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Abstract: Fiinf Versuche wurden durchgefiihrt. Im ersten Versuch wurde die Wirmekapazitiit
des Kalorimeters zu 143 + 51 J mol' K" bestimmt. Die ermittelte Wirmekapazitit des
Kalorimeters wurde fiir alle Berechnungen in Folgeversuchen verwendet. Im zweiten Versuch
wurde die Losungsenthalpie von KCIl in Wasser gemessen. Die experimentell bestimmte
Léungsenthalpie betrug 20.1 + 0.5 kJ mol™ bei einem molaren Stoffmengenverhiltnis von
0.24% KCI/H,O. Das dritte Experiment umfasste eine Titration von herkdmmlichem
Speiseessig mit 1M NaOH-Losung zur Bestimmung des Essigsduregehalts. Die Titration
ergab 53.0 + 0.8 g/L, respektive 0.736 + 0.012 M Essigsidure/Speiseessig. Im vierten Versuch
wurde die Reaktionsenthalpie der Neutralisation von Oxalsdure mit NaOH im molaren
verhiltnis von 1/1 gemessen. die gemessene Reaktionsenthalpie betrug -128 + 51 J Kg'. Im
fiinften Versuch wurde die molare Schmelzenthalpie von Eis bei Standarddruck gemessen.
Der gemessene Enthalpiewert betrug 240 + 11 kJ Kg'l.
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Einfihrung in die Kalorimetrie

Beim Mischen, Losen oder der Reaktion von chemischen Substanzen Substanzen werden
Wirmeeffekte beobachtet. Ausgehend von einer Anfangstemperatur 7, oder 6, vor dem

Prozess und Endtemperatur7, oder& nach dem Prozess konnen iber die resultierende

Temperaturinderung AT oder A@ Aussagen iiber die Wechselwirkung zwischen den Stoffen
gemacht werden.

Der Kalorimetrie liegt der Energieerhaltungssatz zugrunde, welcher vorschreibt, dass die
innere Energie U in einem abgeschlossenen System immer den gleichen Wert betragen muss.
Die innere Energie in einem Thermodynamischen System ist in ihrer Summe fiir alle Zeiten
gleich. Kalorimetrische Reaktionen werden in einem gut isolierten, abgeschlossenen System
durchgefiihrt. Fiir die Berechnungen wird ein adiabatisches System angenommen, bei dem
kein Energieaustausch vom System mit der Umgebung stattfindet. Aufgrund der
Temperaturdnderung, kann die bei einem thermodynamischen Vorgang umgesetzte Energie
bestimmt werden.

Da meistens nicht bei konstantem Volumen gearbeitet wird, sondern bei konstantem Druck,
ist die Enthalpie H in Abhéngigkeit der inneren Energie U unter dem Volumendruck pV zu
berechnen als (1). Fiir ein adiabatisches System ergibt sich fiir die Enthalpieinderung die
Formel (2), wobei C ) die molare Wiarmekapazitit eines Stoffes ist und AT die

Temperaturdnderung. Die Temperaturinderung ist somit proportional zur Enthalpieédnderung
im System. Auf die Herleitung von (2) wird hier verzichtet. Diese ist in [1] beschrieben.

H=U+pV (1)
AH = C, AT 2

Wird beispielsweise einem abgeschlossenen System Energie in Form von elektrischer Energie
zugefiigt, so fiihrt dies zu einer Temperaturerhohung. Mit der folgenden Formel (3) kann iiber
die Enthalpiedinderung die zugefiigte Wirmeenergie aus der elektrischen Energie berechnet
werden:

W, :HW(Tf)_HW(T;)-i-HK(Tf)_HK(T;)
=AT(mycyy +C, ¢) 3)

Hier ist my, ¢, die Spezifische Wirmekapazitéit von Wasser und C, , die Wirmekapazitit

der Messapparatur, in diesem Fall das Kalorimeter.

Experimente

Das Kalorimeter

Es wurde ein Heidolph MR82 Kalorimeter benutzt, welches mit einem National LM35 Sensor
(Messgenauigkeit 0.001K) [1] bestiickt war. Die Spannung wurde von einem Konverter
digitalisiert und iiber einen Laptop eingelesen. Wobei die Messdaten iiber LabVIEW
verarbeitet und ausgewertet wurden.

Das Netzgerit war ein Power Suply EA-3002L, welches mit einem Widerstand von 100hm
angenommen wurde. Abbildung Kalorimeter siche Anhang (Seite 6).



1. Bestimmung der Warmekapazitat des Kalorimeters

Prinzip: Durch erhitzen einer Probelosung mit bekannter Energie, kann aufgrund der
Temperaturdnderung bestimmt werden, wie viel Energie das Kalorimeter aufgenommen hat
und somit die Wirmekapazitit bestimmt werden.

Vorgehen: Das Dewargefiss wird mit 100ml Wasser, aus einem Messkolben gefiillt. Um
einen gleichméssigen Temperaturwert zu erhalten wird ein Magnetrithrer beigefiigt. Das
Kalorimeter wird anschliessend inkl. aller Komponenten geschlossen. Nach kurzer Zeit stellt
sich eine Anfangstemperatur ein, welche notiert wird. Danach wird das Netzgerit fiir eine
definierte Zeit von 100 Sekunden eingeschaltet und die Endtemperatur abgelesen.

Messwerte: Die zugefiigte elektrische Energie berechnet sich auf 1000 J
Die Wairmekapazitit der Apparatur (Kalorimeter und Wasser) belduft sich auf

C,=560£51J mol'K ™ Fiir die Wirmekapazitit des Kalorimeters ergibt sich somit der ein
Wert von C, ,=143£51 I mol" K.

Diskussion: Aus den gemessenen Daten und der Formel bei (1) wurden die konstanten C,
und C, . berechnet. Diese Messung gilt als Eichung, da alle folgenden Messungen bei ihrer
mathematischen Bestimmung den Wert C,  voraussetzen.

In Folge der wenigen Messungen, in diesem Fall 3, muss die Studentverteilung angenommen
werden. Dadurch wird allgemein wird die Varianz der Normalverteilung durch die
Studentverteilung, eine ,,breitere” Funktion hin zu einer breiteren Streuung korrigiert, was die
grosse Breite des Vertrauensintervalls erklirt.

Alle weiteren Daten und Berechnungen fiir diesen sowie fiir alle Folgeversuche sind im
Anhang beigelegt.

2. Bestimmung der Lésungsenthalpie von KCI

Prinzip: Ein Feststoff wird in einem Losungsmittel (hier Wasser) gelost. Bei diesem Vorgang
geht der Feststoff in einen energetisch giinstigeren Zustand iiber. Dieser Vorgang gibt eine
Enthalpie frei, welche im Kalorimeter gemessen werden kann. Auf diese Weise kann die
molare Losungsenthalpie bestimmt werden.

Vorgehen: In einem mit genau 100ml Wasser gefiillten Dewargefiss wird 1g eines Feststoffs
in einer Probezelle gelagert. Nach der Equilibration der Temperatur, wird die
Anfangstemperatur notiert und die Probezelle getffnet. Danach wird die Temperaturinderung
verfolgt bis sich ein Maximum bei einer exothermen bzw. ein Minimum bei einer
endothermen Reaktion zeigt. Der Temperaturunterschied zwischen Anfangstemperatur und
Temperaturmaximum wird abglesen und notiert.

Messwerte: Die im Versuch gemessene Losungsenthalpie von KCI betrigt 20.1+ 0.5 kJ mol™
Das molare Stoffmengenverhéltnis von KCl zu Wasser betréigt 0.24%.

Diskussion: Durch das Losen des Salzes war eine deutliche Temperaturzunahme zu
beobachten, welch ohne mechanische Einwirkung eine glatte Kurve beschrieb. Durch
Schiitteln des Probebehiilters kann die Reaktion beschleunigt werden, wobei die Kurve nicht
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mehr glatt ist und Ecken aufweist. Da jedoch nur das Temperaturmaximum eine Rolle spielt,
kann dies vernachlidssigt werden.
Alle weiteren Daten und die genaue Berechnung ist im Anhang beigelegt.

3. Kalorimetrische Titration von Speiseessig

Prinzip: Die Konzentration eines herkdmmlichen Speiseessigs soll infolge einer
Neutralisation mit NaOH bestimmt werden. Solange diese Neutralisation statt findet, wird ein
Temperaturanstieg zu vermerken sein, welcher sich einstellt, sobald der Essig vollstindig
reagiert hat. Bei NaOH Uberschuss wird die Temperatur wieder sinken.

Vorgehen: 100ml einer 1:4 verdiinnten Essigsdurelosung werden ins Dewargefiss
transferiert. Das Kalorimeter wird geschlossen, jedoch ohne den Probenbehilter, was eine
Offnung des Deckels zur Folge hat. Durch diese Offnung werden schrittweise je 3ml 1M
NaOH beigefiigt, bis die erwiinschte Temperaturdnderung negativ ist. Diese Messung
verbraucht ca. 30ml NaOH.

Messdaten:

Die Konzentration der Essigsdure im Speiseessig betrdgt 53.0 £ 0.8 g/L. Dies entspricht
einer molaren Konzentration von 0.736 + 0.012 M Essigsdure/Speiseessig. Fiir die
Konzentration war auf der Verpackung ein Wert von 45g/L angegeben.

Diskussion: Jedes Mal nach hinzufiigen der Menge, ist ein Temperaturanstieg zu
verzeichnen, welcher sich dann wieder einstellt. Dadurch entsteht ein stufenformiger Graph.
Nach dem Aquivalenzpunkt ist weiterhin ein stufenférmiger Graph zu erkennen, jedoch mit
negativem A7 und kleineren Stufen. Die gemessene Konzentration an Essigsdure im
Speiseessig weicht um 15.1% von der Angabe auf der Verpackung ab.

4. Bestimmung der Reaktionsenthalpie von 1/1 Oxalsaure mit NaOH

Prinzip: Werden zwei Stoffe oder Stofflosungen gleicher Anfangstemperatur
zusammengebracht und treten in Reaktion miteinander, so wird eine Temperaturinderung
beobachtet, sofern die Reaktionsenthalpie A.H nicht Null betrégt.

Durch das Mischen zweier Reaktanden dndert sich die Temperatur des Systems. Aus der
Temperaturinderung AT und der Wirmekapazitit C, des Systems errechnet sich die
Reaktionsenthalpie durch Umformen der Formel (2) zu A,H = -C,AT.

Sdure-Base-Reaktion von Oxalsidure und NaOH:

NaOH + H,0 — Na® + OH + H,0 4.1)
C2H204 + HQO e C2HO4_ + H3O+ (42)
Na" + H,O + OH + C,HO; + H;0" — 3 H,0 + C,HO, + Na™* 4.3)

Vorgehen: In einem Dewargefiss werden 100ml 0.1M NaOH-Losung vorgelegt. In der
Probezelle werden 0.9g Oxalsdure bereitgestellt. Wihrend einigen Minuten wird das System
equilibriert bis eine konstante Anfangstemperatur 6; erreicht ist. Die Probezelle wird geodffnet
und der Temperaturverlauf im System aufgezeichnet. Der Temperaturunterschied zwischen
Anfangstemperatur 6; und dem Temperaturmaximum, bzw. —Minimum (Endtemperatur 0y
wird gemessen.



Resultate und Diskussion: Aus den Experimentell ermittelten Daten errechnet sich unter
Beriicksichtigung der Ungenauigkeit von C, die Reaktionsenthalpie A/H = 128 + 47 ] Kg’l.
Die Reaktandenmengen wurden im Verhiltnis 1/1 eingesetzt, was zur Folge hat, dass sich
NaOH und Oxalsdure gemiss (2.3) gerade neutralisieren; die Stoffe reagieren vollstindig
miteinander. Auf Grund dieser Tatsache kann eine prizise Aussage iiber die
Reaktionsenthalpie gemacht werden. Wiirde einer der beiden Stoffe nicht vollstindig
reagieren, wire das Resultat verfilscht. Ebenfalls zu beachten ist, dass die Reaktionsenthalpie
zweier Stoffe abhingig von deren Konzentration ist. Die in diesem Versuch erhaltenen Werte
gelten nur fiir eine Reaktandenkonzentration von 0.1 M. Auffillig bei der Auswertung ist,
dass einer von drei gemessenen Temperaturwerten um 10.0% vom Mittelwert der beiden
anderen abweicht. Dies riithrt von einer Storung des Messgeriits her. Die daraus resultierende
grosse Streuung erkldart auch die betrichtliche relative Breite von 40.3% des
Vertrauensintervalls fiir die Reaktionsenthalpie. Ein Literaturwert fiir die Reaktionsenthalpie
von Oxalsdure mit NaOH wurde nicht gefunden.

5. Bestimmung der Schmelzenthalpie von Eis

Zu einer bekannten Menge Wasser von Raumtemperatur gibt eine bekannte Menge Eiswasser
und misst die resultierende Temperaturdnderung (Experiment 1). Anschliessend wiederholt
man die Prozedur, verwendet aber anstelle des Eiswassers eine moglichst gleiche Menge Eis
und misst die Temperaturdnderung (Experiment 2). Aus den beiden Temperaturunterschieden,
sowie der verwendeten Mengen Eis, respektive Eiswasser errechnet sich gemiss Formel (5)
die Spezifische Schmelzenthalpie des Eises.

sp sp m Ae
AH =c)y [ﬂ A6?2 6, _92fJ
mE 1 (5)

Vorgehen: (Experiment 1) Im Dewargefdss werden 100ml Wasser vorgelegt. Sobald die
Temperatur konstant ist, werden 20ml Eiswasser zugegeben und die Temperaturinderung
abgelesen. (Experiment 2) Analoges vorgehen, nur werden anstelle von Eiswasser 17.25¢g Eis
beigegeben.

Resultate und Diskussion: folgende Werte wurden gemessen:

Die aus den Messwerten (Fig 2, siehe Anhang) errechnete Schmelzenthalpie von Eis betriigt
AnHE? =240 + 11 kJ Kg'l. Verglichen mit dem Literaturwert fiir die Schmelzenthalpie von
Eis unter Normdruck A,Hg® = 333.8 kJ Kg' [2] ist der erhaltene Mittelwert plus
Vertrauensintervall um 24.9% zu klein. Mogliche Erkldarungen dafiir sind folgende:

Der Deckel der Versuchsapparatur ist wihrend dieses Versuches offen. Es liegt also ein
offenes System vor (nicht adiabatisch), in dem Energie in Form von Wirme mit der
Umgebung ausgetauscht werden kann. Die gemessene Schmelzentahlpie ist folglich kleiner,
da fiir den Vorgang zusitzlich Energie aus der Umgebung gezogen wird. Auch ist die Masse
zugegebenen Eises nur ungenau zu bestimmen, da ein Teil des Eises vor der Zugabe zum
Messsystem durch Aufnahme von Wiarmeenergie aus der Umgebung bereits zu Wasser
schmilzt. Ebenfalls Einfluss auf die Schmelzenthalpie nimmt die Reinheit des Wassers, die
hier aber nicht bestimmt wurde. Deionisiertes Wasser hat eine hohere Schmelzenthalpie als
Leitungswasser.
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Fig. I  FErich Meister, ,,Praktikum Allgemeine Chemie, Teil Physikalische Chemie®,
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Verwendete Chemikalien und ihre Gefahren:

Alle Angaben, sofern nichts vermerkt, stammen aus Quelle [5]

H20

Reinheit: Deionisiertes Wasser vom Hahn der ETHZ

S: keine R: keine
KCl1

Reinheit: Bereitgestellte Chemikalie im Labor der ETHZ
S: keine R: keine

Losungsenthalpie: 17.54+0.09 kJ mol™ [4]

Tafelessig 5% Essigsédure
Reinheit: 5% Masse

S:(1/2-)23-26-45 R: 10-35
Oxalsédure

Reinheit: Bereitgestellte Chemikalie im Labor der ETHZ
S:(2-)24/25 R: 21/22
NaOH

Reinheit: Bereitgestellte Chemikalie im Labor der ETHZ
S: (1/2-)26-37/39-45 R: 35
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