
2773u28bu 

 
Säure-Base-Reaktionen
Säuren und Basen sind Teilchen, die Protonen 
abgeben bzw. aufnehmen können. Gasförmiger 
Chlorwasserstoff reagiert mit gasförmigem 
Ammoniak in einer Säure-Base-Reaktion zum 
Feststoff Ammoniumchlorid.

8
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Säuren und Basen in Alltag, Technik und Umwelt

Brausepulver mit Frucht-Mix-Geschmack
Zutaten: Zucker, Säuerungsmittel (Weinsäure), Natriumhydrogencarbonat, Maltodextrin, Farbstoff 
(Anthocyane), Aroma, Süßstoff (Sucralose, Acesulfam K), Kochsalz

Reinweinstein-Backpulver für 500 g Mehl
Zutaten: Maisstärke, Säuerungsmittel Monokaliumtartrat (Reinweinstein), Backtriebmittel: 
Natriumhydrogencarbonat (Natron)

Säuren und Basen in Brause- und Backpulver

B1 Die Inhaltsstoffe von Brausepulver und Backpulver

 A1  Erläutern Sie, welche Gemeinsam-
keiten Brause- und Backpulver aufweisen.

 A2  Geben Sie die Namen und Formeln 
der Stoffe an, die zum Sprudeln der Brau-
se führen.

 A3  Geben Sie die Namen und Formeln 
der Stoffe an, die zum Aufgehen eines 
Teiges führen.

 A4  Begründen Sie, dass Brause- und 
Backpulver trocken gelagert werden 
müssen.

Gibt man Brausepulver in Wasser, so sprudelt das Getränk. Im Mund ruft es ein 
angenehmes Prickeln hervor. Auch das Sprudeln von löslichen Vitamintabletten 
und ähnlichen Produkten wird von der gleichen Reaktion hervorgerufen, die 
beim Lösen von Brausepulver abläuft.

Backpulver lässt einen Teig aufgehen und locker werden. Das Sprudeln der 
Brause und die  lockere Konsistenz eines Kuchens beruhen auf den Reaktionen 
von Säuren und Basen.

Vielfalt der Säuren im Alltag

Basen in Produkten des Alltags

B2 Citronensäure ist bei Zimmertempe
ratur fest. In Zitronen liegt sie gelöst vor

B3 Abflussreiniger enthält Natrium
hydroxid

 A5  Legen Sie eine Tabelle von Alltags-
produkten an, die Säuren enthalten. Nen-
nen Sie jeweils die im Produkt enthaltene 
Säure, ihre Summenformel oder Halb-
strukturformel und die Funktion, die die 
Säure erfüllen soll.

 A6  Erläutern Sie den Unterschied zwi-
schen Natriumhydroxid und Natronlauge.

Viele Getränke enthalten Citronen-
säure, Äpfelsäure oder Phosphorsäu-
re. Salat wird mit Essig angemacht. 
Entkalkungsmittel enthalten z. B. 
Essigsäure oder Ameisensäure.

Manche Reinigungsmittel, die fetthal-
tigen Schmutz beseitigen sollen, ent-
halten Natriumhydroxid oder eine 
Ammoniak-Lösung.
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8  Säure-Base-Reaktionen 279

Auf den pH-Wert komm es an

 A7  Ergänzen Sie in Ihrer Chemiemappe 
die folgenden Sätze: 
a) Saure Lösungen haben pH-Werte … 
b) Eine neutrale Lösung hat den pH-Wert 
… 
c) Alkalische Lösungen haben pH-Werte 
…

 A8  a) Erläutern Sie, dass das häufige 
Waschen mit Seife die Haut schädigen 
kann. 
b) Begründen Sie, dass Waschlotionen mit 
einem pH-Wert zwischen 5 und 6 zur 
Körperreinigung geeignet sind.

 A9  Gurken oder Zwiebeln werden häufig 
in Essig eingelegt. Begründen Sie diese 
Form der Lebens mittelbehandlung.

Wässrige Lösungen können sauer, 
alkalisch oder neutral sein. Zur exak-
teren Kennzeichnung, wie sauer oder 
alkalisch eine Lösung ist, wird der pH- 
Wert angegeben. Der pH-Wert hängt 
von der Konzentration und der Stärke 
der gelösten Säure oder Base ab.

B4 UniversalindikatorPapier

Neutralisation schützt Gewässer

B5 Funktionsschema einer Neutralisationsanlage

 A10  Erläutern Sie, warum das bei beim 
Nutzen der Brennwerttechnik anfallende 
Abwasser sauer ist.

 A11  a) Stellen Sie eine Reaktionsglei-
chung zur Neutralisation des Abwassers 
auf. 
b) Bennnen Sie die daran beteilgten 
Teilchen mit Fachbegriffen.

 A12  In einigen Gegenden Deutschlands 
versucht man, der Versauerung der Wälder 
durch Kalken des Bodens entgegenzuwir-
ken und so eine Bodenverbesserung zu er- 
reichen. Dazu wird meist gebrannter Kalk 
(CaO) oder Calciumcarbonat (CaCO3) und 
Magnesiumcarbonat (MgCO3) am Boden 
oder aus Hubschraubern über den Wäl-
dern verstreut. Stellen Sie die Reaktions-
gleichungen für dieses Neutralisieren auf.

Saure und alkalische Abwässer müssen neutralisiert werden, bevor man sie 
geklärt und in Flüsse oder Seen leitet. Erfolgt das Beheizen eines Hauses mit 
Brennwerttechnik, muss das Abwasser neutralisiert werden. Beim Verbrennen 
von Erdgas oder Heizöl kann das dabei gebildete Wasser zur Kondensation 
gebracht werden, um die die Kondensationswärme zu nutzen. Allerdings ist 
dieses Wasser sauer. Auch in einem Labor und insbesondere in einem Chemie-
betrieb können größere Mengen saurer oder alkalischer Abwässer anfallen.

Saure und alkalische Lösungen re-
agieren miteinander zu Salzen und 
Wasser. Gibt man z. B. Salzsäure und 
Natronlauge zusammen, so reagieren 
diese zu Natriumchlorid und Wasser.

Na+ + OH− + H3O
+ + Cl−  Na+ + Cl− + 2 H2O

1222223444445 
Ionen in der 
Natronlauge

1222223444445 
Ionen in der 

Salzsäure

12222344445
Ionen in der 

neutralen Lösung

 A13  Beschreiben Sie die Reaktion von 
Salzsäure mit Natronlauge mit Fachbegrif-
fen. Nutzen Sie dazu auch die folgenden 
Fachbegriffe: Oxonium-Ion, Hydroxid-Ion 
und Protonen-Übertragungsreaktion.

 A14  Leitet man Ammoniak auf Wasser, 
so bildet sich eine alkalische Lösung. 
Erklären Sie den beschriebenen Sachver-
halt.

Die Neutralisation – eine Protonen-Übertragungsreaktion

B6 OxoniumIon 
(H3O

+), Kalotten
modell

B7 HydroxidIon  
(OH−), Kalottenmodell

NaOH

Stapelbehälter
Betriebsraum

HCl

Zulauf
Betriebswasser

Ablauf zur städtischen Kanalisation

Neutralisationsbehälter

+ −
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O

H

. . . 

H
 
+

H

OH. . . O

H

H H . . . O

H

H

Wasserstoff-
brücke

B1 Ammoniak und Chlorwasserstoff reagieren zu Ammoniumchlorid (links). Das ChlorwasserstoffMolekül gibt ein Proton an das 
 AmmoniakMolekül ab (rechts)

H3O
+: Oxonium-Ion

OH−: Hydroxid-Ion

korrespondierend von 
mlat. correspondere, in 
Beziehung stehen (mlat.: 
mittellateinisch; Form der 
lateinischen Sprache des 
europäischen Mittel alters)

B2 Das aus einem Pro
ton und einem Wasser
Molekül gebildete 
H3O

+Ion ist in wässriger 
Lösung hydratisiert, d. h. 
von WasserMolekülen 
umhüllt

Protolysen Protonen-
Übertragungs reaktionen

Bei der Reaktion von Chlorwasserstoff mit 
Ammoniak zu Ammoniumchlorid reagiert das 
Chlorwasserstoff-Molekül als Protonendona-
tor und das Ammoniak-Molekül als Protonen-
akzeptor [B1]. Bei der Reaktion von Chlorwas-
serstoff mit Wasser zu Salzsäure reagiert das 
Chlorwasserstoff-Molekül ebenfalls als Proto-
nendonator und das Wasser-Molekül als Pro-
tonenakzeptor. Um die Gemeinsamkeiten von 
solchen Protonen-Übertragungsreaktionen 
herauszustellen, definierte der dänische Wis-
senschaftler Johannes Nicolaus Brønsted im 
Jahr 1923 die Begriffe „Säure“ und „Base“ so: 
Säuren sind Protonendonatoren, also Teilchen, 
die bei einer Reaktion Protonen abgeben. 
Basen sind Protonenakzeptoren, also Teilchen, 
die bei einer Reaktion Protonen aufnehmen.

Protolysen. Die Begriffe Säure und Base 
beschreiben im Sinne von Brønsted keine 
Stoffklassen, sondern die Funktion von Teil-
chen (Abgabe bzw. Aufnahme von Protonen). 
Eine Säure muss mindestens ein als Proton 
abspaltbares Wasserstoff-Atom aufweisen.
Allen Basen ist gemeinsam, dass sie nicht 
bindende Elektronenpaare zur Ausbildung von 
Atombindungen mit Protonen besitzen.
Damit eine Säure ein Proton abgeben kann, 
muss eine geeignete Base vorhanden sein, die 
dieses Proton aufnimmt. Chemische Reaktio-
nen, bei denen Protonen übertragen werden, 
bezeichnet man als Säure-Base-Reaktionen 
oder auch als Protolysen [B3].

Protolysen sind chemische Reaktionen, bei 
denen Protonen von Säuren auf Basen über-
gehen.

Viele Säure-Base-Reaktionen sind umkehrbar 
und führen zu chemischen Gleichgewichten, 
die sich sehr schnell einstellen. Die häufig als 
typische Basen angesehenen Metallhydroxide, 
z. B. NaOH, Ca(OH)2 oder die Metalloxide, z. B. 
Li2O, CaO, sind im Sinne Brønsteds als Stoffe 
keine Basen, sondern in ihnen sind lediglich 
die Basen OH− bzw. O2 − enthalten. 

Salzsäure ist nach Brønsted keine Säure. 
Salzsäure ist eine wässrige Lösung, die H3O

+- 
und Cl−-Ionen enthält, wobei die H3O

+-Ionen 
als Protonendonatoren reagieren können. Die 
H3O

+-Ionen liegen wie andere Ionen in wässri-
gen Lösungen hydratisiert vor [B2].

Säure-Base-Paare. Betrachtet man verschie-
dene Säure-Base-Reaktionen, so erkennt man 
Teilchenpaare wie NH4

+ und NH3, HCl und Cl−, 
CH3COOH und CH3COO−, H3O

+ und H2O, bei 
denen die beiden Teilchen sich jeweils um ein 
Proton unterscheiden [B3]. Ein solches Paar 
von Teilchen nennt man korrespondierendes 
Säure-Base-Paar.

Base 2 Säure 2Base 1Säure 1

korrespondierend

HBB−HA

korrespondierend

HCl Cl− NH4
+NH3

Allgemeines Schema:

Säure-Base-Paar 1

Säure-Base-Paar 2

+

+

+ +

+







Beispiel:

A−

B3 SäureBaseReaktionen – Beispiel und  
allgemeines Schema

8.1 Die Säure-Base-Theorie nach Brønsted

Protonendonator
Säure

Protonenakzeptor
Base Cl–

�

�

�

+

+

+

+

+

+HCl

HCl Cl

NH 4+NH3

H

H

H HN

H

H

HN

Cl–

�

�

�

+

+

+

+

+

+HCl

HCl Cl

NH 4+NH3

H

H

H HN

H

H

HN

Cl–

�

�

�

+

+

+

+

+

+HCl

HCl Cl

NH 4+NH3

H

H

H HN

H

H

HN
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B5 Das Hydrogen
carbonatIon reagiert 
in sauren Lösungen als 
Base

Ei
np

ro
to

ni
ge

 S
äu

re
n

Chlorwasserstoff
(Hydrogenchlorid)

HCl Chloridion Cl−

Perchlorsäure HClO4 Perchloration ClO4
−

Ameisensäure HCOOH Formiation HCOO−

Bromwasserstoff HBr Bromidion Br−

Salpetersäure HNO3 Nitration NO3
−

Essigsäure CH3COOH Acetation CH3COO−

Zw
ei

pr
ot

on
ig

e 
Sä

ur
en

Schwefelwasser-
stoff

H2S Hydrogensulfidion
Sulfidion

HS−

S2 −

Schweflige Säure H2SO3 Hydrogensulfition
Sulfition

HSO3
−

SO3
2 −

Schwefelsäure H2SO4 Hydrogensulfation
Sulfation

HSO4
−

SO4
2 −

Kohlensäure H2CO3 Hydrogencarbonation
Carbonation

HCO3
−

CO3
2−

D
re

ip
ro

-
to

ni
ge

 
Sä

ur
e

Phosphorsäure H3PO4 Dihydrogen phosphation
Hydrogen phosphation
Phosphation

H2PO4
−

HPO4
2 −

PO4
3 −

B4 SäureBaseGleichgewichte

a)  Säure-Base-Reaktionen in wässriger Lösung 
H2O + CO3

2 −  OH− + HCO3
− 

H3O
+ + NH3  H2O + NH4

+ 
NH4

+ + OH−  NH3 + H2O 
H3O

+ + OH−  H2O + H2O

b)  Säure-Base-Reaktionen in nichtwässriger 
Lösung 
NH4

+ + NH2
−  NH3 + NH3 

H2SO4 + H3PO4  HSO4
− + H4PO4

+

c)  Säure-Base-Reaktionen in der Gasphase 
HCl + NH3  NH4Cl

An jeder Säure-Base-Reaktion [B3] sind zwei 
korrespondierende Säure-Base-Paare betei-
ligt. HA und HB stehen für beliebige Säuren. 
Die Lage des Gleichgewichts einer Säure-
Base-Reaktion hängt von der Stärke der Säu-
ren bzw. Basen ab (Kap. 8.3).

An jeder Säure-Base-Reaktion sind zwei kor-
respondierende Säure-Base-Paare beteiligt.

Ampholyte. Ein Wasser-Molekül kann sich 
gegenüber einer Säure (z. B. Chlorwasserstoff-
Molekül) als Base verhalten oder mit einer 
Base (z. B. Ammoniak-Molekül) als Säure re-
agieren. Ob sich ein Teilchen als Säure oder 
Base verhält, hängt vom Reaktionspartner ab:

HCl + H2O  Cl− + H3O
+ 

 Base

H2O + NH3  OH− + NH4
+ 

Säure

Teilchen, die je nach Reaktionspartner als 
Säure oder Base reagieren, bezeichnet man 
als amphotere Teilchen oder Ampholyte.

Das Hydrogencarbonat-Ion reagiert z. B. ge-
genüber Wasser-Molekülen als Base, gegen-
über Hydroxid-Ionen als Säure. Bei der Reakti-
on der Hydrogencarbonat-Ionen mit Oxonium-
Ionen bilden sich Moleküle der Kohlensäure, 
die in Kohlenstoffdioxid- und Wasser-Molekü-
le zerfallen [B5].

Mehrprotonige Säuren. Es gibt Teilchen, wie 
z. B. H3PO4 oder H2S, die bei Abgabe eines 
Protons in korrespondierende Basen überge-
hen, die ihrerseits aber auch als Säuren re-
agieren können [B6].

1. Schritt: H3PO4 + OH−  H2PO4
− + H2O

2. Schritt: H2PO4
− + OH−  HPO4

2 − + H2O

3. Schritt: HPO4
2 − + OH−  PO4

3 − + H2O

Bei der vollständigen Reaktion mit einer sehr 
starken Base gibt das H3PO4-Molekül alle drei 
Protonen ab. Man spricht deshalb bei solchen 
Teilchen auch von mehrprotonigen Säuren. 

Säuren, die mehr als ein Proton abgeben 
können, nennt man mehrprotonige Säuren.

B6 Einige Säuren, Basen und Ampholyte mit Namen und Formeln

 A1  $ a) Erstellen Sie für die folgenden Säure-
Base-Reaktionen in wässriger Lösung die Reakti-
onsgleichungen (das jeweils zuerst angegebene 
Teilchen reagiert als Säure). Kennzeichnen Sie 
jeweils die beteiligten korrespondierenden Säure-
Base-Paare. 
H3PO4 + NH3  
HSO4

− + CO3
2 −  

CH3COOH + H2O  
NH4

+ + S2 −  
CH3COOH + HCO3

−  
HCO3

− + OH−  
b) Begründen Sie, welche der oben genannten 
Teilchen Ampholyte sind.
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8.2 Autoprotolyse des Wassers und pH-Wert

B1 pHWerte einiger Lösungen

sauer
neutral

alkalisch

1 2 3 4 5 6 7 8 9 10 11 12 13 14

zunehmende Konzentration der H3O+-Ionen zunehmende Konzentration der OH–-Ionen

1,0
Salzsäure

c(HCl) = 0,1 mol/l
w(HCl) = 3,7 %

14,0
Natronlauge

c(NaOH) = 0,1 mol/l
w(NaOH) = 4,0 %

7,0
reines
Wasser

5,5
Waschlotion

ca. 3,5
Wein

ca. 2,4
Essig

ca. 9,5
Seifenlösung

12,3
Kalkwasser

Autoprotolyse von griech. 
auto, selbst; Eigenproto-
lyse des Wassers

Massenkonzentration β  
Masse eines Stoffes A 
bezogen auf das Volumen 
eines Stoffgemisches  
 
β (A) =    

m (A)
 _ V (Gemisch)    

Die menschliche Haut baut auf ihrer Oberflä-
che einen Schutzfilm auf, dessen pH-Wert bei 
etwa 5,5 liegt. Dies bietet einen Schutz vor 
Krankheitserregern. Seifenlösungen sind je-
doch alkalisch. Um den Schutzfilm der Haut zu 
schonen, gibt es Waschlotionen, die auf den 
pH-Wert der Haut abgestimmt sind.

Die meisten Lebensmittel werden nach kurzer 
Zeit von Mikroorganismen zersetzt, wenn man 
sie bei Zimmertemperatur an der Luft liegen 
lässt. Eine Möglichkeit, dies zu verhindern, 
besteht im Absenken des pH-Werts. Essigsäu-
re wird vor allem zur Konservierung von Ge-
müse und Fischkonserven eingesetzt. Sie 
senkt den pH-Wert, sodass der Stoffwechsel 
vieler Mikroorganismen gestört ist.

Diese Beispiele zeigen, dass es häufig auf den 
pH-Wert ankommt. Im Folgenden wird der 
Zusammenhang zwischen dem pH-Wert sowie 
den Konzentrationen der Oxonium-Ionen und 
der Hydroxid-Ionen erklärt.

Das Ionenprodukt des Wassers. Auch reins-
tes Wasser zeigt eine, wenn auch sehr gerin-
ge, elektrische Leitfähigkeit [V1].
Es müssen also Ionen vorhanden sein, die 
offensichtlich aus den Wasser-Molekülen 
gebildet wurden. Wasser-Moleküle sind am-
photere Teilchen, sie können also sowohl Pro-
tonen aufnehmen als auch abgeben. Ein Pro-
tonenübergang ist auch zwischen den Wasser-
Molekülen möglich, also zwischen gleichen 
Molekülen:

H2O + H2O  H3O
+ + OH−

Zu dieser Autoprotolyse des Wassers findet 
auch eine Rückreaktion statt. Dies führt zu 
einem chemischen Gleichgewicht, das weitge-
hend auf der Seite der Wasser-Moleküle liegt. 
Hierfür lässt sich das Massenwirkungsgesetz 
formulieren:

  K  c    =    
c (H3O

+ ) ⋅ c (OH−)
  _ 

c 2(H2O)
  

Die Konzentrationen der Oxonium-Ionen und 
der Hydroxid-Ionen können z. B. durch Leitfä-
higkeitsmessungen ermittelt werden. Bei 
25 °C betragen diese Konzentrationen:

c (H3O
+) = c (OH−) = 1,00 ⋅ 10− 7 mol/l

Die Konzentration dieser Ionen in reinem 
Wasser ist also sehr klein im Vergleich zur 
„Konzentration“ der Wasser-Moleküle, die sich 
wie folgt berechnen lässt (die Masse von 1 l 
Wasser bei 25 °C ist m = 997 g):

c (H2O) =    
β (Wasser)

 _ M(H2O)    =    
997 g/l

 _ 18,0 g/mol    = 55,4 mol/l

Das Anzahlverhältnis der Wasser-Moleküle zu 
den Oxonium-Ionen bzw. Hydroxid-Ionen in 
reinem Wasser beträgt also:

(55,4 mol/l) : (10− 7 mol/l) ≈ 554 000 000 : 1

Die Autoprotolyse kann deshalb bei der Be-
rechnung der Konzentration der Wasser-Mole-
küle vernachlässigt werden, sodass deren 
Konzentration als konstant angesehen wer-
den kann.
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Die Konzentration der Wasser-Moleküle lässt 
sich mit der Gleichgewichtskonstante Kc zu 
einer neuen Konstante KW zusammenfassen.

Kc  ⋅ c 2 (H2O) = KW = c (H3O
+) ⋅ c (OH−)

Das Produkt  c (H3O
+) ⋅ c (OH−)  bezeichnet man 

kurz als Ionenprodukt des Wassers. Der Wert 
des Ionenproduktes KW ist temperaturabhän-
gig [B2]. Bei 25 °C ist:

KW = 1,00 ⋅ 10− 14 mol2/l2

Das Produkt der Konzentrationen der 
 Oxonium-Ionen und der Hydroxid-Ionen nennt 
man das Ionenprodukt des Wassers.
Bei 25 °C ist  KW = 10− 14 mol2/l2.

Saure und alkalische Lösungen. Auch in 
sauren und alkalischen Lösungen findet eine 
Autoprotolyse des Wassers statt. In sauren 
Lösungen sind folglich nicht nur H3O

+-Ionen, 
sondern auch OH−-Ionen vorhanden. In alkali-
schen Lösungen sind nicht nur OH−-Ionen, 
sondern auch H3O+-Ionen vorhanden. Ihre 
Konzentrationen sind über das Autoprotolyse-
gleichgewicht des Wassers voneinander ab-
hängig: Gibt man z. B. zu einer sauren Lösung 
weitere H3O

+-Ionen hinzu, so verringert sich 
als Folge die Konzentration der OH−-Ionen. 

Auf verdünnte wässrige Lösungen kann man 
mit hinreichender Genauigkeit das Ionen-
produkt des Wassers anwenden.  Man kann 
also die Konzentration der OH−-Ionen aus der 
Konzentration der H3O

+-Ionen berechnen und 
umgekehrt.

Wässrige Lösungen kann man aufgrund ihrer 
Konzentration von Oxonium- oder Hydroxid-
Ionen in saure, alkalische und neutrale Lösun-
gen einteilen. Da durch die Konzentration der 
Oxonium-Ionen auch die Konzentration der 
Hydroxid-Ionen festgelegt ist, genügt zur 
Charakterisierung einer Lösung die Angabe 
der Konzentration der Oxonium-Ionen. Man 
nennt eine wässrige Lösung neutral, wenn 
gilt:
 
c (H3O

+) = c (OH−) =   √ 
_

 KW    = 10− 7 mol/l

B2 Temperaturabhängigkeit des KWWertes (Ionen
produkt des Wassers)

Ist c (H3O
+) größer als 10− 7 mol/l, sind mehr 

Oxonium-Ionen vorhanden; die Lösung ist 
sauer. Ist c (H3O

+) kleiner als 10− 7 mol/l, über-
wiegen die Hydroxid-Ionen; die Lösung ist
alkalisch.

Saure Lösung: c (  H  3     O   +  ) > 1  0   − 7   mol/l  

Alkalische Lösung: c (O  H   –  ) > 1  0   − 7   mol/l  

Neutrale Lösung: c (  H  3     O   +  ) = c (O  H   –  ) = 1  0   − 7   mol/l

Der pH-Wert. Damit man nicht immer mit 
Potenzzahlen umgehen muss und einfachere 
Zahlenwerte erhält, führt man eine logarith-
mische Größe ein: Der pH-Wert ist der mit − 1 
multiplizierte dekadische Logarithmus des 
Zahlenwertes der Stoffmengenkonzentration 
der Oxonium-Ionen in mol/l:

pH = –lg{c (H3O
+)}

Saure Lösung c (H3O
+) > 10− 7 mol/l

c (OH−) < 10− 7 mol/l
pH < 7

Alkalische Lösung c (H3O
+) < 10− 7 mol/l

c (OH−) > 10− 7 mol/l
pH > 7

Neutrale Lösung c (H3O
+) = c (OH−) = 10− 7 mol/l pH = 7

B3 Die Konzentrationen der Hydroxid und OxoniumIonen  
bestimmen den Charakter einer Lösung

pH-Wert Beispiel: 
Statt c (H3O

+) = 10− 7 mol/l 
schreibt man  pH = 7. 
Das Symbol pH ist abgelei-
tet von „Potenzexponent 
der Wasserstoff-Ionen-
Konzentration“. 
Dies sollte man nicht zu 
wörtlich nehmen, da in 
Wasser keine Wasserstoff-
Ionen (H+, Protonen) 
vorkommen, sondern 
Oxonium-Ionen (H3O

+).

{c} {c} =    c _ 1 mol/l     
Zahlenwert der Stoffmen-
genkonzentration

Rechnen mit Logarithmen  
siehe Anhang

Kw in mol2/l2

0 

h in °C 

9 · 10–14

8 · 10–14

7 · 10–14

6 · 10–14

5 · 10–14

4 · 10–14

3 · 10–14

2 · 10–14

1 · 10–14

0
70 10 20 30 40 50 60 25
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Ist der pH-Wert in einer wässrigen Lösung 
bekannt, so ergibt sich die Konzentration der 
Oxonium-Ionen aus der folgenden Beziehung:

c (H3O
+) = 10− pH mol/l

Analog zum pH-Wert definiert man den 
 pOH-Wert: 

pOH = − lg {c (OH−)}

Bei 25 °C gilt:

c (H3O
+) ⋅ c (OH−) = KW = 10− 14 mol2/l2  

Daraus ergibt sich:

− [ lg {c (H3O
+)} + lg {c (OH−)} ] = − lg {KW} = − lg 10− 14

 pH + pOH = pKW = 14

Vereinfacht wird der pH-Wert häufig in der 
folgenden Weise definiert:

Der pH-Wert ist der mit − 1 multiplizierte  
Logarithmus der Oxonium-Ionen-Konzen-
tration.

Bei  pH = 7  ist eine wässrige Lösung neutral. 
Der pH-Wert saurer Lösungen ist kleiner als 7, 
der pH-Wert alkalischer Lösungen ist größer 
als 7. 

pH-Wert und Stoffmengenkonzentration.  
Der Bereich zwischen  pH = 0  und  pH = 14  ist 
messtechnisch gut zugänglich. Bei Lösungen 
mit pH-Werten unter 0 ist die Stoffmengen-
konzentration der Oxonium-Ionen größer als 
1 mol/l. Ist die Stoffmengenkonzentration der 
Hydroxid-Ionen größer als 1 mol/l, so liegt der 
pH-Wert über 14.

Eine Verringerung des pH-Wertes um eine 
Einheit bedeutet eine Verzehnfachung der 
Stoffmengenkonzentration der Oxonium-
Ionen c (H3O

+).
Beispiele: 
pH = 2 c (H3O

+) = 10− 2 mol/l = 0,01 mol/l
pH = 1 c (H3O

+) = 10− 1 mol/l = 0,1 mol/l

Sinkt der pH-Wert um eine Einheit, steigt die 
Stoffmengenkonzentration der Oxonium-
Ionen c (H3O

+) auf das Zehnfache. 

B5 pHWerte, pOHWerte und Konzentrationen

pH-Wert c (H3O
+) 

in mol/l
c (OH− ) 
in mol/l

pOH-
Wert

zuneh-
mend
alkalisch

14
13
12
11
10
9
8

10− 14

10− 13

10− 12

10− 11

10− 10

10− 9

10− 8

100

10− 1

10− 2

10− 3

10− 4

10− 5

10− 6

0
1
2
3
4
5
6

neutral 7 10− 7 10− 7 7

zuneh-
mend 
sauer

6
5
4
3
2
1
0

10− 6

10− 5

10− 4

10− 3

10− 2

10− 1

100

10− 8

10− 9

10− 10

10− 11

10− 12

10− 13

10− 14

8
9
10
11
12
13
14

 V1  Prüfen Sie die elektrische Leitfähigkeit von 
Salzsäure, Essigsäure, Natronlauge, Ammoniak-
Lösung (Konzentration jeweils  c = 0,1 mol/l)  und 
von dest. Wasser. 

 A1  $ Die pH-Werte wässriger Lösungen sind bei 
25 °C  a) 1,  b) 4,  c) 8,  d) 12,  e) 13,5. Berechnen Sie 
jeweils c (H3O

+) und c (OH−). Geben Sie an, ob die 
Lösungen sauer, neutral oder alkalisch sind.

 A2  $ Die Konzentrationen von Oxonium-Ionen in 
wässrigen Lösungen sind bei 25 °C  a) 10− 2 mol/l,  
b) 10− 4 mol/l,  c) 5 ⋅ 10− 7 mol/l,  d) 10− 8 mol/l,  
e) 3 ⋅ 10− 10 mol/l. Berechnen Sie die pHWerte der 
Lösungen. Geben Sie an, ob die Lösungen sauer, 
neutral oder alkalisch sind.

 A3  $ Die Hydroxid-Ionen-Konzentrationen wässri-
ger Lösungen sind bei 25 °C  a) 0,1 mol/l,  b) 10− 4 
mol/l,  c) 10− 7 mol/l,  d) 4 ⋅ 10− 7 mol/l,  e) 10− 11 mol/l. 
Berechnen Sie die pH-Werte der Lösungen. Geben 
Sie an, ob die Lösungen sauer, neutral oder alka-
lisch sind.

 A4  . a) 1 ml einer sauren Lösung, deren pH-Wert  
pH = 1  ist, wird mit dest. Wasser auf 1 l verdünnt. 
Berechnen Sie den pH-Wert der verdünnten sauren 
Lösung.   
b) 10 ml einer alkalischen Lösung, deren Hydroxid-
Ionen-Konzentration  c (OH−) = 10− 2 mol/l  ist, wird 
mit dest. Wasser auf 1 l verdünnt. Berechnen Sie 
den pH-Wert der verdünnten alkalischen Lösung. 
c) Erläutern Sie, welchen pH-Bereich man durch 
Verdünnen einer sauren oder alkalischen Lösung 
höchstens erreichen kann.

pH = 3

⇒

c (H3O
+) = 10− 3 mol/l

⇒

c  (OH−) =    
Kw __ c (H3O

+)   

 =    10− 14 mol2/l2
 __ 

10− 3 mol/l
   

 = 10− 11 mol/l

B4 Zusammenhang von 
pH, c (H3O

+), c (OH −) an 
einem Beispiel
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8.3 Die Stärke von Säuren und Basen

B1 Gleiche Konzen
trationen – unterschied
liche pHWerte

Ausgangskonzentration c0  
fiktive Konzentration der 
Säure bzw. Base vor der 
Säure-Base-Reaktion 

Protolysierte Säure-Mole-
küle  haben ihr Proton 
abgegeben.

Stärke einer Säure oder 
Base  Der Begriff „Stärke“ 
bezieht sich auf den 
KS- bzw. KB-Wert, nicht auf 
die Konzentration.

c0(HCl)
= 0,1 mol/l
pH = 1

c0(HAc)
= 0,1 mol/l
pH = 2,9

Sa
lz

sä
ur

e

Es
si

gs
äu

re

Salzsäure und Essigsäure gleicher Ausgangs-
konzentration c0 weisen unterschiedliche 
pH-Werte auf [B1]. Wie ist dies zu erklären?

Protolysegleichgewicht. Der pH-Wert von 
Salzsäure der Ausgangskonzentration  
c0(HCl) = 0,1 mol/l  beträgt  pH = 1  [V1]. Ver-
gleicht man die Oxonium-Ionenkonzentration, 
die sich aus dem pH-Wert berechnen lässt, mit 
der Ausgangskonzentration, so erkennt man, 
dass beide gleich sind:  
 
c (H3O

+) = c0(HCl) = 0,1 mol/l   
 
Dies bedeutet, dass in dieser Salzsäure (fast) 
keine Chlorwasserstoff-Moleküle vorliegen. 
Die Chlorwasserstoff-Moleküle haben ihre 
Protonen an die Wasser-Moleküle abgegeben. 
Das Gleichgewicht liegt fast vollständig auf 
der rechten Seite. Daher kann man die Reakti-
onsgleichung vereinfachend mit dem „norma-
len“ Reaktionspfeil schreiben: 

HCl + H2O  Cl− + H3O
+

Der pH-Wert von Essigsäure (CH3COOH,  
abgekürzt HAc) der Ausgangskonzentration  
c0(HAc) = 0,1 mol/l  beträgt  pH = 2,9.  Hier ist 
die Konzentration der Oxonium-Ionen viel 
kleiner als die Ausgangskonzentration. Nur 
etwa jedes hundertste Essigsäure-Molekül hat 
sein Proton abgegeben, das Gleichgewicht der 
Säure-Base-Reaktion liegt auf der linken Seite. 
Die Reaktionsgleichung schreibt man mit dem 
Gleichgewichtspfeil:

HAc + H2O   Ac− + H3O
+

In einer Chlorwasserstoff-Lösung (Salzsäure) 
ist der Anteil der protolysierten Säure-Molekü-
le viel hoher als in einer Essigsäure-Lösung. 
Chlorwasserstoff ist also eine viel stärkere 
Säure als Essigsäure. Die Stärke einer Säure 
und auch die einer Base lässt sich mit dem 
Massenwirkunsgesetz definieren.

Säure- und Basenkonstanten. Für einen 
Vergleich der Stärke verschiedener Säuren 
bzw. Basen muss man ihre Reaktionen mit 
derselben Base bzw. Säure betrachten. Als 
Bezugsbase und Bezugssäure hat man den 
Ampholyten Wasser gewählt.  

Für das Gleichgewicht einer Säure bzw. Base 
mit Wasser gilt das Massenwirkungsgesetz.

Reaktion einer Säure HA mit Wasser:  
HA + H2O   A− + H3O

+ 
 
Massenwirkungsgesetz:  
 
K1 =    

c (A−) ⋅ c (H3O
+)
 _ c (HA) ⋅ c (H2O)  

Reaktion einer Base B mit Wasser: 
H2O + B   OH− + HB+ 
 
Massenwirkungsgesetz:  
 
K2 =    

c (OH−) ⋅ c (HB+)
 _ c (H2O) ⋅ c (B)  

Ähnlich wie beim Ionenprodukt des Wassers 
kann man in verdünnter wässriger Lösung die 
Konzentration des Wassers als konstant anse-
hen und mit der Gleichgewichtskontante K1 
bzw. K2 zu einer neuen Konstante KS bzw. KB 
zusammenfassen:

KS = K1 ⋅ c (H2O) =    
c (A−) ⋅ c (H3O

+)
 _ c (HA)   

KB = K2 ⋅ c (H2O) =    
c (OH−) ⋅ c (HB+)

 _ c (B)   

Die Konstanten KS und KB bezeichnet man als 
Säurekonstante bzw. Basen konstante. Beide 
Konstanten sind von der Temperatur abhän-
gig, jedoch unabhängig von der Konzentration 
der Säure oder Base. 

Statt der Konstanten KS und KB gibt man 
 häufig die mit − 1 multiplizierten dekadischen 
Logarithmen ihrer Zahlenwerte an: 

Säureexponent:  
 
pKS = − lg {KS}     KS = 1  0   − pKS   mol/l

Basenexponent: 
 
pKB = − lg {KB}     KB = 1  0   − pKB   mol/l

 
Die Säurekonstante und die Basenkonstante 
sind ein Maß für die Säure- bzw. Basenstärke. 
Je größer der KS- bzw. der KB-Wert ist, desto 
stärker ist die Säure bzw. Base.
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p  K  S   - und p  K  B -Werte ermöglichen eine Eintei-
lung von Säuren und Basen nach ihrer Stärke 
[B2, B3]. So ist die Ameisensäure (p  K  S  = 3,75) 
eine stärkere Säure als die Essigsäure  
(p  K  S    = 4,75); Ammoniak (p  K  B    = 4,75) eine 
schwächere Base als das Phosphat-Ion  
(p  K  B  = 1,64). Diese Einteilung ist mithilfe des 
pH-Werts nicht möglich, da der pH-Wert von 
der Ausgangs konzentration der Säure oder 
Base abhängt.

Der pKS-Wert (bei  ϑ = 25 °C)  ist eine stoff
spezifische Konstante. So hat Essigsäure in 
Speiseessig und Essigessenz immer den 
 gleichen Wert  pKS = 4,75.  Die Eigenschaften 
von Speiseessig und Essigessenz sind jedoch 
unterschiedlich. Sie hängen von der Stoff-
mengenkonzentration der Säure ab.  

Der KS-Wert einer Säure HA und der  K  B -Wert 
ihrer korrespondierenden Base A− hängen in 
einfacher Weise voneinander ab. Man erkennt 
den Zusammenhang, wenn man die beiden 
Werte miteinander multipliziert: 

KS ⋅ KB =    
c (A−) ⋅ c (H3O

+)
 _ c (HA)    ⋅    

c (HA) ⋅ c (OH−)
 _ c (A−)   

  = c (H3O
+) ⋅ c (OH−)

Dies ist das Ionenprodukt des Wassers  
(Kap. 8.2). Dessen Wert ist bei 25 °C: 

KW = c (H3O
+) ⋅ c (OH−) = 10− 14 mol2/l2

Das Produkt aus KS- und KB-Wert eines korres-
pondierenden Säure-Base-Paares ergibt also 
den Wert des Ionenproduktes des Wassers.  
Bei 25 °C gilt dann: 

KS ⋅ KB = 10− 14 mol2/l2

Entsprechend gilt auch: 

pKS + pKB = 14

Ist der pKS-Wert einer Säure bekannt, so kann 
man den pKB-Wert der korrespondierenden 
Base berechnen, und umgekehrt [B2]. 

Aus der Gleichung lässt sich ebenfalls ablei-
ten: 

Je stärker eine Säure ist, umso schwächer  
ist ihre korrespondierende Base.  

Je stärker eine Base ist, umso schwächer ist 
ihre korrespondierende Säure.

B2 pKS und pKBWerte in wässriger Lösung (bei  ϑ = 25 °C)

KS in 
mol/l

pKS Säure korrespondierende 
Base

pKB KB in 
mol/l
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e 
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HClO4 ClO4
−

Ke
in

e 
Pr

ot
on

en
-

au
fn

ah
m

e

B
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m
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HI I−

HCl Cl−

H2SO4 HSO4
−

101,74  − 1,74 H3O
+ H2O  15,74 10− 15,74

101,32  − 1,32 HNO3 NO3
−  15,32 10− 15,32

10− 1,92  1,92 HSO4
− SO4

2−  12,08 10− 12,08

10− 2,13 2,13 H3PO4 H2PO4
−  11,87 10− 11,87

10− 2,22  2,22 [Fe(H2O)6]
3 + [Fe(OH)(H2O)5]

2 +  11,78 10− 11,78

10− 3,14  3,14 HF F −  10,86 10− 10,86

10− 3,35  3,35 HNO2 NO2
−  10,65 10− 10,65

10− 3,75  3,75 HCOOH HCOO−  10,25 10− 10,25

10− 4,75  4,75 CH3COOH CH3COO−  9,25 10− 9,25

10− 4,85  4,85 [Al(H2O)6]
3 + [Al(OH)(H2O)5]

2 +  9,15 10− 9,15

10− 6,52  6,52 H2CO3/CO2* HCO3
−  7,48 10− 7,48

10− 6,92  6,92 H2S HS−  7,08 10− 7,08

10− 7,00  7,00 HSO3
− SO3

2 −  7,00 10− 7,00

10− 7,20  7,20 H2PO4
− HPO4

2 −  6,80 10− 6,80

10− 9,25  9,25 NH4
+ NH3  4,75 10− 4,75

10− 9,40  9,40 HCN CN−  4,60 10− 4,60

10− 10,40  10,40 HCO3
− CO3

2 −  3,60 10− 3,60

10− 12,36  12,36 HPO4
2 − PO4

3 −  1,64 10− 1,64

10− 13,00  13,00 HS− S2 −  1,00 10− 1,00

10− 15,74  15,74 H2O OH−  − 1,74 101,74

Ke
in

e 
Pr

ot
on

en
-

ab
ga

be

C2H5OH C2H5O
−

Vo
lls

tä
nd

ig
e 

Pr
ot

on
en

 - 
au

fn
ah

m
eNH3 NH2

− 

OH− O2 −

H2 H−

*  Der oben angegebene pKS-Wert ist ein effektiver Wert für  
das System CO2(aq)/H2CO3. Der tatsächliche Wert für H2CO3 ist  pKS = 3,45
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Essigsäure der Konzentration  c0(HAc) = 0,1 mol/l 
weist den pH-Wert  pH = 2,9  auf.  
Wie groß ist der KS-Wert?

Lösungsweg:   
HAc + H2O  Ac− + H3O

+

Essigsäure reagiert nur in geringem Ausmaß 
mit Wasser, deshalb ist die Gleichgewichts-
konzentration c (HAc) näherungsweise gleich 
der Ausgangskonzentration c0(HAc). Die  
Konzentration von Oxonium-Ionen aus dem 
Auto protolysegleichgewicht des Wassers ist 
sehr klein und kann vernachlässigt werden, es 
gilt:   
c (Ac−) = c (H3O

+)

KS =    
c (Ac−) ⋅ c (H3O

+)
 _ c (HAc−)    ≈    

c 2(H3O
+)
 _ c0 (HAc−)   

  
KS ≈    

 ( 10 − 2,9  mol/l) 2 
 _ 

  10 − 1  mol/l
    = 10− 4,8 mol/l

Der KS-Wert der Essigsäure ist: KS ≈ 10− 4,8 mol/l

Sehr starke Säuren und Basen. Wässrige 
Lösungen gleicher Ausgangskonzentration an 
Ameisensäure und Essigsäure haben unter-
schiedliche pH-Werte. Dagegen kann man in 
gleich konzentrierten wässrigen Lösungen aus 
Chlorwasserstoff bzw. Perchlorsäure (HClO4) 
keine pH-Unterschiede feststellen. 
Alle sehr starken Säuren reagieren so gut wie 
vollständig mit Wasser.

Beispiel:   HClO4 + H2O  ClO4
− + H3O

+

Wässrige Lösungen sehr starker Säuren glei-
cher Konzentration haben daher den glei chen 
pH-Wert. 
Da sehr starke Säuren mit  pKS < pKS(H3O

+)  
annähernd vollständig protolysieren, kann 
man ihre pKS-Werte in wässriger Lösung nicht 
ermitteln. Das bei der Protolyse gebildete 
Oxonium-Ion ist die stärkste Säure, die in 
wässriger Lösung existieren kann. 

Ähnliche Überlegungen gelten für sehr starke 
Basen mit  pKB < pKB(OH−).

Beispiel:   H2O + O2 −  OH− + OH−

Für sehr starke Basen kann man in wässriger 
Lösung keine pKB-Werte ermitteln. Das Hydro-
xid-Ion ist die stärkste Base, die in wäss riger 
Lösung existieren kann.

Sehr starke Säuren sind in verdünnter wässri-
ger Lösung annähernd vollständig protolysiert.

Sehr starke Basen sind in verdünnter wässri-
ger Lösung annähernd vollständig protoniert.

B4 Bestimmung des KSWertes der Essigsäure, einer 
schwachen Säure

B3 Einteilung der Stärke von Säuren und Basen nach 
ihrem pKWert

sehr schwache 
Säuren

starke  
Säuren

16 −–
14 ––
12 ––
10 ––
 8 ––
 6 ––
 4 ––
 2 ––
 0 ––
−2 ––

pKS pKB sehr schwache 
Basen

schwache  
Basen

sehr starke Basen

starke 
Basen

sehr starke Säuren

B
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m
m
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15,74

−1,74

schwache  
Säuren

 V1  Messen Sie die pH-Werte von Salzsäure und 
Essigsäure der folgenden Ausgangs-
konzentrationen: c0(HA): 0,1 mol/l; 0,01 mol/l; 
0,001 mol/l.

 V2  Verschiebung eines Säure-Base-Gleichge-
wichts: Füllen Sie je zwei Reagenzgläser zu etwa 
einem Drittel mit Essigsäure bzw. Salzsäure   
(c0(HA) = 0,1 mol/l).  Geben Sie jeweils 4 Tropfen 
Universalindikator-Lösung zu. Geben Sie zur Salz-
säure festes Kochsalz und zur Essigsäure festes 
Natriumacetat in kleinen Portionen. Die beiden 
anderen Reagenzgläser dienen dem Vergleich.

 A1  $ Benennen Sie die Teilchen, die in 
a) Salzsäure  (c0(HCl) = 0,1 mol/l), 
b) Essigsäure  (c0(HAc) = 0,1 mol/l), 
c) Natronlauge  (c0(NaOH) = 0,1 mol/l)  und  
d) Ammoniak-Lösung  (c0(NH3) = 0,1 mol/l)  
 vorliegen und ordnen Sie die Teilchen der jeweili-
gen Lösung nach steigender Konzentration.

 A2  $ Propansäure (vereinfacht: HProp) der Kon-
zentration  c0(HProp) = 0,1 mol/l  hat den pH-Wert 
2,94. Berechnen Sie den KS-Wert und den pKS-Wert 
der Säure.

pKS- und pKB-Werte sind 
ein Maß für die Säure- 
bzw. Basenstärke. 
Je kleiner der pKS- bzw. der 
pKB-Wert ist, desto stärker 
ist die Saure bzw. Base.
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8.4 Einfluss der Molekülstruktur auf die Säure- und Basenstärke

B1 Die Säurestärke und die Basenstärke einiger Säuren und ihrer korrepondieren
den Basen

Die Säurestärke oder Basenstärke hängt von 
der Molekülstruktur einer Verbindung ab.

Das Essigsäure-Molekül und seine korres-
pondierende Base. Bei der Bildung der 
 sauren Lösung geben die Essigsäure-Moleküle 
ein Proton ab. Dabei löst sich das Proton aus 
der O–H-Bindung der Carboxygruppe unter 
Zurücklassen des vormals bindenden Elektro-
nenpaars.  
Im Gegensatz dazu bilden Alkohole, z. B. das 
Ethanol, keine sauren Lösungen. Daraus fol-
gert man, dass die O–H-Bindung im Ethan-
säure-Molekül stärker polar ist als im Ethanol-
Molekül. Dies ist auf den starken Elektronen-
zug, den induktiven Effekt, zurückzuführen, 
der von dem doppelt gebundenen Sauerstoff-
Atom der Carboxygruppe ausgeht und der 
sich über das C-Atom mit der positiven Partial-
ladung der Carboxygruppe auswirkt [B2]. Je 
polarer eine O–H-Bindung ist, umso leichter 
wird ein Proton an ein Wasser-Molekül abge-
geben.

Eine weitaus bedeutsamere Ursache für die 
Säureeigenschaft des Essigsäure-Moleküls 
zeigt sich bei der Betrachtung der Elektronen-
verteilung der korrespondierenden Base, des 
Acetat-Ions. 
Untersuchungen zeigen, dass die beiden C–O-
Bindungen der Carboxylatgruppe gleich lang 
sind, obwohl die Strukturformel mit Elektro-
nenpaaren eine Einfach- und eine Doppelbin-
dung aufweist. Die Bindungslänge liegt zwi-

schen der einer Einfach- und einer Doppel-
bindung. Beide Sauerstoff-Atome sind gleich 
gebunden und nicht voneinander zu unter-
scheiden. Dieser Befund lässt sich in der Elek-
tronenpaarschreibweise nicht in einer Formel 
darstellen. Es sind jedoch zwei gleichwertige 
Formeln für das Acetat-Ion möglich, die je-
weils einen Extremfall für die Elektronen- bzw. 
Ladungsverteilung zeigen. Man bezeichnet sie 
als Grenzformeln:

Die tatsächliche Elektronenverteilung in der 
Carboxylatgruppe liegt zwischen diesen bei-
den formulierbaren, jedoch nicht existieren-
den Grenzformeln. Diesen Sachverhalt be-
zeichnet man als Mesomerie. Der tatsächliche 
Zustand des Acetat-Ions ist energieärmer und 
stabiler, als jede der beiden Grenzformeln 
wäre, er ist jedoch mit der Elektronenpaar-
schreibweise nicht darstellbar. Zur Beschrei-
bung des Acetat-Ions verwendet man deshalb 
Grenzformeln und schreibt zwischen diese 
einen Pfeil mit zwei Spitzen, den Meso merie-
pfeil.

Im Gegensatz zum Acetat-Ion ist am Ethanolat-
Ion, der korrespondierenden Base des Ethanol-
Moleküls, keine Mesomerie möglich [B3]. Dies 
ist ein weiterer Grund dafür, dass Ethanol mit 
Wasser keine sauren Lösungen bildet.

Induktiver Effekt und Säurestärke. Die 
 Säurestärke von Chloressigsäure [B5] ist 
 größer als die Säurestärke der Essigsäure [B1]. 
Dies ist auf den starken Elektronenzug zurück-
zuführen, der von dem Chlor-Atom ausgeht 
und der sich über das C-Atom mit der positi-
ven Partialladung der Carboxygruppe aus-
wirkt. Die O–H-Bindung wird dadurch stärker 
polar, das Proton kann leichter abgegeben 
werden. 
Die korrespondierende Base, das Chloracetat-
Ion, wird durch den Elektronenzug des Chlor-
Atoms stabilisiert, indem die negative Ladung 
der Carboxylatgruppe vermindert wird. Da-
durch sinkt die Tendenz der Carboxylatgruppe, 
ein Proton aufzunehmen. 

C CH3

O

O
C CH3

O

O
�

Name der Säure pKS Name der korrespondie-
renden Base

pKB

Methansäure 
Ameisensäure

3,75 Methanoate 
Formiate

10,25

Ethansäure 
Essigsäure

4,75 Ethanoate 
Acetate

9,25

Propansäure 
Propionsäure

4,88 Propanoate 
Propionate

9,12

2,2-Dimethylpropansäure 
Pivalinsäure

5,03 2,2-Dimethylpro panoate 
Pivalate

8,97

Chlorethansäure 
Chloressigsäure

2,87 Chlorethanoate 
Chloracetate

12,13

Ammonium 9,25 Ammoniak 4,25

Methylammonium 10,66 Methylamin 3,34

B2 EssigsäureMolekül 
mit Partialladungen

B3 EthanolMolekül 
und EthanolatIon

H C

H

H

O
C

O H

d–

d+
d– d+

H C

H

H

C

H

H

O H
d– d+d+

H C

H

H

C

H

H

O

Partialladung Teilladung 
eines Atoms in einem 
Molekül
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8  Säure-Base-Reaktionen 289

Die Essigsäure ist eine schwächere Säure als 
die Ameisensäure. Ursache hierfür ist die an 
das C-Atom der Carboxylgruppe gebundene 
Methylgruppe, der man, wie Alkylgruppen 
allgemein, eine elektronenschiebende Wir-
kung zuschreibt. Diese führt dazu, dass die 
Polarität der O–H-Bindung der Carboxygrup-
pe verringert und der Carboxylatgruppe er-
höht wird. Das Molekül gibt dadurch schwerer 
ein Proton ab, die korrespondierende Base 
nimmt leichter ein Proton auf.

Bei Gruppen mit einem elektronenschieben-
den Effekt spricht man von einem positiven 
induktiven Effekt (+I-Effekt). Umgekehrt be-
wirken Atome, deren Elektronegativität grö-
ßer als die des Wasserstoff-Atoms ist, z. B. die 
Halogen-Atome, einen negativen induktien 
Effekt (−I-Effekt).

Induktiver Effekt und Basenstärke. Methyl-
amin [B7] ist eine stärkere Base als Ammoni-
ak. Der +I-Effekt der Methylgruppe verstärkt 
die negative Teilladung des Stickstoff-Atoms. 
Dieser +I-Effekt erhöht auch die Stabilität der 
korrespondierenden Säure, weil die positive 
Ladung des Stickstoff-Atoms im Methylammo-
nium-Ion ein wenig ausgeglichen wird.

Die Säurestärke und die Basenstärke wird 
durch den induktiven Effekt und durch 
Mesomerie stabilisierung beeinflusst.

Phenol als Säure. Betrachtet man die Struk-
turformel des Phenol-Moleküls, so kann man 
Phenol aufgrund der Hydroxygruppe für einen 
Alkohol halten [B4]. Allerdings ist eine Lösung 
von Phenol in Wasser schwach sauer. Phenol-
Moleküle können an Wasser-Moleküle Proto-
nen abgeben. Dass Phenol eine Säure ist, lässt 
sich mit der Stabilität des Phenolat-Ions, der 

korrespondierenden Base, erklären. Die nega-
tive Ladung ist nicht am Sauerstoff-Atom 
lokalisiert, sondern über das ganze Phenolat-
Ion delokalisiert. Man kann Grenzformeln 
erstellen, bei denen neben den Elektronen der 
Phenylgruppe (− C6H5) auch ein nicht binden-
des Elektronenpaar des Sauerstoff-Atoms an 
der Mesomerie beteiligt ist. Eine solche Stabi-
lisierung des Anions tritt nur bei aromatischen 
Hydroxyverbindungen auf.  

Phenol löst sich nur wenig in Wasser, aber das 
Salz Natriumphenolat ist gut wasserlöslich. Da 
Phenol aber eine relativ schwache Säure ist  
(pKS = 9,95),  genügt bereits Essigsäure, um 
das Phenolat-Ion zu protonieren. Deshalb 
trübt sich eine Natriumphenolat-Lösung, wenn 
man Essigsäure zugibt. 

Mit ähnlichen Grenzformeln wie in B4 kann 
man zeigen, dass die Protonierung des Anilin-
Moleküls [B8] erschwert ist [A3]. Anilin ist 
eine schwächere Base als Ammoniak. 

Phenol reagiert mit Wasser als Säure, weil 
das Phenolat-Ion mesomeriestabilisiert ist. 

O H

O
H

H
+

O

+ O

H

H

H�

O O OO

� � �

 A1  $ Erklären Sie, warum die 2,2-Dimethyl-
propansäure [B6] eine schwächere Säure als die 
Ethansäure ist.

 A2  $ Entscheiden und begründen Sie, ob die 
Fluorethansäure eine stärkere oder schwächere 
Säure als die Ethansäure ist.

 A3  . Erläutern Sie anhand von Grenzformeln, 
warum Anilin [B8]  eine schwächere Base als Am-
moniak ist  (pKB(C6H5NH2) = 9,37; pKB(NH3) = 4,75).

 A4  . Erklären Sie, warum p-Nitrophenol (4-Nitro-
phenol) eine stärkere Säure als Phenol ist. 

B4 Protolyse von Phenol in Wasser. Das PhenolatIon 
ist mesomeriestabilisiert

B6 2,2Dimethylpropan
säure

B5 Chloressigsäure

B7 Methylamin und 
MethylammoniumIon

B8 Anilin (Aminobenzol)

H C

H

H

C

CH3

C
O

O H

CH3

H C

H
O

C
O HCl

H C

H

H

N

H

H

H C

H

H

N

H

H

H

NH

H
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B4 Milchsäure, eine 
schwache Säure, verleiht 
dem Joghurt den fein 
säuerlichen Geschmack 
[A3]

HOOC COOH
Oxalsäure

H3C

H

C COOH

Milchsäure    

HOOC

H

C

H

C COOH

OH OH

Weinsäure

H2C

C

H2C

COOH

COOH

COOH

HO

Citronensäure

HOOC C

H

C COOH

OH

Äpfelsäure

OH

H

H

B3 pHWerte von Säurelösungen: Rechenbeispiele

Sehr starke Säure:  
c0(HCl) = 0,01 mol/l   
pH = − lg {c(H3O

+)} = − lg {c0(HCl)} = − lg 10− 2 = 2

Schwache Säure:  
c0(CH3COOH) = 0,01 mol/l 

pH =    1 _ 2    [pKS − lg {c0(CH3COOH)}] =    1 _ 2    [4,75 + 2] = 3,38

Aufgabe: Berechnen Sie den pH-Wert einer 
Ammonium chlorid-Lösung der Konzentration  
c0(NH4Cl) = 0,1 mol/l. 

Lösung: Ammoniumchlorid besteht aus 
Ammonium-Ionen und Chlorid-Ionen. Das 
Chlorid-Ion ist eine sehr schwache Base; es geht 
mit dem Wasser-Molekül keine Säure-Base-
Reaktion ein. Das Ammonium-Ion  (pKS = 9,25)  
ist eine schwache Säure, die mit einem 
Wasser-Molekül ein Oxonium-Ion bildet: 

NH4
+ + H2O  NH3 + H3O

+

Berechnung des pH-Werts:   

pH  =    1 _ 2    ⋅ [9,25 − lg 0,1] =    1 _ 2    ⋅ [9,25 − (− 1)]   

=    1 _ 2    ⋅ 10,25 ≈ 5,13

Aus der Konzentration einer Säure und ihrer 
Säurestärke kann man den pH-Wert berechnen. 

Sehr starke Säuren wie z. B. Chlorwasserstoff 
reagieren vollständig mit Wasser: 

HA + H2O  A− + H3O
+

Man kann somit die Konzentration c (A−) 
gleich der Ausgangskonzentration c0(HA) 
setzen. Da man für Konzentrationen  
c0(HA) ≥ 10− 6 mol/l  die H3O

+-Ionen aus dem 
Autoprotolysegleichgewicht des Wassers 
vernachlässigen kann, ist näherungsweise  
c (H3O

+) = c (A−) = c0(HA). 
Für den pH-Wert der Säure lösung gilt dann 
annähernd: 

pH = − lg {c0(HA)}

pH-Wert der Lösung einer sehr starken Säure

Schwache Säuren wie z. B. Essigsäure reagie-
ren in einer Gleichgewichtsreaktion nur in 
sehr geringem Ausmaß mit Wasser: 

HA + H2O  A− + H3O
+

Die Gleichgewichtskonzentration c (HA) ist 
näherungsweise gleich der Ausgangskonzen-
tration c0(HA). Vernachlässigt man außerdem 
die Oxonium-Ionen aus dem Autoprotolyse-
gleichgewicht des Wassers, gilt   c (A−) ≈ c (H3O

+).
Mit diesen Näherungen und mit Kenntnis des 
KS- bzw. pKS-Werts der Säure lässt sich der 
pH-Wert der Säurelösung berechnen [B2].

Der pH-Wert der Lösung einer sehr starken 
Säure ist abhängig von der Konzentration der 
Säure. 
Der pH-Wert der Lösung einer schwachen 
Säure hängt von der Konzentration der Säure 
und ihrem pKS-Wert ab.

KS =    
c (A– ) ⋅ c (H3O

+ )
 ___ c (HA)   =    

c2(H3O
+ )
 __  c0(HA)   

⇔ c (H3O
+ ) =   √ 
_

 KS ⋅ c0(HA)    = [KS ⋅ c0(HA)]1/2

 
Logarithmieren der Gleichung und Multipli kation 
mit − 1 ergibt:

B1 pHWerte saurer 
Lösungen 

⇔ − lg {c (H3O
+ )} =    1 _ 2    ⋅ [− lg {KS} − lg {c0(HA)} ]

⇔  pH =    1 _ 2    ⋅ [pKS − lg {c0(HA)} ]

 pH-Wert der Lösung einer schwachen Säure

 A1  $ Berechnen Sie die pH-Werte von:  
a) Salzsäure  c0(HCl) = 0,001 mol/l  
b) Salzsäure  c0(HCl) = 0,02 mol/l,  
c) Essigsäure  c0(HAc) = 0,1 mol/l 

 A2  . Welche Aussage können Sie über den pH-
Wert einer Salzsäure der Konzentration  
c0(HCl) = 10− 8 mol/l  machen? 

 A3  $ In 100 ml Joghurt sind nach Lebensmittel-
analysen 1,1 g Milchsäure [B4] enthalten.  
Der KS-Wert dieser einprotonigen Säure ist  
KS = 1,35 ⋅ 10− 4 mol/l.  Berechnen Sie den pH-Wert 
des Joghurts unter der Annahme, dass dieser nur 
von der Konzentration der Milchsäure abhängig ist.

8.5 pH-Werte von Säurelösungen

B2 pHWertBerechnung bei einer schwachen Säure
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8  Säure-Base-Reaktionen 291

B2 pHWerte von 
Basen lösungen 

Basenlösungen haben pH-Werte größer als 7. 
Aus der Konzentration einer Base und ihrer 
Basenstärke kann man den pH-Wert berechnen.

Sehr starke Basen wie z. B. das Amid-Ion 
(NH2

− ) reagieren vollständig mit Wasser: 

H2O + B  OH− + HB+

Man kann somit die Konzentration c (HB+) 
gleich der Ausgangskonzentration c0(B) setzen.
Da man für Konzentrationen c0(B) ≥ 10− 6 mol/l  
die OH−-Ionen aus dem Autoprotolysegleich-
gewicht des Wassers vernachlässigen kann, ist 
näherungsweise  c (OH−) = c(HB+) = c0(B).
Für den pOH-Wert gilt annähernd:

pOH = − lg {c (OH−)} = − lg {c0(OH−)}

pOH-Wert der Lösung eines Metallhydroxids 

Der pOH-Wert lässt sich leicht in den pH-Wert 
umrechnen: 

pH = pKW − pOH  oder  pH = 14 − pOH

KB =    
c (OH− ) c (HB+ )

 __ c (B)    =    
c2(OH− )

 __  c0(B)   

⇔ c (OH− ) =   √ 
_

 KB ⋅ c0(B)     = [KB ⋅ c0(B)]1/2

 
Logarithmieren der Gleichung und Multipli kation 
mit − 1 ergibt: 

 
 
 
 

Schwache Basen wie z. B. Ammoniak reagie-
ren in einer Gleichgewichtsreaktion nur in 
sehr geringem Ausmaß mit Wasser: 

H2O + B  OH− + HB+

Die Gleichgewichtskonzentration c (B) ist nä-
herungsweise gleich der Ausgangskonzentra-
tion c0(B). Vernachlässigt man außerdem die 
Hydroxid-Ionen aus dem Autoprotolysegleich-
gewicht des Wassers, gilt  c (OH−) ≈ c (HB+).
Mit diesen Näherungen und mit Kenntnis des 
KB- bzw. pKB-Werts der Base lässt sich der 
pOH-Wert der Basenlösung berechnen [B1].

Der pH-Wert der Lösung einer sehr starken 
Base ist abhängig von der Konzentration der 
Base. 
Der pH-Wert der Lösung einer schwachen 
Base hängt von der Konzentration der Base 
und ihrem pKB-Wert ab.

B4 Einige Backofen
reiniger enthalten die 
schwache Base 2Amino
ethanol [A2]

Sehr starke Base:  
c0(OH−) = 0,1 mol/l  
pOH = − lg {c(OH−)} = − lg {c0(OH−)} = − lg 10− 1 =  1 
pH = 14 − pOH = 14 − 1 = 13 

Schwache Base:  
c0(NH3) = 0,1 mol/l  
pOH =    1 _ 2    [pKB − lg {c0(NH3)}] =    1 _ 2    [4,75 + 1] = 2,88 
pH = 14 − pOH = 14 − 2,88 = 11,12

Aufgabe: Berechnen Sie den pH-Wert einer 
Natriumacetat-Lösung mit  c (NaAc) = 0,1 mol/l. 

Lösung: Das Natrium-Ion geht mit dem 
Wasser-Molekül keine Säure-Base-Reaktion ein. 
Das Acetat-Ion reagiert als Base mit Wasser: 

H2O + Ac−   OH− + HAc  

pOH  =    1 _ 2    ⋅ [9,25 − lg 0,1] =    1 _ 2    ⋅ [9,25 − (− 1)]   

=    1 _ 2    ⋅ 10,25 ≈ 5,13 
 
pH = 14 − 5,13 = 8,87

B3 pHWerte von Basenlösungen: Rechenbeispiele

H2N – CH2 – CH2 – OH

 A1  $ Berechnen Sie die pH-Werte von: 
a) Kalilauge  c0(KOH) = 0,01 mol/l  
b) Kalkwasser  c0(Ca(OH)2) = 0,000 5 mol/l  
c) Ammoniak-Lösung  c0(NH3) = 1 mol/l 

 A2  $ Einige Backofenreiniger [B4] enthalten 
2-Amino ethanol als Base. Der pKB-Wert dieser Base 
ist 4,56.  
a) Formulieren Sie die Gleichgewichtsreaktion von 
2-Amino ethanol mit Wasser.  
b) Erläutern Sie, welche Funktion dieser Stoff im 
Back ofen reiniger erfüllen soll. 

8.6 pH-Werte von Basenlösungen

⇔ − lg {c (OH− )} =    1 _ 2    ⋅ [− lg {KB} − lg {c0(B)} ]

⇔  pOH =    1 _ 2    ⋅ [pKB − lg {c0(B)} ] 

 pOH-Wert der Lösung einer schwachen Base

B1 pOHWertBerechnung bei einer schwachen Base
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Anionen als Säuren. Wenn eine mehrprotoni-
ge Säure nur ein Proton abgibt, kann auch ihr 
Anion als Säure mit Wasser reagieren. Das 
Hydrogensulfat-Ion ist z. B. eine so starke 
Säure, dass Natriumhydrogensulfat mit Was-
ser eine saure Lösung bildet: 

HSO4
− + H2O  SO4

2 − + H3O
+

Daher verwendet man z. B. Natriumhydrogen-
sulfat unter anderem als Säure in festen WC-
Reinigern. 

Anionen als Basen. Anionen, die korrespon-
dierende Basen schwacher Säuren sind, 
 reagieren als Basen mit Wasser. So bildet 
Natrium acetat mit Wasser alkalische Lösun-
gen, weil das Acetat-Ion mit einem Wasser-
Molekül als Base reagiert: 

CH3COO− + H2O  CH3COOH + OH−

Die Anionen sehr starker Säuren und auch die 
Anionen vieler starker Säuren sind sehr 
schwache bzw. schwache Basen. Sie reagieren 
deshalb praktisch nicht mit Wasser-Molekü-
len. Zu diesen „neutralen Anionen“ gehören 
Cl−, Br−, I  −, NO3

−, ClO4
− und SO4

2 −.

Neutrale Salzlösungen. Die wässrige Lösung 
eines Salzes ist neutral, wenn weder die Kat-
ionen noch die Anionen mit Wasser in merkli-
chem Ausmaß reagieren (z. B. Natriumchlorid-
Lösung) oder wenn die Säurestärke der einen 
Ionenart gleich der Basenstärke der anderen 
ist (z. B. Ammoniumacetat-Lösung). Der p K  S   - 
Wert des Ammo nium-Ions ist p  K  S    = 9,25; der 
p  K  B   -Wert des Acetat-Ions ist p  K  B    = 9,25. Am-
moniumacetat (CH3COO−NH4

+ ) bildet deshalb 
mit Wasser eine neutrale Lösung. 

Salzlösungen können sauer, neutral oder alka
lisch sein. Salze sind kristalline Verbindungen, 
die aus Ionen aufgebaut sind. Beim Lösen in 
Wasser können ihre Kationen und Anionen als 
Säuren oder Basen mit dem Ampholyt  Wasser 
reagieren. 

Kationen als Säuren. Damit ein Kation als 
Säure reagieren kann, muss es ein Proton 
abgeben können. 
Das Ammonium-Ion ist die korrespondierende 
Säure des Ammoniak-Moleküls, einer schwa-
chen Base. Mit einem Wasser-Molekül bildet 
es ein Oxonium-Ion: 

NH4
+ + H2O  NH3 + H3O

+

Einige Metall-Ionen wie z. B. Al3 + und Fe3 + 
bilden ebenfalls saure Lösungen. Ionen liegen 
in wässriger Lösung stets hydratisiert vor. 
Wenn man nur die direkt an das Metall-Ion 
gebundenen Wasser-Moleküle berücksichtigt, 
lauten die Formeln der hydratisierten Metall-
Ionen z. B. [Fe(H2O)6]

3 + und [Al(H2O)6]
3 +). Die 

gebundenen Wasser-Moleküle werden durch 
das mehrfach positiv geladene Metall-Ion so 
stark polarisiert, dass es zur Abspaltung eines 
Protons kommen kann. Deshalb reagieren 
diese hydratisierten Metall-Ionen als Säuren 
mit Wasser-Molekülen [B2]. 

Hydratisierte Metall-Ionen sind umso stärkere 
Säuren, je höher ihre Ladung und je kleiner ihr 
Radius ist, d. h., je größer ihre Ladungs dichte 
ist. Hydratisierte Alkali- und Erdalkalimetall-
Ionen haben auf grund ihrer geringen 
Ladungs dichte eine so geringe Säurestärke, 
dass ihre wässrigen Lösungen nicht sauer 
sind. Li+, Na+, K+, Mg2 + und Ca2 + sind also 
„ neutrale“ Metall-Ionen. 

B2 Das hydratisierte Fe3 +Ion kann als Säure reagieren

B1 Feste saure WC
Reiniger enthalten u. a. 
Natrium hydrogen sulfat

 [Fe(H2O)6]
3 + + H2O  [Fe(OH)(H2O)5]

2 + + H3O
+

 +  +

8.7 Protolysen in Salzlösungen

DO01_3-12-756891_K08.indd   292 15.11.2018   11:01:12



8  Säure-Base-Reaktionen 293

Salz Ionen nach dem 
Lösen des Salzes in 
Wasser

pKS- und pKB-Werte Säure-Base-Reaktion der Ionen Einordnung der Lösung 

Natrium - 
hydrogen-
sulfat

Na+ + HSO4
− pKS(HSO4

−) = 1,92 Na+-Ionen gehen mit Wasser keine  
Säure-Base-Reaktion ein.

HSO4
− + H2O  SO4

2 − + H3O
+ 

Die Lösung ist sauer.

Eisen(III)-
chlorid

[Fe(H2O)6]
3 + + 3 Cl− pKS([Fe(H2O)6]

3 +) = 2,22 [Fe(H2O)6]
3 + + H2O  [Fe(OH)(H2O)5]

2 + + H3O
+

Cl−-Ionen gehen mit Wasser keine  
Säure-Base-Reaktion ein.

Die Lösung ist sauer.

Kalium-
carbonat

2 K+ + CO3
2 − pKB(CO3

2 −) = 3,60 CO3
2 − + H2O  HCO3

− + OH− Die Lösung ist alkalisch.

Natrium-
chlorid

Na+ + Cl− Keine Angabe des pKS- bzw. 
pKB-Werts möglich

Na+- und Cl−-Ionen gehen mit Wasser keine  
Säure-Base-Reaktionen ein.

Die Lösung ist neutral.

Ammonium-
acetat 

NH4
+ + Ac− pKS(NH4

+) = pKB(Ac−) = 9,25 NH4
+ + H2O  NH3 + H3O

+

Ac− + H2O  HAc + OH− 
Die Lösung ist neutral.

B3 Protolyse von Salzen: qualitative Abschätzung des pHBereichs aus den pKWerten

Beim Lösen eines Salzes kann eine saure, 
neutrale oder alkalische Lösung entstehen. 
Entscheidend für die pH-Werte der Salz-
lösungen sind die Säure-Base-Reaktionen der 
Kationen und Anionen mit den Wasser -
Molekülen.

Abschätzung des pH-Werts einer Salz lösung.  
Sind die pKS- bzw. pKB-Werte der Ionen be-
kannt, kann man qualitativ voraussagen, ob 

die wässrige Lösung eines Salzes sauer, alka-
lisch oder neutral ist [B3]. 
Bei einigen Salzen sind die Anionen Ampholy-
te, z. B. HSO4

− oder HPO4
2 −. Bei amphoteren 

Anionen ist entscheidend, ob ihre Säurestärke 
oder Basenstärke überwiegt. Ist der pKS-Wert 
kleiner als der pKB-Wert, dann ist die wässrige 
Lösung sauer, im umgekehrten Fall alkalisch. 
Dies gilt allerdings nur, wenn das Kation des 
Salzes eine sehr schwache Säure ist. 

 V1  Bestimmen Sie die pH-Werte von dest. Wasser 
und der Lösungen  (c = 0,1 mol/l)  von: Natrium-
chlorid (NaCl), Natriumacetat (CH3COONa), 
 Ammo niumchlorid (NH4Cl), Ammonium acetat 
(CH3COONH4) und Eisen(III)-chlorid (FeCl3). 

 V2  Füllen Sie ein Reagenzglas zu etwa einem 
Drittel mit dest. Wasser. Geben Sie je eine Spatel-
spitze festen WC-Reiniger [B1] und anschließend 
Calciumcarbonat dazu. 

 A1  $ Erklären Sie die folgenden Sachverhalte 
durch Anwendung der Brønsted-Säure-Base-Theo-
rie: 
Eine Ammoniumchlorid- und auch eine Zink chlorid-
Lösung sind sauer. Eine Kaliumnitrat- und eine 
Natriumsulfat-Lösung sind neutral. Eine Natrium-
sulfid- und auch eine Natriumhydrogencarbonat-
Lösung sind alkalisch. 

 A2  $ Begründen Sie, weshalb eine Natrium-
carbonat-Lösung stärker alkalisch ist als eine 
Natrium hydrogencarbonat-Lösung gleicher Aus-
gangskonzentration.

 A3  . Saurer WC-Reiniger kann zur Beseitigung 
von Urinstein und Kalk eingesetzt werden. Neben 
Natriumhydrogensulfat („Natriumbisulfat“) enthält 
der WC-Reiniger häufig auch Natrium hydrogen-
carbonat oder Natriumcarbonat. Erläutern Sie den 
Zweck dieses Zusatzes.

 A4  $ Gibt man eine Spatelspitze Natrium-
hydrogensulfat zu dest. Wasser, erhält man eine 
saure Lösung. Wird eine Spatelspitze Natrium-
hydrogen carbonat in Wasser gelöst, bildet sich eine 
alkalische Lösung. Deuten Sie die beschriebenen 
Beobachtungen.
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8.8 Puffersysteme

1 ml Salzsäure der Konzentration  c0(HCl) = 
1 mol/l  wird zu folgenden Lösungen gegeben:

a) zu 0,1 l dest. Wasser  (pH = 7)
b) zu 0,1 l Essigsäure-Acetat-Pufferlösung mit  
c0(HAc) = c0(Ac−) = 0,10 mol/l   
(folglich ist  pH = pKs = 4,75)  
Wie ändert sich jeweils der pH-Wert?

Stoffmenge von HCl:  
n(HCl) = 1 mol/l ⋅ 0,001 l = 0,001 mol 

Zur Vereinfachung wird das Volumen der zu - 
gegebenen Salzsäure vernachlässigt, d. h.,  
das Volumen sei vor und nach der Zugabe 0,1 l.

Zu a): pH-Wert der wässrigen Lösung der sehr 
starken Säure HCl: pH = − lg {c(HCl)}

c (HCl) = 0,001 mol / (0,1 l) = 0,01 mol/l

pH = − lg 0,01 = 2  ⇒ Δ pH = 7 − 2 = 5

Zu b): pH-Wert der Essigsäure-Acetat-Puffer-
lösung:

pH = 4,75 + lg    
c (Ac−)

 _ c (HAc)   

Stoffmengen vor der Reaktion: 
n (Ac− ) = 0,10 mol/l ⋅ 0,1 l = 0,010 mol
n (HAc) = 0,10 mol/l ⋅ 0,1 l = 0,010 mol

Annahme: Alle H3O
+-Ionen der Salzsäure 

(0,001 mol) reagieren mit den Ac−-Ionen der 
Pufferlösung zu HAc. Daraus ergeben sich  
folgende Stoffmengen und Konzentrationen 
nach der Reaktion:

n (Ac−) = 0,010 mol − 0,001 mol = 0,009 mol
n (HAc) = 0,010 mol + 0,001 mol = 0,011 mol

c (Ac−) = 0,009 mol/(0,1 l) = 0,09 mol/l
c (HAc) = 0,011 mol/(0,1 l) = 0,11 mol/l

pH = 4,75 + lg    
0,09 mol/l

 _ 0,11 mol/l    = 4,75 − 0,09 = 4,66  
 
⇒ Δ pH = 4,75 − 4,66 = 0,09

B4 Beispielrechnung zur Wirkung einer Puffer lösung

alkalischen Lösung mit einer nur sehr gerin-
gen pH-Wert-Änderung reagieren, als Puffer-
lösungen.

Wirkungsweise einer Pufferlösung. Eine 
Lösung, die Essigsäure und Natriumacetat in 
ausreichender und gleicher Konzentration 
enthält, hat einen pH-Wert von 4,75. Bei Zu-
satz von Oxonium- oder Hydroxid-Ionen in 
nicht allzu großen Stoffmengen sinkt bzw. 
steigt der pH-Wert nur geringfügig [V1]. Eine 
Lösung, die Essigsäure-Moleküle und Acetat -
Ionen enthält, bezeichnet man Essigsäure-
Acetat-Puffer. Die Reaktionsgleichung der 
Säure-Base-Reaktion ist:  
 
HAc + H2O  Ac− + H3O

+ 

Das System kann sowohl Oxonium-Ionen als 
auch Hydroxid-Ionen abfangen.

Zugabe von Oxonium-Ionen:
HAc + H2O  Ac− + H3O

+

Das Gleichgewicht verschiebt sich nach links.

Zugabe von Hydroxid-Ionen:
HAc + OH−  Ac− + H2O
Das Gleichgewicht verschiebt sich nach rechts.

Die schwache Säure gibt Protonen zur Neutra-
lisation der Hydroxid-Ionen ab. Ihre korres-
pondierende Base wirkt als Protonenakzeptor. 
Eine Pufferlösung enthält dementsprechend 
eine schwache Säure und deren korrespon
dierende Base. 
Alternativ kann die Puffer lösung auch aus 
einer schwachen Base und deren korrespondie
render Säure bestehen. Ein Beispiel für eine 
Pufferlösung aus einer schwachen Base und 
ihrer korrespondierenden Säure ist der Am-
moniak/Ammonium-Puffer (NH3/NH4

+-Puffer). 
In dieser Pufferlösung fangen die Ammoniak-
Moleküle Oxonium-Ionen und die Ammonium-
Ionen Hydroxid-Ionen ab: 
 
NH3 + H3O

+  NH4
+ + H2O

NH4
+ + OH−  NH3 + H2O

Puffersysteme sind Lösungen schwacher  
Säuren (Basen) und ihrer korrespondierenden 
Basen (Säuren). Pufferlösungen ändern ihren 
pH-Wert bei Zugabe von Oxonium- oder 
 Hydroxid-Ionen nur wenig.

B3 Vernetzung der 
Gleichgewichtsreak
tionen im Essigsäure
AcetatPuffer

HAc + H2O  Ac− + H3O
+

 +
Ac− + H2O  HAc + OH−

 

 2 H2O

B1 Der pHWert des 
Blutes darf nur wenig 
schwanken

B2 Häufig verwendete 
Puffer lösungen

Der pH-Wert des menschlichen Blutes [B1] 
schwankt nur sehr wenig um den pH-Wert von 
7,4, obwohl beim Stoffwechsel Säuren an das 
Blut abgegeben werden [B4].  
Gibt man dagegen zu dest. Wasser nur wenig 
Salzsäure, so zieht dies eine hohe pH-Wert-
Änderung nach sich [V1]. Man bezeichnet 
Systeme, die auf die Zugabe einer sauren oder 
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pH-Wert einer Pufferlösung. Neben dem 
Essigsäure-Acetat-Puffer gibt es eine Reihe 
weiterer wichtiger Pufferlösungen, z. B. den 
Kohlensäure-Hydrogencarbonat-Puffer  
(H2CO3/HCO3

−) und den Phosphatpuffer 
(H2PO4−/HPO4

2 −). Diese Puffersysteme entfal-
ten ihre Wirkung bei unterschiedlichen pH-
Werten.  

Der pH-Wert einer Pufferlösung lässt sich mit 
dem Massenwirkungsgesetz berechnen:  

  
c (H3O

+) ⋅ c (A−)
 _ c (HA)    = KS ⇔  c (H3O

+) = KS ⋅    
c (HA)

 _ c (A−)   

Logarithmieren der Gleichung und Multiplika-
tion mit − 1 ergibt: 

− lg {c (H3O
+)} = − lg {KS} − lg    

c (HA)
 _ c (A−)  

Wendet man die Definitionen des pH-Wertes 
und des pKS-Wertes an, so ergibt sich: 

pH = pKS + lg    
c (A−)

 _ c (HA)      

(Henderson-Hasselbalch-Gleichung)

B5 zeigt diesen Zusammenhang grafisch. 

Eigenschaften von Puffersystemen. Aus der 
Henderson-Hasselbalch-Gleichung („Puffer-
gleichung“) geht u. a. hervor, dass der pH-Wert 
einer Pufferlösung gleich dem pKS-Wert der 
schwachen Säure ist, wenn die Gleichge-
wichtskonzentrationen der Säure und der 
korrespondierenden Base gleich sind  
(c (HA) = c (A−) ).
Bei einem zehnfachen Überschuss an Base 
bzw. Säure weicht der pH-Wert der Puffer-
lösung um + 1 bzw. − 1 vom pKS-Wert ab.  
Den Bereich zwischen  pKS − 1 und pKS + 1  
bezeichnet man als Pufferbereich des Puffer-
systems. In der Praxis setzt man häufig die 
Säure und die korrespondierende Base im 
Stoffmengenverhältnis 1 : 1 ein. Bei diesem 
Verhältnis kann man in guter Näherung für 
die Gleichgewichtskonzentrationen c (A−  ) und 
c (HA) die Ausgangskonzentrationen c0(A

−  ) und 
c0(HA) einsetzen. 

Eine Pufferlösung kann nicht beliebig viele 
Oxonium-Ionen oder Hydroxid-Ionen neutrali-
sieren. Die Pufferkapazität  (Fähigkeit zur 

Pufferung) ist erschöpft, wenn der größte Teil 
der Säure zur korrespondierenden Base bzw. 
die Base zur korrespondierenden Säure re-
agiert hat. 
Je höher die Konzentrationen der Säure und 
der Base des Pufferstems sind, desto mehr 
Oxonium-Ionen oder Hydroxid-Ionen kann die 
Pufferlösung ohne größere pH-Wert-Änderung 
neutralisieren. 

Der pH-Wert einer Pufferlösung entspricht  
ungefähr dem pKs-Wert der schwachen Säure 
des Puffersystems  (pH ≈ pKs). 

Der Pufferbereich eines Puffersystems liegt 
zwischen pKs – 1 und pKs + 1.

Puffer im Blut. Der pH-Wert des menschli-
chen Blutes muss zwischen 7,36 und 7,44 lie-
gen, also im leicht alkalischen Bereich. Abwei-
chungen des Blut-pH-Werts sind lebensbedro-
hend. Fällt der pH-Wert des Blutes unter einen 
Wert von 7,3, kann diese sogenannte Acidose 
zu irreparablen Zellschäden führen, da wichti-
ge Proteine bzw. Enzyme denaturiert werden. 
Steigt der pH-Wert dagegen über einen Wert 
von 7,45, spricht man von einer Alkalose. Eine 
Alkalose kann durch verstärktes Ausatmen 
von Kohlenstoffdioxid verursacht werden 
(respiratosrische Alkalose) oder durch eine 
Störung der Nierenfunktion (metabolische 
Alkalose). 

B5 pHWert als Funktion von lg [c (A−)/ c (HA)]  
nach der HendersonHasselbalchGleichung

pH
12

11

10

9

8

7

6

5

4

3

2

1

0,0

lg
c(A–)
c(HA)

1,0–1,0

HCO3
–/CO3

2–

NH4
+/NH3

H2PO4
–/HPO4

2–

H2CO3/HCO3
–

CH3COOH/CH3COO–

H3PO4/H2PO4
–

0,5–0,5
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Das wichtigste Puffersystem im Blut ist der 
Kohlensäure-Hydrogencarbonat-Puffer. Ist das 
Blut an OxoniumIonen verarmt, fungieren 
Kohlensäure -Moleküle als Protonenlieferan-
ten. Ist das Blut übersäuert, sorgen Hydrogen-
carbonat-Ionen für das „Abfangen“ der Proto-
nen. Die Kohlensäure kann in Wasser und 
Kohlenstoffdioxid zerfallen, das über die Lun-
ge abgeatmet werden kann [B6]. 

Neben dem Kohlensäure-Hydrogencarbonat-
Puffer sorgen auch Protein-Puffersysteme und 
der Hydrogenphosphat-Puffer für die Homöo-
stase des Blutes.

Puffer in Böden. Die verschiedenen Arten 
von Böden unterscheiden sich u. a. durch den 
pH-Wert, auf den die darauf wachsenden 
Pflanzenarten angepasst sind. Viele Böden 
sind schwach alkalisch oder schwach sauer. In 
ihnen dominiert ein Puffersystem aus Kohlen-
säure und ihren An ionen H2CO3 / HCO3

− / CO3
2 −). 

Wenn in einem Acker- oder Waldboden dieses 
Puffer system durch Säuren aus der Umwelt 
überlastet wurde, kann man es durch Düngen 
mit Kalk wieder auf den richtigen pH-Wert 
bringen. Zudem sorgt der Kalk für ein verbes-
sertes Wurzelwachstum. In sauren Böden sind 
an der Pufferung u. a. Tonmineralien beteiligt, 
die als Ionenaustauscher wirken. In sehr sauren 
Böden wirken hydratisierte Eisen- und 
Aluminium -Ionen und ihre korrespondieren-
den Basen als Puffer systeme.

Puffer in der Industrie. Puffersysteme spie-
len auch in vielen Bereichen der Industrie eine 
wichtige Rolle. Beispielsweise werden bei der 
Herstellung von Leder und Farbstoffen oder 
beim Galvanisieren Pufferlösungen benötigt. 

Puffersysteme sind wichtig für lebende Orga-
nismen und für industrielle Verfahren. 

Kohlensäure-Bicarbonat- 
Puffer  ist die veraltete 
Bezeichnung für Kohlen-
säure-Hydrogencarbonat-
Puffer.

Homöostase Selbst-
regulation, Prozess der 
Kon stanthaltung

Kalk Calciumcarbonat 
(CaCO3)

B6 KohlensäureHydrogencarbonatPuffersystem im Organismus 

Niere HCO3
− H3O

+Lunge CO2

Gewebe CO2

Blut CO2 + H2O   H2CO3      H2CO3 + H2O   HCO3
− + H3O

+

Ausscheidung
Ausscheidung

 V1  Geben Sie in zwei Bechergläser jeweils 100 ml 
dest. Wasser und in zwei weitere jeweils 100 ml 
einer Lösung aus Essigsäure (HAc) und Natriumace-
tat mit den Kon zentrationen  c0(HAc) = c0(NaAc) = 
0,1 mol/l.  Geben Sie zu dem dest. Wasser und der 
Lösung jeweils 5 Tropfen Universalindikator -Lösung. 
Geben Sie in das eine Becherglas mit dest. Wasser 
und in das eine Becherglas mit der Essigsäure-
Natriumacetat-Lösung jeweils 1 ml Salzsäure der 
Konzentration  c0(HCl) = 1 mol/l. 
In die beiden anderen Bechergläser lassen Sie je 
1 ml Natronlauge der Konzentration  c0(NaOH) = 
1 mol/l  fließen. Rühren Sie um, bestimmen Sie die 
pH-Werte und vergleichen Sie die pH-Wert-Änderun-
gen.

 A1  $ In 100 ml Lösung sind je 0,1 mol Ammoniak 
und Ammoniumchlorid gelöst.  
a) Geben Sie den Pufferbereich dieses Systems an.  
b) Erklären Sie anhand einer Berechnung, warum 
sich der pH-Wert der Lösung bei Zugabe von z. B. 
9 ml Salzsäure der Konzentration  c0(HCl) = 1 mol/l  
bzw. 9 ml Natronlauge der Konzentration   
c0(NaOH) = 1 mol/l  nur wenig ändert.

 A2  $ Recherchieren Sie,  a) aus welchen Kompo-
nenten das Protein-Puffersystem besteht und  
b) die Wirkungsweise des Hydrogenphosphat-
Puffers im Blut. 

 A3  $ Erläutern Sie mithilfe von B6 die Vorgänge, 
welche einer Alkalose entgegenwirken. 

 A4  . Planen Sie einen Versuch, mit dem Sie 
zeigen können, dass eine Kalkdüngung den pH-
Wert eines Bodens beeinflusst. 

 A5  . Ein Meerwasseraquarium ist mit Fischen, 
Wasserpflanzen, Kalkalgen und Korallen besetzt. 
Zur Pflege wird ab und zu Calciumhydrogen-
carbonat zugegeben, sodass der pH-Wert zwischen 
8 und 8,5 liegt. Nennen Sie die Puffersysteme im 
Aquarium und beschreiben Sie den Einfluss der 
Lebewesen auf die Puffersysteme.  
(Hinweis: Aus den Ausscheidungen von Tieren ent-
wickelt sich u. a. Ammoniak.) 
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Säure-Base-Reaktionen können zur quantitativen Bestimmung der Stoffmenge bzw. Konzentration einer Säure oder 
Base genutzt werden. Diese Größen lassen sich durch Titration ermitteln. Dabei tropft man eine Maßlösung zu einer 
Probe lösung, bis ein Indikator umschlägt. Aus dem Volumen der verbrauchten Maßlösung, ihrer Konzentration und dem 
Volumen der Probelösung lässt sich die Konzentration der Probelösung bestimmen.

8.9 Titration mit Endpunktsbestimmung

Material:
Statvimaterial, Bürettenklammer, 
Bürette, Vollpipette (10 ml), Pipettier-
hilfe, Weithals-Erlenmeyerkolben 
(100 ml), Becherglas (50 ml), Natron-
lauge  (c (NaOH) = 1 mol/l),  Phenol-
phthalein-Lösung  (w < 1 %), Weinessig

Durchführung:  (Schutzbrille!)
a) Pipettieren Sie genau 10 ml Essig 
in den Erlenmeyerkolben, geben Sie 
noch ca. 20 ml dest. Wasser und etwa 
3 Tropfen Phenolphthalein-Lösung zu.
b) Lassen Sie ein wenig Natronlauge 
durch die Bürette laufen, um eventu-
ell vorhandene Wasserreste oder 
Staub zu entfernen. Füllen Sie an-
schließend die Bürette mit etwa 25 ml 
Natronlauge.
c) Titrieren Sie die Essigprobe unter 
Umschwenken des Erlenmeyerkol-
bens mit der Natronlauge bis zur 
ersten Rotviolettfärbung, die in der 
gesamten Lösung bestehen bleibt.
d) Wiederholen Sie die Titration mit 
einer zweiten Essigprobe. Wenn sich 
der Natronlaugeverbrauch bei der 
ersten und zweiten Titration um mehr 
als 0,2 ml unterscheidet, so führen Sie 
eine dritte Titration durch.

 V1  Wie viel Essigsäure ist im Essig?

B1 Titration mit Phenolphthalein als Indi
kator. Der blaue SchellbachStreifen an der 
Bürette hilft beim genauen Ablesen (hier 
z. B. 21,8 ml)

Aufgabe:
Berechnen Sie die Stoffmengenkon-
zentration c, den Massenanteil w und 
die Massenkonzentration β der Essig-
säure im Essig [B2, B3]. Gehen Sie bei 
der Berechnung des Massenanteils 
von einer Dichte   ρ (Essig) = 1,006 g/ml  
aus.

B2 Ermittlung der Stoffmengenkonzentration der Probelösung

Gibt man Natronlauge zu Essig, findet die folgende Reaktion statt:  
CH3COOH + OH−  CH3COO− + H2O

Am Äquivalenpunkt gilt: n (CH3COOH) = n (OH−)

Aus dem Volumen der verbrauchten Maßlösung lässt sich die Ausgangskonzentration 
c 0(CH3COOH) der Probelösung ermitteln.

Aus der Beziehung  n = c ⋅ V  ergibt sich:

c (OH−) ⋅ V (Maßlösung) = c 0(CH3COOH) ⋅ V (Probelösung)

c 0(CH3COOH) =    
c (OH−) ⋅ V (Maßlösung)

  ____  V (Probelösung)   

 V2  Volumen und Konzentration 
eines Tropfens der Maßlösung

Material: 
Stativmaterial, Bürettenklammer, 
Bürette, Becherglas (100 ml), Spritz-
flasche mit dest. Wasser

Durchführung:  (Schutzbrille!)
Füllen Sie die Bürette mit dest. Was-
ser und lassen Sie genau 1 ml Wasser 
in das Becherglas fließen. Zählen Sie 
die Tropfen.

Aufgaben:
1. Berechnen Sie das Volumen eines 
Tropfens.
2. Berechnen Sie n (NaOH) in einem 
Tropfen. (Annahme: Natronlauge mit  
c (NaOH) = 1 mol/l)
3. Berechnen Sie die Masse der 
 Essigsäure-Portion, die mit einem 
Tropfen der Natronlauge reagiert.

B3 Berechnung der Massenkonzentration 
und des Massenanteils der Essigsäure

 
β (Essigsäure) =    

m (Essigsäure)
 ___ V (Essig)    

 
 
  =    

n (CH3COOH) ⋅ M (CH3COOH)
  _____  V (Essig)   

  
  = c (CH3COOH) ⋅ M (CH3COOH)

w (Essigsäure)  =    
m (Essigsäure)

 ___ m (Essig)     
 
 
=    

m (Essigsäure)
  ___  V (Essig) ⋅ ρ (Essig)    

 
 
=    

β (Essigsäure)
 ___ ρ (Essig)   
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Bei einer pH-metrischen Titration wird eine 
saure oder alkalische Probelösung in kleinen 
Schritten mit einer Maßlösung neutralisiert. 
Abhängig vom Volumen der zugetropften 
Maßlösung wird der pH-Wert gemessen und 
in einer Titrationskurve aufgetragen. In 
professio nellen Labors werden Titrationen von 
einem Computer gesteuert durchgeführt und 
ausgewertet [B1].

Titration einer starken Säure. Betrachtet 
man die Titrationskurve der Titration von Salz-
säure mit Natronlauge, so lässt sich erkennen, 
dass der pH-Wert zunächst verhältnismäßig 
wenig, dann sprunghaft und schließlich wie-
der weniger stark ansteigt [B2, rote Kurve]. 
Der am Ende der Titration erreichte pH-Wert 
entspricht etwa dem der bei der Titration 
verwendeten Maßlösung. 

Die Mitte des pH-Sprungs ist der Wendepunkt 
der Titrationskurve. Er entspricht dem Äquiva-
lenzpunkt der Titration, d. h, es wurde die 
gleiche Stoffmenge NaOH zugegeben, wie 
vorher HCl vorhanden war. Der Äquivalenz-
punkt liegt bei  pH = 7,00,  also beim Neutral-
punkt. Man erkennt, dass in der Nähe des 
Äquivalenzpunktes bereits ein minimaler 
Zusatz von Natronlauge genügt, um einen 
sprunghaften pH-Wert-Anstieg zu bewirken.

Titration einer schwachen Säure. Auch die 
Titrationskurve für die Titration von Essigsäure 
zeigt einen pH-Sprung [B2, grüne Kurve]. Die-
ser ist allerdings wesentlich kleiner als bei der 
Titration von Salzsäure. Außerdem liegt die 
Mitte des pH-Sprungs, d. h. der Äquivalenz-
punkt, im alkalischen Bereich  (pH = 8,9).   
Der Grund ist, dass am Äquivalenzpunkt eine 
Natriumacetat-Lösung vorliegt (Kap. 8.6).

Charakteristisch ist außerdem das Auf treten 
eines zweiten Wendepunktes bei  pH = 4,75.  
Dieser pH-Wert entspricht dem pKS-Wert der 
Essigsäure. An dieser Stelle hat genau die 
Hälfte der Essig säure-Moleküle reagiert, d. h., 
es ist  c (Ac−) = c (HAc).  Im Bereich des pH-
Werts, der dem pKS-Wert entspricht, wird der 
Puffereffekt des Essigsäure-Acetat-Puffers 
wirksam (Kap. 8.8). Aus der Titrationskurve 
einer schwachen Säure kann also deren pKS-
Wert entnommen werden (Kap. 8.11).

Jenseits des Äquivalenzpunktes stimmen die 
Titrationskurven der Essigsäure und der Salz-
säure überein, da der pH-Wert nur noch von 
der zugegebenen Natronlauge bestimmt wird. 

Titration von Basen. Alle für die Titration von 
Säuren mit einer starken Base getroffenen 
Feststellungen gelten analog für die Titration 

Wendepunkt einer Kurve 
ist ein Punkt, an dem ihre 
Linkskrümmung in eine 
Rechtskrümmung über-
geht (oder umgekehrt).

B1 Arbeitsplatz für die Durchführung und Auswertung einer pHmetrischen 
 Titration

B2 Titrationskurven für die Titration von jeweils 
100 ml Säure  (c0 = 0,1 mol/l)  mit Natronlauge  
(c (OH−) = 1 mol/l).  ÄP: Äquivalenzpunkt

pH 
14 

13 

12 

11 

10 

9 

8 

7 

6 

5 

4 

3 

2 

1 

0 
0 

V (Natronlauge) in ml

5 10 15 20 

pKS

ÄP

ÄP

Salzsäure
Essigsäure

Phenolphthalein 

Bromthymolblau 

8.10 pH-metrische Titrationen
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8  Säure-Base-Reaktionen 299

B3 Titrationskurve für die Titration von 100 ml 
Phosphorsäure  (c0 = 0,05 mol/l)  mit Natronlauge  
(c (OH −) = 1 mol/l).  ÄP: Äquivalenzpunkte

Titration von Essigsäure  
mit Natronlauge:  
Berechnung des pH-Werts  
am Äquivalenzpunkt  
Acetat-Ionen wirken als 
schwache Base, daher gilt: 
 
pOH =    1 _ 2    [pKB − lg {c (Ac−)}] 
 
Bei der Titration in V2  
ist am Äquivalenzpunkt: 
c (Ac−) = c0(HAc) = 0,1 mol/l 
 
pOH =    1 _ 2    [9,25 + 1] = 5,125 
 
pH = 14 − 5,125 = 8,875 ≈ 8,9

von Basen mit einer starken Säure (z. B. Salz-
säure). Die Titrationskurven der Basen erge-
ben sich (bei gleichen Ausgangs konzen-
trationen und pK-Werten) aus den Titrations-
kurven der Säuren durch Spiegelung an der 
waagerechten Geraden  pH = 7. 

Titration einer starken mehrprotonigen Säure.  
Die Neutralisation von Phosphorsäure (H3PO4) 
verläuft schrittweise: Mit steigender Basen-
zugabe bilden sich nacheinander die Anionen 
H2PO4

−, HPO4
2− und PO4

3−. Entsprechend gibt 
es drei Äquivalenzpunkte. In der Titrations-
kurve treten allerdings nur zwei pH-Sprünge 
auf [B3]. Der dritte Äquivalenzpunkt liegt 
oberhalb von  pH = 12;  dort kann die Zugabe 
von wenig Natronlauge keine sprunghafte 
pH-Änderung verursachen. 

Bei einer pH-metrischen Titration wird der 
pH-Wert der Probelösung in Abhängigkeit von 
der Zugabe der Maßlösung verfolgt.

Einen Äqivalenzpunkt der Neutralisation 
erkennt man an einem Wendepunkt der Titra-
tionskurve.

pH 
14 

13 

12 

11 

10 

9 

8 

7 

6 

5 

4 

3 

2 

1 

0 
0 

V(Natronlauge) in ml

5 10 15 20 

ÄP2 

ÄP1 

ÄP3 

 V1  Titration von Salzsäure mit Natronlauge: Ge-
ben Sie genau 100 ml Salzsäure der Konzentration  
c0(HCl) = 0,1 mol/l  und 5 Tropfen Bromthymolblau-
Lösung in einen Erlenmeyerkolben. Bestimmen Sie 
den pH-Wert der Salzsäure mit einem pH-Meter. 
Lassen Sie aus einer Bürette 0,5 ml Natronlauge der 
Konzentration  c0(NaOH) = 1 mol/l  zu der Säure 
fließen und rühren Sie um. Bestimmen Sie anschlie-
ßend den pH-Wert der Lösung. Wiederholen Sie die 
Zugabe der Lauge (jeweils 0,5 ml), das Umrühren 
und das Messen des pH-Wertes, bis Sie 12 ml Nat-
ronlauge in den Erlenmeyerkolben haben fließen 
lassen.

 V2  Titration von Essigsäure mit Natronlauge: 
Führen Sie V1 mit Essigsäure der Konzentration  
c0(HAc) = 0,1 mol/l  anstelle der Salzsäure durch. 
Setzen Sie statt der Bromthymolblau-Lösung als 
Indikator Phenol phthaleinlösung ein. 

 V3  Titration von Phosphorsäure mit Natronlauge: 
Geben Sie genau 100 ml Phosphor säure der Konzen-
tration  c0(H3PO4) = 0,05 mol/l  in einen Erlenmeyer-
kolben. Bestimmen Sie den pH-Wert der Phosphor-

säure mit einem pH-Meter. Lassen Sie aus einer 
Bürette 0,5 ml Natronlauge der Konzentration  
c0(NaOH) = 1 mol/l  zu der Säure fließen und rühren 
Sie um. Bestimmen Sie anschließend den pH-Wert 
der Lösung. Wiederholen Sie die Zugabe der Lauge 
(jeweils 0,5 ml), das Umrühren und das Messen des 
pH-Werts, bis Sie 17 ml Natron lauge in den Erlen-
meyerkolben haben fließen lassen. 

 V4  Planen Sie eine pH-metrische Titration zur 
Bestimmung der Essigsäure in einem Essigreiniger. 
Erfassen Sie die Messwerte mit einem Tabellenkal-
kulationsprogramm. Nehmen Sie auch die grafische 
Auswertung mit dem Tabellenkalkulationspro-
gramm vor. 

 A1  $ Begründen Sie, weshalb der Äquivalenz-
punkt einer Titrationskurve nicht immer mit dem 
Neutral punkt zusammenfällt. 

 A2  $ a) Vergleichen Sie in B2 die pH-Werte der 
Ausgangslösungen. Erklären Sie den Unterschied. 
b) Begründen Sie, wo der pH-Wert einer Ameisen-
säure-Lösung gleicher Konzentration liegt.

Titration mit Indikatoren. Die Titrationskur-
ven in B2 zeigen, dass man bei Titrationen mit 
Endpunktsbestimmung auf den richtigen 
Indikator achten muss. Der pH-Wert des Äqui-
valenzpunktes muss im Umschlagsbereich des 
Indikators liegen (Kap. 8.12).
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Die Halbtitration ist ein analytisches Verfah-
ren, um den pKS-Wert einer schwachen Säure 
experimentell zu ermitteln.

Theoretische Grundlagen. Schwache Säuren 
werden nur teilweise nach der folgenden 
Reaktionsgleichung protolysiert:

HA + H2O   A− + H3O
+

Für die Konzentration der Oxonium-Ionen gilt: 

   
c (H3O

+ ) ⋅ c (A– )
 ___ c (HA)    = KS ⇔  c (H3O

+) = KS ⋅    
c (HA)

 _ c (A−)   

Logarithmieren der Gleichung und Multiplika-
tion mit − 1 ergibt: 

− lg {c (H3O
+)} = − lg {KS} − lg    

c (HA)
 _ c (A−)   

Wendet man die Definitionen des pH-Wertes 
und des pKS-Wertes an, so ergibt sich:

pH = pKS + lg    
c (A−)

 _ c (HA)      

(Henderson-Hasselbalch-Gleichung)

Bei einer Titration wird so viel alkalische Maß-
lösung zu der sauren Lösung gegeben, bis der 
Äquivalenzpunkt (ÄP) erreicht ist. Die Säure ist 
dann zu 100 % neutralisiert. 

Titriert man aber die saure Lösung nur mit der 
Hälfte des Volumens der Maßlösung für die 
Neutralisation, so erhält man den Halb äqui-
valenz punkt (HP).

Am Halb äqui valenz punkt ist die Säure zu 50 % 
neutralisiert, daher ist  c (A−) = c (HA).
Folglich gilt:

   
c (A−)

 _ c (HA)     = 1

Die Henderson-Hasselbalch-Gleichung ver-
einfacht sich dadurch zu: 

pH = pKS + lg 1 = pKS + 0 = pKS

Man erkennt in B1, dass man durch Messen 
des pH-Werts am Halbäquivalenzpunkt direkt 
den pKS-Wert einer Säure ermitteln kann.

Praktische Durchführung einer Halbtitration.  
Die experimentelle pKS-Wert-Ermittlung ver-
läuft in zwei Schritten:  
Im ersten Schritt wird zu einer Probelösung 
mit geeignetem Indikator so viel Maßlösung 
zugegeben, bis es zum Farbwechsel des Indi-
kators kommt. Das benötigte Volumen der 
Maßlösung wird notiert.  
Im zweiten Schritt wird eine weitere Probelö-
sung exakt mit der Hälfte des aus dem ersten 
Schritt ermittelten Volumens der Maßlösung 
versetzt und der pH-Wert mit einem pH-Meter 
bestimmt. 

Auch bei einer schwachen Base kann der 
pKB-Wert in analoger Weise durch Halbtitra-
tion ermittelt werden.

Es gilt: pH = pKB

Beim Halbäquivalenzpunkt der Titrations-
kurve einer pH-metrischen Titration  
entspricht der pKs-Wert dem pH-Wert.

B1 Ermittlung des pKSWerts aus dem Halb
äquivalenz punkt

B2 Wertetabelle zu A1

V (Natron-  
lauge in ml

pH

 0  2,9

 1  3,9

 2  4,3

 3  4,5

 4  4,7

 5  4,9

 6  5,1

 7  5,2

 8  5,5

 9  5,8

10  8,9

11  12,0

12  12,3

13  12,4

14  12,6

pH 

0 

V(Maßlösung) in ml 

V V 

ÄP 

1 
2 

pKS
HP 

8.11 Halbtitration

 V1  Lösen Sie unter längerem Rühren 1,22 g Ben-
zoesäure in 1 l Wasser. Titrieren Sie mit Natronlauge 
der Konzentration  c(NaOH) = 0,1 mol/l  und bestim-
men Sie den pKS-Wert. 

 A1  $ Propansäure (c = 0,1 mol/l) wird mit Natron-
lauge  (c = 0,1 mol/l) titriert.  

Zeichnen Sie mithilfe der Wertepaare in B2 die 
Titrationskurve. Ermitteln Sie aus der Titrationskur-
ve den pKS-Wert der Propansäure. 

 A2  . Zeichnen Sie ein übersichtliches Diagramm 
einer Titrationskurve für eine schwache Base, deren 
pKB-Wert 5 ist. 
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8  Säure-Base-Reaktionen 301

Für Titrationen mit Endpunktsbestimmung 
benötigt man einen Indikator.

Ein Säure-Base-Indikator ist eine schwache, 
farbige organische Säure, deren korrespon-
dierende Base eine andere Farbe aufweist. In 
wässriger Lösung stellt sich für einen Indika-
tor HInd ein Säure-Base-Gleich gewicht ein, 
das pH-abhängig ist: 

HInd + H2O    Ind − + H3O
+

Zwischen dem pH-Wert, dem pKS-Wert des 
Indikators und den Konzentrationen von HInd 
und Ind− besteht der folgende Zusammen-
hang: 

KS =    
c (Ind−) ⋅ c (H3O

+)
  ____ c (HInd)    ⇔ c (H3O

+) = KS ·    
c (HInd)

 _ c (Ind−)   

⇔ − lg {c (H3O
+)} = − lg {Ks} − lg    

c (HInd)
 _ c (Ind −)   

pH = pKS(HInd) + lg    
c (Ind−)

 _ c (HInd)   

Umschlagsbereich. Da die Empfindlichkeit 
des Auges für Farbunterschiede begrenzt ist, 
muss die Konzentration der Indikatorbase 
Ind− etwa das 10-Fache der Indikatorsäure 
HInd betragen, damit ihre Farbe erkennbar ist. 
Das Umgekehrte gilt für die Indikatorsäure 
HInd. Da lg 10 = 1 bzw. lg 0,1 = –1 ist, folgt 
aus der oben gezeigten Gleichung der Um-
schlagsbereich eines Indikators: 

pH ≈ pKS(HInd) ± 1 

Indikator-
säure 
(Farbe 1)

korrespondierende 
Indikatorbase 
(Farbe 2)

Indikatoren, bei denen sowohl die Indikator-
säure als auch die Indikatorbase farbig ist, 
zeigen im Umschlagsbereich eine Mischfarbe. 

Für die Titration von Salzsäure mit Natronlau-
ge ist z. B. Bromthymolblau geeignet. Man 
kann aber auch Methylorange oder Phenol-
phthalein verwenden. Der Äquivalenzpunkt 
liegt zwar nicht in den Umschlags bereichen 
dieser Indikatoren, aber sie ändern innerhalb 
des großen pH-Sprungs ihre Farben, sodass 
der Fehler vernachlässsigbar ist. Je kleiner der 
pH-Sprung einer Titration ist, desto geringer 
ist die Auswahl geeigneter Indikatoren. Ist der 
pH-Sprung kleiner als  ΔpH = 2  oder ist er 
nicht steil genug, kann der Äquivalenzpunkt 
nicht mit einem Indikator ermittelt werden. 
Da ein Indikator Maßlösung verbraucht, darf 
man stets nur eine geringe Menge des Indika-
tors zur Probelösung geben.

Ein Indikator ist für eine Titration geeignet, 
wenn innerhalb seines Umschlagsbereichs  
der pH-Wert des Äqivalenzpunktes liegt. 

Indikator Farbe der 
Indikator-
säure

pH-Bereich  
des  
Farb umschlags

Farbe der 
Indikatorbase

pKS(HInd)

Thymolblau rot 1,2 − 2,8 gelb 1,7

Methylorange rot 3,0 − 4,4 gelborange 3,4

Bromkresolgrün gelb 3,8 − 5,4 blau 4,7

Methylrot rot 4,2 − 6,2 gelb 5,0

Lackmus rot 5,0 − 8,0 blau 6,5

Bromthymolblau gelb 6,0 − 7,6 blau 7,1 

Thymolblau gelb 8,0 − 9,6 blau 8,9

Phenolphthalein farblos 8,2 − 10,0 purpur 9,4

Thymolphthalein farblos 9,3 − 10,5 blau 10,0

B2 Thymolblau in 
wässrigen Lösungen 
mit verschiedenen pH
Werten

B1 Farbumschläge von SäureBaseIndikatoren

8.12 Titration und Indikator

 V1  Pipettieren Sie genau 20 ml  a) Salzsäure und  
b) Essigsäure  (c0(HAc) = 0,1 mol/l)  in jeweils einen 
100-ml-Erlenmeyerkolben. Geben Sie je drei Tropfen 
Methylorange in die Lösungen. Titrieren Sie die 
Säuren mit Natronlauge  (c (NaOH) = 0,1 mol/l).  
Wiederholen Sie die Titrationen mit Bromthymol-
blau und Phenolphthalein als Indikatoren.

 A1  $ Geben Sie die Indikatoren aus B1 an, die am 
besten geeignet sind für die Bestimmung des 
Äquivalenzpunktes von a) Kalilauge und  b) Ammo-

niak-Lösung der Konzentration  c0(B) = 0,1 mol/l  mit 
Salzsäure der Konzentration  c (HCl) = 1 mol/l. 

 A2  $ 50 ml Phosphorsäure werden mit Methyl-
orange und Thymolphthalein versetzt und dann mit 
Natronlauge titriert  (c (NaOH) = 2 mol/l).  Bis zum 
Auftreten der orangegelben Farbe werden 5 ml, bis 
zum Auftreten der hellblauen Farbe werden 10 ml 
Natronlauge benötigt. Berechnen Sie c0(H3PO4).
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Saure und alkalische Lösungen leiten ebenso 
wie Salzlösungen den elektrischen Strom. Dies 
beruht auf der „Wanderung“ frei beweglicher 
Ionen unter dem Einfluss der Spannung. 
Durch Leitfähigkeitsmessungen können sehr 
geringe Ionenkonzentrationen bis zu ca. 10− 5 
mol/l bestimmt werden. Daraus ergibt sich die 
Anwendbarkeit dieses Mess verfahrens für 
Qualitätsuntersuchungen, z. B. von Trinkwas-
ser, und zur Bestimmung des Äqivalenzpunk-
tes bei Säure-Base-Titrationen. 

Leitfähigkeit von Ionenlösungen. Die elektri-
sche Leitfähigkeit einer Lösung hängt im 
Wesentlichen von der Konzentration der ge-
lösten Ionen und von den Arten der Ionen ab. 
Die Äquivalentleitfähigkeit einer Ionenart 
nennt man Ionenäquivalentleitfähigkeit [B3]. 
Bei verdünnten Lösungen setzt sich die elekt-
rische Leitfähigkeit additiv aus den Beiträgen 
der Kationen und Anionen zusammen. 

Die unterschiedlichen Ionenäquivalentleitfä-
higkeiten [B4] beruhen darauf, dass Ionen in 
wässriger Lösung hydratisiert vorliegen. Klei-
ne sowie mehrfach geladene Ionen sind auf-
grund der größeren Ladungsdichte stärker 
hydratisiert und deshalb weniger beweglich. 

Oxonium-Ionen und Hydroxid-Ionen in wäss-
riger Lösung weisen besonders große Ionen-
äquivalentleitfähigkeiten auf. Dieses hängt 
mit der Nahordnung der Wasser-Moleküle 

zusammen. „Wandernde“ O – H-Bindungen 
ermöglichen einen raschen Ladungstransport, 
ohne dass dazu die eigentliche „Wanderung“ 
von Oxonium-Ionen oder Hydroxid-Ionen er-
forderlich ist [B2].

Oxonium-Ionen und Hydroxid-Ionen haben 
besonders große Ionenäquivalentleitfähig-
keiten.

Leitfähigkeitstitration. Die Unterschiede in 
den Ionen äquivalentleitfähigkeiten können 
z. B. zur Bestimmung des Äquivalenzpunktes 
bei einer Säure-Base-Titration genutzt werden.

Bei der Leitfähigkeitstitration wird an einen 
Leitfähigkeitsprüfer, der in die Probelösung 
taucht, eine konstante Wechselspannung 

B2 Leitungsmechanismen in Wasser: Ladungstrans
port durch „wandernde“ O – HBindungen

Größe Definition Einheit

Widerstand R
(Spannung U, Stromstärke Ι  ) R =     U _ Ι   1 Ω (Ohm) = 1    V _ A   

Leitwert G G =    1 _ R    =    Ι _ U   1 S (Siemens) = 1 Ω− 1 

Spezifischer Widerstand ρ 
(Elektrodenoberfläche A, 
Elektrodenabstand l  )

ρ = R ⋅    A _ l   1 Ω ⋅ cm

elektrische Leitfähigkeit ϰ 
(Zellkonstante l/A)

ϰ =    1 _ ρ    = G ⋅    l _ A    

=    Ι _ U    ⋅    l _ A   
1 S ⋅ cm− 1 = 1 Ω− 1 ⋅ cm− 1

Äquivalentleitfähigkeit Λeq 
(Betrag der Ionenladung z,
Stoffmengenkonzentration c)

Λeq =    ϰ _ z ⋅ c   1 S ⋅ cm2 ⋅ mol− 1

Ionenäquivalentleitfähigkeit λ+, λ− λ+ + λ− = Λeq 1 S ⋅ cm2 ⋅ mol− 1

B3 Wichtige Größen und Einheiten zur elektrischen Leitfähigkeit von Ionen
lösungen

B4 Ionenäquivalentleitfähigkeiten in wässriger 
Lösung bei ϑ = 25 °C (in S ⋅   cm   2   ⋅ mol − 1)

Leitfähigkeitstitration  
Weitere gebräuchliche 
Begriffe dafür sind:  
– konduktiometrische  
 Titration 
–  amperometrische 

Titration

H O

H

H O

H

H O

H

H O

H

H O

H

H O

H

H

H

O H O

H

H O

H

H O

H

H O

H

H O

H

vorher

nachher

nachher

vorher

8.13 Leitfähigkeitstitration

B1 Handgerät zur Mes
sung der Leitfähigkeit

Kation λ+

H3O
+ 349,7

Li+ 38,7

Na+ 50,1

K+ 73,5

Ag+ 61,9

NH4
+ 73,5

Mg2+ 53,0

Ca2+ 59,5

Ba2+ 63,6

Cu2+ 53,6

Zn2+ 52,8

Anion λ−

OH− 199,2

F − 55,4

Cl− 76,4

Br− 78,1

I− 76,8

CH3COO− 40,9

NO3
− 71,5

CrO4
2− 85,0

SO4
2− 80,0

HCO3
− 44,5

CO3
2− 68,4
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angelegt [B5]. In Abhängigkeit vom Volumen 
der zugegebenen Maßlösung wird die Strom-
stärke gemessen. Sie kann anstelle der elek-
trischen Leitfähigkeit erfasst werden, weil bei 
konstanter Spannung und Elektroden anord-
nung die Stromstärke zur Leitfähigkeit pro-
portional ist. Eine Wechselspannung verwen-
det man, um die Abscheidung von Elektrolyse-
produkten weitgehend zu vermeiden.

Titriert man z. B. Salzsäure mit Natronlauge, 
nimmt die Leitfähigkeit bis zum Erreichen des 
Äquivalenzpunktes ab [B5]. Bei weiterer Zuga-
be von Natronlauge nimmt die Leitfähigkeit 
wieder zu, d. h., die Leitfähigkeit durchläuft am 
Äquivalenzpunkt ein Minimum. Der Schnitt-
punkt der beiden linearen „Kurvenäste“ ergibt 
den Verbrauch an Maßlösung bis zum Äquiva-
lenzpunkt.

Die Leitfähigkeit nimmt zunächst dadurch 
ab, dass Oxonium-Ionen mit Hydroxid-Ionen 
zu Wasser-Molekülen reagieren und durch 
Natrium-Ionen ersetzt werden: 

H3O
+ + Cl− + Na+ + OH−  2 H2O + Cl− + Na+

Die Natrium-Ionen tragen zur Leitfähigkeit in 
geringerem Maße bei als die Oxonium-Ionen 
[B4]. Am Äquivalenzpunkt erreicht die Kon-
zentration der Ionen insgesamt ein Minimum.  
Die danach zunehmende Leitfähigkeit erklärt 
sich aus der Konzentrationszunahme über-
schüssiger Hydroxid- und Natrium-Ionen.

B5 Messprinzip und Titrationskurve einer Leitfähigkeitstitration von 100 ml Salz
säure  (c (HCl) = 0,1 mol/l)  mit Natronlauge  (c (NaOH) = 1 mol/l)

Leitfähigkeits-
prüfer

¯

Magnet-
rührer

¯ in mA

V(Natronlauge) in ml

70

60

50

40

30

20

10

0
0 2 4 6 8 1410 12

Die gleichzeitige Verminderung der Leitfähig-
keit durch Vergrößerung des Gesamtvolumens 
und damit Verringerung der Konzentrationen 
kann vernachlässigt werden.

Leitfähigkeitstitrationen können auch bei 
Fällungsreaktionen durchgeführt werden.

Beispiel: Ag+(aq) + Cl−(aq)  AgCl(s) 

Bei einer Leitfähigkeitstitration wird die elek-
trische Leitfähigkeit einer Probelösung in 
Abhängigkeit von der Zugabe der Maßlösung 
verfolgt.

Der Äquivalenzpunkt liegt auf dem Schnitt-
punkt zweier linearer Kurvenäste der grafisch 
dargestellten Leitfähigkeitswerte.

 V1  a) Titrieren Sie 100 ml Natronlauge  
(c ≈ 0,1 mol/l)  mit Salzsäure  (c = 1 mol/l)  als Maß-
lösung. 
Legen Sie eine Wechselspannung an, so dass die 
Stromstärke zu Beginn der Titration etwa 30 mA 
beträgt. Messen Sie die Stromstärken nach Zugabe 
von jeweils 1 ml Maßlösung. Halten Sie die angeleg-
te Wechselspannung während der Titration kon-
stant. Ändern Sie während der Titration den Mess-
bereich für die Stromstärke nicht. 
b) Titrieren Sie ein Gemisch aus 50 ml Essig säure  
(c ≈ 0,1 mol/l)  und 50 ml Salzsäure  (c ≈ 0,1 mol/l)  
mit Natronlauge  (c = 1 mol/l)  als Maßlösung. 
 Gehen Sie wie in (a) vor. 
Ermitteln Sie die Titrationskurven mithilfe eines 
Computers oder skizzieren Sie diese aus den ge-

messenen Werten in einem Diagramm. Bestimmen 
Sie den Verbrauch an Maßlösung bis zum jeweili-
gen Äqui valenz punkt.

 A1  . Begründen Sie, wieso bei der Titration  
von Natronlauge mit Salzsäure die Leit fähigkeit 
nach dem Äquivalenzpunkt stärker zunimmt, als sie 
bis zum Erreichen des Äquivalenzpunktes abnimmt.

 A2  . Leitfähigkeitstitrationen können auch bei 
Fällungsreaktionen durchgeführt werden. Skizzie-
ren Sie den prinzipiellen Verlauf der Titrationskurve 
bei einer Titration  a) von Bariumhydroxid-Lösung 
mit Schwefelsäure-Lösung bzw.  b) von Natrium-
chlorid-Lösung mit Silbernitrat-Lösung.
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B1 SäureBaseTitration

Es gibt unterschiedliche Verfahren 
der Säure-Base-Titration. Bei allen 
diesen Verfahren gibt man eine Maß-
lösung in kleinen Portionen zu einer 
Probelösung. Die Verfahren unter-
scheiden sich durch die Ermittlung 
des Äquivalenzpunktes.

Titration mit Endpunktsbestim-
mung.  Der Äquivalenzpunkt wird am 
Farbumschlag eines Indikators er-
kannt. Von Vorteil ist, dass hierzu kein 
weiteres Messgerät benötigt wird. 
Das Auge als „Messgerät“ kann aller-
dings ungenau sein, vor allem, wenn 
der pH-Sprung klein ist.
Bei der Titration mit Endpunktsbe-
stimmung ermittelt man oft in einem 
ersten Durchgang den Äquivalenz-
punkt nur grob. In einem zweiten 
oder sogar dritten Durchgang gibt 
man kurz vor dem Äquivalenzpunkt 
bis zum Farbumschlag des Indikators 
die Maßlösung nur tropfenweise zu.

0

V(Natronlauge) in ml

14

12

10

8

6

4

2

0

pH

2 144 6 8 10 12

ÄP

0

V(Natronlauge) in ml

40

30

20

10

0

k in mS/cm

2 144 6 8 10 12

ÄP

B2 pHmetrische Titration (berechnete 
 Kurve). Probelösung: 100 ml Salzsäure,  
c0(HCl) = 0,1 mol/l,  Maßlösung: Natron
lauge,  c(OH−) = 1 mol/l

B3  Leitfähigkeitstitration (berechnete 
Kurve). Probelösung: 100 ml Salzsäure,  
c0(HCl) = 0,1 mol/l,  Maßlösung: Natron
lauge,  c(OH−) = 1 mol/l

pH-metrische Titration. Bei der 
pH-metrischen Titration werden die 
pH-Werte in der Probelösung in Ab-
hängigkeit von der zugegebenen 
Maßlösung gemessen. Die pH-Werte 
werden dann in Abhängigkeit vom 
Volumen der zugegebenen Maß-
lösung grafisch dargestellt.

Der Äquivalenzpunkt ergibt sich aus 
dem Wendepunkt des pH-Sprungs 
[B2]. Die pH-metrische Titration liefert 
meist genauere Ergebnisse als die 
Titration mit Endpunktsbestimmung. 
Sie ist allerdings aufwändiger in der 
Durchführung und in der Auswertung. 
Für beide Schritte kann ein Computer 
eingesetzt werden.

Leitfähigkeitstitration.  Bei dieser 
Titration wird die elektische Leitfähig-
keit in der Probelösung in Abhängig-
keit von der zugegebenen Maßlösung 
gemessen. Die Leitfähigkeitswerte 
werden dann in Abhängigkeit von der 
Maßlösung grafisch dargestellt.
Der Äquivalenzpunkt liegt auf dem 
Schnittpunkt zweier linearer Kur-
venäste [B3]. Dieser ist meist leichter 
zu bestimmen als ein Wendepunkt. 
Vor allem bei kleinen Konzentratio-
nen und kleinen pH-Sprüngen liefert 
die Leitfähigkeitstitration deshalb 
genauere Ergebnisse als die pH-metri-
sche Titration. Voraussetzung dafür ist 
allerdings ein Netzgerät mit konstan-
ter elektrischer Spannung.

 A1  0 Begründen Sie, welches der drei 
Titrationsverfahren den geringsten Mate-
rialaufwand erfordert.

 A2  0 Begründen Sie, welches der drei 
Titrationsverfahren ungeeignet für die 
Ermittlung der Konzentration der Phos-
phorsäure in Cola classic ist.

 A3  $ a) Erklären Sie die Vorgehensweise 
einer Titration mit Endpunktsbestimmung. 
b) Bei einer Titration mit Endpunktsbe-
stimmung dürfen nur wenige Tropfen der 
Indikator-Lösung zugegeben werden. 
Erklären Sie dies.

 A4  $ Erläutern Sie, mit welchem der 
drei Titrationsverfahren sich die Chlorid-
Ionen-Konzentration eines Gewässers mit 
einer Silbernitrat-Maßlösung ermitteln 
lässt.

 A5  . B2 zeigt die grafische Auswertung 
einer Titration von 100 ml Salzsäure 
(c0(HCl) = 0,1 mol/l) mit Natronlauge 
(c(OH-) = 1 mol/l). 
Berechnen Sie a) den pH-Wert der Aus-
gangslösung, b) den pH-Wert nach Zuga-
be von 9,00 ml Natronlauge, c) den pH-
Wert nach Zugabe von 9,90 ml Natronlau-
ge, d) den pH-Wert nach Zugabe von 9,99 
ml Natronlauge, e) den pH-Wert nach 

Zugabe von 11 ml Natronlauge. f) Erläu-
tern Sie, warum der pH-Sprung der Titra-
tionskurve sehr groß ist. 
Hinweis: Zur Berechnung der pH-Werte 
können Sie vereinfacht immer 
V(Probelösung) = 100 ml setzen. Die Auto-
protolyse des Wassers ist zu vernachlässi-
gen.

 A6  $ Erklären Sie, welche der drei hier 
beschriebenen Säure-Base-Titrationen zur 
Bestimmung der Stoffmengenkonzen-
tration einer sehr verdünnten Salzsäure  
c0(HCl) < 10−3 mol/l  mit Natronlauge  
c(NaOH) = 10−2 mol/l  das genaueste Ergeb-
nis ergibt.

8.14 Titrationen im Vergleich
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Die Auswertung einer Titration besteht meis-
tens darin, dass man eine Stoffmengenkon-
zentration berechnet. Dies wird hier an je 
einem Beispiel für eine einprotonige und für 
eine zweiprotonige Säure gezeigt. 

1. Beispiel: 
Probelösung: Salzsäure  (V = 20 ml),
zur Neutralisation benötigte Maßlösung: 
 Natronlauge  (V = 15 ml,  c = 1 mol/l)

Die Augangskonzentration der Salzsäure 
c0(HCl) soll berechnet werden.

Reaktionsgleichung:

 Salzsäure Natronlauge

H3O
+(aq) + Cl−(aq) + Na+(aq) + OH−(aq)

 
 2 H2O + Na+(aq) + Cl−(aq)

Pro Molekül Chlorwasserstoff wird mit Wasser 
ein Oxonium-Ion gebildet (Chlorwasserstoff ist 
eine einprotonige Säure). Pro Ionengruppe 
Natriumhydroxid entsteht ein Hydroxid-Ion.

Für die Titration von Salzsäure mit Natronlau-
ge gilt am Äquivalenzpunkt:

n (HCl) = n (H3O
+) = n (OH−) = n (NaOH) 

n (HCl) = n (NaOH) 

Da n = c ⋅ V, können in der Gleichung jeweils 
die Stoffmengen n durch c ⋅ V  ersetzt werden:

c0(HCl) ⋅ V (Salzsäure)  
                                = c (NaOH) ⋅ V (Natron lauge)

Da mit Ausnahme der gesuchten Augangs-
konzentration der Säure alle anderen Werte 
bekannt sind, kann nach c0(HCl) aufgelöst 
werden:

c0(HCl) =    
c (NaOH) ⋅ V (Natronlauge)

  ____  V (Salzsäure)   

 = 
1 mol/l ⋅ 0,015 l

 _ 0,020 l   

 = 0,75 mol/l

Die Probelösung hat eine Augangskonzentra-
tion von c0(HCl) = 0,75 mol/l.

2. Beispiel: 
Probelösung: Schwefelsäure (V = 45 ml),
zur Neutralisation benötigte Maßlösung: 
 Natronlauge  (V = 50 ml, c = 0,1 mol/l)

Reaktionsgleichung:

 Schwefelsäure Natronlauge

2 H3O
+(aq) + SO4

2 −(aq) + 2 Na+(aq) + 2 OH−(aq)

 
             4 H2O + 2 Na+(aq) + SO4

2−(aq)

Um die Augangskonzentration der Schwefel-
säure c0(H2SO4) zu berechnen, geht man ana-
log zum Beispiel 1 vor. Allerdings ist Schwefel-
säure eine zweiprotonige Säure. Das heißt, pro 
Schwefelsäure-Molekül werden zwei Oxonium- 
Ionen gebildet. 

B1 Wertetabelle zu A2

V(Natron-
lauge)  
in ml

Leitfähig-
keit in  
mS/cm

 0,0 25,8

 1,0 23,8

 2,0 21,7

 3,0 19,5

 4,0 17,5

 5,0 15,6

 6,0 13,8

 7,0 12,0

 8,0 10,4

 9,0 8,9

 10,0 7,5

 11,0 8,8

 12,0 10,7

 13,0 12,4

 14,0 14,0

Amidosulfonsäure  
(H2N – SO3H) wird z. B. zum 
Lösen von Kalk in Kaffee-
maschinen verwendet.

8.15 Konzentrationsberechnungen

 A1  . Ermitteln Sie die Stoffmengenkonzen tration 
einer Calciumhydroxid-Lösung, wenn 15 ml verdünn-
te Salzsäure  (c = 0,05 mol/l)  aufzuwenden sind, um  
V = 40 ml  der Calciumhydroxid-Lösung zu neutrali-
sieren.

 A2  . B1 zeigt die Messwerte einer Leitfähigkeits-
titration von 100 ml Amidosulfonsäure mit Natron-
lauge  (c = 1 mol/l).  Zeichnen Sie die zugehörige 
Titrationskurve. Ermitteln Sie c0(H2N – SO3H) und 
β0(H2N – SO3H). 

   
n (H2SO4) _ n (H3O

+)    =    1 _ 2   

n (H2SO4) =    1 _ 2    ⋅ n (H3O
+) =    1 _ 2    ⋅ n (OH−) =    1 _ 2    ⋅ n (NaOH) 

n (H2SO4) =    1 _ 2    ⋅ n (NaOH)

Die Stoffmengen n werden durch c ⋅ V   
ersetzt, dann wird nach c0(H2SO4) aufgelöst: 

c0(H2SO4) ⋅ V (Schwefelsäure) =    1 _ 2    ⋅ c(NaOH) ⋅ V (Natronlauge)

c0(H2SO4) =    1 _ 2    ⋅    
c (NaOH) ⋅ V (Natronlauge)

  ____  V (Schwefelsäure)   

  =    1 _ 2    ⋅    
0,1 mol/l ⋅ 0,150 l

  _ 0,045 l    

  = 0,167 mol/l

Die Probelösung hat eine Augangskonzentra- 
tion von c0(H2SO4) = 0,167 mol/l.
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B3 Rohrreiniger: Wie viel 
Natriumhydroxid und 
Natrium carbonat ist drin?

B1 ColaGetränk: Wie viel 
Phosphorsäure ist drin?

8.16 Säuren und Basen in Produkten des Alltags
Viele Haushaltsprodukte enthalten 
Säuren oder Basen. Viele dieser Pro-
dukte sind frei verkäuflich, obwohl es 
sich bei einem Teil davon um Gefahr-
stoffe handelt. 
In diesem Praktikum untersuchen Sie 
ein Cola-Getränk, Essigessenz, einen 
Weißwein und einen Rohrreiniger. 
Dass Rohrreiniger ein Gefahrstoff ist, 
erkennen Sie an den Gefahrenpikto-
grammen auf der Packung. Aber auch 
beim Umgang mit Essig essenz ist 
Vorsicht geboten: Essigessenz kann 
Verätzungen der Haut und Augen-
schäden verursachen.

B2 Ein Glas Weißwein: Wie 
viel Weinsäure ist drin?

Material:
Stativmaterial, Bürettenklammer, 
Bürette, Becherglas (50 ml), 2 Becher-
gläser (400 ml, weite Form), pH-Meter 
mit Einstabmesskette, Magnetrührer 
und Rührmagnet, Haushaltsmixer mit 
Kunststoffschüssel, Messzylinder 
(100 ml), Cola-Getränk (kein Getränk, 
das andere Säuren als Phosphorsäure 
enthält, z. B. kein Light-Getränk), 
Natronlauge  (c (NaOH) = 0,25 mol/l) 
  
Durchführung:  (Schutzbrille!)
a) Geben Sie ca. 250 ml des Cola-
Getränks in die Kunststoffschüssel 
und treiben Sie die Kohlensäure mit 
dem Küchenmixer aus. Geben Sie das 
Getränk dann in ein Becherglas. 
(Wenn kein Haushaltsmixer vorhan-
den ist, geht dies auch im Becherglas 
auf dem Magnetrührer.)
b) Lassen Sie ein wenig Natronlauge 
durch die Bürette laufen, um eventuell 
vorhandene Wasserreste oder Staub 
zu entfernen. Füllen Sie dann die 
Bürette mit etwa 25 ml Natronlauge.
c) Füllen Sie genau 200 ml Cola-Ge-
tränk ohne Kohlensäure in das Be-
cherglas (400 ml). Bestimmen Sie den 
pH-Wert. Lassen Sie anschließend 1 ml 

 V1  Phosporsäure in einem Cola-Getränk

Natronlauge aus der Bürette zum 
Cola-Getränk fliesen. Rühren Sie um 
und bestimmen Sie den pH-Wert der 
Lösung. 
Wiederholen Sie die Zugabe der Lau-
ge, das Umrühren und das Messen 
des pH-Werts, bis Sie 15 ml Natronlau-
ge zugegeben haben. Geben Sie an-
schließend noch einmal 5 ml Natron-
lauge zu, rühren Sie um und messen 
Sie den pH-Wert.

Aufgaben:
1. Erstellen Sie eine Messwerttabelle, 
in die Sie die Volumina der zugegebe-
nen Natronlauge V(Natronlauge) und 
die pH-Werte eintragen.
2. Werten Sie die Tabelle grafisch aus, 
indem Sie die pH-Werte in Abhängig-
keit von der zugegebenen Natronlau-
ge auftragen.
3. Bestimmen Sie die Äquivalenz-
punkte und berechnen Sie die Mas-
senkonzentration β(Phosphorsäure) 
des Cola-Getränks.
4. Recherchieren Sie, wie viel Zucker 
1 l des Cola-Getranks enthält. Verglei-
chen Sie die Masse des gelösten 
Zuckers und der gelösten Phosphor-
säure.

 V2  Überprüfung des Essigsäure-
Anteils in Essigessenz

Material:
Stativmaterial, Bürettenklammer, 
Bürette, Vollpipette (20 ml), Pipettier-
hilfe, Messkolben (1 l), Messkolben 
(100 ml), Leitfahigkeitsprüfer, Span-
nungsquelle, Stromstärkemessgerät, 
Becherglas (250 ml), Magnetrührer 
und Rührmagnet, Essigessenz, Nat-
ronlauge  (c (NaOH) = 1 mol/l)

Aufgaben:
1. Planen Sie eine Versuchsreihe zur 
Bestimmung des Essigsäure-Anteils in 
Essigessenz unter Verwendung des 
angegebenen Materials.
2. Führen Sie nach der Vorstellung 
Ihrer Planung und Erlaubnis der Lehr-
kraft die Versuchsreihe durch.
3. Erstellen Sie eine Messwerttabelle 
und tragen Sie in einem Diagramm 
die Stromstärke I gegen das Volumen 
V der zugegebenen Maßlösung auf.
4. Ermitteln Sie aus Ihrem Diagramm 
den Äquivalenzpunkt.
5. Berechnen Sie den Massenteil 
w (Essigsäure) in der Essigessenz.
Gehen Sie dabei von der Dichte   
ρ (Essigessenz) = 1,03 g/ml  aus.  
Vergleichen Sie Ihr Ergebnis mit der 
Angabe auf der Flasche.
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B4 Halbstrukturformel der Weinsäure

Material:
Stativmaterial, Bürettenklammer, 
Bürette, Vollpipetten (10 ml, 20 ml), 
Pipettierhilfe, Messkolben (100 ml), 
Weithals-Erlenmeyerkolben (50 ml), 
Präparategläschen, Waage, Natronlau-
ge  (c = 0,1 mol/l),  Bromthymolblau-
Lösung, Weinsäure, Weißwein

Durchführung:  (Schutzbrille!)
a) Pipettieren Sie genau 20 ml Weiß-
wein in den Erlenmeyerkolben und 
geben Sie 2 bis 3 Tropfen Bromthy-
molblau-Lösung in den Wein. Titrieren 
Sie die Probe mit Natronlauge  
(c (NaOH) = 0,1 mol/l)  bis zur Blau-
grünfärbung der Lösung.
b) Stellen Sie Weinsäure-Lösungen 
(je 50 ml) der Konzentrationen  

Ein fester Rohrreiniger [B3] ist ein 
Gemisch aus Natriumhydroxid, Natri-
umcarbonat, Aluminium und Natrium-
nitrat. Für die Bildung der alkalischen 
Lösung beim Lösen des Rohrreinigers 
sind das Natriumhydroxid und das 
Natriumcarbonat verantwortlich.

Material:
Stativmaterial, Bürettenklammer, 
Bürette, Vollpipette (20 ml), Messpi-
pette (10 ml), Pipettierhilfe, Messkol-
ben (100 ml), Becherglas (100 ml), 
Erlenmeyerkolben (100 ml und 50 ml), 
Waage, Wägegläschen, Pinzette, Filter- 
papier, Spatel, Schutzhandschuhe, 
Salzsäure  (c = 1 mol/l),  neutrale 
Barium nitrat-Lösung  (c = 0,2 mol/l),  
Oxalsäure-Lösung  (c = 0,5 mol/l),  
Methylorange-Lösung, Phenolphtha-
lein-Lösung (w < 1 %)

 V3  Bestimmung von Säuren in Weißwein

 V4  Bestimmung von Hydroxid- und Carbonat-Ionen in einem festen Rohrreiniger

c = 0,025 mol/l,  c = 0,05 mol/l  und  
c = 0,1 mol/l  her. Titrieren Sie jeweils 
20 ml dieser Lösungen mit Natronlau-
ge  (c (NaOH) = 0,1 mol/l)  und 
Bromthymolblau-Lösung als Indikator 
bis zur Blaugrünfärbung der Lösung.

Aufgaben:
1. Tragen Sie in ein Diagramm (Ab-
szisse: Stoffmengenkonzentration der 
Weinsäure, Ordinate: Volumen der 
Natronlauge) die Werte fur die Titrati-
onen der Weinsäure-Lösungen ein 
und zeichnen Sie den Graphen.
Ermitteln Sie aus dem Diagramm die 
Stoffmengenkonzentration der Wein-
säure im Weißwein unter der Annah-
me, dass außer Weinsäure keine an-
deren Säuren im Wein enthalten sind.

Durchführung:  (Schutzbrille!)
a) Wiegen Sie etwa 4 g Rohrreiniger 
ab und notieren Sie die genaue Mas-
se. Entfernen Sie mit einer Pinzette 
alle Aluminiumkörner. Lösen Sie den 
Rohrreiniger ohne Aluminiumkörner 
in ca. 80 ml dest. Wasser unter Kühlen.
Geben Sie diese Lösung anschließend 
in einen 100-ml-Messkolben und fül-
len Sie mit dest. Wasser bis zur Ring-
marke auf. 
b) Pipettieren Sie genau 20 ml der 
Rohrreinigerlösung in einen kleinen 
Erlenmeyerkolben und geben Sie 
2 bis 3 Tropfen Methylorange-Lösung 
zu der Lösung. Titrieren Sie die Lö-
sung mit Salzsäure,  bis die Lösung 
einen kraftigen Orangeton aufweist.
c) Versetzen Sie eine zweite 20-ml-
Probe der Rohrreinigerlösung mit 
etwa 7 ml Bariumnitrat-Lösung  und 
schütteln Sie die Lösung.
Geben Sie zu dieser Lösung nach 
etwa 10 Minuten 2 bis 3 Tropfen  

2. Berechnen Sie aus der Stoffmen-
genkonzentration der Weinsäure im 
Weißwein die Massenkonzentration 
der Weinsäure  
(M (Weinsäure) = 150,09 g/mol).

Hinweis: Weine enthalten unter-
schiedliche Säuren. Die Säurekonzen-
tration wird aber so berechnet, als ob 
nur Weinsäure [B5] vorläge. Man sagt 
auch: Die insgesamt enthaltene Säure 
wird „als Weinsäure berechnet“.

Phenolphthalein-Lösung und titrieren
Sie mit Oxalsäure-Lösung langsam 
und unter ständigem Umschwenken 
bis zur ersten bleibenden Entfärbung 
der gesamten Lösung.

Aufgaben:
1. Analysieren Sie die Schritte der 
Durchführung und erläutern Sie deren 
Zweck.
2. Berechnen Sie die Stoffmengen 
des Hydroxids und des Carbonats und 
die Massenanteile des Natriumcarbo-
nats und Natriumhydroxids im Rohr-
reiniger.
3. Begründen Sie, warum Sie für 
mehrere Proben eventuell unter-
schiedliche Massenanteile für Natri-
umcarbonat und Natriumhydroxid 
erhalten. Wodurch könnten solche 
Unterschiede vermieden werden?
4. Recherchieren und erläutern Sie 
die Funktionen des Aluminiums und 
des Natriumnitrats im Rohrreiniger.

HOOC 

H 

C 

H 

C COOH 

OH OH 
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Säure-Base-Begriff nach Brønsted 
Säuren sind Protonendonatoren, 
Basen sind Protonenakzeptoren. Eine 
Säure-Base-Reaktion bezeichnet man 
auch als Protolyse, da Protonen über-
tragen werden. 

Eine Säure geht durch Abgabe eines 
Protons in ihre korrespondierende 
Base über. Eine Base geht durch Auf-
nahme eines Protons in ihre korres-
pondierende Säure über. Ein solches 
Teilchenpaar bezeichnet man als 
korrespondierendes SäureBasePaar. 

Ampholyte
Teilchen, die in Abhängigkeit vom 
Reaktionspartner sowohl als Proto-
nendonator wie auch als Protonenak-
zeptor reagieren können, nennt man 
amphotere Teilchen oder Ampholyte. 
Beispiele für Ampholyte: 
– Wasser-Molekül (H2O) 
– Hydrogensulfat-Ion (HSO4

− ) 
– Hydrogencarbonat-Ion (HCO3

− ) 
– Dihydrogenphosphat-Ion (H2PO4

− )  
– Hydrogenphosphat-Ion (HPO4

2− ) 
– Hydrogensulfit-Ion (HSO3

− )

Ionenprodukt des Wassers
Wasser-Moleküle sind amphotere 
Teilchen, sie können sowohl Protonen 
aufnehmen als auch Protonen abge-
ben. Zwischen einzelnen Wasser-
Molekülen ist deshalb eine Protolyse 
möglich. Dies bezeichnet man als 
Autoprotolyse:

H2O + H2O  H3O
+ + OH−

Stellt man für diese Gleichgewichts-
reaktion das Massenwirkungsgesetz 
auf und bezieht die Konzentration der 
Wasser-Moleküle in K ein, so erhält 
man die neue Konstante KW . 

KW = c(H3O
+ ) ⋅ c(OH− )

Das Produkt c(H3O
+ ) ⋅ c(OH− ) bezeich-

net man als Ionenprodukt des Wassers. 

Das Ionenprodukt des Wassers ist 
temperaturabhängig. Bei 25 °C gilt:

KW = 1⋅ 10− 14 mol2/l2

Indikator

stellt fest

pH-Wert

pH > 7

c (H3O
+) < 10− 7 mol/l

weil
pH < 7

c (H3O
+) > 10− 7 mol/l

weil

8.17 Zusammenfassung und Übung

Hydroxid-IonenOxonium-Ionen

Protonenak-
zeptoren

Protonen-
donatoren

bilden in Wasser

Protolyse-
reaktion 

findet statt

Neutralisation, 
pH = 7

alkalische 
Lösung

saure 
Lösung

bilden in Wasser

kann bewirken

sind sind

BasenSäuren

pH- und pOH-Wert 
Multipliziert man den dekadischen 
Logarithmus des Zahlenwerts der 
Stoffmengenkonzentration der Oxoni-
umionen mit − 1, so erhält man den 
pH-Wert: 

pH = − lg {c (H3O
+)}

In analoger Weise erhält man den 
pOH-Wert:

pOH = − lg {c (OH−)}

Wegen der Beziehung 

c (H3O
+) ⋅ c (OH−) = KW = 10− 14 mol2/l2

gilt auch: 

pH + pOH = pKW = 14

Säurekonstante
Der KS-Wert ermöglicht die Quantifi-
zierung der Stärke von Säuren. Je 
höher der KS-Wert, desto stärker ist 
die Säure. Multipliziert man den deka-
dischen Logarithmus des Zahlenwerts 
von KS mit − 1, erhält man den pKS-
Wert. 

KS =    
c (H3O

+ ) ⋅ c (A− )
 ___ c (HA)    pKS = − lg {KS}

Basenkonstante
Der KB-Wert ermöglicht die Quantifi-
zierung der Stärke von Basen. Je hö-
her der KB-Wert, desto stärker ist die 
Säure. Multipliziert man den dekadi-
schen Logarithmus des Zahlenwertes 
von KB mit − 1, so erhält man den 
pKB-Wert. 

KB =    
c (HA) ⋅ c (OH− )

 ___ c (A− )    pKB = − lg {KB}

B1 Oxonium und HydroxidIonen sind für den pHWert entscheidend
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Berechnung des pH-Werts wässriger Lösungen

Stoffmenge n (H3O
+ ) der Säure er-

reicht. Für den Äquivalenzpunkt gilt 
also:

n (H3O
+ ) = n (OH− ) 

c (H3O
+ ) ⋅ V (saure Lösung)  

         = c (OH− ) ⋅ V (alkalische Lösung) 

–  Bei einer Titration mit Endpunkts-
bestimmung erkennt man den 
Äquivalenzpunkt am Farbumschlag 
eines Indikators.

–  Bei einer pH-metrischen Titration 
entspricht der Äquivalenzpunkt 
dem Wendepunkt der Titrationskur-
ve, bei dem der pH-Wert steil an-
steigt.

–  Bei einer Leitfähigkeitstitration 
bestimmt man den Äquivalenz-
punkt als Schnittpunkt linearer 
Kurvenäste. 

Halbtitration 
Durch dieses Verfahren kann man den 
pKS-Wert schwacher Säuren ermitteln. 
Zunächst führt man eine normale 
Titration durch und bestimmt den 
Äqiuvalenzpunkt. Bei einer zweiten 
Titration gibt man genau die Hälfte 
der benötigten Maßlösung zu und 
misst den pH-Wert. Damit ist die Hälf-
te der Säure neutralisiert; also sind 
die Konzentrationen der Säure und 
der korrespondierenden Base gleich 
groß. Aus der Henderson-Hasselbalch-
Gleichung ergibt sich dann Folgen-
des: c (A− )/c (HA)

pH = pKS + lg    
c (A− )

 _ c (HA)    

(Henderson-Hasselbalch-Gleichung)

sehr starke Säuren schwache Säuren sehr starke Basen schwache Basen

pH = − lg {c0(HA)} pH =    1 _ 2    ⋅ [pKS − lg {c0(HA)} ] pOH = − lg {c(A− )}  
 
pH = 14 − pOH

pOH =     1 _ 2    ⋅ [pKB − lg {c0(A
− )} ]

 
pH = 14 − pOH

Säure- und Basenkonstante
Je stärker eine Säure ist, desto schwä-
cher ist die korrespondierende Base, 
da folgende Beziehung gilt: 

KS ⋅ KB = KW = 10− 14 mol2/l2

pKS + pKB = pKW = 14

KS- und KB-Werte bzw. pKS- und pKB-
Werte beschreiben – unabhängig von 
der Konzen tration – die Stärke einer 
Säure bzw. einer Base. 
Der pH-Wert einer Lösung ist abhän-
gig von der Stoffmengenkonzentra-
tion und von der Stärke der gelösten 
Säure oder Base. 

Protolysen in Salzlösungen 
Die pH-Werte von Salzlösungen wer-
den durch die Säure-Base-Reaktionen 
der Kationen und Anionen mit den 
Wasser-Molekülen bestimmt. 
Beispiele: Ammonium-Ionen sind 
Protonen donatoren, daher bilden 
viele Ammoniumsalze saure Lösun-
gen. Carbonat-Ionen sind Protonen-
akzeptoren, daher bilden viele Carbo-
nate alkalische Lösungen. 

Säure-Base-Titrationen  
und Äquivalenzpunkt 
Säure-Base-Titrationen sind maßana-
lytische Verfahren zur Bestimmung 
der Stoffmengenkonzentrationen von 
Säuren oder Basen. Man versetzt eine 
Probelösung mit kleinen Portionen 
einer Maßlösung und bestimmt den 
Äquivalenzpunkt. Der Äquivalenz-
punkt einer Säure-Base-Titration ist 
der Punkt, an dem die Stoffmenge 
n (OH− ) den gleichen Wert wie die 

Für c (HA) = c (A− )  nimmt der Bruch  
den Wert 1 an: 

pH = pKS + lg 1 = pKS + 0 = pKS

Der bei der Halbtitration gemessene 
pH-Wert entspricht also dem pKS-Wert 
der Säure. 
Auch der pKB-Wert einer schwachen 
Base kann in analoger Weise durch 
Halbtitration ermittelt werden. 

Indikatoren
Ein Säure-Base-Indikator ist eine 
schwache, farbige organische Säure, 
deren korrespondierende Base eine 
andere Farbe aufweist. Ein Indikator 
ist für eine Titration geeignet, wenn 
innerhalb seines Umschlagsbereichs 
der pH-Wert des Äqivalenzpunktes 
liegt: 

pH = pKS(HInd) ± 1

Indikatoren, bei denen sowohl die 
Indikatorsäure als auch die Indikator-
base farbig ist, zeigen im Umschlags-
bereich eine Mischfarbe.

Puffersysteme
Lösungen schwacher Säuren bzw. 
Basen und ihrer korrespondierenden 
Basen bzw. Säuren bilden Puffersyste-
me. Pufferlösungen ändern ihren 
pH-Wert bei Zugabe von Oxonium- 
oder Hydroxid-Ionen nur wenig.

Der pH-Wert einer Pufferlösung ent-
spricht nach der Henderson-Hassel-
balch-Gleichung dem pKS-Wert der 
schwachen Säure des Puffersystems  
(pH ≈ pKS).

B2 Berechnung des pHWerts wässriger Lösungen
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 A1  0 Bei einer Säure-Base-Reaktion 
entstehen Sulfat-Ionen und 
Dihydrogen phosphat-Ionen.  a) Erstel-
len sie die zugrunde liegende Reak-
tionsgleichung.  b) Erläutern Sie mit-
hilfe von Reaktionsgleichungen, ob es 
sich bei den Sulfat- und Dihydrogen-
phosphat-Ionen um amphotere Teil-
chen handelt. 

 A2  $ Berechnen Sie die pH-Werte 
folgender wässriger Lösungen:  
a) Iodwasserstoff (c0(HI) = 0,25 mol/l),  
b) Kaliumhydroxid  (c0(KOH) = 0,1 mol/l),  
c) Schwefelwasserstoff 
(c0(H2S) = 0,4 mol/l) 

 A3  . In B3 ist die Titrationskurve für 
die Titration von 25 ml Ammoniak-
Lösung mit Salz säure (c (HCl) = 1 mol/l)  
dargestellt.  
a) Ordnen Sie den Punkten A bis D die 
Begriffe Äquivalenzpunkt und Neutral-
punkt zu. Erläutern Sie den Kurven-
verlauf im Bereich des Punktes B.  
b) Berechnen Sie die Ausgangskon-
zentration der Ammoniak-Lösung.  
c) Geben Sie einen zur Anzeige des 
Äquivalenzpunktes geeigneten Indi-
kator an.

 A4  $ Natriumchlorid, Ammonium-
chlorid, Natriumacetat und Natrium-
hydrogencarbonat werden in Wasser 
gelöst. Erläutern Sie anhand von 

Reaktions gleichungen, ob die Lösun-
gen sauer, alkalisch oder neutral sind.

 A5  $ Ordnen Sie die folgenden 
Lösungen gleicher Ausgangskonzen-
trationen  c0 = 0,1 mol/l  nach steigen-
der elektrischer Leitfähigkeit: Essig-
säure, Salzsäure, Natronlauge. Be-
gründen Sie Ihre Reihenfolge.

 A6  $ Zwei Schüler sollen den Essig-
säure-Gehalt von Speiseessig bestim-
men. Die Schüler titrieren jeweils 
30 ml Speiseessig mit Natronlauge  
(c = 1 mol/l).  Zur Ermittlung des Äqui-
valenzpunktes benutzt Schüler A den 
In dikator Phenolphthalein  (pKS = 9,4),  
Schüler B nimmt Methyl orange   
(pKS = 3,4).  Als sie ihre Ergebnisse 
vergleichen, stellen sie fest, dass sie 
unter schiedliche Volumina an Natron- 
lauge verbraucht haben. Erläutern Sie 
das Ergebnis und beurteilen Sie die 
Vorgehens weise der Schüler. 

 A7  $ 40,0 ml einer wässrigen Lö-
sung von Ethansäure (Essigsäure, 
CH3COOH) werden mit Natronlauge  
(c (NaOH) = 0,100 mol/l)  titriert. Man 
erhält die in B4 gezeigte Wertetabelle. 
a) Erstellen Sie aus B4 eine Titrations-
kurve. 
b) Berechnen Sie die Anfangskonzen-
tration der Säure aus dem Äquivalenz-
punkt. 
c) Bestimmen Sie grafisch den pKS-
Wert der Säure.  
d) Erläutern Sie anhand des pKS-Werts 
und anhand des Verlaufs der Titrati-
onskurve, ob Ethansäure eine starke 
oder schwache Säure ist.

 A8  $ Alkalische Abwässer können 
mit Kohlenstoffdioxid zuverlässig und 
umweltfreundlich neutralisiert werden.  
Die Neutralisation erfolgt in zwei 
Schritten. Soll z. B. Natronlauge mit 
einem pH-Wert von über 11 neutrali-
siert werden, verläuft der erste Schritt 
entsprechend der folgenden Reakti-
onsgleichung: 
 
2 NaOH + CO2  Na2CO3 + H2O 
 
Nach weiterer Einleitung von Kohlen-
stoffdioxid bildet sich im zweiten 
Schritt aus dem Carbonat ein Hydro-
gencarbonat entsprechend der fol-
genden Reaktionsgleichung:  
 
Na2CO3 + CO2 + H2O  2 NaHCO3 
 

Carbonate und Hydrogencarbonate 
sind umweltverträglicher als die Salze 
der starken Säuren.  
a) Ermitteln Sie die Masse des Koh-
lenstoffdioxids, das zur vollständigen 
Bildung von Natriumhydrogencarbo-
nat führt, wenn 1 m3 Abwasser 10 kg 
Natriumhydroxid gelöst enthält. 
b) Ermitteln Sie die Masse einer Salz-
säure  (w (HCl) = 30 %),  die zur voll-
ständigen Bildung von Natriumchlorid 
benötigt wird, wenn 1 m3 Abwasser 
10 kg Natriumhydroxid gelöst enthält. 
c) Erläutern Sie, dass die Neutralisa-
tion mit Kohlenstoffdioxid zu einem 
stabileren pH-Wert des Abwassers 
führt als die mit Salzsäure. 

 A9  . Berechnen Sie den pH-Wert 
einer Lösung (V = 1 l), die 1 mol Kali-
umdihydrogenphosphat (KH2PO4) und 
0,5 mol Kaliumhydrogenphosphat 
(K2HPO4) gelöst enthält. 

B3 Titrationskurve zu A3

V (NaOH)  
in ml

pH

0,00 3,12

1,00 3,56

2,00 3,85

4,00 4,18

7,00 4,50

V (NaOH)  
in ml

pH

10,00 4,76

13,00 5,04

16,00 5,37

18,00 5,75

19,00 6,16

V (NaOH)  
in ml

pH

20,00 9,12

21,00 10,65

22,00 11,12

23,00 11,34

24,00 11,44

V (NaOH)  
in ml

pH

26,00 11,61

28,00 11,69

31,00 11,79

35,00 11,84

50,00 12,00

B4 Wertetabelle zu A7

Lösungen
3u28bu 

pH
14

12

10

8

6

4

2

0
0 60

V(Salzsäure)
in ml

402010 5030

A

B

C

D
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