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Zusammenfassung Säuren und Basen[footnoteRef:1] [1:  Quell: Chemieskript Säure-Base Rainer Steiger http://www.rainer.ch/_chemie/chem_skripte.html ] 

Definitionen von Brønsted
Der Däne Johannes Brønsted hat 1923 Sàuren wie folgt definiert:
	Säure
	Protonenspender
	Säuren können Protonen (H+) an Basen abgeben. Eine Säure hat mindestens 1 abspaltbares H-Atom
	HCL

	Base
	Protonenempfänger
	Basen können Protonen aufnehmen. Basen haben mindestens 1 freies Elektronenpaar, das sich mit dem Proton verbinden kann.
	NaOH

	Ampholyte
	Protonenspender & -empfänger
	Ampholyte sind Stoffe, die sowohl als Säure als auch als Base reagieren können
	H2O

	Korrespondierendes
Säure-Base-Paar
	Ein-Proton-Austausch
	Zwei Teile, die sich nur um ein Proton unterscheiden
	HPO42-
PO43-



	Beispiele für Säuren
	
	Beispiele für Basen
	

	Salzsäure
	HCl
	Natronlauge
	NaOH

	Blausäure
	HCN
	Kalilauge
	KOH

	Salpetersäure
	HNO3
	Ammoniak
	NH3

	Essigsäure
	CH3COOH
	
	



Konjugierte Säure-Basen-Paare
Konj. Säure zu Cl-			koni. Base zu HCl
HCl	 +	H2O		 = 	Cl-	 + 		H3O+ 
		Konj. Base zu H3O+				konj. Säure zu H2O
HCl und Cl- resp. H2O und H3O+ sind konjugierte Säure-Basen-Paare, wobei sie auch Korrespondierende Säure-Basenpaare bilden.
Leitfähigkeit von Säuren
Wenn man Strom durch eine wässrige Säure leitet, merkt man, dass die Säurelösung den Strom leitet. Hierfür müssen jedoch entweder frei bewegliche Elektronen oder Ionen vorhanden sein, wobei letzteres bei den Säuren der Fall ist. Hier ein Beispiel:
HCl	+	H2O	=	Cl-	+	H3O+					

Ionen
Die starke Salzsäure gibt ihr Proton an das Wasser ab, worauf Cl- und H3O+ Ionen entstehen.


pH und pOH
Der pH ist ein Wert, der direkt von der Konzentration von Hydronium-Ionen (H3O+) in einer Lösung abgeleitet wird. Der pH (und auch der pOH) erleichtern es dem Chemiker, von Auge schnell zu wissen, wie sauer eine Lösung ist, und wie hoch die Hydronium.Konzentration ist, ohne extrem viele Nullen zählen zu müssen, denn der pH bewegt sich nur auf einer Skala von 0-14. Dies kommt davon, dass Konzentrationen in wässrigen Lösungen von praktischer Bedeutung nur im Bereich von 10-14 bis 100 mol/l sind. Alle anderen Konzentrationen sind zwar möglich, kommen aber sehr selten vor. Der pH berechnet sich folgendermassen: Er ist der negativ dekadische Logarithmus der H3O+-Konzentration. (Nicht von der H-Konz.) Je tiefer der pH, desto saurer ist die Lösung.
pH = -log(c(H3O+))
Der pOH ist gleich definiert wi der pH, allerdings zur OH--Konzentration, je tiefer der pOH, desto basischer die Lösung:
pOH = -log(c(OH-))
Mithilfe des Ionenprodukt des Wassers ergibt sich auch folgender Zusammenhang: 
pH + pOH = 14 (ohne Herleitung)
pKS-Wert
Der pKs-Wert gibt Auskunft darüber, wie stark eine Säure ist. (für Basen wäre es der pKB) Der KS ist das Gleichgewicht einer Säure mit Wasser. Der KS hat im praktischen Bezug Werte zw. 10-24 und 1010. Darum macht es Sinn, wieder etwas wie ein pH einzuführen: den pKs .Wie auch beim pH gilt: (ohne Herleitung) 
pKs + pKB = 14
Der pKs zeigt auch, ob eine Substanz Säure oder Base in einer Reaktion ist. Dabei gibt es freiwilligt nur eine Bergabreaktion. Je niedriger der pKs, desto stärker die Säure. Ab einem pKs unter -7 ist die Säure so stark, dass es ganz Deprotoniert. (vollständige Dissoziation)
Indikatoren[footnoteRef:2] [2:  Bild: https://www.chemieunterricht.de/dc2/tip/rotkohl.htm ] 

In der Chemie werden Säure-Basen-Indikatoren häufig benutzt, um den pH schnell grob zu bestimmen. Das hkommt davon, dass Die indikatoren oft einen kleinen pH-Bereich haben, wo sie ihre Farbe ändern, also, wenn man einen Indikator benutzt und die Farbe sieht, weiss man, ob der pH höher oder tiefer wie dieser «Farbänderungs-punkt» ist. 
Bsp: Lackmus:   Bereich pH 5-8, Farben Rot (tiefer pH) und Blau (hoher pH)
Die Veränderung kommt davon, dass der Indikator entweder Protonen von der Lösung aufnimmt oder an sie abgibt. 
Bei Rotkohlsaft gibt es eine besonders schöne Farbverteilung:
[image: ]
Links ist der pH niedrig, rechts hoch. 
Ionenprodukt und Autoprotolyse von Wasser (Massenwirkungsgesetz)
Ohne Herleitung das Massenwirkungsgesetz: 
K =   = 
Da reines Wasser schliesslich Strom leitet, müssen Ionen vorhanden sein. Da Wasser ein Ampholyt, kann es mit sich selbst reagieren:
H2O + H2O = H3O+ + OH-
Die Leitfähigkeit ist abhängig von der Ionenkonzentration. Durch Experimente hat man Herausgefunden, dass der pH von reinem Wasser 7 ist, also ist die Konzentration von Hydronium und Hydroxid gleich 10-7. Auf das MWG angewendet gilt:
K =  = 3.24 × 10-18 (c(H2O) Mithilfe 1kg/l = 55.55 mol/l)
Mit einer kleinen Umformung ergibt sich daraus das Ionenprodukt von Wasser:
K × c(H2O) = c(H3O+) × c(OH-)
KW = c(H3O+) × c(OH-) = 10-14

Pufferlösungen
Puffer sind Lösungen, die den pH bei der Zugabe einer Säure oder Base recht lange konstant halten. In der Pufferlösung hat es normalerweise ein schwaches korrespondierendes Säure-Basen-Paar, die im Verhältnis 1:1 vorkommen. Ein Beispiel für eine Pufferlösung ist CH3COOH und CH3COO- (Essigsäure und Acetat). Wenn die Pufferlösung aufgebraucht ist, ändert sich der pH wieder ganz normal. Der Wichtigste Puffer im menschlichen Blut ist H2CO3 / HCO3-.
[bookmark: _GoBack]Für den pH-Berechnung gilt:
pH = pKs + log( )
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