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PRAKTIKUM IN ALLGEMEINER CHEMIE 

QUANTITATIVE ANALYSE 

REDOX-TITRATIONEN

A6.1	ZIELE DES PRAKTIKUMS
· Kennenlernen der beiden Haupttechniken der volumetrischen Redox-Titrationen:                            die Permanganometrie und die Iodometrie.
· Bestimmung der Reinheit eines Eisen(II)-Salzes, des Gehaltes an Oxidationsmitteln in einer Bleichmittellösung (Javel) sowie des Vitamin-C-Gehaltes einer Brausetablette.


A6.2	EINLEITUNG REDOX-TITRATIONEN
Die Titrimetrie (Maßanalyse, Titration, Volumetrie) ist eine quantitativ chemisch-analytische Methode zur Bestimmung der Menge einer bekannten chemischen Verbindung in einem bestimmten Volumen der zu analysierenden Probe. Je nach Art der Probe bzw. der zu bestimmenden Substanz werden verschiedene Titrationsverfahren eingesetzt, die unter anderem auf den Grundlagen von Säure-Base-Neutralisierungsreaktionen (vorheriges Praktikum), Redox-Reaktionen (heute), Fällungsreaktionen, Bildungsreaktionen von Komplexen, Phasentransfers, pH-Messungen usw. basieren. 
Eine Redoxreaktion ist oftmals quantitativ und genauso schnell wie eine Säure-Base-Neutralisierungsreaktion. Die Anzahl der Redoxreaktionen, die man für eine quantitative Analyse verwenden kann, ist groß; die Anzahl der Redoxindikatoren ist jedoch begrenzt.  Das wird teilweise dadurch ausgeglichen, dass einige häufig verwendete Redox-Reagenzien, wie z.B. Kaliumpermanganat (KMnO4), eine sehr intensive Eigenfärbung besitzen (Selbstindikator-Reagenz) oder stark gefärbte Komplexe bilden wie z.B. Iod. Aus diesem Grund benötigt das System keine Zugabe eines extra Indikators. Zu den Redox-Reagenzien, die zur Verfolgung der Redox-Reaktion einen Indikator benötigen, gehören Oxidationsmittel wie das hellgelbe Ce4+-Ion oder Kaliumdichromat (K2Cr2O7), dessen schöne orange Farbe nicht die nötige Intensität besitzt, um eine Redox-Reaktion verfolgen zu können.
Da wässrige Lösungen von Reduktionsmitteln wegen ihrer möglichen Reaktionen mit dem Luftsauerstoff oft nicht stabil sind, versucht man generell, deren Verwendung bei Redox-Titrationen zu vermeiden. 
Wenn die zu titrierende Lösung ein Oxidationsmittel enthält, spricht man von Oxidimetrie; wenn sie ein Reduktionsmittel enthält, von Reduktrimetrie. Da bestimmte Redox-Reagenzien bei vielen Redox-Titrationen verwendet werden, geben sie diesen ihren Namen wie z.B. die Permanganometrie und die Iodometrie.
Anstelle der Verwendung eines Indikators kann man kann auch einen elektrischen Schaltkreis verwenden. Dabei misst man das elektrische Potenzial zwischen zwei Elektroden, erstellt eine Titrationskurve und bestimmt auf diese Weise den Äquivalenzpunkt. Dieses Verfahren wird in einem separaten Praktikum behandelt.
Das heutige Praktikum der quantitativen Analyse mittels Redox-Methoden umfasst:

· die Oxidimetrie mit KMnO4
· die Iodometrie / Reduktrimetri

A6.3           OXIDIMETRIE

A6.3.1       AUFGABENSTELLUNG OXIDIMETRIE
Die Oxymetrie wird anhand der Bestimmung des Eisen Gehaltes eines Eisen(II)-Salzes mit Hilfe einer KMnO4-Maßlösung demonstriert.

A6.3.1     VERWENDUNG VON KMNO4
Das Selbstindikator-Reagenz Kaliumpermanganat hat nicht nur Vorteile. Ein Nachteil ist, dass es aufgrund seiner hohen Reaktivität mit vielen organischen Substanzen, Staubpartikeln usw. reagiert und sich langsam unter Lichteinfluss zersetzt. D.h. sein Titer (Gehalt) ändert sich. Damit wird das Ergebnis einer Redox-Titration bei der Kaliumpermangant mit nicht genau bestimmten Titer verwendet wurde ungenau.
Daher muss eine KMnO4-Lösung in der Regel gekocht und dann direkt vor der Kalibrierung gefiltert werden. Der Titer muss regelmäßig, am besten direkt vor der anstehenden Titration, überprüft werden.
Ein weiteres Problem sind mögliche Nebenreaktionen. Z.B. entsteht MnO2, wenn der pH-Wert der Lösung nicht niedrig genug ist. Je nach dem pH-Wert der Lösung der zu titrierenden Substanz und dem Vorhandensein bestimmter komplexbildender Ionen kann MnO4- zu Mn2+, Mn3+, MnO2 oder MnO42- reduziert werden.
Die am häufigsten verwendete Standardsubstanz, die man für die Bestimmung des Titers von Permanganat verwendet, ist Natriumoxalat (Na2C2O4), welches man mit sehr hoher Reinheit kommerziell erhalten kann. Obwohl die Reaktionsgeschwindigkeit mit den Permanganat-Ionen anfangs gering ist, katalysieren die gebildeten Mn2+-Ionen die Reaktion (Autokatalyse) und erhöhen damit die Reaktionsgeschwindigkeit. Aus diesem Grund kann die Gehaltsbestimmung mit einer zufriedenstellenden Geschwindigkeit durchgeführt werden. Nach Start der Titration wird die Lösung heiß; d.h. sobald die entsprechende Reaktionsgeschwindigkeit erreicht ist, darf nicht mehr erhitzt werden, da sich sonst MnO2 (s) bildet, welches ausfällt.
Die teilweise noch nicht unausgeglichenen Teilreaktionen verlaufen wie folgt:

MnO4- + H+      Mn2+    und   C2O42-    CO2 (g)

Die zum Praktikum bereitgestellte Kaliumpermanganatlösung ist eine gebrauchsfertige handelsübliche kalibrierte Lösung, da die Kalibrierung einer KMnO4-Lösung heute zu zeitaufwendig wäre.

A6.3.2             Experimenteller Teil
§
A6.3.2.1         BESTIMMUNG DES EISEN-GEHALTES EINES EISEN(II)-SALZES

A6.3.2.1.1     PROBLEMSTELLUNG
Eisensalze sind, von wenigen Ausnahmen wie z.B. das MOHR-SALZ abgesehen, wenig stabil. Eisensalze neigen dazu, zu Eisen(III) zu oxidieren. Anders ausgedrückt: Ein Eisen(II)-Salz enthält neben Eisen(II) oft auch etwas Eisen(III). Man könnte das freie Eisen(III) direkt titrieren. Da das jedoch nicht einfach ist, zieht man es vor, den Eisen(II)-Gehalt zu bestimmen. Da die Menge des Kristallwassers im Eisen(II)-Salz variieren kann, gibt das Ergebnis nur eine grobe Schätzung der Reinheit des Eisen(II)-Salzes.

A6.3.1.1.2     ARBEITSANLEITUNG
Notieren Sie den Namen und die Formel des Ihnen zur Verfügung gestellten Eisen(II)-Salzes  inklusive der Anzahl seines Kristallwassers!
· Wiegen Sie etwa 500 mg des Eisen(II)-Salzes auf einer analytischen Waage auf 1 mg genau in ein Becherglas oder einen Erlenmeyerkolben ein und lösen Sie das Eisen(II)-Salz  in 100 mL 0,45 mol L-1 H2SO4.
· Geben Sie 10 mL konzentrierte Phosphorsäure (H3PO4) hinzu. Damit maskieren Sie die gelbe Farbe von Eisen(III); es bildet sich ein farbloser Eisen(III)-Phosphatkomplex. 
· Titrieren Sie sofort mit der 0,02 mol L-1 KMnO4-Maßlösung.
· Der Äquivalenzpunkt ist erreicht, wenn die blassrosa Farbe 15 - 20 Sekunden anhält. 
· Korrigieren Sie das gemessene Volumen, basierend auf dem Ergebnis eines Blindtests der 0,45 mol L-1 H2SO4 Lösung, da diese oft etwas an oxidierenden Substanzen enthält. 
· Führen Sie die Gehaltsbestimmung dreimal durch. Passen Sie gegebenenfalls die Menge der Probe an, damit Sie für die Verwendung einer 25 mL-Bürette ein Titrant-Volumen von 15 - 20 mL erreichen.
· Berechnen Sie den Fe(II)-Gehalt des Eisensalzes anhand der Einwaage des gelieferten Eisensalzes.

A6.3.1.1.3    ZUSATZFRAGEN	
1.	Gleichen Sie die Reaktionsgleichungen für die Teilreaktionen (MnO4- Mn2+ und Fe2+ Fe3+) aus und stellen Sie die Bilanzgleichung auf.
2.	Wenn die Reinheit des Eisensalzes unterhab oder oberhalb von 100 % liegt, schlagen Sie eine Erklärung vor.
3.	Kann Ihnen die Farbe des festen Salzes Auskunft über seine Reinheit geben?
4.	Wie lautet die Formel des MOHRSCHEN Salzes?
5.	Wozu dient die Schwefelsäure?
6.	Warum muss ein Blindtest durchgeführt werden?

A6.4     Reduktrimetrie

A6.4.1   EINLEITUNG: Reduktrimetrie
In der Regel werden wegen der relativen Instabilität der meisten Reduktionsmittel lieber Titrierlösungen mit Oxidationsmitteln verwendet. Zu den Ausnahmen von dieser Regel gehört das stabile Thiosulfat-Ion (S2O32-). Es wird üblicherweise in Form des Natriumsalzes Na2S2O3 verwendet. Thiosulfat reagiert mit vielen Oxidationsmitteln. Basierend auf der Stöchiometrie und der Reaktionsgeschwindigkeit ist jedoch Jod das bevorzugte Oxidationsmittel, das mit Thiosulfat gemäß der folgenden Gleichung reagiert:

I2 + 2e-                            2I-		E°red = + 0,54 V
2S2O32-	       S4 O62-   + 2e-	 E°red = + 0,09 V
2S2O32- + I2                     S4 O62-   + 2I-	E°Zelle = +0,45V
Ein weiterer Vorteil dieser Reaktion ist, dass die Anwesenheit von I2 durch die Bildung eines stark gefärbten Komplexes mit Stärke leicht nachweisbar ist.
Aus diesen Gründen wird oft versucht, eine durchzuführende Redoxreaktion in ein Jod-Thiosulfat-System umzuwandeln, d.h., man verwendet die Technik der indirekten (iodometrischen) Titration - Rücktitration.
Bei einer indirekten Titration wird der Lösung, die eine unbekannte Menge eines zu bestimmenden Oxidationsmittels enthält, ein unbestimmter Überschuss an KI zugesetzt. Das zu titrierende Oxidationsmittel wandelt stöchiometrisch einen Teil des KI-s in I2 um. Das in Wasser schwer lösliche Iod (I2) wird durch Komplexbildung mit dem überschüssigen KI in Lösung gehalten, wodurch das I3- -Ion entsteht (siehe Abschnitt A6.5.2).
Bei einer Rücktitration lässt man zunächst das Reduktionsmittel mit einer bekannten Menge I2 im Überschuss reagieren. Dann titriert man den Überschuss mit einer Thiosulfat-Maßlösung. Die genaue Menge an Iod kann direkt in der zu bestimmenden Lösung hergestellt werden (in-situ-Herstellung), und zwar durch die Rückdismutationsreaktion (oder Synmutation) zwischen KIO3 und KI:
IO3-   +   8I-   +   6H+        3I3-   +   3H2O

A6.5.2    EINLEITUNG: INDIKATOREN FÜR DIE Reduktrimetrie
Der klassische Indikator für iodometrische Titrationen ist wasserlösliche Stärke (diese besteht mehrheitlich aus Amylose). Amylose bildet mit Iod (in Form von I3-) einen 1:1-Komplex, der eine sehr intensive schwarz-violette Farbe hat. Das Komplexion I3- hat eine lineare Struktur: (I-I-I)-. Dadurch kann es sich einfach in die helikale Struktur der Amylose einbauen (siehe Abbildung A6.1). Die Farbe ist so intensiv, dass man sie bis zu einer Konzentration von 10-6 mol L-1 Iod in Gegenwart von 10-3 mol L-1 I3- beobachten kann.






Abbildung A6.1      Struktur des Amylose-Triiodid-Komplexes


Damit wasserlösliche Stärke (Amylose) gut als Indikator funktioniert, muss der Komplex mit dem I3- -Ion schnell dissoziieren, wenn die Iod Konzentration in der Lösung abnimmt. Da sich der anfänglich in Gegenwart von viel Iod gebildete Komplex nur langsam in stabile Strukturen umwandelt, die sich nur schwer aufspalten lassen, muss die Indikatorlösung erst kurz vor Ende der Titration zugegeben werden.
Das I--Ion kann durch Luftsauerstoff oxidiert werden, um wieder Jod zu bilden:

4I-  +  O2  +  4H +           2I2  + 2H2O

In einer sauren Lösung muss die iodometrische Titration schnell durchgeführt werden, um die Bildung von I2 aus I--Ionen zu verhindern, die das Iod in Lösung halten.

A6.4.2	EXPERIMENTELLER TEIL
A6.4.2.1	Bestimmung des Gehaltes an Oxidationsmitteln in Bleichmittellösungen mittels direkter titration
A4.6.2.1.1         PROBLEMSTELLUNG
Der Wirkstoff in Bleichmitteln ist das Hypochlorit-Ion (ClO-). Dieses ist ein starkes Oxidationsmittel, das Iodid-Ionen leicht zu molekularem Iod oxidieren kann:

ClO- + 2H+ + 2e-                	 Cl- + H2O	E°red = +1,49 V
2I-		          I2   +  2e-	 E°red = +0,54 V
ClO- + 2I- + 2H+		 Cl-  +  I2 + H2O	  E°Zelle = +0,95 V

Trotz des hohen Wertes von E° ist die Reaktionsgeschwindigkeit gering: Die Reaktion muss durch Zugabe von Heptamolybdat-Ionen (Mo7O246-) katalysiert werden.
Natürlich können auch andere Oxidationsmittel Iodid-Ionen zu Iod oxidieren. Trotzdem wird der Gehalt an Oxidationsmitteln so angegeben, als ob die Hypochlorit-Ionen die einzige Oxidationsquelle darstellen.
Das durch die oxidierende Wirkung von Bleichmitteln freigesetzte Jod kann mit einer Na2S2O3-Maßlösung bestimmt werden.

A4.6.1.1.2     ARBEITSANLEITUNG
Es steht eine gebrauchsfertige 0,10 mol L-1 Na2S2O3-Maßlösung zur Verfügung.
· Tarieren Sie ein Becherglas auf einer Analysewaage.
· Pipettieren Sie 2,00 mL Bleichmittel in das Becherglas und wiegen Sie das tarierte Becherglas plus Inhalt genau, notieren Sie das Gewicht. 
· Fügen Sie etwa 50 mL entmineralisiertes Wasser hinzu und lösen Sie darin etwa 2 g KI. 
· Schütteln Sie gut, da die Bleichmittellösung nur wenig wasserlösliche oder nicht wasserlösliche Substanzen enthalten kann. 
· Geben Sie 25 ml einer 1 mol L-1 H2SO4-Lösung sowie 5 Tropfen einer 3%-igen Ammoniumheptamolybdat-Lösung hinzu. 
· Rühren Sie gut und lassen Sie das Gemisch 2 Minuten lang reagieren.
· Titrieren Sie mit der Thiosulfat-Maßlösung. Kurz vor Ende der Titration (die Lösung ist dann hellgelb) geben Sie 5 mL wasserlösliche Stärke hinzu, titrieren Sie weiter, bis die Farbe des Stärke-Iod-Komplexes verschwindet.
Führen Sie die Titration dreimal durch.  Die einzelnen Titriervolumina müssen eine maximale relative Standardabweichung von 0,5 % vom Durchschnittsvolumen haben.
· Geben Sie das Durchschnittsergebnis der Menge der Oxidationsmittel in dem Bleichmittel in Form von Massenprozent relativ zu NaClO an.



A6.4.2.1    IODOMETRISCHE BESTIMMUNG VON VITAMIN C DURCH INDIREKTE TITRATION

A6.4.2.1.1   EINLEITUNG: VITAMIN C
Ascorbinsäure (Vitamin C) ist ein eher schwaches Reduktionsmittel. Es reagiert schnell und stöchiometrisch mit I3--Ionen. Die Bestimmung beginnt mit der in-situ-Erzeugung einer bekannten Menge an Ionen I3- im Überschuss zu der titrierenden Menge an Ascorbinsäure gemäß der folgenden Gleichung:
IO3- +  8I-  +  6H +     3I3-  +  3H2O
Die Menge des gebildeten Iods wird durch die niedrigste stöchiometrische Menge eines der an der Reaktion beteiligten Ions (limitiertes Reagenz) bestimmt. Im vorliegenden Fall ist es das Iodat-Ion (KIO3), es kann sehr rein gewonnen werden und ist ein gebräuchlicher Standard für die Iodometrie). Die eingesetzte Menge an KIO3 muss genau bekannt sein. Das erzeugte Iod reagiert sofort mit Ascorbinsäure (siehe Abbildung 6.2). Schließlich titriert man das überschüssige Jod mit der 0,10 mol L-1 Na2S2O3-Lösung.

                                               I3-  +  2e-        3I-
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Ascorbinsäure (Vitamin C)	Dehydroascorbinsäure

Abbildung A6.2        Reaktion von Askorbinsäure zu Dehydroaskorbinsäure       
                    E°Reduktion(Dehydroascorbinsäure/Ascorbinsäure) = + 0,15 V

A6.4.2.1.2    ARBEITSANLEITUNG
Wiegen Sie mindestens dreimal zwischen 100 und 125 mg Vitamin C ein und lösen Sie es in etwa 30 mL 0,3 mol L-1 H2SO4.
· Geben Sie etwa 1 g festes KI und 25,00 mL einer 0,01 mol L-1 Lösung von KIO3 zu jeder Lösung hinzu. 
· Warten Sie eine Minute und titrieren Sie dann mit der 0,10 mol L-1 Na2S2O3-Lösung. Geben Sie kurz vor Ende der Titration einige mL der wasserlöslichen Stärkelösung hinzu.
Führen Sie die Titration mindestens dreimal durch, bis die maximale relative Standardabweichung der Titriervolumina vom Durchschnittsvolumen maximal 0,5 % beträgt.


A6.4.2.1.3    ZUSATZAUFGABE

Berechnen Sie die Gleichgewichtskonstante Kc der Reaktion zwischen Jod und Vitamin C.
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