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Eine vereinheitlichte pH-Skala fiir alle Phasen**

Daniel Himmel, Sascha K. Goll, Ivo Leito und Ingo Krossing*

Arrhenius,'! Brgnsted? und Lowry® definierten Sduren als
Protonendonoren und Basen als Protonenakzeptoren. Dieses
heutzutage als Brgnsted-Aciditdt bekannte Konzept wird in
praktisch allen mit der Chemie verwandten Fachgebieten™
genutzt, darunter Materialwissenschaften,” Energiespeiche-
rung,® Katalyse,”¥! Umweltwissenschaften” und Moleku-
larbiologie.'" In wissriger Losung wird die Brgnsted-Aciditit
quantitativ durch den pH-Wert ausgedriickt (im folgenden als
»konventioneller pH-Wert* bezeichnet), definiert als —lga
(H*,aq), wobei die Aktivitit des hydratisierten Protons
a(H*,aq) in molL~! angegeben wird."! Innerhalb eines ho-
mogenen Mediums sind pH-Differenzen proportional zu
elektrochemischen Potentialdifferenzen und somit direkt an
die Thermodynamik gekoppelt.'!! Der Begriff pH [oder —Ig
a(H",solv)] ist fiir nichtwissrige Losungen weniger ge-
briuchlich, aber selbstkonsistente pK-Skalen fiir Aciditét
und/oder Basizitit existieren fiir DMSO,!*?! Acetonitril™! und
andere Losungsmittel. Von entscheidendem Nachteil ist
dabei, dass die in verschiedenen Losungsmitteln ermittelten
und durch konventionelle pH-Werte ausgedriickten jeweili-
gen Aciditédten nicht direkt vergleichbar sind.

Um die Aciditdt stark saurer Fliissigkeiten — beispiels-
weise reiner Mineralsiuren — zu beschreiben, wurden die
Hammett-Funktion und der H,-Wert!¥ eingefiihrt. Fiir
wissrige Losungen starker Sduren kann die H-Skala als
Fortfiihrung der konventionellen pH-Skala in den negativen
Bereich betrachtet werden. Der H-Wert ist gegenwartig der
gebrauchlichste Parameter fiir die Quantifizierung der Aci-
ditdt superacider Medien,™ also solcher Brgnsted-Sduren,
die acider als 100-prozentige Schwefelsaure sind.'”! Indessen
verkorpern Hj-Werte, obwohl weit verbreitet, keine ,,ther-
modynamische“ Aciditédtsskala, die zum Beispiel durch elek-
trochemische Messungen oder (computergestiitzte) Rech-
nungen validierbar sein sollte. Die Unzuldnglichkeiten der
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H,-Werte sind mannigfaltig,['”! vor allem infolge ihrer Unab-
hingigkeit von der Protonenaktivitit. Erste Ideen fiir eine
vereinheitlichte Aciditédtsskala, die die Moglichkeit bietet,
Aciditédten in verschiedenen Medien quantitativ zu verglei-
chen, datieren zuriick auf die 1950er Jahre.'"®! Ansitze hin zu
thermodynamischen Acidititswerten wurden von Izmailov,!”)
Alexandrov® und Strehlow! entwickelt. Diese fanden aber,
obwohl in ihrem Wesen korrekt, unter anderem wegen ex-
perimenteller Schwierigkeiten keine verbreitete Anwendung.

Hier schlagen wir eine vereinheitlichte Brgnsted-Acidi-
tiatsskala auf der Grundlage des absoluten chemischen Po-
tentials des Protons in einem beliebigen Medium vor. In
dieser Skala definieren wir als Referenzzustand maximaler
Aciditét das Proton in der Gasphase und setzen dessen ab-
solutes chemisches Standardpotential u,,(H",g) willkiirlich
auf 0 kJmol™". Freilich ist dieser Standardzustand, verkorpert
durch das ideale Protonengas bei 1 bar und 298.15 K, physi-
kalisch hochst instabil, er kann aber sehr gut berechnet
werden und deckt sich mit dem Standardzustand neutraler
Gase. Die Aciditdt und demzufolge das chemische Potential
des gasformigen Protons H'(g) wird durch die Wechselwir-
kung mit einem beliebigen Medium, das heifit durch Kom-
plexierung von H" mit Molekiilen in der Gasphase, in Losung
oder im festen Zustand, abgesenkt (Abbildung 1). Die Aci-
ditdt im festen Zustand wird hier nicht detailliert diskutiert,
eine thermodynamische Aciditatsskala fiir ionische Feststoffe
wurde jedoch von Maier entwickelt® und lisst sich pro-
blemlos in das hier vorgestellte Konzept eingliedern.

Betrachten wir zunichst die Aciditdt in der Gasphase:
Wenn H*(g) mit einem Gasmolekiil L(g) reagiert, wird
HL*(g) gebildet, und die Absenkung des chemischen Poten-
tials des Protons bei Standardbedingungen kann durch die
Gasphasenaciditit (GA) von HL® gemidB Gleichung (1)
wiedergegeben werden.*!
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Abbildung 1. Der Referenzzustand maximaler Aciditit fur die verein-
heitlichte Bransted-Aciditatsskala und die quantitativen thermodynami-
schen Zusammenhiange mit der Brgnsted-Aciditit in allen Phasen.
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H' (g) + L7 (g) =55 HL"(g) 1)

Definitionsgemaf gelten tabellierte GA-Werte fiir Stan-
dardbedingungen unter Vernachlédssigung moglicher Asso-
ziatbildung, wihrend die tatsédchliche Aciditét einer gasfor-
migen Sdure sowohl vom Partialdruck der Séure/des proto-
nierten Gases abhingt als auch von der Moglichkeit der
Entstehung verschiedener Spezies in der Gasphase, bei-
spielsweise von HL,", HL;" und H,L;*". Die Problematik
wurde detailliert fiir HCI-Gas als Beispiel einer starken gas-
formigen Sdure untersucht. Hierbei steht L in Gleichung (1)
fiir C1”. Abbildung 2 stellt den Druckeinfluss auf das absolute
chemische Potential des Protons in HCI-Gas als Funktion des
HCI-Gesamtdrucks und der Entstehung verschiedener Spe-
zies dar.
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Abbildung 2. Druckabhingigkeit des absoluten chemischen Potentials
Uaps(HT) des Protons in Chlorwasserstoff-Gas und die bei dem jeweili-
gen Druck vorherrschenden gasférmigen ionischen Spezies. Fiir die
Berechnung von u,,[H, in HCl(g)] siehe die Hintergrundinformatio-
nen.

So erstreckt sich im Druckbereich zwischen 107 und
1 bar die Aciditiat von HCI-Gas u,,[H*, in HCI(g)] tiber eine
Spanne von —955 bis —913 kJmol™' (Tabelle 1). Die Breite
des Bereichs von 42 kImol™" enspricht rund 7 pH-Einheiten.
Zudem zeigen die absoluten Werte fiir u,,[H", in HCI(g)] die
geringe Stabilisierung des Protons in HCI(g), anders als der
GA-Wert von HCI(g) (1374 kImol™"). Letzterer suggeriert
sogar, HCI(g) sei eine milde Sdure, schwicher als mancher
Alkohol, zum Beispiel (F;C);COH (GA = 1355 kJmol™").”¥
Der Vergleich von u,,[H*, in HCI(g)] mit u,, fiir sehr starke
reine Sduren oder ihre Losungen [siche Tabelle 1, Abbil-
dung 3 und Gleichung (2)] zeigt hingegen eindeutig, dass
gasformiges HCl superacide ist. Nicht superacide ist wéssriges
HCl(aq), denn das Proton ist in Wasser bei pH7 um
232 kJmol ™' oder ungefihr 41 pH-Einheiten besser stabili-
siert als in HCI-Gas bei Standardbedingungen [siche Glei-
chung (2) und (3)]. Die Einbeziehung der Druckabhingigkeit
der Aciditdt in der Gasphase und der Bildung von beispiels-
weise H(HCI),,* und CI(HCl),,” stellt einen entscheidenden

www.angewandte.de

© 2010 Wiley-VCH Verlag GmbH & Co. KGaA, Weinheim

Tabelle 1: Gibbs-Standardsolvatisierungsenergien A,,,Go(H") des Pro-
tons in verschiedenen Lésungsmitteln. Zum Vergleich wurden die Werte
fur gasférmiges HCl bei drei Driicken kursiv eingefiigt.

Asolvc;e(HJr) [kJ mOIA]

Lésungsmittel L A,,,Go(H") [kJmol™]

rCCC-Modell Vergleichswertel!
Benzol —816 -
CH,Cl, —835 -
SO, —898 -
HF —908"! -
HCl(g) (1.0 bar) —913 -
HSO,F —924 -
HCl(g) (107 bar) —931 -
HCl(g) (107" bar) —955 -
H,SO, —966 -
Et,0 —998 -
H,CCN —1056 —1058;9 —10521
H,0 -1107 —1105 + 8% Referenzwert
DMSO —1120 —1124,9 —11254

—1117,21 —112428

[a] Siehe ausfiihrliches Kapitel in den Hintergrundinformationen.
[b] Abgeleitet vom Hy-Wert (siehe die Hintergrundinformationen).
[c] Abgeleitet von Gibbs-Protonentransferenergien A,Ge (siehe die Hin-
tergrundinformationen). [d] Abgeleitet von den pK,-Werten von Me;NH™
in DMSO und H;CCN (siehe die Hintergrundinformationen).

Fortschritt der vereinheitlichten Aciditédtsskala im Vergleich
zur GA-Skala dar.

Kommen wir nun zu u,,(H") in kondensierten Phasen:
Die Absenkung des chemischen Standardpotentials des Pro-
tons in einer beliebigen Losung im Vergleich zur Gasphase
wird durch die Gibbs-Standardsolvatisierungsenergie
AyyGo(H',g) wiedergegeben, die wiederum einem Proto-
nentransfer aus dem idealen Protonengas bei 1 bar in eine
ideale einmolare Protonenlosung (pH 0) entspricht. Eine
derartige Losung kann verschiedene protonierte Spezies
enthalten, deren Aktivitdten aber alle iiber Gleichgewichts-
konstanten in Verbindung stehen; das absolute chemische
Potential des Protons ist folglich unter Beriicksichtigung
dieses Ensembles von Ionen ermittelbar. Die entsprechenden
Werte konnen teilweise der Literatur entnommen werden
(siehe Tabelle 1), wurden jedoch iiberwiegend unter Ver-
wendung des rCCC-Modells berechnet (siche die Hinter-
grundinformationen).

In Kiirze zusammengefasst, haben wir eine Methode zur
Berechnung der  Gibbs-Standardsolvatisierungsenergie
AyyGo(HY, g) des Protons in einem beliebigen Losungsmittel
mit einem geschitzten Fehler (10) von 10 kI mol™" entwickelt
und validiert (siche Hintergrundinformationen). Dabei ist zu
beachten, dass Standardbedingungen fiir eine H'(solv)-Ak-
tivitit von 1 molL ™" bei 298.15 K und 1 bar, gleichbedeutend
mit pH 0, stehen. Bezogen auf das Proton in Wasser wurde fiir
AywGe(H",H,0) ein Wert von —(110548)kJmol™! eta-
bliert.™ Dies bedeutet, dass bei Standardbedingungen das
chemische Potential von H*(g) durch Solvatation in Wasser
bei pH 0 auf eine absolute Aciditit von —(110548) kJmol ™!
fiir H'(H,O) abgesenkt wird. Da der pH-Wert auch das
protochemische Potential verkorpert und eine Differenz von
einer pH-Einheit einer Anderung des chemischen Potentials
um 5.71 kJmol™' gleichkommt,” kann man mit Glei-
chung (2) nun absolute Acidititen fiir H*(solv) bei allen
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Aktivititen berechnen, indem man pH x (5.71 kJmol™") von
AyiyGe(H") subtrahiert.

Habs (H ’ SOIV) = Aso]vGe(H‘ )7[pH X (571 kJmol l)] (2)

Von entscheidender Bedeutung ist, dass diese Beziehung
unabhingig vom betrachteten Losungsmittel gilt. Somit muss
nur A, Go(H") des jeweiligen Losungsmittels als Anker-
punkt berechnet werden, damit Gleichung (2) auch auf jedes
andere fliissige Medium (gebriuchliche Losungsmittel oder
starke Sduren) angewendet werden kann. Tabelle 1 zeigt die
berechneten absoluten Aciditdten eines solvatisierten Pro-
tons u,,:2(H",solv) = Ay,,Go(H") in verschiedenen Losungs-
mitteln und reinen Sduren.

Im A,,,Go(H")-Wert des Losungsmittels L in Tabelle 1
spiegelt sich wider, wie das chemische Potential des gasfor-
migen Protons H*(g) im Zuge des Transfers in das Losungs-
mittel L unter Bildung von H*(solv) =HL,"(solv) bei Stan-
dardbedingungen abnimmt. Jeder angegebene A,,,Go(H")-
Wert ist gleichbedeutend mit u,,(H") bei pH 0 im jeweiligen
Losungsmittel.) Unter Verwendung von Gleichung (2) kann
man nunmehr die absoluten Acidititen von Losungen ver-
gleichen. Eine  Etherlgsung mit a(H",Et,0)=7x
10" molL™" (konventioneller pH 10.2 in Et,0) hat bei-
spielsweise die gleiche absolute Aciditit von —1056 kJmol™
wie eine Losung von Protonen in Acetonitril mit
a(H*,CH;CN) =1 mol L' (konventioneller pH 0 in CH;CN).
Durch den Bezug auf das absolute chemische Potential des
Protons in der Gasphase ist es aulerdem moglich, absolute
(im Unterschied zu konventionellen) pH,,,-Werte durch Di-
vision durch —5.71 kJmol ™! gemiB Gleichung (3) zu bestim-
men.

,Mabs (H+~, SO]V)
H, - HasTSOV) 3
PHabs = 5 21 i mol ! ®)

Unter Verwendung dieser Gleichung, die fiir alle Phasen
gilt, erhdlt man nun fiir die konventionellen pH-Werte in
Diethylether [pH(Et,0)=10.2] und Acetonitril [pH
(CH;CN) = 0] denselben absoluten pH,,,-Wert von 184.9. Die
beschriebenen Beziehungen sind fiir alle betrachteten Lo-
sungsmittel/reinen Siduren und fiir gasformiges HCl in Ab-
bildung 3 veranschaulicht.

Beziiglich der in Abbildung 3 prasentierten Losungsmittel
ist der nivellierende Effekt in Benzol am geringsten ausge-
prégt. In der Praxis 16st das unpolare Benzol aber ionische
Verbindungen bekanntermaflen sehr schlecht. Geméal einer
groben Abschitzung ist in Benzol ein minimaler pH von
vielleicht 10 [a(H',CsHg) =10""molL""] erreichbar, ent-
sprechend einer maximalen Aciditét u,,(H", C¢Hy) von un-
gefihr —873 kImol ™. Hierbei ist anzumerken, dass Debye-
Hiickel-Effekte das in Benzol erreichbare effektive Acidi-
titsniveau erst bei hoheren Konzentrationen als 10~® mol L ™!
merklich vermindern (Diskussion in den Hintergrundinfor-
mationen). Man kann also durchaus hochacide Bedingungen
in Benzol als Losungsmittel realisieren, aber mit den géngi-
gen starken Sduren sind augenscheinlich die polareren Lo-
sungsmitte] CH,Cl, oder SO, besser dazu geeignet, die er-
wiinschten Aciditédtsniveaus in Losung zu erzielen.
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Abbildung 3. Vergleich der zuginglichen absoluten Bransted-Aciditiaten
in verschiedenen Medien, dargestellt als Werte von A,,,Go(H")

[Gl. (2)] oder pH, [G. (3)] und ausgedriickt durch die Breite ihrer pro-
tochemischen Fenster (= pKyp).

Die Gleichungen (2) und (3) konnen als Grundlage fiir
eine thermodynamisch fundierte Definition von Superaciditét
herangezogen werden. Wir haben fiir H"(H,SO,) ein abso-
lutes chemisches Standardpotential von —966 kImol™! er-
mittelt. Mithilfe der Autoprotolysegleichung (4) und der ex-
perimentell ermittelten® Autoprotolysekonstante pK ,p von
H,SO, wurde u,,,(H*,100 % H,SO,) berechnet.

H,S0,(H,S0,) = H" (H,S0,) + HSO, (H,SO,) 4)

Ausgehend von pK,p=3.1 resultiert fiir reine Schwefel-
sidure eine Protonenaktivitit von 0.028 molL™" (= /Kap)
oder ein pH-Wert von 1.55. Einsetzen in die Gleichungen (2)
und (3) ergibt p,,(H",100% H,SO,) = —975 kJmol™' und
einen pH,,(100 % H,SO,)-Wert von 170.8. Gemif3 der ther-
modynamisch exakten Definition:

, Eine Brgnsted-Supersdiure ist ein Medium, in dem das
chemische Potential des Protons hoher als in reiner Schwefel-
sdure ist.“

Sind somit alle Sdureldsungen, reinen Séuren oder allge-
mein Medien mit z,,(H",s0lv) > —975 kI mol ™! oder pH,;,, <
170.8 superacide. Insoweit konnen HCl-Gas oder Losungen
starker Siuren in Benzol™"! durchaus superacide sein (siche
das Beispiel mit pH 10 oben).

Mithilfe der absoluten Aciditédtsskala konnen nun Acidi-
tiaten in unterschiedlichen Losungsmitteln verglichen werden.
Die pK,-Werte von Essigsdure und 4-Toluolsulfonsiure fiir
Losungen in Wasser,®!! in DMSO! und in CH;CNP? sind
literaturbekannt. Mit den rCCC-Werten fiir Ay,Ge(H")
(Tabelle 1), chemischem Grundwissen® sowie den Glei-
chungen (2) und (3) kénnen nunmehr die absoluten Acidi-
titen von Sdureldsungen mit einer Aktivitidt von beispiels-
weise 0.1 mol L ™! in diesen Losungsmitteln verglichen werden
(Abbildung 4).

Fin weiteres Beispiel: Eine absolute Aciditdt von
—1130 kJmol™" (pH,, 197.9; gepunktete Linie in Abbil-
dung 4) wird etwa bei einem konventionellen pH von 13.0 in
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Abbildung 4. Vergleich der absoluten Brgnsted-Aciditaten 0.1-molarer
Lésungen von Essigsdure und 4-Toluolsulfonsiure in CH;CN, in
DMSO sowie in Wasser. Konventionelle pH-Werte fiir eine absolute
Aciditat von —1130 k) mol™' (pH,p, 197.9). rCCC-Werte fur A,,,Go(H")
(Tabelle 1) dienten als Ankerpunkte.

CH;CN, von 4.0 in Wasser oder von 1.8 in DMSO erreicht.
Der Einsatz der in Tabelle 1 gesammelten Daten sowie der
Gleichungen (2) und (3) in Kombination mit bekannten pK-
Werten von Brgnsted-Sduren in unterschiedlichen Losungs-
mitteln ermoglicht also einen quantitativen Vergleich des sich
fiir eine bestimmte Sédure in verschiedenen Losungsmitteln
einstellenden Aciditétsniveaus.

Wir haben eine neue vereinheitlichte Brgnsted-Acidi-
tdtsskala auf der Grundlage des absoluten chemischen Po-
tentials des Protons konstruiert. Dazu wird u,,(H") des
Protons im jeweiligen Medium nach Gleichung (2) als uni-
verselles Mal3 fiir die Brgnsted-Aciditidt eingefiihrt. Als
Referenz wird das absolute chemische Standardpotential
Ua®(HT,g) des Protons in der Gasphase auf 0 kJmol™" ge-
setzt. Das absolute chemische Potential u,,(H",solv) kann
auch in handlicherer Form als pH,,, ausgedriickt werden
[Gleichung (3)]. Die vorgestellte Skala umfasst intrinsisch
auch die etablierte GA-Skala. Allerdings zeigen unsere Be-
trachtungen zur Aciditdt von HCI(g), dass ob der bislang
vernachléssigten Bildung verschiedener Assoziate in der
Gasphase die vereinheitlichte Acidititsskala sich wesentlich
besser als die GA-Werte zur Beschreibung der tatsdchlichen
Aciditit gasformiger Medien eignet. Unsere Untersuchungen
unterstreichen zudem die Bedeutung der druckabhéngigen
Entstehung unterschiedlicher Gasphasenspezies fiir die reale
Aciditét in der Gasphase.
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