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Reihenplanung auf Grundlage der Kompetenzen  - Q1 – IHF 2 						(schwarz: für GK und LK, blau: nur für LK)
	Ch-GK Q1/IHF 2: Unterrichtsvorhaben I:

Kontext: Säuren und Basen in Alltagsprodukten
Inhaltsfeld: Säuren, Basen und analytische Verfahren
	Inhaltliche Schwerpunkte:
 Eigenschaften und Struktur von Säuren und Basen
 Konzentrationsbestimmung von Säuren und Basen durch Titration

	Folgende konkretisierte Kompetenzen werden im Verlauf dieses Unterrichtsvorhabens entwickelt:
Umgang mit Fachwissen:
Die Schülerinnen und Schüler …
1. identifizieren Säuren und Basen in Produkten des Alltags und beschreiben diese mithilfe des Säure-Base-Konzepts von Brönsted (UF1, UF3).
2. interpretieren Protolysen als Gleichgewichtsreaktionen und beschreiben das Gleichgewicht unter Nutzung des KS-Wertes (UF2, UF3).
3. erläutern die Autoprotolyse und das Ionenprodukt des Wassers (UF1).
4. berechnen pH-Werte wässriger Lösungen starker Säuren und starker Basen (Hydroxide) (UF2).
5. klassifizieren Säuren mithilfe von KS-, KB- und pKS-, pKB- Werten (UF3).
6. berechnen pH-Werte wässriger Lösungen schwacher einprotoniger Säuren und entsprechender schwacher Basen mithilfe des Massenwirkungsgesetzes (UF2).
Erkenntnisgewinnung:
Die Schülerinnen und Schüler…
7. zeigen an Protolysereaktionen auf, wie sich der Säure-Base-Begriff durch das Konzept von Brönsted verändert hat (E6, E7),
8. planen Experimente zur Bestimmung der Konzentration von Säuren und Basen in Alltagsprodukten bzw. Proben aus der Umwelt angeleitet und selbstständig (E1, E3).
9. erläutern das Verfahren einer Säure-Base-Titration mit Endpunktsbestimmung über einen Indikator, führen diese zielgerichtet durch und werten sie aus (E3, E4, E5).
10.	beschreiben eine pH-metrische Titration, interpretieren charakteristische Punkte der Titrationskurve (u.a. Äquivalenzpunkt, Halbäquivalenzpunkt) und erklären den Verlauf mithilfe des Protolysekonzepts (E5).
11.	erklären das Phänomen der elektrischen Leitfähigkeit in wässrigen Lösungen mit dem Vorliegen frei beweglicher Ionen (E6).
12.	erläutern die unterschiedlichen Leitfähigkeiten von sauren und alkalischen Lösungen sowie von Salzlösungen gleicher Stoffmengenkonzentrationen.
13. 	beschreiben das Verfahren einer Leitfähigkeitstitration (als Messgröße genügt die Stromstärke) zur Konzentrationsbestimmung von Säuren bzw. Basen in Proben aus Alltagsprodukten oder der Umwelt und werten vorhandene Messdaten aus (E2, E4, E5).
14. 	machen Vorhersagen zu Säure-Base-Reaktionen anhand von KS- und KB-Werten und von pKS- und pKB-Werten (E3).
15.	bewerten durch eigene Experimente gewonnene Analyseergebnisse zu Säure-Base-Reaktionen im Hinblick auf ihre Aussagekraft (u.a. Nennen und Gewichten von Fehlerquellen) (E4, E5).
16. 	vergleichen unterschiedliche Titrationsmethoden (u.a. Säure-Base-Titration mit einem Indikator, Leitfähigkeitstitration, pH-metrische Titration) hinsichtlich ihrer Aussagekraft für ausgewählte Fragestellungen (E1, E4).
17. 	erklären die Reaktionswärme bei Neutralisationen mit der zugrundeliegenden Protolyse (E3, E6).


Kommunikation:
Die Schülerinnen und Schüler…
18.	stellen eine Säure-Base-Reaktion in einem Funktionsschema dar und erklären daran das Donator-Akzeptor-Prinzip (K1, K3).
19.	dokumentieren die Ergebnisse einer Leitfähigkeitstitration und einer pH-metrischen Titration mithilfe graphischer Darstellungen (K1).
20.	erklären fachsprachlich angemessen und mithilfe von Reaktionsgleichungen den Unterschied zwischen einer schwachen und einer starken Säure unter Einbeziehung des Gleichgewichtskonzepts (K3).
21.	recherchieren zu Alltagsprodukten, in denen Säuren und Basen enthalten sind, und diskutieren unterschiedliche Aussagen zu deren Verwendung adressatengerecht (K2, K4).
22. 	beschreiben und erläutern Titrationskurven starker und schwacher Säuren (K3).
23. 	nutzen chemiespezifische Tabellen und Nachschlagewerke zur Auswahl eines geeigneten Indikators für eine Titration mit Endpunktbestimmung (K2).
Bewertung:
Die Schülerinnen und Schüler…
24.	beurteilen den Einsatz, die Wirksamkeit und das Gefahrenpotenzial von Säuren und Basen in Alltagsprodukten (B1, B2).
25.	bewerten die Qualität von Produkten und Umweltparametern auf der Grundlage von Analyseergebnissen zu Säure-Base-Reaktionen (B1).
26. 	bewerten durch eigene Experimente gewonnene oder recherchierte Analyseergebnisse zu Säure-Base-Reaktionen auf der Grundlage von Kriterien der Produktqualität oder des Umweltschutzes (B4).
27. 	beschreiben den Einfluss von Säuren und Basen auf die Umwelt an Beispielen und bewerten mögliche Folgen (B3).



	Q1: Unterrichtsvorhaben I 		Kontext: Säuren und Basen in Alltagsprodukten
						Inhaltsfeld 2: Säuren, Basen und analytische Verfahren

	Leitfragen zur
Problemorientierung 
Fachliche Inhalte 
	Unterrichtsgestaltung
UF: Umgang mit Fachwissen, E: Erkenntnisgewinnung, K: Kommunikation, B: Bewertung 
	Lernziel
(konkretisierte KLP- Kompetenz bezogen auf die Unterrichtsgestaltung)
SuS…
	Kompetenzen im KLP 
(Nummerierung s.o.)
SuS…

	0. 
Was tun beim 
Säureunfall?
Reorganisation des 
Vorwissens
Gefahrstoffunterweisung
	Experimentelle Aufgabe:
Was tun beim Säureunfall?
· Integrierte Wiederholung
· Integrierte Unterweisung für SuS 
	· planen Modellexperimente zu vorgeschlagenen Maßnahmen bei einem Säureunfall mit Hilfe einer Experimentierbox, führen diese durch und bewerten ihre Eignung
· wiederholen ihr Vorwissen zur Reaktion mit Laugen, unedlen Metallen und Kalk
· schätzen die Änderung des pH durch Verdünnung ab.
	(Betriebsanweisung)

	1. 

Wie lässt sich der 
Säuregehalt einer Lösung bestimmen?
Konzentrationsbestimmung

	1.1 Experimentelle Aufgabe (Schwerpkt. E):  
Rätsel zu 5 farblosen Flüssigkeiten 
· Versuchsplanung (offener Einstieg)
· Anwendung der Neutralisation
· Vorübung für Titration (halbquantitativ)
	· planen Experimente zur Identifizierung der Flüssigkeiten unter Anwendung der Neutralisation und einer vereinfachten Titration und stellen eine vereinfachte Neutralisationsgleichungen auf.

	8. planen Experimente zur Bestimmung der Konzentration von Säuren und Basen in Alltagsprodukten bzw. Proben aus der Umwelt angeleitet und selbstständig (E1, E3).
1. identifizieren Säuren und Basen in Produkten des Alltags und… 
21. recherchieren zu Alltagsprodukten, in denen Säuren und Basen enthalten sind, und diskutieren unterschiedliche Aussagen zu deren Verwendung adressatengerecht (K2, K4).
9. erläutern das Verfahren einer Säure-Base-Titration mit Endpunktsbestimmung über einen Indikator, führen diese zielgerichtet durch und werten sie aus (E3, E4, E5). 
15. bewerten durch eigene Experimente gewonnene Analyseergebnisse zu Säure-Base-Reaktionen im Hinblick auf ihre Aussagekraft (u.a. Nennen und Gewichten von Fehlerquellen) (E4, E5).
25. bewerten die Qualität von Produkten und Umweltparametern auf der Grundlage von Analyseergebnissen zu Säure-Base-Reaktionen (B1).

	2. 
	Übungsaufgaben (Schwerpunkt UF):  
· Aufstellen von Neutralisationsgleichungen und Benennen von Salzenalternativ

	· 
	

	3. 
	1.2 Praktische oder theoretische Aufgabe: 
Einführung in den Kontext „Säuren im Alltag“ (Schwerpunkt Lebensmittel)
Säuren in Lebensmitteln (Haushaltsgegenständen) entdecken
· Relevanz für das Leben der SuS
	· identifizieren Säuren und Basen in mitgebrachten Produkten des Alltags.
· recherchieren zu Hause und in Geschäften zu Alltagsprodukten, in denen Säuren und Basen enthalten sind, und diskutieren die Angaben zur Verwendung.
	

	4. 
	1.3 Experimentelle Lernaufgaben 
(Schwerpunkt E, K, UF):
Säuregehalt in Buttermilch
· Recherche zur Milchsäure
· Planung und Vergleich von Titrations-Verfahren
· Entwicklung des Berechnungsverfahrens
· Erstellen einer Expertise (Übung für die Facharbeit)
	· planen zielgerichtet eine Titration zur Bestimmung des Milchsäuregehaltes in Buttermilch.
· vergleichen verschiedene Methoden hinsichtlich Genauigkeit, Handhabung und Fehlerquellen.
· führen Säure-/Base-Titration mit Endpunktbestimmung durch und werten sie aus.
	




	
	1.4 – 1.9  Experimentelle Aufgaben 
(Schwerpunkt UF): 
Bestimmung des Säuregehaltes von Lebensmitteln (alternativ, teilweise unterschiedliche zusätzliche Schwerpunkte und Schwierigkeit):
1.4  Speiseessig (Omas und Opas Essige)
1.5  Speiseessig (Mixed Pickles, a:exp./b:theor.)
1.6  Buttermilch (vereinfachte Version)
1.7  Blutorangensaft (fruchtinterner Indikator)
1.8  Weißwein (Blaulauge
1.9  Zitronentee (Citronensäure-Bestimmung neben zweiter Säure, a:LK/b:GK-Versionen)
· Durchführung und Auswertung einer Titration
	· führen Säure-/Base-Titration mit Endpunktbestimmung durch und werten sie aus.
	

	5. 
	Übungsaufgaben und Unterstützung durch digitale Medien (Schwerpunkt UF + E): 
· Auswertung von Titrationsergebnissen
	· berechnen Konzentrationen auf der Basis von Titrationsergebnissen
	

	6. 
Was versteht man nach Brönsted unter einer Säure bzw. einer Base?
Säure-Base-Definitionen

	Experimente: 
Leitfähigkeitsuntersuchungen von Säuren und sauren Lösungen:
· Zitronensäure in Wasser bzw. 
Aceton
· HCl in Wasser bzw. Xylol
· Eisessig und verd. Essigsäure
(vergl. Experimente in Schulbüchern)
	· beschreiben saure bzw. alkalische Lösungen als Lösungen, die hydratisierte Hydronium- bzw. hydratisierte Hydroxid-Ionen enthalten, die aus Säuren durch Protonenabgabe bzw. aus Basen durch Protonenaufnahme bei der Reaktion mit Wasser entstanden sind.
· verwenden die Leitfähigkeit als Maß für den Protolysegrad.
· begründen die Protolyse auf der Grundlage polar gebundener Wasserstoffatome.
· ermitteln konjugierte Säure-Base-Paare und stellen Säure-Base-Reaktionen in einem Funktionsschema dar.
· stellen Protolyse-Reaktionen mit Hilfe von Molekülmodellen (Kugel-Stab-Modellen bzw. Toytomics-Modellen) dar und üben Modellkritik.
	1. … beschreiben diese mithilfe des Säure-Base-Konzepts von Brönsted (UF1, UF3).
7. zeigen an Protolysereaktionen auf, wie sich der Säure-Base-Begriff durch das Konzept von Brönsted verändert hat (E6, E7).
11. erklären das Phänomen der elektrischen Leitfähigkeit in wässrigen Lösungen mit dem Vorliegen frei beweglicher Ionen (E6).
18. stellen eine Säure-Base-Reaktion in einem Funktionsschema dar und erklären daran das Donator-Akzeptor-Prinzip (K1, K3).

	7. 
	Experimente: 
Springbrunnenversuche mit HCl-Gas bzw. NH3-Gas
(vergl. Experimente in Schulbüchern)
	
	

	8. 
	2. Modellierungsaufgabe (Schwerpkt. K, UF):
Wie kann man Protolysen mit Hilfe von Molekülmodellen darstellen?
· Vergleich Kugelstab-Modell und Toytomics-Modell
	
	

	9. 
Starke, schwache Säure –Worauf kommt es an?
Unterscheidung starker und schwacher Säuren
	3. Experimentelle Lernaufgabe (Sch.pkt.UF):  
Effektive Kalkentfernung – mit einmolarer Salz- oder Essigsäure?
· Einführung der Begriffe „starke Säure“ und „schwache Säure“
	· erklären Protolysen als Gleichgewichtsreaktionen und unterscheiden Protolysen starker und schwacher Säuren aufgrund der Gleichgewichtslage.
· erklären saure bzw. basische Reaktionen von Salzlösungen als Protolysereaktionen der beteiligten Ionen.
	2. interpretieren Protolysen als Gleichgewichtsreaktionen und beschreiben das Gleichgewicht unter Nutzung des KS-Wertes (UF2, UF3).
20. erklären fachsprachlich angemessen und mithilfe von Reaktionsgleichungen den Unterschied zwischen einer schwachen und einer starken Säure unter Einbeziehung des Gleichgewichtskonzepts (K3).
7. zeigen an Protolysereaktionen auf, wie sich der Säure-Base-Begriff durch das Konzept von Brönsted verändert hat (E6, E7).
18. stellen eine Säure-Base-Reaktion in einem Funktionsschema dar und erklären daran das Donator-Akzeptor-Prinzip (K1, K3).


	4.
Warum können auch 
Salze sauer oder basisch reagieren?
Saure bzw. basische Reaktionen von Salzlösungen
	4.1 Experimentelle Aufgabe (Schwerpkt.UF):
Warum können auch Salze sauer oder basisch reagieren?
· Einführung der Protolysereaktionen von Salzen (LV)
	
	

	
	4.2 Experimentelle Lernaufgabe (Sch.pk.UF):
Welches Düngemittel kann man hier empfehlen?
· Anwendung der Protolysereaktionen von Salzen
	
	

	
	4.3 Lernhilfen:
· Gängige Säuren/Basen mit  Protolysestufen
· Memory: Säuren, Säurerestanionen, Basen
· Zusammenhang der Nomenklatur von Säuren/Basen,  Säurerestanionen und Salzen
· Veranschaulichung Brönsted-Theorie
	
	




	
5.
Was ist der pH-Wert und wovon hängt er ab?
pH-Wert

	5.1 Experimentelle Lernaufgabe (Sch.pk.UF):
Wie muss man eine Salzsäurelösung pH3 verdünnen, um eine Salzsäurelösung pH6 herzustellen? (weiterer möglicher Kontext: Zahnpflegekaugummi)
· Einführung in die quantitative Betrachtung des pH-Wertes
· Reaktivierung und Vertiefung von Vorwissen  aus der Sek.I 
	· stellen für die Protolysereaktionen des Wassers das MWG auf (KW, pKW).
· erklären die Autoprotolyse als Gleichgewichtsreaktion und beschreiben die Funktion des Wassers als Ampholyt.
· stellen für Protolysereaktionen das MWG auf (KS, pKS )
· klassifizieren HCl und HAc mithilfe von KS- und pKS-Werten (UF3).
· berechnen den pH-Wert einer wässriger Lösung einer starken Säure (HCl) und einer Lösung einer schwachen einprotonigen Säure (HAc) mithilfe des Massenwirkungsgesetzes (UF2).
· erklären die Gleichgewichtsverschiebung durch Verdünnung mit Hilfe des Prinzips von Le Chatelier.
· erklären fachsprachlich angemessen den Unterschied zwischen einer schwachen (HAc) und einer starken Säure (HCl, HNO3) unter Einbeziehung des Gleichgewichtskonzepts (K3).
	2. interpretieren Protolysen als Gleichgewichtsreaktionen und beschreiben das Gleichgewicht unter Nutzung des KS-Wertes (UF2, UF3).
3. erläutern die Autoprotolyse und das Ionenprodukt des Wassers (UF1).
5. klassifizieren Säuren mithilfe von KS- und pKS-Werten (UF3). 
14. machen Vorhersagen zu Säure-Base-Reaktionen anhand von KS- und pKS-Werten (E3).
4. berechnen pH-Werte wässriger Lösungen starker Säuren und starker Basen (Hydroxide) (UF2).
6. berechnen pH-Werte wässriger Lösungen schwacher einprotoniger Säuren mithilfe des Massenwirkungsgesetzes (UF2).
20. erklären fachsprachlich angemessen und mithilfe von Reaktionsgleichungen den Unterschied zwischen einer schwachen und einer starken Säure unter Einbeziehung des Gleichgewichtskonzepts (K3). 

	10. 
	Experiment: 
Leitfähigkeitsuntersuchung von destilliertem Wasser (vergl. Experimente in Schulbüchern)
· Einführung KW, Ableitung pH-Wert
	· 
	

	11. 
	5.2 Theoretische Aufgabe (Schw.pkt.UF):
Gefahrenpotential von Salpeter- vs. Essigsäurelösung 
· Einführung von KS und pKS
	· 
	

	12. 
	5.3 Theoretische Aufgabe (Schwerpkt. UF, K):
„Lernschnecke“ zur pH-Wert-Berechnung von Salz- oder Essigsäure
· Ableitung der Formeln zur Berechnung der pH-Werte starker und schwacher Säuren (u.a. Näherungsformel)
· Einführung einer kommunikativen Arbeitsform an einem für SuS schwer selbst zu erarbeitenden Thema
	· 
	




	

	5.4 Theoretische Lernaufgabe (Schw.pkt.UF): 
Wie sauer ist ein Joghurt in Laufe der Reife?
· Recherche zur Milchsäure und Milchsäuregärung
· Berechnung der Anfangskonzentration c0 aus pH + pKS
	· machen Vorhersagen zu Säure-Base-Reaktionen anhand von KS- und pKS-Werten (diverse Beispiele) (E3).
· klassifizieren Säuren (Konservierungsstoffe) mithilfe von KS - und pKS-Werten (UF3).
· erklären fachsprachlich angemessen und mithilfe von Reaktionsgleichungen den Unterschied zwischen einer schwachen (Peressigsäure) und einer starken Säure (Salicylsäure) unter Einbeziehung des Gleichgewichtskonzepts (K3).
· bewerten durch eigene Experimente gewonnene oder recherchierte Analyseergebnisse (Joghurt) zu Säure-Base-Reaktionen auf der Grundlage von Kriterien der Produktqualität oder des Umweltschutzes (B4).
· recherchieren zu Alltagsprodukten (Joghurt und Margarine), in denen Säuren (Milchsäure, Konservierungsstoffe, Fettsäuren) und Basen enthalten sind, und diskutieren unterschiedliche Aussagen zu deren Verwendung adressatengerecht (K2, K4).
· berechnen pH-Werte wässriger Lösungen schwacher einprotoniger Säuren (Konservierungsstoff in Margarine) mithilfe des Massenwirkungsgesetzes / der Näherungsformel.
· beschreiben den Einfluss der Milchsäurekonzentration (pH-Wert) auf das Bakterienwachstum und den minimalen Joghurt-pH-Wert (B3).
	14. machen Vorhersagen zu Säure-Base-Reaktionen anhand von KS- und pKS-Werten (E3).
5. klassifizieren Säuren mithilfe von KS- und pKS-Werten (UF3).
20. erklären fachsprachlich angemessen und mithilfe von Reaktionsgleichungen den Unterschied zwischen einer schwachen und einer starken Säure unter Einbeziehung des Gleichgewichtskonzepts (K3). 
26. bewerten durch eigene Experimente gewonnene oder recherchierte Analyseergebnisse zu Säure-Base-Reaktionen auf der Grundlage von Kriterien der Produktqualität oder des Umweltschutzes (B4).
21. recherchieren zu Alltagsprodukten, in denen Säuren und Basen enthalten sind, und diskutieren unterschiedliche Aussagen zu deren Verwendung adressatengerecht (K2, K4).
6. berechnen pH-Werte wässriger Lösungen schwacher einprotoniger Säuren mithilfe des Massenwirkungsgesetzes (UF2).
27. beschreiben den Einfluss von Säuren und Basen auf die Umwelt an Beispielen und bewerten mögliche Folgen (B3).

	13. 
	5.5 Theoretische Lernaufgabe (Schw.pkt.UF): 
Welcher Konservierungsstoff befindet sich in einer Margarine?
· Identifizierung einer Säure über die Berechnung des pKS-Wertes aus pH + c0
· Recherche zu Säuren in Margarine (Fettsäuren)

	
	

	14. 
	5.6 Theoretische Lernaufgabe (Sch.pkt.UF,B):
Benzoesäure als natürliches und künstliches Konservierungsmittel
· Säurekonzentrationsberechnung
· Massenberechnung
· Anwendung Brönsted –Theorie
· Diagrammauswertung
· Gleichgewichtsbeeinflussung, Le Châtelier
· daraus resultierende Bewertung von Lebensmittel-Deklaration

	· beschreiben die Protolysereaktion der Benzoesäure mithilfe des Säure-Base-Konzepts von Brönsted (UF1, UF3).
· Klassifizieren Konservierungsmittel (Säuren) nach dem pKS-Wert in stark, mittelstark und schwach
· beschreiben die Verschiebung des Gleichgewichtszustandes durch Protonen-Zugabe (Propan- oder Citronensäure), Prinzip von Le Châtelier.
· beurteilen die Wirksamkeit von Benzoesäure/Benzoat und anderen Konservierungsmitteln in Abhängigkeit vom pH-Wert.
· bewerten die unterschiedliche Deklaration von Produkten mit natürlichem und künstlichem Benzoat im Hinblick auf die gesundheitliche Wirkung.
	1. identifizieren Säuren und Basen in Produkten des Alltags und beschreiben diese mithilfe des Säure-Base-Konzepts von Brönsted (UF1, UF3).
5. klassifizieren Säuren mithilfe von KS- und pKS-Werten (UF3).
2. interpretieren Protolysen als Gleichgewichtsreaktionen und beschreiben das Gleichgewicht unter Nutzung des KS-Wertes (UF2, UF3).
6. berechnen pH-Werte wässriger Lösungen schwacher einprotoniger Säuren mithilfe des Massenwirkungsgesetzes (UF2).
24. beurteilen den Einsatz, die Wirksamkeit und das Gefahrenpotenzial von Säuren und Basen in Alltagsprodukten (B1, B2).
25. bewerten die Qualität von Produkten und Umweltparametern auf der Grundlage von Analyseergebnissen zu Säure-Base-Reaktionen (B1).




	6.
Wie ändert sich die 
Leitfähigkeit im Verlauf einer Titration?
Leitfähigkeitstitration
von starken Säure und schwachen Säuren

	6.1 Diagnose-Aufgabe (Schwerpkt. UF, K):
Diagnose von Schülervorstellungen 
· bezogen auf die elektrische Leitfähigkeit von Lösungen
	· stellen auf der Grundlage der Konzentration der beteiligten Ionen Hypothesen zur Änderung der Leitfähigkeit einer Salzsäure-Lösung bei der Zugabe von Natronlauge auf.
· bestimmen den Äquivalenzpunkt auf der Grundlage der gemessenen Leitfähigkeitsänderung und berechnen die Konzentration der untersuchten Säure.
· Interpretieren den Kurvenverlauf der Titration von Salzsäure mit Natronlauge auf der Grundlage der Konzentration der beteiligten Ionen sowie ihrer spezifischen Leitfähigkeit.
· zeichnen Graphen zu durchgeführten Leitfähigkeitstitrationen

	11. erklären das Phänomen der elektrischen Leitfähigkeit in wässrigen Lösungen mit dem Vorliegen frei beweglicher Ionen (E6).
12. erläutern die unterschiedlichen Leitfähigkeiten von sauren und alkalischen Lösungen sowie von Salzlösungen gleicher Stoffmengenkonzentrationen.
13. beschreiben das Verfahren einer Leitfähigkeitstitration (als Messgröße genügt die Stromstärke) zur Konzentrationsbestimmung von Säuren bzw. Basen in Proben aus Alltagsprodukten oder der Umwelt und werten vorhandene Messdaten aus (E2, E4, E5).
19. dokumentieren die Ergebnisse einer Leitfähigkeitstitration mithilfe graphischer Darstellungen (K1).


	15. 
	6.2 Experimentelle Aufgabe (Schwerpkt. UF):
Leitfähigkeitstitration I. von Salzsäure mit Natronlauge
· Einführung in die Leitfähigkeitstitration
· Konzentrationsbestimmung mit Hilfe der Messwerte
	· 
	

	
	6.3 Modellierungs-Aufgabe (Schw.pkt. K,UF):
Leitfähigkeitstitration von Salzsäure mit Natronlauge
· Hypothesenbildung auf der Grundlage der Neutralisationsgleichung in der Ionenschreibweise 
· Hypothesenbildung auf der Grundlage einer Becherglasmodellierung (Modellexperiment nach Oetken)
	
	

	
	6.4 Experimentelle Aufgabe (Schwerpkt. UF):
Leitfähigkeitstitration II. von Essigsäure mit Natronlauge
· Anwendung der Leitfähigkeitstitration
· Konzentrationsbestimmung mit Hilfe der Messwerte und Rückbezug zu den Hypothesen	und Deutung unter Berücksichtigung der Gleichgewichtslage

	· stellen auf der Grundlage der Konzentration der beteiligten Ionen Hypothesen zur Änderung der Leitfähigkeit einer Essigsäure-Lösung bei der Zugabe von Natronlauge auf.
· bestimmen den Äquivalenzpunkt auf der Grundlage der gemessenen Leitfähigkeitsänderung und berechnen die Konzentration der untersuchten Säure.
· Interpretieren den abweichenden Kurvenverlauf der Leitfähigkeitstitration von Essigsäure mit Natronlauge unter Berücksichtigung der Beeinflussung der Gleichgewichtslage.
	s.o.

	7.
Wie ändert sich die Temperatur im Verlauf einer Titration?
Thermometrische 
Titration einer starken und einer schwachen Säure
	7.1 Experimentelle Aufgabe (Schwerpkt. UF):
Thermometrische Titration I. von Salzsäure mit Natronlauge
· Einführung in die thermometrische Titration
· Konzentrationsbestimmung mit Hilfe der Messwerte
	· stellen auf der Grundlage der Reaktionswärme bei Neutralisationen Hypothesen zur Änderung der Temperatur einer Salzsäure- bzw. Essigsäure-Lösung bei der Zugabe von Natronlauge auf.
· Beschreiben und erläutern den Temperaturanstieg auf der Grundlage der bis zum ÄP zunehmenden Neutralisationswärme und den Temperaturabfall aufgrund des dann einsetzenden Verdünnungseffektes.
· bestimmen den Äquivalenzpunkt auf der Grundlage der gemessenen Temperaturänderung und berechnen die Konzentration der untersuchten Säuren.
	17. erklären die Reaktionswärme bei Neutralisationen mit der zugrundeliegenden Protolyse (E3, E6).
22. beschreiben und erläutern Titrationskurven starker und schwacher Säuren (K3).


	7.1 
	7.2 Experimentelle Aufgabe (Schwerpkt. UF):
Thermometrische Titration II. von Essigsäure mit Natronlauge
· Anwendung der thermometrischen Titration
· Konzentrationsbestimmung mit Hilfe der Messwerte und Rückbezug zu den Hypothesen und Deutung unter auch Berücksichtigung der Gleichgewichtslage
	· 
	

	8.
Wie ändert sich der pH-Wert im Verlauf einer Titration?
pH-metrische Titration

	8.1 Experimentelle Aufgabe (Schwerpkt. UF):
pH-metrische Titration I. von Salzsäure mit Natronlauge
· Einführung in die pH-metrische Titration starker Säuren
	· beschreiben den Verlauf der pH-Titrationskurve von Salzsäure mit Natronlauge, interpretieren charakteristische Punkte der Titrationskurve (Beginn = pH-Wert der Säure, Ende = pH-Wert der verdünnten Base, Wendepunkt = ÄP).
· interpretieren den ÄP dieser Kurve aufgrund der vollständigen Protolyse als Punkt gleicher Stoffmengen von Säure und Base (Neutralisationspunkt), beschreiben die Lösung an diesem Punkt als reine Kochsalzlösung und folgern einen pH-Wert von 7.
· erläutern den Kurvenverlauf der logarithmischen pH-Skala im Vergleich zu einer linearen Darstellung auf der Basis des Protolysekonzepts und unter Einbeziehung des Ionenprodukts des Wassers.
	10. beschreiben eine pH-metrische Titration, interpretieren charakteristische Punkte der Titrationskurve (u.a. Äquivalenzpunkt, Halbäquivalenzpunkt) und erklären den Verlauf mithilfe des Protolysekonzepts (E5).
22. beschreiben und erläutern Titrationskurven starker und schwacher Säuren (K3).
23. nutzen chemiespezifische Tabellen und Nachschlagewerke zur Auswahl eines geeigneten Indikators für eine Titration mit Endpunktbestimmung (K2).
18. stellen eine Säure-Base-Reaktion in einem Funktionsschema dar und erklären daran das Donator-Akzeptor-Prinzip (K1, K3).
5. klassifizieren Säuren mithilfe von KS- und pKS-Werten (UF3).
15. bewerten durch eigene Experimente gewonnene Analyseergebnisse zu Säure-Base-Reaktionen im Hinblick auf ihre Aussagekraft (u.a. Nennen und Gewichten von Fehlerquellen) (E4, E5).


	
	8.2 Information und Aufgabe (Schw.pkt.UF):
Veranschaulichung der logarithmischen pH-Kurve
· Vergleich lineare/logarithmische Darstellung
· Einfluss des Ionenprodukts des Wassers 


	· 
	

	
	8.3 Experimentelle Aufgabe (Schwerpkt. UF):
pH-metrische Titration I. von Essigäure mit Natronlauge
· Einführung in die pH-metrische Titration schwacher Säuren
· Konzentrationsbestimmung
· pH (HÄP) = pKS-Wert
· Indikatorauswahl
	· beschreiben den Verlauf der pH-Titrationskurve von Essigsäure mit Natronlauge, interpretieren charakteristische Punkte der Titrationskurve (s.o., zusätzlich: weiterer Wendepunkt = HÄP, pH(HÄP) = pKS-Wert).
· interpretieren den ÄP dieser Kurve als Punkt gleicher Stoffmengenzugabe von Säure und Base, und erläutern den basischen pH-Wert am ÄP mithilfe der unvollständigen Protolyse.
· wählen mithilfe von Literaturangaben einen geeigneten Indikator für eine Titration mit Endpunktbestimmung aus.
	

	
	8.4 Theoretische Lernaufgabe (Schw.p.UF,K): 
Wie viel Acetylcystein enthält das Hustenmedikament?
· Erstellen einer Kurve aus Messwerten
· Auswertung der Kurve
· Diskussion der besonderen Kurvenmerkmale
	· 
	




	9.
Wann eignet sich welches Titrationsverfahren am besten? 
Anwendungen der verschiedenen Titrationsverfahren

	9.1 Experimentelle Lernaufgabe (Sch.pkt.UF,K):
„Mr. Muscle - Toilet Power“ und Frosch-WC-Reiniger: 
Wie viel Säure enthalten die beiden Reinigungsmittel und welches ist welches? 
· Anwendung der verschiedenen Titrationsverfahren

	· wählen begründet zwischen den beiden Titrationsverfahren aus.
· planen ein entsprechendes Experiment, führen es durch und werten es aus.
· beurteilen die Aussagekraft des ermittelten Ergebnisses und benennen und gewichten mögliche Fehlerquellen. 
	8. planen Experimente zur Bestimmung der Konzentration von Säuren und Basen in Alltagsprodukten bzw. Proben aus der Umwelt angeleitet und selbstständig (E1, E3).
13. beschreiben das Verfahren einer Leitfähigkeitstitration … in Proben aus Alltagsprodukten oder der Umwelt und werten vorhandene Messdaten aus (E2, E4, E5).
15. bewerten durch eigene Experimente gewonnene Analyseergebnisse zu Säure-Base-Reaktionen im Hinblick auf ihre Aussagekraft (u.a. Nennen und Gewichten von Fehlerquellen) (E4, E5).
16. vergleichen unterschiedliche Titrationsmethoden (u.a. Säure-Base-Titration mit einem Indikator, Leitfähigkeitstitration, pH-metrische Titration) hinsichtlich ihrer Aussagekraft für ausgewählte Fragestellungen (E1, E4).
21. recherchieren zu Alltagsprodukten, in denen Säuren und Basen enthalten sind, und diskutieren unterschiedliche Aussagen zu deren Verwendung adressatengerecht (K2, K4).
26. bewerten durch eigene Experimente gewonnene oder recherchierte Analyseergebnisse zu Säure-Base-Reaktionen auf der Grundlage von Kriterien der Produktqualität oder des Umweltschutzes (B4).
27. beschreiben den Einfluss von Säuren und Basen auf die Umwelt an Beispielen und bewerten mögliche Folgen (B3).

	
	9.2 Experimentelle Lernaufgabe 
	Mysterie-Aufgabe (Sch.pkt.UF, K):
Welche Säure wurde zur Getreidekonservierung verwendet?
· Anwendung der verschiedenen Titrationsverfahren

	
	




1.2  Kontextorientierter Unterrichtseinstieg: 
Was haben folgende Lebensmittel aus dem Supermarkt gemeinsam?
Vermutung:


Überprüfung anhand des Etiketts:
	Lebensmittel
	Inhaltsstoff
	Funktion

	Gummibärchen
	
	

	Coca-Cola (light/zero)
	
	

	Soßenpulver
	
	

	Eingelegte Gurken
	
	

	Mayonnaise
	
	

	Apfelmus
	
	

	Tomaten in Dose
	
	

	Oliven in Dose
	
	

	Plätzchen
	
	

	
	
	

	
	
	

	
	
	

	
	
	

	
	
	






Informationen für Lehrerinnen und Lehrer 
Zum kontextorientierten Unterrichtseinstieg:  Säuren in Lebensmitteln
1.2  Was haben folgende Lebensmittel aus dem Supermarkt gemeinsam?
Ablauf:
· Etiketten der in der Tabelle genannten Lebensmittel an die Tafel hängen.
· Frage: Was haben folgende Lebensmittel gemeinsam?
· Vermutungen sammeln (Tafel)
· Etiketten an verschiedene Gruppen verteilen, vorlesen lassen und die genannten Vermutungen dahingehend überprüfen; Ergebnis: alle enthalten Säuren.
· Frage: Wozu sind die Säuren enthalten? Vermutungen sammeln und Frage beantworten. AB austeilen und Tabelle ausfüllen lassen. Jede Gruppe diktiert, welche Säure/n in ihrem Lebensmittel enthalten sind.
· Neues Thema wird genannt.
Lösung: Was haben folgende Lebensmittel gemeinsam?
Vermutung: „Sie enthalten Säuren.“
Überprüfung anhand des Etiketts
	Lebensmittel
	Enthaltene Säure/n

	Gummibärchen
	Citronensäure bzw. engl. Weingummi zusätzlich: Äpfelsäure, Essigsäure

	Coca-Cola light
	Kohlensäure, Phosphorsäure, Citronensäure

	Soßenpulver
	Citronensäure

	Eingelegte Gurken
	Essigsäure

	Mayonnaise
	Milchsäure

	Apfelmus
	Äpfelsäure, Ascorbinsäure

	…
	…


Welche Funktion haben saure Lebensmittelzusatzstoffe?
· Säuerungsmittel (Bsp.: Citronensäure, Phosphorsäure)
· Konservierungsstoff (Bsp.: Ameisensäure, Essigsäure, Milchsäure)
· Antioxidationsmittel (Bsp.: Ascorbinsäure = Vitamin C)
Wie viel Säure ist drin? Frage nach dem Säuregehalt z.B. 
· Massenkonzentration/Massenprozent (g/100g Lösung)
· Stoffmengenkonzentration (mol/L)
(Der häufige Verwendungszweck „Säureregulator“ kann im Zusammenhang mit schwachen Säure – oder Puffern, wenn man sie thematisieren möchte – wieder aufgegriffen werden.)

Unser neues Thema: 	Säuren in Lebensmitteln und deren quantitative Bestimmung mittels 				verschiedener Verfahren

2. Modellierungsaufgabe: Wie kann man Protolysen mit Hilfe von Molekülmodellen darstellen?
AB: Partnerpuzzle zur Darstellung von Protolysen mit verschiedenen Molekülmodellen
	Phase 1 
Arbeitsauftrag Gruppe I
	Phase 1 
Arbeitsauftrag Gruppe II

	Stellt die Reaktion 
HCl   +   H2O      Cl-    +    H3O+
	Stellt die Reaktion
NH3   +   H2O      OH-    +    NH4+

	mit dem Cornelsen-Molekülbaukasten dar
a) mit der gewohnten Verwendung der Atommodelle
b) ausschließlich unter Verwendung von
C-Atomen und H-Atomen.

	mit dem Cornelsen-Molekülbaukasten dar
a) mit der gewohnten Verwendung der Atommodelle
b) ausschließlich unter Verwendung von
C-Atomen und H-Atomen.


	Phase 2 (mit gemischten Paaren der Gruppe I und II)

	a) Stellt Euch gegenseitig die modellierten Reaktionen vor. Diskutiert die Vor- und Nachteile des Cornelsen-Molekül-Baukasten.
Modelliert nur die beiden Reaktionen mit den Toytomics-Molekülmodellen. Füllt die unten angegebene Tabelle zur Modellkritik aus.
b) Holt euch die weiterführende Aufgabe am Pult ab.



Modellvergleich hinsichtlich ihrer Eignung zur Modellierung von Protolysen:
	Modellierung
	Möglichkeiten/Vorteile
	Grenzen/Nachteile

	a) Cornelsen -
gewohnte Verwendung
	








	

	b) Cornelsen – 
ausschließlich unter
Verwendung von C-und H- Atomen
	








	

	c) Toytomics









	










	




Informationen für Lehrerinnen und Lehrer 
Zur Modellierungsaufgabe:
2. Wie kann man Protolysen mit Hilfe von Molekülmodellen darstellen?
Ziel dieses Unterrichtselementes ist es, allen SuS (v.a. SuS, denen der Umgang mit Strukturformeln eher abstrakt erscheint) ein tiefergehendes, anschauliches Verständnis für Protolysen zu vermitteln. Die Verwendung von verschiedenen Anschauungsmodellen ermöglicht ein haptisches Lernen und die kritische Reflexion von Modellen, d.h. das Üben von Modellkritik. Die SuS erfahren, dass sich Modelle erweitern lassen und so komplexere Phänomene besser erklären können.
1. Phase: Die SuS modellieren paarweise und arbeitsteilig
I. HCl    +   H2O  
II. NH3  +   H2O  
Sitzordnung:
Phase 1:
	Gruppe I:
	Gruppe II:

	Die SuS modellieren paarweise und arbeitsteilig folgende Protolysen mit dem Cornelsen-Molekülbaukasten (Kugelstab-Modell). (Arbeitsauftrag für die SuS s.o.)

	HCl   +   H2O      Cl-    +    H3O+
	NH3   +   H2O      OH-    +    NH4+

	Sitzordnung:
[image: ]


Phase 2:
	a) Einige Paare tauschen ihre Plätze (s. Sitzordnung), so dass jede Vierergruppe aus je einem Paar der Gruppen I. und II. besteht. Die Paare stellen sich gegenseitig die Modellierungen ihrer Protolysereaktion vor und modellieren gemeinsam beide Protolysen mit den Toytomics-Modellen. (Arbeitsauftrag für die SuS s.o.). Die SuS füllen eine Tabelle aus zu Vor- und Nachteilen der verwendeten Modelle.)

	Sitzordnung:
[image: ]

	b) Fertig? – dann holen sich die SuS die weiterführende Aufgaben (s.u.) am Pult und modellieren gemeinsam in der Vierergruppen folgende Reaktion (ggf. nachdem sich die SuS ein kurzes Video zur Bildung von Ammoniumchlorid in der Gasphase angeschaut haben):
HCl   +   NH3       NH4+  +    Cl-





	Weiterführende Aufgabe
zur Modellierung einer Protolyse in der Gasphase:
	

	Schaut Euch das Video der Reaktion zwischen farblosem, gasförmigen Ammoniakgas und farblosem, gasförmigem Chlorwasserstoffgas auf Eurem Handy an. Beschreibt Eure Beobachtungen und deutet diese. Stellt die ablaufende Reaktion mit den Modellen und in der Strukturformel-schreibweise dar.

	QR-Code



Lösung:       Modellvergleich hinsichtlich ihrer Eignung zur Modellierung von Protolysen:
	Modellierung
	Möglichkeiten/Vorteile
	Grenzen/Nachteile

	a) Cornelsen -
gewohnte 
Verwendung
	· nur die Edukte können modellhaft angemessen dargestellt werden;



	· Modellierung der Protolyse und der entstehenden ist Produkte nicht möglich, da keine freien Elektronenpaare vorhanden sind, die Protonen binden können;

	b) Cornelsen – 
	ausschließlich unter
Verwendung von C-und H- Atomen
	· Mit Hilfe von vierbindigen C-Atomen können Sauerstoff- oder Stickstoffatome mit ihren freien Elektronenpaaren dargestellt werden;
· Die freien Elektronenpaare können nun Protonen binden;
	· Verschiedene Atomsorten müssen mit gleichfarbigen Atomen dargestellt werden;
· Bindende und nicht-bindende Elektronenpaare sehen gleich aus – unabhängig davon, ob sie im Anziehungsbereich von einem oder zwei Atomkernen stehen;

	c) Toytomics
	· Die Atommodelle verfügen über freie Elektronenpaare, die „ausgeklappt“ werden können, um ein Proton zu binden;
· Farbe visualisiert die durch die Protonenaufnahme bzw. Protonenabgabe entstandenen Ladungen (rot/schwarz);
	· Die Bindungen über freie Elektronenpaare sehen – durch den Klappmechanismus - anders aus, als die „normalen Bindungen“; 



Tipps zum Toytomics-Molekülbaukasten:
1. Ein nicht-bindendes Elektronenpaar z.B. am Sauerstoffatom oder am Stickstoffatom kann „ausgeklappt“ werden und zu einem bindenden Elektronenpaar werden, so dass ein Proton gebunden werden kann.
2. Ein roter Punkt, der durch das „Ausklappen“ eines freien Elektronenpaares oder Abgabe eines Elektrons sichtbar wird, symbolisiert eine positive Ladung. Das schwarze Ende eines Elektronenpaares symbolisiert eine negative Ladung. Ineinandergesteckt, gleichen sie sich aus.



Darstellung von Molekülen und Protolysen mit Molekülmodellen
A	Darstellung von Molekülen mit dem Cornelsen-Molekülbaukasten: 
Jeweils links: 	einschließlich der freien Elektronenpaare 
		(ausschließlich unter Verwendung von C- und H-Atome)
Jeweils rechts: nur mit Bindungselektronenpaaren, unter Beibehaltung des Bindungswinkels
		(„gewohnte“ Verwendung)

HCl						H2O
[image: ]     [image: ]

NH3						CH4
[image: ]     [image: ]



B	Darstellung der Protolyse von HCl (Cornelsen/Toytomics-Molekülbaukästen): 
Oben: mit  Bindungselektronenpaaren (bei H3O+ nicht möglich), unter Beibehaltung des Bindungswinkels, ohne Darstellung der Ladungen im Modell
Mitte: 	einschließlich der freien Elektronenpaare, ohne Darstellung der Ladungen im Modell
Unten: einschließlich der Darstellung von der Umlagerung des Protons

HCl	+	H2O		  ⇌     	Cl–	 +	H3O+
[image: ] 


Bezugsquellen:
Cornelsen Experimenta: 	http://shop.corex.de/?x=0&y=0
Toytomics:			http://www.toytomics.de/


3. Experimentelle Aufgabe: Effektive Kalkentfernung – mit einmolarer Salzsäure oder Essigsäurelösung?

	[image: ]
	
Fachspezifische Vorgaben

Zur Entfernung von Kalkrückständen in der Toilette/Dusche stehen Salzsäure und Essigsäurelösung der Konzentration 1mol/L zur Verfügung. 





Aufgabenstellung
1. Diskutiert die Frage in Eurer Gruppe und gebt eine begründete Einschätzung ab.
2. Plant ein einfaches Modellexperiment, mit dem Ihr Eure Hypothese bestätigen könnt.
(s. Experimentierbox 1)
3. Haltet Eure Beobachtungen zu dem Überprüfungsexperiment fest und formuliert eine Vermutung hinsichtlich der Ursache dieser Beobachtungen.
4. Wie könnte man diese Hypothese durch 1-2 einfache Experimente überprüfen? Plant und skizziert 1-2 mögliche Überprüfungsexperimente (s. Experimentierbox 2).
Zusatzinformationen:
· Um die beschriebenen Säurelösungen herzustellen wurden jeweils 1 mol der entsprechenden reinen Säure in 1 Liter Wasser aufgelöst.  Vereinfacht dargestellt:
HCl (g)  +   H2O (l)  [image: ]  Cl-(aq)     +   H3O+(aq)      bzw.      HAc(l)    +   H2O(l)    [image: ]   Ac-(aq)     +   H3O+(aq)  
· Reaktion von Säuren mit Kalk allgemein:
CaCO3(s)  +  2 H3O+(aq)    Ca2+(aq)  +  CO2(g)  +  3 H2O(l)
· Vorhandenes Experimentiermaterial:
	Inhalt der Experimentierbox 1:
· 2 beschriftete Erlenmeyerkolben mit den
HCl(aq) und HAc(aq) jeweils 1mol/L
· 2 Reagenzgläser 
· 2 Luerlock-Spritzen oder kl. Messzylinder
· Reagenzglasständer
· Pipetten
· gekörnter Kalk
· Spritzflasche mit destilliertem Wasser zum Spülen der verwendeten Geräte
	Inhalt der Experimentierbox 2:
· 2 beschriftete Erlenmeyerkolben mit den
HCl(aq) und HAc(aq) jeweils 1mol/L
· 4 Bechergläser
· Pipetten
· Leitfähigkeitsmessapparatur
(am Lehrerpult)
· Universalindikatorlösung/ggf. pH-Meter
· Spritzflasche mit destilliertem Wasser zum Spülen der verwendeten Geräte







Informationen für Lehrerinnen und Lehrer 
Zur experimentellen Aufgabe:
3. Kalkentfernung – welches Reinigungsmittel ist wirksamer?
Im Rahmen dieser Aufgabe soll der Begriff der starken bzw. schwachen Säure eingeführt werden. Oftmals ist für SuS eine Säure „stark“, wenn ihr pH-Wert niedrig ist und eine Säure „schwach“, wenn ihr pH-Wert eher Richtung 7 geht. Dass der pH-Wert einer sauren Lösung sowohl von der Konzentration als auch von der Säurestärke abhängt, ist den SuS oftmals nicht klar.
Man geht in diesem Beispiel von gleichen Säurekonzentrationen aus, damit die Effekte (Reaktionsgeschwindigkeit beim Kalklösen, pH-Wert und elektrische Leitfähigkeit) nur auf die Säurestärke, d.h. auf die Gleichgewichtslage bei der Protolyse, zurückzuführen sind. Die Gleichgewichtslage soll hier nur halbquantitativ i.S. einer je-desto-Beziehung eingeschätzt werden und noch nicht quantifiziert werden.
Zum Beispiel:
Bei starken Säuren liegt das Gleichwicht bei der Protolyse mit Wasser nahezu vollständig auf der Seite der Produkte.
Je schwächer eine Säure ist, desto stärker liegt das GG auf der Seite der Edukte.
Die eher phänomenologische/halbquantitative Betrachtung des chemischen Gleichgewichtes bei Protolysen ist ebenso für die darauffolgende Experimentelle Aufgabe „Können Salze auch sauer oder basisch reagieren?“ vorgesehen. Dieser Zugang ermöglicht es, dass sich die SuS erst einmal mit der prinzipiellen Bedeutung des Chemischen Gleichgewichtes für Protolysereaktionen auseinandersetzen können, ohne diese hier schon genau (über KS- oder pKS-Werten) quantifizieren zu müssen.
Sind Sie von der Leistungsfähigkeit und den mathematischen Fähigkeiten Ihrer gesamten Lerngruppe überzeugt, können Sie natürlich alternativ an diesen Stellen im Unterrichtsgang bereits die Gleichgewichtslage über KS- und pKS-Werte quantifizieren.
Als Einstieg über einen Bildimpuls könnte man eine Toilette mit Kalkrückständen in der neu zu beziehenden Studentenbude zeigen, um auf die Problemfrage überzuleiten.




4.1 Können Salze auch sauer oder basisch reagieren?
Experimentelle Aufgabe:
Untersuchung verschiedener Salzlösungen mit Universalindikator
	Salzlösung:

	vorliegende 
hydratisierte Ionen pro Formeleinheit:
	Beobachtung:
Farbe nach 
Zugabe des 
Indikators
	Schlussfolgerung: neutral,
sauer oder basisch?

	Natriumchlorid-
lösung / NaCl(aq)
	Na+(aq) und Cl-(aq)  
	
	

	Ammoniumchlorid-
lösung / NH4Cl(aq)
	NH4+(aq) und Cl-(aq)  
	
	

	Natriumcarbonat-
lösung / Na2CO3(aq)
	2 Na+(aq) und CO32-(aq)  
	
	


Arbeitsauftrag: 	Erklären Sie die Indikatorfärbung ggf. auf der Basis einer 
Protolysereaktion!




4.1 Können Salze auch sauer oder basisch reagieren?
Experimentelle Aufgabe:
Untersuchung verschiedener Salzlösungen mit Universalindikator
	Salzlösung:

	vorliegende 
hydratisierte Ionen pro Formeleinheit:
	Beobachtung:
Farbe nach 
Zugabe des 
Indikators
	Schlussfolgerung: neutral,
sauer oder basisch?

	Natriumchlorid-
lösung / NaCl(aq)
	Na+(aq) und Cl-(aq)  
	
	

	Ammoniumchlorid-
lösung / NH4Cl(aq)
	NH4+(aq) und Cl-(aq)  
	
	

	Natriumcarbonat-
lösung / Na2CO3(aq)
	2 Na+(aq) und CO32-(aq)  
	
	


Arbeitsauftrag: 	Erklären Sie die Indikatorfärbung ggf. auf der Basis einer 
Protolysereaktion!


Informationen für Lehrerinnen und Lehrer 
Zur experimentellen Aufgabe:
4.1 Können Salze auch sauer oder basisch reagieren?
Bei den experimentellen Aufgaben 4.1 und 4.2 ist nur gefordert, die Farbe des Universalindiators richtig zu interpretieren und eine entsprechende Protolyse-Reaktion zu formulieren. Die SuS lernen, dass auch die in Salzen enthaltenen Ionen als Protonendonatoren oder Protonenakzeptoren mit Wasser reagieren können. Hier muss noch nicht eingeschätzt werden, ob es sich bei dem Ion um die korrespondierende Base einer schwachen Säure oder um die korrespondierende Säure einer schwachen Base handelt. Mit der Erkenntnis, dass Salze basisch reagieren können, wird die Einführung der schwachen Säuren empirisch vorbereitet.
Das Wissen um die saure bzw. basische Reaktion einiger Salze in Wasser soll, nachdem es im Zusammenhang mit dem Demoversuch erarbeitet wurde, im Kontext Düngemittel angewendet werden.
Ergebnisse Demoversuch:
Untersuchung verschiedener Salzlösungen mit Universalindikator
	Salzlösung:

	vorliegende hydratisierte Ionen pro Formeleinheit:
	Beobachtung:
Farbe nach Zugabe des Indikators
	Schlussfolgerung: neutral,
sauer oder basisch

	Natriumchlorid-
lösung / NaCl(aq)
	Na+(aq) und Cl-(aq)
	grün
	neutral

	Ammoniumchlorid-
lösung / NH4Cl(aq)
	NH4+(aq) und Cl-(aq)
	rot
	sauer

	Natriumcarbonat-
lösung / Na2CO3(aq) 
	2 Na+(aq) und CO32-(aq)
	blau
	alkalisch


Arbeitsauftrag: 	Erklären Sie die Indikatorfärbung 
ggf. auf der Basis einer Protolysereaktion!
1. Die neutrale Reaktion zeigt, dass weder Oxonium-Ionen noch Hydroxid-Ionen im Überschuss vorhanden sind.
2. Die saure Reaktion des gelösten Ammoniumchlorids zeigt, dass in der Salzlösung Oxonium-Ionen (H3O+) enthalten sind. Diese können sich nur durch eine Protolyse von Ammonium-Ionen (NH4+) mit Wasser gebildet haben: NH4+  +  H2O     NH3   +   H3O+
3. Die alkalische Reaktion des gelösten Natriumcarbonats zeigt, dass in der Salzlösung Hydroxid-Ionen (OH-) enthalten sind. Diese können sich nur durch eine Protolyse von Carbonat-Ionen (CO32-) mit Wasser gebildet haben: CO32-  +  H2O     HCO3-   +   OH–


4.2 	Experimentelle Lernaufgabe: 
	Chemie und Boden – Welches Düngemittel kann man hier empfehlen?
Aufgabenstellung:
1. Untersuchen Sie die Lösungen der in der Tabelle angegebenen Salze mit Universalindikator (kleine Spatelspitze Salz in ein halb mit Wasser gefülltes Reagenzglas). 
Notieren Sie Ihre Ergebnisse in der Tabelle.
2. Nennen Sie diejenigen Salze, die sich als Düngemittel auf dem unten beschriebenen Boden eignen, um ein optimales Pflanzenwachstum zu ermöglichen und begründen Sie ihre Auswahl.
3. Erklären Sie die ablaufenden Prozesse, indem Sie für alle ablaufenden Protolysereaktionen die Protolysegleichungen formulieren. Ergänzen Sie die Funktion der Teilchen (SI,BI,SII,BII) und benennen Sie exemplarisch die korrespondierenden Säure-Base-Paare am Beispiel einer Protolyse-Reaktion.
Vorgaben:
Düngemittel sind Stoffe, die Nutzpflanzen zugeführt werden und ihr Wachstum fördern. Der deutsche Chemiker Justus von Liebig (1803-1873) fand im 19. Jahrhundert heraus, dass das Wachstum der Pflanzen unmittelbar vom Angebot an Mineralsalzen abhängt. Für das Wachstum der Pflanzen sind vor allem Salze von Bedeutung, welche Stickstoff-, Phosphor- und Kaliumatome enthalten. Diese benötigen sie für ihren Stoffwechsel zum Aufbau von Eiweißen, Enzymen oder Chlorophyll.
Durch Umwelteinflüsse (z.B. saurer Regen) oder falsche Düngung kann es vorkommen, dass der Boden leicht sauer ist. Möchte man nun Pflanzen anbauen, die auf sauren Böden nicht besonders gut wachsen, sollte man das bei der Düngung mit Mineralsalzen beachten.
Untersuchung verschiedener Salzlösungen mit Universalindikator
	Rggl.
Nr.
	Name und Formel
des Salzes:

	vorliegende 
hydratisierte Ionen mit Ionenladungen pro Formeleinheit:
	Beobachtung:
Farbe der 
Salzlösung 
nach Zugabe 
des Indikators
	Schlussfolgerung:
neutral,
sauer oder
basisch?

	1
	Kaliumhydrogensulfat (KHSO4)
	K+(aq) und HSO4-(aq)
	
	

	2
	Dinatriumhydrogen-phosphat (Na2HPO4)
	2 Na+(aq) und HPO42-(aq)
	
	

	3
	Kaliumnitrat
(KNO3)
	K+(aq) und NO3-(aq)
	
	

	4
	Natriumdihydrogen-phoshat (NaH2PO4)
	Na+(aq) und H2PO4-(aq)
	
	

	5
	Kaliumcarbonat
(K2CO3)
	2 K+(aq) und CO32-(aq)
	
	

	6
	Ammoniumnitrat
(NH4NO3)
	NH4+(aq) und NO3-(aq)
	
	

	7
	Natriumphosphat
(Na3PO4)
	3Na+(aq) und PO43-(aq)
	
	




Informationen für Lehrerinnen und Lehrer 
Zur experimentellen Lernaufgabe:
4.2 Chemie und Boden – Welches Düngemittel kann man hier empfehlen?
Ergebnisse:
1. Untersuchung verschiedener Salzlösungen mit Universalindikator
	Rggl.
Nr.
	Name und Formel
des Salzes:

	vorliegende hydratisierte Ionen mit Ionenladungen pro Formeleinheit:
	Beobachtung:
Farbe der Salzlösung nach Zugabe des Indikators
	Schluss-folgerung:
neutral,
sauer oder
basisch?

	1
	Kaliumhydrogensulfat (KHSO4)
	K+(aq) und HSO4-(aq)
	rot
	sauer

	2
	Dinatriumhydrogen-phosphat (Na2HPO4)
	2 Na+(aq) und HPO42-(aq)
	blau
	alkalisch

	3
	Kaliumnitrat
(KNO3)
	K+(aq) und NO3-(aq)
	grün
	neutral

	4
	Natriumdihydrogen-phoshat (NaH2PO4)
	Na+(aq) und H2PO4-(aq)
	rot
	sauer

	5
	Kaliumcarbonat
(K2CO3)
	2 K+(aq) und CO32-(aq)
	blau
	alkalisch

	6
	Ammoniumnitrat
(NH4NO3)
	NH4+(aq) und NO3-(aq)
	rot
	sauer

	7
	Natriumphosphat
(Na3PO4)
	3Na+(aq) und PO43-(aq)
	blau
	alkalisch



2. Die Düngemittel 2,5 und 7 würden sich für den sauren Boden gut eignen, da sie seinen pH-Wert erhöhen würden. Düngemittel 3 würde zumindest den Boden nicht saurer werden lassen – im Gegensatz zu den Düngemitteln 1, 4 und 6.

3. HSO4-    	+  	H2O   	  	SO42-  		+   	H3O+
S I           		BII           	BI              	SII         
HPO42- 	+  	H2O 	  	H2PO4- 	+   	OH-
B I           		SII           	SI              	BII         
H2PO4-  	+  	H2O   	  	HPO42-   	+   	H3O+
S I           		BII           	BI              	SII         
CO32-     	+  	H2O   	  	HCO3-    	+   	OH- 
B I           		SII           	SI              	BII         
NH4+      	+  	H2O   	  	NH3        	+   	H3O+
S I           		BII           	BI              	SII         
PO43-     	+  	H2O   	  	HPO42-    +   	OH-          
B I           		SII           	SI              	BII         

Bsp. für Korrespondierende Säure-Base-Paare:         H2O/OH-       und       HPO42-/PO43-   


4.3.1  Lernhilfe:  Gängige Säuren und Basen und deren Protolyseprodukte
	I. Anorganische Säuren

	Formel der 
undissoziierten Säure
	Name
der
Säure
	Säurerestanion 
der
1.Protolysestufe
	Name 
des 
Säurerestanions
	Säurerestanion 
der
2.Protolysestufe
	Name 
des
Säurerestanions
	Säurerestanion 
der
3.Protolysestufe
	Name
des
Säurerestanions

	HBr
(in Wasser)
	Bromwasserstoff (g)
(Bromwasserstoff-
säure)
	Br¯
	Bromid
	
	
	
	

	HCl
(in Wasser)
	Chlorwasserstoff (g)
(Salzsäure)
	Cl¯
	Chlorid
	
	
	
	

	H2S
	Schwefelwasserstoff (g)
(Schwefelwasserstoffsäure)
	HS¯
	Hydrogensulfid
	S2–
	Sulfid
	
	

	H2SOӡ
	schweflige
Säure (I)
	HSOӡ¯
	Hydrogensulfit
	SOӡ2–
	Sulfit
	
	

	H2SO4
	Schwefelsäure (I)
	HSO4¯
	Hydrogensufat
	SO42–
	Sulfat
	
	

	H2COӡ
	Kohlensäure (-)
	HCOӡ¯
	Hydrogencarbonat
	COӡ2–
	Carbonat
	
	

	HNOӡ
	Salpetersäure (I)
	NOӡ¯
	Nitrat
	
	
	
	

	HӡPO4
	Phosphorsäure (I)
	H2PO4¯
	Dihydrogen-
phosphat
	HPO42–
	Hydrogenphosphat
	PO43–
	Phosphat


Chemie Q1/IHF2: Säuren, Basen und analytische Verfahren





	II. Organische Säuren

	Formel der 
undissoziierten 
Säure
	Name 
der
Säure
	Säurerestanion 
der
1.Protolysestufe
	Name 
des 
Säurerestanions

	R-COOH
	Alkansäure
Carbonsäure
(I oder s)
	R-COO¯
	Carboxylat

	HCOOH
	Methansäure
Ameisensäure (I)
	HCOO¯
	Formiat

	CHӡCOOH
HAc
	Ethansäure
Essigsäure (I)
	CHӡCOO¯
Ac¯
	Acetat

	CHӡCH2COOH
	Propansäure
Propionsäure (I)
	CHӡCH2COO¯
	Propionat

	CHӡCH2CH2COOH
	Butansäure
Buttersäure (I)
	CHӡCH2CH2COO¯
	Butanoat







	III. Laugen (Basen)

	Formel der Base
(bzw. der laugen-
bildenden Verbindung)
	Name der Base
(bzw. der laugen-
bildenden Verbindung)
	Base
	Name 
der
Base

	KOH
(in Wasser)
	Kaliumhydroxid (s)
(Kalilauge)
	OH¯
	Hydroxid

	NaOH
(in Wasser)
	Natriumhydroxid (s)
(Natronlauge)
	OH¯
	Hydroxid

	NHӡ
(in Wasser)
	Ammoniak (g)
(Ammoniakwasser)
	OH¯
(→  NH4+ + OH¯)
	Hydroxid
(NH4+: Ammoniumion)












4.3.2 Lernhilfe:  Säure- Base-Memory (Karten in Originalgröße im digitalen Material)
[image: ][image: ][image: ][image: ][image: ][image: ][image: ][image: ][image: ]

5.1 Was ist der pH-Wert und wovon hängt er ab?

Experimentelle Lernaufgabe: Wie muss man eine Salzsäurelösung pH3 verdünnen, um eine Salzsäurelösung pH6 herzustellen? oder Kann die Verzehnfachung des Speichelvolumens den pH-Wert um 3 Stufen erhöhen? 

Arbeitsaufträge[footnoteRef:1]: [1:  Dokumentiert die Ergebnisse zu 1.-4. übersichtlich und gut leserlich auf einem DIN-A 4 Blatt zur Präsentation mit der Dokumentenkamera.
] 

1. Führt das unten beschriebene Experiment zur Verdünnung von Salzsäure durch und notiert Euch zu jedem Reagenzglas 1.-6. die beobachtete Indikatorfarbe und den mit Hilfe der Farbskala ermittelten pH-Wert.
2. Beschreibt den Zusammenhang zwischen der Verdünnung und der Änderung des pH-Wertes?[footnoteRef:2] Beantwortet die oben gestellte Frage! [2:  Beachtet: Damit wir das Experiment in Reagenzgläsern durchführen können, wird nicht der gesamte Inhalt eines Reagenzglases verdünnt, sondern nur jeweils 1mL auf das Zehnfache verdünnt, denn das zweimalige Verdünnen von 10 mL Salzsäure auf das Zehnfache des Volumens ergibt 1000 mL = 1 L Salzsäure.] 

3. Aufgabe: Auf welches Volumen muss man 10 mL Salzsäure pH3 verdünnen, um daraus Salzsäure pH6 herzustellen?
4. Denke Dir – ähnlich wie unter 3. – eine Aufgabe aus und fertige eine Musterlösung an.
Experiment: Verdünnung von Salzsäure mit Wasser                                                      Schutzbrille tragen! [image: ]
	Versuchsdurchführung:
In der Experimentierbox findet ihr einen Reagenzglasständer mit
6 Reagenzgläsern. Vorsicht: das erste Reagenzglas enthält bereits 10 mL Salzsäure pH2. Die weiteren Reagenzgläser sind leer. Gebt nun in alle 6 Reagenzgläser 2 Tropfen Universalindikatorlösung und schüttelt vorsichtig mit dem Stopfen das erste Reagenzglas.
Entnehmt nun mit einer Pipette genau 1mL Salzsäure aus dem ersten Reagenzglas und gebt die Salzsäure in das zweite Reagenzglas. Fügt nun zum zweiten Reagenzglas 9 ml Wasser aus dem Becherglas mit der Spritze hinzu und schüttelt vorsichtig. 
Entnehmt nun mit einer Pipette genau 1mL Salzsäure aus dem zweiten Reagenzglas und gebt die Salzsäure in das dritte Reagenzglas. Fügt nun – wie zuvor -  zum dritten Reagenzglas 9 ml Wasser mit der Spritze hinzu und schüttelt vorsichtig. 
Fahrt nun damit fort bis alle weiteren Reagenzgläser gefüllt sind.
	Versuchsskizze:

[image: ]








Verlaufsplan: 
Fragestellung:  Wie muss man eine Salzsäurelösung pH3 verdünnen, um eine Salzsäurelösung pH6 herzustellen?

	Phasen
	Geschehen im Unterricht
	Aktions- und Sozialformen
	Medien

	Problemstellung
	L. präsentiert Salzsäurelösungen mit dem pH-Werten 3 und 6
(alternativer Einstieg über Zahnpflegekaugummi-Diagramme, s.u.)
L. fordert die SuS auf, sich über Gemeinsamkeiten und Unterschieden der beiden Lösungen auszutauschen; pH-Wert als Maß für die ätzende Wirkung der Säure 
L.: Wie könnte man die eine Salzsäure aus der anderen herstellen?
Ggf. L. sammelt Ideen, wie man aus der einen Salzsäurelösung die andere herstellen kann;
Vermutungen: (z.B.)
1. Durch Verdünnung mit Wasser kann man aus Salzsäure pH3 Salzsäure pH 6 herstellen.
2. Man muss die Salzsäure pH3 auf das doppelte/dreifache Volumen verdünnen, um daraus Salzsäure pH6 herzustellen.
	L.impuls
Murmel-
phase,
UG
	2 Flaschen beschriftete mit Salzsäurelösung 
pH3 und pH6

	Hypothesenbildung
und Überprüfung
im LV
	L.demoversuch: Verdünnung einer mit Universalindikator versetzten Salzsäurelösung auf das doppelte bzw. dreifache Volumen; Beobachtung: keine Veränderung des pH-Wertes; Hypothese/n wurde/n widerlegt;
	L.demoversuch
UG
	

	Gelenkstelle
	…. um herauszufinden, wie stark man Salzsäurelösungen verdünnen muss, um ihren pH-Wert zu erhöhen, werdet Ihr im Schülerexperiment eine Verdünnungsreihe durchführen.
	LV
	Zieltransparenz

	Erarbeitungsphase
	Durchführung und Auswertung der Verdünnungsreihe im Schülerversuch; 

	GA

	AB; Experimentierbox,

	Ergebnissicherung
	Die SuS beschreiben den Zusammenhang zwischen Verdünnung und pH-Wert-Änderung, indem sie die Ergebnisse zu den AA 1.-3. vorstellen.

	S.Präs.
Rückmeldungen durch die MitSuS
	AB

	Didaktische
Reserve I

	Anhand einer Abbildung aus dem Chemiebuch beschreiben die SuS die Auswirkung der Verdünnung auf den pH-Wert, wenn die gesamte Säureportion verdünnt wird und nicht nur ein Zehntel des Volumens.
	
	Abbildung zu Verdünnungsreihe:
1 Liter pH 0 
1 000 000 Liter pH6

	Didaktische
Reserve II

	Ein/e SoS stellt ihre Aufgabe (s. AA 4.) vor und die MitSuS lösen diese Aufgabe.
	SoS stellt eigene Aufgabe vor.
EA, UG;
	



Informationen für Lehrerinnen und Lehrer 
Zur experimentellen Lernaufgabe:
5.1 Was ist der pH-Wert und wovon hängt er ab?
Dieses Lernarrangement eignet sich auch für die SI. Problemorientiert setzen sich die SuS mit dem Zusammenhang der Verdünnung und der Änderung des pH-Wertes auseinander. Da die SuS nicht von alleine auf die Idee kommen, immer wieder auf das Zehnfache des Volumens zu verdünnen und dazu jeweils immer nur einen Milliliter der Lösung zu verwenden, führen sie eine detailliert beschriebene Verdünnungsreihe dazu durch. 
Alternativer Einstieg über Zahnpflegekaugummi:
L. Impuls: Was wisst Ihr über die Wirkung von Zahnpflegekaugummis?
Murmelphase – Meldekette im Plenum.
L.zeigt nacheinander zwei Diagramme zur Wirkungsweise von Zahnpflegekaugummis und eine Erklärung dafür;
 Daraus ergibt sich die Frage:
„Kann die Erhöhung des Speichelvolumens auf das Zehnfache des Volumens und die daraus resultierende Verdünnung den pH-Wert um 3-4 pH-Werte erhöhen?“
 Mit Hilfe der Verdünnungsreihe soll die Frage beantwortet werden.

	[image: ]
	[image: ]

	http://www.wrigley-dental.ch/zahnpflege_zwischendurch.html



Ergebnis:
Die alleinige Verdünnung auf das Zehnfache des Volumens kann den pH-Wert nur um eine Stufe erhöhen. Die Verdünnung alleine erklärt nicht den pH-Wert-Anstieg um 3-4 Stufen. Stoffe im Speichel und das Herunterschlucken könnten weitere Ursachen für diesen Effekt sein.


(AB erst ab 3. austeilen! ...  bis dahin schrittweise projizieren)
	5.2 Theoretische Aufgabe:
Welche der beiden sauren Lösungen hat das größere Gefahrenpotential: die Salpeter- oder die Essigsäurelösung und wovon hängt das ab?

	[image: ]


Aufgabenstellung:
1. Wovon hängt das Gefahrenpotential der beiden sauren Lösungen ab? Diskutiert diese Frage und notiert Eure Antwort/en.
2. Wir gehen davon aus, dass beide Lösungen die einprotonigen Säuren in der Konzentration
1 mol/L enthalten. Wie können wir experimentell ihr Gefahrenpotential einschätzen?
3. Die pH-Wert-Messung ergab folgende Werte:
	gemessener pH-Wert
	berechnete H3O+-Ionenkonzentration:     c(H3O+) = 10 -pH

	pH (HNO3(aq))  =   0
	c(H3O+HNO3) =

	pH (HAc(aq))    =   2,38
	c(H3O+HAc) =


Schlussfolgerung bzgl. des Gefahrenpotentials: Trotz gleicher Säurekonzentration ist der pH-Wert der Essigsäure deutlich höhen, das heißt, dass nicht alle Säuremoleküle ihre Protonen an das Wasser abgegeben haben. Die Säuremoleküle liegen nur teilweise dissoziiert/protolysiert vor. Das Gefährdungspotential der Essigsäure ist dadurch geringer.

4. Betrachtung der Gleichgewichtslage und Anwendung des MWG:
	
	HAc
	+
	H2O
	⇌
	Ac–
	+
	H3O+

	Anfangskonz.
c0
	1 mol/L
	
	55,5 mol/L
(da 1000g/L
18 g/mol)
	
	0 mol/L
	
	0 mol/L

	Konz.
im GG
cGG
	

	
	
	
	
	
	



	
	HNO3
	+
	H2O
	⇌
	NO3–
	+
	H3O+

	Anfangskonz.
c0
	1 mol/L
	
	55,5 mol/L
(da 1000g/L
18 g/mol)
	
	0 mol/L
	
	0 mol/L

	Anfangskonz.
cGG
	

	
	
	
	
	
	


Setze für beide Protolysereaktionen die GG-Konzentrationen ins MWG ein. Da die Konzentration des Wassers sich aufgrund des riesigen Überschusses nur geringfügig ändert, kann diese als konstant angesehen und in die GG-Konstante K einbezogen werden. Daraus ergibt sich dann die Säurekonstante Ks:       Ks = K · c(H2O) = c(A–)  ·  c(H3O+)
                                                                                                                                                c(HA)
Vergleiche das MWG für die beiden Protolysen und berechne – wenn möglich – den Ks-Wert und dessen negativen dekadischen Logarithmus den pKs-Wert: –log Ks = pKs.
Informationen für Lehrerinnen und Lehrer 
Zur theoretischen Aufgabe:
5.2 Gefährdungspotential gleichkonzentrierter saurer Lösungen – Hinführung zum pKS-Wert

Zielsetzung:
Die SuS sollen das Massenwirkungsgesetz auf die Protolysen jeweils einmolarer Salpetersäure- und Essigsäure-Lösungen anwenden und so die Säurekonstante KS bzw. den jeweiligen pKS-Wert der Essigsäure ermitteln.
4.	Betrachtung der Gleichgewichtslage und Anwendung des MWG:
	
	HAc
	+
	H2O
	⇌
	Ac–
	+
	H3O+

	Anfangskonz.
c0
	1 mol/L
	
	55,5 mol/L
(da 1000g/L
          18 g/mol)
	
	0 mol/L
	
	0 mol/L

	Konz.
im GG
cGG
	1 mol/L -
10 -2,38mol/L
	
	55,5 mol/L -
10 -2,38 mol/L
	
	10 -2,38 mol/L
	
	10 -2,38 mol/L


Ks = K · c(H2O) = c(A–)  ·  c(H3O+)
                                     c(HA)
Ks = K · c(H2O) = 10 -2,38 mol/L ·  10 -2,38 mol/L  =   1,745  ·  10 -5 
                                     (1 - 10 -2,38) mol/L
Ks ist eine sehr kleine Zahl, das heißt, dass das GG auf der Seite der Edukte liegt.
 Da –log Ks = pKs            -log 1,745  ·  10 -5 = 4,76       Je kleiner KS desto größer pKS. 
pKs als Maß für die Säurestärke. Je größer pKs desto geringer die Säurestärke.

	
	HNO3
	+
	H2O
	⇌
	NO3–
	+
	H3O+

	Anfangskonz.
c0
	1 mol/L
	
	55,5 mol/L
(da 1000g/L
          18 g/mol)
	
	0 mol/L
	
	0 mol/L

	Anfangskonz.
cGG
	0 mol/L
	
	55,5 mol/L -
10 -4,8 mol/L
	
	1 mol/L
	
	1 mol/L



Das MWG kann hier nicht angewendet werden, da durch die vollständige Protolyse die Konzentration der unprotolysierten Säure Null wird. Dadurch wird der Nenner Null. Das Massenwirkungsgesetzt lässt sich nur anwenden auf Reaktionen, die nicht vollständig verlaufen.

	
5.3 „Lernschnecke“ zur pH-Wertberechnung von Salz- und Essigsäure




Problemstellung
A	Gesucht ist der pH-Wert einer Salzsäure mit der Konzentration c = 0,25 mol/L.
B	Gesucht ist der pH-Wert einer Essigsäure mit der Konzentration c = 0,25 mol/L.
	Es gelten die (vereinfachenden) Annahmen:
I. Bei einer starken Säure ist die Anfangskonzentration einer Säure gleich der Oxoniumionenkonzentration (=Hydroniumionenkonzentration) im Gleichgewicht, 
d.h., man nimmt vereinfachend an, dass die Säure vollständig protolysiert vorliegt:
c0(HA) = c(H3O+)
II. Bei einer schwachen Säure ist die Anfangskonzentration einer Säure gleich der Gleichgewichtskonzentration der Säure, d.h., man nimmt vereinfachend an, dass die Säurekonzentration unverändert bleibt, da die Säure gar nicht protolysiert vorliegt.
c0(HA) = c(HA)
Hinweis: 	c0 bedeutet „Anfangskonzentration“, 
c ohne Index bedeutet „Konzentration im Gleichgewichtszustand“.
Aufgabenstellung:
1. Stelle eine Formel zur Lösung von Problem A auf. Leite sie aus der Definition für den pH-Wert und der passenden Annahme (I oder II) her. 
Berechne mit Hilfe der gefundenen Formel den gesuchten pH-Wert. 
Bediene dich dabei der aufgerollten Fragen und Antworten zu A. Öffne immer nur jeweils eine Frage und kontrolliere deine Lösung durch Öffnen der dazugehörigen Antwort.
2.	Stelle eine Formel zur Lösung von Problem B auf. Leite sie aus der Gleichung für die Säurekonstante (MWG) und der passenden Annahme (I oder II) her. 
Berechne mit Hilfe der gefundenen Formel den gesuchten pH-Wert. 
Bediene dich dabei der aufgerollten Fragen und Antworten zu B. Öffne immer nur jeweils eine Frage und kontrolliere deine Lösung durch Öffnen der dazugehörigen Antwort.
Zusatzinformation: 
pKS(HCl) = -3,  		pKS(HAc) = 4,76  




		Frage 1: 		Wie lautet die Definition des pH-Wertes?

		Antwort 1:		pH = –lg [c(H3O+)]

	Frage 2: 		Wie lautet die vereinfachende Annahme für das Ausmaß der 			Protolyse bei starken Säuren.
			Nenne von den beiden beteiligten Größen diejenige, die 
			bekannt ist.

	Antwort 2:		c(H3O+) = c0(HA)		c0 ist bekannt: c0 = 0,25 mol/L

	Frage 3:		Ersetze c(H3O+) in der pH-Wert-Definition durch die aus 2. 				bekannte Größe.

	Antwort 3:		pH = –lg [c0(HA)]

	Frage 4: 		Setze die gegebene Konzentration ein und rechne aus.

	Antwort 4: 		pH 	= –lg 0,25 mol/L 	= 0,6




Fragen und Antworten zu A



	





1. Stell das MWG für die Protolyse von HAc auf.






	





2. Welche der beteiligten Größen musst du für die Fragestellung berechnen?





	




3. Welche der beteiligten Größen sind im GG gleich? 





	



4. Welche Größe kann man deshalb durch eine andere ersetzen? Vereinfache die Gleichung auf diese Weise.




	


5. Was sagt der pKS-Wert von HAc aus? 
	Zu welcher Annahme aus der Problemstellung passt dies?




	


6. Welche beiden Größen aus dem MWG sind folglich bekannt?




	

7. Forme die Gleichung so um, dass die gesuchte Größe isoliert ist.




	
8. Ersetze die gesuchte Größe durch den pH-Wert und führe die entsprechenden Rechenoperationen auch für die andere Seite der Gleichung durch.


	
9. Setze alle Zahlenwerte ein und rechne aus.


	10.  Der pH-Wert beträgt 2,68.



Fragen zu B

	1. 


	2. c(H3O+), 	denn der pH-Wert ist nur eine andere Schreibweise für die 
		Oxoniumionen-Konzentration (= Hydroniumionen-Konzentration).

	3. c(H3O+) und c(Ac–). 	Das ist aus der Reaktionsgleichung ersichtlich : 
			HAcaq + H2O ⇌ H3O+aq + Ac–aq .
					 	 1      :      1

	4. c(Ac–) ist durch c(H3O+) ersetzbar. 
c(H3O+) zu ersetzen ist unsinnig, da dies ja berechnet werden soll (pH).
	  	 c(H3O+)   =  c(Ac–)	

	5. pKS(HAc) = 4,76 	
=> HAc ist eine schwache Säure, da pKS > 4,75 (Grenze zwischen mittelstark und schwach) 
=> Annahme II trifft zu: c0(HAc) = c(HAc)

					KS = 10–4,76, 	da KS = 10–pKs
6. KS und c(HAc) 		
			c(HAc) = c0(HAc) = 0,25 mol/L

	7.  · c0(HAc) 	=> 	c2(H3O+) = KS · c0(HAc) 		/ 
					c (H3O+) = 

	8. c (H3O+) 	=  	/ lg, ·(–1)
–lg [c (H3O+)] 	= –lg 
	          pH	= –lg 

	9. pH	= –lg 

	10. pH	= –lg  	=   –lg (2,08 · 10–3)  =  –(–2,68)  =  2,68



Antworten zu B





Informationen für Lehrerinnen und Lehrer 
5.3 Zur Methode der „Lernschnecke“ am Beispiel der Aufgabe zur: 
	Ableitung der pH-Wert-Berechnung für starke Säuren 
	Ableitung der pH-Wert-Berechnung für schwache Säuren (Näherungsformel)

Prinzip der Methode „Lernschnecke“
Die Methode beruht auf dem Prinzip der Hilfekarten und eignet sich für Inhalte, wie z.B. mathematische Ableitungen, bei denen sich ein Schritt eindeutig aus dem vorhergehenden ergibt, und die SuS bei fast jedem Schritt Hilfestellungen brauchen.
I.d.R. werden solche Inhalte in einem Lehrervortrag oder sehr eng geführten Unterrichtsgespräch vermittelt. Alternativ kann diese Lernschnecke eingesetzt werden.
Die Fragen (bzw. Teilaufgaben) und Antworten stehen hierbei nicht auf einzelnen Karten, sondern sind auf einem Blatt untereinander angeordnet. Dabei wird das Blatt so aufgerollt, dass nur jeweils eine Frage oder Antwort zu sehen ist, und die nächste erst durch Entrollen sichtbar wird („Lernschnecken“). Dies ist bei solchen Fragestellungen aus zwei Gründen sinnvoll: 
· Zum einen würden bei solchen Themen sehr viele Karten benötigt, die bei den SuS Verwirrung erzeugen würden, und deren Herstellung, Sortierung  und Kontrolle der Vollständigkeit zu viel Zeit beanspruchen würden. 
· Zudem ist die Abfolge der Fragen und Antworten sachlogisch festliegend – die Reihenfolge der Fragen ist also sowieso nicht variabel. 
Bei wenigen Fragen, können Fragen und Antworten abwechselnd untereinander geschrieben werden (hier realisiert bei Problem A), bei vielen Fragen eignen sich zwei parallele Lernschnecken besser, getrennt nach Fragen und Antworten (hier realisiert bei Problem B).
Durchführung
· Die SuS werden in Gruppen von maximal 3 SuS eingeteilt – hier bieten sich leistungsheterogene Gruppen besonders an. 
· Das Aufgabenblatt enthält das Problem, einige unabdingbare Informationen und die Aufgaben.
· Die SuS können nun bei leichteren Aufgaben zuerst versuchen, die Lösung allein abzuleiten und die Hilfsfragen und Antworten als Bestätigung verwenden, oder sofort die Hilfsfragen und Antworten verwenden. Eine Mischform wird sehr häufig realisiert: Die SuS versuchen es so lange wie möglich alleine und verwenden die Hilfen erst bei Bedarf.

Im konkreten Beispiel wird Problem A (pH-Wert-Berechnung starker Säuren) oft weitgehend ohne Hilfestellung bearbeitet, wohingegen Problem B (Ableitung der Näherungsformmel) nie alleine bewältigt wird. 
In beiden Fällen haben die Lernschnecken ihre Funktion – mal mehr zur Bestätigung, mal mehr als Hilfestellung.
Vorteile der Methode:
· Jeder Schüler und jede Schülerin ist aktiv an der Erarbeitung beteiligt. Dies kann weder der Lehrervortrag noch das Unterrichtsgespräch in dem Maße sicherstellen.
· Im (relativ) geschützten Raum der Gruppe äußern sich auch unsichere SuS. Sie können ihre ganz persönlichen Schwierigkeiten artikulieren, und es kann eher vermieden werden, dass sie durch Nichtverstehen eines Zwischenschritts bei der weiteren Ableitung abgehängt werden.
· SuS, die sich sicher fühlen, werden durch die Fragen der Mitschüler/innen geprüft, wie weit ihr Verständnis wirklich reicht, und erlangen größere Sicherheit durch das Erklären einzelner Schritte.


· Die Kommunikation in der Fachsprache wird geübt.
· Jede Gruppe kann bei jedem Schritt das eigene Tempo wählen.
· Beim Wiederholen für die Klausur/ das Abitur kann die Lernschnecke zum Nachschlagen bei Verständnislücken dienen.





Kompetenzen, die mit Hilfe dieser Lernaufgabe schwerpunktmäßig (weiter-)entwickelt werden:
K 4 	berechnen pH-Werte wässriger Lösungen starker Säuren und starker Basen (Hydroxide) (UF2).
K5	klassifizieren Säuren mithilfe von KS- und pKS-Werten (…) (UF3). 
K6	berechnen pH-Werte wässriger Lösungen schwacher einprotoniger Säuren (…) mithilfe des Massenwirkungsgesetzes (UF2).
K 20 	SuS erklären fachsprachlich angemessen und mithilfe von Reaktionsgleichungen den Unterschied zwischen einer schwachen und einer starken Säure unter Einbeziehung des Gleichgewichtskonzepts (K3).



	5.4  Theoretische Lernaufgabe zum Thema: 
Wie sauer ist ein Joghurt im Laufe der Reife?	
	[image: ]


Aufgabenstellung
1. Ermitteln Sie durch Recherche die hauptsächlich im Joghurt enthaltene Säure und deren Eigenschaften. Informieren Sie sich über deren Entstehung während der Joghurtreife.
2. Zeichnen Sie mit Hilfe der Messdaten zwei Graphen zur Änderung des pH-Wertes während der Joghurtherstellung in ein Diagramm (Achsenbeschriftung sinnvoll wählen) und zeichnen Sie eine Mittelwert- und Ausgleichskurve. Beschreiben Sie die pH-Wertänderung im Laufe der Joghurtreife anhand dieses Graphen.
3. Rechnen Sie den gerundeten Anfangs- und den End-pH-Wert in Oxoniumionenkonzentrationen um und berechnen Sie die prozentuale Änderung der Oxoniumionenkonzentration. Formulieren Sie die Änderung in einem Satz.
4. Beschreiben Sie das Diagramm zum Bakterienwachstum und erläutern Sie an Hand dessen die pH-Wert-Änderung im Laufe der Joghurtreife. Begründen Sie mit Hilfe des Diagramms, warum der pH-Wert eines Joghurts einen Minimalwert (meist pH 4,2 selten pH 3,8) nie unterschreiten kann. 
5. Berechnen Sie für den Anfangs- und End- pH-Wert der Joghurtreife die entsprechende Säurekonzentration (welcher für eine Säure charakteristische Wert aus Ihrer Recherche ist hier nötig?).
Fachspezifische Vorgaben
	
Informationen:
Während des Reifeprozesses von Joghurt steigt der Säuregehalt und damit sinkt der pH-Wert. Beide Parameter können zur Bestimmung des Reifegrades herangezogen werden. Für eine Facharbeit ermittelte eine Schülerin die pH-Werte im Laufe des Herstellungsprozesses. Sie erstellte dazu zwei Messreihen.
 pH-Wert-Messung im Laufe der Joghurtherstellung 
	Zeit
in min
	0
	30
	60
	90
	120
	135
	150
	165
	180
	200
	210
	225
	240
	270
	300
	320

	1. 
Messung: 
pH-Wert
	5,93
	5,9
	5,9
	5,88
	5,79
	–
	5,58
	–
	5,24
	–
	4,87
	–
	4,66
	4,56
	4,48
	4,42

	2. 
Messung: 
pH-Wert
	6,00
	5,97
	5,94
	5,83
	5,78
	5,67
	5,50
	5,25
	5,17
	5,00
	4,88
	4,83
	4,72
	4,58
	4,47
	–









	Diagramm zum Wachstum von Bakterien 
	
Latenz- u. exponentielle Phase 	           stationäre Phase 	         Absterbephase



Zusatzaufgabe: 
Diskutieren Sie die unterschiedliche Auswahl an Messzeitpunkten bei den beiden Messungen.




Informationen für Lehrerinnen und Lehrer 
Zur theoretischen Lernaufgabe: 
5.4  Wie sauer ist ein Joghurt im Laufe der Reife?
Schwerpunkte dieser Aufgabe:
· die Recherche zur Milchsäure
· das Zeichnen von Graphen aus Wertetabellen, sinnvolle Auswahl eine Koordinatensystembereichs, Mittelwertbildung und sinnvolle Auswahl von Werten für eine Ausgleichskurve
· Beschreibung zweier korrelierender Kurven und Erläuterung des Zusammenhangs.
· Veranschaulichung und Verbalisierung der pH-Wertänderung durch Umrechnung in die Oxoniumionenkonzentration.
· Berechnen der Säure-Anfangs- und -Endkonzentrationen mit Hilfe des pH- und pKS-Wertes (recherchiert).
Erwartete Schülerleistungen zur Aufgabenstellung (Version A):
Zu 1. 	Hier werden grundlegende Informationen zur Milchsäure (pKS-Wert 3,86, schwache Säure, Strukturformel zu CH3–C(OH)–COOH, sinnvolle Abkürzung: HLac) und zur Milchsäuregärung erwartet. 
[image: ]Zu 2.	
 





                                     mögliche Position der x-Achse




	Um eine für diese Fragestellung aussagekräftigere Kurve als das abgebildete Diagramm zu bekommen, kann man den pH-Wert evtl. erst bei pH 4 beginnen lassen. Dadurch werden die Unterschiede der beiden Kurven noch deutlicher. Für andere Fragestellungen (z.B. prozentuale pH-Abfall bezogen auf die Gesamtsäure, Statistik zu Arbeitslosenzahlen, o.ä.) kann diese Darstellung dann allerdings hinderlich bis manipulativ sein. Hier bietet sich ein guter Anlass zur Diskussion über die Aussagekraft und Redlichkeit von graphischen Darstellungen.
	Bei der Mittelwert- und Ausgleichskurve sollen lediglich „Ausreißer“ (z.B. 2. Messung bei 165 min) eliminiert und die Messwerte auf einen pro Zeitpunkt gemittelt werden. (Werte: siehe 4.)
Zu 3.	Die Aufgabe dient der Veranschaulichung des pH-Wertes. Diese Logarithmische Größe kann nicht oft genug auf ihren Ursprung, die Oxoniumionenkonzentration, zurückgeführt werden. Hier sind die rechnerische und der sprachliche „Erdung“ wichtig, da sie unterschiedliche Vorstellungen und Begabungen ansprechen. Insofern ist die anschließende Verbalisierung sehr wichtig.
	Gerundeter Anfangs-pH-Wert: 	6,0    c(H3O+) = 10–6 mol/L  	          = 0,000001 mol/L = 1/1000000
Gerundeter End-pH-Wert: 	4,5    c(H3O+) = 10–4,5 mol/L = 4·10–5 mol/L = 0,00004 mol/L = 4/100000
· Die Oxoniumionenkonzentration ist ungefähr um das 7-fache angestiegen.


Zu 4.	Kurzfassung der Antwort (hier wird die Zuordnung und Erläuterung der Kurvenbereiche im Einzelnen erwartet): Die stärkste pH-Wertänderung findet zur Zeit der höchsten Bakterienkonzentration statt. Da die Bakterien nach einiger Zeit absterben, kann ein pH-Minimalwert nie unterschritten werden.
Zu 5.	Falls noch nicht unter 1. erfolgt, muss der pKS-Wert recherchiert werden. 
Bei der Berechnung kann der Weg über die nach c0 umgeformte Näherungsformel oder – kürzer – über das MWG gewählt werden. 
	KS (HLac) =  =    c0  =   = 

	Zeit 
in min
	0
	30
	60
	90
	120
	135
	150
	165
	180
	200
	210
	225
	240
	270
	300
	320

	1. Messung: 
pH-Wert
	5,93
	5,9
	5,9
	5,88
	5,79
	–
	5,58
	–
	5,24
	–
	4,87
	–
	4,66
	4,56
	4,48
	4,42

	2. Messung: 
pH-Wert
	6,00
	5,97
	5,94
	5,83
	5,78
	5,67
	5,50
	5,25
	5,17
	5,00
	4,88
	4,83
	4,72
	4,58
	4,47
	–

	gerundeterpH-Mittelwert
	5,96
	5,94
	5,92
	5,86
	5,79
	
	5,54
	
	5,21
	
	4,48
	
	4,49
	4,57
	4,48
	

	C0 (Säure)
In mol/L
	8,71·10–9
	
	
	1,38
·10–8
	1,91
·10–8
	
	6,03 ·10–8
	
	2,75
·10–7
	
	7,94
·10–6
	
	
	
	7,94 ·10–6
	


Zur Zusatzaufgabe:
Die erste Messung galt u.a. der Orientierung. In der 2. Messung wurden Zwischenwerte an Bereichen hinzugenommen, an denen starke Änderungen stattfanden. Dies ist ein übliches Verfahren, was schon aus der Titration bekannt sein sollte.
Hinweis: Aufgrund der Vernachlässigung weiterer Säuren (u.a. Aminosäuren) und Puffersystemen und der großen Ungenauigkeit durch die Umrechnung von Potenzen können die errechneten Säurekonzentrationen nicht durch Titration bestätigt werden.
Wir danken Sophie Betzler für die Überlassung ihrer Daten und Graphiken aus ihrer Facharbeit von 2007 (Carl-Orff-Gymnasium, Unterschleißheim)
Kompetenzen, die mit Hilfe dieser Lernaufgabe schwerpunktmäßig (weiter-)entwickelt werden:
K 21 	Die SuS recherchieren zu Alltagsprodukten, in denen Säuren und Basen enthalten sind, und diskutieren unterschiedliche Aussagen zu deren Verwendung adressatengerecht (K2, K4).
K 5	Die SuS klassifizieren Säuren mithilfe von KS- und pKS-Werten (UF3).
UF 6 	Die SuS berechnen pH-Werte wässriger Lösungen schwacher einprotoniger Säuren mithilfe des Massenwirkungsgesetzes (UF2).
B 26. 	bewerten durch eigene Experimente gewonnene oder recherchierte Analyseergebnisse zu Säure-Base-Reaktionen auf der Grundlage von Kriterien der Produktqualität oder des Umweltschutzes (B4).
B 27. 	beschreiben den Einfluss von Säuren und Basen auf die Umwelt an Beispielen und bewerten mögliche Folgen (B3).
	
5.5  Theoretische Lernaufgabe zum Thema: 
Welcher Konservierungsstoff befindet sich in einer Margarine?
	[image: ]


Aufgabenstellung
1. Ermitteln Sie aus dem Informationstext den Auftrag des firmeneigenen Analyselabors.
2. Klassifizieren Sie die unten als Konservierungsmittel aufgeführten Säuren anhand der pKS-Werte und erläutern Sie die Begriffe „starke Säure“ und „schwache Säure“. 
3. Geben Sie für Salicylsäure und Peressigsäure jeweils die Protolysegleichungen und das MWG an. Verwenden Sie dafür die Kurzformeln. Beschreiben Sie die Unterschiede bezüglich der Gleichgewichtseinstellungen bei den beiden Säuren aufgrund der pKS -Werte.
4. Ermitteln Sie den verwendeten Konservierungsstoff. Dokumentieren Sie den Rechenweg (ggf. als Fließdiagramm). Verwenden Sie bei Bedarf die Tippkarten.
5. Beurteilen Sie die Verwendbarkeit der Margarine hinsichtlich des verwendeten Konservierungsstoffes aufgrund der durchgeführten Analysen.
Fachspezifische Vorgaben
	Informationstext:
Für die Herstellung von Vahlsen-Keksen werden Grundzutaten im Tonnenmaßstab gebraucht. Für einen Großproduzenten wie die Fa.Vahlsen steigt der Gewinn deshalb schon bei kleinen Preisunterschieden der Zutaten enorm. Im Zuge des weltweiten Handels werden außereuropäische Lieferanten aufgrund ihrer niedrigen Preise immer interessanter. Importierte Lebensmittel müssen jedoch den europäischen und deutschen Vorschriften genügen.
Der Firma Vahlsen liegt ein sehr interessantes ausländisches Angebot für Margarine vor. Bevor größere Mengen geordert werden, wird das Produkt im hauseigenen Labor analysiert. Zuerst wird der Konservierungsstoff ermittelt, denn hier unterscheiden sich die Zulassungsregelungen von Land zu Land besonders stark. Zudem sind auch Konservierungsmittel, die früher häufig  bei uns verwendet wurden, inzwischen verboten. Konservierungsstoffe sind oft einprotonige organische Säuren.
Für die Analyse werden mit 100mL Wasser die wasserlöslichen Bestandteile aus 20g Margarine herausgelöst. Darin wird ein pH-Wert von 2,86 gemessen. Anschließend wird diese Lösung mit 0,2 molarer Natronlauge titriert. Der Umschlagspunkt wird nach 14,5mL Natronlauge erreicht.
Zusatzinformationen:
Mittelstarke Säuren dürfen hier bei der Berechnung aus Vereinfachungsgründen wie schwache Säuren behandelt werden.
	pKS -Werte und Molmassen 
weltweit häufig verwendeter Konservierungsmittel:
	Säure
	(Kurz)-Formel
	Molmasse 
in g/mol
	pKS-Wert
	in der EU zugelassen

	Sulfaminsäure
	HSulf
	97
	~1
	nein

	Salicylsäure
	HSal
	188
	2,75
	nein

	Ameisensäure
	HCOOH
	46
	3,75
	ja

	Milchsäure
	HLac
	90
	3,90
	ja

	Benzoesäure
	HBenz
	122
	4,19
	ja

	p-Hydroxy-benzoesäure
	HPHB
	138
	4,48
	nein

	Essigsäure
	HAc
	60
	4,76
	ja

	Sorbinsäure
	HSorb
	112
	4,76
	ja

	Propionsäure 
	HProp
	74 
	4,87
	ja

	Dehydracetsäure
	HDHA
	168
	5,28
	nein

	Peressigsäure
	HPerAc
	76
	8,20
	nein





Zusatzaufgaben: a.	Ermitteln Sie den prozentualen Massenanteil an Konservierungsstoff in der Margarine.
b.	Recherchieren Sie die Hauptbestandteile in Margarine und beurteilen Sie deren Einfluss auf das Titrationsergebnis.

Informationen für Lehrerinnen und Lehrer 
Zur theoretischen Lernaufgabe: 
5.5  Welcher Konservierungsstoff befindet sich in einer Margarine?

Erwartete Schülerleistungen zur Aufgabenstellung:
Zu 1. 	Das Labor muss mit Hilfe einer geeigneten Analyse herausfinden, ob das günstige Angebot für die ausländische Margarine angenommen werden kann, ohne gegen (deutsches oder) EU-Recht zu verstoßen. Konkret soll der Konservierungsstoff und seine Zulässigkeit ermittelt werden.
Zu 2. 	Sulfaminsäure hat einen pKS-Wert unter 1,5 und ist damit eine starke Säure. Salicylsäure, Ameisensäure, Milchsäure, Benzoesäure und p-Hydroxybenzoesäure sind mittelstarke Säuren. Alle anderen Säuren sind schwach.
	Starke Säuren sind quasi vollständig dissoziiert, schwache nur sehr gering.
Zu 3.
HSal(aq) + H2O ⇌ H3O+(aq) + Sal–(aq)		KS = 
HPerAC(aq) + H2O ⇌ H3O+(aq) + PerAc–(aq)	KS = 
Es handelt sich bei Salicylsäure um eine mittelstarke und bei Peressigsäure um eine  schwache Säure, d.h. das Gleichgewicht liegt bei beiden Säuren auf der linken Seite, die Säuren sind nur zu einem (geringen) Teil protolysiert. Je größer der pKS –Wert ist, desto schwächer ist die Säure und desto geringer ist der protolysierte Säureanteil. Also liegt das GG bei Peressigsäure deutlich mehr als bei Salicylsäure auf der Eduktseite und die Konzentration an Oxoniumionen ist im GG geringer.
Zu 4.
· Berechnung von c(Säure) aus V(Lösung), c(Lauge) und V(Lauge)  =>  0,029mol/L
· Berechnung des pKS-Wertes aus c(Säure) und dem pH-Wert mithilfe der umgeformten Näherungsformel oder des MWG: KS =   =>  KS = 10–4,19mol/L  =>  Benzoesäure
Zu 5.
· Benzoesäure ist prinzipiell erlaubt. 
Über Konzentrationsgrenzen sagt der Informationstext nichts aus.
Fehlerquellen:
· Weitere Zutaten können sauer reagieren und das Titrationsergebnis geringfügig verfälschen.  
· Wendet man die Näherungsformel oder das MWG auf mittelstarke Säuren an, so ergeben sich deutliche Abweichungen, da die vereinfachende Annahme, dass die Säure nicht protolysiert vorliegt [c0(HA) = cGG(HA)], weniger als bei schwachen Säuren zutrifft.
· Es könnten weitere nicht zugelassene Konservierungsstoffe einen sehr ähnlichen pKS-Wert haben.

Zur Zusatzaufgabe:
a. Aus M(HBenz) und n(HBenz) in 20g berechnet man m(HBenz) in 20g und anschließend in 100g  =>  1,8%.
b. Die aus Triglyceriden im Zuge der Gleichgewichtsreaktion freigesetzten Fettsäuren könnten das Titrationsergebnis verfälschen. Da es sich bei diesen Fettsäuren um Säuren mit großen organischen Resten handelt, ist deren Wasserlöslichkeit jedoch eingeschränkt. Damit ist dieser Fehler zu vernachlässigen, soweit sich die pKS-Werte der in Frage kommenden Säuren stark genug unterscheiden.

Kompetenzen, die mit Hilfe dieser Lernaufgabe schwerpunktmäßig (weiter-)entwickelt werden:
K 14 	SuS machen Vorhersagen zu Säure-Base-Reaktionen anhand von KS- und pKS-Werten (E3).
K 20 	SuS erklären fachsprachlich angemessen und mithilfe von Reaktionsgleichungen den Unterschied zwischen einer schwachen und einer starken Säure unter Einbeziehung des Gleichgewichtskonzepts (K3).
K 5	SuS klassifizieren Säuren mithilfe von KS- und pKS-Werten (UF3).
B 26 	SuS bewerten durch eigene Experimente gewonnene oder recherchierte Analyseergebnisse zu Säure-Base-Reaktionen auf der Grundlage von Kriterien der Produktqualität oder des Umweltschutzes (B4).
K 21	recherchieren zu Alltagsprodukten, in denen Säuren und Basen enthalten sind, und diskutieren unterschiedliche Aussagen zu deren Verwendung adressatengerecht (K2, K4).








Tipp 1. 	Welche Angabe zu den Säuren kann den entscheidenden Hinweis geben, welche Säure verwendet wurde?







Tipp 2. 	Welche Größe fehlt noch, wenn man aus dem pH-Wert den pKS-Wert errechnen will?







Tipp 3. 	Wie berechne ich diese Größe?






Zu 1.: 	der pKS-Wert, denn er ist stoffspezifisch und hat Einfluss auf den pH-Wert einer Säurelösung.







Zu 2.: 	c0(HA), denn KS = c2(H3O+)/ c0(HA), bei schwachen Säuren.








Zu 3.:	Aus dem Titrationergebnis: c(HA) · V(HA) = c(B) · V(B)



[image: ]5.6  Theoretische Lernaufgabe zum Thema: 
Benzoesäure als natürliches und künstliches Konservierungsmittel
[image: ]




Aufgabenstellung
1. Zeichnen Sie einen beschrifteten Versuchsaufbau zur Titration der mit Benzoesäure konservierten Getreideprobe. Geben Sie die zugrunde liegende Reaktionsgleichung für die Titration an und bestätigen Sie rechnerisch eine Benzoesäurekonzentration von 0,0011 mol/L im Filtrat. Berechnen Sie die Masse an Benzoesäure, die zur Konservierung von 1 t Getreide verwendet wurde, unter der Annahme, dass neben der Benzoesäure keine weiteren Säuren vorliegen.
2. Erläutern Sie unter Angabe der Reaktionsgleichung die beim Lösen von Benzoesäure in Wasser ablaufende Reaktion anhand der Säure-Base-Theorie nach Brönsted. Berechnen Sie den pH-Wert der Benzoesäurelösung der Konzentration 0,0011 mol/L und schätzen Sie die Wirkung des Konservierungsstoffes ab.
3. Erklären Sie die Tatsache, dass beim Ansetzen der wässrigen Benzoesäurelösung zu Konservierungszwecken anstatt Benzoesäure deren Salze (z.B. Natriumbenzoat) verwendet werden. Erläutern Sie, warum der Zusatz geringer Mengen anderer Säuren bei der weiteren Verarbeitung der Lebensmittel, eine bessere Entfaltung der Konservierungswirkung bewirkt. Erklären Sie dabei auch den Kurvenverlauf im abgebildeten Diagramm.
Beurteilen Sie auf diesem Hintergrund die Angaben auf dem Etikett zur Konservierung von Wildpreiselbeeren.
Fachspezifische Vorgaben 
Die Benzoesäure und ihre Salze, die Benzoate werden bestimmten Lebensmitteln und erntefrischem Getreide als Konservierungsstoffe zugesetzt. Aufgrund von möglichen allergieähnlichen Reaktionen muss die Zugabe von Benzoesäure oder von Benzoaten auf Lebensmittelverpackungen angegeben werden. Benzoesäure kommt auch in der Natur vor. So enthalten Preiselbeeren von Natur aus deutlich mehr Benzoesäure als andere Obstsorten. 
Erntefrisches Getreide ist nur selten ausreichend lagerfähig. Deshalb wird zur Konservierung Propionsäure oder die in wesentlich geringeren Mengen wirksame Benzoesäure verwendet. Die konservierende Wirkung der Benzoesäure beruht hauptsächlich auf einer Hemmung von Enzymen im Stoffwechsel von Schimmelpilzen.
	Im Unterschied zur reinen Säure können Säurerest-Anionen der Benzoesäure die lipophile Mittelschicht der Zellmembranen der Schimmelpilze nicht passieren, also nicht in die Zellen der Schimmelpilze eindringen. 

Bestimmung der Benzoesäurekonzentration in einer Getreideprobe
	Im Rahmen einer Lebensmittelkontrolle soll der Säuregehalt einer mit Benzoesäure konservierten Getreideprobe bestimmt werden. Dazu werden 20 g behandeltes Getreide gemahlen und in 200 mL destilliertem Wasser eingeweicht. Die Suspension wird filtriert. 100 mL des Filtrats werden mit Natronlauge (c = 0,01 mol/L) titriert. Es werden 11 mL Lauge zur Erreichung des Äquivalenzpunktes verbraucht.
	


	Diagramm: Antibakterielle Wirkung von Benzoesäure in Abhängigkeit vom pH-Wert

	


	

Etikett einer Preiselbeeren-Obstkonserve:
	Aus erlesenen Früchten schonend und naturbelassen verarbeitet. Laut Gesetz ohne Konservierungsstoffe.Preiselbeeren
Feinste Auslese

Voller Genuss aus voller Frucht
	Zutaten: Wild-Preiselbeeren (46%), Zucker, Glukose-Fruktose-Sirup, Geliermittel: Pektin. Säuerungsmittel: Citronensäure


Füllmenge 400g

















Zusatzinformationen:
· Strukturformel der Benzoesäure:
	[image: Strukturformel der Benzoesäure]
· M(Benzoesäure) = 122 g/mol
· pKS-Wert der Benzoesäure: 4,2
· Die Benzoesäure wird in den Berechnungen als schwache Säuren behandelt
· Die Benzoesäure als einprotonige Säure soll in den Berechnungen und Reaktionsgleichungen der Einfachheit halber mit HBenz abgekürzt werden.
· Die Benzoesäure mit den Kennzeichnung E 210 sowie die Salze der Benzoesäure z.B. Natriumbenzoat (NaBenz), Kaliumbenzoat (KBenz), Calciumbenzoat (Ca(Benz)2) mit den Kennzeichnungen E211, E212 und E213 gehören zu den in der EU zugelassenen Lebensmittelzusatzstoffen und müssen auf der Verpackung angegeben werden.
· pKS (Citronensäure, 1. Protolysestufe) = 3,1
Chemie Q1/IHF2: Säuren, Basen und analytische Verfahren
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	Wie berechnet man die Konzentration
der Benzoesäure?
	[image: ]
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Wie berechnet man die Masse an Benzoesäure?
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	Wie berechnet man den pH-Wert
der Benzoesäurelösung?
	[image: ]
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Warum nimmt man zum Ansetzen der 
Konservierungslösung die Salze der 
Benzoesäure und nicht die Säure selbst?

	[image: ]

	[image: ]
	Warum setzt man zur Wirkungssteigerung
andere Säuren zu?
	[image: ]

	c(HBenz) wird berechnet mit Hilfe von c(NaOH), V(NaOH) und V(HBenz).
Es gibt eine Gleichung, die alle 4 Größen beinhaltet und die nur nach c(HBenz) aufgelöst werden muss.
Dann kann man die im Text dazu gegebenen Werte eintragen und c(HBenz) ausrechnen.

Alternativ kann man auch zuerst n(NaOH) ausrechnen.
Da n(NaOH) am Äquivalenzpunkt gleich n(HBenz) sein muss,
kann man dann aus n(HBenz) und V(HBenz) die Konzenztation c(HBenz) berechnen.

	Die molare Masse M wird aus der Strukturformel berechnet.
(Vorsicht: Nicht die H-Atome vergessen, die in der verkürzten Strukturformel
	nicht mit eingezeichnet sind.)
Nun wird zur Berechnung der Masse m eine Formel verwendet, in der außerdem die
Stoffmenge n steckt, die in Aufgabe 1. Schon berechnet wurde.

	Man berechnet den pH-Wert einer schwachen Säure mit Hilfe der Näherungsformel.

	1.	Ist Wasser ein polares oder unpolares Lösungsmittel?
2.	Welcher Stoff – die undissoziierte Benzoesäure (HBenz) oder ihr Salz (z.B. NaBenz) –
 lösen sich besser in Wasser?
	Beachten Sie dazu, in welche Teilchen ein Salz zerfällt (siehe NaCl) und
	was zur Benzoesäure und ihrem Säurerestanion im Text gesagt wird.

	1. 	Wie verändert sich im MWG-Quotienten KS =  die Konzentration der 
undissoziierten Benzoesäure, wenn andere Säuren (H3O+-Ionen) zugegeben werden?
2. 	Welche Form der Benzoesäure (HBenz oder Benz–) ist laut Text und Graphik wirksamer?
3. 	Was bringt die Säurezugabe also für die Konservierungswirkung?

	[image: ]
	Was sagt die Graphik aus?
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	Welche Angaben auf dem Etikett sind für die 
Bewertung der Konservierung
Preiselbeeren-Obstkonserve wichtig?
	[image: ]

	

	



	


	1. 	Wie verändert sich die Wirksamkeit der Benzoesäure mit steigendem oder sinkendem pH-Wert?
2. 	Angenommen der pH-Wert steigt, wie muss sich die Konzentration der Benzoesäure
	ändern, damit die Wirkung gleich bleibt?
3. 	Angenommen die Konzentration der Benzoesäure steigt, wie muss sich der pH-Wert ändern, 
damit die Wirkung gleich bleibt?
4.	Wie kann man also die Zugabe der Benzoesäure reduzieren, ohne die Wirkung zu vermindern?

	1.	Betrachten Sie das Etikett der Preiselbeeren-Obstkonserve und die Zusatzinformationen genau.
	Welche Angabe  wird über einen Konservierungsstoff gemacht?
	Welche Aussage wird über Benzoesäure gemacht?
	Welcher Stoff wird laut Etikett zugegeben, der zur Wirksamkeit der Benzoesäure beiträgt?
	Welche Auswirkungen hat dieser Stoff indirekt für die Haltbarkeit der Obstkonserve?
2.	Wie ist die Deklaration bezüglich Konservierungsstoffes zu bewerten?

	

	

	





Informationen für Lehrerinnen und Lehrer 
Zur theoretischen Lernaufgabe: 
5.6 Benzoesäure als Konservierungsmittel von Getreide und Obstkonserven
Diese Lernaufgabe ist äußerst komplex und deckt einen breiten Bereich der bisher in diesem Inhaltsfeld verlangten Kompetenzen ab. 
Besonders interessant ist der Beurteilungsaspekt in der 3. Teilaufgabe, da es hier nicht genügt, naheliegende Fakten aus einem Text zu entnehmen oder zu recherchieren und dazu Stellung zu nehmen (also zu bewerten). Für die Beurteilung müssen chemische Zusammenhänge hergestellt werden: In diesem Fall ersetzt eine Gleichgewichtsverschiebung die Zugabe eines Konservierungsstoffes, der folglich nicht mehr deklariert werden muss.  
1.	Zeichnung Versuchsaufbau Titration 
[image: ]
Reaktionsgleichung: 	HBenzaq + NaOHaq ⇌ NaBenzaq + H2Oaq
Einordnung als Neutralisation 
· n(NaOH)	= c(NaOH) · V(NaOH)
= 0,01 mol/L · 0,011 L 
= 0,00011 mol
Am Äquivalenzpunkt gilt: n(NaOH in 11 mL) = n(HBenz in 100 mL Einweichwasser)
 c(HBenz) =  n / V 
			 =  0,00011 mol / 0,1 L = 0,0011 mol/L
Alternativer Rechenweg: 	c(HBenz)  · V(HBenz)	= c(NaOH) · V(NaOH)  
	 				c(HBenz)  		= c(NaOH) · V(NaOH)  / V(HBenz)
								= 0,01 mol/L · 0,011 L / 0,1 L
					= 0,0011 mol/L = 1,1 mmol/L
·  Es befanden sich 0,00011 mol Benzoesäure in 10 g Getreide.
 Es befanden sich 11 mol oder 1,34 kg Benzoesäure in 1 t Getreide.	
2.	Es findet eine GG-Reaktion statt. HBenz ist der Protonendonator der Hinreaktion, Wasser der Protonendonator der Rückreaktion. Die OH–-Ionen sind die Protonenakzeptoren der Hinreaktion und die Benz–-Ionen die der Rückreaktion.
	Benzoesäure wird als schwache Säure behandelt, deshalb kann die Näherungsformel verwendet werden.
	pH = –lg  = –lg  = 3,58
	Die Wirksamkeit beträgt über 80%.


3.	Benzoesäure ist in Wasser schlecht löslich, da der relativ große unpolare Rest mehr als die kleine polare Carboxylgruppe die Löslichkeitseigenschaften bestimmt. Die Säurerestanionen sind aufgrund der Ladung sehr viel besser löslich. Deshalb verwendet man lieber die Salze der Benzoesäure (Benzoate).
	Andererseits entfaltet die freie Säure aufgrund ihrer besseren Membranpermeabilität höhere Konservierungswirkung.

Die Graphik zeigt, dass bei einem niedrigeren pH-Wert nur geringere Mengen an Benzoesäure für eine konservierende Wirkung nötig sind. Dies wird mit der zusätzlichen Säure-Zugabe erreicht. 
Argumentation über die Protolysegleichung:	
HBenzaq 		⇌ H+aq + Benz–aq 	     oder
HBenz  + H2O 	⇌ H3O+aq + Benz–aq

Eine zusätzliche Protonenzugabe begünstigt die Rückreaktion. Der Gleichgewichtszustand verschiebt sich „nach links“ zu einer höheren Konzentration an undissoziierter Säure.
Alternativ Argumentation über den MWG-(Gleichgewichts-)Quotienten (nur LK):
KS = c (H3O+) · c (Benz–) / c (HBenz) 
Zugabe von Propansäure 	 c (H3O+) steigt
 c (Benz–) sinkt und 	
 c (HBenz) steigt. 
Benzoesäure wird so für die Zelle verfügbar.
Preiselbeeren enthalten schon von Natur aus konservierende Benzoesäure bzw. Benzoat.
Die zugegebene Citronensäure verschiebt das Gleichgewicht – wie die Säure bei der Getreidekonservierung – in Richtung einer Erhöhung der Konzentration der undissoziierten Benzoesäure. 
· Indirekt wird damit durch Zugabe der als Säuerungsmittel deklarierten Citronensäure ein Konservierungsmittel freigesetzt. 
· Die Wirkung ist jedoch die gleiche, sowohl für die Marmelade als auch für einen eventuell allergisch reagierenden Konsumenten.
· Laut Gesetz ist die Obstkonserve damit nicht konserviert, weil kein Konservierungsstoff zugesetzt wurde. De facto ist sie genauso konserviert worden, wie durch Zugabe von Benzoesäure.



Kompetenzen, die mit Hilfe dieser Lernaufgabe schwerpunktmäßig (weiter-)entwickelt werden:
UF 1	identifizieren Säuren und Basen in Produkten des Alltags und beschreiben diese mithilfe des Säure-Base-Konzepts von Brönsted (UF1, UF3).
UF 5	klassifizieren Säuren mithilfe von KS- und pKS-Werten (UF3).
UF 2 	interpretieren Protolysen als Gleichgewichtsreaktionen und beschreiben das Gleichgewicht unter Nutzung des KS-Wertes (UF2, UF3).
UF 6	berechnen pH-Werte wässriger Lösungen schwacher einprotoniger Säuren mithilfe des Massenwirkungsgesetzes (UF2).
B 24	beurteilen den Einsatz, die Wirksamkeit und das Gefahrenpotenzial von Säuren und Basen in Alltagsprodukten (B1, B2).
B 25	bewerten die Qualität von Produkten und Umweltparametern auf der Grundlage von Analyseergebnissen zu Säure-Base-Reaktionen (B1).



6.1 Diagnose von Schülervorstellungen zur Leitfähigkeit von Salzlösungen
Vergleicht man die elektrische Leitfähigkeit von destilliertem Wasser und Salzwasser (Kochsalzlösung), so stellt man fest, dass destilliertes Wasser nur eine geringe Leitfähigkeit besitzt. Salzwasser hingegen zeigt eine viel höhere elektrische Leitfähigkeit.
Welche Teilchen in der Kochsalzlösung (NaCl(aq)) sind die Ursache für die deutlich höhere elektrische Leitfähigkeit im Vergleich zum destillierten Wasser?
Kreuze die Aussage/n an, die Deiner Meinung nach richtig ist/sind!
	
	A) NaCl-Moleküle

	
	B) Na-Atome und Cl-Atome

	
	C) Na+-Ionen und Cl–-Ionen

	
	D) NaOH-Moleküle und HCl-Moleküle

	
	E) Na+-Ionen und OH–-Ionen und H2O -Moleküle


Begründe Deine Aussage:


(Idee aus: A. Marohn, Schülervorstellungen „Salzlösungen“ in: Individualisieren und Aktivieren im Chemieunterricht SII, Band 1, Hrsg. H. Wambach, J. Wambach-Laicher, 2012)




6.1 Diagnose von Schülervorstellungen zur Leitfähigkeit von Salzlösungen
Vergleicht man die elektrische Leitfähigkeit von destilliertem Wasser und Salzwasser (Kochsalzlösung), so stellt man fest, dass destilliertes Wasser nur eine geringe Leitfähigkeit besitzt. Salzwasser hingegen zeigt eine viel höhere elektrische Leitfähigkeit.
Welche Teilchen in der Kochsalzlösung (NaCl(aq)) sind die Ursache für die deutlich höhere elektrische Leitfähigkeit im Vergleich zum destillierten Wasser?
Kreuze die Aussage/n an, die Deiner Meinung nach richtig ist/sind!
	
	A) NaCl-Moleküle

	
	B) Na-Atome und Cl-Atome

	
	C) Na+-Ionen und Cl–-Ionen

	
	D) NaOH-Moleküle und HCl-Moleküle

	
	E) Na+-Ionen und OH–-Ionen und H2O-Moleküle


Begründe Deine Aussage:


(Idee aus: A. Marohn, Schülervorstellungen „Salzlösungen“ in: Individualisieren und Aktivieren im Chemieunterricht SII, Band 1, Hrsg. H. Wambach, J. Wambach-Laicher, 2012)

	6.2 Leitfähigkeitstitration I

Experimentelle Aufgabe zum Thema: 
Wie ändert sich die Leitfähigkeit der Salzsäurelösung während der Titration mit Natronlauge?



Aufgabenstellung
1. Entwickeln Sie auf der Grundlage von
a) der Neutralisationsgleichung in der Ionenschreibweise
	H+  +  Cl-  +  Na+  +  OH-    H2O  +  Na+  +  Cl-
b) eines Becherglas-Modells (s. Abb.)
	Hypothesen hinsichtlich des Verlaufs der Leitfähigkeitwährend der unten beschriebenen Titration.
2. Notieren Sie die Leitfähigkeitsmesswerte in der Messwerttabelle und stellen Sie die Ergebnisse graphisch (s. Rückseite, ggf. mit Excel o.ä.) dar.
3. Beschreiben Sie den Leitfähigkeitsverlauf, erklären Sie ihn und vergleichen sie ihn mit ihrer Hypothese. Ermitteln Sie mit Hilfe des Graphen die genaue Konzentration der vorgelegten Salzsäurelösung.
4. Weiterführende Aufgabe: 
Holen Sie sich bei der Lehrerin/dem Lehrer das Material zur Modellierung der Leitfähigkeitstitration, führen Sie das Modellexperiment durch und werten es aus. 
Leitfähigkeitstitration im Lehrerdemoexperiment: 
	Versuchsdurchführung:

· Die Apparatur wird entsprechend der Abbildung aufgebaut. 
· Vorgelegt werden 100 mL Salzsäure der Konzentration von ca. 0,1 mol/L.
· Titriert wird mit Natronlauge der Konzentration 1 mol/L. 
· Man legt eine Wechselspannung von ca. 4 Volt an und misst während der Titration mit Hilfe eines Amperemeters die Leitfähigkeit in Milliampere (mA). 
· Die Zugabe der Natronlauge erfolgt in 1 mL-Schritten bis zu einer Gesamtzugabe von 20 mL Natronlauge.

	Versuchsaufbau:
[image: ]





Messwerttabelle:
	V(NaOH)
in mL
	Stromstärke 
in mA
	V(NaOH)
in mL
	Stromstärke 
in mA
	V(NaOH)
in mL
	Stromstärke 
in mA
	V(NaOH)
in mL
	Stromstärke 
in mA

	0
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	20
	


Diagramm:
[image: ]

Informationen für Lehrerinnen und Lehrer 
Zur theoretischen Lernaufgabe: 
6.2 / 6.4  	Wie ändert sich die Leitfähigkeit der Salzsäurelösung (6.2) /der Essigsäurelösung (6.4) währen der Titration mit Natronlauge?
Bei ausreichender Ausstattung kann das Experiment auch als Schülerversuch durchgeführt werden. Falls es Probleme mit den aufgenommenen Messwerten gibt, ist es hilfreich, den Stromkreis nach jeder Messung zu unterbrechen und erst nach der Zugabe der Natronlauge und dem Umrühren zu messen. Deshalb immer mit den vorhandenen Messgeräten ausprobieren.

6.3  Modellierungs-Aufgabe:
Leitfähigkeitstitration von Salzsäure mit Natronlauge
Hypothesenbildung auf der Grundlage der Neutralisationsgleichung in der Ionenschreibweise und einer Becherglasmodellierung
[image: ]
Die vollständige Datei befindet sich im digitalen Material


	6.4 Leitfähigkeitstitration II

Experimentelle Aufgabe zum Thema: 
Wie ändert sich die Leitfähigkeit der Essigsäurelösung während der Titration mit Natronlauge?



Aufgabenstellung
1. Entwickeln Sie Hypothesen hinsichtlich des Verlaufs der Leitfähigkeit während der unten beschriebenen Titration.
2. Notieren Sie die Leitfähigkeitsmesswerte in der Messwerttabelle und stellen Sie die Ergebnisse graphisch (s. Rückseite, ggf. mit Excel o.ä.) dar.
3. Beschreiben Sie den Leitfähigkeitsverlauf, erklären Sie ihn und vergleichen sie ihn mit ihrer Hypothese. Ermitteln Sie mit Hilfe des Graphen die genaue Konzentration der vorgelegten Essigsäurelösung.
4. Weiterführende Aufgabe: 
Holen Sie sich bei der Lehrerin/dem Lehrer das Material zur Modellierung der Leitfähigkeitstitration, führen Sie das Modellexperiment durch und werten es aus. 
Leitfähigkeitstitration im Lehrerdemoexperiment: 
	Versuchsdurchführung:

· Die Apparatur wird entsprechend der Abbildung aufgebaut. 
· Vorgelegt werden 100 mL Essigsäure der Konzentration von ca. 0,1 mol/L.
· Titriert wird mit Natronlauge der Konzentration 1 mol/L. 
· Man legt eine Wechselspannung von ca. 4 Volt an und misst während der Titration mit Hilfe eines Amperemeters die Leitfähigkeit in Milliampere (mA). 
· Die Zugabe der Natronlauge erfolgt in 1 mL-Schritten bis zu einer Gesamtzugabe von 20 mL Natronlauge.

	Versuchsaufbau:
[image: ]





Messwerttabelle:
	V(NaOH)
in mL
	Stromstärke 
in mA
	V(NaOH)
in mL
	Stromstärke 
in mA
	V(NaOH)
in mL
	Stromstärke 
in mA
	V(NaOH)
in mL
	Stromstärke 
in mA

	0
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Diagramm:
[image: ]
7.1 Thermometrische Titration I    Experimentelle Aufgabe zum Thema: 
Wie ändert sich die Temperatur der Salzsäurelösung während der Titration mit Natronlauge?
Aufgabenstellung
1. Entwickeln Sie Hypothesen hinsichtlich des Temperaturverlaufs der unten beschriebenen Titration und notieren Sie diese.
2. Notieren Sie die Temperaturmesswerte aus dem Lehrerdemoexperiment in der Messwerttabelle und stellen Sie die Ergebnisse graphisch (ggf. mit Excel o.ä.) dar.
3. Erklären Sie den Temperaturverlauf und vergleichen sie ihn mit ihrer Hypothese. Verwenden Sie dabei die Begriffe exotherme bzw. endotherme Reaktion und Reaktionswärme.
Ermitteln Sie mit Hilfe des Graphen die genaue Konzentration der vorgelegten Salzsäurelösung. 
4. Weiterführende Aufgaben: 
a) Betrachten Sie die Konzentrationen der eingesetzten Lösungen und begründen Sie diese!
b) Welchen Temperaturverlauf erwarten Sie bei der Titration von Essigsäure unter analogen Bedingungen?
Thermometrische Titration im Lehrerdemoexperiment:
	Versuchsaufbau:
[image: ]
	



	Versuchsdurchführung:
Vorgelegt werden 50 mL Salzsäure einer Konzentration von ca. 4 mol/L – wenn möglich in einem wärmeisolierten Gefäß. Es wird titriert mit Natronlauge der Konzentration
4 mol/L. Mit Hilfe eines Thermofühlers wird die Temperatur während der Titration gemessen. Die Zugabe der Natronlauge erfolgt zügig in 5mL-Schritten bis zu einer Gesamtzugabe von 75 mL Natronlauge. Die Durchmischung erfolgt mit Hilfe eines Magnetrührers bzw. durch Schwenken.

	Messwerttabelle:

	V(NaOH)
 in mL
	0
	5
	10
	15
	20
	25
	30
	35
	40
	45
	50
	55
	60
	65
	70
	75

	Temp.
in °C

	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	




7.2 Thermometrische Titration II    Experimentelle Aufgabe zum Thema: 
Wie ändert sich die Temperatur der Essigsäurelösung während der Titration mit Natronlauge?
Aufgabenstellung
1. Entwickeln Sie Hypothesen hinsichtlich des Temperaturverlaufs der unten beschriebenen Titration und notieren Sie diese.
2. Notieren Sie die Temperaturmesswerte aus dem Lehrerdemoexperiment in der Messwerttabelle und stellen Sie die Ergebnisse graphisch (ggf. mit Excel o.ä.) dar.
3. Erklären Sie den Temperaturverlauf und vergleichen sie ihn mit ihrer Hypothese. Verwenden Sie dabei die Begriffe exotherme bzw. endotherme Reaktion und Reaktionswärme.
Ermitteln Sie mit Hilfe des Graphen die genaue Konzentration der vorgelegten Essigsäurelösung. 
4. Weiterführende Aufgaben: 
Betrachten Sie die Konzentrationen der eingesetzten Lösungen und begründen Sie diese!

Thermometrische Titration im Lehrerdemoexperiment:
	Versuchsaufbau:

[image: ]



	Versuchsdurchführung:
Vorgelegt werden 50 mL Essigsäure einer Konzentration von ca. 4 mol/L – wenn möglich in einem wärmeisolierten Gefäß. Es wird titriert mit Natronlauge der Konzentration
4 mol/L. Mit Hilfe eines Thermofühlers wird die Temperatur während der Titration gemessen. Die Zugabe der Natronlauge erfolgt zügig in 5mL-Schritten bis zu einer Gesamtzugabe von 75 mL Natronlauge. Die Durchmischung erfolgt mit Hilfe eines Magnetrührers bzw. durch Schwenken.

	Messwerttabelle:


	V(NaOH)
 in mL
	0
	5
	10
	15
	20
	25
	30
	35
	40
	45
	50
	55
	60
	65
	70
	75

	Temp.
in °C

	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	




Informationen für Lehrerinnen und Lehrer 
Zur experimentellen Lernaufgabe: 
7.1 und 7.2 	Thermometrische Titration I und II    
Wie ändert sich die Temperatur der Salzsäurelösung / Essigsäurelösung während der Titration mit Natronlauge?

Bei der Neutralisationsreaktion handelt es sich um eine exotherme Reaktion:
H+(aq)  +   OH-(aq)    H2O(l)    ∆H = - 55,87  kJ/mol
Während der Titration entsteht Reaktionswärme. Die Temperatur steigt bis zum ÄP. Dannach fällt die Temperatur aufgrund der Verdünnung mit raumtemperaturwarmer Natronlauge. Der Temperatur verlauf ist umso deutlichen, je höher die Konzentrationen der beteiligten Lösungen sind. Aus diesem Grund wird eine Salzsäurekonzentration von ca. c(HCl) = 5 mol/L empfohlen.
(Jeweils 4 mol/L geht auch s.u.).
Wenn die Messwerte sehr schnell aufgenommen werden – z.B. mit Hilfe von Temperaturmessfühlern, die an einen graphikfähigen Taschenrechner angeschlossen werden – kann das Experiment auch mit einmolaren Lösungen als Schülerexperiment durchgeführt werden.

	Temperaturverlauf bei verschieden konzentrierten Salzsäurelösungen:

[image: ]
Bild 1: Thermometrische Titrationen von Salzsäure 
bei zwei verschiedenen Konzentrationen (1 c = 5 mol/l; 2 c = 2,5 mol/l)

(aus: http://www.chemieunterricht.de/dc2/tip/11_00.htm)

	



Mit Hilfe dieses Experimentes kann näherungsweise die Neutralisationswärme berechnet werden.
(s. http://www.chemieunterricht.de/dc2/tip/11_00.htm)
	Temperaturverlauf bei verschieden konzentrierten Essigsäurelösungen:
Hier ist - bei vergleichbaren Konzentrationen - eine geringere Wärmeentwicklung feststellbar, da ein Teil der Energie zur Dissoziation der Essigsäuremoleküle aufgewendet werden muss.
[image: ]
Bild 2: Thermometrische Titrationen von Essigsäure 
bei zwei verschiedenen Konzentrationen (1 c = 5 mol/l; 2 c = 2,5 mol/l)

(aus: http://www.chemieunterricht.de/dc2/tip/11_00.htm)




	8.1 pH-metrische Titration I

Experimentelle Aufgabe zum Thema: 
Wie ändert sich pH-Wert der Salzsäurelösung während der Titration mit Natronlauge?



Aufgabenstellung
1. Entwickeln Sie Hypothesen, wie sich der pH-Wert der Salzsäurelösung ändert im Verlauf der unten beschriebenen Titration.
2. Führen Sie die unten beschriebene Titration durch und notieren Sie die pH-Werte in der Messwerttabelle. Stellen Sie die Ergebnisse graphisch (s. Rückseite, ggf. mit Excel o.ä.) dar.
3. Beschreiben Sie den pH-Wert-Verlauf und vergleichen sie ihn mit ihrer Hypothese. Ermitteln Sie mit Hilfe des Graphen die genaue Konzentration der vorgelegten Salzsäurelösung.
pH-metrische Titration im Lehrerdemoexperiment: 
	Versuchsdurchführung:

· Die Apparatur wird entsprechend der Abbildung aufgebaut. 
· Vorgelegt werden 100 mL Salzsäure der Konzentration von ca. 0,1 mol/L.
· Titriert wird mit Natronlauge der Konzentration 1 mol/L. 
· Mit Hilfe des pH-Meters wird der pH-Wert zu Beginn und nach Zugabe von jeweils 1 mL Natronlauge - bis zu einer Gesamtzugabe von 20 mL – gemessen und in der Wertetabelle notiert. 
	Versuchsaufbau:
[image: ]


Messwerttabelle:
	V(NaOH)
in mL
	pH
	V(NaOH)
in mL
	pH
	V(NaOH)
in mL
	pH
	V(NaOH)
in mL
	pH
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Diagramm:

[image: ]


	8.2  Information und Aufgabe:   
Veranschaulichung der Konzentrationsänderung der H3O+ - Ionen im Verlauf einer pH-metrischen Titration und Erläuterung der logarithmischen Darstellung (pH-Kurve)
Inhalt
1. Darstellung einer pH-metrischen Titration mit und ohne logarithmische Darstellung
2. Vergleich der beiden Kurven im Einzelnen
3. Einsatz im Unterricht


1. Darstellung einer pH-metrischen Titration mit und ohne logarithmische Darstellung
Erfahrungsgemäß ist die logarithmische Darstellung auch für LK-SuS schwer verständlich. Als Beispiel wird hier die Titration einer starken Säure mit einer starken Lauge gewählt. 
  Titration von 100 mL HCl (c= 0,1 mol/L) mit NaOH (c= 1 mol/L)
[image: ]







Zur Einführung derselben und zur Erklärung der Notwendigkeit einer solchen „verzerrenden“ Darstellung ist die folgende lineare Abbildung hilfreich:

Erläuterung der linearen Darstellung:
Aufgrund der kontinuierlichen OH–-Ionenzugabe ist der prinzipiell lineare Verlauf bei der Titration starker Säuren sofort einleuchtend. Lediglich um den Neutralpunkt nähert sich die Kurve asymptotisch der x-Achse, sie erreicht den Nullwert aber aufgrund des Ionenproduktes des Wassers nie (der Kurvenbereich und die Annäherung der Kurve sind in diesem Maßstab nicht erkennbar). 
Da aber genau dieser Bereich für die Fragestellung der pH-metrischen Titration der entscheidende ist, ist es einleuchtend, dass dieser Bereich vergrößert dargestellt werden muss. Um den Graphen nicht unhandlich groß zu gestalten, muss dieser Bereich zudem gegenüber dem Rest der Kurve gespreizt werden. Dies geschieht dadurch, dass die y-Achsenskalierung nicht linear sondern logarithmisch gewählt wird. Der untere Bereich wird also in der Vertikalen auseinandergezogen, je näher bei Null, desto mehr. 
2. Vergleich der beiden Kurven im Einzelnen: 
· Durch das negative Vorzeichen des pH-Wertes kehrt sich die logarithmische Kurve um – im Gegensatz zur linearen Darstellung steigt sie also an.
· Der steile Abfall im ersten Teil der linearen Darstellung schrumpft bei der logarithmischen Darstellung zu einer annähernden Parallelen zur x-Achse zusammen. 
· Um den Äquivalenzpunkt herum (also im gekrümmten Kurvenbereich der linearen Darstellung) ist trotz der Abflachung die Darstellung in der logarithmischen Kurve schon so gespreizt, dass der typische pH-Sprung zu erkennen ist. 
· Jenseits des Äquivalenzpunktes (also im asymptotischen Kurvenbereich der linearen Darstellung) ist die H3O+-Ionenkonzentration so klein, dass trotz der immer stärker werdenden Spreizung auch die logarithmische Kurve zur Asymptote abflacht.
So wird gerade der winzige gekrümmte Kurvenbereich der linearen Darstellung, der zudem auch durch seinen kontinuierlichen Verlauf keinen markanten Umschlagspunkt anzeigt, in der logarithmischen Darstellung als Sprung sichtbar. Der Bereich davor wird durch die Darstellung „ausgebremst“, der danach durch die verschwindend geringe H3O+-Ionenkonzentration. 
Beispielberechnungen (wie der angegebene Konzentrationswert) parallel zu beiden Kurven tragen zum besseren Verständnis bei. 
Ohne das Wissen um das Ionenprodukt des Wassers ist nicht erklärbar, warum trotz immens hohen OH–-Ionenüberschusses eine Asymptote vorliegt, die H3O+-Ionenkonzentration also nie null wird, bzw. der pH-Wert (theoretisch) nie ganz den pH-Wert der Lauge erreicht.
Damit wird auch klar, dass die logarithmische Darstellung lediglich der Feststellung des Umschlagpunktes dient, also ein technisches Hilfsmittel ist, nie aber eine vollständige Darstellung dessen sein kann, was während der Titration an den Mengenverhältnissen der H3O+-Ionen zu den OH–-Ionen geschieht. Sie ist keine veranschaulichende Darstellung.
3. Einsatz im Unterricht
1.	AA: Die SuS zeichnen ein Titrationkurve (linear): c(H3O+) in Abhängigkeit vom Volumen der zugegebenen Natronlauge für die Titration von 100 mL Salzsäure (c = 0,1 mol/L) mit Natronlauge (c = 1 mol/L). Das Koordinatensystem soll selbstständig und möglichst aussagekräftig gewählt werden (Koordinaten zuvor abschätzen).
Die SuS werden voraussichtlich eine durchgehende Gerade zeichnen, die bei 10 mL die x-Achse trifft und dort endet.


2.	Exemplarisch werden Werte nahe des angeblichen Schnittpunktes mit der x-Achse in KW eingesetzt:
	z.B. bei 11 mL Natronlaugezugabe:	n(HCl) = c · V 	= 0,1 L · 0,1 mol/L = 0,01 mol
					n(NaOH) = c · V	= 0,011 L · 1 mol/L = 0,011 mol
· n(OH–-Überschuss) = 0,001 mol
· c(OH–) = 0,001 mol / 0,111 L = 0,009009  mol/L  ~  0,01 mol/L
KW = c(H3O+) · c(OH–) 
c(H3O+) = 10-14 mol2/L2 / c(0,01 mol)  =  10–12 mol/L  ≠  0!
Exemplarisch werden Werte bei 20 mL Natronlaugezugabe in KW eingesetzt:
Bei 20 mL Natronlaugezugabe: c(H3O+) = 10–13 mol/L  ≠  0!
Die Kurve wird verbessert.
3.	Die Notwendigkeit für die logarithmische Darstellung wird dadurch begründet, dass der pH-Wert messtechnisch zugänglich ist, die Oxoniumionenkonzentration lediglich daraus errechnet werden kann.
	Im Lehrervortrag werden die oben genannten vier Vergleichskriterien zwischen den beiden Kurven vorgetragen und Unklarheiten mit den SuS diskutiert.
Im fortgeschrittenen Unterricht kann bei erstem Kontakt mit Titrationskurven schwacher Säuren die Diskussion bezüglich der Kurvendarstellungen vertieft werden.




Kompetenzen, die mit Hilfe dieser Lernaufgabe schwerpunktmäßig (weiter-)entwickelt werden:
E 10	beschreiben eine pH-metrische Titration, interpretieren charakteristische Punkte der Titrationskurve (u.a. Äquivalenzpunkt, Halbäquivalenzpunkt) und erklären den Verlauf mithilfe des Protolysekonzepts (E5).
K 22	beschreiben und erläutern Titrationskurven starker und schwacher Säuren (K3).


	8.3 pH-metrische Titration II

Experimentelle Aufgabe zum Thema: 
Wie ändert sich pH-Wert der Essigsäurelösung während der Titration mit Natronlauge?



Aufgabenstellung
1. Entwickeln Sie Hypothesen, wie sich der pH-Wert der Salzsäurelösung ändert im Verlauf der unten beschriebenen Titration.
2. Führen Sie die unten beschriebene Titration durch und notieren Sie die pH-Werte in der Messwerttabelle. Stellen Sie die Ergebnisse graphisch (s. Rückseite, ggf. mit Excel o.ä.) dar.
3. Beschreiben Sie den pH-Wert-Verlauf und vergleichen sie ihn mit ihrer Hypothese. Ermitteln Sie mit Hilfe des Graphen die genaue Konzentration der vorgelegten Essigsäurelösung.
pH-metrische Titration im Lehrerdemoexperiment: 
	Versuchsdurchführung:

· Die Apparatur wird entsprechend der Abbildung aufgebaut. 
· Vorgelegt werden 100 mL Essigsäure der Konzentration von ca. 0,1 mol/L.
· Titriert wird mit Natronlauge der Konzentration 1 mol/L. 
· Mit Hilfe des pH-Meters wird der pH-Wert zu Beginn und nach Zugabe von jeweils 1 mL Natronlauge - bis zu einer Gesamtzugabe von 20 mL – gemessen und in der Wertetabelle notiert. 
	Versuchsaufbau:
[image: ]


Messwerttabelle:
	V(NaOH)
in mL
	pH
	V(NaOH)
in mL
	pH
	V(NaOH)
in mL
	pH
	V(NaOH)
in mL
	pH
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Diagramm:
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	8.4  Theoretische Aufgabe zum Thema:

Qualitätskontrolle eines Arzneimittels:
Wie viel Acetylcystein enthält ein Hustenmedikament?
	[image: ]


Aufgabenstellung
1. Erklären Sie unter Zuhilfenahme einer Reaktionsgleichung den chemischen Vorgang, der bei dem beschriebenen Versuch abläuft. 
2. Zeichnen Sie mit den Messwerten ein geeignetes Diagramm und bestimmen Sie mit der so erhaltenen Titrationskurve die Stoffmenge an HAcC, die sich in einem Beutel des Arzneimittels befindet. Vergleichen Sie das experimentelle Ergebnis mit den Angaben der Gebrauchsinformation. 
3. Geben Sie an, wie der pKS-Wert definiert ist. Erklären Sie, was der angegebene pKS-Wert von ACC über die Säure aussagt. Beschreiben Sie die Kurve im Vergleich zu den Kurven von typischen starken und schwachen Säuren. Gehen Sie dabei auf die markanten Punkte ein.
Fachspezifische Vorgaben
	Informationstext: 
Das Analyselabor einer Arzneimittelfirma führt laufend Qualitätskontrollen zu den Produkten durch. Heute steht die Kontrolle eines Hustenmittels in Pulverform an.
[image: Strukturformel von (R)-N-Acetylcystein]Die Monocarbonsäure Acetylcystein (abgekürzt HAcC, pKS = 1,86) ist ein Wirkstoff, der in Arzneimitteln wegen seiner schleimlösenden Wirkung bei Erkältungen oder Husten verabreicht wird. Er wird in unterschiedlichen Darreichungsformen, z. B. als Granulat im Arzneimittel angeboten. 
Formel von Acetylcystein: 
Die Gebrauchsinformation zeigt die Zusammensetzung dieses Arzneimittels: Ein Beutel mit 2 g Pulver zur Herstellung einer Trinklösung enthält 200 mg Acetylcystein. Als sonstige Bestandteile werden Kohlenhydrate, ein Süßstoff sowie Aromastoffe ausgewiesen.

	
Mit einem Versuch soll der Anteil des wirksamen Bestandteils kontrolliert werden (quantitativen Analyse).
Versuchsprotokoll:
Ein Beutel des Arzneimittels wird geöffnet und der Inhalt durch Rühren in ca. 200 mL Wasser aufgelöst. Diese Lösung wird schrittweise mit Natronlauge der Konzentration c(NaOH) = 0,1 mol/L unter Registrierung des pH-Wertes titriert. 
Messprotokoll:
	V(NaOH) in mL
	0
	2
	4
	6
	8
	10
	11
	11,5
	12
	12,5
	13
	14
	16
	18
	20

	pH
	2,4
	2,6
	2,8
	3,0
	3,4
	3,9
	4,5
	5,6
	7,9
	8,5
	8,8
	9,2
	9,7
	10,0
	10,2


Bigi





Zusatzaufgaben:
1. Erläutern Sie die chemischen Vorgänge, die beim Versuch zum Sprudeln führen. 
2. Finden Sie einen Weg, wie man mit dem beim Versuch freigesetzten Gasvolumen die Masse des Natriumhydrogencarbonates in einer Brausetablette bestimmen kann.
3. Prüfen Sie, ob bei diesem Arzneimittel eine quantitative Bestimmung des Wirkstoffs ACC durch eine Säure-Base-Titration möglich ist.
4. Finden Sie Gründe, warum das Präparat auch als Brausetabletten angeboten wird.

Fachspezifische Vorgaben
	Informationstext: 
Der Wirkstoff Acetylcystein wird auch als Brausetablette angeboten. 
Bei diesem Arzneimittel wird in der Gebrauchsinformation die folgende Zusammensetzung angegeben: Eine Brausetablette enthält 200 mg Acetylcystein. Die sonstigen Bestandteile sind Ascorbinsäure (Vitamin C), wasserfreie Zitronensäure, Natriumhydrogencarbonat (NaHCO3) und Aromastoffe.

	
Zur Untersuchung des Arzneimittels wird eine Brausetablette in ca. 200 mL Wasser gegeben. Diese löst sich rasch und unter deutlicher Gasentwicklung auf, wobei das gebildete Gas als Kohlenstoffdioxid identifiziert werden kann.




Informationen für Lehrerinnen und Lehrer 
Zur theoretischen Lernaufgabe: 
8.4  	Qualitätskontrolle eines Arzneimittels: 
Wie viel Acetylcystein enthält ein Hustenmedikament?
Hinweise: Die Thematisierung von mittelstarken Säuren wird für diese Aufgabe nicht vorausgesetzt. Es wird die mittelstarke Säure im Sinne einer Kontextualisierung als Anwendung  eingesetzt (siehe Abitur 2008, CH GK HT 2, sehr stark verändert). 
In der Abituraufgabe werden die Arzneimittel „NAC-ratiopharm 200 Sachet®“ (Pulverform) und „AcC-akut 200®“ (Brausetablette) genannt. Mit diesen Präparaten können die Versuche auf der Datenbasis dieser Aufgabe durchgeführt werden. Damit lässt sich die Aufgabe in eine experimentelle Lernaufgabe umarbeiten.
1.	HAcC aq + NaOH aq ⇌ AcC –aq + H3O+aq, Neutralisationsreaktion
2.	


VÄP (NaOH) = 11,8 mL; c(NaOH) = 0,1mol/L  n(NaOH) = n(ACC) = 1,18mmol
Vergleich mit den Angaben der Gebrauchsinformation: 
n(ACC) = 1,18mmol; M(ACC) = 163g/mol  m(ACC) = 192mg ≈ 200mg
3.	Gebt an, wie der pKS-Wert definiert ist. Erklärt anhand der Titrationskurve von Essigsäure welcher Kurvenbereich in direktem Zusammenhang mit dem pKS-Wert steht und begründet dies. Gebt an, was der abzulesende pKS-Wert über Essigsäure aussagt. 
pKS = –lg KS  
pKS(HAcC) = 1,86  mittelstarke Säure (nahe an der Grenze zur starken Säure: 1,5)
Kurvenverlauf zeigt eine Mischung der typischen Eigenschaften einer starken und einer schwachen Säure. Die Kurve hat anfangs keine Rechtskurve wie die Kurve einer schwachen Säure und somit auch keinen Wendepunkt (HÄP). Der Sprung ist weniger stark ausgeprägt als bei einer starken Säure. 



Hinweis:
Der pH-Wert am geschätzten HÄP liegt höher als  1,86 [pKS(HAcC)], obwohl er aufgrund des relativ starken Charakters der Säure eher unterhalb des pKS-Wertes liegen sollte. Dies liegt an der starken Verdünnung der Lösung. Die H3O+-Ionenkonzentration ist so niedrig, dass sie schon zu Beginn unter dem pKS-Wert liegt, und diesen deshalb auch im Verlauf der NaOH-Zugabe nicht unterschreiten kann. Falls sich sehr leistungsstarke SuS daran stören, sollte ein diesbezüglicher Hinweis gegeben werden.
Zusatzaufgaben:
1.	HA aq + Na2CO3 aq ⇌ NaA aq + NaHCO3 aq
	HA aq + NaHCO3 aq ⇌ NaA aq + Na2CO3 aq
	2 HA aq + Na2CO3 aq ⇌ 2 NaA aq + H2CO3aq ⇌ 2 NaA aq + CO2↑ + H2O
Als HA reagieren hier alle vorhandene Säuren: HAcC, Vitamin C (HAsc) und Citronensäure (H3Cit), wobei sich natürlich bei H3Cit die stöchiometrischen Faktoren ändern.
2.	Über das molare Gasvolumen (Vmol = V/n = 22,4 L/mol bei 0°C oder 24,5 L/mol bei 25°C) lässt sich die Stoffmenge an CO2 berechnen. => n = V/Vmol
	Das Stoffmengenverhältnis von CO2 zu Na2CO3 beträgt laut Reaktionsgleichung 1 : 1.
	Über m = n · M lässt sich die Masse an Natriumcarbonat berechnen.
	m(Na2CO3) =  · M(Na2CO3)
3.	Die zwei weiteren Säuren verfälschen das Ergebnis. Nur falls deren Konzentrationen genau bekannt sind, kann die dritte durch Titration bestimmt werden (Siehe Lernaufgabe „Zitronentee“, LK-Variante).
4.	
· Durch das Sprudeln löst sich die Tablette schneller auf
· attraktiveres Getränk (Sprudel)
· angenehmerer Geschmack (Citronensäure auch Aroma)
Kompetenzen, die mit Hilfe dieser Lernaufgabe schwerpunktmäßig (weiter-)entwickelt werden:
K 21 	Die SuS recherchieren zu Alltagsprodukten, in denen Säuren und Basen enthalten sind, und diskutieren unterschiedliche Aussagen zu deren Verwendung adressatengerecht (K2, K4).
K 18	stellen eine Säure-Base-Reaktion in einem Funktionsschema dar und erklären daran das Donator-Akzeptor-Prinzip (K1, K3).
E 10	 beschreiben eine pH-metrische Titration, interpretieren charakteristische Punkte der Titrationskurve (u.a. Äquivalenzpunkt, Halbäquivalenzpunkt) und erklären den Verlauf mithilfe des Protolysekonzepts (E5).
UF 5	klassifizieren Säuren mithilfe von KS- und pKS-Werten (UF3).
K 22	beschreiben und erläutern Titrationskurven starker und schwacher Säuren (K3).
E 15	bewerten durch eigene Experimente gewonnene Analyseergebnisse zu Säure-Base-Reaktionen im Hinblick auf ihre Aussagekraft (u.a. Nennen und Gewichten von Fehlerquellen) (E4, E5).


9.1 Experimentelle Lernaufgabe:
Zwei Toilettenreiniger im Vergleich – welcher ist welcher und worin unterscheiden sie sich?
[image: ]Aufgabenstellung: 
Planen Sie Experimente zur Identifizierung der beiden Toilettenreiniger und zu ihrer Konzentrationsbestimmung. Entscheiden Sie sich dazu für eine der zur Verfügung stehenden Experimentierboxen und holen Sie diese vorne am Pult ab.
1. Führen Sie die geplanten Experimente durch und werten Sie sie – im Hinblick auf die oben genannte Fragestellung aus.
2. Vergleichen und diskutieren Sie die Ergebnisse mit einer Arbeitsgruppe, die den Inhalt einer anderen Experimentierbox zur experimentellen Bearbeitung verwendet hat und ebenfalls die Experimente und ihre Auswertung beendet hat.
Fachspezifische Vorgaben:
	Toilettenreiniger sind i.d.R. saure Reinigungsmittel, die in der Lage sind Urinstein, Kalkablagerungen und andere Verschmutzungen zu entfernen. Heutzutage handelt es sich überwiegend um gelartige Flüssigkeiten, die auch auf schrägen Flächen gut einwirken können. Die Reiniger unterscheiden sich hinsichtlich der verwendeten Säuren und ihrer Konzentration. Neben starken Säuren – z.B. Salzsäure – kommen auch mittelstarke und schwache Säure zum Einsatz.
Einer der beiden oben abgebildeten Toilettenreiniger enthält Salzsäure, der andere eine – nicht bekannte – Säure aus der nebenstehenden Tabelle.
	pKS-Werter verschiedener Säuren:

	
	Chlorwasserstoffsäure
(Salzsäure)
	· 6,0

	
	Amidosulfonsäure
	1,0

	
	Methansäure
(Ameisensäure)
	3,77

	
	Ethansäure
(Essigsäure)
	4,76



Zur Verfügung stehendes Experimentiermaterial:
	Experimentierbox 1:
· Bürette
· Magnetrührer mit Rührfisch
· Bechergläser
· Vollpipette
· pH-Meter
	
· destilliertes Wasser
· Bechergläser mit den Toilettenreinigern A und B
· Natronlauge (c  =1 mol/L)

	Experimentierbox 2:
· Bürette
· Magnetrührer mit Rührfisch
· Bechergläser
· Vollpipette
· Phenolphthalein  <1% in Ethanol/Wasser 1:1
	
· destilliertes Wasser
· Bechergläser mit den Toilettenreinigern A und B
· Natronlauge (c  =1 mol/L)
·  pH-Meter vorne am Pult (nur für punktuelle 
Messung – nicht zum Aufnehmen einer Kurve)

	Experimentierbox 3:
· Bürette
· Magnetrührer mit Rührfisch
· Bechergläser
· Vollpipette
· Apparatur zu Leitfähigkeitsmessung
	
· Destilliertes Wasser
· Bechergläser mit den Toilettenreinigern A und B
· Natronlauge (c  =1 mol/L)
· pH-Meter vorne am Pult (nur für punktuelle 
Messung – nicht zum Aufnehmen einer Kurve)




Informationen für Lehrerinnen und Lehrer 
Zur experimentellen Lernaufgabe:
9.1 Zwei Toilettenreiniger im Vergleich – welcher ist welcher und worin unterscheiden sie sich?

Weitere Informationen zu dieser Lernaufgabe einschließlich Gefährdungsbeurteilung folgen beim nächsten Material-Update.
Schauen Sie vor Verwendung der Aufgabe einmal nach unter:
www.chemie-treff.de/sms
Benutzername: sms
Passwort: sms








	
9.2 Mysterie- Aufgabe zum Thema:
Welche Säure wurde zur Getreidekonservierung  verwendet?

	[image: ]


Aufgabenstellung
1. Lesen Sie den Informationstext und die Zusatzinformationen und notieren Sie stichwortartig erste Vorüberlegungen zur Lösung der Aufgabenstellung.
2. Zeigen Sie Ihre verschriftlichen Vorüberlegungen der Lehrerin und holen Sie sich Informationskarten am Pult ab, teilen Sie diese gleichmäßig unter den Gruppenmitgliedern auf und lesen Sie sie durch.
3. Informieren Sie sich nun gegenseitig über den Inhalt Ihrer Informationskärtchen und sortieren Sie diese gemeinsam so, dass ein oder mehrere Lösungswege deutlich werden. Nicht alle Informationskarten müssen verwendet werden. Entscheiden Sie sich für einen Lösungsweg und markieren Sie diesen mit Hilfe der auf einem Plakat aufgeklebten Informationskärtchen.
4. Holen Sie sich nun am Pult das benötigte Material, führen das Experiment durch und ergänzen Sie Informationen zur weiteren Problemlösung auf dem Plakat.
5. Sie haben zur Lösung der Aufgabe 60 Minuten Zeit. Alle Gruppenmitglieder müssen mit Hilfe des Plakates den Lösungsweg und die Lösung vorstellen können. 
6. Sind Sie (einschließlich Aufräumen) früher fertig, holen sie sich am Pult einen der beiden weiterführenden Arbeitsaufträge. Wählen Sie nach Interesse aus.
	Informationstext:
Erntefrisches Getreide ist nur selten ausreichend lagerfähig. Demzufolge gewinnt die Getreidekonservierung immer mehr an Bedeutung. Durchgesetzt hat sich dabei die chemische Konservierung mit Hilfe geeigneter Säuren. Diese wirken auf drei verschiedene Wege gegen Mikroorganismen. Zum einen senken sie den pH-Wert auf der Kornoberfläche so weit ab, dass Wachstum und Vermehrung bestimmter Mikroorganismen nicht mehr bzw. nur stark eingeschränkt möglich sind. Des Weiteren ist das nicht protolysierte Säuremolekül in der Lage, die Zellwand von Mikroorganismen zu durchdringen und vermindert so im Zellinneren den pH-Wert und damit den osmotischen Druck, was zum Zelltod führt. Außerdem blockiert die Säuren die Aktivität verschiedener Enzyme in der Mikrobenzelle. 
	Fachspezifische Vorgaben:
Ein Labor soll herausfinden, welche der unten angegebenen Säuren zur Konservierung des Getreides verwendet wurde. Dem Labor liegen 100 mL eines wässrigen Auszugs von 20 g konserviertem Getreide vor.

	
	Gängige zur Konservierung von Getreide
verwendete Säuren:

	
	Name
	Symbolhafte
Darstellung
	pKS-Wert

	
	Propionsäure
	HProp
	4,87

	
	Benzoesäure
	HBenz
	4,2

	
	Ameisensäure
	HForm
	3,77

	Folgendes Experimentiermaterial steht zur Verfügung:
· Bürette und Natronlauge c = 0,1 mol/L
· Magnetrührer mit Rührstäbchen
· pH-Meter
· Apparatur zur Leitfähigkeitsmessung
· Phenolphthalein  <1% in Ethanol/Wasser 1:1
· Gängige Glasmaterialien im Laborschrank
	[image: ]Becherglas mit 100 mL des wässrigen Auszugs der Säure:





Informationskarten mit Hinweisen zu Experimenten:
	Experiment: Titration mit Endpunktbestimmung mittels Indikator
[image: ]
	Experiment: Leitfähigkeitstitration
[image: ]


	Experiment: pH-metrische Titration (LK)
[image: ]

	Experiment: pH-Wert-Messung




[image: ]







Informationskarten mit Hinweisen zu theoretischen Auswertungen:
	
Auswertung einer Titration zur Konzentrationsbestimmung:
Kennt man - z.B. durch Titration mit Endpunktbestimmung oder Leitfähigkeitstitration - das Volumen der Natronlauge (V(NaOH)) bekannter Konzentration (c(NaOH)), das zur vollständigen Neutralisation eines bekannten Säure-Volumens(V(HA)) benötigt wird, kann man die Konzentration (c(HA)) einer einprotonigen Säure wie folgt berechnen: 

	n(OH-) = c(OH-) x V(OH-)
Da am Neutralpunkt gilt:
n(OH-) = n(H+)
und bei einprotonigen Säuren n(H+) = n (HA):
c (HA) = n (HA)
               V (HA)

	Da am Neutralpunkt gilt:
n(HA) = n(NaOH)
c(HA) x V(HA) = c(NaOH) x V(NaOH)
c(HA) =  c(NaOH) x V(NaOH)
                          V(HA)

	
Zusammenhang zwischen Konzentration, pH-Wert und pKS-Wert schwacher Säuren:
Ist die Konzentration einer schwachen Säure c0(HA) bekannt, kann man durch eine pH-Wert-Messung mit Hilfe der Näherungsformel, den pKS-Wert der schwachen Säure bestimmen. 
pH = ½(pKS - log c0[HA])
Formel umstellen nach pKS


	
Zusammenhang zwischen Konzentration, pH-Wert und Säurekonstante KS bzw. pKS von Säuren:
Ist die Konzentration einer einprotonigen Säure bekannt, kann man durch eine pH-Wert-Messung den KS – und somit auch den pKS-Wert der Säure ausrechnen:
                    HA  		+  	H2O  	  	A–         	+  	H3O+
anfangs:    c0(HA)                			0 mol/L    	0 mol/L
im GG:       c0(HA) – 10 –pH  			10 –pH       	10 –pH

KS =      (10 –pH )2
         c0(HA) – 10 –pH  

pKS = - log KS


	
Auswertung einer pH-metrischen Titration (LK)
zur zeichnerischen Ermittlung des Äquivalenzpunktes (ÄP) z.B. um die Konzentration der titrierten Säure zu berechnen;


	
Auswertung einer pH-metrischen Titration (LK)
zur Ermittlung des Halbäquivalenzpunktes (HÄP = ÄP/2) z.B. um den pKS-Wert einer schwachen Säure zu ermitteln (pH am HÄP = pKS) 








Weiterführende Aufgaben:
	Weiterführende Aufgabe 1:
Berechnen Sie die Masse an Konservierungsmittel, das für 1 Tonne (1000 kg) konserviertes Getreides benötigt wird:

	Tipp zu den Rechenschritten:
· Stoffmenge der Säure (aus 20 g Getreide), die in 100 mL Wasser gelöst wurde – durch Titration ermittelt; ggf. von mol/L auf mol/100 mL;
· Umrechnung Stoffmenge (Säure) in Masse (Säure) über die Molare Masse (Säure);
· Hochrechnen von 20 g Getreide auf 1Tonne (1000 kg);

	Tipp zu den Formeln:
Zusammenhang zwischen Stoffmenge, Masse und molarer Masse:
m  =  n                                                                                   M

     g       =   mol
g x mol-1
	Tipp zu den Formeln:
Zusammenhang zwischen Stoffmenge, Volumen und Konzentration:
n = c
V

mol  =  mol x L-1
  L



	Weiterführende Aufgabe 2:
Entscheidend für die Wirksamkeit des Konservierungsmittels ist der pH-Wert in Verbindung mit dem Gehalt an wirksamer Säure. Schätzen Sie anhand des dargestellten Graphen die Wirksamkeit der im Auszug vorhandenen Säure als Konservierungsmittel ab.
Abbildung:
[image: ]







Informationen für Lehrerinnen und Lehrer 
Zur Mysterie - Aufgabe: 
9.2  Welche Säure wurde zur Getreidekonservierung verwendet? 	

Ein besonders Format einer Lernaufgabe – die Mysterie-Aufgabe
Mysterie-Aktivitäten sind nach Jann A. Frey insbesondere im Bereich des Geographieunterrichts bekannt. Ein Beispiel für den Chemieunterricht „zur kolorimetrischen Bestimmung des B-Carotin-Gehaltes in Karottensaft“ veröffentlichte Jann A. Frey 2015 (MNU 68/5 S. 293-300). Als wesentliche Merkmale für Mysterie-Aufgabenformate beschreibt er:
· zentrale Leitfrage als motivierenden Startpunkt
· Einbindung in einen Kontext mit Hintergrundinformationen
· Empfohlene Anzahl von Informationskärtchen zwischen 16 und 30
· Empfehlung auch ambivalente und irrelevante Inhalte einzubauen, um die SuS noch stärker herauszufordern
· besonders gut konstruierte Mysterie-Aufgaben zeichnen sich zudem dadurch aus, dass es mehr als eine richtige Lösung gibt und Zusammenhänge auch unterschiedlich interpretiert und bewertet werden können.
Während im Geographie-Unterricht die Mysterie-Aufgabe durch die abschließende Diskussion der Lösungen und Lösungswege endet, gibt es im Chemieunterricht die Möglichkeit Experimente einzubinden. D.h. hier werden in den Gruppen – mit Hilfe der Informationskärtchen – Lösungsstrategien diskutiert, mit dem Ziel, das Problem experimentell zu lösen.


Weitere Informationen zu dieser Lernaufgabe einschließlich Gefährdungsbeurteilung folgen beim nächsten Material-Update.
Schauen Sie vor Verwendung der Aufgabe einmal nach unter:
www.chemie-treff.de/sms
Benutzername: sms
Passwort: sms


10. Lernvideos von Simple Chemics zu Säuren, Basen, analytische Verfahren 
[image: ]

Informative Trickfilme mit flotten Sprüchen …

[image: ]… zum eigenständigen Vorbereiten …




… oder selbstständigen Nachvollziehen und Lernen.




Die witzige Aufbereitung und das hohe Tempo animieren die SuS – zur Not gibt es ja die Möglichkeit, jeden Filmabschnitt zu wiederholen, – und führen auch bei den uninteressiertesten SuS zum „freiwilligen“ Lernen.

Auf der folgenden Seite finden Sie OR-Codes als Kopiervorlage zum schnellen Aufrufen der Filme in der Schule, zu Hause, an der Bushaltestelle, unterwegs …




Videos von Simple Chemics zu Säuren, Basen, analytische Verfahren
	Titration – Was macht man da?

https://www.youtube.com/watch?v=K7PrbjIkZFg
	[image: C:\Users\Petra Schütte\AppData\Local\Microsoft\Windows\Temporary Internet Files\Content.Word\static_qr_code_without_logo.jpg]

	Brönsted Säure-Base-Theorie

https://www.youtube.com/watch?v=--y5LNJiAlo

	[image: C:\Users\Petra Schütte\AppData\Local\Microsoft\Windows\Temporary Internet Files\Content.Word\static_qr_code_without_logo.jpg]

	Säure-Base-Paare

https://www.youtube.com/watch?v=FuAap__7kbA
	[image: C:\Users\Petra Schütte\AppData\Local\Microsoft\Windows\Temporary Internet Files\Content.Word\static_qr_code_without_logo.jpg]

	(von schwachen Basen nur für LK)
pH-Wert berechnen

https://www.youtube.com/watch?v=_jAvNrh15sk
	[image: C:\Users\Petra Schütte\AppData\Local\Microsoft\Windows\Temporary Internet Files\Content.Word\static_qr_code_without_logo.jpg]

	(nur als Ergänzung für LK)
Puffer – Was machen die?

https://www.youtube.com/watch?v=qYM6FW0Y9B0
	[image: C:\Users\Petra Schütte\AppData\Local\Microsoft\Windows\Temporary Internet Files\Content.Word\static_qr_code_without_logo.jpg]





DOKUMENTATION DER GEFÄHRDUNGSBEURTEILUNG NACH GEFSTOFFV
1. Tätigkeit / Experiment:   3. Effektive Kalkentfernung – mit einmolarer Salz- oder Essigsäure?        JgSt: Q1
Geplanter Einsatz:
Lehrerversuch  	Schülerversuch 		besonders schutzbedürftige Personen 
2. Ermitteln der gefährlichen Stoffeigenschaften (Edukte / Produkte / Nebenprodukte):
	Stoff / Gemisch
	Signalwort
	H-Sätze

	1. Salzsäure 1 mol/L
	Achtung
	H290 (metall-korrosiv)

	2. Essigsäure 1 mol/L
	–––
	–––

	3. gekörnter Kalk (Calciumcarbonat)
	–––
	–––


	Piktogramme der beteiligten Stoffe

	[image: ]
	[image: ]
	[image: ]
	[image: ]
	[image: ]
	[image: ]
	[image: ]
	[image: ]
	[image: ]

	
	
	
	
	
	
	
	
	
	


3. Beurteilen der Gefahren
	
	zu prüfen mit
	vorhanden
	nicht vorhanden

	durch Haut- und Augenkontakt
	Fließdiagramm Seite 2
	
	

	durch Einatmen
	
	
	

	durch Brand, Explosion
	[image: ][image: ][image: ]
	
	

	Sonstige Gefahren
	Tabelle „Sonstige Gefahren“ Seite 4
	
	


4. Beurteilung des Grads der Gefährdung der gesamten Tätigkeit
	gering
	mittel
	hoch (*)
	sehr hoch (*)
	Substitutionsprüfung
wurde durchgeführt und  das Ergebnis berücksichtigt.

	
	
	
	
	


(*) = Verzicht auf Substitution muss schriftlich begründet werden:
	


5. Entsorgung: 
	



6. Verwendungsverbote und Tätigkeitsbeschränkungen  
für die Personen unter 1. werden beachtet (vgl. RISU I -3.6 und I – 3.7)
7. Festlegen der Maßnahmen für die geplante Tätigkeit:       
	Mindest-standard

RISU-NRW III - 2.4.5
	[image: DMNE_6124_5001_M004_L2]
Schutzbrille
	[image: DMNE_6124_5006_M009_L]
Handschuhe
	[image: http://svejer.com/pic1/gebotszeichen-abzug.png]
Abzug
	[image: Gebotszeichen-Geschlossenes-System-800px]
Geschl.System
	[image: http://svejer.com/pic1/gebotszeichen-lftung.png]
Lüften
	[image: https://upload.wikimedia.org/wikipedia/commons/thumb/a/ad/ISO_7010_P003.svg/575px-ISO_7010_P003.svg.png]
Brandschutz
	Weitere Maßnahmen




	
	
	
	
	
	
	
	


Datum: ________________	Unterschrift: _______________________________



DOKUMENTATION DER GEFÄHRDUNGSBEURTEILUNG NACH GEFSTOFFV
1. Tätigkeit / Experiment:   4.1 Können auch Salze sauer oder basisch reagieren?        		         JgSt: Q1
Geplanter Einsatz:
Lehrerversuch  	Schülerversuch 		besonders schutzbedürftige Personen 
2. Ermitteln der gefährlichen Stoffeigenschaften (Edukte / Produkte / Nebenprodukte):
	Stoff / Gemisch
	Signalwort
	H-Sätze

	1. Natriumchlorid (NaCl)-Lösung, verdünnt
	–––
	–––

	2. Ammoniumchlorid (NH4Cl)-Lösung, verdünnt < 2 mol/L (ca. 10%)
	–––
	–––

	3. Natriumcarbonat (NaCO3)-Lösung, verdünnt
< 0,2 mol/L (ca. 4%)
	–––
	–––


	Piktogramme der beteiligten Stoffe
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3. Beurteilen der Gefahren
	
	zu prüfen mit
	vorhanden
	nicht vorhanden

	durch Haut- und Augenkontakt
	Fließdiagramm Seite 2
	
	

	durch Einatmen
	
	
	

	durch Brand, Explosion
	[image: ][image: ][image: ]
	
	

	Sonstige Gefahren
	Tabelle „Sonstige Gefahren“ Seite 4
	
	


4. Beurteilung des Grads der Gefährdung der gesamten Tätigkeit
	gering
	mittel
	hoch (*)
	sehr hoch (*)
	Substitutionsprüfung
wurde durchgeführt und  das Ergebnis berücksichtigt.

	
	
	
	
	


(*) = Verzicht auf Substitution muss schriftlich begründet werden:
	


5. Entsorgung: 
	



6. Verwendungsverbote und Tätigkeitsbeschränkungen  
für die Personen unter 1. werden beachtet (vgl. RISU I -3.6 und I – 3.7)
7. Festlegen der Maßnahmen für die geplante Tätigkeit:       
	Mindest-standard

RISU-NRW III - 2.4.5
	[image: DMNE_6124_5001_M004_L2]
Schutzbrille
	[image: DMNE_6124_5006_M009_L]
Handschuhe
	[image: http://svejer.com/pic1/gebotszeichen-abzug.png]
Abzug
	[image: Gebotszeichen-Geschlossenes-System-800px]
Geschl.System
	[image: http://svejer.com/pic1/gebotszeichen-lftung.png]
Lüften
	[image: https://upload.wikimedia.org/wikipedia/commons/thumb/a/ad/ISO_7010_P003.svg/575px-ISO_7010_P003.svg.png]
Brandschutz
	Weitere Maßnahmen




	
	
	
	
	
	
	
	


Datum: ________________	Unterschrift: _______________________________


DOKUMENTATION DER GEFÄHRDUNGSBEURTEILUNG NACH GEFSTOFFV
1. Tätigkeit / Experiment:   4.2 Welches Düngemittel kann man hier empfehlen?      	       JgSt: Q1
Geplanter Einsatz:
Lehrerversuch  	Schülerversuch 		besonders schutzbedürftige Personen 
2. Ermitteln der gefährlichen Stoffeigenschaften (Edukte / Produkte / Nebenprodukte):
	Stoff / Gemisch
	Signalwort
	H-Sätze

	1. Kaliumhydrogensulfat (KHSO4)
	Gefahr
	H314 (schwere Hautverätzungen/Augenschäden) 
H335 (reizt Atemwege)

	2. Dinatriumhydrogenphosphat (Na2HPO4)
	–––
	–––

	3. Kaliumnitrat  (KNO3)
	Achtung
	H272 (brandverstärkend), 
H412 (Wasserorganismen langfristig schädigend)

	4. Natriumdihydrogenphoshat (NaH2PO4)
	–––
	–––

	5. Kaliumcarbonat (K2CO3)
	Achtung
	H315 (Hautreizungen), H319 (schwere Augenreizungen), H335 (reizt Atemwege)

	6. Ammoniumnitrat  (NH4NO3)
	Achtung
	H272 (brandverstärkend), 
H319 (schw. Augenreizungen)

	7. Natriumphosphat  (Na3PO4)
	Achtung
	H315 (Hautreizungen), H319 (schwere Augenreizungen), H335 (reizt Atemwege)


	Piktogramme der beteiligten Stoffe
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3. Beurteilen der Gefahren
	
	zu prüfen mit
	vorhanden
	nicht vorhanden

	durch Haut- und Augenkontakt
	Fließdiagramm Seite 2
	
	

	durch Einatmen
	
	
	

	durch Brand, Explosion
	[image: ][image: ][image: ]
	
	

	Sonstige Gefahren
	Tabelle „Sonstige Gefahren“ Seite 4
	
	


4. Beurteilung des Grads der Gefährdung der gesamten Tätigkeit
	gering
	mittel
	hoch (*)
	sehr hoch (*)
	Substitutionsprüfung
wurde durchgeführt und  das Ergebnis berücksichtigt.

	
	
	
	
	


(*) = Verzicht auf Substitution muss schriftlich begründet werden:
	


5. Entsorgung: 
	


6. Verwendungsverbote und Tätigkeitsbeschränkungen  
für die Personen unter 1. werden beachtet (vgl. RISU I -3.6 und I – 3.7)
7. Festlegen der Maßnahmen für die geplante Tätigkeit:       
	Mindest-standard

RISU-NRW III - 2.4.5
	[image: DMNE_6124_5001_M004_L2]
Schutzbrille
	[image: DMNE_6124_5006_M009_L]
Handschuhe
	[image: http://svejer.com/pic1/gebotszeichen-abzug.png]
Abzug
	[image: Gebotszeichen-Geschlossenes-System-800px]
Geschl.System
	[image: http://svejer.com/pic1/gebotszeichen-lftung.png]
Lüften
	[image: https://upload.wikimedia.org/wikipedia/commons/thumb/a/ad/ISO_7010_P003.svg/575px-ISO_7010_P003.svg.png]
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Datum: ________________	Unterschrift: _______________________________


DOKUMENTATION DER GEFÄHRDUNGSBEURTEILUNG NACH GEFSTOFFV
1. Tätigkeit / Experiment:   5.1 Wie muss man eine Salzsäurelösung pH3 verdünnen, um pH6 herzustellen?		         JgSt: Q1
Geplanter Einsatz:
Lehrerversuch  	Schülerversuch 		besonders schutzbedürftige Personen 
2. Ermitteln der gefährlichen Stoffeigenschaften (Edukte / Produkte / Nebenprodukte):
	Stoff / Gemisch
	Signalwort
	H-Sätze

	1. Salzsäure pH2 = 0,01 mol/L
	–––
	–––


	Piktogramme der beteiligten Stoffe
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3. Beurteilen der Gefahren
	
	zu prüfen mit
	vorhanden
	nicht vorhanden

	durch Haut- und Augenkontakt
	Fließdiagramm Seite 2
	
	

	durch Einatmen
	
	
	

	durch Brand, Explosion
	[image: ][image: ][image: ]
	
	

	Sonstige Gefahren
	Tabelle „Sonstige Gefahren“ Seite 4
	
	


4. Beurteilung des Grads der Gefährdung der gesamten Tätigkeit
	gering
	mittel
	hoch (*)
	sehr hoch (*)
	Substitutionsprüfung
wurde durchgeführt und  das Ergebnis berücksichtigt.

	
	
	
	
	


(*) = Verzicht auf Substitution muss schriftlich begründet werden:
	


5. Entsorgung: 
	



6. Verwendungsverbote und Tätigkeitsbeschränkungen  
für die Personen unter 1. werden beachtet (vgl. RISU I -3.6 und I – 3.7)
7. Festlegen der Maßnahmen für die geplante Tätigkeit:       
	Mindest-standard

RISU-NRW III - 2.4.5
	[image: DMNE_6124_5001_M004_L2]
Schutzbrille
	[image: DMNE_6124_5006_M009_L]
Handschuhe
	[image: http://svejer.com/pic1/gebotszeichen-abzug.png]
Abzug
	[image: Gebotszeichen-Geschlossenes-System-800px]
Geschl.System
	[image: http://svejer.com/pic1/gebotszeichen-lftung.png]
Lüften
	[image: https://upload.wikimedia.org/wikipedia/commons/thumb/a/ad/ISO_7010_P003.svg/575px-ISO_7010_P003.svg.png]
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Datum: ________________	Unterschrift: _______________________________





DOKUMENTATION DER GEFÄHRDUNGSBEURTEILUNG NACH GEFSTOFFV
1. Tätigkeit / Experiment:   5.2 Gefahrenpotential von Salpeter- vs. Essigsäurelösung      	       JgSt: Q1
Geplanter Einsatz:
Lehrerversuch  	Schülerversuch 		besonders schutzbedürftige Personen 
2. Ermitteln der gefährlichen Stoffeigenschaften (Edukte / Produkte / Nebenprodukte):
	Stoff / Gemisch
	Signalwort
	H-Sätze

	1. Salpetersäure, 1 mol/L
	Gefahr
	H 290 (metall-korrosiv)
H314 (schwere Hautverätzungen/Augenschäden) 

	2. Essigsäure, 1 mol/L
	–––
	–––


	Piktogramme der beteiligten Stoffe
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3. Beurteilen der Gefahren
	
	zu prüfen mit
	vorhanden
	nicht vorhanden

	durch Haut- und Augenkontakt
	Fließdiagramm Seite 2
	
	

	durch Einatmen
	
	
	

	durch Brand, Explosion
	[image: ][image: ][image: ]
	
	

	Sonstige Gefahren
	Tabelle „Sonstige Gefahren“ Seite 4
	
	


4. Beurteilung des Grads der Gefährdung der gesamten Tätigkeit
	gering
	mittel
	hoch (*)
	sehr hoch (*)
	Substitutionsprüfung
wurde durchgeführt und  das Ergebnis berücksichtigt.

	
	
	
	
	


(*) = Verzicht auf Substitution muss schriftlich begründet werden:
	


5. Entsorgung: 
	



6. Verwendungsverbote und Tätigkeitsbeschränkungen  
für die Personen unter 1. werden beachtet (vgl. RISU I -3.6 und I – 3.7)
7. Festlegen der Maßnahmen für die geplante Tätigkeit:       
	Mindest-standard

RISU-NRW III - 2.4.5
	[image: DMNE_6124_5001_M004_L2]
Schutzbrille
	[image: DMNE_6124_5006_M009_L]
Handschuhe
	[image: http://svejer.com/pic1/gebotszeichen-abzug.png]
Abzug
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Datum: ________________	Unterschrift: _______________________________



DOKUMENTATION DER GEFÄHRDUNGSBEURTEILUNG NACH GEFSTOFFV
1. Tätigkeit / Experiment:   	6.2  Leitfähigkeitstitration I. von Salzsäure mit Natronlauge?      	  JgSt: Q1
	6.4  Leitfähigkeitstitration II. von Essigsäure mit Natronlauge?
	8.1 pH-metrische Titration I. von Salzsäure mit Natronlauge      	       
	8.3 pH-metrische Titration II. von Essigsäure mit Natronlauge      
Geplanter Einsatz:
Lehrerversuch  	Schülerversuch 		besonders schutzbedürftige Personen 
2. Ermitteln der gefährlichen Stoffeigenschaften (Edukte / Produkte / Nebenprodukte):
	Stoff / Gemisch
	Signalwort
	H-Sätze

	1. Salzsäure, 0,1 mol/L
	–––
	–––

	2. Natronlauge, 1 mol/L
	Gefahr
	H290 (metall-korrosiv) 
H314 (schwere Hautverätzungen/Augenschäden)

	3. Essigsäure, 0,1 mol/L
	–––
	–––


	Piktogramme der beteiligten Stoffe
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3. Beurteilen der Gefahren
	
	zu prüfen mit
	vorhanden
	nicht vorhanden

	durch Haut- und Augenkontakt
	Fließdiagramm Seite 2
	
	

	durch Einatmen
	
	
	

	durch Brand, Explosion
	[image: ][image: ][image: ]
	
	

	Sonstige Gefahren
	Tabelle „Sonstige Gefahren“ Seite 4
	
	


4. Beurteilung des Grads der Gefährdung der gesamten Tätigkeit
	gering
	mittel
	hoch (*)
	sehr hoch (*)
	Substitutionsprüfung
wurde durchgeführt und  das Ergebnis berücksichtigt.

	
	
	
	
	


(*) = Verzicht auf Substitution muss schriftlich begründet werden:
	


5. Entsorgung: 
	



6. Verwendungsverbote und Tätigkeitsbeschränkungen  
für die Personen unter 1. werden beachtet (vgl. RISU I -3.6 und I – 3.7)
7. Festlegen der Maßnahmen für die geplante Tätigkeit:       
	Mindest-standard

RISU-NRW III - 2.4.5
	[image: DMNE_6124_5001_M004_L2]
Schutzbrille
	[image: DMNE_6124_5006_M009_L]
Handschuhe
	[image: http://svejer.com/pic1/gebotszeichen-abzug.png]
Abzug
	[image: Gebotszeichen-Geschlossenes-System-800px]
Geschl.System
	[image: http://svejer.com/pic1/gebotszeichen-lftung.png]
Lüften
	[image: https://upload.wikimedia.org/wikipedia/commons/thumb/a/ad/ISO_7010_P003.svg/575px-ISO_7010_P003.svg.png]
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Datum: ________________	Unterschrift: _______________________________


DOKUMENTATION DER GEFÄHRDUNGSBEURTEILUNG NACH GEFSTOFFV
1. Tätigkeit / Experiment:   	7.1 Thermometrische Titration I. von Salzsäure mit Natronlauge          JgSt: Q1
	7.2 Thermometrische Titration I. von Essigsäure mit Natronlauge   
Geplanter Einsatz:
Lehrerversuch  	Schülerversuch 		besonders schutzbedürftige Personen 
2. Ermitteln der gefährlichen Stoffeigenschaften (Edukte / Produkte / Nebenprodukte):
	Stoff / Gemisch
	Signalwort
	H-Sätze

	1. Salzsäure, 4 mol/L
	Gefahr
	H290 (metall-korrosiv) 
H314 (schwere Hautverätzungen/Augenschäden)
H335 (kann Atemwege reizen)

	2. Natronlauge, 4 mol/L
	Gefahr
	H290 (metall-korrosiv) 
H314 (schwere Hautverätzungen/Augenschäden)

	7. Essigsäure, 4 mol/L
	Gefahr
	H314 (schwere Hautverätzungen/Augenschäden)


	Piktogramme der beteiligten Stoffe
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3. Beurteilen der Gefahren
	
	zu prüfen mit
	vorhanden
	nicht vorhanden

	durch Haut- und Augenkontakt
	Fließdiagramm Seite 2
	
	

	durch Einatmen
	
	
	

	durch Brand, Explosion
	[image: ][image: ][image: ]
	
	

	Sonstige Gefahren
	Tabelle „Sonstige Gefahren“ Seite 4
	
	


4. Beurteilung des Grads der Gefährdung der gesamten Tätigkeit
	gering
	mittel
	hoch (*)
	sehr hoch (*)
	Substitutionsprüfung
wurde durchgeführt und  das Ergebnis berücksichtigt.

	
	
	
	
	


(*) = Verzicht auf Substitution muss schriftlich begründet werden:
	


5. Entsorgung: 
	



6. Verwendungsverbote und Tätigkeitsbeschränkungen  
für die Personen unter 1. werden beachtet (vgl. RISU I -3.6 und I – 3.7)
7. Festlegen der Maßnahmen für die geplante Tätigkeit:       
	Mindest-standard

RISU-NRW III - 2.4.5
	[image: DMNE_6124_5001_M004_L2]
Schutzbrille
	[image: DMNE_6124_5006_M009_L]
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Datum: ________________	Unterschrift: _______________________________


Liste der H-Sätze 	Quelle: RISU-KMK vom 26.02.2016
[image: ]
Liste der H-Sätze (Fortsetzung) 	Quelle: RISU-KMK vom 26.02.2016
[image: ]

Schlussbemerkung:
Bei einem so umfangreichen Material sind Fehler nicht zu vermeiden. Schreiben Sie uns doch bitte, die die Ihnen auffallen. Auch Anregungen jeder Art sind uns willkommen, denn zu diesem Unterrichtsmaterial wird es Updates geben. So können alle Verwender von Verbesserungen profitieren.
Schauen Sie also vor Benutzung des Materials noch einmal nach unter:
www.chemie-treff.de/sms
Benutzername: sms
Passwort: sms
… und laden Sie sich die neueste, überarbeitete Version herunter.
Viel Erfolg und Freude mit „Sauer macht schlauer“!
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Thermometrische Titration von 50 mL HCl mit NaOH (4 mol/L)
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Titration von 100 mL HCl (c= 0,1 mol/L) mit NaOH (c= 1 mol/L) 
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III-2.5.8

H200-Reihe:

H200
H201
H202
H203
H204
H205
H220
H221
H222
H223
H224
H225
H226
H228
H229
H230
H231

H240
H241
H242
H250
H251
H252
H260
H261
H270
H271
H272
H280
H281
H290

III - 2 Tatigkeiten mit Gefahrstoffen

Liste der H-Sitze

Physikalische Gefahren

Instabil, explosiv.

Explosiv, Gefahr der Massenexplosion.

Explosiv; groBe Gefahr durch Splitter, Spreng- und Wurfstiicke.

Explosiv; Gefahr durch Feuer, Luftdruck oder Splitter, Spreng- und Wurfstiicke.
Gefahr durch Feuer oder Splitter, Spreng- und Wurfstiicke.

Gefahr der Massenexplosion bei Feuer.

Extrem entziindbares Gas.

Entziindbares Gas.

Extrem entziindbares Aerosol.

Entziindbares Aerosol.

Flussigkeit und Dampf extrem entziindbar.

Flussigkeit und Dampf leicht entziindbar.

Flissigkeit und Dampf entziindbar.

Entziindbarer Feststoff.

Behlter steht unter Druck: kann bei Erwarmung bersten.

Kann auch in Abwesenheit von Luft explosionsartig reagieren.

Kann auch in Abwesenheit von Luft bei erhthtem Druck und/oder erh6hter Temperatur explosionsartig
reagieren.

Erwarmung kann Explosion verursachen.

Erwarmung kann Brand oder Explosion verursachen.

Erwdrmung kann Brand verursachen.

Entziindet sich in Bertihrung mit Luft von selbst.

Selbsterhitzungsfahig; kann in Brand geraten.

In groBen Mengen selbsterhitzungsfahig; kann in Brand geraten.

In Beriihrung mit Wasser entstehen entziindbare Gase, die sich spontan entziinden kénnen.
In Beriihrung mit Wasser entstehen entziindbare Gase.

Kann Brand verursachen oder verstarken; Oxidationsmittel.

Kann Brand oder Explosion verursachen; starkes Oxidationsmittel.

Kann Brand verstarken; Oxidationsmittel.

Enthéalt Gas unter Druck; kann bei Erwarmung explodieren.

Enthalt tiefgekiihltes Gas; kann Kalteverbrennungen oder —Verletzungen verursachen.
Kann gegentiber Metallen korrosiv sein.

H300-Reihe: Gesundheitsgefahren

H300
H301
H302
H304
H310
H311
H312
H314
H315
H317
H318
H319
H330
H331
H332
H334
H335
H336
H340

H341
H350

H350i
H351

H360

H360F
H360D
H360FD
H360Fd
H360Df

Lebensgefahr bei Verschlucken.

Giftig bei Verschlucken.

Gesundheitsschadlich bei Verschlucken.

Kann bei Verschlucken und Eindringen in die Atemwege tddlich sein.

Lebensgefahr bei Hautkontakt.

Giftig bei Hautkontakt.

Gesundheitsschadlich bei Hautkontakt.

Verursacht schwere Veratzungen der Haut und schwere Augenschaden.

Verursacht Hautreizungen.

Kann allergische Hautreaktionen verursachen.

Verursacht schwere Augenschaden.

Verursacht schwere Augenreizung.

Lebensgefahr bei Einatmen.

Giftig bei Einatmen.

Gesundheitsschadlich bei Einatmen.

Kann bei Einatmen Allergie, asthmaartige Symptome oder Atembeschwerden verursachen.

Kann die Atemwege reizen.

Kann Schléfrigkeit und Benommenheit verursachen.

Kann genetische Defekte verursachen <Expositionsweg angeben, sofern schliissig belegt ist, dass diese
Gefahr bei einem anderen Expositionsweg besteht>.

Kann vermutlich genetische Defekte verursachen <Expositionsweg angeben, sofern schiiissig belegt ist,
dass diese Gefahr bei keinem anderen Expositionsweg besteht>.

Kann Krebs erzeugen <Expositionsweg angeben, sofern schliissig belegt ist, dass diese Gefahr bei
keinem anderen Expositionsweg besteht>.

Kann bei Einatmen Krebs erzeugen.

Kann vermutlich Krebs erzeugen <Expositionsweg angeben, sofern schliissig belegt ist, dass diese
Gefahr bei keinemanderen Expositionsweg besteht>.

Kann die Fruchtbarkeit beeintrachtigen oder das Kind im Mutterleib schadigen <konkrete Wirkung
angeben,sofernbekannt><Expositionsweg angeben, sofern schliissig belegt ist, dass die Gefahr bei
keinem anderen Expositionsweg besteht>.

Kann die Fruchtbarkeit beeintrachtigen.

Kann das Kind im Mutterleib schadigen.

Kann die Fruchtbarkeit beeintrachtigen. Kann das Kind im Mutterleib schadigen.

Kann die Fruchtbarkeit beeintrachtigen. Kann vermutlich das Kind im Mutterleib schadigen.

Kann das Kind im Mutterleib schadigen. Kann vermutlich die Fruchtbarkeit beeintrachtigen.
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H361 Kann vermutlich die Fruchtbarkeit beeintréchtigen oder das Kind im Mutterleib schadigen
<konkrete Wirkung angebensofern bekannt><Expositionsweg angeben, sofern schliissig belegt
ist, dass die Gefahrbei keinem anderenExpositionsweg besteht>.

H361f Kann vermutlich die Fruchtbarkeit beeintréchtigen.

H361d Kann vermutlich das Kind im Mutterleib schadigen.

H361fd Kann vermutlich die Fruchtbarkeit beeintrachtigen, kann vermutlich das Kind im Mutterleib
schadigen.

H362 Kann Séuglinge tber die Muttermilch schadigen.

H370 Schadigt die Organe <oder alle betroffenen Organe nennen, sofern bekannt> <Expositionsweg
angeben, sofern schliissig belegt ist, dass diese Gefahr bei keinem anderen Expositionsweg
besteht>.

H371 Kann die Organe schadigen <oder alle betroffenen Organe nennen, sofern bekannt>
<Expositionsweg angeben,sofern schliissig belegt ist, dass diese Gefahr bei keinem anderen
Expositionsweg besteht>.

H372 Schéadigt die Organe <alle betroffenen Organe nennen> bei langerer oder wiederholter
Exposition <Expositionsweg an geben, wenn schlissig belegt ist, dass diese Gefahr bei keinem
anderen Expositionsweg besteht>.

H373 Kann die Organe schadigen <alle betroffenen Organe nennen, sofern bekannt> bei langerer
oder wiederholterExposition <Expositionsweg angeben, wenn schliissig belegt ist, dass diese
Gefahr bei keinem anderenExpositionsweg besteht>.

H300+H310 Lebensgefahr bei Verschlucken oder Hautkontakt
H300+H330 Lebensgefahr bei Verschlucken oder Einatmen

H310+H330 Lebensgefahr bei Hautkontakt oder Einatmen
H300+H310+H330 Lebensgefahr bei Verschlucken, Hautkontakt oder Einatmen
H301+H311 Giftig bei Verschlucken oder Hautkontakt

H301+H331 Giftig bei Verschlucken oder Einatmen

H311+H331 Giftig bei Hautkontakt oder Einatmen

H301+H311+H331 Giftig bei Verschlucken, Hautkontakt oder Einatmen
H302+H312 Gesundheitsschédlich bei Verschlucken oder Hautkontakt
H302+H332 Gesundheitsschadlich bei Verschlucken oder Einatmen
H312+H332 Gesundheitsschédlich bei Hautkontakt oder Einatmen
H302+H312+H332 Gesundheitsschadlich bei Verschlucken, Hautkontakt oder Einatmen

H400-Reihe: Umweltgefahren

H400 Sehr giftig fir Wasserorganismen.

H410 Sehr giftig fir Wasserorganismen mit langfristiger Wirkung.

H411 Giftig fiir Wasserorganismen, mit langfristiger Wirkung.

H412 Schadlich fiir Wasserorganismen, mit langfristiger Wirkung.

H413 Kann fiir Wasserorganismen schadlich sein, mit langfristiger Wirkung.

H420 Schadigt die 6ffentliche Gesundheit und die Umwelt durch Ozonabbau in der duBeren
Atmosphare.

Erganzende Gefahrenmerkmale und Kennzeichnungselemente (EUH-Sétze)

EUH 001 In trockenem Zustand explosiv.

EUH 006 Mit und ohne Luft explosionsfahig.

EUH 014 Reagiert heftig mit Wasser.

EUH 018 Kann bei Verwendung explosionsfahige / entziindbare Dampf / Luft-Gemische bilden.

EUH 019 Kann explosionsfahige Peroxide bilden.

EUH 029 Entwickelt bei Beriihrung mit Wasser giftige Gase.

EUH 031 Entwickelt bei Beriihrung mit Saure giftige Gase.

EUH 032 Entwickelt bei Beriihrung mit Saure sehr giftige Gase.

EUH 044 Explosionsgefahr bei Erhitzen unter Einschluss.

EUH 059 Die Ozonschicht schadigend.

EUH 066 Wiederholter Kontakt kann zu sproder oder rissiger Haut fiihren.

EUH 070 Giftig bei Bertihrung mit den Augen.

EUH 071 Wirkt atzend auf die Atemwege.

EUH 201/ Enthalt Blei. Nicht fiir den Anstrich von Gegensténden verwenden, die von Kindern gekaut oder
gelutscht werdenkénnten.

201 A Achtung! Enthalt Blei.

EUH 202 Cyanacrylat. Gefahr. Klebt innerhalb von Sekunden Haut und Augenlider zusammen. Darf nicht
in die Hande vonKindern gelangen.

EUH 203 Enthalt Chrom(VI). Kann allergische Reaktionen hervorrufen.

EUH 204 Enthalt Isocyanate. Kann allergische Reaktionen hervorrufen.

EUH 205 Enthalt epoxidhaltige Verbindungen. Kann allergische Reaktionen hervorrufen.

EUH 206 Achtung! Nicht zusammen mit anderen Produkten verwenden, da geféhrliche Gase (Chlor)
freigesetzt werden kénnen.

EUH 207 Achtung! Enthélt Cadmium. Bei der Verwendung entstehen gefahrliche Dampfe. Hinweise des
Herstellers beachten.Sicherheitsanweisungen einhalten.

EUH 208 Enthalt <Name des sensibilisierenden Stoffes>. Kann allergische Reaktionen hervorrufen.

EUH 209/ Kann bei Verwendung leicht entziindbar werden.

209 A Kann bei Verwendung entziindbar werden.
EUH 210 Sicherheitsdatenblatt auf Anfrage erhaltlich.
EUH 401 Zur Vermeidung von Risiken fiir Mensch und Umwelt die Gebrauchsanleitung einhalten.
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