
1. Leitfähigkeitstitration     ———————————————————————    1.1 

Leitfähigkeitstitrationen 

Einführung 
Üblicherweise werden bei Säure-Base-Titrationen zur Erkennung des Äquivalenzpunktes Farbindika-
toren eingesetzt. Wenn allerdings die Lösungen selbst farbig sind, wird dieses Verfahren kaum mög-
lich sein. 
Dann muss man eine komplette Titrationskurve mithilfe eines pH-Meters erstellen, um die Wende-
punkte und damit den Äquivalenzpunkt festzulegen. Dieses Verfahren heißt potentiometrische Titra-

tion. 
Man aber auch zur Bestimmung des Äquivalenzpunktes die Änderung der elektrischen Leitfähigkeit 
der Probelösung im Verlauf der Titration heranziehen. Man spricht dann von einer Leitfähig-

keitstitration. 

Leitfähigkeit von Ionenlösungen 
Saure und alkalische Lösungen leiten ebenso wie Salzlösungen den elektrischen Strom (Elektrolytlö-
sungen). 
Dieser Stromfluss beruht auf der Wanderung frei beweglicher Ionen unter dem Einfluss der Spannung 
U. Die elektrische Leitfähigkeit äußert sich in der gemessenen Stromstärke I. 
 
Die aus dem Physikunterricht bekannten Gesetzmäßigkeiten lassen sich analog auf Elektrolytlösungen 
übertragen: 
 

Stromleitung in metallischen Leitern Stromleitung in Elektrolytlösungen 

 
 

 
• Ladungstransport durch wandernde Elektro-

nen. 
• Der Widerstand hängt von der Leiterlänge l 

ab. 
• Der Widerstand hängt von dem Leiterquer-

schnitt A ab. 
• Der Widerstand nimmt mit steigender Tempe-

ratur zu (Zunahme der Behinderung durch 
schwingende Atomrümpfe). 

• Ladungstransport durch wandernde Ionen. 
Kationen und Anionen tragen beide zur 
Stromleitung bei. 

• Der Widerstand hängt vom Abstand der E-
lektroden l ab. 

• Der Widerstand hängt vom Elektrodenquer-
schnitt A ab. 

• Der Widerstand nimmt mit steigender Tempe-
ratur ab (Abnahme der Viskosität der Lösung) 
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Wichtige Größen 

Größe Festlegung Einheit Kommentar 
Widerstand R 
(Spannung U, Strom-
stärke I) 

I

U
R =   1Ω (Ohm) = 1

A

V
 

Ohmsches Gesetz 

Leitwert G 

U

I

R

1
G ==  1S (Siemens) = 

Ω

1
 

 

Spezifischer Wider-
stand ρ 
(Elektrodenoberfläche 
A, Elektrodenabstand l) 

l

A
Rρ ⋅=   

1Ω� cm Herleitung am Beispiel eines Drahtes: 
1. Der Widerstand eines Drahtes ist proportional zu seiner 

Länge l: R~l 
 

 
2. Der Widerstand eines Drahtes  ist proportional zum Kehr-

wert seiner Querschnittsfläche: R~1/A 

 
3. Der Widerstand eines Drahtes hängt von seiner Stoffart ab. 
Alle drei einzelnen Beziehungen lassen sich durch einer einzigen 
Formel beschreiben: 

A

l
ρR ⋅=  

 
Elektrische Leitfähigkeit 
oder spezifische Leitfä-
higkeit κ (sprich: Kap-
pa) 
(Zellkonstante l/A) 

A

l

R

1

ρ

1
κ ⋅==  

A

l

U

I

A

l
Gκ ⋅=⋅=  

cmΩ

1

cm

1S

⋅
=  

Diese Größe wird von Leitfähigkeitsmessgeräten angezeigt! 

Äquivalentleitfähigkeit 
Λeq 
(Betrag der Ionenla-
dung z, 
Stoffmengenkonzentra-
tion c) 

cz

κ
Λeq

⋅
=  

molΩ

1cm

mol

cm1S 22

⋅
=

⋅
 

Um Werte der elektrischen Leitfähigkeit verschiedener Elektroly-
te miteinander vergleichen zu können, muss man: 
1. Die spezifische Leitfähigkeit auf eine bestimmte Konzentra-

tion normieren, d.h. man muss κ durch die Konzentration c 
der Lösung teilen. 

2. Berücksichtigen, dass wandernde Ionen gemäß ihrer 
unterschiedlichen Ladung auch unterschiedliche Ladungen 
transportieren (z.B. Na+ und Cu2+), d.h. man muss κdurch 
die Ionenladung z teilen. 

3. Die neue Größe nennt man Äquivalentleitfähigkeit Λeq. 

4. Aus 1., 2. und 3. folgt: 
cz

κ
Λeq

⋅
=  

Ionenäquivalentleitfä-
higkeit 
λ+ , λ- 

λ+  + λ- = Λeq 

molΩ

1cm

mol

cm1S 22

⋅
=

⋅
 

Für verdünnte Lösungen setzt sich die Äquivalentleitfähigkeit 
additiv aus den Beiträgen von Kationen und Anionen zusammen: 
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Man teilt die Elektrolysezelle in drei Berreiche auf: Anodenraum, 
Mittelraum und Kathodenraum: 
Entsprechend ihrer Ionenäquivalentleitfähigkeit wandern pro 
Zeiteinheit 2 Kationen von links nach rechts. In demselben 
Zeitraum wandern 3 Anionen von rechts nach links. In Summe 
werden 5 Anionen und 5 Kationen zur Abscheidung kommen. 
Zur Leitfähigkeit haben die schnelleren Anionen relativ gesehen 
mehr beigetragen. Die Gesamtleitfähigkeit ist durch die Summe 
beider Ionenäquivalentleitfähigkeiten gegeben. 

 

Ionenäquivalentleitfähigkeiten einiger Ionen 

 

     
 
Beim Vergleich der Ionenäquivalentleitfähigkeiten ist zu beachten, dass Ionen in wässriger Lösung 
hydratisiert vorliegen. Kleine sowie mehrfach geladene Ionen sind aufgrund der größeren Ladungs-
dichte stärker hydratisiert und deshalb weniger beweglich. 
Besonders große Ionenbeweglichkeiten und damit auch Ionenäquivalentleitfähigkeiten weisen Oxoni-
umionen sowie Hydroxidionen auf. Diese Sonderstellung hängt mit der Nahordnungsstruktur des Was-
sers zusammen (entsprechend große Unterschiede bestehen in nicht wässrigen Lösungsmitteln nicht). 
Im Wasser wird durch den Auf- und Abbau von Wasserstoffbrückenbindungen ein rascher Ladungs-
transport ermöglicht, ohne dass dazu die eigentliche „Wanderung" von Oxoniumionen oder Hydroxi-
dionen erforderlich ist (Leitungsmechanismus nach (Grotthus 1805). 
 

Leitfähigkeitstitrationen 

Salzsäure mit Natronlauge 

Der Verlauf der elektrischen Leitfähigkeit bei einer konduktometrischen Titration soll an den 
Säure-Base Titrationen von Salz- und Essigsäure mit Natronlauge sowie Bariumhydroxid mit 
Schwefelsäure und an der Fällungstitration von Chlorid-Ionen mit Silbernitrat dargestellt 
werden. 
Bei der Titration von Salzsäure mit Natronlauge nimmt die Leitfähigkeit zunächst ab, da die 



1. Leitfähigkeitstitration     ———————————————————————    1.4 

Oxonium-Ionen mit den Hydroxid-Ionen reagieren (Neutralisation) und durch die weniger 
beweglichen Natrium-Ionen ersetzt werden. 
 

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

 
  Salzsäure  Natronlauge 

 

Am Äquivalenzpunkt liegen nur noch Natrium- und Chlorid-Ionen vor, die Leitfähigkeit hat 
folglich ein Minimum erreicht, obwohl sich im Vergleich zur ursprünglichen Salzsäure in 
diesem Stadium der Titration die Anzahl der Ionen nicht verändert hat. Bei weiterer Zugabe 
von Natronlauge steigt die Leitfähigkeit der Lösung wegen der Zunahme der Hydroxid-Ionen 
wieder an. Die Konzentrationsverminderung durch Erhöhung des Gesamtvolumens ist dabei 
vernachlässigbar klein. 
 

 
Titration von Salzsäure mit Natronlauge. 

 
Der Äquivalenzpunkt wird graphisch ermittelt. Man trägt die Stromstärke, die bei konstanter 
Spannung der Leitfähigkeit proportional ist, gegen das Volumen der zugesetzten Natronlauge 
auf. Den Äquivalenzpunkt erhält man durch Extrapolation der „Kurvenäste“ bis zum Schnitt-
punkt. 
 

 
 

Titrationskurve der Titration von Salzsäure mit Natronlauge. 
 

Konstruktion des Leitfähigkeitsgraphen aus den Leitfähigkeiten der einzelnen Ionen: 

(nach Bume dc2.uni-bielefeld.de) 
 
Dieses Bild können wir auch aus den Äquivalenzleitfähigkeiten der einzelnen Ionen konstruieren. 
Dazu zeichnen wir für jede Ionenart den Verlauf ihres Beitrags zur Gesamtleitfähigkeit ein. Wir erhal-
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ten somit vier Geraden. Anschließend werden für jeden ml-Wert die Ordinatenabschnitte addiert. Dar-
aus ergibt sich der bekannte Verlauf der beiden Äste der Titrationskurve. 
 

 
 

Essigsäure mit Natronlauge 

Die Titration der Essigsäure-Lösung zeigt einen anderen Kurvenverlauf. Die Leitfähigkeit 
steigt bei Zugabe von Natronlauge bis zum Äquivalenzpunkt leicht, dann stark an. Als schwa-
che Säure ist Essigsäure nur geringfügig protolysiert. Mit den zugesetzten Hydroxid-Ionen 
reagieren die Essigsäure-Moleküle unter Bildung von Acetat-Ionen: 
 

CH3COOH(aq) + Na+(aq) + OH-(aq) → CH3COO-(aq) + Na+(aq) + H2O(l) 
 
Die Ionenkonzentration nimmt demnach während der Titration zu. Nach Überschreiten des 
Äquivalenzpunktes steigt die Leitfähigkeit durch die Zunahme der Hydroxid-Ionen stärker an. 
 

 
 

Titration von Essigsäure mit Natronlauge. 
 

Bariumhydroxid mit Schwefelsäure 

Bei der Titration der Bariumhydroxid-Lösung sinkt die Leitfähigkeit bis zum Äquivalenz-
punktes fast bis auf Null ab; denn zusätzlich zur Neutralisation der Hydroxid-Ionen fällt 
schwer lösliches Bariumsulfat aus, so dass die Ionenkonzentration fast auf Null absinkt: 
 

Ba2+(aq) + 2 OH-(aq) + 2 H3O+(aq) + SO4
2-(aq) → BaSO4(s) + 4 H2O(l) 
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Titration von Bariumhydroxid mit Schwefelsäure, ein Beispiel für eine kombinierte Fällungs- und Säure-Base- 
Titration. 

 

Natriumchloridlösung mit Silbernitratlösung 

Konduktometrische Titrationen können sowohl bei Säure-Base- als auch bei Fällungstitratio-
nen eingesetzt werden. Ein Beispiel einer Fällungstitration ist die Titration einer Natrium-

chlorid-Lösung mit Silbernitrat-Lösung. 
Die Chlorid-Ionen reagieren mit den zugesetzten Silber-Ionen zu sehr schwer löslichem Sil-
berchlorid: 
 

Na+(aq) + Cl-(aq) + Ag+(aq) + NO3-(aq) → AgCl(s) + Na+(aq) + NO3-(aq) 

 
In der Lösung werden die Chlorid-Ionen durch Nitrat-Ionen ersetzt, deren Beweglichkeit nur 
geringfügig kleiner ist. Daher nimmt die Leitfähigkeit bis zum Äquivalenzpunkt auch nur 
wenig ab und steigt dann aber wegen der Zunahme der Ionenkonzentration stark an. 
 

 
Fällungstitration von Kochsalz-Lösung mit Silbernitrat-Lösung. 
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Leitfähigkeitstitration 118 

Geräte: 

• Messpipette (10 mL) 
• 20 mL-Spritze 
• Silkonschlauchadapter 
• Rollrandglas 
• 2 Aktenklammern (5cm) 
• Magnetrührer 
• Rührfisch 
• Messschnüre 
• 2 Miniaturkrokoklemmen 

mit Messschnur 
• Amperemeter (30 mA) 
• Spannungsquelle (2V ~) 
 

Chemikalien: 

• Salzsäure c(HCl) = 0,1 
mol/L 

• Natronlauge c(NaOH) = 0,1 
mol/L (Xi) 

Sicherheit: 

    

 
Durchführung:  

• Die Apparatur zur Bestimmung der Leitfä-
higkeit wird gemäß der Abbildung zusam-
mengebaut. 

• Im Rollrandglas befinden sich 5 mL Salz-
säure. 

• Es werden jeweils 1mL Natronlaugeportio-
nen hinzugefügt und die Stromstärke gemes-
sen. 

 
 

Messergebnisse: 

 

 

 

 

 

Zugabe an NaOH 
V(NaOH)/mL 

0 1 2 3 4 5 6 7 8 9 

Stromstärke I/mA 29,7 27,8 25 21,5 17 13 17 21 25 28 
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Leitfähigkeitstitration HCl(aq) + NaOH(aq)

c(HCl) = 0,1 mol/L

c(NaOH) = 0,1 mol/L

V(HCl) = 5 mL

U = 2 V ~

 


