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Saur e-Base-K onzepte

Arrhenius-K onzept

Elektrolyte dissoziieren in wal¥iger Lésung zu lonen

Saure:
-Stoff, der in walriger Losung H*(aqg)-1onen bildet (oder Hz0"-lonen, Oxonium-lonen)

Base:
-Stoff, der in waldriger Lésung OH™ (aq)-1onen bildet

Die Stérke einer Saure oder Base hangt davon ab, in welchem Ausmal? die Verbindung in
Wasser dissoziiert.

-starke Sauren oder Basen sind vollstandig dissoziiert (z.B. HCI, HNOs, H,SO, / ale
|6slichen Meta lhydroxide (liegen bereits im festen Zustand als lonen vor))

-schwache Sauren oder Basen liegen nur teilweise dissoziiert vor (z.B. CH3COOH /
NH3)

H,0 + CH3COOH(aq) = H30+(aq) + CH3;COO

in einer Losung mit 1 mol M CH3COOH sind 0,4% dissoziiert

-Neutralisation = Reaktion von H*-lonen mit OH-lonen zu Wasser
H'(ag) + OH () - Hz0

Beispid:

Ba(OH)z +2HCI -~ BaCl, +2H,0



Ein- und mehrprotonige Sduren

Einprotonige Sauren = Sauren, dienur ein Proton abgeben konnen

Mehrprotonige Sduren = Sauren, die mehrere Protonen abgeben (diese Reaktion

verlauft meist schrittweise)

Einige Sduren in wéaldriger L ésung
einprotonige Sauren mehr protonige Sauren
Stark:
HCI Salzsdure H,SO, Schwefelsdure
HBr Bromwasserstoffsaure (nur die erste Dissoziation ist
HI lodwasserstoffsaure stark)
HCIOs Chlorsaure
HCIO, Perchlorsaure
HNO3 Salpetersaure
Schwach:
HOCI’ Hypochlorige Sdure  |H,S Schwefelwasserstoffsiure
HCIO, Chlorige Saure H,SO; | Schweflige Saure
HNO, Salpetrige Saure HsPO, | Phosphorsiure (mittelstark in
CH3CO,H | Essigsdure der ersten Dissoziation)
H,CO; | Kohlenssure
H3BO3 Borsaure

* a's Reinsubstanz nicht isolierbar

Beispiel fur die Neutralisation mehrprotoniger Sauren:

Phosphor saure:
H3PO4(I) + 1 NaOH - NaH,PO,4 + H,0
Natrium-dihydrogenphosphat

H3PO4(I) + 2 NaOH - N&HPO, + 2 H,O
Dinatrium-hydrogenphosphat

H3PO4(l) + 3NaOH - NaPO,+ 3 H0
Trinatriumphosphat

Amphotere Verbindungen

» haben sowohl basische als auch saure Eigenschaften
» reagieren sowohl mit starken Sauren als auch mit starken Basen
e Beispid: Aluminiumhydroxid, Al(OH)3

AI(OH)s(s) + 3H*(ag) — AlI**(ag) + 3H,0
Al(OH)3(s) + OH' (ag) — Al(OH)4 (aq)



Bronstedt-K onzept

Saure

Base

Substanz, die Protonen abgeben kann; Protonen-Donator

Substanz, die Protonen aufnehmen kann; Protonen-Akzeptor

« Siure-Base-Reaktion = Ubergang von Protonen der Saure an die Base

Beispid:
Hinreaktion: CH;COOH(ag) + H.,O - H30'(ag) + CHCOO (aq)
Saure Base

Ruickresktion: H;O"(aq) + CH;COO (ag) — CH3COOH + H,0
Saure Base

* Ein Paar, das durch Aufnahme und Abgabe eines Protons zusammengehort, nennt man
konjugiertes (oder korrespondierendes) Sdur e-Base-Paar .

Im Beispiel:
Hzo = H30+
CH3;COO = CH3;COOH

H.,0 ist die konjugierte Base zu H;0O"
HsO" ist die konjugierte Saure zu H,O

Amphotere Molekile
* Molekile, die sowohl als Saure als auch als Base auftreten kdnnen.
z.B. H,O - mit Essigsdure reagiert H,O as Base (siehe vorheriges Beispiel)
- inder Reaktion mit NH3 wirkt H,O as Saure:

H,O +NHg(ag) = NHs'(ag) + OH(ag)
Saurel Basell Saure |l Base |

Einige amphotere Substanzen:

Amphotere Spezies | Sdure-Base-Paar
Saure Base

H,O H,0 OH"

HsO" H,0
NHs NHs NH,

NH," NHs
HSO4 HSO, SO~

H,S0O, HSO4
HPO,~ HPO,* PO,>

H,PO, HPO,*




Saure-und Basenstarke

Bronstedt: Saurestérke ist die Tendenz, Protonen abzugeben

Jestarker eine Saureist, um so schwécher ist die konjugierte Base.

Basenstarke ist die Tendenz, Protonen aufzunehmen

Relative Starke einiger konjugierter Sdure-Base-Paare

Saure Base
HCIO, (100% in H,0) — Cloys
HCl (100% in H,0) - cr

t |HNO; (100% in Hzo) - NOs ’E‘
_92 H30+ H,O 2
® |HsPO, H,PO, %
8 | CHiCOH CHsCO; | @
3 |HCOs HCO3 =
B | Hs HS o
S |NHg* NH; %
T |HCN CN' 2
£ |HCOs COs” S5
S [HS s* >
N | H,0 OH" l

NHs — (100% in Hzo) NHy

» Perchlorsdureist die stérkste Séure, das Perchlorat-lon ist die schwéachste Base
» Die Reaktionen HCIO4, HCI und HNO3z mit Wasser laufen praktisch quantitativ ab = d.h.
sie besitzen anndhrend die gleiche Saurestarke, da diese auf das gebildete H3O™-lon zu-

ruckgeht.

o H,O niveliert die Saurestarke von Sauren, die stiarker als Hz;O" sind.

» Die stéarkste Saure, die in H,O existieren kann, ist H;O".

* Zunahme der Saurestérke in einer Gruppe von oben nach unten
H,O < H,S < H,Se < HsyTe

Das L ewis-K onzept
» Saure-Base-Definition unabhangig von Protonen

Base

Saure

= eine Verbindung, die Uber ein freies Elektronenpaar verfigt, mit dem eine kovalen-
te Bindung zu einem anderen Atom, Molekul oder 1on geknlipft werden kann
= Elektronenpaar-Donator

lektronenpaar der Lewis-Base anlagern kann

= Elektronenpaar-Akzeptor

HF < HCl < HBr < HI

ein Teilchen, das sich unter Ausbildung einer kovalenten Bindung an das freie E-




Saure-Base-Gleichgewichte

Das lonenprodukt des Wassers

Auf die Eigendissoziation des Wassers |&fdt sich das Massenwirkungsgesetz anwenden
2 H,O = H30" + OH

_¢(H,0")®(OH")

- ¢(H,0)

-das Gleichgewicht liegt sehr stark auf der linken Seite (d.h. es liegt kaum Dissoziation
vor)

-in reinem Wasser oder in verdinnten Lésungen kann somit die Konzentration der Was-
sermolekille als konstant angesehen (1 Liter Wasser enthélt 55,55 mol: 1000 g/18g Cmol ™)
und somit in die Gleichgewichtskonstante einbezogen werden:

d.h. K £%(H,0) = ¢(Hs0") [t(OH")

Kw = ¢(H;0") [(OH))
T
lonenprodukt des Wassers

- bei 25°C hat Ky, den Zahlenwert 1[10™* mol /1

- in reinem Wasser entstehen HzO" - und OH™ -lonen zu gleichen Teilen, es gilt deshalb
c(H;0") = 100" mol?/I?

c (Hs0") = 1007 mol/l

Wird eine Saure in Wasser gel6st, so ist die H3O*(ag)-Konzentration groRer als 107 mol/l,
die OH~Konzentration entsprechend kleiner als 107 mol/l.

Umgekehrt ist in einer basischen Lésung c(OH') grofer als 107 mol/I und c(H3O") kleiner
als 10" mol/l.

pH-Wert
negativer dekadischer Logarithmus der Wasser stoffionenkonzentration

pH = - log c(H3;0%)
p(OH) =-log c(OH")
p(OH) = 14 —pH

flr reines Wasser ist pH = 7 = neutral

pH < 7 = sauer
pH > 7 = basisch

ACHTUNG !l Logarithmische Einheit: Eine pH-Wert-Abnahme um 1 bedeutet

eine Verzehnfachung von c(Hs;O").



Die pH- Skala fur Losungen mit Konzentrationen bis 1 mol/I

pH c(H" / moll* | ¢(OH")/ molm*
14 10+ 10°
13 1013 10
12 10'1? 10'2 zunehmend basisch
11 10 10
10 1010 10* t
9 10°° 10°
8 10°® 10° '
7 107 107 neutral
6 10° 10°® .
5 10° 10°
4 10°* 10 .
3 10'2 10'12
i 181 18_13 zunehmend sauer
0 10° 101
Rechenbeispiele:

1) WiegroRsind c(Hz0"), c(OH"), pH und pOH fiir Salzsiure mit 0,02 mol HCI?
-HCl ist eine starke Séure, d.h. vollstandig dissoziiert, d.h. ¢(H30") = ¢ (HCI)
-die Zahl der HsO"-lonen, die aus dem Wasser stammen, kann hingegen vernachl assigt
werden,
d.h. c(Hs0") = 2 10 molm*

pH = -log c(H30") c(OH7) = Ky _ 207
° o(H:0") 20072
= -log (20110°%) = 510" molm*
=-0,3+2 pOH =14 - pH
=17 =123

2) Welchen pH-Wert hat eine Lésung aus 0,0005 mol [I* NaOH?
c(OH) = 5 (0™ molm*
pOH =-log (510
=33

pH =14 — pOH
=10,7

3) WiegroRist ¢(Hs0") in einer Lésung mit pH = 10,6?
pH = -log c(H30")
10,6 = -log c(Hz0")
c(H30") = 10"%® molm*
c(H;0") = 2,5 10" molm*



Starke und schwache Elektrolyte

Starke Elektrolyte: - inwal¥riger Lésungen vollstandig dissoziiert;
z.B. eine 0,01 molare, wél¥ige Lésung an CaCl, enthdt 0,01
mol II* Ca?*-lonen und 0,02 molM* CI™-lonen

Schwache Elektrolyte: - inwal¥iger Lésung nicht vollsténdig dissoziiert;
-es existiert ein Gleichgewicht zwischen lonen und undissoziier-
ter Verbindung

Fir die Dissoziation der Essigsaure gilt laut Massenwirkungsgesetz:
CH3COOH + H,0 = H30" + CH3COO

« = SH;0") B(CH,CO0")
®  ¢(CH,COO0) &(H ,0)

» die Stoffmenge des bendtigten Wassers ist sehr klein im Verhdtnis zum vorhandenen
Wasser; ¢(H,0) kann daher als konstant angesehen werden

* ¢(H20) wird in die Gle chgewichtskonstante mit einbezogen

e ¢(H30" =c(H)

_ ¢(H*) ®(CH,C00")

s Ks = Dissoziationskonstante
c(CH ,COOH)

Dissoziationsgrad a

Der Dissoziationsgrad a eines schwachen Elektrolyten in waliriger Losung ist der Bruchteil
der gesamten Stoffmenge des Elektrolyten, der in lonen dissoziiert ist.

_ ¢(CH,C007) _ ¢(CH,CO0")
c,(CH,COOH) ~ ¢(CH ,COOH) +¢(CH ,CO0")

Co = ¢(CH3COOH) + ¢(CH3COO)
Co = Gesamtstoff mengenkonzentration des schwachen Elektrolyten

Mit Hilfe des Massenwirkungsgesetzes lassen sich die Konzentrationen der beteiligten Spe-
zies berechnen.

*  Wenn ¢y Mol Essigsdure pro Liter Wasser gel6st wird, dissoziieren x Mol.
«  Danach enthdlt die Lésung (co — x) mol " undissoziierte Essigsiure.
e H'- und CH;COO - lonen entstehen laut der Reaktionsgleichung in gleichen Mengen,
c(H") = ¢(CH5COO) = x
K. = c(H") [®(CH,CO0™) _  x*
S c(CH,COOH) Co— X
x ist sehr klein gegenliber ¢, (schwacher Elektrolyt!)




d.h. x? = Ks [

x =K,
pH = %(—Iog Ks=logc,)
1 pKs

pH =3 (pK ¢ —logc,)

Rechenbeispiele:

1)

2)

Die Losung einer schwachen HX mit 0,1 mol[* hat einen pH-Wert von 3,3. Wie grof3 ist
die Dissoziationskonstante von HX?

c(H") = 102 molm* co(HX) = 0,1 mol m*
x=c(H*) = /K&,

_c’(H*) _10™®*mol?/I?
® ¢y (HX) 107 mol /|

=10°° mol* = pKs=5,6

Ks=2,50° molm*

In waliger Losung (25°C) ist Essigsdure mit einer Gesamtkonzentration von
0,1000 mol ™ zu 1,34% dissoziiert. Wie groR ist die Dissoziationskonstante Ks von Es-
sigsaure?

co(CHsCOOH) = ¢(CH3COOH) [E£(CH3COO") = 0,1000 mol [+
c(CH,CO0")

=0,0134
¢,(CH,COOH)

Dissoziationsgrad a =

d.h. ¢(CHsCOO) = 0,0134 [D,1000 mol I* = 0,00134 mol M*

¢(CH3COOH) = co(CH3COOH) — ¢(CH3COO)
= 0,100 mol I1* - 0,00134 mol [II* = 0,09866 mol [I*

Nach der Reaktionsgleichung entstehen H* - und CHsCOO' -lonen jedoch in gleicher Menge:

CH3COOH = CH3COO + H*

c(H") = ¢(CH5COO)

M assenwir kungsgesetz:

_ ¢(H*)E(CH,CO0~) _ ¢*(CH,CO0~) _ (0,00134mol /1)?
S c(CH ,COOH) c(CH ,COOH) 0,09866mol /|

=1,800"mol O



pKs=-logKs=4,74

Ahnliche Betrachtungen koénnen fiir walrige Losungen schwacher Basen angestellt werden.
Es stellt sich ein Gleichgewicht ein, an dem OH™ lonen beteiligt sind.

Die dazugehorige Gleichgewichtskonstante nennt man Basenkonstante K.

Esgilt analog:

c(OH") = K, &,

pPOH =%2(pKg —log Co)

Zusammenhang zwischen Ky einer Base und K s der konjugierten Sdure

Sauredissoziation Basendissoziation

HA = H + A A +H,0 = HA + OH

o(H")BAT) _ c(HA)B(OH") _
c(HA) S c(A) ®

_ c(H*) (A7) EF(HA) [e(OH")
c(HA) c(A7)

Ks Ky

Ks[Kg=Ky=10"

d.h. sz+ pKBzKW:14

pH-Indikatoren

Indikatoren sind organische Farbstoffe, deren Farbe in Lsung vom pH-Wert abhangt. Bei
pH-Wert-Anderungen reagieren sie mit deutlichem Farbumschlag.

Wirkungsweise von Far bindikator en:

» Indikatoren sind schwache Sauren mit sehr intensiver Farbe (d.h. es wird sehr wenig!!
davon benétigt und somit der pH-Wert der Probenl 6sung praktisch nicht beeinfluf3t)

» Ein undissoziiertes Indikatormolekil (HInd) hat eine andere Farbe as seine konjugierte
Base (Ind).
Bsp.: Das Lackmus-Molekl ist rot — seine konjugierte Base ist blau-

Hind o« H +Ind

- Eine hohe H*-lonen-Konzentration drangt das Gleichgewicht nach links (Prinzip des
kleinsten Zwangs).
= Esentsteht HInd = rote Farbe.



- Der Zusatz von OH™ verringert die H*-lonen-Konzentration, das Gleichgewicht wird
nach rechts gedrangt.
= Esentsteht Ind” = blaue Farbe.

Einige Indikatoren

I ndikator Farbe bei pH-Umschlag- Farbe bei
niedrigem bereich hoherem
pH-Wert pH-Wert

Thymolblau Rot 12 - 28 Gelb
Methylorange Rot 31 - 45 Gelb
Bromkresolgrin Gelb 38 - 55 Blau
Methylrot Rot 42 - 6,3 Gelb
Lackmus Rot 50 - 80 Blau
Bromthymolblau Gelb 6,0 - 76 Blau
Thymolblau Gelb 80 - 96 Blau
Phenolphtalein Farblos 8,3 — 10,0 Rot

Alizaringelb Gelb 10,0-121 Blauviolett

PufferlGsungen

Losungen, die eine schwache Saure und ihre konjugierte Base enthalten. Sie andern ihren pH-
Wert nur geringfigig bel Zugabe von Sauren oder Basen (in begrenzten Mengen).

Zusammensetzung von pH-Puffern

» Gemisch aus einer schwachen Saure und ihrer konjugierten Base in relativ hohen Kon-
zentrationen

» Liegen beide Bestandteile in gleichen Stoffmengen vor, so gilt pH = pKs.

Beispidl: Essigsdure— Acetat — Puffer
Bestandteile der Losung x mol 1! Essigséure
CH3COOH = H* + CH3COO x mol [I'* Na-Acetat

c(H*) [&(CH ,CO0") _ C(H,,)xljmol /1
¢(CH ,COOH) x ol /|
= Ks = 1,8 (110 mol [I*
pH = pKs=-log (1,8 (10°) = 4,74
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» Die Konzentrationen von CH3COOH und CH3COO™ sind wesentlich grof3er als die der
H*-lonen (Faktor 50000 !!).

« Der Zusatz von H*-lonen (in begrenztem Maf3e) fiihrt zu einer Reaktion mit CH;COO
zu CH3COOH.

* De Zusatz von OH™-lonen (in begrenztem Mal¥) fuhrt zu einer Reaktion mit
CH3COOH zu H,0 und CH3COO'.

= H’- bzw. OH" - lonen , verschwinden“, der pH-Wert bleibt nahezu konstant.

Eine Pufferldsung, die x mol einer schwachen Saure und x mol deren konjugierter Base
enthalt, halt den pH-Wert im Bereich pH = pKs £ 0,1 stabil, wenn maximal 0,115 [k mol
Saure oder Base zugesetzt werden.

» Pufferlésungen, deren pH-Wert im basischen Bereich liegen, werden analog hergestellt
(konjugiertes Saure-Basen-Paar, dessen Saure einen pKs Uber 7 hat).
z.B. Pufferlésungen aus NH3; + NH,4ClI

Herstellung von Pufferlésungen, deren pH-Wert vom pKs-Wert der schwa-

chen Saur e abweicht:
- andere Saure / Basen-Verhdltnisseals 1:1
Pufferldsungen aus HA und A™:

HA = H" + A
_c(H*)B(A)
c(HA)

e(H*) =k , XA)
" o(A7)

S

H=pK.-log————=
P PR s g (A7)
Hender son-Hasselbalch-Gleichung

-damit die so hergestellten Pufferldsungen wirksam bleiben, sollte c(HA)/c(A") im Bereich
zwischen 1/10 und 10/1 liegen

= es konnen so Pufferl6sungen mit pH-Werten hergestellt werden, die maximal £ 1 vom pKs
der schwachen Saure abwei chen.

Rechenbeispid:

Aus Cyansaure (HNCO) und Kaliumcyanat (KNCO) soll eine Pufferldsung mit pH = 3,50
hergestel It werden. Welches Stoffmengenverhatnis wird benttigt?
pKs (HNCO) = 3,92

c(HNCO)
H=pKg-log————=
PR =PRs gchov

Henderson-Hasselbalch

c(HNCO)_p
c(NCO") S
=3,92-3,50=0,42

11



(HNCO) _, o
c(NCO")

Anwendungen von Pufferlésungen

* Lebensmittelherstellung (Molkerel)
» Galvanisieren, Gerberei
* Farbstoffherstellung
e anaytische Chemie
* menschliches Blut: pH-Wert 7,4
gewdhrleistet durch Puffersystem (HCOs3™ / Phosphat / Proteine)

Salze schwacher Sauren und Basen

o Salze starker Sauren und Basen verhalten sich pH-neutral (KNO3, NaCl)
e Anionen, die sich von schwachen Sauren ableiten, verhalten sich in Lésung basisch
(CH3COO, NOy)
. ga:ﬂ)onen, die sich von schwachen Basen ableiten, verhalten sich in Lésung sauer (NH,',
e

Generelle Aussagen

» Salze von starken Sauren mit starken Basen beeinflussen den pH-Wert nicht, die L6-
sungen sind neutral (NaCl, Ba(ClOg),).

» Salze von schwachen Sduren mit starken Basen ergeben basische Lésungen, pH>7
(Ca-Acetat, NaCN).

* Salze von starken Sduren mit schwachen Basen ergeben saure Ldsungen, pH<7
(NH4N03, FeBrs, A|C|3)

» Salze von schwachen Sauren mit schwachen Basen kdnnen sowohl basische als auch
saur e Losungen ergeben (je nach Starke der Sdure/Base-Paare).

Saure-Base-Titration

Titration einer starken Sdure mit einer starken Base
HCI + NaOH
14
Die Zugabe von NaOH-Loésung zu einer HCI-
L dsung fuhrt zu einem Anstieg des pH-Wertes

R 10
:. * Be Zugabe eines bestimmten Teils NaOH wird ein
I 1 Umschinghersich entsprechender Teil H™-lonen neutralisiert.
é von Bromihymoltau  « s verbleibt eine kleinere Menge H'-lonen in ei-
al nem groferen Volumen.
A Umschlagbersch « Das geht schrittweise weiter bis zum Aquivalenz-
z ol punkt (Na' - und CI” -lonen in gleicher Menge).
2

PGS TR TR TRNAE SRAa Tl I s T 12
0 1) 20 30 40 50 &3 7D 80 o0 00

Zugeqebenss Volumen
MeOH-Lasung /mi



steiler Anstieg des pH-Wertes im Bereich des Aquivalenzpunktes

Bestimmung des Aquivalenzpunktes

pH-Messung und Titrationskurve aufzeichnen
der Wendepunkt der Kurve ist der Aquivalenzpunkt

Alternative: Verwendung von pH-Indikatoren, die ihren Umschlag im entsprechenden
Bereich haben (im Beispiel sind dle drel Indikatoren mdglich)

Titration ener schwachen Saure mit einer starken Base
Beispidl:
Essigsaure (0,1 mol %) + Natronlauge (0,1 mol 1%
50 mi

50 ml

vor der Zugabe von NaOH hat die L6sung einen pH-Wert von 2,87 (reine Essigsaure)

o Zugabe von NaOH = Uberfiihrung von
CH3COOH in CH3COO™-lonen

 Solange nicht ale CH3;COOH-Molekile ver-
braucht sind, liegt ein Gemisch aus Essigsaure
und Acetat vor (Puffer!!).

4] ;

i

A

7 e pH-Wert |83 sich durch Hender son-Hasselbal ch-

§ ool Gleichung berechnen

st ,,-/ Beispiel: nach Zugabe von 10 ml NaOH

) P~

L oy C(CH,COOH) _, ,

.| Puendsung ¢(CH,CO007)

0 10 20 30 40 50 60 7O B0 50 100 ¢(CH ,COOH)
rugegebenes Volumen d.h. pH = pK S _log =
MalH-Losung /mi — C(CH 3COO )

= 4,74-log? = 414

Beim Aquivalenzpunkt ist die gesamte Essigsaure exakt neutralisiert, d.h. esliegt eine Na-
Acetat-L6sung vor.
— Na-Acetat: schwache Base (0,05 mol 1)

d.h. ¢(CHsCOO") = 0,05 mol [*

pOH = 2 (pKg —log c(CH3COO))
= 1 (9,26 —log 0,05)

=5,28

pH = 14— pOH = 8,72

« d.h. am Aquivaenzpunkt ist die Lésung nicht neutral
Folge:

13



- pH-Wert am Aquivalenzpunkt liegt > 7
- der Bereich des stabilen Anstiegs ist schmaler
- s Indikator wére Phenol phthalein geeignet

Titration einer schwachen Base mit einer starken Saure
Die Berechnung des pH-Wertes verl&auft analog zum vorigen Beispiel.

Ammoniakldsung + HCI

13l
£

" + schmaler Bereich fir starken Anstieg
& 10 *  pH-Wert des Umschlagpunktes < 7

2. + geeigneter Indikator: Methylorange

;h 11 won Bromifymolblsu

st T

i Urreciiagbersich

; Pepa—

P

il

5 i i i i i i i o

0 10 20 30 40 S0 B0 7O BO a0 100

u Woluman
“Lisuing /'l

—

Titration einer schwachen Saure mit einer schwachen Base
Essigsdure + Ammoniakldsung

13k
‘ 12

1Mk
=

5 10 » kein Bereich mit starkem Anstieg
SN | on oo i it
at scharfem Umschlagpunkt verfug-
o j' n ol agp g
2 ‘,,,,/ « keine Anwendung fir diese Titra-
f' = tion
3’/’ von Methylorange
E-

1 -

0¥ 20 30 40 50 80 70 80 90 100

rgegebanes Yolumen MH-Losung fml ===
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