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Einleitung
Warum eine FB zum neuen KLP Chemie SII?
Leistungsstudien zeigen deutlich, dass Lernen in Deutschland reformbedürftig ist. Die dominierende inhaltliche und methodische Gestaltung des naturwissenschaftlichen Unterrichts vermittelt den Lernenden weder einen authentischen Einblick in heutige Fragestellungen, Denk- und Arbeitsweisen der Naturwissenschaften sowie deren vielfältige Berufsperspektiven, noch motiviert sie einen Großteil der Schülerinnen und Schüler, sich überhaupt längerfristig mit naturwissenschaftlichen Fragen zu beschäftigen. (1)
Ein Mittel dieser Situation zu begegnen wird in der Einführung von nationalen Bildungsstandards durch die KMK 2004 (2) sowie der Kernlehrpläne z.B. für Chemie in der SI am Gymnasium (2008)(3) und für die SII (2014) (4) in NRW gesehen.
Bisherige Lehrpläne waren von Fachwissen dominiert, während anderen Kompetenzen eher allgemeine Formulierungen in den Präambeln zukamen (1). Diese wurden durch kontext- und kompetenzorientierte Lehrpläne ersetzt, die stärker den handelnden Umgang mit Fachwissen in den Vordergrund stellen, d.h. Wissen gewinnen, anwenden, kommunizieren und mit Wissen bewerten.
Die Vorgabe von Zielen und zu erreichenden Kompetenzen in den Kernlehrplänen allein kann kaum zu einer breiten und erfolgreichen Unterrichtsentwicklung führen, zu unterschiedlich sind die Möglichkeiten, Erfahrungen und Fähigkeiten der einzelnen Akteure vor Ort (1).
Eine Möglichkeit zur Unterrichtsentwicklung liegt in der fachspezifischen Lehrerfortbildung.
Leitgedanken bei der Konzeption der Fortbildung:
Für die Konzeption der vorliegenden Fortbildung standen folgende Leitgedanken im Vordergrund, die wir exemplarisch am Beispiel des IHF 2 umgesetzt haben:
ausgehend von den zu erreichenden Kompetenzen im KLP rückwärts zu denken
passgenau zu den Kompetenzen des KLPs Multiple-Choice-Aufgaben zu formulieren, die den Kompetenzerwerb diagnostizieren
für Kompetenzen, die sich nicht mit dem Instrument der Multiple-Choice-Aufgaben diagnostizieren lassen, andere geeignete Diagnose-Instrumente zu entwickeln
eine fachdidaktisch stimmige Unterrichtsreihe planen, die den Kompetenzerwerb, aller im IHF des KLP genannten Kompetenzen ermöglicht
einen übergeordneten Kontext nutzen und darin oder als Exkurs vielfältige Anwendungsmöglichkeiten mit Alltagsbezügen einzubetten
Unterrichtselemente/verschiedene Arten von Aufgaben problemorientiert anzulegen, bei der Problemlösung an dem Vorwissen der SuS anzuknüpfen und die SuS an der Problemlösung zu beteiligen
Aufgaben in kooperativen Arbeitsformen bearbeiten lassen
dabei Maßnahmen zur Differenzierung und Individualisierung der Lernprozesse einplanen
Aufgaben mit und ohne Experiment so zu gestalten, dass sie die SuS auf Klausuraufgaben und Zentralabituraufgaben vorbereiten.

Welche Rolle spielen Aufgaben in der vorliegenden Fortbildung?
Nach Stäudel et al. (5) nehmen Aufgaben als Lernarrangements inzwischen in der Unterrichtsgestaltung einen zentralen Platz ein. 
Nach wie vor gilt die Unterscheidung zwischen Test- und Lernaufgaben. 
Der vielleicht wichtigste Unterschied liegt sicher im Grad der Eindeutigkeit der erwarteten Lösungen. Dieser ist für Testaufgaben sicher von besonderer Bedeutung. Hier wurden die Kompetenzen im Vorfeld entwickelt und der Grad des Kompetenzerwerbs der einzelnen SuS soll mit Hilfe der Testaufgabe diagnostiziert werden. 
Dagegen können Lernaufgaben durch eine gewisse Prozess- und Ergebnisoffenheit den SuS in einem bewertungsfreien Raum die Möglichkeit geben, bereits vorhandene Kompetenzen zu festigen, auszubauen oder sogar neue Kompetenzen zu erwerben. 
Dennoch haben Lern- und Testaufgaben oftmals viele Gemeinsamkeiten, denn gute Lernaufgaben sollten die SuS auf gute Testaufgaben vorbereiten. Hilfreich ist hier sicher ein ähnlicher Zuschnitt. Dies gilt nicht nur für formale, sondern auch für inhaltliche Kriterien. Hierbei haben wir uns – dort wo wir es sinnvoll fanden - bewusst an Kriterien der Zentralabituraufgaben orientiert. 
An Stellen im Unterrichtsgeschehen, an denen nicht der konkrete Transfer im Vordergrund steht, finden Sie Lernaufgaben, die ergebnis- und prozessoffener gestaltet sind und die Möglichkeit geben, vorhandene Kompetenzen auszubauen bzw. neue Kompetenzen zu erwerben. 
Dies eröffnet ein breites Spektrum von Lernaufgaben: 
ausgehend von Lernaufgaben, die als Übungsaufgaben für die spätere Klausuraufgaben angesehen werden können mit einem hohen Grad der Eindeutigkeit der erwarteten Lösungen bis hin zu ergebnis- und/oder prozessoffenen Lernaufgaben, einschließlich vieler dazwischen anzusiedelnder Lernaufgaben.
Unabhängig vom Zuschnitt der Lernaufgaben sind die Aufgaben kompetenzorientiert – teilweise mit unterschiedlicher Schwerpunktsetzung im Hinblick auf die Bereiche Umgang mit Fachwissen, Erkenntnisgewinnung, Kommunikation und Bewertung – und unterstützen das selbstständige Lernen der Schülerinnen und Schüler.
Literatur:
(1)	Parchmann, Ilka, Kaufmann, Helmut: Kompetenzen entwickeln. In NiU Chemie Heft 94/95 	2006, S. 4-9,
(2)	Bildungsstandards im Fach Chemie für den Mittleren Bildungsabschluss, Beschlüsse der Kultusministerkonferenz 2004
(3)	KLP SI Chemie NRW
(4)	KLP SII Chemie NRW
(5)	Stäudel, Lutz, Tepner, Oliver, Rehm, Markus: Mit Aufgaben lernen. In NiU Chemie Heft 142 2014, S. 2 ff;




Begriffsklärung: Säuren und Basen
Ampelabfrage:
Indikatoren sind Farbstoffe, die ihre Farbe beim Zusammengeben mit anderen Stoffen ändern. Bei welcher der unten genannten Stoffklassen ändern sie ihre Farbe? 
· Säuren und Laugen 
· Säuren und Basen 
· sauren und alkalischen Lösungen 
· sauren und basischen Lösungen
Begriffsklärung:
aus: Schanze, S.: Der Säure-Base-Begriff im Spannungsfeld der historischen und fachdidaktischen Entwicklung in: Naturwissenschaften im Unterricht Chemie Nr. 155 (2016) S. 2-9
	Säuren und Laugen
Säuren und Basen
Saure und alkalische
Lösungen
Saure und basische
Lösungen
	Homonyme – gleiches Wort mit verschiedenen Bedeutungen
Bsp.: Bank – Bank  (hier: Säure – Säure)
Antonyme – Worte mit gegensätzlicher Bedeutung
Bsp.: Tag – Nacht  (hier: Säure – Base)
Synonyme – sinngleiche Worte
Bsp.: Telefon – Fernsprecher 
(hier: alkalische Lösung – basische Lösung)


Das Begriffspaar auf dem höchsten Abstraktionsniveau stellt sicher das Begriffspaar Säuren – Basen dar. Zur Klassifizierung von Säuren und Basen soll jedoch eine Definition benutzt werden, die auch auf der Ebene des Kontinuums/auf der Phänomenebene tragfähig ist. 
Eine der wichtigsten und immer wieder im Chemieunterricht untersuchte Eigenschaft ist die charakteristische Verfärbung von Indikatoren. Das heißt aber auch, dass eine erfolgreiche Indikation von Säuren und Basen immer die Anwesenheit von Wasser erfordert.
Salzsäure, die wässrige Chlorwasserstoff-Lösung, färbt den Pflanzenfarbstoff Lackmus rot. Chlorwasserstoff selbst jedoch ebenso wenig wie auch die Reinstoffe Zitronen-, Essig- oder Schwefelsäure. Nur wässrige Lösungen der Säuren haben die Eigenschaft, Indikatoren charakteristisch zu färben. Im Allgemeinen werden diese Lösungen, saure Lösungen genannt. Für eine direkte Analogie wäre der Begriff basische Lösung als wässrige Lösung einer Base besser geeignet als alkalische Lösung. Leider hat sich diese Bezeichnung in der Literatur (Anmerkung Schütte/von Bülow: „und im Alltag“) nicht etablieren können.
„Säuren und Basen sind Stoffe, deren wässrige Lösungen Indikatoren charakteristisch färben. Die wässrige Lösung einer Säure heißt saure Lösung. Die wässrige Lösung einer Base heißt alkalische Lösung.“
Mit dieser Definition ist es möglich, Stoffe experimentell einer Stoffgruppe zuzuordnen. Sie umfasst nicht nur diejenigen Stoffe, die bereits vom Namen her der Stoffgruppe zuzuordnen sind (Bsp. Essigsäure, Schwefelsäure) sondern auch Oxide und Salze, die mit Wasser saure bzw. alkalische Lösungen bilden. Die Schwierigkeit der Bezeichnung Salzsäure für eine (Chlorwasserstoff-)Lösung muss hier als Ausnahme akzeptiert werden. Chlorwasserstoff ist eine Säure und Salzsäure ihre saure Lösung.
Auf der Ebene der Phänomene kann bereits der pH-Wert eingeführt werden. Empfehlenswert ist eine Klassifizierung über den Charakter einer Lösung:
Eine Lösung mit pH = 7 kennzeichnet eine neutrale Lösung. Eine Lösung mit pH < 7 eine saure mit pH > 7 eine alkalische Lösung. Je kleiner der pH-Wert ist, umso stärker ist der saure Charakter einer Lösung. Je größer der pH-Wert, umso stärker ist der alkalische Charakter einer Lösung. Wichtig ist es hier, den pH-Wert nicht mit dem Begriff der Säure- bzw. Basestärke zu verknüpfen.
In der Alltags- sowie in der Fachsprache wird für wässrige Lösungen starker Basen auch der Begriff Lauge verwendet (Wasch- oder Seifenlauge bzw. Natron- oder Kalilauge). Die Gefahr, Basen und Laugen synonym zu verwenden, ist recht groß und nicht unproblematisch. Laugen sind nach der hier vorgeschlagenen Terminologie wässrige Lösungen von starken Basen. Der Einsatz des Begriffes Lauge bietet neben den bestehenden Schwierigkeiten auch den Nachteil, dass es für saure Lösungen keine begriffliche Entsprechung zur Lauge gibt. Um der Forderung nachzukommen, eventuelle Alltagskenntnisse zu berücksichtigen, sollte der Begriff Lauge erklärt und klar abgegrenzt werden.
Anmerkung Schütte/von Bülow:
Im Alltag wird der Begriff Säure verwendet und dabei überwiegend ihre wässrige Lösung verstanden. Die gilt nicht nur für die – im Namen bereits angelegte – Salzsäure (in Toilettenreinigern und als Bestandteil der Magensäure) sondern auch für die Essigsäure im Speiseessig, die Schwefelsäure in Autobatterien oder im sauren Regen. Wenn man im Alltag von Säuren spricht, stellt man sich die saure Lösung vor und nicht die Säure als Reinstoff wie z.B. Chlorwasserstoffgas, reine Essigsäure, rauchende Schwefelsäure. Dies ist auch verständlich, da die reinen Säuren im Alltag nicht vorkommen und mit den wässrigen Lösungen die eindrucksvollen und bekannten Eigenschaften verknüpft werden: Indikatorverfärbung, ätzende Wirkung auf Kalk und unedle Metalle.
Diesem Verständnis von Säure – mit dem Synonym saure Lösung – steht das Antonym der Lauge gegenüber.  Der Begriff der Lauge – als alkalische/basische Lösung – hat den Vorteil, dass er sich sprachlich vom dem Begriff der Base abgrenzt.
Der hier beschriebene Säure-Lauge-Begriff wird als Ausgangspunkt zur Wiederholung im AO genutzt, um ihn im Verlauf der Unterrichtsreihe zum Säure-Base-Begriff nach Brönsted zu erweitern.
Auf dem Weg zu den Teilchen
Um ein möglichst tragfähiges Konzept einzuführen, empfiehlt es sich, auf Definitionen zu verzichten, die nur ein Teil der Säuren und Basen als solche klassifizieren. Die Theorie von Arrhenius ist als Übergangshypothese zwar ausreichend; nach diesem Konzept sind jedoch Stoffe wie Ammoniak nicht als Base einzuordnen, da hier die in wässriger Lösung vorliegenden Hydroxid-Ionen nicht durch elektrolytische Dissoziation entstehen.
Diese Lücke schließt die Brönsted-Definition. Um aber eine deutliche Trennung des Brönsted-Konzeptes, das allein auf der Teilchenebene anzuwenden ist – von dem ersten (eher phänomenologischen) Säure-Base-Konzept abzugrenzen und der Gefahr möglicher Verständnisschwierigkeiten durch das Auftreten von Homonymen zu verringern, wird empfohlen, den Begriffen den Namen „Brönstedt“ voran zu stellen:
„Brönsted-Säuren sind Teilchen, die gegenüber anderen Teilchen als Protonendonatoren wirken und Brönsted-Basen sind Teilchen, die gegenüber anderen Teilchen als Protonenakzeptoren wirken.“
Diese Definition hat den Vorteil, dass sich die Definitionen nicht nur auf Reinstoffe sondern auch auf Ionen in den Reinstoffen anwenden lässt und somit auch die saure und alkalische Wirkung von Salzen erklärt werden kann. Unter Einbezug des chemischen Gleichgewichtes lassen sich zudem das Phänomen von starken und schwachen Säuren und Basen erklären.




Erklärungsgrenzen:
Natriumhydroxid wirkt nicht als Brönsted-Base – allenfalls das Hydroxid-Ion kann Protonen aufnehmen. Der Protolyse muss immer erst die elektrolytische Dissoziation vorausgehen.
Keine zufriedenstellende Antwort auf die Frage: Was ist eine Säure/Base? Der Begriff der Brönsted-Säuren bzw. Brönsted-Basen ist kein absoluter, sondern ein relativer Begriff. Der Vorgang einer Protonenabgabe – bzw. aufnahme ist abhängig vom (möglichen?) Reaktionspartner
Saure bzw. basische Oxide können nicht direkt über das Brönsted-Konzept erfasst werden.
… diese können in der universitären Ausbildung durch die Klassifizierung nach Lewis aufgefangen werden, nach der Lewis-Säuren bzw. Lewis-Basen Atome in Molekülen oder Ionen sind, die gegenüber anderen Teilchen als Elektronpaarakzeptoren/Elektronenpaardonatoren wirken. Die bedeutet einen Perspektivwechsel dahingehend zu betrachten, was der Auslöser der Reaktion ist. die Abgabe eines Teilchens setzt das Vorhandensein eines Partners voraus, der dieses Teilchen aufnehmen kann.
Glossar (Vorschlag: Schütte/von Bülow)
	Definition (bezieht sich auf wässrige Lösungen aus dem Alltag, impliziert Vorstellungen von Arrhenius i.S. der elektrolytischen Dissoziation)

	Säuren 
= saure Lösungen
(Stoffgemische)
	färben Universalindikator rot
enthalten H+-Ionen und negativ geladene Säure-Restionen (z.B. Cl-, Ac-)
Polar gebundene Wasserstoffatome werden beim Lösen in Wasser als H+-Ionen abgespalten und hydratisiert: + H2O

	HCl(g) 	⇌   H+(aq) +  Cl-(aq)   

	Laugen 
= alkalische Lösungen
(Stoffgemische)
	färben Universalindikator blau
enthalten OH--Ionen und positiv geladene Gegenionen (z.B. Na+, K+)
Die entsprechenden Ionen sind bereits im Reinstoff vorhanden und werden bei der Zugabe von Wasser entsprechend hydratisiert:+ H2O

	NaOH(s)    ⇌    Na+(aq) + OH-(aq)   

	Definition (bezieht sich auf Reinstoffe, impliziert Vorstellung von Arrhenius und Brönsted, je nachdem, ob von einer elektrolytischen Dissoziation oder einer Protolyse in wässriger Lösung ausgegangen wird)

	Säuren
(Reinstoffe)
	Nur die wässrigen Lösungen der Säuren ergeben eine charakteristische Indikatorfärbung. Die reinen Säuren (z.B. reine Schwefelsäure/H2SO4, Essigsäure/HAc, Zitronensäure/H3Cit) zeigen keine Verfärbung von trockenem Indikatorpapier.
Die wässrigen Lösungen der Säuren bezeichnet man als saure Lösungen.

	Basen
(Reinstoffe)
	Nur die wässrigen Lösungen der Basen ergeben eine charakteristische Indikatorfärbung. Die reinen Basen (z.B. NH3, NaOH, KOH) zeigen keine Verfärbung von trockenem Indikatorpapier.
Die wässrigen Lösungen der Basen bezeichnet man als alkalische/basische Lösungen bzw. Laugen.

	Definition Brönsted (bezieht sich auf die Funktion von Teilchen, auch unabhängig vom Lösungsmittel Wasser)

	(Brönsted)-Säuren
(Moleküle oder Ionen)
	sind Teilchen, die gegenüber anderen Teilchen als Protonendonatoren wirken.

	(Brönsted)-Basen
(Moleküle oder Ionen)
	sind Teilchen, die gegenüber anderen Teilchen als Protonenakzeptoren wirken.
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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 Brønsted (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 Brønsted 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…

	1. 
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).

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

	
	

	
	1.2 Praktische oder theoretische Aufgabe: 
Einführung in den Kontext „Säuren im Alltag“ (Schwerpunkt Lebensmittel)
Säuren in Lebensmitteln (Haushaltsgegenständen) entdecken
	· 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.
	

	
	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.
	

	
	Übungsaufgaben und Unterstützung durch digitale Medien (Schwerpunkt UF + E): 
· Auswertung von Titrationsergebnissen
	· berechnen Konzentrationen auf der Basis von Titrationsergebnissen
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Fragen zur Selbsteinschätzung: Säuren, Basen und analytische Verfahren (IHF 2)
formuliert nach den Kompetenzen des Kernlehrplans Chemie SII       (schwarz: für GK und LK, blau: nur für LK)
	Fragen zur Selbsteinschätzung

	Säure-Base-Konzept von Brønsted
Darstellung von Säure-Base-Reaktionen in einem Funktionsschema

	1.	Ich kann unter vorgebebenen Reaktionsgleichungen Protolysereaktionen im Sinne von Brönsted identifizieren.

	2.	Ich kann auf der Grundlage einer Protolysegleichung die korrespondierenden Säure-Base-Paare benennen.

	3.	Ich kann eine Säure-Base-Reaktion in einem Funktionsschema darstellen und daran das Akzeptor-	Donator-Konzept erklären.

	4.	Ich kann Aussagen dem Säure-Base-Konzept nach Brönsted bzw. der Theorie nach Arrhenius zuordnen.

	Protolysen als Gleichgewichts-Reaktionen

	5.	Ich kann Protolysen als Gleichgewichtsreaktionen interpretieren und die Gleichgewichtslage unter Nutzung des Ks-Wertes beschreiben.

	6.	Ich kann anhand von Protolysegleichungen Autoprotolysen identifizieren.

	7.	Ich kann das Ionenprodukt des Wassers nutzen, um bei wässrigen Lösungen bekannter Hydroniumionen- bzw. Hydroxidionenkonzentration, die Konzentration der jeweils anderen Ionensorte zu berechnen.

	pKS- (pKB-) Werte zur Einschätzung starker, mittelstarker, schwacher Säuren (und Basen)
pH-Wert-Berechnung starker und schwacher Säuren (und Basen)

	8.	Ich kann pH-Werte wässriger Lösungen starker Säuren und starker Basen (Hydroxide) berechnen.

	9.	Ich kann mit Hilfe von pKS- Werten Säuren als stark, mittelstark und schwach klassifizieren.

	10.  	Ich kann mithilfe des Massenwirkungsgesetzes (KS-Wert und Näherungsformel) pH-Werte wässriger Lösungen schwacher einprotoniger Säuren berechnen.

	11.	Ich kann anhand von Ks – und pks-Werten Vorhersagen zu Säure-Base-Reaktionen machen.

	12.	Ich kann mit Hilfe von pKB- Werten Basen als stark, mittelstark und schwach klassifizieren.

	13.	Ich kann mithilfe des Massenwirkungsgesetzes (KB-Wert und Näherungsformel) pH-Werte wässriger Lösungen schwacher einprotoniger Basen berechnen.

	14.	Ich kann anhand von KB - Werten und pkB-Werten Vorhersagen zu 	Säure-Base-Reaktionen machen.




	Neutralisations-Reaktionen einschließlich Energiebilanz
Konzentrationsbestimmung mittels verschiedener Titrationen und deren Grundlagen

	15.	Ich kann die Reaktionswärme bei Neutralisationen mit der zugrundeliegenden Protolyse erklären und die Reaktionswärme bei verschiedenen Titrationen abschätzen. 

	16.	Ich kann die Ergebnisse einer Säure-Base-Titration mit Endpunktbestimmung über einen Indikator auswerten.

	17.	Ich kann für eine Titration mit Endpunktbestimmung einen geeigneten Indikator auswählen.

	18.	Ich kann saure, alkalische Lösungen und Salzlösungen gleicher Konzentration bezüglich ihrer Leitfähigkeit einschätzen, wenn die entsprechenden Ionenleitfähigkeiten gegeben sind.

	19.	Ich kann verschiedenen Leitfähigkeitstitrationen (Titration starker Säuren bzw.  schwacher Säuren mit Natronlauge bzw. Fällungstitration) vorgegebene Kurven begründet zuordnen.

	20.	Ich kann die Ergebnisse einer Leitfähigkeitstitration zur Konzentrationsbestimmung von Säuren bzw. Basen auswerten.

	21. 	Ich kann verschiedenen Titrationen (Leitfähigkeitstitration, pH-metrische bzw. thermometrische Titration starker bzw. schwacher Säuren mit Natronlauge) die vorgegebenen Kurven zuordnen.

	22.	Ich kann pH-metrischen Titrationen konkrete Kurvenverläufe zuordnen, in dem ich charakteristische Punkte benenne und deren Koordinaten berechne.

	23.	Ich kann für ausgewählte Fragestellungen aussagekräftige Titrationsmethoden vorschlagen.
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Aufgaben zur Selbsteinschätzung: Säuren, Basen und analytische Verfahren (IHF 2)
formuliert nach den Kompetenzen des Kernlehrplans Chemie SII 	(fett: für GK und LK, blass: nur für LK)
	Überprüfen Sie Ihre Selbsteinschätzung, indem Sie folgende Aufgaben bearbeiten.
Hinweise:	- Es können auch mehrere Antworten richtig sein.
		- Wenn Sie sich vollkommen unsicher sind, kreuzen Sie lieber nichts an, anstatt zu raten.

	1.	Welche der dargestellten Reaktionen sind keine Säure-Base-Reaktionen im Sinne des Konzeptes nach Brönsted? Kreuzen Sie an!

		□ 	a) HSO4-(aq.)  +  H2O(l)    SO42-(aq.)  +  H3O+(aq.)
	□	b) Mg(s)  +  2 HCl (aq.)    MgCl2 (aq.)  +  H2 (g)
	□	c) HBr(g)  +  H2O(l)    Br-(aq.)  +  H3O+(aq.)	
	□	d) NaOH(aq.)  +  HNO3(aq.)    NaNO3 (aq.)  +  H2O
	□	e) H2 (g) +  Br2 (g)    2 HBr(g)
	□	f) NH3  +  NH3     NH4+  +  NH2- 	(Reaktion in flüssigem Ammoniak)

	2.	Welche korrespondierenden Säure-Base-Paare sind an den folgenden Reaktionen beteiligt?

	I. 	NH3(g)  +  H2O(l)    [image: Originalbild anzeigen]   NH4+(aq.)  +  OH-(aq.)

		□	a) NH3 / H2O		□	b) H2O / OH–		□	c) NH3  / NH2–
	□	d) NH4+ / NH3  		□	e) NH4+ / OH–	

	II. 	HSO4–(aq.)  +  H2O [image: Originalbild anzeigen]	SO42–(aq.)  +   H3O+(aq.)

		□	a) HSO4– / H2O		□	b) H2O / OH-		□	c) H3O+  / H2O
	□	 d) HSO4– / SO42-	□		e) SO42-/ H3O+    	

	3.	Ordnen Sie den Reaktionspartnern in den Reaktionsgleichungen die Bezeichnungen für die korrespondierenden Säure-Base-Paare (SI, SII, BI, BII) zu.

	Beispiel:	
	HCl(aq.)  		+  	H2O  		     [image: Originalbild anzeigen]  	Cl–(aq.)  		+  	H3O+(aq.)   	
	□SI  □SII  □BI  □BII		□SI  □SII  □BI  □BII			□SI  □SII  □BI  □BII		□SI  □SII  □BI  □BII

	a)      H2CO3(aq.)  		+  	OH–(aq.)  	     [image: Originalbild anzeigen]  	H2O		+  	HCO3–(aq.)  
	□SI  □SII  □BI  □BII		□SI  □SII  □BI  □BII			□SI  □SII  □BI  □BII		□SI  □SII  □BI  □BII

	b)     HCOO–(aq.)  		+	H3O+(aq.)		     [image: Originalbild anzeigen]  	HCOOH(aq.)  	+  	H2O   
	□SI  □SII  □BI  □BII		□SI  □SII  □BI  □BII			□SI  □SII  □BI  □BII		□SI  □SII  □BI  □BII

	c)      HSO4–(aq.)  		+ 	H2O		     [image: Originalbild anzeigen]  	SO42–(aq.)  	+  	H3O+(aq.)  
	□SI  □SII  □BI  □BII		□SI  □SII  □BI  □BII			□SI  □SII  □BI  □BII		□SI  □SII  □BI  □BII

	d)     NH4+(aq.)  		+	OH–(aq.)  	     [image: Originalbild anzeigen]	NH3(aq.)  	+  	H2O
	□SI  □SII  □BI  □BII		□SI  □SII  □BI  □BII			□SI  □SII  □BI  □BII		□SI  □SII  □BI  □BII

	
4.	Ordnen Sie die folgenden Aussagen der Theorie nach Arrhenius (A), dem Säure-Base-Konzept nach Brönsted (B) bzw. weder noch / Aussage falsch(C) zu.

	a) 	Säuren sind Protonenakzeptoren.
	□ A	□ B	□ C

	b) 	Säuren dissoziieren in wässriger Lösung unter Bildung von Wasserstoff-Ionen.
	□ A	□ B	□ C

	c)	 Säuren geben Protonen an einen Protonenakzeptor ab.
	□ A	□ B	□ C

	d) 	Basen dissoziieren in wässriger Lösung unter Bildung von Hydroxid-Ionen.
	□ A	□ B	□ C

	e) 	Basen sind Protonendonatoren.
	□ A	□ B	□ C

	f) 	Basen nehmen Protonen auf.
	□ A	□ B	□ C

	g) 	Säuren bzw. Laugen sind wässrige Lösungen, die hydratisierte Wasserstoff-ionen bzw. hydratisierte Hydroxidionen enthalten.
	□ A	□ B	□ C

	 5.	Eine Portion Iodwasserstoffgas wird in Wasser eingeleitet:
HI(g)  +  H2O(l)       I- (aq.)  +  H3O+(aq.)      				pks (HI) = – 8  bzw. Ks= 108
Kreuzen Sie sinnvolle Ergänzung(en)  an.		

	Nachdem sich das Gleichgewicht (GG) eingestellt hat …
		□	a)  ist die Konzentration der Edukte größer als die der Produkte.
		□	b)  ist die Konzentration der Produkte größer als die der Edukte.
		□	c)  sind die Konzentrationen der Edukte und Produkte gleich.
		□	d)  ist die Konzentration der Edukte im Reaktionsgemisch gleich Null.
		□	e)  hat sich das Iodwasserstoff-Gas physikalisch nahezu vollständig im Wasser gelöst,
                         jedoch nicht mit dem Wasser reagiert.
		□	f)  ist die Gleichgewichtslage von der eingeleiteten Stoffmenge abhängig.

	6. 	Welche der dargestellten Reaktionen stellen keine Autoprotolyse dar?

		□ 	a) H2O  +  H2O	 	[image: Originalbild anzeigen]	H3O+  +   OH–
	□ 	b) NH3  +   HCl		[image: Originalbild anzeigen]	NH4+  +  Cl–   
	□ 	c) NH3  +  NH3		[image: Originalbild anzeigen]	NH4+  +  NH2–
	□ 	d) HI  +  HI		[image: Originalbild anzeigen]	H2  +  I2
	□ 	e) HPO42–  +  HPO42–	[image: Originalbild anzeigen]	PO43-  +  H2PO4–
	□ 	f) H2SO4  +  H2SO4	[image: Originalbild anzeigen]	HSO4–  +  H3SO4+
	□ 	g) CO  +  CO		[image: Originalbild anzeigen]	CO2  +  C




	7. 	Leiten Sie aus dem Ionenprodukt des Wassers  	Kw = c(H3O+)  ·  c(OH-)  =  10 -14 mol2/L2  
	für jede Lösung (bzw. für das Wasser) die richtige H3O+/OH- -Ionen-Konzentration ab.
Notieren Sie den entsprechenden Zahlen.

	Reines Wasser bzw.
wässrige Lösung von…
	Nr.
	
	Konzentration an …

	
	
	
		H3O+-Ionen (mol/L)
	OH--Ionen (mol/L)

	HCl(aq.), 
c = 1 mol/L
	
	
	1
	10-7
	10-7

	H2SO4(aq.), 
c = 0,05 mol/L
	
	
	2
	10-7
	10-7

	Wasser
	
	
	3
	10-14
	100

	NaOH(aq.),
 c = 1 mol/L
	
	
	4
	10-1
	10-13

	NaCl(aq.),
c = 1 mol/L
	
	
	5
	10-13
	10-1

	NaOH(aq.), 
c = 0,1 mol/L
	
	
	6
	100
	10-14

	8. 	Ordnen Sie den Lösungskonzentrationen den richtigen pH-Wert zu (0, 1, 2, 7, 13).

	Lösungen
	pH-Wert

	a)	c(KCl) 	= 1 mol/L
	

	b)	c(HCl) 	= 1 mol/L
	

	c)	c(H2SO4) 	= 0,05 mol/L
	

	d)	c(NaOH) 	= 0,1 mol/L
	

	e)	c(HCl) 	= 0,01 mol/L
	

	9. 	Ordnen Sie den Säuren anhand der gegeb.  pKs-Werte das Merkmal stark, mittelstark bzw. schwach zu.

	HCl	(Chlorwasserstoff)
	pKS = –3
	□   schwach	□   mittelstark	□   stark

	HCOOH	(Methansäure)
	pKS = 3,77
	□   schwach	□   mittelstark	□   stark

	H2O	(Wasser)
	pKS = 15,74
	□   schwach	□   mittelstark	□   stark

	NH4+	(Ammonium)
	pKS = 9,24
	□   schwach	□   mittelstark	□   stark

	HSO4–	(Hydrogensulfat)
	pKS = 1,92
	□   schwach	□   mittelstark	□   stark

	CH3COOH	(Ethansäure)
	pKS = 4,76
	□   schwach	□   mittelstark	□   stark

	HNO3	(Salpetersäure)
	pKS = –1,32
	□   schwach	□   mittelstark	□   stark




	10. 	Ordnen Sie mit Hilfe der angegebenen pKS-Werte den Lösungen der schwachen Säuren den richtigen pH-Wert zu (nur 1. Protolysestufe berücksichtigen). 		
Näherungsformel:  	= ½ (pKS – lg c0(HA)) 

	pKS1 (H2CO3) = 6,52 	pKS (CH3COOH) = 4,76	       pKS1 (H2PO4–) = 7,12 	pKS1 (H2S) = 6,9

	1) 	H2CO3  c = 0,5 mol/L
	□   a) pH = 2,02	□   b) pH = 3,01		□   c) pH = 3,41

	2) 	CH3COOH  c = 1 mol/L
	□   a) pH = 1,61	□   b) pH = 2,38		□   c) pH = 4,69

	3) 	H2PO4–  c = 0,1 mol/L
	□   a) pH = 3,55	□   b) pH = 4,06		□   c) pH = 5,12

	4) 	H2S	c = 0,75 mol/L
	□   a) pH = 2,23	□    b) pH = 2,65		□   c) pH = 3,51

	11.	Schätzen Sie mit Hilfe der pKs-Werte der korrespondierenden Säuren ab, ob die wässrige Lösung des Salzes sauer, alkalisch (basisch) oder neutral ist (ohne Berechnung). 
	Die Kationen haben keinen Einfluss.

		pKS (HCl) = –3 			pKS (HNO3) = –1,32		pKS (H3CCOOH, HAc) = 4,76	
	pKS (HSO4–) = 1,92		pKS (HCN) = 9,4	

	1) 	LiCl (Lithiumchlorid)
	   □   sauer		□   neutral		□   alkalisch

	2)	H3CCOONa (NaAc, Natriumacetat)
	   □   sauer		□   neutral		□   alkalisch

	3)	KHSO4 (Kaliumhydrogensulfat)
	   □   sauer		□   neutral		□   alkalisch

	4)	NaNO3 (Natriumnitrat)
	   □   sauer		□   neutral		□   alkalisch

	5)	KCN (Kaliumcyanid)
	   □   sauer		□   neutral		□   alkalisch

	12. 	Ordnen Sie den Basen anhand der gegebenen pKB-Werte (oder anhand der gegebenen pKS-Werte der korrespondierenden Säure) das Merkmal stark, mittelstark bzw. schwach zu.

	OH–
Hydroxid-Ion
	pKB = –1,74
	□   schwach		□   mittelstark		□   stark

	NH3
Ammoniak
	pKB = 4,76
	□   schwach		□   mittelstark		□   stark

	H2O
Wasser
	pKB = 15,74
	□   schwach		□   mittelstark		□   stark

	HCOO–
Formiat-Ion
	pKS(HCOOH) 
= 3,77
	□   schwach		□   mittelstark		□   stark

	CO32–
Carbonat-Ion
	pKS(HCO3–) 
= 10,4
	□   schwach		□   mittelstark		□   stark




	13. 	Ordnen Sie mit Hilfe der gegebenen pKB-Werte (oder anhand der gegebenen pKS-Werte der korrespondierenden Säure) den Lösungen der schwachen Basen den richtigen pH-Wert zu. 
pKB (F–) = 10,86		pKS (CH3COOH) = 4,76 		pKS (HSO4–) = 1,92
Verschiedene Formulierungen der Näherungsformel, die hier alternativ verwendet werden können: 				oder		oder
		pOH = ½ (pKB – lg c0(A–)) 		oder	pH = 14 + ½ (pKB – lg c0(A–))

	1) 	F–		c = 0,5 mol/L
	□   a) pH = 8,02	□   b) pH = 7,88	□   c) pH = 8,42

	2)	CH3COO–	c = 0,1 mol/L
	□   a) pH = 8,88 	□   b) pH = 9,77	□   c) pH = 9,55 

	3)	SO42–		c = 0,75 mol/L
	□   a) pH = 10,82	□    b) pH = 11,55	□   c) pH = 7,90 

	14.	Ermitteln Sie zu den gegebenen pKS-/ pKB-Werten die pKS-/ pKB-Werte der korrespondierenden Säuren/Basen.
Schätzen Sie mit Hilfe dieser Werte-Paare ab, ob die wässrigen Lösungen der beiden Salzes sauer, alkalisch (basisch) oder neutral sind (ohne Berechnung). 
Die Natriumionen haben keinen Einfluss.
		pKS (H3PO4) = 1,96		pKB (HPO42–) = 6,88		pKB (PO43–) = 1,68

	1)	NaH2PO4 (Natriumdihydrogenposphat)
2)	 Na2HPO4 (Dinatriumhydrogenposphat)
	   □   sauer	□   neutral	□   alkalisch
   □   sauer	□   neutral	□   alkalisch

	15.	Gibt man eine saure und eine alkalische Lösung zusammen, so stellt man eine gleichzeitige Wärmentwicklung fest. Dies beruht auf folgender Reaktion:   H+  +  OH-   H2O   /exotherm
Die molare Neutralisationswärme beträgt   ∆ H =  - 55,87 kJ/mol.
Bei welcher der unten dargestellten Reaktionen wird die höchste Temperatur gemessen.

	□	a)	0,5 L  c (HCL) = 0,5 mol/L und  0,5 L c(NaOH) = 0,5 mol/L 
□	b)	0,5 L  c (HCL) = 0,5 mol/L und  1,0 L c(NaOH) = 0,5 mol/L
□	c)	0,5 L  c (HCL) = 1,0 mol/L und 0,5 L c(NaOH) = 1,0 mol/L 
□	d)	0,5 L  c (HCL) = 0,5 mol/L und 0,5 L c(NaOH) = 2,5 mol/L 

	16. 	Werten Sie die Ergebnisse der Säure-Base-Titrationen mit Endpunktbestimmung aus und kreuzen Sie die ermittelte Konzentration an.

	1)	50 mL Salzsäure werden mit Natronlauge, c(NaOH) = 0,4 mol/L, titriert. Die Farbe des Indikators schlägt nach dem Verbrauch von V(NaOH) = 25 mL um. Wie hoch ist die Konzentration der titrierten Salzsäure?

		□	a) 0,4 mol/L		□	b) 0,2 mol/L		□	c) 0,1 mol/L

	2)	10 mL Grapefruchtsaft werden mit Natronlauge, c(NaOH) = 0,1 mol/L, titriert. Die Farbe des Indikators schlägt nachdem Verbrauch von V(NaOH) = 30 mL um. Wie hoch ist die Konzentration der titrierten Citronensäure, wenn die vereinfachte Neutralisationsgleichung wie folgt lautet:
H3Cit (aq.)  +  3 NaOH (aq.)     Na3Cit (aq.)   +  3 H2O (l)
	(Weitere in geringen Mengen im Grapefruchtsaft vorkommende Säuren werden vernachlässigt.)

		□	a) 0,9 mol/L		□	b) 0,3 mol/L		□	c) 0,1 mol/L

	17. 	Ordnen Sie den Reaktionen geeignete Indikatoren für die Titration mit Endpunktbestimmung zu.
	Umschlagsbereiche: 
	A	Methylrot		pH 4,8 – 6,0 	(rot – gelb)	
	B	Bromthymolblau 	pH 6,0 – 7,6 	(gelb – blau)	
        	C	Phenolphthalein	pH 8,2 – 10,0 	(farblos – purpur)	

	Titration von …
	A,B,C ?
	Titration von …
	A,B,C ?

	a) Starke Säure mit starker Base
	
	b) Starke Base mit starker Säure
	

	c) Schwache Säure mit starker Base
	
	d) Schwache Base mit starker Säure
	

	18. 	Ordnen Sie die genannten verdünnten Lösungen nach steigender elektrischer Leitfähigkeit, indem Sie die Reihenfolge mithilfe der Ziffern 1 – 4 in die Kästchen schreiben.
Zusatzinformationen:

		Ionensorte :
	H+
	K+
	Na+
	OH-
	Cl-
	F-

		Spez. Leitfähigkeit bei 25°C in S · cm2 · mol-1 :
	350
	74
	50
	180
	76
	55

	a)
	NaCl(aq)
c= 0,1 mol/L
	NaCl(aq)
c= 1 mol/L
	NaCl(aq)
c= 0,5 mol/L
	NaCl(aq)
c= 0,01 mol/L

	Ziffern 1-4  (nach steigender elektrische Leitfähigkeit)
	
	
	
	

	b)
	NaCl (aq)
c= 1 mol/L
	HCl (aq)
c= 1 mol/L
	KOH (aq)
c= 1 mol/L
	 NaF (aq)
c= 1 mol/L

	Ziffern 1-4  (nach steigender elektrische Leitfähigkeit)
	
	
	
	

	19. 	Ordnen Sie den Leitfähigkeitstitrationskurven die entsprechenden Neutralisationsgleichungen zu.

		1
	Ba2+(aq)  +  2 OH-(aq)  +  2 H3O+(aq)  +  SO42-(aq)  	  BaSO4(s)  +  2 H2O(l)

		2
	Na+(aq)  +  OH-(aq)  +   H3O+(aq)  +  Cl-(aq)  		  NaCl(aq)  +  2 H2O(l)

		3
	H3O+(aq)  +  Ac-(aq) +   Na+(aq)  +  OH-(aq)  +  	 	  Na+(aq)  +   Ac-(aq)  +  2 H2O(l)

	Leitfähigkeitstitrationskurve a)
[image: Ein Bild, das Reihe, Diagramm, Screenshot, Design enthält.

Automatisch generierte Beschreibung]
	Leitfähigkeitstitrationskurve b)
[image: Ein Bild, das Reihe, Diagramm enthält.

Automatisch generierte Beschreibung]
	Leitfähigkeitstitrationskurve c)
[image: Ein Bild, das Reihe, Diagramm enthält.

Automatisch generierte Beschreibung]

	… gehört zur Neutralisationsgleichung:
□ 1	     □ 2            □ 3
	… gehört zur Neutralisations-gleichung:
□ 1	     □ 2            □ 3
	… gehört zur Neutralisations-gleichung:
□ 1	     □ 2            □ 3




	20. 	100 mL einer einprotonigen Säure wird mittels Leitfähigkeitstitration unter Verwendung von Natronlauge, c(NaOH) = 1mol/L, titriert. Werten Sie die Ergebnisse der Leitfähigkeitstitration aus und kreuzen Sie die ermittelte Konzentration an. 

	[image: Ein Bild, das Text, Reihe, Diagramm, Quittung enthält.

Automatisch generierte Beschreibung]
	Die Konzentration der vorgelegten Säure beträgt ca. ….
	□	a) 0,01 mol/L
	□	b) 0,05 mol/L
	□	c) 0,2 mol/L
	□	d) 1 mol/L
	□	e) 5 mol/L

	21. 	Es wurden jeweils 100 mL Salzsäure (HCl(aq)) bzw. Essigsäure(HAc(aq)) mit 200 mL gleichkonzentrierter Natronlauge(NaOH(aq))  neutralisiert. Ordnen Sie den beschriebenen Titrationen jeweils die entsprechende Titrationskurve zu. (y-Achsen-Beschriftungen fehlen bewusst). 

	Titrationskurve 
Nr.
	Titrationskurven:

	Leitfähigkeitstitration von
HCl (aq) mit NaOH (aq)
	
	[image: Ein Bild, das Reihe, Diagramm, Screenshot, Schrift enthält.

Automatisch generierte Beschreibung]
	[image: Ein Bild, das Text, Reihe, Diagramm, Schrift enthält.

Automatisch generierte Beschreibung]

	Leitfähigkeitstitration 
von HAc (aq) mit NaOH (aq)
	
	
	

	Thermometrische Titration von HCl (aq) mit NaOH (aq)
	
	[image: Ein Bild, das Reihe, Diagramm, Screenshot enthält.

Automatisch generierte Beschreibung]
	[image: Ein Bild, das Reihe, Diagramm, Schrift, Text enthält.

Automatisch generierte Beschreibung]

	Thermometrische Titration von HAc (aq) mit NaOH (aq)
	
	
	

	pH-metrische Titration 
von HCl (aq) mit NaOH (aq)
	
	[image: Ein Bild, das Text, Reihe, Diagramm, Screenshot enthält.

Automatisch generierte Beschreibung]
	[image: Ein Bild, das Reihe, Text, Diagramm, Screenshot enthält.

Automatisch generierte Beschreibung]

	pH-metrische Titration 
von HAc (aq) mit NaOH (aq)
	
	
	




	22.1	100mL Salzsäure (c = 0,1 mol/L) werden mit Natronlauge (c = 1 mol/L) pH-metrisch titriert. 
Finden Sie die Fehler in den graphischen Darstellungen.
Ordnen Sie den Kurven folgend mögliche Fehler zu  (0 bis 4 Nennungen pro Kurve sind möglich):
	a)  Kurvenverlauf gespiegelt	b)  Anfangs-pH-Wert falsch	c)  ÄP falsch	
	d)  End-pH-Wert falsch		e)  kein Fehler vorhanden

	[image: Ein Bild, das Text, Reihe, Diagramm, Zahl enthält.

Automatisch generierte Beschreibung]Kurve 1: 	a) □ 	b) □ 	c) □ 	d) □ 	e) □
	[image: Ein Bild, das Text, Reihe, Diagramm, Zahl enthält.

Automatisch generierte Beschreibung]Kurve 2: 	a) □ 	b) □ 	c) □ 	d) □ 	e) □







	[image: Ein Bild, das Reihe, Diagramm, Text, Zahl enthält.

Automatisch generierte Beschreibung]Kurve 3: 	a) □ 	b) □ 	c) □ 	d) □ 	e) □
	[image: Ein Bild, das Text, Reihe, Diagramm, Zahl enthält.

Automatisch generierte Beschreibung]Kurve 4: 	a) □ 	b) □ 	c) □ 	d) □ 	e) 

	Kurve 5: 	a) □ 	b) □ 	c) □ 	d) □ 	e)[image: Ein Bild, das Reihe, Diagramm, Text, Screenshot enthält.

Automatisch generierte Beschreibung] □
	[image: Ein Bild, das Reihe, Text, Diagramm, Zahl enthält.

Automatisch generierte Beschreibung]Kurve 6: 	a) □ 	b) □ 	c) □ 	d) □ 	e) □




	
22.2	100mL Essigsäure (pKS = 4,76; c = 0,1 mol/L) und Milchsäure (pKS = 3,90; c = 0,1 mol/L) werden mit 
Natronlauge (c = 1 mol/L) pH-metrisch titriert. 
Ordnen Sie durch Bestimmung/Berechnung markanter Punkte die richtigen Titrationskurven zu.

	A	 Titration der Essigsäure: 		□   Kurve 1	□   Kurve 2	□   Kurve 3	□   Kurve 4
B	 Titration der Milchsäure: 		□   Kurve 1	□   Kurve 2	□   Kurve 3	□   Kurve 4

	Kurve 1 						Kurve 2		
[image: Ein Bild, das Reihe, Diagramm, Zahl, Text enthält.

Automatisch generierte Beschreibung][image: Ein Bild, das Reihe, Diagramm, Text, Zahl enthält.

Automatisch generierte Beschreibung]
Kurve 3							Kurve 4		
[image: Ein Bild, das Reihe, Diagramm, Steigung, Text enthält.

Automatisch generierte Beschreibung][image: Ein Bild, das Reihe, Diagramm, Text, Zahl enthält.

Automatisch generierte Beschreibung]

	23. 	Ordnen Sie den aufgelisteten Fragestellungen die passende(n) Untersuchungsmethode(n) I, II, III zu.

	I. Säure-Base-Titration mit Endpunktbestimmung mit Indikator
	II. Leitfähigkeitstitration
	III. pH-metrische Titration

	a)	In einem stark gefärbten Toilettenreiniger soll die Konzentration der darin enthaltenen Salzsäure bestimmen.
	

	b)	Die Essigsäurekonzentration in Weißweinessig soll ermitteln werden.
	

	c)	Eine wässrige Lösung enthält eine schwache einprotonigen Säure. Die Säure soll anhand einer pks-Wertetabelle eindeutig identifiziert werden.
	

	d)	Eine stark gefärbte Lösung enthält eine von drei bekannten, schwachen einprotonigen Säuren mit unterschiedlichen pks-Werten in unbekannter Konzentration. Die Konzentration dieser Säure soll ermittelt werden.
	

	e)	Die in der farblosen Lösung enthaltene einprotonige Säure und deren Konzentration sind unbekannt. Man möchte herausfinden, ob es sich um eine starke oder schwache Säure handelt.
	




Lösungen:
	1
	b, e 

	2
	I. b, d		II. c, d

	3
	xSI  □SII  □BI  □BII		□SI  □SII  □BI  xBII	[image: Originalbild anzeigen]	□SI  xSII  □BI  □BII		□SI  □SII  xBI  □BII

	
	□SI  □SII  xBI  □BII		□SI  xSII  □BI  □BII	[image: Originalbild anzeigen]	xSI  □SII  □BI  □BII		□SI  □SII  □BI  xBII

	
	xSI  □SII  □BI  □BII		□SI  □SII  □BI  xBII	[image: Originalbild anzeigen]	□SI  □SII  xBI  □BII		□SI  xSII  □BI  □BII

	
	xSI  □SII  □BI  □BII		□SI  □SII  □BI  xBII	[image: Originalbild anzeigen]	□SI  □SII  xBI  □BII		□SI  xSII  □BI  □BII

	4
	a)C 		b)A		 c)B	 	d)A 		e)C		 f)B 		g)A

	5
	b) 

	6
	b)	d)	g)

	7
	6    	b) 4    	c) 1 bzw.2    	d) 3    	e) 1 bzw.2    	f) 5

	8
	7    	b) 0   	c) 1   	d) 13   	e) 2

	9
	a) stark  	b) mittelstark  	c) schwach  	d) schwach  	e) mittelstark 	f) schwach  	g) stark

	10
	1) c) 3,41		2) b) 2,38		3) b) 4,06		4) c) 3,51

	11
	neutral   	b) alkalisch   	c) sauer   	d) neutral   	e) alkalisch

	12
	stark   	b) schwach  	c) schwach  	d) schwach  	e) mittelstark

	13
	1)	c) 8,42   	2)  a) 8,88   	3) c) 7,9

	14
	1) sauer, 	weil	pKS (H2PO4–) = 7,12   <	pKB (H2PO42–) = 12,04		
2) basisch,  	weil	pKB (HPO42–) = 6,88   <	pKS (HPO42–) = 12,32	

	15
	c)

	16
	1)	b) 0,2 mol/L    	2)  c) 0,1 mol/L

	17
	a)B  	b) B  	c) C  	d) A

	18
	2-4-3-1   	b) 2-4-3-1

	19
	3    	b) 1    	c) 2

	20
	b)

	21
	4   b) 1   c) 3   d) 6    e) 5   f) 2

	22.1
	Kurve 1:   b), d)			Kurve 2:   b), c), d)			Kurve 3:   b)		
Kurve 4:   c)			Kurve 5:   e)				Kurve 6:   a) b) d)

	22.2
	A: Kurve 1	B: Kurve 3
Kurve 2: Anfangs-pH wie bei HAc und 
Kurve 4: Anfangs-pH wie bei HLac, aber bei beiden vertauschte HÄP (pKS)

	23
	II, III  	       b) I  (II,III möglich, aber zu aufwändig)  	c) III       	d) II,III             e) II,III





Korrekturhilfe für die Diagnoseaufgaben
Bitte hier ankreuzen bzw. Antworten aus dem Aufgaben-Fragebogen übertragen.
	1. 
a) 	□
b) 	□
c) 	□
d) 	□
e) 	□
f) 	□

2. I.
a) 	□
b) 	□
c) 	□
d) 	□
e) 	□
2. II.
a) 	□
b) 	□
c) 	□
d) 	□
e) 	□

3. Ergänzen wie Bsp.
Bsp.: SI  BII  ⇌  BI  SII
a) 	
b) 	
c) 	
d) 	

4.
a)   	□ A   □ B   □ C
b)   	□ A   □ B   □ C
c)    	□ A   □ B   □ C
d)    	□ A   □ B   □ C
e)    	□ A   □ B   □ C
f)     	□ A   □ B   □ C
g)    	□ A   □ B   □ C

5.
a) 	□
b) 	□
c) 	□
d) 	□
e)  	□
f)	□

	6.
a) 	□
b) 	□
c) 	□
d) 	□
e)  	□
f)	□
g)	□

7. Zahlen 1-6  ergänzen
a) 	
b) 	
c) 	
d) 	
e)
f)

8. pH-Wert eintragen
a) 	
b) 	
c) 	
d) 	
e)

9.
a) 	□ sch.  □ m.st.  □ st.
b) 	□ sch.  □ m.st.  □ st.
c) 	□ sch.  □ m.st.  □ st.
d) 	□ sch.  □ m.st.  □ st.
e) 	□ sch.  □ m.st.  □ st.
f) 	□ sch.  □ m.st.  □ st.
g) 	□ sch.  □ m.st.  □ st.

10.
1) 	 □ a)     □ b)     □ c)
2) 	 □ a)     □ b)     □ c)
3) 	 □ a)     □ b)     □ c)
4)     	 □ a)     □ b)     □ c)

11.
1)  □ sauer  □ neut. □ alk.
2)  □ sauer  □ neut. □ alk. 
3)  □ sauer  □ neut. □ alk. 
4)  □ sauer  □ neut. □ alk. 
5)  □ sauer  □ neut. □ alk.
	12.
a) 	□ sch.  □ m.st.  □ st.
b) 	□ sch.  □ m.st.  □ st.
c) 	□ sch.  □ m.st.  □ st.
d) 	□ sch.  □ m.st.  □ st.
e) 	□ sch.  □ m.st.  □ st.

13.
1) 	   □ a)     □ b)     □ c)
2) 	   □ a)     □ b)     □ c)
3)       □ a)     □ b)     □ c)

14.
1) 	□ sauer  □ neut. □ alk.
2)  □ sauer  □ neut. □ alk. 

15.
a) 	□
b) 	□
c) 	□
d) 	□

16.
1) 	   □ a)     □ b)     □ c)
2) 	   □ a)     □ b)     □ c)
17.
a)   	□ A   □ B   □ C
b)   	□ A   □ B   □ C
c)    	□ A   □ B   □ C
d)    	□ A   □ B   □ C

18. mit 1-4 Reihenfolge   
       angeben 
a) 	
b) 	
19.
a)   	□ 1   □ 2   □ 3
b)   	□ 1   □ 2   □ 3
c)    	□ 1   □ 2   □ 3

20.
a) 	□
b) 	□
c) 	□
d) 	□
e) 	□
	21. Ziffern 1-6 eintragen
a) 	
b) 	
c) 	
d) 	
e)
f)

22.1
1 	   □ a)     □ b)     □ c)
	   □ d)     □ e)
2 	   □ a)     □ b)     □ c)
	   □ d)     □ e)
3 	   □ a)     □ b)     □ c)
	   □ d)     □ e)
4 	   □ a)     □ b)     □ c)
	   □ d)     □ e)
5 	   □ a)     □ b)     □ c)
	   □ d)     □ e)
6	   □ a)     □ b)     □ c)
	   □ d)     □ e)

22.2
A     □ 1    □ 2    □ 3    □ 4
A     □ 1    □ 2    □ 3    □ 4

23.
a)   	□ I      □ II      □ III
b) 	□ I      □ II      □ III
c) 	□ I      □ II      □ III
d) 	□ I      □ II      □ III
e)     	□ I      □ II      □ III





Korrekturhilfe für die Diagnoseaufgaben – Lösung
Blatt jeweils rechts der Spalten knicken und links an die Schüler-Lösungen legen.
	1. 
a) 	□
b) 	x
c) 	□
d) 	□
e) 	x
f) 	□

2. I.
a) 	□
b) 	x
c) 	□
d) 	x
e) 	□
2. II.
a) 	□
b) 	□
c) 	x
d) 	x
e) 	□

3. Ergänzen wie Bsp.
Bsp.: SI  BII  ⇌  BI  SII
a) 	SI  BII  ⇌  SII  BI  
b) 	BI  SII  ⇌  SI  BII  
c)   	SI  BII  ⇌   BI  SII
d)  	SI  BII  ⇌  BI  SII	

4.
a)   	□ A   □ B   x C
b)   	x A   □ B   □ C
c)    	□ A   x B   □ C
d)    	x A   □ B   □ C
e)    	□ A   □ B   x C
f)     	□ A   x B   □ C
g)    	x A   □ B   □ C

5.
a) 	□
b) 	x
c) 	□
d) 	□
e)  	□
f)	□

	6.
a) 	□
b) 	x
c) 	□
d) 	x
e)  	□
f)	□
g)	x

7. Zahlen 1-6  ergänzen
a) 	6
b) 	4
c) 	1 bzw. 2
d) 	3
e) 	1 bzw. 2
f)  	5

8. pH-Wert eintragen
a) 	7
b) 	0
c) 	1
d) 	13
e)	2

9.
a) 	 □ sch.  □ m.st.  x st.
b) 	 □ sch.  x m.st.  □ st.
c) 	 x sch.  □ m.st.  □ st.
d) 	 x sch.  □ m.st.  □ st.
e) 	 □ sch.  x m.st.  □ st.
f) 	 x sch.  □ m.st.  □ st.
g) 	 □ sch.  □ m.st.  x st.

10.
1) 	   □ a)     □ b)     x c)
2) 	   □ a)     x b)     □ c) 	
3) 	   □ a)     x b)     □ c) 	
4)     □ a)     □ b)     x c)

11.
1) 	□ sauer  x neut. □ alk.
2)  	□ sauer  □ neut. x alk. 
3)  	x sauer  □ neut. □ alk. 
4)   □ sauer  x neut. □ alk. 
5)   □ sauer  □ neut. x alk.
	12.
a) 	□ sch.  □ m.st.  x st.
b) 	x sch.  □ m.st.  □ st.
c) 	x sch.  □ m.st.  □ st.
d) 	x sch.  □ m.st.  □ st.
e) 	□ sch.  x m.st.  □ st.

13.
1) 	   □ a)     □ b)     x c)
2) 	   x a)     □ b)     □ c) 	
3)       □ a)     □ b)     x c)

14.
1) 	 x sauer  □ neut. □ alk.
2)  □ sauer  □ neut. x alk. 

15.
a) 	□
b) 	□
c) 	x 
d) 	 □

16.
1) 	   □ a)     x b)     □ c)
2) 	   □ a)     □ b)     x c)
17.
a)   	□ A   x B   □ C
b)   	□ A   x B   □ C
c)    	□ A   □ B   x C
d)    	x  A   □ B   □ C

18. mit 1-4 Reihenfolge   
       angeben 
a) 	2 – 4 – 3 – 1
b) 	2 – 4 – 3 – 1
19.
a)   	□ 1   □ 2   x 3
b)   	x 1   □ 2   □ 3
c)    	□ 1   x 2   □ 3

20.
a) 	□
b) 	x
c) 	□
d) 	□
e) 	□
	21. Ziffern 1-6 eintragen
a) 	4
b) 	1
c) 	3
d) 	6
e)	5
f)	2

22.1
1 	   □ a)     x b)     □ c)
	   x d)     □ e)
2 	   □ a)     x b)     x c)
	   x d)     □ e)
3 	   □ a)     x b)     □ c)
	   □ d)     □ e)
4 	   □ a)     □ b)     x c)
	   □ d)     □ e)
5 	   □ a)     □ b)     □ c)
	   □ d)     x e)
6	   x a)      x b)     □ c)
	   x d)     □ e)

22.2
A     x 1    □ 2    □ 3    □ 4
B     □ 1    □ 2    x 3    □ 4

23.
a)   	□ I      x II      x III
b) 	x I     (x II      x III)
c) 	□ I      □ II      x III
d) 	□ I      x II      x III
e)     □ I      x II      x III
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