pH-Berechnungen von starken Säuren und Basen 
Beispiele mit Lösungen, als Vorbereitung für Chemie heute SII, Seite 114

a) pH einer 1 M Natriumhydroxid-Lösung:   [NaOH] = 1 mol/l         [OH-] = 1 mol/l

    Ionenprodukt des Wassers: KW = [H3O+] [OH-] = 10-14 mol2/l2 

                                               [H3O+] =   KW / [OH-] = 10-14 mol2/l2 : 1 mol/l = 10-14 mol/l

    pH = - log [H3O+] = - log 10-14 = 14
    [NaOH] = 0,01 mol/l         [OH-] = 0,01 mol/l

    Ionenprodukt des Wassers: KW = [H3O+] [OH-] = 10-14 mol2/l2 

                                               [H3O+] =   KW / [OH-] = 10-14 mol2/l2 : 0,01 mol/l = 10-12 mol/l

    pH = - log [H3O+] = - log 10-12 = 12

b) pH einer 10-4 M Calciumhydroxid-Lösung:

    [Ca(OH)2] = 0,0001 mol/l                  [OH-] = 2 . 0,0001 mol/l = 0,0002 mol/l

                                                               da 1 mol Calciumhydroxid 2 mol Hydroxid-Ionen enthält 

    Ionenprodukt des Wassers: KW = [H3O+] [OH-] = 10-14 mol2/l2 

                                               [H3O+] =   KW / [OH-] = 10-14 mol2/l2 : 0,0002 mol/l = 5.10-11 mol/l

    pH = - log [H3O+] = - log 5.10-11 = 10,3

c) pH einer Lösung, die 4 Gramm Natriumhydroxid in einem Liter Wasser enthält:

Molare Masse von NaOH: (23 + 16 + 1) g/mol = 40 g/mol

4 g NaOH entsprechen 4 g : 40 g/mol = 0,1 mol

Konzentration der Natriumhydroxidlösung: [NaOH] = 0,1 mol/l

Fortsetzung analog Aufgabe a) ergibt pH = 13
d) Wieviel Gramm Natriumhydroxid müssen in 100 ml Wasser gelöst werden, damit der pH 12   

    beträgt ?

pH = - log [H3O+] = 12
[H3O+] = 10-pH = 10-12 mol/l

Ionenprodukt des Wassers: KW = [H3O+] [OH-] = 10-14 mol2/l2
                                           [OH-] = KW /[H3O+] = 10-14 mol2/l2 : 10-12 mol/l = 10-2 mol/l

Konzentration der Natriumhydroxidlösung: [NaOH] = 10-2 mol/l

d.h. in 100 ml Lösung werden 10-3 mol NaOH benötigt

Molare Masse von NaOH: (23 + 16 + 1) g/mol = 40 g/mol

In 100 ml Lösung werden also 10-3 mol . 40 g/mol = 0,04 g NaOH benötigt.

pH einer 10-8 M Salzsäure-Lösung (Aufgabe 6b, Chemie heute SII, Seite 114)
[HCl]o 

 [H3O+] = 10-8 mol/l  da starke Säure vollständig dissoziiert.  pH = - log [H3O+] = - log 10-8 = 8

Dies ist nicht möglich, da der pH einer stark verdünnten Säure immer noch unter 7 liegen muss.

Bei Konzentrationen unter 10-6 mol/l muss nicht nur die Dissoziation der Säure (Gleichgewicht I), sondern auch die Autoprotolyse des Wassers (Gleichgewicht II) berücksichtigt werden, da ihr Beitrag zur H3O+ Konzentration im Vergleich zum Beitrag der Säure nicht mehr vernachlässigt werden kann.

Gleichgewicht I      HCl + H2O           Cl- + H3O+
Gleichgewicht II     H2O + H2O           OH- + H3O+
Exakte Berechnung (nur in Sf): 

Massenbilanz:  [HCl]o = [HCl] + [Cl-]

                        [HCl] kann gegenüber [Cl-] vernachlässigt werden, da bei dieser starken Säure

                        praktisch alle Moleküle dissoziieren, d.h.:

                        [HCl]o 

 [Cl-]                    1
Ladungsbilanz: [H3O+] =  [OH-] + [Cl-]        2
Ionenprodukt des Wassers: KW = [H3O+] [OH-] = 10-14 mol2/l2 

                        [OH-] = KW /[H3O+]             3


Hier folgen mathematische Umformungen, die in Chemie-Prüfungen nicht verlangt werden.

1 und 3 in 2 eingesetzt ergibt: [H3O+] = KW /[H3O+] + [HCl]o

Multipliziert mit [H3O+] und umgeordnet ergibt die quadratische Gleichung

                        [H3O+]2 - [HCl]o [H3O+] - KW = 0
Lösung:

                        [H3O+] = ½ ([HCl]o +    [HCl]02 + 4KW  )  = 1,05.10-7 mol/l   für [HCl]o = 10-8 mol/l

                        pH = - log [H3O+] = 6,98
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