sie zu jedem einen Tropfen des Indikators Phenolphthalein. Notieren Sie die Farbe der Lösung.
· Geben Sie tropfenweise zu einer der Lösungen 1 mol L-1 NH4Cl. Mischen Sie gut und kontinuierlich.
· Geben Sie Sie zu der anderen Lösung tropfenweise 6 mol L-1 HCl hinzu. Mischen Sie gut und kontinuierlich.
· Notieren Sie jede Veränderung (Farbe, Geruch).
· Erstellen Sie die chemische Gleichung für die Reaktion von NH3 mit H2O zu NH4+ und OH-.
· Interpretieren Sie die Ergebnisse im Hinblick auf die Konzentration von H3O+ (basierend auf den Farben des Indikators) als auch der Verschiebung des Dissoziationsgleichgewichtes von NH3.
· Erklären Sie, wie sich das Gleichgewicht verschiebt, wenn NH4+ oder H3O+ (in Form von HCl) hinzugegeben wird.

3.3.2	GLEICHGEWICHTE MIT KOMPLEXEN IONEN
Metallionen, vor allem in den Oxidationsstufen +2 oder +3 ziehen Anionen (oder Moleküle mit freien Dubletten) an. Dabei bilden sie Produkte, die als Komplexe bezeichnet werden. Wenn ein solcher Komplex eine elektrische Restladung besitzt, wird er als Komplexion bezeichnet. Die Zusammensetzung dieser Metallkomplexe kann nicht nur mit der Konzentration und den relativen Anteilen der an der Reaktion beteiligten Reaktanten variieren, sondern auch mit der Reaktionstemperatur.

3.3.2.1            TEMPERATURABHÄNGIGKEIT EINIGER CO(II)-KOMPLEX-IONEN
Das Tetrachlorkobaltat(II)-Komplexion, CoCl42-, hat eine tetraedrische Struktur (siehe unten) und es hat eine schöne blaue Farbe. Das Hexakobalt(II)-Komplexkation, Co(H2O)62+ ist oktaedrisch und rosafarben. In wässriger Lösung besteht ein Gleichgewicht zwischen diesen beiden Komplexionen. Da die Umwandlung von einem Ion in das andere mit einer erheblichen Energieänderung einhergeht, ist die Gleichgewichtslage von der Temperatur abhängig:


CoCl42- + 6H2 O   ⇄   4Cl- + Co(H2O)62+
	 Gl. 3.5

[image: ]
[image: ]









CoCl42- , Tetraeder, blau                             Co(H2O)62+, Oktaeder, rosa


3.3.2.2     ARBEITSANLEITUNG
· Gießen Sie 3 mL einer 0,15 mol L-1 CoCl2-Lösung (gelöst in wasserfreiem Methanol) in ein Reagenzglas.
· Fügen Sie tropfenweise so lange entmineralisiertes Wasser hinzu, bis die Farbe gerade von blau nach rosa wechselt.
· Gießen Sie die Hälfte dieser Lösung in ein zweites Reagenzglas.
· Geben Sie tropfenweise so lange konzentrierte 12 mol L-1 HCl zu einer der beiden Lösungen hinzu, bis ein Farbumschlag zu beobachten ist.
· IN DER KAPELLE erhitzen Sie auf einer Heizplatte das andere Reagenzglas, das in einem mit Wasser gefülltem Wasserbad steht, solange auf 65 - 70 °C, bis ein Farbwechsel stattfindet.
· Stellen Sie die Lösung anschließend in ein Eisbad.
· Wiederholen Sie das Experiment zur Verifizierung der Beobachtungen.
· Was sind Ihre Beobachtungen / Feststellungen?
· Notieren Sie Ihre Beobachtungen. Interpretieren Sie diese mithilfe des Prinzips von LE CHATELIER, ANGEWENDET auf die Gleichgewichtsgleichung 3.5.
· Was bedeutet HReaktion?

3.3.3	GLEICHGEWICHTE GESÄTTIGTER LÖSUNGEN

3.3.3.1	GESÄTTIGTE NATRIUMCHLORIDLÖSUNG
· Geben Sie 2 mL konzentrierte HCl (12 mol L-1) zu 4 mL einer gesättigten NaCl-Lösung                  (5,4 mol L-1).
· Mischen Sie die obige Lösung.
· Was beobachten Sie? Notieren Sie Ihre Beobachtungen. 
· Berechnen Sie die Konzentration von Cl- in der Lösung vor und nach der Zugabe von HCl. Erläutern Sie Ihre Beobachtungen hinsichtlich der Löslichkeit der gesättigten NaCl-Lösung. 

3.3.3.2   GESÄTTIGTE BARIUMCHROMAT-LÖSUNG
· Zu 3 mL einer 0,1 mol L-1 BaCl2-Lösung geben Sie 5-6 Tropfen 1 mol L-1 K2CrO4, gefolgt von 10 - 12 Tropfen 6 mol L-1 HCl. 
- Notieren Sie Ihre Beobachtungen.
- Erstellen Sie die Gleichung für die Reaktion zwischen Ba2+ und CrO42-.
- Erklären Sie, wie die Zugabe von HCl das Gleichgewicht dieser Reaktion verschiebt.

3.3.4      LÖSLICHKEITSGLEICHGEWICHTE: OPTIMIERUNG DER AUSFÄLLUNG EINES UNLÖSLICHEN   
            Salzes
Bei der "klassischen" qualitativen chemischen Analyse des Ca2+-Ions wird dieses gewöhnlich in seiner Oxalat-Form bestimmt:

Ca2+ + C2O42-    ⇄    CaC2O4  (s)
	Gl. 3.6
Unter welchen Bedingungen ist die Ausfällung quantitativ (vollständig), d.h., unter welchen Bedingungen ist die Konzentration des gelösten Ca2+-Ions am geringsten? 
Um dies zu erreichen, muss das Gleichgewicht so weit wie möglich nach rechts verschoben werden, d. h. es muss eine maximale Konzentration von C2O42- erreicht werden. Sollte man dazu ein lösliches Salz wie (NH4) 2C2O4 oder die mittelschwache Säure H2C2O4 verwenden? Die Gleichungen für die Auflösung oder Dissoziation sind wie folgt:

(NH4) 2C2O4    ⇄    2NH4+ + C2O42-  	 Gl. 3.7

H2C2O4 (aq) + H2O    ⇄    H3O+ + HC2O4-	Gl. 3.8

HC2O4- kann sich zersetzen:
HC2O4-+ H2 O ⇄ H3O+ + C2O42-	Gl. 3.9

Muss man die Lösung sauer oder basisch einstellen, um eine maximale Konzentration an C2O42- zu erhalten? 
Die Antwort wird durch die folgenden Experimente gegeben:

1. Mischen Sie 3 mL 0,1 mol L-1 CaCl2 mit 3 mL entmineralisiertem Wasser, verteilen Sie die Lösung zu gleichen Teilen auf zwei Reagenzgläser.
· Geben Sie zu dem einen Reagenzglas 0,3 mL (6 - 7 Tropfen) 0,5 mol L-1 Oxalsäure H2C2O4. 
· Geben zu dem anderen Reagenzglas 0,6 mL (12 – 14 Tropfen)                                                        0,25 mol L -1 Ammoniumoxalat (NH4)2C2O4 O 
· Interpretieren und vergleichen Sie die Ergebnisse.

2. 	Geben Sie 0,5 mL (10 Tropfen) 6 mol L-1 HCl in das Reagenzglas, das die Oxalsäure enthält, mischen Sie gut. 
· Interpretieren und erklären Sie Ihre Ergebnisse.

3.	Geben Sie zu der gleichen Lösung einen leichten Überschuss an 6 mol L-1 NH3, mischen Sie gut. Handelt es sich bei dem gebildeten Niederschlag um CaC2O4 oder Ca(OH)2? 

Überprüfen Sie ihre Antwort:

4.    Geben Sie ein paar Tropfen 6 mol L-1 NH3 zu etwas verdünntem CaCl2 hinzu. 
· Bildet sich ein Niederschlag? Was ist Ihre Schlussfolgerung?

· Erläutern Sie alle Ihre Ergebnisse unter Bezugnahme auf die Gleichungen 3.6; 3.7 und 3.9 sowie basierend auf der Dissoziation von NH3 in Wasser, wodurch es OH- Ionen bereitstellt:
    NH3 + H2O ⇄ NH4+ + OH-	 Gl. 3.10

SCHLUSSFRAGE:
· Ist der pH-Wert der Lösung bei der Ausfällung des Salzes einer starken Säure höher als bei der Ausfällung des Salzes einer schwachen Säure?
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