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Einstieg 1: Bei der Abgas-Untersuchung wird dem Autobesitzer gesagt, dass er für das 
vorgeführte Auto keine Plakette bekommt. Der Auto-Mechaniker hat mit seinen Geräten 
festgestellt, dass das Auto zu viel Kohlenstoffmonoxid (CO) ausstößt. Daraufhin versucht 
der Mechaniker, eine Lösung zu finden und will die Lambda-Sonde überprüfen. Wenn 
diese defekt sei, so der Mechaniker, würde das Luft/Benzin-Gemisch nicht richtig einge-
stellt werden und es komme zu einem erhöhten Kohlenstoffmonoxid-Ausstoß. Die Bezie-
hung zwischen Lambda-Sonde und der potentiometrischen Titration wird in diesem Bei-
trag beleuchtet. 
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Einstieg 2: 

 
Abb. 1: Wein-Tester bei der Arbeit [11] 

Wein-Kenner teilen den Wein ihrer Wahl in trockene und liebliche Sorten ein. Diese Ka-
tegorisierung ist unter anderem abhängig vom Säure-Gehalt des jeweiligen Weins. Zur 
Bestimmung dieser bedienen sich Chemiker in den meisten Fällen der Titration. Aller-
dings wird diese – gerade im Fall von Rotwein – durch die intensive Färbung des Weins 
erschwert, da Farb-Indikatoren somit nicht eingesetzt werden können. Auch in anderen 
Lösungen mit intensiver Färbung oder Trübung durch Niederschlag ist eine Bestimmung 
der Konzentration der enthaltenen Ionen mithilfe von Indikatoren in einer Titration nicht 
möglich. Die Möglichkeiten der Messung des elektrischen Potentials zwischen zwei Halb-
zellen erlauben allerdings die Anwendung potentiometrischer Titrationen bei Säure/Base-
Titrationen, Redox-Titrationen, Komplexometrischen Titrationen und Fällungs-Titratio-
nen, um so auf den Gehalt einzelner Ionen schließen zu können. 

Einstieg 3: Das Beste am Chemie-Unterricht sind die Experimente. Da es nicht immer 
knallen und rauchen kann, bieten sich viele Versuche mit sauren und basischen Lösun-
gen an. Der pH-Wert kann hierbei mit Indikatoren oder der pH-Glaselektrode gemessen 
werden. Viele Lehrenden wissen aber gar nicht, wie Letztere funktioniert bzw. wie man 
sie richtig pflegen muss, denn billig ist sie nicht. 

1 Quantitative Analysen 

1.1 Übersicht der Analysen 

Titrimetrische Verfahren Indikatoren 

Neutralisations-Verfahren Farbumschlags-Indikatoren 

Redox-Verfahren Niederschläge 

Fällungs-Verfahren Potentiometrische Titration 

Komplexbildungs-Verfahren Polarographie 

 Elektrogravimetrie 

 Konduktometrie 

1.2 Begriffe 

Titration ist ein quantitatives Verfahren zur Bestimmung einer unbekannten Menge eines 
gelösten Stoffes durch Zugaben einer bekannten Reagenz-Lösung bis zur quantitativen 
Umsetzung. Die quantitative Umsetzung ist am Äquivalenz-Punkt, wo die Stoffmenge „x“ 
eines Stoffes „A“ gleich der Stoffmenge „y“ eines Stoffes „B“ ist. 
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Die potentiometrische Titration ist eine maßanalytische Methode, bei der der Potential-
Verlauf in Abhängigkeit vom Reagenz-Zusatz aufgenommen wird. Diese Methode bietet 
einen Vorteil bei gefärbten oder trüben Lösungen. 

2 Mess-Verfahren mit der pH-Glaselektrode 

Die potentiometrische Titration von Säuren und Basen bedient sich der Messung des 
plötzlichen Sprungs des chemischen Potentials zweier Halbzellen einer galvanischen 
Zelle am Äquivalenz-Punkt der Titration zu dessen Bestimmung. Dazu wird während der 
gesamten Titration der pH-Wert der untersuchten Lösung erfasst. Im Allgemeinen wird 
dazu eine Glas-Elektrode verwendet. 

2.1 Aufbau der pH-Glaselektrode als Einstabmesskette 

Die pH-Glaselektrode ist aus 2 Halbzellen aufgebaut (Abb. 2). 

Die Halbzelle 1 ist die sogenannte Messelektrode. Hierbei taucht eine Glaskugel in die 
Analyt-Lösung. Die Glaskugel ist mit einer gesättigten Kaliumchlorid-Lösung gefüllt, in 
die ein Silberdraht taucht, der mit Silber(I)-chlorid beschichtet ist.  

Die zweite Halbzelle, die Referenzelektrode, besteht lediglich aus dem mit Silber(I)-
chlorid beschichteten Silberdraht, der in eine Kaliumchlorid-Lösung taucht.  

Beide Halbzellen sind durch einen Spannungsmesser verbunden und der Stromkreis wird 
über eine Salzbrücke geschlossen. Der Silberdraht funktioniert dabei als Leiter 1. Ord-
nung, indem Elektronen als elektrischer Strom transportiert werden, die Salzbrücke stellt 
einen Leiter 2. Ordnung dar, da hier ein Ladungstransport durch Ionen stattfindet.  

 
Abb. 2: Halbzellen der pH-Glaselektrode 

Häufig trägt die pH-Glaselektrode auch den Namen Einstabmesskette (Abb. 3). Diese 
Bezeichnung beschreibt die Bauweise der Standard-pH-Glaselektrode, in der die beiden 
Halbzellen in einer Bauform, einem Stab, ineinander verbaut sind. Die Referenzelektrode 
wird als Mantel um die Messelektrode gebaut, das Diaphragma bildet die Salzbrücke 
zwischen den beiden Elektroden [1, 2, 4]. 
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Abb. 3: Aufbau der pH-Glaselektrode als Einstabmesskette. 

2.2 Funktionsweise der pH-Glaselektrode  

Die Glasmembran der Messelektrode ist an den Rändern gequollen. Diese gequollenen 
Schichten, die Gelschichten, sind je ca. 1 nm dick. Im Inneren der Glasmembran existiert 
weiterhin eine trockene Glasschicht von ca. 105 nm Dicke.  

Das Glas besteht aus SiO2, das aus eckenverknüpften SiO4-Tetraedern aufgebaut ist 
(Abb. 4). Im Glasinneren wirken Wechselwirkungen zwischen Na+-Ionen und freien Oxid-
Anionen. 

 

Abb. 4: Silicatgitter des Glases 

An den Außengrenzen dieses Netzwerks können sich Protonen (H+) an die freien Oxid-
Ionen des Glases binden. Durch eine lokale Ladungsänderung diffundieren die Na+-Kati-
onen durch die Glasschicht (Abb. 5). Da die Protonen dies nicht können, lagern sie sich 
an den Gelschichten an. An der äußeren Gelschicht verdrängen Protonen also die am 
Sauerstoff des Glases (SiO4-Netzwerk) gebundenen Na+-Ionen.  
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Abb. 5: Vorgänge an der Glasmembran 

An der Inneren Gelschicht (Potential C, Abb. 6), zur Pufferlösung/KCl-Lösung hin (Poten-
tial A‘), herrscht eine bekannte H+-Aktivität vor, da der pH-Wert in dieser Lösung stabil 
bleibt. An der äußeren Gelschicht (Potential B) liegen jedoch stets unbekannte H+-Aktivi-
täten vor, da diese vom pH-Wert der Analysenlösung (Potential A) abhängen.  

 

Abb. 6: Schematischer Potentialverlauf an der Glaselektrode aus Jander et al. 1995, S. 428 

Durch den Ionenaustausch an den Gelschichten entstehen die verschiedenen Potentiale, 
mit einer spezifischen Potentialdifferenz, die als Spannung messbar ist. Abhängig vom 
Potential A verändert sich besonders das Potential B am äußeren Rand der Glasschicht. 
Aus dieser Potentialdifferenz wird schließlich der pH-Wert abgeleitet [1, 2, 7]. 
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3 Physikalische Vorgänge an der pH-Glaselektrode 

3.1 Potentialberechnung 

Die Potentiale an der Glasmembran können durch die Zellsymbolik der elektrochemi-
schen Reihe ausgedrückt werden: 

 

Die Messelektrode leitet das Potential der Analysenlösung ab. Da hier der pH-Wert kon-
stant ist, ist auch das Potential konstant. Das Diaphragma verbindet die Messelektrode 
mit der Analyt-Lösung. 

Der unbekannte pH-Wert der Analyt-Lösung ist die einzige Variable in der elektrochemi-
schen Reihe. Gemeinsam bilden die Messelektrode und die Analysenlösung das äußere 
Potential, aus dem sich schließlich das Potential der Analyt-Lösung und somit der pH-
Wert, ableiten lässt.  

Das äußere Potential ist vom inneren durch die Glasmembran getrennt. Sowohl das Po-
tential des pH-Werts der Pufferlösung als auch das der Referenzelektrode sind konstant.  

Aus dieser elektrochemischen Reihe ergibt sich die Elektrische Potentialdifferenz für io-
nenselektive Elektroden [1, 2, 5, 7]: 

 

3.2 pH-Wert-Berechnung 
Die Berechnung der Potentialdifferenz zwischen den äußeren und inneren Lösungen er-
folgt über die Gleichung 2:  

 

Auf diese Gleichung lässt sich die Zellsymbolik der elektrochemischen Reihe übertragen, 
sodass sich einige Therme ergeben:  

 
Auffallend ist außerdem die Ähnlichkeit zur Nernst-Gleichung, die sich durch Einsetzen 
der Universellen Gaskonstante R, Temperatur T sowie der Faraday-Konstante F verein-
fachen lässt: 

 

Durch die Kombination der konstanten Therme aus Gleichung 3 erhält man folgende 
Gleichung zur Berechnung der Potentialdifferenz: 

 

Ag (s) | AgCl (s) | Cl– (aq) ‖ H+ (aq, außen)  H+ (aq, innen), Cl– (aq) | AgCl (s) | Ag (s) 

Messelektrode 
konstant 

pH-Wert  
Analyt-Lösung 

variabel 

Diaphragma 
 

Glasmembran 

pH-Wert  
Pufferlösung 

konstant 

Referenzelektrode 
konstant 

(1) E = Konstante +
0,05916

n
log AL 

(2) E = EAußen − EInnen =
ΔGSolvatis.

nF
−

RT

nF
ln (

Am

AL
) − EInnen 

(3) E =
ΔGSolvatis.

nF
+

RT

nF
ln(AL) −

RT

nF
ln(Am) − EInnen 

konstant variabel konstant konstant 

(4) E = E0 +
RT

nF
ln (

Aox

Ared
) = E0 +

0,05916

n
ln(

Aox

Ared
) 

(5) E = Konstante +
RT

nF
ln(AL) 
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Analog zur Nernst-Gleichung können auch in die Gleichung 5 R, T und F eingesetzt wer-
den, sodass sich die Gleichung 1 zur Berechnung der Elektrischen Potentialdifferenz für 
ionenselektive Elektroden ergibt: 

 

Für die pH-Messung muss die Elektrode mit Hilfe von mindestens zwei Pufferlösungen 
(P1 und P2) auf einen erwarteten Bereich kalibriert werden. Die zu messenden pH-Werte 
liegen auf der Kalibrierungsgeraden, weshalb die Puffer so gewählt werden sollten, dass 
der zu erwartende pH-Wert zwischen ihren pH-Werten liegt. 

Unter Idealbedingungen ist die Elektrode auf eine Veränderung des pH-Wert um 59,16 
mV/pH bei 25°C eingestellt.  

Aus dem gemessenen Potential der Analyt-Lösung kann schließlich der pH-Wert mit fol-
gender Gleichung berechnet werden: 

 

EP1, EP2, pHP1 und pHP2 sind durch die Kalibration bekannt, Eunbekannt lässt sich durch die 
Formel zur Berechnung der Elektrischen Potentialdifferenz für ionenselektive Elektroden 
berechnen. Schließlich bleibt als einzige Unbekannte der pH-Wert übrig, der aus den 
bekannten Werten abgeleitet werden kann [2].  

4 Praktische Anwendung der pH-Glaselektrode 

4.1 Mögliche Fehler 

Die pH-Glaselektrode hat Grenzen bezüglich der Messung. Um ein Austrocknen der Gel-
schicht, das die Elektrode unbrauchbar machen würde, zu verhindern, muss sie in einer 
wässrigen Lösung aufbewahrt werden.  

Vor einer Reihe an Messung wird die Elektrode, wie oben beschrieben kalibriert und an-
schließend mit Wasser gespült, um Verunreinigungen zu entfernen. Die Reinigung sollte 
nach jeder weiteren Messung erfolgen. 

Weitere Faktoren, wie z.B. die Temperatur, können das Messergebnis verfälschen. Häu-
fige Fehler sind der Säure-Fehler oder der Alkali-Fehler.  

Der Säure-Fehler tritt bei einer zu hohen Konzentration an Protonen, also bei sehr star-
ken Säuren, auf. Es wird vermutet, dass der Grund für den Fehler darin liegt, dass das 
Glas dadurch schnell mit Protonen gesättigt ist. Der gemessene pH-Wert ist höher als der 
tatsächliche pH-Wert.  

Bei einer Verfälschung durch Fremd-Ionen spricht man vom Alkali-Fehler. Dieser tritt be-
sonders bei alkalischen Lösungen, die Natriumionen enthalten auf. Ein hydratisiertes 
Na+-Ion besitzt fast denselben Ionenradius bzw. dieselbe Ionendichte, wie ein hydrati-
siertes Oxonium-Ion. Die Glaselektrode spricht somit auch auf diese Natrium-Kationen 

an. Der gemessene pH-Wert ist dadurch niedriger als der tatsächliche pH-Wert.  

Die Messung sollte außerdem sollte bei derselben Temperatur wie die Kalibration, stan-
dardmäßig bei 25 °C, durchgeführt werden, da sich die Steigung der Kalibrierungsgera-
den, auf der der pH-Wert liegt, mit zunehmenden oder abnehmenden Temperaturen ver-
ändert. 

Schließlich stellt auch die Zusammensetzung der Analyt-Lösung eine Fehlerquelle dar. 
Je nach Diffusionspotential am Diaphragma der Bezugselektrode kann der Messwert ver-
fälscht werden. Bei der Wahl des Analyt sollten beispielsweise hydrophobe Stoffe oder 

(1) E = Konstante +
0,05916

n
log AL 

(6) 
Eunbekannt−EP1

pHunbekannt−pHP1

=
EP2−EP1

pHP2−pHP2
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Suspensionen vermieden werden, da sie die klassische Glaselektrode verstopfen [1, 2, 
5, 7]. 

4.2 pH-Wert Messung: Verdünnungsreihe 

Um etwas Abwechslung in den Schulversuchen und einen für die Lernenden spannen-
deren und greifbareren Zugang zum Thema zu erlangen, kann im Unterricht eine Ver-
dünnungsreihe mit Weißwein angesetzt werden. Der Wein ist hierbei als saure Substanz 
der Säureersatz. 

Experiment: pH-Wert-Messung in der Verdünnungsreihe von Weißwein 

Material:  

 All-Chem-Misst mit Glaselektrode 

 6 Bechergläser  

 10 mL Vollpipette 

 VE-Wasser 

Chemikalien: 

 Weißwein 

 2 Pufferlösungen, z.B. pHP1 = 4, pHP2 = 7 

Durchführung:  

Den All-Chem-Misst mit der pH-Glaselektrode nach Anleitung einschalten und mit den 
beiden Pufferlösungen kalibrieren. 

Zur Vorbereitung sollte bereits eine Verdünnungsreihe angesetzt sein. In das Becherglas 
1 werden 100 mL Weißwein gegeben. Im Becherglas 2 werden 10 mL Weißwein auf 100 
mL VE-Wasser, im dritten Becherglas 10 mL der Lösung aus dem Becherglas 2 ebenfalls 
auf 100 mL verdünnt. Diese Verdünnung kann 4-5 mal wiederholt werden. 

Anschließend werden der Reihe nach, beginnend beim Weißwein, die pH-Werte der je-
weiligen Mischungen gemessen. Nach jeder Messung sollte die Elektrode mit dem VE-
Wasser gespült werden. Für ein genaueres Ergebnis wird außerdem empfohlen die Gla-
selektrode etwas in der Analytlösung zu schwenken, sodass die Glasmembran komplett 
vom Analyt umspült wird. 

Beobachtung:  

Entsprechend den Erwartungen nimmt der pH-Wert mit Abnahme der Konzentration des 
Weißweins zu, die Konzentration der Protonen in der Lösung sinkt also, die Potentialdif-
ferenz an der Glasmembran und die gemessene Spannung nimmt ab. 

5 Potentiometrische Titration 

5.1 Versuch 1: Titration von Rotwein 

 

Unter gleichmäßiger Tropf-Geschwindigkeit wird Natronlauge (cNaOH= 1 mol/L) in 100 mL 
Rotwein titriert. Gleichzeitig erfasst der Computer über die Chembox die pH-Messwerte 

Abb. 7: Weinsäure 
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der Glas-Elektrode und überträgt diese in eine Titrationskurve. Es soll der Gehalt an 
Weinsäure C2H6O6 gemessen werden.  

Experiment: Potentiometrische Titration von Weinsäure 

Material:  

 Chembox 

 Computer 

 pH-Messkette 

 Gleichlauf-Bürette 

 Stativ, -Ring 

 2x Muffe, 2x Stativ-Klammer 

 Magnetrührer, -Stäbchen 

 Becherglas, 150 mL 

Chemikalien: 

 Natronlauge (ca. 10 – 15 mL) 
c= 1 mol/L 
CAS-Nr.: 1310-73-2 

 Gefahr 
H290, H314 
P280, P303+P361+P353, 
P305+P351+P338 

 Rotwein (100 mL) 

Durchführung: Die pH-Messkette an der Chembox vor dem Versuch kalibrieren. Ebenso 
die Gleichlauf-Bürette. 

Über die Gleichlauf-Bürette langsam Natronlauge zum Rotwein titrieren, dabei kontinu-
ierlich den pH-Wert der Lösung mithilfe der pH-Messkette und der Chembox auf dem 
Computer aufzeichnen lassen. Die Messkette muss dabei bis zum Diaphragma in die 
Lösung eintauchen. 

Beobachtung: Während der Titration kann das Entstehen der Titrationskurve auf dem 
Monitor des Computers mitverfolgt werden. Eine schwache Säure wie die Weinsäure 
zeigt dabei eine nur schwache Steigung. Ist der zweite Scheitel der Titrationskurve deut-
lich überschritten, kann die Titration beendet werden. 

 
Abb. 8: Titrationskurve mit Auswertung nach der Tangenten-Methode 
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5.2 Auswertung des Versuchs 1: Titration von Rotwein 

Um den Wende-Punkt der Titrationskurve (Äquivalenz-Punkt der Titration) zu ermitteln, 
werden in der Tangenten-Methode zwei parallele Tangenten an die Scheitel der Titrati-
onskurve gelegt und eine Mittel-Parallele gezogen. Im Schnittpunkt dieser Mittel-Parallele 
mit der Kurve liegt der Äquivalenz-Punkt. 

Aus dem ermittelten Verbrauch von Natronlauge (hier: 9,45 mL) lässt sich anschließend 
die Konzentration der im Wein enthaltenen Säure berechnen: 

cWeinsäure * VWeinsäure * zWeinsäure = cNaOH * VNaOH * zNaOH 

cWeinsäure = 
1 mol

L
⁄  * 9,45 mL * 1

100 mL * 2
 = 0,472 

mol

L
 

Damit ergibt sich ein Säure-Gehalt (mit MWeinsäure= 150 mol/L) von: 

β = cWeinsäure * MWeinsäure = 0,042 
mol

L
 * 150 

g

mol
 = 7,08 

g

L
 

Dieser deckt sich mit Literatur-Werten von Wein, der zwischen 5 und 7 g/L liegt. Der re-
lativ hohe Gehalt an Weinsäure ist durch die Verwendung eines „trockenen“ Weins und 
die fehlende Berücksichtigung anderer Säuren im Wein wie der Äpfelsäure, o. ä. zu er-
klären. 

5.3 Versuch 2: Titrationskurve und Äquivalenzpunkt-Bestimmung 

Die Wasserstoff-Ionen der Säure (Salzsäure) werden bei der Zugabe von einer Base 
(Natronlauge) neutralisiert. Dadurch sinkt die Konzentration der Wasserstoff-Ionen und 
der pH-Wert steigt relativ gleichmäßig an. 

Am Äquivalenz-Punkt sind alle Wasserstoff-Ionen der Säure neutralisiert. Der pH-Wert 
von 7 ergibt sich aus den nun relevanten Wasserstoff-Ionen des Wassers, die in einer 
Konzentration von 10-7 mol/L vorliegen. An diesem Punkt erkennt man eine sprunghafte 
Veränderung des pH-Wertes. 

Bei einer größeren Zugabe der Base steigt der pH-Wert weiterhin an. 

Anstelle des pH-Wertes kann das Ergebnis auch in Form der Spannung angegeben sein. 
Wie in folgender Abbildung gezeigt wird. 

 
Abb. 9: Spannungs-Kurven bei Zugabe von Natronlaue in Salzsäure 
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Die Form gleicht der Neutralisations-Kurve. Mitunter ist es zweckmäßig, nicht mit der 
Größe des Potentials, sondern mit dem Verhältnis der Potential-Änderung „ΔU“ zur Vo-
lumen-Änderung „ΔV“ zu rechnen. Die Änderung des Quotienten aus „ΔU/ΔV“ am Äqui-
valenz-Punkt ist größer als die des Potentials „U“ und kann graphisch leicht erkannt wer-
den, wie in Abb. 9 die rot dargestellte Kurve zeigt. 

Zusammenfassung: Die potentiometrische Titration ermöglicht auch eine Durchführung 
von Titrationen, wenn durch eine starke Färbung oder Trübung der Probe-Lösung die 
Anwendung von Indikatoren verhindert wird. Dabei dient die Messung der Potential-Dif-
ferenz zweier Halbzellen einer Glas-Elektrode zur Bestimmung des pH-Werts der Probe-
Lösung. Diese Potential-Differenz wird beeinflusst von der Konzentration der Protonen in 
der Probe-Lösung. Aus der so erhaltenen Titrationskurve kann der Äquivalenz-Punkt der 
Titration abgelesen und so die Berechnung der zu bestimmenden Ionen-Konzentration 
durchgeführt werden. 

Die pH-Glaselektrode ist eine Einstabmesskette, in der zwei Ag/AgCl-Elektroden in einer 
KCl-Lösung miteinander verbaut sind. Sie messen die Veränderung der Potentialdiffe-
renz an der Glasmembran bei unterschiedlichen H+-Aktivitäten. Daraus kann schließlich 
der pH-Wert berechnet werden. 

Abschluss 1: Bei der Lambda-Sonde ergibt sich das Sonden-Potential ebenfalls durch 
das Nernst‘sche Gesetz, ist aber abhängig vom Sauerstoff-Partialdruck aus dem Abgas 
und der Luft. Funktioniert diese Sonde nicht, so sendet sie kein oder ein falsches Signal 
weiter und das Benzin/Luft-Gemisch ist in einem schlechten Verhältnis. Durch ein 
schlechtes Benzin/Luft-Gemisch gelangen vermehrt Schadstoffe wie das Kohlenstoffmo-
noxid in die Luft. 

 
Abb. 10: Ausschnitte von pH-Meter (links) und Lambda-Sonde (rechts) im Vergleich 

Abschluss 2: fehlt 

Abschluss 3: Die pH-Elektrode ist nicht nur für Chemie-Lehrkräfte und Chemiker rele-
vant, sie wird in vielen weiteren Bereichen verwendet. In der Geographie kann z.B. mit 
der pH-Elektrode in einer Suspension aus einer Bodenprobe in Pufferlösung der Boden-
pH bestimmt werden. In der Medizin ist im Blutgasanalysegerät eine Glaselektrode ver-
baut, mit der sichergestellt werden kann, dass der empfindliche Blut-pH-Bereich bei der 
Beatmung von Patienten stabil gehalten wird. Den wohl wichtigste Einsatzbereich stellt 
aber die Lebensmittelindustrie dar. Die pH-Elektrode ermöglicht eine lebensmittelechte 
pH-Überwachung unserer Getränke und Nahrungsmittel, sowie des Trinkwassers. 
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