4 Die Elemente der Hauptgruppen

4.1 Haufigkeit der Elemente in der Erdkruste

Die Erdkruste reicht bis in eine Tiefe von 30—40 km. Die Héufigkeit der Elemente
in der Erdkruste ist sehr unterschiedlich. Die zehn hiufigsten Elemente ergeben
bereits einen Massenanteil an der Erdkruste von 99,5 %. Die zwanzig haufigsten
Elemente sind in der Tabelle 4.1 angegeben. Sie machen 99,9 % aus, den Rest von
0,1 % bilden die iibrigen Elemente. Sehr selten sind so wichtige Elemente wie Au,
Pt, Se, Ag, I, Hg, W, Sn, Pb.

Tabelle 4.1 Haufigkeit der Elemente in der Erdkruste

Element Massenanteil in % Element Massenanteil in %
(@] 45,50 P 0,112
Si 27,20 Mn 0,106
Al 8,30 F 0,054
Fe 6,20 Ba 0,039
Ca 4,66 Sr 0,038
Mg 2,76 S 0,034
Na 2,27 C 0,018
K 1,84 Zr 0,016
Ti 0,63 \% 0,014
H 0,15 Cl 0,013
99,51 0,444

Die Anzahl der Mineralarten in der Erdkruste betridgt etwa 3500. 91,5 % der Erd-
kruste bestehen aus Si—O-Verbindungen (hauptsichlich Silicate von Al, Fe, Ca, Na,
Mg), 3,5 % aus Eisenerzen (vorwiegend Eisenoxide), 1,5 % aus CaCOj3. Alle anderen
Mineralarten machen nur noch 3,5 % aus.
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4.2 Wasserstoff

4.2.1 Allgemeine Eigenschaften

Ordnungszahl Z 1
Elektronenkonfiguration 1s!
Ionisierungsenergie in eV 13,6
Elektronegativitét 2,2
Schmelzpunkt in °C —259
Siedepunkt in °C —253

Wasserstoff nimmt unter den Elementen eine Ausnahmestellung ein. Das Wasser-
stoffatom ist das kleinste aller Atome und hat die einfachste Struktur aller Atome.
Die Elektronenhiille besteht aus einem einzigen Elektron, die Elektronenkonfigura-
tion ist 1s'. Wasserstoff gehort zu keiner Gruppe des Periodensystems. Verglichen
mit den anderen s'-Elementen, den Alkalimetallen, hat Wasserstoff eine doppelt so
hohe Ionisierungsenergie und eine wesentlich grofSere Elektronegativitit, und es ist
ein typisches Nichtmetall.

Die durch Abgabe des 1s-Valenzelektrons gebildeten H*-Ionen sind Protonen.
In kondensierten Phasen existieren H*-Ionen nie isoliert, sondern sie sind immer
mit anderen Molekiilen oder Atomen assoziiert. In wissrigen Losungen bilden sich
H;O*-Tonen.

Wie bei den Halogenatomen entsteht aus einem Wasserstoffatom durch Auf-
nahme eines Elektrons ein Ion mit Edelgaskonfiguration. Von den Halogenen unter-
scheidet sich Wasserstoff aber durch seine kleinere Elektronenaffinitidt und Elektro-
negativitédt, der Nichtmetallcharakter ist beim Wasserstoff wesentlich weniger ausge-
préagt. Verbindungen mit H™-Ionen wie KH und CaH, werden daher nur von den
stark elektropositiven Metallen gebildet.

Da Wasserstoffatome nur ein Valenzelektron besitzen, konnen sie nur eine kova-
lente Bindung ausbilden. Im elementaren Zustand besteht Wasserstoff aus zweiato-
migen Molekiilen H,, in denen die H-Atome durch eine o-Bindung aneinander ge-
bunden sind. Zwischen stark polaren Molekiilen wie HF und H,O treten Wasser-
stoffbindungen auf (vgl. Abschn. 2.6).

4.2.2 Vorkommen und Darstellung

Wasserstoff ist das hiufigste Element des Kosmos. Etwa 2/5 der Gesamtmasse des
Weltalls besteht aus Wasserstoff (vgl. S. 26). In der Erdkruste ist jedes sechste Atom
ein Wasserstoffatom. In der unteren Atmosphiare kommt elementarer Wasserstoff
nur in Spuren (Volumenanteil 5 - 1075 %) vor.

Wasserstoff kann aus Wasser (Massenanteil H 11,2 %), der haufigsten Wasserstoff-
verbindung, dargestellt werden.
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Stark elektropositive Metalle reagieren mit Wasser unter Entwicklung von Was-
serstoff, auBerdem entsteht eine Losung des Metallhydroxids.

2Na +2H,0 — H, +2Nat +20H™
Ca+2H,0 — H,+ Ca’t +20H~

Im LabormafBstab gewinnt man Wasserstoff durch Reaktion von unedlen Metallen,
wie Zn oder Fe, mit Sduren.

2H30+ +7Zn — Hz + Zn2+ + 2H20

Ausgangsstoffe fiir die technische Herstellung sind Kohlenwasserstoffe und Was-
ser. Die wichtigsten Verfahren sind:

Steam-Reforming-Verfahren

Methan aus Erdgasen oder leichte Erdolfraktionen (niedere Kohlenwasserstoffe)
werden bei Temperaturen zwischen 700 und 830 °C und bei Driicken bis 40 bar mit
Wasserdampf in Gegenwart von Ni-Katalysatoren umgesetzt.

CH; + H,O — 3H, + CO AH® = +206 kJ/mol

Da die Ni-Katalysatoren durch Schwefelverbindungen vergiftet werden, miissen
die eingesetzten Rohstoffe vorher entschwefelt werden.

Partielle Oxidation von schwerem Heizol

Schweres Heizol und Erdolriickstdinde werden ohne Katalysator bei Temperaturen
zwischen 1200 und 1500 °C und einem Druck von 30 bis 40 bar partiell mit Sauer-
stoff oxidiert.

2CnH2n +2 + nOZ — 2nCO + 2(n + 1) H2

Eine Entschwefelung ist nicht notwendig.

Kohlevergasung
Wasserdampf wird mit Koks reduziert.

C+ H,O = CO + H; AH® = + 131kJ/mol

‘Wassergas

Die Erzeugung von Wassergas ist ein endothermer Prozess. Die dafiir benétigte Re-
aktionswédrme erhilt man durch Kombination mit dem exothermen Prozess der Koh-
leverbrennung.

C+ 0, — CO, AHf, = —393,5kJ/mol

Beim Winkler-Verfahren wird ohne Druck bei 800—1100 °C gearbeitet. Bei anderen
Verfahren erfolgt die Umsetzung bei hoheren Temperaturen und zum Teil unter
Druck.
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Bei allen drei Verfahren erfolgt anschlieBend eine

Konvertierung von Kohlenstoffmonooxid

CO reagiert in Gegenwart von Katalysatoren mit Wasserdampf zu CO,. Es stellt sich
das so genannte Wassergasgleichgewicht ein.

CO + Hzo (g) = C02 + H2 AH® = —41 kJ/mol, Kg3() °c = 1

Bei 1000 °C liegt das Gleichgewicht auf der linken Seite, unterhalb 500 °C praktisch
vollstandig auf der rechten Seite.

Bei der Hochtemperaturkonvertierung arbeitet man bei 350 —380 °C mit Eisen-
oxid-Chromoxid-Katalysatoren. Die Tieftemperaturkonvertierung wird mit Kupfer-
oxid-Zinkoxid-Katalysatoren bei 200—250 °C durchgefiihrt, man erreicht Restge-
halte von CO unter 0,3 %. Dieser Katalysator ist aber, im Gegensatz zum Eisenoxid-
Chromoxid-Katalysator, sehr empfindlich gegen Schwefelverbindungen. Fiir die
Tieftemperaturkonvertierung eignen sich daher die Reaktionsgemische aus dem
Steam-Reforming-Prozess.

CO, wird unter Druck durch physikalische Absorption (z. B. mit Methanol) oder
durch chemische Absorption (organische Amine, wissrige K,COs-Losungen) aus
dem Gasgemisch entfernt.

Thermisches Cracken von Kohlenwasserstoffen

Zur Benzingewinnung aus Erdol werden die im Erdol enthaltenen Kohlenwasser-
stoffe unter RuBabscheidung und H,-Entwicklung katalytisch gespalten.

CnHZn + HZ
CoHansa C,_\H,, + H, + C(9)

Elektrolyse

Elektrolytisch erzeugt man Wasserstoff durch Elektrolyse 30 %iger KOH-Losungen
und als Nebenprodukt bei der Elektrolyse von Natriumchloridlosungen (vgl.
S. 392).

Na® +Cl” + H,0 — Na* + OH™ + JH, + ;Cl,

Der erzeugte Wasserstoff ist sehr rein und wird z. B. fiir Hydrierungen in der Nah-
rungsmittelindustrie (Fetthidrtung) verwendet.

In Deutschland wurden 2005 3,5 - 10°m® Wasserstoff produziert, in Europa
10,4 - 10° m3, weltweit 600 - 10° m®. Gegenwirtig werden 80 % petrochemisch er-
zeugt. Die Kohlevergasung gewinnt in Landern mit billiger Kohle wieder an Bedeu-
tung (vor dem 2. Weltkrieg wurden danach weltweit 90 % des Wasserstoffs herge-
stellt). Der Anteil des elektrolytisch erzeugten Wasserstoffs ist ca. 4 %.

Der grofite Teil des technisch hergestellten Wasserstoffs wird fiir Synthesen (NHj,
CH;OH, HCN, HCI, Fetthdrtung) verwendet, mehr als die Halfte fiir die NH3-Syn-
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these. Aulerdem benotigt man Wasserstoff als Raketentreibstoff, als Heizgas, zum
autogenen Schneiden und Schweillen (vgl. S. 406) sowie als Reduktionsmittel bei der
Herstellung bestimmter Metalle (W, Mo, Ge, Co) aus Metalloxiden.

Abhingig von der Herstellungsart enthilt Wasserstoff Verunreinigungen wie O,,
N, und in Spuren H,S, AsHj. Reinster Wasserstoff wird nach folgenden Methoden
hergestellt: Wasserstoff 16st sich in Pd und Ni und diffundiert durch beheizte Rohr-
chen dieser Metalle, die Verunreinigungen l6sen sich nicht (vgl. S. 411); Uran wird
mit H, bei hoheren Temperaturen zum Hydrid umgesetzt und dieses im Vakuum
thermisch zersetzt.

4.2.3 Physikalische und chemische Eigenschaften

Wasserstoff ist ein farbloses, geruchloses Gas. Es ist das leichteste aller Gase, 11 hat
bei 0 °C die Masse von 0,08987 g, es ist 14,4mal leichter als Luft. Es hat von allen
Gasen die grofite spezifische Warmekapazitdt und das grofite Diffusionsvermogen.
Die Diffusionsgeschwindigkeit eines Gases hdngt von seiner Molekiilmasse m ab.
Fiir die Diffusionsgeschwindigkeit v zweier Gase gilt:

V1 nmp

v, Vmy

Wasserstoff diffundiert also viermal schneller als Sauerstoff. Auf Grund der hohen
mittleren Geschwindigkeit der H,-Molekiile (vgl. S. 278) hat es von allen Gasen die
grofite Warmeleitfahigkeit.

Bei 20 K kondensiert Wasserstoff zu einer farblosen, nicht leitenden Fliissigkeit,
bei 14 K kristallisiert Wasserstoff in einem Molekiilgitter mit hexagonal-dichtester
Kugelpackung (vgl. S. 175).

Von groBem theoretischem Interesse ist der Ubergang Nichtmetall —Metall, der
bei hohen Driicken zu erwarten ist und der z. B. beim Iod experimentell realisiert
werden konnte (vgl. S. 426). Fiir die Umwandlung in metallischen Wasserstoff wurde
theoretisch ein Druck von 2,5 Mbar abgeschétzt. Wasserstoff, der StoBwellen mit
Driicken bis zu 2 Mbar ausgesetzt wurde, zeigte eine elektrische Leitfdhigkeit von
2000 (Q cm)~!. Damit wurde erstmalig der experimentelle Nachweis von metalli-
schem Wasserstoff erbracht.

Wasserstoff besitzt nur eine geringe Loslichkeit in Wasser (18,2 ml H,/1 bei 20 °C)
und anderen Losungsmitteln, 16st sich jedoch gut in einigen Ubergangsmetallen (vgl.
S. 411), am besten in Pd (850 ml H,/ml Pd).

Wegen der relativ groBen Dissoziationsenergie der Wasserstoffmolekiile ist H, bei
Raumtemperatur ziemlich reaktionstréige.

H, =2H AH® = +436 kJ/mol

Molekularer Wasserstoff kann aber durch Zufuhr von Wiarme- oder Strahlungsener-
gie sowie durch Oberflichenreaktionen an Katalysatoren (vgl. S. 331) aktiviert wer-
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den. So wirkt molekularer Wasserstoff erst bei hoherer Temperatur auf die Oxide
schwach elektropositiver Metalle (Cu, Fe, Sn, W) reduzierend.

CUZO + H2 —> 2Cu + HzO
PdCl, wird — ausnahmsweise — bereits bei Raumtemperatur reduziert.
PdCl, + H, — Pd + 2HCI

PdCl,-Losungen benutzt man daher zum Nachweis von H,.

Bei Raumtemperatur reagiert ein Gemisch aus molekularem Wasserstoff und Sau-
erstoff (Knallgas) praktisch nicht. In Gegenwart von Katalysatoren (Pt) oder bei
erhohter Temperatur (> 400 °C) lduft die exotherme Reaktion

H, + 30, — H,0 (g) AHY, = —241,8kJ /mol

%/_/
Knallgas

explosionsartig als Kettenreaktion ab.

H, — 2H Startreaktion
H+0O,— OH+O0
OH +H, — H,0+H
O+H, — OH+H

Kettenreaktion mit
Kettenverzweigung

Die Kettenabbruchreaktionen

OH +H — H,0
O+H2_’H20

finden nur dann statt, wenn ein Teil der Rekombinationsenergie von einem weiteren
Teilchen (Dreierstoe) oder der GefiBwand aufgenommen wird.

Auf Grund der hohen Verbrennungsenthalpie kann man diese Reaktion zur Er-
zeugung hoher Temperaturen benutzen (Knallgasgeblise). Damit keine Explosion
erfolgen kann, leitet man die Gase getrennt in den Verbrennungsraum (Daniell’scher
Brenner). Man erreicht Temperaturen bis 3000 °C, so dass man das Knallgasgeblise
zum Schmelzen hochschmelzender Stoffe sowie zum autogenen Schweilen und
Schneiden benutzt. Uberraschend ist, dass unter hohem Druck (ca. 80000 bar) bei
Raumtemperatur Knallgas eine stabile Mischung bildet, die nicht zur Reaktion ge-
bracht werden kann.

Auch die Reaktion von Chlorknallgas

muss aktiviert werden. Sie verlduft ebenfalls explosionsartig nach einem Kettenme-
chanismus (vgl. S. 329).

Gegeniiber Alkalimetallen und Erdalkalimetallen kann Wasserstoff auch als Oxi-
dationsmittel reagieren. Bei der Reaktion bilden sich salzartige Hydride, die aus
Metallkationen und H™-Ionen aufgebaut sind (vgl. S. 410).
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Atomarer Wasserstoff H ist sehr reaktionsfihig und hat ein hohes Reduktionsver-
mogen. Schon bei Raumtemperatur erfolgt Reaktion mit Cl,, Br,, I, O,, Sg, Py, As,
Sb, Ge und Reduktion der Oxide CuO, SnO,, PbO, Bi,O3 zu Metallen.

Atomarer Wasserstoff entsteht mit Ausbeuten bis zu 95 %, wenn man H,-Mole-
kiile unter vermindertem Druck mit Mikrowellen bestrahlt. Auf Grund des unge-
paarten Elektrons verhalten sich H-Atome wie Radikale, die sofort wieder zu H,
rekombinieren. Die Halbwertszeit der Rekombination betrédgt jedoch einige Zehn-
telsekunden, da bei der Rekombination ein dritter StoBpartner (Teilchen oder Ge-
faBwand) vorhanden sein muss, der einen Teil der frei werdenden Bindungsenergie
aufnimmt. Fehlt dieser, wird die frei werdende Bindungsenergie in Schwingungsener-
gie umgewandelt, das Molekiil zerfillt wieder. Die Lebenszeit der H-Atome gentigt,
um sie aus dem Entladungsraum abzusaugen und den Reaktionspartnern zuzuleiten.

Atomarer Wasserstoff entsteht auch durch Aufspaltung der H,-Molekiile bei ho-
hen Temperaturen, z. B. im Lichtbogen. Bei 3000 °C sind 9 %, bei 3500 °C 29 % und
bei 6000 °C 99 % H-Atome im Gleichgewicht mit H,. In der Langmuir-Fackel wird
die Rekombinationswiarme zum Schweifen (reduzierende Atmosphire) und Schmel-
zen hochstschmelzender Stoffe (Ta, W) ausgenutzt. Ein scharfer Strahl der im Licht-
bogen erzeugten H-Atome wird auf die Metalloberfldche gerichtet. An den Auftreff-
stellen entstehen durch die Rekombinationswirme Temperaturen bis 4 000 °C.

4.2.4 Wasserstoffisotope

Natiirlicher Wasserstoff besteht aus den Isotopen 'H (leichter Wasserstoff, Protium),
’H (Deuterium D) und *H (Tritium T) (Hé4ufigkeiten 1:10~4:10~ 7). Tritium ist ein
pB-Strahler und wandelt sich mit einer Halbwertszeit von 12,4 Jahren in gHe um. Es
wird daher zur radioaktiven Markierung von Wasserstoffverbindungen verwendet.
Natiirliches Tritium entsteht in den hochsten Schichten der Atmosphédre durch Reak-
tion von N-Atomen mit Neutronen der Hohenstrahlung.
YN+ on — JH+ '5C

Die kiinstliche Darstellung von T und die Kernfusion von T mit D ist im Abschn.
1.3.3 beschrieben.

Bei keinem Element ist die relative Massendifferenz der Isotope so grofl wie beim
Wasserstoff, daher sind diese in ihren Eigenschaften unterschiedlicher als die Isotope
der anderen Elemente. Einige Eigenschaften von H, und D, werden in der Tabelle
4.2 verglichen.

H, und D, unterscheiden sich nicht nur in den physikalischen Eigenschaften, son-
dern auch — im Gegensatz zu den Isotopen anderer Elemente — etwas im chemi-
schen Verhalten. H, ist reaktionsfihiger als D,. Die Reaktionen von H, mit Cl,, Br,
und O, verlaufen schneller als die entsprechenden Reaktionen mit D,.

Auch die Reaktionsgeschwindigkeiten deuterierter Verbindungen sind meist klei-
ner als die entsprechender H-Verbindungen. Solche Isotopeneffekte benutzt man zur
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Tabelle 4.2 Eigenschaften von Wasserstoff und Deuterium

Hz DZ
Schmelzpunkt in K 14,0 18,7
Siedepunkt in K 20,4 23,7
Verdampfungsenthalpie in kJ/mol 0,117 0,197
Dissoziationsenergie bei 25 °C in kJ /mol 436 444

Anreicherung und Isolierung von Deuteriumverbindungen aus natiirlichen Isotopen-
gemischen. Bei der Elektrolyse von Wasser reichert sich D,O im Elektrolyten an, da
H,O schneller kathodisch reduziert wird. Aus D,O erhélt man D, durch Elektrolyse
oder Reduktion mittels Na. Da deuterierte Verbindungen einen kleineren Dampf-
druck als H-Verbindungen haben, kann man D-Verbindungen von H-Verbindungen
durch fraktionierende Destillation trennen.

Viele deuterierte Verbindungen konnen durch Isotopenaustauschreaktionen her-
gestellt werden. Zum Beispiel reagieren H,, H,O, NH;, CH, an Pt-Katalysatoren mit
D, zu den deuterierten Verbindungen HD, HDO usw. Auch durch Solvolyse mit
D,O werden deuterierte Verbindungen hergestellt.

Beispiele:
SiCly + 2D,0 — SiO, +4DCl
SO3 =F D20 — DZSO4

D,O wird in Kernreaktoren als Moderator verwendet (vgl. S. 23). Deuterierte Ver-
bindungen sind wertvoll bei der Aufkldrung von Strukturen und Reaktionsabldufen.

4.2.5 Ortho- und Parawasserstoff

Der Wasserstoffatomkern besitzt einen Spin. Ein H,-Molekiil besteht entweder aus
Atomen, deren Spins parallel (Orthowasserstoff) oder antiparallel (Parawasserstoff)
sind. Zwischen beiden Molekiilformen existiert ein temperaturabhéngiges Gleichge-
wicht

O-H2 = p-Hz

p-H, ist die energiedrmere Form. In der Nihe des absoluten Nullpunkts liegt das
Gleichgewicht daher vollstindig auf der Seite von p-H, (99,7 % bei 20K). Nur in
Gegenwart von Katalysatoren (Aktivkohle, Pt, paramagnetische Substanzen) erfolgt
eine rasche Gleichgewichtseinstellung. Der Reaktionsmechanismus verlduft tiber die
Dissoziation der H,-Molekiile an der Katalysatoroberfldche und nachfolgende Re-
kombination des Molekiils. Dabei erfolgt Spinkopplung entsprechend der Gleichge-
wichtslage. Oberhalb 200 K ist im Gleichgewichtszustand der maximal mogliche Ge-
halt von 75 % o-H, vorhanden. Reines o-H, kann aber z. B. durch gaschromatogra-
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phische Trennung des Gemisches hergestellt werden. o-H, und p-H; zeigen keinen
Unterschied im chemischen Verhalten, aber geringfiigige Unterschiede in den physi-
kalischen Eigenschaften.

4.2.6 Wasserstoffverbindungen

Wasserstoff bildet mit fast allen Elementen Verbindungen, mehr als irgendein ande-
res Element. Nach der vorherrschenden Bindungsart konnen drei Gruppen von Was-
serstoffverbindungen unterschieden werden: kovalente Hydride, salzartige Hydride
und metallische Hydride.

Kovalente Hydride

Zu dieser Gruppe gehoren die Hydride der Nichtmetalle und Halbmetalle, sie sind
bei Normalbedingungen meist Gase oder Fliissigkeiten. Fliichtige kovalente Hydride
bilden auch einige schwach elektropositive Hauptgruppenmetalle (Sn, Pb, Bi, Po).
Eine iiberwiegend kovalente Bindung besitzen die bindren Metallhydride von Be, Al
und Ga, die bei Raumtemperatur polymer und daher nichtfliichtig sind.

Die kovalente Bindung ist fast unpolar (CH,4, PHj, AsHj3) bis stark polar (HCI,
H,O, HF). Beziiglich der Bindungspolaritit gibt es Hydride mit positiv polarisier-
tem Wasserstoff

o+ o—

H—X HCl, H,O, NH;
und solche mit negativ polarisiertem Wasserstoff

5— o+ )

H—X SIH4, B2H6
Der positiv polarisierte Wasserstoff ist zu Sdurefunktionen beféhigt und wirkt als
Oxidationsmittel.

Beispiele:

HCl + H,O — H;0*" + Cl—

2HCl + Zn — Zn** +2Cl~ + H,
Der negativ polarisierte Wasserstoff hat eine basische Funktion und wirkt reduzie-
rend.

Beispiele:

Die wichtigsten kovalenten Wasserstoffverbindungen werden bei den jeweiligen Ele-
menten behandelt.
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Salzartige Hydride

Sie werden von stark elektropositiven Metallen (Alkalimetalle, Erdalkalimetalle au-
Ber Be) mit Wasserstoff bei 500 —700 °C gebildet und sie kristallisieren in lonengittern.

Die Ionenkristalle sind aus Metallkationen und Hydridionen H™ aufgebaut. Das
weiche H™-Ion hat je nach Bindungspartner einen Ionenradius zwischen 130 und
200 pm und &dhnelt in der Grofle F~ und Cl~ (vgl. Tab. 2.2). Die Hydride der Alkali-
metalle kristallisieren daher in der NaCl-Struktur. Die Erdalkalimetallhydride CaH,,
SrH, und BaH, kristallisieren in der Hochdruckmodifikation im Fluorit-Typ, die ter-
ndren Hydride KMgHj;, LiBaH; und LiEuH; im Perowskit-Typ.

Die Bildungsenthalpie der Alkalimetallhydride ist viel kleiner (AHg (LiH) =
—91 kJ/mol; AHg (NaH) = — 57 kJ/mol) als die der Alkalimetallhalogenide (vgl.
Tabelle 3.2). Dies liegt daran, dass die Reaktion %Hz +e — H endotherm
ist; bei den Halogenen ist die analoge Reaktion exotherm (AHg (H™)
= +140 kJ/mol; AHg (Cl") = — 167 kJ/mol). Bei der Schmelzelektrolyse salzar-
tiger Hydride entwickelt sich an der Anode Wasserstoff, analog der Chlorentwick-
lung bei der Schmelzelektrolyse von NaCl (vgl. S. 643).

2H™ — H2 +2e”
Mit Protonendonatoren reagieren Hydridionen nach
H*+H — H,

Alle salzartigen Hydride werden daher von Wasser und Sduren unter Wasserstoffent-
wicklung zersetzt.

+2 -1 +1 0 - _

CaH, +2HOH — 2H, + Ca"" +20H
In schwer zuginglichen Gebieten kann diese Reaktion zur H,-Darstellung dienen
(z. B. Fiilllung von Wetterballons in Polarregionen). CaH, wird fiir viele Losungsmit-
tel als Trocknungsmittel verwendet.

Salzartige Hydride werden als Hydrierungs- und Reduktionsmittel benutzt. Viel-

seitige Anwendung findet Lithiumaluminiumhydrid (Lithiumalanat) LiAlH,, das
man durch Hydrierung von AlCl; mit LiH erhélt.

4LiH + AlCl; — LiAlH4 + 3 LiCl

LiAlH, 16st sich in Ether; mit dieser Losung lassen sich z.B. Chloride in Hydride
iiberfithren.

2Si,Clg + 3 LiAIH, —> 2 Si,H, + 3 LiCl + 3 AlCl,

Metallische Hydride

Viele Ubergangsmetalle reagieren in exothermer Reaktion mit Wasserstoff zu Hydri-
den, die meist nicht stochiometrisch zusammengesetzt sind. Der Wasserstoffgehalt
ist variabel und im Allgemeinen umso grofler, je niedriger die Temperatur und je
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Abbildung 4.1 Phasendiagramm des Systems Palladium-Wasserstoff.

Bis 300 °C existieren zwei Phasen, die durch einen Zweiphasenbereich getrennt sind. Die
Wasserstoffatome besetzen die Oktaederliicken des Pd-Gitters, es entsteht eine NaCl-Defekt-
struktur.

hoher der H,-Druck ist. Sie sind Feststoffe mit metallischem Aussehen, sind metalli-
sche Leiter oder Halbleiter und paramagnetisch. Im Metallgitter ist der Wasserstoff
atomar gelost. Die Wasserstoffatome besetzen Tetraederliicken oder Oktaederlii-
cken des Metallgitters (vgl. dazu S. 209). Die Aufnahme des Wasserstoffs im Metall-
gitter bewirkt eine VergroBerung des Metall-Metall-Abstandes und manchmal auch
eine Strukturdnderung des Metallgitters. Sie verdndert die Struktur der Elektronen-
bander der Metalle und damit auch die elektronischen Eigenschaften (elektrische
Leitfiahigkeit, magnetisches Verhalten). So erfolgt z. B. beim Ubergang von Dihydri-
den der Seltenerdmetalle zu Trihydriden ein Ubergang Metall — Halbleiter, Pd wird
durch Wasserstoffaufnahme supraleitend (vgl. Abschn. 2.7.5.3), wenn die Zusam-
mensetzung PdH, s erreicht wird.

In den meisten Metall-Wasserstoff-Systemen existiert eine Reihe von Phasen mit
groBer Phasenbreite. Bei stochiometrischen Zusammensetzungen konnen Kristall-
strukturen auftreten, die auch von anderen bindren Verbindungen bekannt sind.

Beispiel:

Im System Pd—H (Abb. 4.1) 16st sich bei 20 °C im kubisch-flichenzentrierten
Gitter des Pd (a =389,0 pm) Wasserstoff bis zur Zusammensetzung PdH
(a-Phase, a = 389,4 pm) ). Es folgt ein Zweiphasengebiet aus a-Phase und PdHy 6,
(B-Phase, a = 401,8 pm). Bis zur Zusammensetzung PdH vergroBert sich die Git-

terkonstante der 5-Phase auf ca. 410 pm. Die H-Atome besetzen die Oktaederlii-
cken des Pd-Gitters, die S-Phase besitzt also eine NaCl-Defektstruktur (vgl.
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S. 222); bei tiefen Temperaturen (50—80 K) entstehen geordnete Verteilungen,
z.B. Pd,H. Die H-Atome besitzen eine hohe Beweglichkeit im Gitter, die Aktivie-
rungsenergie der Diffusion betrigt 22 kJ/mol. PdH hat NaCl-Struktur und ist
supraleitend, die Sprungtemperatur betrigt ca. 9 K.

Beispiele fiir stochiometrische Strukturen:

NiAs-Struktur: MnH, CrH; Fluorit-Struktur: TiH,, VH,, CrH,, CeH,.

Es gibt fiir die strukturell sehr komplizierten metallischen Hydride kein einheitliches
Bindungsmodell. Die Bindung ist vorwiegend metallisch mit sowohl ionischen als
auch kovalenten Bindungsanteilen.

Komplexe Ubergangsmetallhydride

Es sind auBer den drei Gruppen binédrer Hydride auch ternidre Hydride A, M, H.
bekannt, die sowohl ein elektropositives Metall A als auch ein Ubergangsmetall M
enthalten und bei denen komplexe Struktureinheiten [M,H_]"*~ auftreten konnen.

Es existiert bereits eine so groBe Anzahl ternirer Ubergangsmetallhydride, so
dass nur eine Auswahl strukturell untersuchter Alkalimetall- und Erdalkalimetall-
Verbindungen genannt wird.

Erdalkalimetall-Ubergangsmetallhydride

Mg,FeHg Mg,CoHs Mg,NiH,
A,RuHg (A = Mg, Ca, Sr, Ba) MgCo,Hy; CaMgNiH,
Mg,RuH, A,RhH; (A = Ca, Sr) CaPdH,
Mg;zRuH; AsIrHs (A = Ca, Sr)

A,OsHg (A = Mg, Ca, Sr, Ba)

Die Hydride Mg,FeHys, A,RuHg und Mg,OsHg kristallisieren im K,PtClg-Typ
(Abb. 5.89), sie enthalten die oktaedrischen Komplexe [MHg]* .

Die Hochtemperaturformen der Hydride Mg,CoHs, A,MHs und Mg,NiH, kristal-
lisieren ebenfalls im K,PtClg-Typ, die Cl-Punktlagen sind statistisch mit den beweg-
lichen H-Atomen besetzt; bei den Tieftemperaturformen ordnen sich die H-Ato-
me bei Mg,CoHjs tetragonal-pyramidal und bei Mg,NiH, tetraedrisch. Auch beim
CaMgNiH, ist Ni annédhernd tetraedrisch von H koordiniert. [RuH,]*~ ist ein Kom-
plex, bei dem aus dem oktaedrischen Koordinationspolyeder zwei H-Atome in cis-
Stellung entfernt sind. Mgz;RuHj; enthélt den Komplex [Ru,Hg]'?~, in dem Ru durch
drei H in verzerrter T-Konfiguration umgeben ist und fiir den eine schwache Ru—Ru-
Bindung angenommen wird.

Die Erdalkalimetall-Ubergangsmetallhydride besitzen keine metallischen Eigen-
schaften.

Terndre Hydride sind als Wasserstoffspeicher technisch interessant, da bei hoheren
Temperaturen reversible Wasserstoffabgabe erfolgt. Mg,NiH, wurde bereits fiir was-
serstoffgetriebene Automobile eingesetzt (vgl. Abschn. 3.8.11).
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Alkalimetall-Ubergangsmetallhydride

AsMnH; (A =K, Rb, Cs) Li;RhH, A,PdH, (A = Li, Na)

K,TcH, AsRhHg (A = Li, Na) A;PdH; (A = K, Rb, Cs)

Ks;ReHgq As;IrHg (A =Li, Na) A,PdH,; (A = Na, K, Rb, Cs)

K,ReH, AsPdH; (A = K, Rb, Cs)
Li,PtH,

AthH4 (A = Na, K, Rb, CS)
AsPtH; (A =K, Rb, Cs)
A,PtHg (A = Na, K, Rb, Cs)

Bei den Hydriden A,MH, existieren bei tiefen Temperaturen Strukturen mit plana-
ren [MH,]?~-Baugruppen (typisch fiir die d®-Konfiguration von Pt>* und Pd?>*; vgl.
S. 730); die Hochtemperaturformen kristallisieren im K,PtClg-Typ, die H-Atome be-
setzen statistisch 2/5 der oktaedrischen Cl-Plitze. Zusitzlich zu den [MH4]*~-Grup-
pen gibt es bei den Hydriden AsMnHs, A;PdHs und A3;PtHs einzelne H ™ -Ionen,
die oktaedrisch von A-Ionen umgeben sind. Die Verbindungen A,PdH, enthalten
lineare [PdH,]>~-Gruppen (typisch fiir Pd’ mit d'°-Konfiguration; vgl. Ag(l),
Abschn. 5.7.7.1), bei K;PdHj; gibt es zusitzlich oktaedrisch von K*-Ionen koordi-
nierte H™ -Tonen. Die iibrigen Hydride enthalten die komplexen Gruppen [MHg]*~
bzw. [MHy]>~ (siche Abb.5.72). Die Alkalimetall-Ubergangsmetallhydride sind
meist farblos. Nur Na,PdH, und Li,PdH, haben metallische Eigenschaften.

4.3 Gruppe 18 (Edelgase)

4.3.1 Gruppeneigenschaften

Helium Neon Argon Krypton Xenon Radon

He Ne Ar Kr Xe Rn
Ordnungszahl Z 2 10 18 36 54 86
Elektronenkonfiguration 1s? [He] [Ne] [Ar] [Kr] [Xe]

2s22p%  3s23pS 3410 4410 414 5910
4s? 4p® 582 5p®  6s% 6p°

Tonisierungsenergie in eV 24,6 21,6 15,8 14,0 12,1 10,7
Schmelzpunkt in °C =272 —249 —189 —157 —112 —71
Siedepunkt in °C —269  —246 —186 —153 —108 —62
Kritische Temperatur in °C —-268  —229 —122 —64 17 105
van-der-Waals-Radien in pm 120 160 190 200 220 -
Farbe des in gelb rot rot gelbgriin  violett weill

Gasentladungsrohren
ausgestrahlten Lichts
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Die Edelgase stehen in der 18. Gruppe des PSE. Sie haben die Valenzelektronen-
konfiguration s?>p® bzw. s, also abgeschlossene Elektronenkonfigurationen ohne un-
gepaarte Elektronen. Sie sind daher chemisch sehr inaktiv. Wie die hohen Ionisie-
rungsenergien zeigen, sind Edelgaskonfigurationen sehr stabile Elektronenkonfigu-
rationen. Viele Elemente bilden daher Ionen mit Edelgaskonfiguration und in zahl-
reichen kovalenten Verbindungen besteht die Valenzschale der Atome aus acht
Elektronen (Oktettregel). Wegen des Fehlens ungepaarter Elektronen sind die Edel-
gase als einzige Elemente im elementaren Zustand atomar. Bei Zimmertemperatur
sind die Edelgase einatomige Gase. Sie sind farblos, geruchlos, ungiftig und unbrenn-
bar. Zwischen den Edelgasatomen existieren nur schwache van-der-Waals-Kréfte.
Dementsprechend sind die Schmelzpunkte und Siedepunkte sehr niedrig. Sie neh-
men mit wachsender Ordnungszahl systematisch zu, da mit groBer werdender Elekt-
ronenhiille die Polarisierbarkeit wachst und damit die van-der-Waals-Krifte (Disper-
sionseffekt) stirker werden.

Helium hat den tiefsten Siedepunkt aller bekannten Substanzen. Unterhalb 2,2 K
geht das normale fliissige Helium I in einen Zustand extrem niedriger Viskositét
iiber. Dieses superfluide Helium II besitzt auBerdem eine extrem hohe Wiarmeleitfa-
higkeit, die um drei Zehnerpotenzen hoher ist als die von Cu bei Raumtemperatur.

Im festen Zustand kristallisieren alle Edelgase in der kubisch-dichtesten Packung,
Helium auBerdem auch in der hexagonal-dichtesten Packung (vgl. Abschn. 2.4.2).

Edelgase konnen kovalente Bindungen ausbilden. Da die Ionisationsenergie sehr
hoch ist (siche Tabelle), sind die Elektronen sehr fest gebunden. Sie nimmt aber von
Neon zum Xenon auf die Hilfte ab und Verbindungsbildung ist daher am ehesten
bei den schweren Edelgasen zu erwarten. Tatsdchlich gibt es hauptséchlich Verbin-
dungen von Kr, Xe und Rn, in denen diese Edelgase kovalente Bindungen mit den
elektronegativen Elementen F, O, Cl, N und C ausbilden. In der Matrix' konnte auch
die Existenz der Argonverbindung HArF nachgewiesen werden. Thermodynamisch
stabile bindre Verbindungen sind nur die Fluoride von Xe. Erst 1962 wurden die
ersten Edelgasverbindungen, Edelgasfluoride, synthetisiert. Vorher waren nur Edel-
gas-Clathrate, z. B. Hydrat-Clathrate der idealen Zusammensetzung (H,O)46Es (E =
Ar, Kr, Xe) bekannt. Bei ihnen sind in den Kéfigen des H,O-Wirtsgitters Edelgas-
atome eingelagert, die durch schwache van-der-Waals-Wechselwirkungen festgehal-
ten werden (vgl. Abschn. 4.5.4). Die meisten heute bekannten Edelgasverbindungen
sind Xenonverbindungen. Die Chemie der Edelgase ist weitgehend die Chemie des
Xenons.

Durch Zerfall von 233U entsteht 2*2Rn. In Deutschland verursacht die Inhalation
von Radon fast die Hilfte der natiirlichen Strahlenbelastung (s. S. 16). Sie ist aber
abhiéngig von lokalen Bedingungen sehr unterschiedlich.

! Bei Raumtemperatur instabile Molekiile kann man bei tiefen Temperaturen isolieren, wenn
man sie in eine feste inerte Matrix einbettet.
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4.3.2 Vorkommen, Gewinnung, Verwendung

Edelgase sind Bestandteile der Luft. Ihr Volumenanteil in der Luft betrdgt 0,935 %.
Im Einzelnen ist die Zusammensetzung der Luft in der Tabelle 4.3 angegeben. Die
grofle Haufigkeit von Argon in der Atmosphére ist aus dem natiirlich vorkommen-
den Isotop “°K entstanden: {9K + _e — {SAr (Elektroneneinfang aus der K-
Schale).

Tabelle 4.3 Zusammensetzung der Luft (Volumenanteile in %)

N, 78,09 Ne 1,6-1073
0, 20,95 He 5104
Ar 0,93 Kr 1-10—*
Co, 0,03 Xe 9-10-°

He ist in Erdgasen enthalten. Ergiebige Erdgasquellen in den USA enthalten Vo-
lumenanteile He bis 8 %. Die He-Reserven in Erdgasen werden auf 5 - 10° m® ge-
schitzt.

Die technische Gewinnung von Edelgasen aus der Luft erfolgt durch fraktionie-
rende Destillation verfliissigter Luft (vgl. S. 450). He erhilt man aus Erdgasen. Bei
der Abkiihlung auf —205 °C bleibt nur He gasformig zuriick. Ar wird auch aus
Industrieabgasen gewonnen. Bei der NH;-Synthese reichert sich in dem im Kreislauf
gefahrenen Gasgemisch Ar an (ca. 10 %). 2005 wurden in Deutschland 1,9 - 108 m?
Argon produziert.

Die wichtigsten Verwendungsgebiete sind die Lichttechnik und die Schwei3technik.

Argon wird als Schutzgas, z. B. beim Umschmelzen von Metallen und bei der
Lichtbogenschweilung verwendet. Gasentladungsrohren mit Edelgasfiillungen die-
nen als Lichtreklame. Ar, Kr und Xe werden als Fiillgase fiir Gliihlampen verwendet,
da dann die Temperatur des Wolframglithfadens und damit die Lichtausbeute gestei-
gert werden kann. Die Lichtausbeute betridgt aber trotzdem nur 5 % bezogen auf die
elektrische Leistung. Krypton besitzt eine geringe Warmeleitfahigkeit, der Kolben-
durchmesser der Glithlampen kann daher klein gehalten werden. In den Halogen-
lampen wird vorwiegend Krypton als Fiillgas (3 —4 bar) verwendet. Spuren von Ha-
logen (meist Tod) reagieren mit verdampftem Wolfram zu einem gasférmigen Halo-
genid (s. S. 427). Dieses zersetzt sich in einer Riickreaktion am Wolframglithfaden
und transportiert dadurch Wolfram zum Glihfaden zuriick (vgl. Transportreaktion
Abschn. 5.11.4). Dies ermoglicht eine Steigerung der Glithfadentemperatur bis
3200 °C (Wolfram schmilzt bei 3410 °C), und die Lichtausbeute kann auf 10 % ge-
steigert werden. Die Riickreaktion erfordert eine Mindesttemperatur der Kolben-
wand. Daher die kleine Bauform der Halogenlampe. Wegen der hohen Temperatu-
ren miissen Halogenlampen aus Quarzglas gefertigt werden. Hochdruck-Xenonlam-
pen (100 bar) arbeiten mit einem Hochspannungslichtbogen und strahlen ein dem
Tageslicht dhnliches Licht aus (Flutlichtlampen, Leuchttiirme) (s. auch Abschn.
5.10.6).
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Helium wird zur Fiillung von Ballons und in der Tieftemperaturtechnik benutzt.
He-O,-Gemische (10 % O,) sind vorteilhaft als Atemgas fiir Taucher, da sich unter
Druck weniger He im Blut 16st als N,. In der Kerntechnik hat He als Kiihlmittel
Bedeutung erlangt, da He nicht radioaktiv wird und einen geringen Neutronenab-
sorptionsquerschnitt hat.

4.3.3 Edelgasverbindungen
4.3.3.1 Edelgashalogenide

Man kennt bisher die Fluoride KrF,, XeF,, XeF,, XeFs, RnF, (Tabelle 4.4), die
Chloride XeCl,, XeCl, und das Bromid XeBr,. In der Matrix wurden auch die Spe-
zies HATF, HKrCl, HXeCl, HXeBr und HXel gefunden.

Tabelle 4.4 Eigenschaften von Edelgasfluoriden

Oxidations-  Eigenschaften Molekiilstruktur
zahl
KrF, +2 farblose Kristalle linear

AHg = + 15 kJ/mol
metastabil bei t < 0°C

XeF, +2 farblose Kristalle linear
AHg = —164 kJ/mol; Smp. 129 °C

RnF, +2 Festkorper

XeF, +4 farblose Kristalle quadratisch
AHg = —278 kJ /mol; Smp. 117 °C

XeFg +6 farblose Kristalle verzerrt oktaedrisch
AHy = —361 kJ/mol; Smp. 49 °C

Die Edelgase reagieren nur mit einem Element, dem Fluor, direkt. Das Fluor
muss aber entweder durch Erhitzen, Bestrahlen oder elektrische Entladungen akti-
viert werden, da Fluor nur in atomarer Form mit den Edelgasen reagiert.

Xenon reagiert mit Fluor nach folgenden Gleichgewichtsreaktionen schrittweise
und exotherm:

Xe + F2 = XeF2
Xer + Fz == X6F4
XeF4 + F2 = XCF6
Darstellungsbedingungen der Xenonfluoride:
X€F2 XGF4 X6F6
Stoffmengenverhiltnis Xe/F, 2:1 1:5 1:20

400 °C oder 400 °C, 6 bar 300 °C, 60 bar
Mikrowellen
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Xe(II)-fluorid XeF, und Xenon(I'V)-fluorid XeF, sind in allen Phasen monomer.
Xenon(VI)-fluorid XeFg ist nur in der Gasphase monomer, im festen Zustand sind
quadratisch-pyramidale XeFs -Ionen durch F~-Tonen zu tetrameren oder hexameren
Ringen verbunden. Die Xenonfluoride sind bei Raumtemperatur bestdndig, zerset-
zen sich aber beim Erhitzen in die Elemente. Sie sind fliichtig und sublimieren be-
reits bei Raumtemperatur. Sie sind starke Oxidations- und Fluorierungsmittel. Bei
Redoxreaktionen entsteht Xe. Mit der Oxidation einer Verbindung ist vielfach eine
Fluorierung verbunden.

Beispiele:

300°C
XeF, + H, —— Xe +2HF
XeFs+41 — Xe+2L, +4F
X6F4 =F 2SF4 — Xe ZSF6

XeFs + 6 HCl ——— Xe + 3Cl,+6 HF

Die Xenonfluoride konnen sowohl als F~-Donatoren als auch als F~-Akzeptoren
reagieren.

XeFg reagiert z. B. mit PtFs zu einem gelben Salz [XeF 7 |[PtF; |. Die XeF 2 -Ionen
sind quadratisch-pyramidal gebaut.

Mit Alkalimetallfluoriden (auBer LiF) entstehen Fluoridoxenate(VI)

°C °C
CsF + XeFy ——— CsXeF; ——— 1 Cs,XeFs + L XeF,

Die Octafluoridoxenate(VI) zersetzen sich erst oberhalb 400 °C und sind die stabils-
ten bekannten Xenonverbindungen.

Alle Xenonfluoride reagieren mit Wasser. XeF, zersetzt sich unter Oxidation
von H,O.

XeF, + H,0 — Xe + 2HF + 30,

Die Hydrolyse von XeF, und XeF; wird bei den Oxiden des Xenons behandelt.
Krypton(II)-fluorid KrF, bildet farblose Kristalle, die bei —78 °C lingere Zeit
unzersetzt aufbewahrt werden kénnen, bei —10 °C sublimieren und bei Raumtem-
peratur spontan zerfallen. KrF, wird bei —183 °C aus einem Kr-F,-Gemisch durch
Einwirkung elektrischer Entladungen hergestellt. Es ist das stédrkste bisher bekannte
Oxidationsmittel. Mit KrF, konnte erstmals AuFs hergestellt werden.

5KrF, + 2 Au — 2 AuFs + 5Kr
AgF wird zu AgF, oxidiert.

KrF, + 2 AgF — 2 AgF, + Kr
Von Wasser wird KrF, zersetzt.

KrF, + H,O — Kr + 2 HF + 10,



418 4 Die Elemente der Hauptgruppen

Radonfluorid. Rn reagiert mit F, bei 400 °C zu einem schwerfliichtigen Festkor-
per, der erst bei 250 °C sublimiert; wahrscheinlich entsteht RnF,. Weitere Verbin-
dungen konnten bisher nicht synthetisiert werden, obwohl eigentlich thermodyna-
misch stabilere Verbindungen als bei Xe zu erwarten wiren. Da aber das stabilste
Radonisotop ?>’Rn eine Halbwertszeit von nur 3,8 Tagen hat und die freiwerdende
Strahlungsenergie aulerdem Verbindungen zersetzt, ist die Chemie des Radons &u-
Berst schwierig.

XeCl,, XeCly, XeBr,. Diese instabilen Halogenide konnten als Produkte des S-
Zerfalls der isoelektronischen Ionen mgICl{ s 129IC1Z s ugIBr{ nachgewiesen werden.

'BICl, — '2XeCl + e~
Isoliert werden konnten die Organoxenon(Il)-chloride CgHsXeCl und

[(CsHsXe),Cl] [AsF¢]. Die vermutlich stabilste Verbindung mit einer Xe—Cl-Bin-
dung ist das Kation XeCl™, das unterhalb —20 °C als [XeCl] " [Sb,F;;]~ bestindig ist.

4.3.3.2 Oxide, Oxidfluoride und Oxosalze des Xenons

Bekannt sind nur die beiden Oxide XeOs; und XeO,, auBerdem die Oxidfluoride
XeOF,, XeO,F,, XeOF,, XeOsF, und XeO,F, (Tabelle 4.5).
Xenon(VI)-oxid XeO; entsteht bei der Hydrolyse von XeFg und XeF,.

XeFé + 3H20 — XCO3 + 6 HF
3XeF, + 6H,0 — Xe +2XeOs + 12 HF

Die farblosen Kristalle bestehen aus einem Molekiilgitter mit isolierten XeOs-Ein-
heiten, sie sind hochexplosiv.

XeO;(s) — Xe + 1,50, AH® = —402kJ/mol

Tabelle 4.5 Eigenschaften von Xenonoxiden und Xenonoxidfluoriden

Oxidations-
zahl
XeOF, +4
gelbe Kristalle
instabil
AHS >0
XCO3 XCOze Xe OF4 +6
farblose Kristalle farblose Kristalle farblose Fliissigkeit
explosiv metastabil, Smp. 31 °C~ Smp. —46 °C
AHg = + 402 kJ /mol AHg >0 AHg = —96 kJ/mol
XeO4 XeO3F2 X602F4 +8
farbloses Gas Fliissigkeit massenspektrometrisch
explosiv Smp. —54°C nachgewiesen

AHg = + 643 kJ /mol
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Besténdig sind wissrige Losungen von XeOs, in denen es iiberwiegend molekular
gelost ist. Aulerdem entsteht etwas Xenonsdure H,XeO,, deren Anhydrid XeOs ist.

XGO3 + H20 = H2X€O4
H,XeO, + H,O = H;0" + HXeO,

Die Losungen reagieren schwach sauer und wirken stark oxidierend. Bei Zusatz von
Lauge bildet sich Xenat(VI).

H2XCO4 +OH — HXCO; + H20
Isoliert werden konnten Xenate(VI) mit Alkalimetallkationen. In stark alkalischer
Losung disproportioniert Xe(VI) in Xe(0) und Xe(VIII).
+6 N _ +8 0
2HXeO; +4Na" +20H — NasXeO¢ + Xe + O, + 2H,0

Auf diese Weise konnen die thermisch ziemlich stabilen Perxenate(VIII) Na,XeOg -
nH,0 und Ba,XeOg - 1,5H,0 erhalten werden. Perxenate(VIII) sind sehr starke
Oxidationsmittel:

H,XeOg +2H;0" +2e” = XeO3 +5H,0  E° = +236V

Xenon(VIID)-oxid XeQO, entsteht gasformig aus Natrium- oder Bariumperxe-
nat(VIII) mit H,SO,.

Ba,XeOy + 2 H,SO, LC(; XeO, + 2BaSO,
—2H,

XeOy, zerfillt explosionsartig
XeO4(g) — Xe +20, AH° = —643kJ/mol

Bei der vorsichtigen Hydrolyse von XeF, bzw. XeFy entstehen die Verbindungen
Xenondifluoridoxid XeOF, und Xenontetrafluoridoxid XeOF,

XeFy + H,0 —2%, XeOF, + 2 HF
XeFg + HyO —— XeOF, + 2 HF

Durch Thermolyse von XeOF, entsteht Xenondifluoriddioxid XeO,F,.

2 XeOF,—>5 XeO,F, + XeF,

4.3.3.3 Verbindungen mit Xe—0-, Xe—N-, Xe—C-, Xe—S-, Xe—Au-,
Kr—O-, Kr—N-, und Kr—C-Bindungen

Es existieren bereits viele Verbindungen und eine umfangreiche Chemie. Jeweils ein
oder wenige Beispiele seien genannt.
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[H—C=N—E—F]*[AsF,]~ E=Kr, Xe

F
C¢Fs—C—0—Xe—C,F, C,F; = F
I —
CeFs—Xe—C4F, CeFs—Xe—F
TeFs—O—E—O—TeF; E = Kr, Xe
Xe(OTeFs), Xe(OTeFg)g

—O —TeFs und —C¢Fs5 sind Substituenten mit einer hohen Gruppenelektronegativitit.
Die Verbindungen HKrCN, HXeOH und HXeSH sind wie die schon oben er-
wihnten Halogenide HArF und HXeHal in der Matrix nachgewiesen worden.
HXeOH ist bis 48 K und HXeSH bis 100 K stabil.
Der erste isolierbare Komplex mit einer Metall-Edelgas-Bindung wurde bei der
Reduktion von Gold(IIT)fluorid mit Xenongas in der Supersidure SbFs/HF erhalten.

H* SbFs/HF

T2 24 +
AuF; + 6Xe + 3 [AuXey]”" + Xe, + 3HF

Die Verbindung [AuXe4]*"[Sb,Fy,]; konnte in Form schwarzer Kristalle isoliert
werden. Das Goldatom ist quadratisch-planar von vier Xenonliganden umgeben und
weist noch Kontakte zu Fluoratomen von Anionen auf.

r -2+

Fiir die Stabilisierung des Xe; - und des [AuXe,]>*-Kations ist die schwache Koordi-
nation durch das supersaure Medium entscheidend.

Mit trans-[ AuXe,F] " [SbFg] ~[SboFy ]~ wurde der erste Xe-Komplex mit dreiwer-
tigem Gold synthetisiert. Die Reaktion von [(FzAs)Au]*[SbFs]~ mit Xenon in
HF/SbFs fiihrt zum bei Raumtemperatur stabilen Gemischtligand-Komplex
[(F3As)AuXe] *[Sb,F1;] ~. HgF, reagiert mit SbFs in Gegenwart von Xe zu der
ebenfalls bei Raumtemperatur und an trockener Luft stabilen Verbindung
[HgXe]** [SbFe] ~[SbyFy] ™.

4.3.3.4 Struktur und Bindung

Die Edelgasverbindungen bestehen aus Molekiilen mit polaren kovalenten Bindun-
gen. Die Molekiilgeometrie lédsst sich mit dem VSEPR-Modell herleiten (Abb. 4.2a).
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XEU[; Xe0F2 XEOze Xe0F4

Abbildung 4.2a Strukturen einiger Xenonverbindungen.

Die Struktur des Molekiils XeFg ist oktaedrisch verzerrt. Dies ist nach dem VSEPR-Modell
zu erwarten, da XeFg 7 Elektronenpaare besitzt und zum ABgE-Typ gehort (vgl. Tab. 2.12).
Eine aus F-Atomen gebildete Dreiecksfldche wird aufgeweitet, damit das einsame Elektro-
nenpaar Platz hat.

Das Molekiil XeF, kann bei Beriicksichtigung der Elektronegativititsdifferenz zwi-
schen Xe und F mit zwei mesomeren Lewis-Grenzstrukturen unter Beachtung der
Oktettregel beschrieben werden.

- —— ® —06 ®
F-Xel IFl «—— |Fl IXe—F

In Ubereinstimmung damit wurde berechnet, dass Xe einfach positiv geladen ist.
Auch das MO-Modell zeigt, dass eine 3-Zentren-4-Elektronen-Bindung vorliegt und
die Bindungen fast nur von p-Orbitalen gebildet werden (Abb. 4.2b).

Beim Molekiil XeF, folgt aus Regel 2 des VSEPR-Modells eine quadratische Mo-
lekiilgeometrie. Die berechnete Ladung +2 am Xe stimmt mit der Grenzstruktur

|£\§ IFI®

iiberein, die zwei 3-Zentren-4-Elektronen-Bindungen enthilt.

Die Oxide XeO3; und XeO,4 konnen mit den Grenzstrukturen unter Erfiillung der
Oktettregel beschrieben werden.
=0
36 I(I)I

- 4@

o \/ /Xen...@@ o \6 /Xe""@/@
~ Qe ~ Qe
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Atomorbitale Molekiilorbitale ~ Atomorbitale
der Fluoratome eines Xe-Atoms

Energie

Abbildung 4.2b MO-Schema fiir das Molekiil XeF,. Durch Linearkombination von zwei
2p-Orbitalen der F-Atome mit dem 5p-Orbital des Xe-Atoms erhélt man ein bindendes, ein
nichtbindendes und ein antibindendes MO. Die vier Elektronen dieser Orbitale besetzen das
bindende und das nichtbindende MO. Dies ergibt eine o-Bindung und den Bindungsgrad %
Fiir die 3-Zentren F— Xe —F Einheit gibt es also nur ein bindendes Orbital mit 2 Elektronen.
Es liegt eine 3-Zentren-4-Elektronen-Bindung vor. Eine analoge Situation ist z.B. auch im
iso(valenz)elektronischen I3 -Ion (Abb. 4.5) vorhanden.

XeO; und XeOy, sind isoelektronisch mit ClIO; und ClO, . Fiir die Bindungen des
Molekiils XeOy4 kann ein dem Ion ClO, analoges MO-Diagramm konstruiert wer-
den. Vier o-Bindungen iiberlagern sich schwache Mehrzentren-z-Bindungen, die
durch Hyperkonjugation entstehen (siche Abschn. 2.2.12, Hyperkonjugation und
Abb. 2.74). Haufig wird fur XeO, die Lewis-Formel mit vier ,,Doppelbindungen*
zwischen Xe- und O-Atomen geschrieben.

|(|?|
X
7)o
10y

Der jeweils zweite Valenzstrich steht aber nicht fiir eine 2-Zentren-2-Elektronen-
m-Bindung.

Mit zunehmender Ordnungszahl der Edelgase nimmt die Ionisierungsenergie ab
und die Verbindungen werden stabiler.

Die groflere Ionisierungsenergie fithrt beim Krypton zu einer sehr viel kleineren
Bindungsenergie, und KrF, ist daher metastabil, wiahrend XeF, bestédndig ist. Von
Neon und Helium sind keine Verbindungen bekannt.
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Beispiel: Xe + F, — XeF, Kr+ F, — KrF,
Dissoziationsenergie in kJ /mol F, — 2F +159 F, — 2F +159
Bildungsenthalpie AH® in kJ/mol XeF,(g) —129 KrF, (g) +60
Bindungsenergie in kJ/mol Xe—F —144 Kr—F —49

Die Stabilitdt der Edelgashalogenide nimmt mit zunehmender Ordnungszahl des Ha-
logens X ab. Ursache ist sowohl die grolere X—X-Dissoziationsenergie als auch die
kleinere Xe—X-Bindungsenergie. Aus den gleichen Griinden sind Xenonoxide —
insbesondere wegen der grolen O—O-Dissoziationsenergie — endotherme, metasta-
bile Verbindungen, wihrend die Xenonfluoride exotherme, bestdndige Verbindun-
gen sind.

Beispiel: Xe +20, — XeOy,

Dissoziationsenergie in kJ/mol 20, — 40 +996
Bildungsenthalpie AH® in kJ /mol XeOy4(g) +643
Bindungsenergie in kJ/mol Xe—O —88

4.4 Gruppe 17 (Halogene)
4.4.1 Gruppeneigenschaften

Fluor Chlor Brom Tod
F Cl Br 1
Ordnungszahl Z 9 17 35 53
Elektronenkonfiguration [He] [Ne] [Ar] [Kr]
252 2p> 3s? 3p° 3d10 4s? 4p> 4d'° 552 5p°
Elektronegativitét 4.1 2,8 2,7 2,2
Elektronenaffinitit in eV —34 —3,6 —34 —3.,1
Tonisierungsenergie in eV 17,5 13,0 11,8 10,4
Nichtmetallcharakter — nimmt ab
Reaktionsfihigkeit — nimmt ab
Affinitidt zu elektro- — nimmt ab
positiven Elementen
Affinitdt zu elektro- — nimmt zu

negativen Elementen

Die Halogene (Salzbildner) sind untereinander recht dhnlich. Sie sind ausgeprigte
Nichtmetalle, sie gehoren zu den elektronegativsten und reaktionsfihigsten Elemen-
ten. Fluor ist das elektronegativste und reaktionsfahigste Element iiberhaupt, es rea-
giert mit Wasserstoff sogar bei —250 °C. Die Halogene stehen im PSE direkt vor
den Edelgasen. Wie die Elektronenaffinititen zeigen, ist die Anlagerung eines Elekt-
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rons ein stark exothermer Prozess. In Tonenverbindungen treten daher die einfach
negativ geladenen Halogenidionen X~ mit Edelgaskonfiguration auf.

Die Halogene besitzen im Grundzustand ein ungepaartes Elektron, sie sind des-
halb zur Ausbildung einer kovalenten Bindung befdhigt durch die eine Oktettkonfi-
guration entsteht. Fiir Fluor gibt es nur die Bindungszustinde F~ und -F. Da es
als elektronegativstes Element stets der elektronegative Bindungspartner ist, ist in
Verbindungen seine einzige Oxidationszahl —1. Die hohe Elektronegativitit hat zur
Folge, dass Fluor in der Gruppe der Halogene eine Sonderstellung einnimmt.

Bei den Halogenen Cl, Br und I konnen mit elektronegativen Bindungspartnern
wie F, O, CI die Oxidationszahlen +3, +5 und +7 erreicht werden. Beispiele da-
fiir sind

+3 +3 +5 +5 +7 +7
ClF;, ICl;, BrFs, ClO5; , IF;, ClOy, .

Bei mehr als vier Bindungen um das Zentralatom liegen Mehrzentrenbindungen
vor. Bei formalen Halogen-Sauerstoff-Doppelbindungen in den klassischen Lewis-
Formeln der Halogen(+3 bis +7)-Verbindungen handelt es sich um Mehrzentren-
m-Bindungen und nicht um 2-Zentren-2-Elektronen-z-Doppelbindungen.

In einigen unbestidndigen Verbindungen kommen auch noch andere, seltenere
Oxidationszahlen wie +4 (ClO,) vor.

Das fiinfte Element der 7. Hauptgruppe ist das Astat At. Alle bekannten Isotope
sind radioaktiv, das stabilste hat eine Halbwertszeit von nur 8,3 Stunden.

4.4.2 Vorkommen

Wegen ihrer gro3en Reaktionsfihigkeit kommen die Halogene in der Natur nicht
elementar vor.

Die wichtigsten Rohstoffquellen fiir Fluor sind: Flussspat CaF,, Apatit
Cas(POy4)3(OH,F) (der F-Gehalt schwankt, da sich die OH ™ - und die F~-Ionen ge-
genseitig substitutieren konnen), Kryolith Nas;AlFg (die einzigen Kryolithlagerstat-
ten in Gronland sind weitgehend abgebaut).

Chlor und Brom kommen als Halogenide in Salzlagerstétten vor, die aus verduns-
teten, eingeschlossenen Meerwasserbecken entstanden sind. Die wichtigsten Ver-
bindungen sind: Steinsalz NaCl, Sylvin KCI, Carnallit KMgCl; - 6 H,O, Kainit
KMgCI(SO,) - 3 H,O0, Bischofit MgCl, - 6 H,O, Bromcarnallit KMg(Cl,Br); - 6 H,O,
Bromsylvinit K(CLBr). Die groBten Chlormengen befinden sich im Wasser der
Ozeane, das 2 % Chloridionen enthilt; der Br-Gehalt betragt nur 0,01 %.

Iod kommt im Chilesalpeter NaNOj als Iodat Ca(105), vor. Im Meerwasser vor-
handenes Iod wird im Tang (Meeresalgen) angereichert.
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4.4.3 Die Elemente

Fluor Chlor Brom Iod
Aussehen schwach gelbgriines braune Fliis- blauschwarze
gelbliches Gas sigk., Dampf  Kiristalle,
Gas rotbraun Dampf violett
Schmelzpunkt in °C —220 —101 =7 114
Siedepunkt in °C —188 —34 59 185
Dissoziationsenergie Dog 159 243 193 151
(X5 — 2X) in kJ/mol
Oxidationsvermogen — nimmt ab
X, +2e” — 2X"(aq)
Standardpotential +2.87 +1,36 +1,07 +0,54
(X,/2X7)inV
Bindungsldnge 142 199 228 267

X—X im Gas in pm

4.4.3.1 Physikalische Eigenschaften, Struktur

Auf Grund der Valenzelektronenkonfiguration s>p’ bestehen die elementaren Halo-
gene in allen Aggregatzustidnden aus zweiatomigen Molekiilen. Zwischen den Mole-
kiilen sind schwache van-der-Waals-Kréfte wirksam, die Schmelz- und Siedetempera-
turen sind daher z.T. sehr niedrig. Innerhalb der Gruppe steigen sie als Folge der
zunehmenden van-der-Waals-Krifte regelmiBig an (vgl. Abschn. 2.3).

Fluor ist bei Raumtemperatur ein gelbliches Gas. Es ist stark dtzend und extrem
giftig. Es kann noch in sehr kleinen Konzentrationen am Geruch erkannt werden,
der dem eines Gemisches aus Oz und Cl, dhnelt.

Chlor ist bei Raumtemperatur ein gelbgriines, giftiges, die Schleimhéute angreifen-
des Gas. Es ist 2,5mal so schwer wie Luft und durch Kompression leicht zu verfliissi-
gen. Die kritische Temperatur betrigt 144 °C, der Dampfdruck bei 20 °C 6,7 bar.

Brom ist bei Raumtemperatur eine dunkelbraune Fliissigkeit, die schon bei —7 °C
dunkelbraunrot kristallisiert. Bromdampf reizt die Schleimhéute, fliissiges Brom er-
zeugt auf der Haut schmerzhafte Wunden. In Wasser ist Brom weniger gut 16slich
als Chlor. Es ist aber mit unpolaren Losungsmitteln (z. B. CCly, CS,) gut mischbar.

Iod bildet bei Raumtemperatur grauschwarze, metallisch glinzende, halbleitende
Kristalle. Es schmilzt bei 114 °C zu einer braunen Fliissigkeit und siedet bei 185 °C
unter Bildung eines violetten Dampfes. Alle Phasen bestehen aus I,-Molekiilen.
Schon bei Raumtemperatur ist Iod fliichtig, beim Schmelzpunkt betrdgt der Dampf-
druck 0,13 bar. Man kann daher Iod sublimieren und durch Sublimation reinigen.

[, kristallisiert wie Br, und Cl, in einer Schichtstruktur (Abb. 4.3) mit ausgeprag-
ter Spaltbarkeit der Kristalle parallel zu den Schichten. Zwischen den Schichten
sind die Molekiile durch van-der-Waals-Kréfte aneinander gebunden. Die Abstdnde
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Abbildung 4.3 Struktur von Jod.
a) Elementarzelle des Iodgitters. Das Iodgitter besteht aus Iodschichten. Die Hanteln der I,-
Molekiile liegen in den Schichten.
b) Darstellung einer Schicht. Die Abstidnde zwischen den I,-Molekiilen sind kleiner als der
van-der-Waals-Abstand (430 pm), es existieren kovalente Teilbindungen zwischen den I,-Mo-

1 2 3 4 2
lekiilen. Beispiel fiir eine Grenzstruktur: 1° —I1® 1 1—1

betragen 435—450 pm (van-der-Waals-Abstand 430 pm). Innerhalb der Schichten
sind die Abstinde zwischen den I,-Molekiilen kiirzer, so dass auch schwache kova-
lente Teilbindungen auftreten. Es liegen Mehrzentrenbindungen vom o-Typ vor, die
sich iiber die ganze Schicht erstrecken (vgl. Mehrzentrenbindungen in Polyhalogeni-
den, S. 433). Die damit verbundene Elektronendelokalisierung erklart Farbe, Glanz
und elektrische Leitfdhigkeit des Tods (parallel zu den Schichten). Bei Normaldruck
ist Iod ein Halbleiter mit einem gefiillten Valenzband und einem leeren Leitungs-
band. Bei etwa 170 kbar wird Iod ein metallischer Leiter, die Packung der Molekiile
ist so dicht geworden, dass Valenzband und Leitungsband iiberlappen. Bei 210 kbar
erfolgt eine Strukturdnderung, alle Iodabstinde werden gleich grof3, es entsteht ein
aus Atomen aufgebauter metallischer Kristall.

Tod 16st sich in unpolaren Losungsmitteln (CCly, CHCl;, CS,) mit violetter Farbe.
Die Losungen enthalten wie der Dampf I,-Molekiile. In anderen Losungsmitteln,
wie H,O, Ether, 16st sich Iod mit brauner Farbe, in aromatischen Kohlenwasserstof-
fen mit roter Farbe. Die Farbénderung ist auf die Bildung von Charge-Transfer-Kom-
plexen zuriickzufiihren. Sie kommen durch den teilweisen Ubergang eines Elektro-
nenpaares des Losungsmittelmolekiils auf ein I,-Molekiil zustande. Der Grundzu-
stand der Charge-Transfer-Komplexe (vgl. Abschn. 5.4.8) kann mit den mesomeren
Grenzstrukturen

L DeoI; DY
I 1
beschrieben werden, wobei die Grenzstruktur I tiberwiegt. Donoreigenschaften be-

sitzen z.B. z-Elektronensysteme und die einsamen Elektronenpaare des O-Atoms.
Charge-Transfer-Komplexe zeichnen sich meist durch eine intensive Lichtabsorption
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aus. Dabei erfolgt ein Elektroneniibergang in einen angeregten Zustand des Komple-
xes, bei dem die Grenzstruktur II tiberwiegt. Die Charge-Transfer-Absorptionen der
I,-Komplexe liegen im nahen Ultraviolett. Durch die Bildung der Charge-Transfer-
Komplexe wird die I—I-Bindung geschwicht und damit auch die Energie der Elektro-
nenanregung, die im ungestorten I,-Molekiil die violette Farbe verursacht, beein-
flusst. Eine Farbidnderung in Abhingigkeit von den Donoreigenschaften des Lo-
sungsmittels ist die Folge.

Weniger stabile Komplexe sind auch von Cl, und Br, bekannt. Die Interhalogen-
verbindungen IBr und ICl (vgl. Abschn. 4.4.4) bilden ebenfalls Charge-Transfer-
Komplexe.

4.4.3.2 Chemisches Verhalten

Fluor ist das reaktionsfihigste Element. Es reagiert direkt mit allen Elementen aufler
He, Ne, Ar, N,. In Verbindungen mit Fluor erreichen die Elemente hohe und hochste
Oxidationszahlen: IF,, SF¢, XeFq, CIFs, BiFs, AgF,, AuFs, UF;.

Ni, Cu, Stahl sowie die Legierungen Monel (Cu-Ni) und Elektron (Mg-Al) werden
von Fluor nur oberfldchlich angegriffen. Es bildet sich eine dichte, fest haftende
Fluoridschicht, die den weiteren Angriff von Fluor verhindert (Passivierung). Cu
kann bis 500 °C, Ni und Monel bis 800 °C fiir Arbeiten mit Fluor verwendet werden.
Fluor ist in Stahlflaschen mit Driicken bis 30 bar im Handel (tx = —129 °C). In
Quarz- und Glasgefdflen kann nur gearbeitet werden, wenn weder H,O noch HF
zugegen ist, da sonst ein stdndiger Angriff erfolgen wiirde.

2F, + 2H,0 — 4HF + O,
SiO, + 4HF —> SiF, + 2H,0

Wie mit H,O reagiert F, auch mit anderen Wasserstoffverbindungen unter Bildung
von HF.

Chlor gehort zu den reaktionsfihigsten Elementen, es reagiert auffer mit den
Edelgasen, O,, N, und C mit allen Elementen, meist schon bei niedrigen Temperatu-
ren. Mit vielen Metallen reagiert es beim Erwdrmen oder bei groler Metalloberfla-
che unter Feuererscheinung, z. B. mit Alkalimetallen, Erdalkalimetallen, Cu, Fe, As,
Sb, Bi. Die Reaktion mit W zu WClg und dessen thermische Zersetzung dienen zur
Reinigung des Metalls.

o

< 700°C

W +3ClL,

o WCs (Sdp. 346°C)

Nichtmetalle wie Phosphor und Schwefel werden je nach Reaktionsbedingungen in
die kovalenten Chloride PCls, PCls, S,Cl,, SCl,, SCl, iiberfiihrt. Die Reaktion mit H,

H, + Cl, = 2HCl ~ AH® = —184,6 kJ/mol
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verlduft nach Ziindung explosionsartig (Chlorknallgas) in einer Kettenreaktion (vgl.
S. 329).

Cl, lost sich gut in Wasser, dabei bildet sich in einer Disproportionierungsreaktion
HCI und Hypochlorige Saure HCIO (vgl. S. 439).

0 —1 +1
Cl, + H,O = HCI + HCIO

HCIO wirkt stark oxidierend, daher wird feuchtes Chlor zum oxidativen Bleichen
(Papier, Leinen, Baumwolle), sowie zum Desinfizieren (Trinkwasser, Abwiisser) ver-
wendet.

Brom reagiert analog Cl,, die Reaktionsfiahigkeit ist aber geringer.

Iod ist noch weniger reaktiv, verbindet sich aber immer noch direkt mit einigen
Elementen, z. B. mit P, S, Al, Fe, Hg. Charakteristisch fiir I, und als Nachweisreaktion
fiir kleine Iodmengen geeignet ist die intensive Blaufdrbung mit wéssrigen Stirke-
l6sungen. Bei dieser ,,lodstirkereaktion® erfolgt ein Einschluss von Iod (Einschluss-
verbindung).

Fluor und Chlor sind starke Oxidationsmittel. Fluor ist eines der stdarksten Oxida-
tionsmittel. Innerhalb der Gruppe nimmt das Oxidationsvermégen mit zunehmender
Ordnungszahl ab. Fluor kann daher alle anderen Halogene aus ihren Verbindungen
verdrdngen.

F2 +2Cl- — 2F + C12
F,+2Br— — 2F~ 4+ Bn,
Chlor kann Brom und Iod, Brom nur Iod in Freiheit setzen.
Cl, +2Br— — 2Cl~ + Bn,
Br, +2I7 —2Br— +1,

Das Oxidationsvermdogen eines Halogens ist umso grofer, je mehr Energie bei der
Reaktion X5(g) +2e~ — 2X (aq) freigesetzt wird. Die Gesamtenergie ist durch
die Energiebetrdge der folgenden Teilschritte bestimmt.

1 o
sD E — AH —
1 2 ca Hyd.
5 X — X — X ——— X (a
2 Z(g) Dissoziations- (g) Elektronen- (g) Hydratations- ( q)
energie affinitét enthalpie

Obwohl die Elektronenaffinitdt von Chlor grofer als die von Fluor ist, ist Fluor das
wesentlich stiarkere Oxidationsmittel. Dies liegt an der kleinen Dissoziationsenergie
von F, und der groen Hydratationsenergie der kleinen F~-Ionen. Die viel gro3ere
Dissoziationsenergie von Cl, entspricht im Vergleich mit Br, und I, der Erwartung.
F, hat eine kiirzere Bindungslidnge, daher ist eine starke AbstoSung nichtbindender
Elektronenpaare wirksam (vgl. Tabelle 2.13).

4.4.3.3 Darstellung, Verwendung

Fluor. Wegen seines hohen Standardpotentials kann Fluor aus seinen Verbindungen
nicht durch chemische Oxidationsmittel freigesetzt werden. F, wird daher durch ano-
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dische Oxidation von F~-Ionen in wasserfreien Elektrolyten hergestellt. In Gegen-
wart von Wasser erfolgt Entladung von OH-Ionen zu O,. Da wasserfreies HF ein
schlechter Leiter ist, verwendet man zur Elektrolyse wasserfreie Schmelzen der Zu-
sammensetzung KF - x HF. Die Schmelzpunkte sinken mit wachsendem HF-Gehalt:
KF - HF 217 °C, KF - 3HF 66 °C. Im technisch verwendeten Mitteltemperaturverfah-
ren elektrolysiert man Schmelzen mit x =2—22 bei Temperaturen von 70 bis
130 °C. Fiir die Herstellung im Laboratorium benutzt man Hochtemperaturzellen
mit KF - HF-Schmelzen, die Temperaturen von 250 °C erfordern. Da KHF, praktisch
nicht hygroskopisch ist, enthélt das damit erzeugte F, nur sehr wenig O, bzw. OF,.
Die Elektrolysezellen bestehen aus Stahl oder Monel. Die verwendeten Metalle
iiberziehen sich bei Betriebsbedingungen mit einer vor weiterem Fluorangriff schiit-
zenden Fluoridschicht (Passivierung).

Die Darstellung von Fluor auf chemischem Wege gelingt mit dem Trick, ein insta-
biles Fluorid herzustellen, das sich unter Entwicklung von elementarem Fluor zer-
setzt. Aus K,MnFg wird mit SbF5 das instabile Fluorid MnF, freigesetzt, das spontan
in MnF; und F, zerfllt.

K,MnFg + 2 SbFs % 2 KSbFs + MnF; + LF,
K,MnFg und SbFs werden nach den folgenden Reaktionen hergestellt:

2KMnO, 4 2KF + 10 HF + 3H,0, — 2K,MnF, + 8 H,0 + 30,
SbCls + 5 HF —> SbFs + 5 HCI

Grof3technisch wird F, seit dem 2. Weltkrieg erzeugt. Es wurde zur Herstellung des
Kampfstoffes CIF; und beim Bau der Atombombe (vgl. S. 896) zur Trennung der
Uranisotope mittels Diffusion von UFg verwendet. Bedeutung hat F, zur Herstellung
von CF, und SF; (Dielektrikum, Kithlmittel), zur Reinstdarstellung hochschmelzen-
der Metalle aus Fluoriden (W, Mo, Re, Ta), aber hauptséchlich bei der Aufarbeitung
von Kernbrennstoffen (vgl. S. 433).

Chlor. Technisch wird Chlor fast ausschlieBlich durch Elektrolyse wissriger NaCl-
Losungen hergestellt (Chloralkali-Elektrolyse).

2Na* +2Cl- +2H,0 — 2Na* + 20H™ + H, + Cl,

Das Verfahren wurde bereits im Abschn. 3.8.10 beschrieben. GroBe technische Be-
deutung hatte frither das Deacon-Verfahren

2HCl + 10, — Cl, + H,0

das bei 430 °C mit Luftsauerstoff und CuCl, als Katalysator durchgefiihrt wurde. In
modifizierter Form (Shell-Deacon-Verfahren) verwendet man heute als wirksamere
Katalysatoren ein Gemisch von Kupferchlorid und anderen Metallchloriden (z.B.
von Lanthanoiden) auf einem Silicattriiger. Bereits bei 350 °C erhilt man Cl, mit
einer Ausbeute von 76 %.

Im LabormafBstab kann Cl, durch Oxidation von konzentrierter Salzsdure mit MnO,
(historisch als Weldon-Verfahren von Bedeutung) oder KMnO, hergestellt werden.
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—1 44 0 +2
4HCl +MnO, — Cl,+ MnCl,+ 2 H,0
—1 +7 0 +2 —1
16 HCl + 2KMnO, — 5Cl,+ 2MnCl,+ 2KCl + 8 H,0

Die groBten Chlormengen bendétigt die organisch-chemische Industrie (mehr als
80 %). In der anorganisch-chemischen Industrie wird es vor allem zur Darstellung
von HCI, Br, und Metallchloriden (z.B. TiCly, s. S. 799) verwendet. Weiterhin wird
es zum Bleichen und zur Desinfektion benotigt.

Chlor ist ein Schliisselprodukt der chemischen Industrie. Etwa 60 % des Umsatzes
der deutschen Chemieunternehmen hidngen direkt oder indirekt von chlorchemi-
schen Verfahren ab. Die Weltproduktion betrug 2006 59 - 10° t, in Deutschland wur-
den 2005 5,1 - 10 t produziert.

Die Chlorchemie fiihrte allerdings auch zu 6kologischen Problemen. Beispiele:
Der Abbau der Ozonschicht in der Stratosphdre durch Fluorchlorkohlenwasserstoffe
(FCKW) wurde zum globalen Problem (s. Abschn. 4.11). Weltweit wurde das schwer
abbaubare Dichlor-diphenyl-trichlorethan (DDT) als Insektizid verwendet. Hochto-
xisch sind chlorierte Dioxine. Das Seveso-Dioxin (2,3,7,8-Tetrachlordibenzodioxin)
fiihrte 1976 zur Katastrophe in Seveso (Italien).

H Cl 0) Cl
OO 0T
C Cl (@) Cl
Cl,
DDT 2,3,7,8-TCDD (Seveso-Dioxin)
Brom. Bei der Aufarbeitung von Kalisalzen entstehen Br~-haltige Losungen. In

die schwach sauren Loésungen wird Cl, eingeleitet und das entstandene Br, mit einem
Luftstrom ausgetrieben.

2Br= +Cl, — Br, +2Cl—
Im Labor kann Br, durch Oxidation von KBr mit konz. H,SO, hergestellt werden.
—1 +6 0 +4
2HBr + HzSO4 i Br2 + SOZ + 2H20

Iod. Die Hauptmenge des Iods wird aus iodathaltigen Losungen gewonnen, die
bei der Kristallisation von Chilesalpeter zuriickbleiben. Zunichst wird ein Teil der
Todsdure HIO; mit SO, reduziert.

+5 +4 —1 +6
HI wird durch noch vorhandene lodsdure oxidiert.

+5 —1 0

HIO; + 5HI — 31, + 3H,0O

Gesamtreaktion: 2 HIO; + 5SO, +4H,O — 5SH,SO4 + I,
AuBlerdem wird Iod aus Salzsolen gewonnen, die oft bei der Erdol- und Erdgasfor-
derung anfallen.
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Aus lodiden (z.B. in der Asche der Meeresalgen) kann I, durch Oxidation (z.B.
mit MnO, oder H,SO,) hergestellt werden. Technisch ist die Gewinnung aus Algen
oder Tang heute ohne Bedeutung.

Iod und Iodverbindungen werden fiir Katalysatoren, pharmazeutische Zwecke,
Futtermittelzusidtze und Farbstoffe verwendet.

4.4.4 Interhalogenverbindungen

Von Verbindungen der Halogene untereinander sind die Typen XY, XY3, XY5 und
XY; bekannt, in denen das elektropositivere Halogen X in den Oxidationszahlen
+1, +3, +5 und +7 vorliegt.

Die Interhalogenverbindungen sind typische kovalente Verbindungen. Sie lassen
sich aus den Elementen synthetisieren und sind sehr reaktionsféhig.

Von den Verbindungen der Zusammensetzung XY sind alle Kombinationen be-
kannt (Tabelle 4.6).

Die Interhalogenverbindungen XY sind wie die Halogene sehr reaktive Substan-
zen. Sie sind Oxidationsmittel und Halogeniibertrager. Die Reaktionsfahigkeit und
die Disproportionierungsneigung ist umso grof3er, je weiter die Halogene im PSE
voneinander entfernt stehen.

Beispiele:
CIF ist disproportionierungsstabil, es wird als Fluorierungsmittel benutzt. BrF dis-

proportioniert nach 3 BrF — Br, + BrF;. IF ist nur bei tiefen Temperaturen
bestandig, oberhalb —14 °C zerfillt es nach SIF — 21, + IFs.

Tabelle 4.6 Interhalogenverbindungen vom Typ XY

CIF Schmelzpunkte
farbloses Gas Siedepunkte

256 Reaktionsfahigkeit
—50 Disproportionierungsneigung
BrF BrCl

hellrotes Gas dunkelrote Fliissigkeit

280 218

—94 +15

IF 1C1 IBr

braunes Pulver rote Kristalle rotbraune Kristalle

271 211 179

—96 +18 +41

Disproportionierung

oberhalb —14 °C

(Oberer Zahlenwert: Dissoziationsenergie Dsyg in kJ /mol
Unterer Zahlenwert: Bildungsenthalpie AHg (g) in kJ/mol)



432 4 Die Elemente der Hauptgruppen

Tabelle 4.7 Interhalogenverbindungen des Typs XY3, XYs, XY~

CIF; CIFs

farbloses Gas farbloses Gas

—165 —255

BrF; BrFs

farblose Fliissigkeit farblose Fliissigkeit

—256 —429

IF, IFs IF, (ICLs),

gelbes Pulver farblose Fliissigkeit farbloses Gas gelbe Kristalle
—486 —841 —962 —90 (AHg (s))
Disproportionierung

oberhalb —28 °C

(Zahlenwerte: Bildungsenthalpien AHy in kJ/mol)

| i\
I YY ANy

Y Y

Abbildung 4.4 Molekiilgeometrien der Interhalogenverbindungen XY;, XYs und XY, nach
dem VSEPR-Modell.

Die Zerfallsneigung der Interhalogenverbindungen XY in die Elemente wichst in
der Reihe CIF < ICl < BrF < IBr < BrCL

Mit Wasser findet die Reaktion XY + HOH — HY + HOX statt; X ist das
elektropositivere Atom.

Mit Ausnahme von ICl; sind alle anderen Interhalogenverbindungen Fluoride (Ta-
belle 4.7).

Die Halogenide XY; sind T-formig gebaut, die Pentahalogenide XYs haben die
Geometrie quadratischer Pyramiden, IF; bildet eine pentagonale Bipyramide
(Abb. 4.4).

Nur Br, Cl und I sind Zentralatome und hauptsichlich F ist als Substituent geeig-
net. Die Ionisierungsenergie nimmt von Cl zu I ab, die Affinitdt zu elektronegativen
Elementen nimmt zu. Daher ist verstidndlich, dass die thermodynamische Stabilitét
der Verbindungen XY; und XYs von Cl zu I zunimmt (vgl. Tabelle 4.7) und nur I
ein Heptafluorid bildet. Von allen Elementen besitzt Fluor die grof3te Fiahigkeit zur
Stabilisierung hoher positiver Oxidationsstufen. Chlor kann nur noch mit Iod zu
Iodtrichlorid reagieren.

CIF;, BrF; und IFs werden neben CIF als Fluorierungsmittel verwendet und tech-
nisch hergestellt. Sie werden z.B. zur Trennung von U-Pu-Spaltprodukten in der
Kerntechnik verwendet.



4.4 Gruppe 17 (Halogene) 433

U + 3CIF; — UFq + 3CIF

Pu bildet nichtfliichtiges PuF, und das fliichtige UF, kann durch Destillation abge-
trennt werden.
Interhalogen-lonen werden nachfolgend unter Polyhalogenidionen behandelt.

4.4.5 Polyhalogenidionen

In Wasser 16st sich nur wenig lod. Es ist dagegen leicht und mit dunkelbrauner
Farbe in KI-Losungen 16slich. Ursache dafiir ist die Anlagerung von I,-Molekiilen
an I~ -Ionen.

I +L =13

Bekannt sind auch die weniger bestdndigen Polyhalogenidionen Brs, Cls, F3, und
gemischte Polyhalogenidionen wie ICl;, LBr , IBrF , BrF¢ (Oktaeder), IF¢ (wie
XeFg verzerrt oktaedrisch), IFg (quadratisches Antiprisma). Das Halogen mit der
kleinsten Elektronegativitit ist das Zentralatom. Es konnen Alkalimetallsalze wie
z.B. Csl; oder Rblj; isoliert werden.

Die Trihalogenidionen sind linear gebaut; in Losung sind die Ionen I3 und ICIl,
symmetrisch mit gleichen Kernabsténden, die einem Bindungsgrad von 0,5 entspre-
chen. Eine Erklarung liefert sowohl die MO-Theorie (Abb. 4.5) als auch die VB-
Theorie.

I I« T I

Von Iod sind auch die Anionen Is , I;, I und Salze davon bekannt.

| | I~ o* antibindend % €v‘; €V"i </

5PXLL H H n nichtbindend

T L ob bindend (G F NN A NN
NZ Y2 NV e/

Abbildung 4.5 MO-Diagramm des I3 -Ions. Die Linearkombination der 5p,-Orbitale der
drei I-Atome ergibt ein bindendes, ein nichtbindendes und ein antibindendes MO. In den drei
MOs befinden sich vier Valenzelektronen. Da nur zwei davon bindend sind, ist der Bindungs-
grad 0,5. Am giinstigsten ist die Uberlappung bei der 3-Zentren-4-Elektronenbindung bei
linearer Anordnung der Atome (vgl. dazu das MO-Diagramm von XeF, in Abb. 4.2b).
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4.4.6 Halogenide

Hydrogenfluorid HF, Hydrogenchlorid HCI, Hydrogenbromid HBr und Hydrogenio-
did HI sind farblose, stechend riechende Gase. Einige Eigenschaften der untereinan-
der dhnlichen Verbindungen sind in der Tabelle 4.8 angegeben.

Tabelle 4.8 Eigenschaften von Hydrogenhalogeniden

HF HCI HBr HI
Bildungsenthalpie in kJ/mol —271 —92 —36 +27
Schmelzpunkt in °C —83 —114 —87 —51
Siedepunkt in °C +20 -85 —67 -35
Verdampfungsenthalpie in kJ/mol 30 13 18 20
Séurestirke — nimmt zu
Dipolmoment in D 1,8 1,1 0,8 0,4

In den Hydrogenhalogeniden liegen polare Einfachbindungen vor. Die Polaritét
der Bindung wéchst entsprechend der zunehmenden Elektronegativitidtsdifferenz
von HI nach HF.

o0+ 9=

H—X]
Zwischen den HX-Molekiilen wirken nur schwache van-der-Waals-Krifte, daher sind
alle Verbindungen fliichtig. Erwartungsgeméfl nehmen die Schmelzpunkte, Siede-
punkte und die Verdampfungsenthalpien von HI zu HCI ab, HF zeigt aber anomal
hohe Werte (vgl. Abb. 2.116 u. 2.117). Die Ursache sind zusitzliche Bindungskriifte,
die durch Wasserstoffbriicken zustande kommen (vgl. Abschn. 2.6). Im festen Hyd-
rogenfluorid sind die HF-Molekiile iiber unsymmetrische Wasserstoffbriicken
F—H----F— zu Zickzack-Ketten verkniipft (s. S. 212). Ahnliche Briickenbindun-
gen diirften im fliissigen HF vorliegen. Es ist eine farblose, bewegliche, hygroskopi-
sche Flussigkeit. Im Dampf sind gewellte (HF)4-Ringe (s. S. 213) im Gleichgewicht
mit HF-Molekiilen; erst oberhalb von 90 °C ist Hydrogenfluorid nur monomolekular.

Alle Hydrogenhalogenide 1osen sich gut in Wasser. Bei 0 °C 16sen sich in 1 1 Was-
ser 507 1 HCI-Gas und 612 | HBr-Gas. Da sie dabei Protonen abgeben, fungieren sie
als Séuren.

HX + H,O = H;0" + X~

Die Sdurestdrke nimmt von HF nach HI zu. Die Ursache dafiir ist die von HF nach
HI abnehmende Bindungsenergie (siche Tabelle 2.15).
Alle Hydrogenhalogenide bilden sich in direkter Reaktion aus den Elementen.

H, + X; = 2HX

Die Reaktionen mit Fluor und Chlor verlaufen explosionsartig (vgl. S. 319). Br,
reagiert auch in Gegenwart von Pt-Katalysatoren erst bei 200 °C. Die Bildungsen-
thalpie und die thermische Stabilitdit nehmen von HF nach HI stark ab. HI zersetzt
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sich bereits bei mdBig hohen Temperaturen zum Teil in die Elemente (19 % bei
300 °C). Die Bildungsreaktionen der Hydrogenhalogenide verlaufen nach einem Ra-
dikalkettenmechanismus (vgl. S. 329), bei I, allerdings erst bei Temperaturen ober-
halb 500 °C (zum Reaktionsmechanismus bei tieferen Temperaturen vgl. S. 322).

Hydrogenfluorid HF. Die iibliche technische Darstellung von HF ist die Umset-
zung von CaF, mit konz. H,SO, bei 270 °C.

CaF2 + HzSO4 — 2HF + CaSO4
Reinstes, wasserfreies HF gewinnt man durch thermische Zersetzung von KHF,.
KHF, — KF + HF

Mit den im Flussspat als Nebenprodukt vorhandenen Silicaten entsteht SiF,, das mit
HF zu Hexafluoridokieselsdure umgesetzt wird.

2 CaF2 + SIOZ + 2H2$O4 i SIF4 +2 CaSO4 + 2H20

Die Hauptmenge HF wird zur Herstellung von AlF;, Kryolith und Fluorhalogenkoh-
lenwasserstoffen verwendet. In der Glasindustrie dient es zum Atzen und Polieren.
Aus H,SiFg gewinnt man AlF; und Kryolith (vgl. S. 618 u. 619).

Waissrige Losungen von HF heilen Flusssidure. Flusssdure ist eine mittelstarke
Sédure; sie dtzt Glas

und kann daher nicht in Glasflaschen aufbewahrt werden. Handelsiibliche Flusssdure
ist meist 40 %ig, sie kann in Polyethenflaschen aufbewahrt werden.
Hydrogenchlorid HCIL. Bei der technischen Darstellung von HCI aus den Elemen-
ten benutzt man einen nach dem Prinzip des Daniell’schen Hahns (vgl. S. 406) arbei-
tenden Quarzbrenner.
Beim Chlorid-Schwefelsdure-Verfahren wird NaCl mit konz. H,SO, umgesetzt.

NaCl + H,SO, 2~S NaHSO, + HCI
NaCl + NaHSO, 2% Na,S0, + HCI

Das meiste HCI entsteht als Zwangsanfall (zu etwa 90 %) bei der technisch wichtigen
Chlorierung organischer Verbindungen.

Beispiel: >C—H +Cl, — >C—Cl + HCl

Technisch nicht verwendbares HCI wird durch Elektrolyse in Cl, und H, umgewan-
delt. Die Weltproduktion von HCI betrug 2000 15 - 10°t, in der Bundesrepublik
Deutschland wurden 2005 2,1 - 10° t produziert.

Wissrige Losungen von HCI heiflen Salzsdure. In konzentrierter Salzsdure ist ein
Massenanteil von ca. 38 % HCI-Gas gelost. Salzsdure ist eine starke, nicht-oxidie-
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rende Sidure, sie 16st daher nur unedle Metalle wie Zn, Al, Fe, nicht aber Cu, Hg,
Ag, Au, Pt und Ta.

Zn + 2HCl — H2 + ZnC12

Hydrogenbromid HBr, Hydrogeniodid HI. HBr und HI konnen nicht aus ihren
Salzen mit konz. H,SO, hergestellt werden, da teilweise Oxidation zu Br, und I,
erfolgt. Sie werden durch Hydrolyse von PBr; bzw. PI; hergestellt.

PBr3 +3 H20 —> 3HBr + H3PO3
PI; + 3H,O — 3 HI + H5PO;

Dazu kann roter Phosphor und das Halogen direkt in Gegenwart von Wasser umge-
setzt werden, intermediir bildet sich das Phosphortrihalogenid.

Hydrogeniodid ist eine sehr starke Sdure, sie ist oxidationsempfindlich. Bei Ein-
wirkung von Luftsauerstoff wird Iod ausgeschieden.

4HI + 0, — 21, + 2H,0

Die Halogenide der Alkalimetalle und der Erdalkalimetalle sind typische Salze, die
iberwiegend in Ionengittern kristallisieren (vgl. Abschn. 2.1.3). Typisch fiir Fluor ist
die Existenz von Hydrogenfluoriden, so z.B. der Alkalimetallhydrogenfluoride
M*HF; , M"H,F; und MY H5F; .

Mit Nichtmetallen bilden die Halogene fliichtige, kovalente Halogenide, die in
Molekiilgittern kristallisieren.

Beispiele:
BF;, SiF,, SE,4, PFs, CF, Gase (bei 25 °C)
SCl,, PCl;, CCly, SiBry Fliissigkeiten (bei 25 °C)

Die mit Fluor erreichbaren Koordinationszahlen sind meist hoher als bei den iibrigen
Halogenen. So existieren zu den Fluoriden SFg, XeFg, UFg, IF;, ReF; keine analogen
Halogenide mit Cl, Br, I. Einige Fluoride, wie BF;, AsFs, SbFs, PFs, sind starke
F -Akzeptoren. Aus AlF;, SiF,, PFs entstehen dabei die mit SFy isoelektronischen
Ionen AlF?,f, SiF%f, PF¢ . Sie sind oktaedrisch gebaut und in Wasser stabil, wih-
rend SiF, und PFs hydrolysieren.

Der Ionenradius des F -Ions ist dhnlich dem des OH -Ions. Diese Ionen konnen
sich daher diadoch vertreten, z. B. in Silicaten und im Apatit. Der Fluoridgehalt im
Apatit der Zihne (bis 0,5 %) schiitzt gegen Karies. Durch Fluoridierung des Trink-
wassers (1 ppm F ) kann Resistenz gegen Karies erreicht werden.

Die Silberhalogenide und der frithere fotografische Prozess werden beim Silber
besprochen.

Fluorierte Kohlenwasserstoffe. Aus chlorierten Kohlenwasserstoffen konnen mit
HF Fluorchlorkohlenwasserstoffe FCKW (Frigene, Kaltrone) hergestellt werden.
Die wichtigsten sind:

CCLF CHCLF CCLF—CCLF
CCLF, CHCIF, CCIF, — CCIF,
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Sie sind farblos, meist ungiftig, unbrennbar, chemisch resistent und sie besitzen nied-
rige Siedepunkte. Sie finden Verwendung als Kiihlmittel in Kélteanlagen, als Lo-
sungsmittel und zur Verschdumung von Kunststoffen. Da die FCKW die Ozonschicht
abbauen, ist ihr Ersatz notwendig (vgl. Abschn. 4.11).

F F
Aus CHCIF, erhélt man durch HCI-Abspaltung Tetrafluorethen >C=C< und
daraus durch Polymerisation Polytetrafluorethen (PTFE) F F

F F
<— c—C —)n (Teflon, Hostaflon), das chemisch sehr widerstandstdhig und bei
F F

Temperaturen von —200 °C bis +260 °C verwendbar ist.

4.4.7 Sauerstoffsauren der Halogene

Die bekannten Sauerstoffsduren der Halogene sind in der Tabelle 4.9 aufgefiihrt.

Beim gleichen Halogen steigt die Stabilitit der Sauerstoffsduren mit wachsender
Oxidationszahl. In reiner Form lassen sich nur HCIO,4, HIO5, HsIOg, H;150,4 und
(HIO,),, isolieren. Die anderen Oxosduren existieren nur in wissrigen Losungen.
BrO; und IO; treten nur als instabile Reaktionszwischenprodukte auf.

Tabelle 4.9 Sauerstoffsduren der Halogene*

Oxidationszahl Cl Br 1

+1 HCIO HBrO HIO

+3 HCIO, — —

+7 HCIO,4 HBrO, HIO,, HsIOg, H/I5014

* HOF siehe S. 446

Die Formeln, die Nomenklatur der Sauerstoffsduren des Chlors und ihrer Salze,
sowie die Bindungsverhiltnisse sind in der Tabelle 4.10 angegeben.

Der rdumliche Bau ist durch o-Bindungen bestimmt, die von den s- und p-Orbita-
len gebildet werden. Den o-Bindungen iiberlagern sich schwache Mehrzentren-s-
Bindungen. Mit der Mesomerie wird die Delokalisierung der z-Bindungen beriick-
sichtigt. Das ClOy -Ion ist perfekt tetraedrisch gebaut. Die Entstehung der Mehr-
zentren-w-Bindungen ist am Schluss des Abschnitts 2.2.12 Molekiilorbitale, Hyper-
konjugation zu finden. Dort wird auch das Beispiel ClIO; behandelt.

Haufig werden fiir Halogen-Sauerstoff-Verbindungen ab der Halogen-Oxidations-
zahl +2 klassische Lewis-Formeln mit ,,Doppelbindungen® zwischen Halogen- und
O-Atom geschrieben. Dabei steht der zweite Valenzstrich fiir die Mehrzentren-z-
Bindungen und nicht fiir eine 2-Zentren-2-Elektronen-m-Doppelbindung.

Mit zunehmender Zahl der w-Bindungen wichst die Anzahl mesomerer Grenz-
strukturen, die Anionen werden dadurch stabilisiert, die negative Ladung an den
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Tabelle 4.10 Nomenklatur und Bindungsverhéltnisse von Sauerstoffsduren des Chlors

HCIO,, HCIO HCIO, HCIO; HCIO,
Name Hypochlorige Chlorige Chlorsédure Perchchlorsdure
Sdure Sdure
Salze MeClO,, Hypochlorite Chlorite Chlorate Perchlorate
Oxidations- +1 +3 +5 +7
zahl von Cl
I(l?l
Lewisformel O — — PN — = P~
der Anionen 10—l 0’0" Cl% o o0 /Cﬁl\o\ Q_C”l ol
\O/ ~ & N

10l 101
Mesomere Grenz- - 2 3 4
strukturen
Réiumlicher Bau - gewinkelt pyramidal tetraedrisch
o-Bindungen 1 2 3 4
schwache Mehrzent- 1 2 3

ren w-Bindungen

Abstiande C1—O 169 156 148 144
in pm

O-Atomen wird verringert, und die Protonen werden weniger stark angezogen. Die
Sdurestarke wichst daher mit steigender Oxidationszahl. Dies ist auch die Ursache
fiir den Anstieg der Sdurekonstanten in der Reihe H,SiO4, H;PO4, H,SO,4, HCIO,.

Mit zunehmender Koordinationszahl nimmt die Anzahl freier, reaktiver Elektro-
nenpaare am Cl-Atom ab, die Stabilitdt erhoht sich. Dies erklirt die typischen Dis-
proportionierungsreaktionen, bei denen aus sauerstoffirmeren Ionen Cl~ und sauer-
stoffreichere Anionen entstehen.

Beispiel:
+1 +5 —1_
3C1I0 — CIO; +201

Uber Redoxverhalten und Disproportionierungsreaktionen geben besonders iiber-
sichtlich Potentialdiagramme (Zahlenangaben: Standardpotentiale in V) Auskunft.

pH =0 clo; 2 clo; *2L HcCo, Y% Hclo 8 ¢, 2%

pH: 14 ClO4_ +0,36 C103_ +0,33 ClOz_ +0,66 Cl0~ +0,32 C12 +1,36 ol

Aus den Potentialdiagrammen koénnen die Standardpotentiale fiir die verschiedenen
Redoxsysteme ermittelt werden (vgl. S. 384).
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Beispiel: Redoxsystem ClO5 /Cl, bei pH = 0

5E¢io;5 /a1, = 2Ecio; mcio, + 2 Efcio,mao + Excio)a,
SE&O;/QZ =2-121V +2-1,63V + 1,65V
Ecio; /a1, = +147V

In saurer Losung sind alle Chlorsauerstoffsduren starke Oxidationsmittel. Ein beson-
ders starkes Oxidationsvermégen besitzt HCIO. Mit wachsendem pH-Wert nimmt
das Oxidationsvermdgen stark ab. Die Potentiale zeigen auch, dass z. B. die Dispro-
portionierung von Cl, in CI° und CIO  nur in alkalischen Losungen moglich ist
(vgl. dazu unten). In sauren Losungen ist die Komproportionierung von HCIO und
Cl zu Cl, energetisch begiinstigt.

Hypochlorige Siure HCIO entsteht in einer Disproportionierungsreaktion beim
Einleiten von Cl, in Wasser.

0 —1 +1
Cl, + H,O = HCl+ HCIO

Das Gleichgewicht der Reaktion liegt aber ganz auf der linken Seite (Chlorwasser).
Eine Verschiebung des Gleichgewichts nach rechts erreicht man durch Abfangen
von HCI mit einer HgO-Suspension als unlosliches HgO - HgCl,. Es entsteht 20 %ige
HCIO, die sich aber schon bei 0 °C langsam zersetzt.

2HCIO — 2HCI + O,

HCIO ist eine schwache Sdure und ein starkes Oxidationsmittel (Desinfektion von
Wasser). Sie ist im wasserfreien Zustand nicht bekannt, beim Entwissern entsteht
ihr Anhydrid Cl,O. In Losungen ist Cl,O im Gleichgewicht mit HCIO

2HCIO = CLL0 + H,O

so dass nebeneinander Cl,, HCIO und Cl,O vorliegen.
Die Salze der Hypochlorigen Séure, die Hypochlorite, erhélt man durch Einleiten
von Chlor in kalte alkalische Losungen.

Cl, + 2NaOH —> NaCl + NaOCl + H,0

Brom und Iod reagieren analog zu Hypobromiten bzw. zu Hypoioditen. Technisch
kann man die Darstellung von NaOCI an die Chloralkali-Elektrolyse (s. S. 392) an-
schlieen, indem man das anodisch entwickelte Chlor in die kathodisch gebildete
Natronlauge einleitet. Chlorkalk erhilt man aus Cl, und Ca(OH),.

Cl, + Ca(OH), — CaCl(0Cl) + H,O
Mit Salzsdure entsteht aus Chlorkalk Chlor.

CaCl(0Cl) + 2HCl — CaCl, + Cl, + H,O

Hypochlorite sind schwéchere Oxidationsmittel als HCIO, sie werden als Bleich- und
Desinfektionsmittel verwendet. Wissrige Losungen reagieren basisch, da CIO ~ eine
Anionenbase ist.
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Chlorige Siure HCIO; ist bedeutungslos, da sie sich schnell zersetzt.
5HCIO, — 4CIO, + HCI + 2H,0

Bestindiger sind ihre Salze, die Chlorite. Sie werden technisch durch Einleiten von
CIO; in NaOH-H,0,-Losungen hergestellt.

2 C102 + H202 + 2NaOH — 2NaC102 + 02 + 2H20

Verwendet werden sie als Bleichmittel fiir Textilien, da das beim Ansdurern frei
werdende ClO, faserschonend bleicht.
Chlorsaure HCIO; erhilt man aus ihren Salzen, den Chloraten.

Ba(ClO3)2 + H2$O4 — 2HCIO3 + BaSO4

Losungen mit mehr als 40 % HCIO; zersetzen sich. HCIOj ist eine starke Sdure
(pKs = —2,7) und ein starkes Oxidationsmittel Eco; Ja- = +145V bei pH = 0.

»Euchlorin® ist eine Mischung aus konz. HCIO; und konz. HCI, die sich wegen
ihres starken Oxidationsvermogens besonders zur Auflosung organischer Stoffe
eignet.

Chlorate entstehen durch Disproportionierung von Hypochloriten in erwidrmten
Losungen.

1 +5 -1
3CI0OT — CIO5 + 201

Wabhrscheinlich wird dabei das Anion CIO  durch die freie Sdure HCIO oxidiert.
2HCIO + CIO™ — ClO5 + 2HCI

Da Cl, in NaOH zu CIO ™ und CI™ disproportioniert, erhdlt man ClO3 durch Einlei-
ten von Cl, in heile Laugen.

3Cl, +60H — 5Cl° + ClO5 +3H,0

Technisch elektrolysiert man heile NaCl-Losungen ohne Trennung des Kathoden-
und Anodenraums.

Chlorate sind kriftige Oxidationsmittel. Gemische von Chloraten mit oxidierba-
ren Substanzen (Phosphor, Schwefel, organische Substanzen) sind explosiv. KCIO3
wird zur Herstellung von Ziindholzern (vgl. S. 489), Feuerwerkskorpern und Spreng-
stoffen verwendet. NaClOj; ist Ausgangsprodukt zur Herstellung von ClO, und Per-
chlorat und wird als Herbizid verwendet.

Perchlorsiure HCIO, ist die bestidndigste und die einzige in reiner Form herstell-
bare Chlorsauerstoffsiure. HCIO, ist eine farblose Fliissigkeit, die bei 120 °C siedet
und bei —101 °C erstarrt. Beim Erwédrmen zersetzt sie sich, manchmal explosions-
artig. Mit brennbaren Substanzen erfolgt Explosion. In wissriger Losung ist HCIO4
stabil, sie ist eine der stirksten Sduren. Trotz des hohen Redoxpotentials Ecio; on
= +1,38 V) wirkt sie aus kinetischen Griinden weit weniger oxidierend als HCIO3.
Von HCIO;3 wird z. B. HCI zu Cl, und S zu H,SO, oxidiert, nicht aber von HCIO,.
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HCIO, kann aus Perchloraten dargestellt werden.

KClO,4 + H,SO, — HCIO,4 + KHSO,

Die entstandene Perchlorsdure wird im Vakuum abdestilliert.
Perchlorate werden technisch durch anodische Oxidation von Chloraten herge-
stellt.

ClO; + H,O — ClO; +2H" +2e~

Perchlorate entstehen auch bei der thermischen Disproportionierung von Chloraten.

400 °C

4KClO3; —— 3KCIO,4 + KC1
Bei noch stirkerem Erhitzen zersetzt sich KCIO,.
KCl0, 225 KCl + 20,

Die Perchlorate sind die bestdndigsten Salze von Oxosduren des Chlors. Schwer
16slich sind die Perchlorate von K, Rb, Cs. NH,ClO,4 wird als Raketentreibstoff ver-
wendet. Fiir Feststoffraketen wird ein Gemisch aus Ammoniumperchlorat und Alu-
minium verwendet.

6 NH,4ClO,(s) + 8 Al(s) — 4 AL O5(s) + 3N, (g) + 3Cly(g) + 12H,0
AH® = —7800 kJ /mol

Fiir den Start eines Space Shuttle wurden 850t benotigt. NH4ClO, zersetzt sich ober-
halb 200 °C (Explosionsgefahr).

Todsidure HIO; kristallisiert in farblosen Kristallen. Sie ist ein starkes Oxidations-
mittel, durch Entwissern erhilt man aus ihr 1,Os. HIO3 kann durch Oxidation von
I, mit HNO;, Cl, oder H,O, hergestellt werden.

HCI muss aus dem Gleichgewicht entfernt werden, da es HIO; reduziert.

Iodate enthalten das pyramidale Anion 105 . In den sauren Salzen MIOj; - HIO;
und MIOs - 2 HIO5 sind Todsduremolekiile iiber Wasserstoffbriicken an die ITodatio-
nen gebunden. Die Iodate sind besténdiger als die Chlorate und die Bromate. Iodhal-
tiges Speisesalz (Iodsalz) enthélt als Vorbeugung gegen Kropf etwa 0,0025 % KIOs.

Periodsiuren. Orthoperiodsiure Hs;10g4 bildet farblose, hygroskopische Kristalle
(Smp. 128 °C). Sie ist die einzige in Wasser existenzfihige Tod(VII)-siure; sie ist ein
starkes Oxidationsmittel und eine schwache mehrbasige Sdure, die nur sehr wenig
protolysiert. Es liegen folgende Protolysegleichgewichte vor:

HsIOy + H,O = H;07" 4+ H,I04 Ks=5-10""
H,J0; + H,O = H;0" + H310% Ks=5-10""
H5I07 ™ + H,O = H;01 + H,I0; ™ Ks=2-10""
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AuBlerdem finden Dehydratisierungen statt:

H,JO0, =10, +2H,0 K= 29
2H;10; = H,LO; +2H,0 K = 820

Bei Raumtemperatur herrscht in wéssriger Losung das Ion 10, vor. In alkalischen
Losungen liegen die Ionen HyIOg, H3IO§_, HzIOg_, 104 und H2120‘1‘0_ nebenei-
nander vor. Aus diesen Losungen konnen unterschiedliche Salze gewonnen werden:
CslOy4, MH4104, MoH3104, M3H,104, MyH,1,0¢¢ (M = Alkalimetalle, Erdalkalime-
talle; ), AgsIOs.

Durch Erhitzen von HsIOg im Vakuum erhilt man zunéchst die Triperiodsaure
H;I30,4 und daraus die Periodsidure (HIQ,),, aus der bei weiterem Erhitzen unter
H,0- und O,-Abspaltung 1,05 entsteht. In wiassriger Losung entsteht aus H71;014
und HIO, wieder HsIOg. Die Strukturen der Periodsduren sind in der Abb. 4.6 wie-
dergegeben.

0 O OH O O OH O OH O
70\|||//0H Ho\||/o\!o\|l|/0|-| 7O\||/o!/o\|||/O!/O\U/O
\ NN NN NN
Ho/—l OH et ! = i = Lo \o/—l o/—” o/—l o/—” o/—l i
OH OH OH OH O OH O OH
Hq 10 Hy 10, (HIOy),

Abbildung 4.6 Strukturen der Periodsduren.
In allen Periodsiduren sind die Iodatome oktaedrisch von O-Atomen koordiniert. HIO, ist
daher polymer und nicht wie HCIO4 monomer.

4.4.8 Oxide der Halogene

In den Oxiden von Chlor, Brom, Iod kommen die Halogene in positiven Oxidations-
zahlen vor. Gesichert ist die Existenz der in der Tabelle 4.11 angegebenen Oxide.

Mit Ausnahme von 1,05 sind die Halogenoxide endotherme Verbindungen, die
beim Erwirmen teilweise explosionsartig zerfallen. Sie sind sehr reaktionsfahig und
starke Oxidationsmittel. Die Strukturen sind zum Teil noch ungekldrt. Technische
Bedeutung hat CIO,.

Dichloroxid Cl,O ist ein gelbrotes Gas, das beim Erwidrmen explosionsartig in Cl,
und O, zerfillt. Es entsteht durch Reaktion von Cl, mit HgO.

2Cl, + 2HgO — CLO + HgO - HeCl,

In analoger Reaktion entsteht Br,O. Cl,O ist das Anhydrid von HCIO, es bildet in
Alkalilaugen Hypochlorit. C1,O und Br,0 sind gewinkelte Molekiile mit schwachen
Einfachbindungen.
AN
(0]
177 NCT
Ll
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Tabelle 4.11 Oxide der Halogene
Oxidations-  Chlor Brom Tod
zahl**
+1 CLO Br,O
gelbrotes Gas braun, fest
AHg = +80kJ/mol AHg = +110kJ/mol
Zers. > —40°C
CIO*, Dimere BrO* 10*
+3 C1203 Br203
braun orange, kristallin
AHg = +190kJ/mol Zers. > —40°C
Zers. beim Smp. —45 °C
+4 ClO, BrO, L0,
gelbes Gas gelb, kristallin gelb, fest
AHg = +103kJ/mol AHg = +52kJ/mol Smp. 130 °C
Zers. > —40°C
C1204 BI‘()2>l< IOZ*
gelbe Fliissigkeit, Br,04
Zers. > 0°C
+4,5 LOy
gelb, fest
+5 Br205 1205
farblos farblos, kristallin
Zers. —20 °C AHg = +158kJ/mol
+6 CLO, BrO;* 105

braunrote Fliissigkeit,
AHgZ = +145kJ/mol

LOy,
hellgelb, fest

+7

Cl,0,

farblose Fliissigkeit,
AHp = +238 kJ /mol
ClO,*

* kurzlebige monomere Radikale. C1O und ClO, siche unten.
**% Bel einigen Verbindungen ist es die mittlere Oxidationszahl.

12 +4
Cl,0; ist ein Chlor(II)-chlor(IV)-oxid OCl—ClO,

+1 +7
CL,0, ist ein Chlorperchlorat C1—O—ClO;

+5 LT

Cl,0¢ im festen Zustand ist ein Chlor(V,VII)-oxid [Cl1O,] " [ClO,]
Br,03 ist ein Brombromat lJ?r»llr—O—lgf‘Oz

Br,0, ist vermutlich ein Bromperbromat E;—O—§;O3

1,0, ist polymer —+13—O—+1502—O—, mit schwécheren Bindungen zwischen den Ketten.
1,0y ist ein Tod(III)-iodat 32(3%3)2

1,0,,-Molekiile mit I in den Oxidationsstufen +5 und +7 sind zu Schichten verbriickt.
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Chlordioxid CIO, ist ein gelbes, sehr explosives Gas. Mit CO, verdiinnt, wird es
als Oxidationsmittel zum Bleichen (Mehl, Cellulose) und als Desinfektionsmittel
(Trinkwasser wird wirksamer und geruchsfreier desinfiziert als mit Chlor) verwendet.
Es wird durch Reduktion von NaClO3; mit SO, oder Salzsdure hergestellt.

2N3C103 + SOZ + HzSO4 — 2 C102 + ZNaHSO4

Im Labor entsteht es aus KCIO; und konz. H,SO,4 durch Disproportionierung der
Chlorséaure.

3HCIO; — 2ClO, + HCIO, + H,0

In alkalischen Losungen disproportioniert CIO,.
2ClIO, +20H — (IO, + CIO; + H,0

ClO; ist ein gewinkeltes Molekiil, es enthilt ein ungepaartes Elektron.

CI2@ - q1e - Cie
P N /AT NA A=A\
OO OO O

Wabhrscheinlich ist das ungepaarte Elektron liber das ganze Molekiil delokalisiert.
Bei tiefen Temperaturen existieren im festen Zustand Dimere mit kompensierten

Spinmomenten.
BrO,-Dimere entstehen bei elektrischen Entladungen aus Brz/ 0O,-Gemischen.

+1 +7
Die Struktur ist die eines Bromperbromats, Br — O — BrOs.

Dichlorhexaoxid Cl,Oy. Festes Cl,Og (rot, Smp. 3 °C) ist aus Ionen mit Cl in unter-
+5 +7
schiedlichen Oxidationszahlen aufgebaut: [C1O,] " [ClO,] . Die Struktur im Gaszu-

stand ist nicht gesichert. Gasformiges Cl,Oq4 zersetzt sich in ClO,, C,O4 und O,.
Dichlorheptaoxid Cl,0; ist das bestdndigste Chloroxid, es ist das Anhydrid der
Perchlorsidure und entsteht durch deren Entwisserung.

2HCIO, + ¢ P,0,p — CLO, + 2H;PO,

Es ist eine farblose Fliissigkeit, die bei gewohnlicher Temperatur langsam zerfallt,
durch Schlag explodiert. Das Molekiil Cl,O; besitzt folgende Struktur:

o = 0
N\ o s
Q=/C1 Cl\\=Q

4
0 % \O\

Diiodpentaoxid I,0s ist ein farbloses, kristallines Pulver, das erst oberhalb 300 °C
in die Elemente zerfillt. Die Kristalle sind aus I,Os-Molekiilen
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NS = A
79 e\ N
O O
[S] [S]

aufgebaut, die iiber koordinative I—O-Wechselwirkungen dreidimensional ver-
kntipft sind.

I,Os5 ist das Anhydrid der Iodsdure und wird aus dieser durch Entwissern bei
250 °C hergestellt.

2HIO3 — 1205 + Hzo

1,05 reagiert mit H,O wieder zu HIOs. Bei 170 °C reagiert 1,05 mit CO quantitativ
zu I, und CO,, so dass CO iodometrisch bestimmt werden kann.

Das Radikal CIO tritt als Zwischenprodukt beim Abbau der lebensnotwendigen
Ozonschicht in der Stratosphére (vgl. Abschn. 4.11) auf. Aus den in die Atmosphére
abgegebenen FCKW entstehen durch Photolyse Cl-Atome. Diese reagieren mit
Ozonmolekiilen unter Bildung von CIO.

ClIO+ 0O — Cl+ O,

CIO kann zu CIOOCI dimerisieren. Das Isomere CICIO,, Chlorylchlorid wurde
durch Matrixtechnik isoliert. Es hat einen pyramidalen Bau, in der Gasphase zersetzt
es sich in CIO, und CI.

Cl
a’l So
ol
Das Radikal Cl10, besitzt drei kurze und eine lange Cl-O-Bindung und hat die Sym-
metrie Cy, (s. S. 236)

I(l)l
C

1
AR
o~ || YO
= ~
18]
Es entsteht bei der Vakuumthermolyse von Cl,Og.
Cl,O4 — ClOy4 + CIO,

4.4.9 Sauerstofffluoride

Da in den Sauerstoffverbindungen des Fluors nicht O, sondern F der elektronegati-
vere Partner ist, sind diese Verbindungen als Sauerstofffluoride zu bezeichnen. Be-
kannt sind die Verbindungen OF,, O,F, und O,F,. Die Existenz von O5F,, OsF, und
OgF, ist nicht gesichert.
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Sauerstoffdifluorid OF, entsteht beim Einleiten von F, in Natronlauge.
2F2 +20H™ — 2F + OF2 + H20

OF, ist ein giftiges Gas und ein starkes Oxidations- und Fluorierungsmittel, aber
reaktionstriager als F,. Es zerféllt beim Erwdrmen auf 200°C in die Elemente. In
alkalischer Losung entsteht kein Hypofluorit, sondern F~ und O,.

OF, +20H™ — 2F~ + O, + H,O

OF, ist wie H,O ein gewinkeltes Molekiil mit Einfachbindungen.
Disauerstoffdifluorid O,F, ist eine feste, gelbe Substanz (Smp. —163 °C), die aus
einem O,-F,-Gemisch durch elektrische Entladungen bei 80—90 K entsteht. O,F,
zersetzt sich bereits oberhalb —95 °C in die Elemente und ist ein starkes Fluorie-
rungs- und Oxidationsmittel. Die Struktur des Molekiils entspricht der von H,O,
(vgl. Abb. 4.15). Der Bindungsgrad O—F ist viel kleiner als der einer Einfachbindung,
der von O—O liegt bei 2. Die folgenden mesomeren Strukturen sind zu beriicksichtigen.

_F

_ _F ® _ F°

. &
/Q—Q «—> /Q:Q «—> o Q:O

F F F

Hydroxylfluorid HOF (Hypofluorige Siure) ist ein nicht bestdndiges Gas. Es zer-
fallt in HF und O,. Mit Wasser erfolgt Reaktion nach

Im festen Zustand sind die Molekiile durch Wasserstoffbriicken zu gewinkelten, un-
endlichen Ketten verkniipft.

In HOF hat F die Oxidationszahl —1, in der formal analogen Hypochlorigen Séure
HCIO (vgl. S. 438) hat Cl die Oxidationszahl +1.

4.4.10 Pseudohalogene

Einige anorganische Atomgruppen dhneln den Halogenen.

Beispiele:
Atomgruppe CN SCN OCN N;
Ionen CN SCN ™ OCN ™ N3

Cyanid Thiocyanat Cyanat Azid
(Rhodanid)
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Analogien:

Die Pseudohalogene Dicyan (CN), und Dithiocyan (Dirhodan) (SCN), sind fliichtig.
Die Pseudohalogene bilden Wasserstoffverbindungen, die allerdings schwécher sauer
sind als die Hydrogenhalogenide. Am bekanntesten ist das stark giftige Hydrogency-
anid (Blausdure) HCN (vgl. S. 558). Sie bilden Verbindungen mit Halogenen (z.B.
Bromcyan BrCN) und untereinander (z. B. Cyanazid NCN3). In alkalischer Losung
erfolgt Disproportionierung: (CN), +2 OH™ — CN~ + OCN~ + H,O. Pseudo-
halogenidionen bilden schwer 16sliche Silber-, Quecksilber(I)- und Blei(II)-Salze.
Es existieren Pseudohalogenidokomplexe wie [Ag(CN),]~, [Hg(N3)4]*>~ und
[Hg(SCN).J>~.

4.5 Gruppe 16 (Chalkogene)

4.5.1 Gruppeneigenschaften

Sauerstoff ~ Schwefel Selen Tellur Polonium
O S Se Te Po
Ordnungszahl Z 8 16 34 52 84
Elektronen- 1s22s22p*  [Ne]3s?3p* [Ar]3d!04s? 4p* [Kr]4d!0 5% 5p* [Xe]4f
konfiguration 5d'° 6s? 6p*
Ionisierungs- 13,6 10,4 9,8 9,0 8,4
energie in eV
Elektronegativitét 3,5 24 2,5 2,0 1,8
Nichtmetallcharakter Nichtmetalle Halbmetalle Metall
Affinitit zu elektro- — nimmt ab
positiven Elementen
Affinitit zu elektro- — nimmt zu

negativen Elementen

Die Chalkogene (Erzbildner) unterscheiden sich in ihren Eigenschaften stiarker als
die Halogene. Sauerstoff und Schwefel sind typische Nichtmetalle, Selen und Tellur
besitzen bereits Modifikationen mit Halbleitereigenschaften, deswegen werden sie
zu den Halbmetallen gerechnet. In ihren chemischen Eigenschaften verhalten sie
sich aber iiberwiegend wie Nichtmetalle. Polonium ist ein radioaktives Metall. Das
stabilste Isotop 2*’Po hat eine Halbwertszeit von 105 Jahren.

Sauerstoff hat als Element der ersten Achterperiode eine Sonderstellung. Er ist
wesentlich elektronegativer als die anderen Elemente der Gruppe, nach Fluor ist er
das elektronegativste Element. Er tritt daher hauptsichlich in den Oxidationszahlen
—2 und —1 auf, nur in Sauerstofffluoriden besitzt er positive Oxidationszahlen.

Schwefel hat eine ausgeprégte Fihigkeit, Ketten und Ringe zu bilden, daher ist es
das Element mit vielen Modifikationen.



448 4 Die Elemente der Hauptgruppen

Die Chalkogene stehen zwei Gruppen vor den Edelgasen. Durch Aufnahme von
zwei Elektronen entstehen Ionen mit Edelgaskonfiguration. Die meisten Metalloxide
sind ionisch aufgebaut. Wegen der wesentlich geringeren Elektronegativitit von
Schwefel sind nur noch die Sulfide der elektropositivsten Elemente Ionenverbin-
dungen.

Auf Grund ihrer Elektronenkonfiguration konnen alle Chalkogenatome zwei ko-
valente Bindungen ausbilden. Sie erreichen dabei Edelgaskonfiguration.

Bei Schwefel, Selen und Tellur sind in ihren Verbindungen vor allem die Oxidati-
onszahlen +4 und +6 von Bedeutung. Die Bestidndigkeit der Oxidationszahl +6
nimmt mit steigender Ordnungszahl ab, die oxidierende Wirkung also zu. H,SeOy,
ist ein stidrkeres Oxidationsmittel als H,SO,4, SO, ein stirkeres Reduktionsmittel
als SeO,. Bei formalen Chalkogen-Sauerstoff-Doppelbindungen in den klassischen
Lewis-Formeln der Chalkogen(+4 und +6)-Verbindungen handelt es sich um Mehr-
zentren-w-Bindungen und nicht um 2-Zentren-2-Elektronen-m-Doppelbindungen.

Der saure Charakter der Oxide nimmt von SO, zu TeO, und von SOz zu TeO;
ab. Schwefelsidure ist eine starke, Tellursdure eine schwache Siure. SO, ist ein Sdure-
anhydrid, TeO, hat amphoteren Charakter.

4.5.2 Vorkommen

Sauerstoff ist das hiufigste Element der Erdkruste. Es kommt elementar mit einem
Volumenanteil von 21 % in der Luft vor, gebunden im Wasser und in vielen weiteren
Verbindungen (Silicate, Carbonate, Oxide usw.).

Schwefel kommt in der Natur elementar in weit verbreiteten Lagerstitten vor.
Verbindungen des Schwefels, vor allem die Schwermetallsulfide, besitzen grofite Be-
deutung als Erzlagerstitten. Einige wichtige Mineralien sind: Pyrit FeS,, Zinkblende
ZnS, Bleiglanz PbS, Kupferkies CuFeS,, Zinnober HgS, Schwerspat BaSO,, Gips
CaSO, - 2 H,O, Anhydrit CaSO,.

Selen und Tellur sind als Selenide und Telluride spurenweise in sulfidischen Erzen
enthalten. Se- und Te-Mineralien sind selten. Te kommt auch in geringer Menge
gediegen vor.

4.5.3 Die Elemente

Sauerstoff Schwefel Selen Tellur
Farbe hellblau gelb rot/grau braun
Schmelzpunkt in °C —219 120%* 220%* 450
Siedepunkt in °C —183 445 685 1390
Dissoziationsenergie Dog 498 423 333 258

(X2(g) — 2X) in kJ/mol

* monokliner Schwefel
*% graues Selen
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4.5.3.1 Sauerstoff

Disauerstoff O,

Unter Normalbedingungen ist elementarer Sauerstoff ein farbloses, geruch- und ge-
schmackloses Gas, das aus O,-Molekiilen besteht. Verfliissigt oder in dickeren
Schichten sieht Sauerstoff hellblau aus. In Wasser ist O, etwas besser 16slich (0,049 1
in 11 Wasser bei 0 °C und 1 bar) als N,.

Die Lewis-Formel des O,-Molekiils (Bindungsldnge 121 pm)

IO

§:

mit einer o- und einer 7-Bindung beschreibt aber nicht den paramagnetischen
Grundzustand des O,-Molekiils mit zwei ungepaarten Elektronen, sondern einen
diamagnetischen angeregten Zustand (s. Abb. 4.9). Richtig beschrieben wird der
Grundzustand mit der MO-Theorie (s. Abb. 2.65).

Das O,-Molekiil ist ziemlich stabil und es dissoziiert erst bei hohen Temperaturen.
Bei 3000 °C betrigt der Dissoziationsgrad 6 %.

O, — 20 AH® = 498 kJ /mol

Die Umsetzung mit Sauerstoff (Oxidation) erfolgt meist erst bei hohen Temperatu-
ren. Mit vielen Stoffen erfolgen langsame Oxidationen (,,stille Verbrennung®), z. B.
das Rosten (s. S. 391) und das Anlaufen von Metallen. In reinem Sauerstoff laufen

— komprimierte Luft

g N\
— Ve
——— expandierte Luft
Gegenstrom-
Kiihler warmeaustauscher
Ai ——~—— Luft
[ T (X Drosselventil

Verdichter
fliissige Luft

Abbildung 4.7 Schema der Luftverfliissigung nach Linde.

Angesaugte Luft wird im Verdichter auf ca. 200 bar komprimiert, dann im Kiihler vorgekiihlt
und mittels des Drosselventils wieder entspannt und dabei abgekiihlt. Mit dieser abgekiihlten
Luft wird im Gegenstrom-Wiarmeaustauscher die nachkommende verdichtete Luft vorgekiihlt.
Die Temperatur sinkt immer mehr, bis schlielich bei der Entspannung fliissige Luft entsteht.
Bei Druckerniedrigung um 1 bar sinkt die Temperatur um etwa 1/4 ° C.
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-183°C
Siedepunkt von
Sauerstoff

Kondensationskurve

gasformig

Siedekurve

fliissig
A

Zusammensetzung der Luft
-196°C -~ g

H L L L
Siedepunkt
Slueckesgg?f "o 20 40 60 80 100

Stoffmengenanteil von 0, (%) ———

Abbildung 4.8 Fraktionierende Destillation fliissiger Luft.

Fliissige Luft siedet bei —194 °C (A). Der dabei entstehende Dampf (B) und natiirlich auch
das bei seiner Kondensation gebildete Destillat ist an der tiefer siedenden Komponente N,
angereichert. Durch wiederholte Verdampfung und Kondensation erhalt man schlieBlich rei-
nen Sauerstoff im Destillationsriickstand und reinen Stickstoff im fliichtigen Destillat. Die
fraktionierende Destillation erfolgt grofitechnisch in Fraktionierkolonnen. In ihr befinden sich
so genannte Boden, in welchen die einzelnen Stufen (vgl. in Abbildung | nahe 196 °C) der
Kondensation und Wiederverdampfung erfolgen.

Manche Kondensationskurven enthalten ein Maximum oder ein Minimum. Bei diesen Zusam-
mensetzungen siedet eine Fliissigkeit azeotrop, der Dampf hat die gleiche Zusammensetzung
wie die Flussigkeit.

Oxidationen viel schneller ab. Ein glimmender Holzspan brennt in Sauerstoff mit
heller Flamme, Schwefel verbrennt mit intensiv blauem Licht zu SO,.

S+02—>SOZ

Noch stiarker wird die Verbrennung durch fliissigen Sauerstoff geférdert. Ein glim-
mender Span verbrennt in fliissigem Sauerstoff — trotz der tiefen Temperatur von
—183 °C — heftig mit heller Flamme.

Sauerstoff wird groBtechnisch (Produktion 2005 in Deutschland 5,6 - 10° m3, Welt-
produktion ca.10°t) durch fraktionierende Destillation verfliissigter Luft (Linde-
Verfahren) hergestellt (Abb. 4.7 und 4.8).

Ein Gas kann nur verfliissigt werden, wenn seine Temperatur tiefer als die kriti-
sche Temperatur ist (Tx(N,) = 126 K, Tx(O,) = 154 K; vgl. Tabelle 3.1).

Die Abkiihlung des Gases beim Linde-Verfahren beruht auf dem Joule-Thomson-
Effekt. Wenn sich ein komprimiertes Gas ausdehnt, so kiihlt es sich ab. Bei der
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Ausdehnung muss Arbeit geleistet werden, um die Anziehungskrifte zwischen den
Gasteilchen zu tiberwinden. Die Energie dazu wird der inneren Energie des Gases
entnommen, die kinetische Energie und damit die Temperatur nehmen daher ab.
Nur bei Gasen, die sich ideal verhalten, sind zwischen den Gasteilchen keine Anzie-
hungskrifte wirksam. Luft verhilt sich bei Normalbedingungen ideal, nicht aber im
komprimierten Zustand (vgl. Abschn. 3.2). Das Linde-Verfahren wird seit 1905 tech-
nisch eingesetzt. Vorher war das Bariumperoxid-Verfahren die einzige technische
Moglichkeit zur Sauerstoffgewinnung aus Luft.

o

2Ba0O + 02 ZBa02

700 °C
Reinsten Sauerstoff erhdlt man durch Elektrolyse von Kalilauge.

Kathodenreaktion: 2H;0" +2e~ — H, + 2H,0
Anodenreaktion: 20H™ — 20H +2e~
20H — H,0+10,

Im Labor kann man kleinere Mengen reinen Sauerstoffs durch katalytische Zer-
setzung von H,O, (vgl. S. 462) darstellen.
Etwa 60 % der Weltproduktion von Sauerstoff wird zur Stahlherstellung benotigt.

Singulett-Sauerstoff

Normaler Sauerstoff ist der Triplett-Sauerstoff 30,. Bei diesen O,-Molekiilen befin-
den sich im antibindenden 7*-MO zwei Elektronen mit parallelem Spin (vgl.
Abb. 2.65). Beim Singulett-Sauerstoff 'O, handelt es sich um kurzlebige, energierei-

T L L r* 2. angeregter Zustand
(Lebensdauer <107 %)

155 kJ/mol Singulett-Sauerstoff '0,

T -Ti = 7% 1.angeregter Zustand
(Lebensdauer 107s)

92kJ/mol

L L * Grundzustand Triplett-Sauerstoff 302

Abbildung 4.9 Elektronenanordnungen und Energieniveaus von Singulett- und Triplett-
Sauerstoff.

Bei den Symbolen fiir die Elektronenzustinde bedeuten die Zahlen links oben die Spinmulti-
plizitdt 25 + 1. Beim Singulett-Sauerstoff 'O, ist der Gesamtspin S = 0, beim Triplett-Sauer-
stoff 30, ist § = 1.
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chere Zustédnde des O,-Molekiils, bei denen die beiden s*-Elektronen antiparallelen
Spin besitzen (Abb. 4.9).

Singulett-Sauerstoff ist reaktionsfihiger als Triplett-Sauerstoff, ein wirkungsvolles
Oxidationsmittel und wird besonders in der organischen Chemie fiir selektive Oxida-
tionen benutzt. Er kann fotochemisch oder chemisch erzeugt werden. Chemisch ent-
steht er z. B. durch Abspaltung von O, aus Verbindungen, die Peroxidogruppen ent-
halten.

Beispiel: Umsetzung von H,O, mit Cl1O™

+ClO ™~ schnell 1

H—0—0—H —— H—0—0—Cl ——— 0,
—HCl

Die frei werdende Energie bei der Umwandlung von 'O, in 20, wird als Licht-
energie abgegeben. Man beobachtet ein rotes Leuchten. Aus zwei 'O,-Molekiilen
entstehen durch Elektronenaustausch ohne Spinumkehr zwei *O,-Molekiile.

10,(11) +1'0,(11) — 30,(11) +30,(1 1)  AH = —184 kJ/mol

Dabei wird ein Lichtquant mit der Wellenldnge 4 = 633 nm (orangerot) abge-
strahlt (vgl. Abb. 4.9).

Ozon O3

Sauerstoff kommt in einer zweiten Modifikation, dem Ozon Oj vor. Ozon ist ein
charakteristisch riechendes, blassblaues Gas, das sich bei —111 °C verfliissigen lésst
und bei —192,5 °C in den festen Zustand iibergeht. Die kondensierten Phasen sind
schwarzblau und diamagnetisch.

Ozon besteht aus gewinkelten O;-Molekiilen (Bindungswinkel 117 °), die beiden
O—O-Abstinde sind gleich lang (128 pm), es ist daher eine delokalisierte 3-Zentren-
4-Elektronen-m-Bindung vorhanden.

0 0o
P ANOE > o~ \O\
- N/ N2 N

Mit dem MO-Modell erhédlt man den Bindungsgrad 1,5 pro O—O-Bindung

(Abb. 4.10).
Ozon ist eine endotherme Verbindung.
20, — 0; AHg = 1427 kJ /mol

Reines Ozon, besonders in kondensiertem Zustand, ist explosiv (s. S. 317). In ver-
diinntem Zustand erfolgt bei Normaltemperatur nur allmihlicher Zerfall, der sich
beim Erwidrmen und in Gegenwart von Katalysatoren (MnO,, PbO,) beschleunigt.

O5 ist ein starkes Oxidationsmittel. PbS wird zu PbSO, oxidiert, S zu SOs5. Das
Standardpotential zeigt, dass das Oxidationsvermogen von O; fast das des atomaren
Sauerstoffs erreicht und nur von wenigen Stoffen iibertroffen wird (F5, SZO§_,
H;XeOg, KrF,).
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*

z* antibindend

bt n, N

n  nichtbindend

S TP @

H 7P bindend g Q

Linearkombination
der p,-Orbitale

Abbildung 4.10 Bildung der w-Molekiilorbitale im Osz-Molekiil (3-Zentren-4-Elektronen-
Bindung).

Die Linearkombination der drei p-Orbitale ergibt ein bindendes, ein nichtbindendes und ein
antibindendes MO. Der #-Bindungsgrad pro O—O-Bindung betrédgt 0,5. Die Addition mit
dem Bindungsgrad der beiden o-Bindungen ergibt den Gesamtbindungsgrad 1,5.

O;+2H;0"4+ 2" =2 0,+3H,0 E° =207V
O +2H;0" +2¢~ = 3H,0 E° =242V

Beim Einleiten von Oj; in eine KI-Losung entsteht I,.
O3+217 +H2O — 12+ 02+20H7

Durch Titration des Iods kann O3 quantitativ bestimmt werden.

In groBeren Konzentrationen ist O5 giftig, Mikroorganismen werden vernichtet
und O5 wird daher zur Entkeimung von Trinkwasser verwendet. O; ist schlechter in
Wasser 16slich als andere Reizgase, z. B. HCI, NH3, Cl, und SO,. Es wird daher nicht
wie diese bereits im vorderen Teil der Atemwege absorbiert, sondern dringt tief in
die Lunge ein.

Ozon bildet sich bei Einwirkung stiller elektrischer Entladungen auf Sauerstoff
(Siemens’scher Ozonisator). Die O3-Bildung erfolgt nur teilweise tiber Sauerstoff-
atome.

10,— O AH° = +249 kJ/mol
O+02—’O'g AH® = —106 kJ/IIlOl

Auch angeregte O,-Molekiile reagieren zu Os.

0,+0,— 0;+0
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Da Ozon durch die schnelle Folgereaktion
O;+0 — 20, AH® = —392 kJ/mol

abgebaut wird, erhdlt man nur Oz-Volumenanteile von 10 %. Durch fraktionierende
Kondensation kann man aber aus den O,-Os-Gemischen reines O5 darstellen.

Ozonhaltig ist elektrolytisch entwickelter Sauerstoff, da an der Anode primaér ato-
marer Sauerstoff gebildet wird. Eine Spaltung des Sauerstoffmolekiils in Sauerstoff-
atome erfolgt auch durch Lichtquanten mit Wellenlingen < 240 nm (kurzwelliges
UV). In der Umgebung von ,,Hohensonnen® riecht es daher nach Ozon.

Durch Einwirkung von UV-Strahlung auf Sauerstoff in den oberen Schichten der
Atmosphire entsteht in Spuren Ozon mit einer maximalen Konzentration (10'® Teil-
chen/cm?) in ca. 25 km Hohe (Stratosphére 10—50 km). Ozon hat ein hohes Absorp-
tionsvermogen fiir die UV-Strahlung der Sonne und die Ozonschicht ist daher ein
absolut lebensnotwendiger Schutzschirm fiir alles biologische Leben auf der Erde.
Der Abbau der Ozonschicht der Stratosphidre durch FCKW und die Bildung von
Ozon in der Troposphire sind hochaktuelle Umweltprobleme. Sie werden ausfiihr-
lich im Abschn. 4.11 behandelt.

4.5.3.2 Schwefel

Modifikationen. Chemisches Verhalten

Schwefel besitzt eine ausgepréigte Tendenz, Ringe oder Ketten auszubilden. Am sta-
bilsten sind Sg-Ringe (Abb. 4.11), in denen die S-Atome durch Einfachbindungen
verbunden sind. Thermodynamisch stabil bei Normalbedingungen ist der orthorhom-
bische a-Schwefel mit 16 Molekiilen Sg in der Elementarzelle. Die Kristalle dieses
natiirlich vorkommenden Schwefels sind hellgelb, sprode, unloslich in Wasser, aber
sehr gut 16slich in CS,. Bei 95,6 °C erfolgt reversible Umwandlung in den monokli-
nen f(-Schwefel, der ebenfalls aus Sg-Molekiilen besteht. Bei Raumtemperatur wan-
delt er sich langsam in orthorhombischen Schwefel um. Der Dampfdruck ist bei
100 °C bereits so hoch, dass Schwefel sublimiert werden kann. $-Schwefel schmilzt

/.\ /S//i\\s\

() @

NFEN4 ¢ i
N o 4

(a) (b) (c)

Abbildung 4.11 a) Anordnung der Atome im Sg-Molekiil.
b) Der Sg-Ring von oben gesehen.
c) Strukturformel des Sg-Ringes.
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Abbildung 4.12 Phasendiagramm des Schwefels (nicht maBstabsgerecht).

Bei Normalbedingungen thermodynamisch stabil ist orthorhombischer a-S. Er wandelt sich
bei 95,6 °C reversibel in monoklinen 3-S um. Beide Modifikationen sind aus Sg-Ringen aufge-
baut. Reiner $-S schmilzt bei 119 °C. Das thermodynamische Gleichgewicht liegt aber bei
114 °C (natiirlicher Schmelzpunkt), da die Schmelze auBer Sg auch andere Schwefelmolekiile
enthilt, die den Schmelzpunkt erniedrigen.

bei 119,6 °C. Die Schmelze besteht zunichst aus Sg-Ringen (A-Schwefel), und bei
sofortiger Abkiihlung erstarrt sie wieder bei 119,6 °C. Nach ldngerem Stehen erstarrt
die Schmelze bei 114,5 °C (natiirlicher Schmelzpunkt) (Abb. 4.12). Die Schmelz-
punkterniedrigung ist auf die Bildung von etwa 5 % an Fremdmolekiilen in der
Schmelze zuriickzufithren (2,8 % S;; 0,5% S¢; 1,5% > Sg). In der Nihe des
Schmelzpunktes ist der Schwefel hellgelb und diinnfliissig. Mit steigender Tempera-
tur wichst der Anteil an niedermolekularen Schwefelringen S,, (7-Schwefel; n =
6—26, hauptséchlich 6, 7, 9, 12) sowie hochmolekularen Schwefelketten S, (u-Schwe-
fel; x = 10°—10°). Bei 159 °C nimmt die Viskositit sprunghaft zu, die Schmelze wird
dunkelrot, das Gleichgewicht verschiebt sich drastisch in Richtung u-Schwefel.
Durch Abschrecken dieser Schmelze erhélt man plastischen Schwefel, der hochmole-
kulare Schwefelketten enthélt. Er ist instabil und wandelt sich nach kurzer Zeit in
kristallinen Schwefel um. Bei 187 °C erreicht die Viskositit ein Maximum, bei hohe-
ren Temperaturen nimmt die MolekiilgroBe infolge thermischer Crackung ab und
beim Siedepunkt (444,6 °C) ist die Schmelze dunkel-rotbraun und wieder diinnfliis-
sig. In der Gasphase existiert ein temperaturabhéngiges Gleichgewicht von Molekii-
len S, mit n = 1—8. S-Atome iiberwiegen erst bei 2200 °C (Tabelle 4.12). Sg, S7, Se,
Ss sind ringformig gebaut. S, ist kettenformig und von roter Farbe. S; ist blau und
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Tabelle 4.12 Zustandsformen des Schwefels

a-S orthorhombischer Schwefel
gelb
95,6 °C kristalliner Schwefel
B-S monokliner Schwefel
gelb

119,6 °C  Schmelzpunkt des
monoklinen Schwefels

A-S Ss-Ringe, gelb,
leichtfliissig fliissiger Schwefel
temperaturabhéngige
Gleichgewichte zwischen
n-S niedermolekulare Ringe A-, - und u-Schwefel
Jf n =6 bis 26 abgeschreckt: plastischer
p-S S.-Ketten (x = 103—10°) Schwefel
” zdhflissig, dunkelbraun
4446 °C  Siedepunkt
S, n=1bis 8§ gasformiger Schwefel
dunkelrotbraun temperaturabhéngige

Gleichgewichte; oberhalb
2200 °C iiberwiegen
S-Atome

wie O; gewinkelt gebaut. S, ist blauviolett, paramagnetisch und enthilt eine Doppel-
bindung (die Elektronenkonfiguration ist analog der von O,).
Die Reaktion

4S,(g) — Ss(g) AH® = —412 kJ/mol

ist exotherm, wihrend die Berechnung fiir die analoge hypothetische Reaktion von
O,-Molekiilen zu einem Og-Molekiil eine Reaktionsenthalpie AH® = +888 kJ /mol
ergibt.

Cyclooctaschwefel Sg ist bei Normaltemperatur nicht sehr reaktionsfdhig. Bei
Raumtemperatur reagiert Schwefel nur mit Fluor und Quecksilber. Bei erhohter
Temperatur verbindet er sich direkt mit vielen Metallen und Nichtmetallen (nicht
mit Au, Pt, Ir, N, Te, I, Edelgasen).

Beispiele:
Cu+S — CuS
H2 S = st

Gegen Wasser und nicht-oxidierende Séuren wie HCl ist Sg inert, von oxidierenden
Sduren und Alkalien wird er angegriffen.

Synthetisch lassen sich Schwefelmodifikationen mit den Ringmolekiilen S, mit
n==6,7,9,10, 11, 12, 13, 15, 18, 20 herstellen (Abb. 4.13).
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N, T N
N . S . S
Gty SO OO
S S S

St Sy Sy

Abbildung 4.13 Strukturen einiger Schwefelmolekiile.

Nach thermischer Stabilitdt und Reaktionsfihigkeit konnen vier Gruppen unter-
schieden werden.

Sg Si2, Sy, Sao S6, So, S10, S11» S13, Si5 S;
Thermische Stabilitit —
Reaktionsfahigkeit ——

S¢ entsteht z. B. bei der Zersetzung von Thiosulfaten mit Sduren.
Na,$,05 + 2HCl — £S + SO, + 2NaCl + H,0

Zur Synthese von Schwefelmodifikationen mit Polysulfanen siehe S. 468.

Darstellung. Verwendung

Der kleinere Teil der Weltproduktion entstammt Lagerstédtten aus Elementarschwe-
fel. Mit heiBem Wasserdampf wird der Schwefel unter Tage geschmolzen und mit
Druckluft an die Erdoberfldache gedriickt (Frasch-Verfahren). Der geforderte Schwe-
fel ist bereits sehr rein (99,5—99,9 %).

Die Hauptmenge des Schwefels wird aus H,S-haltigen Gasen (Erdgas, Raffinerie-
gas, Kokereigas) nach dem Claus-Prozess hergestellt. Zuerst wird in einer Brenn-
kammer ein Teil des H,S zu SO, und Wasserdampf verbrannt.

H,S +%Oz — SO, + H,0 AH® = —518kJ/mol

Die Sauerstoffzufuhr muss so geregelt werden, dass sich ein Verhiltnis H,S /SO, =2
einstellt. Dieses Gemisch reagiert in hintereinander geschalteten Reaktoren kataly-
tisch zu Schwefel.

2H,S + S0, 22X 0°C 39 L 2 H,0
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Diese Reaktion findet auch in der Brennkammer statt, so dass dort bereits 60 % des
H,S in Schwefel umgewandelt werden. Mit beiden Verfahren werden weltweit 35 -
10° t Elementarschwefel erzeugt.

Schwefel wird in grofen Mengen zur Herstellung von Schwefelsdure gebraucht
(85 % der Produktion von S wird zu H,SO, verarbeitet). Aulerdem ist er wichtig
zum Vulkanisieren von Kautschuk, zur Herstellung von CS,, Ziindholzern, Feuer-
werkskorpern, SchieBpulver und Farbstoffen (Zinnober, Ultramarin).

4.5.3.3 Selen, Tellur, Polonium

Selen kommt in sechs Modifikationen vor. Vom roten kristallinen Selen gibt es drei
monokline Modifikationen, die sich mit roter Farbe in CS, l6sen. Sie sind — analog
Sg — aus gewellten Seg-Ringen aufgebaut, in denen die Se-Atome durch Einfachbin-
dungen verbunden sind (Abb. 4.14). Bei 100 °C wandeln sie sich in das thermodyna-
misch stabile, metallische graue Selen um, dessen Gitter aus spiraligen Se-Ketten
besteht (Abb. 4.14). Amorphes rotes Selen enthilt diese Ketten etwas deformiert.
Schwarzes glasiges Selen, die handelsiibliche Form, ist unregelméfig aus grofen Rin-
gen (bis 1000 Atome) aufgebaut. Man erhélt es durch rasches Abkiihlen einer Selen-
schmelze. Synthetisiert werden konnten auch Se;-Ringe und gemischte Chalkogen-
ringe, z. B. SesS und SesS.

(a)

/ / / /
ISel ISel |Sel  ISel
\ \ \ \
I/Sel I/Sel |Sel I/Sel
|Sel [Sel —=—= <Se — /5e®
\ N C N
[Sel ISel ISel  ISel
s9 Isd s9 Isd
e e e e

Abbildung 4.14 a) Struktur des Seg-Ringes. Die Se-Atome sind durch Einfachbindungen
aneinander gebunden. Seg-Molekiile enthélt das rote Selen.

b) Struktur des grauen Selens. Das Gitter besteht aus unendlichen, spiraligen, parallelen Ket-
ten. Jedes Se-Atom ist verzerrt oktaedrisch koordiniert. Die Abstdnde der Se-Atome zwischen
den Ketten sind kleiner als der van-der-Waals-Abstand. Zwischen den Ketten existieren nicht
nur van-der-Waals-, sondern auch kovalente Bindungskrifte. Ihr Zustandekommen ist in den
mesomeren Grenzstrukturen dargestellt.

Im gleichen Gitter kristallisiert Tellur.
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Tellur kristallisiert im gleichen Gitter wie graues Selen. Tellur und graues Selen
bilden eine liickenlose Mischkristallreihe.

Graues Selen und Tellur sind Halbleiter. Graues Selen ist ein Halbleiter, dessen
Leitfahigkeit durch Licht verstirkt wird. Es findet technische Anwendung in Selen-
gleichrichtern und Selenfotoelementen, in der Glasindustrie und fiir Xerox-Fotoko-
pierer.

Selen und seine Verbindungen wirken stark toxisch. Gleichzeitig ist Selen ein es-
senzielles Spurenelement fiir Menschen und hohere Tiere. Es schiitzt Proteine ge-
gen Oxidation.

Se und Te sind in Spuren in sulfidischen Erzen enthalten. Beim Rosten der Sulfide
(vgl. S. 470) werden SeO, und TeO, im Flugstaub angereichert. Hauptausgangsmate-
rial fiir die Se- und Te-Gewinnung ist der bei der elektrolytischen Kupferraffination
(vgl. S. 755) anfallende Anodenschlamm, in dem die Verbindungen Cu,Se, Ag,Se,
Au,Se, Cu,Te, Ag,Te und Au,Te enthalten sind. Die Weltjahresproduktion von Selen
betragt 2500 t.

Aus Selenitlosungen kann mit SO, rotes amorphes Selen ausgefillt werden.

steO3 + 2802 + HZO — Se + 2H2$O4

Polonium ist bereits ein Metall. Es kristallisiert in einem kubischen Gitter mit exakt
oktaedrischer Koordination.

Sauerstoffatome konnen untereinander stabile (p-p)-zz-Bindungen ausbilden. Bei
Schwefel- und Selenatomen erfolgt die Valenzabsittigung durch zwei o-Bindungen.
Sie bilden daher eindimensionale Molekiile (Ringe, Ketten) und sind im Gegensatz
zum Sauerstoff bei Normaltemperatur kristalline Festkorper. Im Gaszustand bilden
aber auch S und Se paramagnetische X,-Molekiile. In Analogie zum Singulett-Sauer-
stoff konnte auch ein Singulett-S,-Molekiil nachgewiesen werden.

4.5.3.4 Positive Chalkogenionen

Durch Oxidation der Chalkogene sind positive Ionen darstellbar.

Beispiele: Sﬁ+ S§+ S%J Sei+ Se?;+ Sef&L Tezz;+ Te%+ Te?;+
farblos blau rot gelb griin griin- rot orange- blau-
braun rot schwarz

Die Polychalkogen-Kationen besitzen cyclische Strukturen. Seg* und Te3 " bilden
sich beim Erhitzen von Se und Te mit konz. H,SO,. Die Farbreaktionen dienen zum
Nachweis von Se und Te.

Es gibt auch Polychalkogenidkationen mit gemischten Chalkogenatomen.

4.5.4 Sauerstoffverbindungen

Sauerstoff bildet mit allen Elementen Verbindungen, aufler mit He, Ne, Ar und
Kr. Die weitaus wichtigsten und héufigsten Verbindungen sind die Oxide mit der
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Oxidationszahl —2 des Sauerstoffs. Die Bindung variiert von iiberwiegend ionisch
bis vorwiegend kovalent.
Die Bildung des Oxidions O~ aus O, erfordert erhebliche Energie.

o

10,— 0 AH® = 249KkJ/mol
O+2e” — O~ AH® = 640kJ/mol

U

Ist die Gitterenergie (vgl. Abschn. 2.1.4) ausreichend grof3, werden stabile ionische
Metalloxide gebildet.

Nur F ist elektronegativer als O, daher besitzt Sauerstoff in Fluoriden positive
Oxidationszahlen. Die Sauerstofffluoride wurden bereits im Abschn. 4.4.9 behandelt.
Einige Fluoride besitzen eine so grofle Elektronenaffinitét, dass sie mit O, das Kat-
ion O3 bilden kénnen, in dem Sauerstoff die Oxidationszahl +% besitzt.

Die wichtigsten Oxide — aufler H,O — werden bei den entsprechenden Elemen-
ten behandelt (Strukturen sieche Abschn. 2.1.3). An dieser Stelle werden neben H,O
die Sauerstoffverbindungen mit den Oxidationszahlen —1, —%, —% und +% bespro-
chen.

Wasser H,O

Wasser ist die bei weitem wichtigste Wasserstoffverbindung. Es ist auf der Erde die
einzige Substanz, die in allen drei Aggregatzustdnden vorkommt. Das H,O-Molekiil
ist gewinkelt (Bindungswinkel 104,4°).

/Q—\

H H

Im VB-Modell liegen mit sp>-Hybridorbitalen zwei identische, energiegleiche freie
(nichtbindende) Elektronenpaare vor, die mit den zwei energiegleichen bindenden
Elektronenpaaren einen leicht verzerrten Tetraeder bilden (vgl. Abb. 2.36b und auch
VSEPR-Modell Typ AB,E,).

Im MO-Modell unterscheiden sich die freien Elektronenpaare: Quantenmechani-
sche MO-Rechnungen stiitzen die Formulierung des einen freien Elektronenpaares
als p-Orbital senkrecht zur H,O-Molekiilebene. Das zweite freie Elektronenpaar
kann als das energetisch darunter liegende Orbital aﬁ@)“b angenommen werden (s.
Abb. 2.70a, b). Dieses hat durch die sp-Mischung eine in der Molekiilebene von den
H-Atomen weggerichtete erhohte Elektronendichte. Es ist aber nicht wirklich ein
freies Elektronenpaar, da es immer noch schwach H—O—H-bindend ist.

Die Bindungen sind stark polar, das Dipolmoment betriagt 1,85 D (vgl. Abschn.
2.2.8). Zwischen den H,O-Molekiilen sind Wasserstoffbindungen vorhanden, die fiir
die Eigenschaften des Wassers ausschlaggebend sind. (Wasserstoffbindung s.
Abschn. 2.6).

Wasser besitzt eine Reihe anomaler Eigenschaften, in denen es sich charakteris-
tisch von anderen Fliissigkeiten unterscheidet. Schmelzpunkt, Siedepunkt. Vergli-
chen mit den anderen Hydriden der 16. Gruppe hat Eis einen anomal hohen



4.5 Gruppe 16 (Chalkogene) 461

Schmelzpunkt (0 °C), fliissiges Wasser einen anomal hohen Siedepunkt (100 °C) (vgl.
Abb. 2.116). H,S z.B. ist bei Normalbedingungen gasformig. Dichtemaximum. Die
Dichte von Eis bei 0 °C betrégt 0,92 g/cm?. Beim Schmelzen bricht die Gitterord-
nung zusammen, die Molekiile konnen sich dichter zusammenlagern und Wasser hat
dann eine hohere Dichte als Eis. Das Dichtemaximum liegt bei 4 °C, es betrigt
1,0000 g/cm?’. Diese Anomalie ist in der Natur von groBer Bedeutung. Da Eis auf
Wasser schwimmt, frieren die Gewésser nicht vollstdndig zu, dies ermoglicht das
Weiterleben von Fauna und Flora. Beim Gefrieren dehnt sich das Wasser um 11 %
aus, die dadurch auftretende Sprengwirkung gefrierenden Wassers in Rissen und
Spalten von Gesteinen fordert ihre Verwitterung. Druckanomalie. Wasser geht nicht
wie die meisten Fliisigkeiten bei hohem Druck in die kristalline Form iiber. Im Pha-
sendiagramm von Wasser hat die Schmelzkurve daher eine negative Steigung (s.
Abb. 3.6). Unter Druck schmilzt Eis bei Temperaturen unter 0 °C, es wird gleitfdhig.
Dies ermoglicht Schlittschuhlaufen und fordert Gletscherbewegungen. Wirmekapa-
zitdt. Wasser besitzt eine sehr hohe Wirmekapazitit. Diese Eigenschaft hat einen
grof3en Einfluss auf die Ozeanzirkulationen, die das lokale und globale Klima mitbe-
stimmen.

Zu den Anomalien des Wassers gehort auch die Vielfalt der Eisphasen. Derzeit
sind 15 verschiedene Phasen bekannt. Bei Normaldruck existiert nur die Modifika-
tion Eis I. Sie ist isotyp mit 8-Tridymit (Abb. 2.113). Jedes Wassermolekiil ist tetraed-
risch von vier anderen umgeben. Jedes Sauerstoffatom ist an zwei Wasserstoffatome
durch kovalente Bindungen und an zwei weitere durch Wasserstoffbindungen gebun-
den. Die Wasserstoffbindungen sind die Ursache dafiir, dass die Struktur locker ist
und Ursache fiir die Dichteanomalie.

Im fliissigen Wasser ist ein raumerfiillendes Zufallsnetzwerk von Wasserstoffbrii-
cken vorhanden. Die Nahordnung ist nicht perfekt. Die Wassermolekiile sind bevor-
zugt von vier Wassermolekiilen umgeben, aber es existieren viele Netzwerkdefekte
zu schwach gebundenen fiinften Nachbarn. Das H-Briickennetzwerk ist nicht sta-
tisch, es fluktuiert. Stdndig werden H-Briickenbindungen getrennt und neu gekniipft.
Die Lebensdauer einer H-Briicke liegt im Bereich von nur 10~ 12 s. Die Stiirke intak-
ter H-Briicken betrigt etwa 12 kJ /mol.

Gashydrate (Clathrathydrate). Die Féahigkeit der Wassermolekiile eine grofle Zahl
von tetraedrisch koordinierten Netzwerken ausbilden zu koénnen, ermoglicht nicht
nur die Vielzahl von Eismodifikationen, sondern auch die Ausbildung von Ein-
schlussverbindungen. Gashydrate sind Einschlussverbindungen mit groSen Hohlr4u-
men, die mit Gastmolekiilen besetzt werden konnen. Die Strukturen sind aus unter-
schiedlichen Kifigelementen aufgebaut, z. B. sind in (H,0),, zwolf Fiinfringe (penta-
gonales Dodekaeder), in (H,0),4 zwolf Fiinfringe und zwei Sechsringe zu Kéfigen
verkniipft. Die Kiéfige sind iiber Wasserstoffbriicken zu einem dreidimensionalen
Gitter verbunden. Sie sind nur stabil, wenn die Kafige mit ,,Gastmolekiilen* besetzt
sind. Giste sind Edelgase (vgl. Abschn. 4.3.1) und polare organische Molekiile.

GroBes Interesse finden die riesigen Methanvorkommen, die in Gashydraten im
Ozeanboden und in Permafrostregionen vorkommen. In diesen ist doppelt so viel
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Kohlenstoff gespeichert wie in allen fossilen Energietriagern (Kohle, Erdol, Erdgas)
zusammen (s. auch Abb. 4.68).

Das Wasservolumen der Erde betriigt 1,4 - 10° km?, dies entspricht einem Wiirfel
mit 1100 km Seitenldnge. Davon sind 2,6 % StiBwasser (einschlieBlich der Eisvor-
kommen), nur 0,03 % ist als Trinkwasser verfiigbar. Wasserarme Lander konnen
Trinkwasser durch Meerwasserentsalzung gewinnen. Weltweit gibt es mehr als 12 000
Anlagen, die 26 Millionen Kubikmeter Trinkwasser pro Tag produzieren. Die Anla-
gen werden in etwa gleichen Anteilen mit dem Verdampfungsprinzip und dem
Membranverfahren betrieben. Bei der thermischen Entsalzung wird Meerwasser er-
hitzt, aus dem verdampften Wasser durch Kondensation Trinkwasser gewonnen und
die zuriickbleibende Sole ins Meer geleitet. Beim Membranverfahren presst man
Meerwasser unter hohem Druck durch eine semipermeable Membran, durch die
geloste Stoffe zu 99 % zuriickgehalten werden. Fragen zu Wasser und Umwelt wer-
den im Abschn. 4.11.2 behandelt.

Wasser ist eine sehr bestindige Verbindung. Bei 2000 °C sind nur 2 % Wassermo-
lekiile thermisch in H,- und O,-Molekiile gespalten. Die Autoprotolyse und das Lo-
sungsvermogen von H,O sowie die Protolysegleichgewichte in H,O wurden bereits
in Abschn. 3.7 behandelt.

Wasserstoffperoxid H,O,

H,O, ist eine sirupose, fast farblose, in dicker Schicht blduliche Flissigkeit (Sdp.
150 °C, Smp. —0,4 °C). In den Handel kommt eine 30 %ige Losung (Perhydrol).
H,0O, hat die Strukturformel

H—O—O—H
aber es liegt eine verdrillte Kette von 4 Atomen vor (Abb. 4.15). Die O — O-Bindung
ist schwach, die Bindungsenergie ist klein (vgl. Tabelle 2.15). H,O, ist daher eine

metastabile Verbindung, die sich bei hoherer Temperatur — eventuell auch explosi-
onsartig — zersetzt.

H,0, — H,0+10, AH° = —98 kJ/mol

111° (Diederwinkel)

Abbildung 4.15 Struktur des H,O,-Molekiils.

Die vier Atome des Molekiils bilden eine verdrillte Kette. Durch die Verdrillung wird die
AbstofSung der freien Elektronenpaare der Sauerstoffatome verringert. Die noch vorhandene
AbstoBung ist die Ursache fiir die geringe Bindungsenergie der O — O-Bindung.



4.5 Gruppe 16 (Chalkogene) 463

Die Zersetzung wird durch Spuren von Schwermetallionen wie Fe2*, Cu?*, sowie
Pt und alkalisch reagierende Stoffe katalysiert. Stabilisierend wirkt Phosphorsdure.

H,0, ist eine sehr schwache Sdure (Kg = 10~'2). Gegeniiber vielen Verbindungen
wirkt H,O, sowohl in saurer als auch in alkalischer Losung oxidierend.

—1 -2
H,0,+2H;0" +2e” = 4H,0 E° = +1,778 V

H,0, oxidiert SO, zu SO5 ™, NO; zu NO;3 , Fe(II) zu Fe(III), Cr(III) zu Chromat.
Gegeniiber starken Oxidationsmitteln wirkt H,O, reduzierend.

0 -1
0, +2H;0" +2e¢~ = H,0, +2H,0 E° = 40,68 V
Dies ist gegeniiber MnO, , Cl,, Ce(IV), PbO, und O der Fall. Die Reaktion

+7 -1 0
2MnO; +6H;0" +5H,0, — 2Mn*" +14H,0 + 50,

wird zur titrimetrischen Bestimmung von H,O, benutzt.

H,O0, bildet ein tiefblaues Chromperoxid CrOs (vgl. S. 819) und ein gelbes Peroxo-
titanylion [TiO,]*" (vgl. S. 800), die zum H,O,-Nachweis geeignet sind.

H,0, wird in groBen Mengen technisch nach verschiedenen Verfahren produziert.

Durch elektrolytische Oxidation von HZSO4-SOﬁ_-L65ungen entsteht Peroxodi-
sulfat, das durch Hydrolyse zu H,O, umgesetzt wird.

28027 — $,027 + 2¢”

0-For ol

+
050, ol

Heute wird H,0O, ganz iiberwiegend nach dem Anthrachinon-Verfahren hergestellt.
Anthrachinon wird zu Anthrahydrochinon hydriert. Durch Oxidation mit Luftsauer-
stoff entsteht H,O, und Anthrachinon, das wieder hydriert werden kann.

— H,0, + 2HSO;

OH O
R 0, R
909 (LT +meo
H,/Pd
OH R =C,H;s 0

H,O, entsteht also letztlich aus H, und O,.

Wegen seiner Oxidationswirkung dient H,O, als Desinfektionsmittel und als
Bleichmittel. Perborat NaBO,(OH), - 3 H,O (vgl. S. 610) ist Bestandteil von Wasch-
mitteln.

Die Reaktivitdt von Ozon, Oz wird durch H,O, stark erhoht. Die Reaktion von
H,0, mit O5 wird industriell als Peroxon-Prozess eingesetzt, um Bakterien abzutdten
oder (polychlorierte poly-)aromatische und andere schwer abbaubare (persistente)
Kohlenwasserstoffe bei der Behandlung kontaminierter Boden, Grund- und Abwis-
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ser zu entfernen. Als Intermediat in der Peroxon-Reaktion wird die Bildung von
Wasserstofftrioxid, HOOOH angenommen.

Peroxide

Peroxide enthalten Sauerstoff mit der Oxidationszahl —1. Ionische Peroxide sind
formal Salze der schwachen zweibasigen Sdure H,O,. Sie enthalten das Anion 05,
das eine starke Anionenbase ist. Lost man Peroxide unter Kiihlung in Wasser, erhilt
man eine alkalische Losung von H,0O,.

Na202 + 2H20 — H202 + 2NaOH

Ohne Kiihlung zersetzt sich wegen der Temperaturerhohung und der katalytischen
Wirkung der OH ™ -Ionen das gebildete H,O, unter O,-Entwicklung.

Na,0, + H,O0 — 2NaOH + 30,

Beim Erhitzen zersetzen sich die Peroxide in das Oxid und O,.
Bekannt sind die Peroxide der Alkalimetalle, sowie die von Ca, Sr, Ba. Wichtig
sind Na,O, und BaO,. Na,0, entsteht beim Verbrennen von Na an der Luft.

2Na+ O, — Na,0O,  AH® = —505 kJ /mol

Es ist bis 500 °C thermisch stabil, mit oxidierbaren Stoffen (Schwefel, Kohlenstoff,
Aluminiumpulver) reagiert es explosiv. Es dient zum Bleichen von Papier und Textil-
rohstoffen. Mit CO, entwickeln alle Alkalimetallperoxide Sauerstoff.

Na,0, + CO, — Na,COs + 30,

In der Raumfahrt wird das leichtere Li,O, verwendet. Durch Oxidation von BaO
erhidlt man BaO, (vgl. S. 639).

BaO + 30, ——"">Ba0,  AH® = —71kl/mol
Bei hoherer Temperatur wird O, wieder abgegeben, bei 800 °C betriigt der O,-Druck
1 bar. BaO, dient als Sauerstoffiibertriger bei der Entziindung von Thermitgemi-
schen (vgl. S. 589).

Hyperoxide

K, Rb, Cs verbrennen in O, zu Verbindungen des Typs MO,, die das Ion O, enthal-
ten. Die Oxidationszahl des Sauerstoffs ist —%. Sie kristallisieren wie CaC, in einer
tetragonal verzerrten NaCl-Struktur (Abb. 4.56). AuBerdem sind LiO,, NaO,,
Ba(0,),, Sr(0,), bekannt. Thre Darstellung ist komplizierter. Die Hyperoxide sind
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paramagnetisch. Sie sind starke Oxidationsmittel und reagieren heftig mit Wasser
unter Disproportionierung.

-3 0 -1
20; + 2H20 -_— 02+ H202 +20H

Dioxygenylverbindungen

Sie enthalten das Kation OF mit der Oxidationszahl +%. Das O3 -Kation ist para-
magnetisch. Die Entfernung eines Elektrons aus einem der z*-Orbitale erfordert
eine hohe Ionisierungsenergie.

0, — 05 +e~  AH° =1168kJ/mol
Der Reaktionspartner muss daher eine grole Elektronenaffinitdt haben.
Beispiele:
0,4+ PFe—2S, 0% [PiFy]~
AuBerdem sind bekannt: O,BF,, O,PFg, O,AsFs O,SbFs O,AuFs O,RuFs

Einen Vergleich der Bindungseigenschaften der Teilchen O3, O,, O, 03~ zeigt
Tabelle 4.13. Die O—O-Bindung wird in der Reihe vom O3 zum 05~ geschwicht.
Dies ist nach den MO-Energieniveaudiagrammen (Abb. 4.16) auch zu erwarten.

I T
A i

b b

ob ob

o5 o5

od od

0; 0~
Bindungsordnung 25 2 15 1
Oxidationszahl +% 0 _% 1
Magnetismus paramagnetisch paramagnetisch paramagnetisch ~ diamagnetisch

Abbildung 4.16 Energieniveaudiagramme fiir die Teilchen 03,0,,0, oﬁ‘.
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Tabelle 4.13 Bindungseigenschaften der O—O-Bindung fiir O3, O,, O, und O;

Anzahl der Bindungsgrad Bindungslinge Dissoziationsenergie
Valenzelektronen in pm Dsog in kJ / mol

o5 11 2,5 112 628

0, 12 2 121 498

0, 13 1,5 134 398

05 14 1 149 126

Ozonide

Bei der Einwirkung von O; auf die Hydroxide von Na, K, Rb, Cs entstehen Ozonide
MO3;, die das paramagnetische Ion O; mit der Oxidationszahl —% enthalten.

3KOH +20; — 2KOs+ KOH - H,0 + 10,

Bekannt ist auch das Ozonid N(CH3)4053, das stabiler ist als das stabilste Alkalime-
tallozonid CsOs.

Nach der MO-Theorie ist der Bindungsgrad 1,25, da sich das ungepaarte Elektron
in einem antibindenden 7*-MO befindet (vgl. Abb. 4.10).

4.5.5 Wasserstoffverbindungen von Schwefel, Selen und Tellur

Die Elemente S, Se, Te, Po bilden die fliichtigen Hydride Monosulfan (Schwefelwas-
serstoff) H,S, Monoselan (Selenwasserstoff) H,Se, Monotellan (Tellurwasserstoff)
H,Te und Poloniumhydrid H,Po.

Vom Schwefel sind aulerdem noch Polysulfane H,S,, bekannt.

st, ste, HzTe

H,S und H,Se konnen aus den Elementen dargestellt werden.
600 °C

Hy+S —2 S H,S AH® = —20kJ /mol
H, + Se 5 H,Se AH® = + 30kJ /mol

H,Te ist eine stark endotherme Verbindung und wird durch Zersetzung ionischer
Telluride hergestellt, z. B. nach

A12T63 +6HCl — 3 H2Te + 2AIC13

In analoger Reaktion entstehen aus Al,S; und Al,Se; H,S und H,Se. Im Labor stellt
man H,S aus FeS her.

FeS + 2 HCl — H,S + FeCl,

H,S, H,Se und H,Te sind farblose, sehr giftige, unangenehm riechende Gase. H,S
zerfillt bei hoher Temperatur in die Elemente. Bei 1000 °C sind 25 % zerfallen. An
der Luft verbrennt H,S mit blauer Flamme.
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st + 1,5 02 — H20 + SOz

In 11 Wasser 16sen sich bei 20 °C 2,6 1 H,S. H,S wirkt reduzierend, z. B. auf Cl, und
konz. H,SO,.

H,S+Cl, —2HCI+S
st + H2$O4 — SOz + S+ 2H20

H,Se und H,Te sind als endotherme Verbindungen wenig bestdndig. An der Luft
erfolgt Oxidation zu H,O und Se bzw. Te, ihre Darstellung muss daher unter Luftaus-
schluss erfolgen.

H,S, H,Se und H,Te sind schwache zweibasige Sauren.

H,S + H,O = H;0" +HS™ Kg=1,0- 10"
HS 4+ H,O = H;0" + §*~ Ks=13-10""

Die Sdurestdrke nimmt — analog dem Gang bei den Hydrogenhalogeniden — in
Richtung H,Te zu. Ursache ist die abnehmende Bindungsenergie. Die kleinen Siure-
konstanten zeigen, dass S?>~ eine starke Anionenbase ist. Ionische Sulfide zersetzen
sich daher in sauren Losungen unter Entwicklung von H,S (s. S. 353).

Sulfide

H,S bildet zwei Reihen von Salzen: Hydrogensulfide mit dem Anion HS™ und Sul-
fide mit dem Anion S*>~.
Die Sulfide stark elektropositiver Metalle sind ionisch.

Beispiele: Na,S, K,S, AlLS;

Technisch erhéilt man Na,S durch Reduktion von Na,SO,
700—1000 °C

Na,SO4 +4C — > Na,S +4CO

Die aus NH; und H,S im Stoffmengenverhiltnis 2:1 hergestellte ,,farblose Ammo-
niumsulfidlosung® enthilt keine S*~-Ionen, sondern HS ~-Ionen (s. Abschn. 3.7.9).

Von Ubergangsmetallen sind zahlreiche Sulfide bekannt, die in Strukturen mit
iiberwiegend kovalenten Bindungen kristallisieren: Natriumchlorid-Struktur (Abb. 2.2),
Zinkblende-Struktur (Abb. 2.54), Wurtzit-Struktur (Abb. 2.55), Nickelarsenid-Struktur
(Abb. 2.56), Cadmiumiodid-Struktur (Abb. 2.58), Pyrit-Struktur (Abb. 5.91).

Beispiele:

Struktur Verbindung

Antifluorit Li,S, Na,S, K,S

Natriumchlorid MgS, CaS, BaS, MnS, PbS, LaS, CeS, US, PuS
Nickelarsenid FeS, CoS, NiS, VS, TiS, CrS

Pyrlt FCSZ, COSz, Ni52, MHSZ, OSSz, RU.Sz
Zinkblende BeS, ZnS, CdS, HgS

Wurtzit ZnS, CdS, MnS

Cadmiumiodid TiS,, Z1S,, SnS,, PtS,, TaS,
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Die Schwerloslichkeit der Metallsulfide benutzt man zur Féllung und Trennung von
Metallen. Bei pH = 0 betrédgt in einer gesittigten H,S-Losung die Konzentration
¢($?7)=10"2" mol/l (vgl. S. 350). Schwer l6sliche Sulfide fallen daher mit H,S
schon aus saurer Losung aus (Schwefelwasserstoffgruppe):

Ast:; szS:; SnS HgS PbS Bi283 CuS CdS

gelb  orange braun schwarz schwarz dunkelbraun schwarz gelb
Weniger schwer 10sliche Sulfide fallen erst in ammoniakalischer Losung aus, in der
die S?~-Konzentration wesentlich groBer ist (Ammoniumsulfidgruppe):

NiS CoS FeS MnS ZnS
schwarz schwarz schwarz fleischfarben weil3

Als Reagenz eignet sich Thioacetamid, das mit Wasser zu H,S reagiert.

V4 7
H3C _C\ + 2 Hzo I H3C _C\ + NH4+ + st
NH, o~
Thioacetamid Acetat

Polysulfide und Polysulfane

Schmilzt man Alkalimetallsulfide mit Schwefel bei 500 °C unter Luftausschluss, so
entstehen Alkalimetallpolysulfide, die gewinkelte Schwefelketten enthalten:
'S(—S—),SI*". GieBt man Losungen von Alkalimetallpolysulfiden unter Kiihlung in
Salzsdure, erhélt man ein gelbes Rohol, das aus den Polysulfanen H,S,, (n = 4 bis
8) besteht.

Na,S,, + 2 HCl — 2NaCl + H,S,,

Durch Crack-Destillation konnen auch H,S, und H,S; isoliert werden. Polysulfane
sind gelbe Fliissigkeiten. Sie sind schwache Séuren. Sie sind instabil in Bezug auf
einen Zerfall in H,S und Sg, der schon durch Spuren von Hydroxiden ausgelost wird.

Bedeutung haben Polysulfane fiir Kondensationsreaktionen zur Synthese z. B. von
Schwefelringen (vgl. S. 457).

H CI
SG<H + (-8 — Si+2HA
Losungen von Polysulfiden (z.B. Na,S,, oder (NH,).S,, ,,gelbe Ammoniumsulfid-
16sung*) zersetzen sich beim Ansduern in H,S und S.
Mit polaren Medien (z. B. Aceton) entstehen aus Alkalimetallpolysulfiden farbige
Losungen, die Polyschwefelanionen S,, enthalten.
Sy Ny Sy
gelbgriin  blau rot
Die blaue Farbe des Ultramarins (Lapislazuli) entsteht durch S3 -Ionen, die sich in
den Hohlrdumen des Alumosilicatgitters befinden (vgl. S. 570).
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4.5.6 Oxide des Schwefels

Die stabilsten und 6konomisch wichtigsten Oxide sind Schwefeldioxid SO, und
Schwefeltrioxid SOj3. Es gibt eine Reihe weiterer, zum Teil sehr instabiler Schwefel-
oxide. Eine Ubersicht gibt Tabelle 4.14.

Tabelle 4.14 Schwefeloxide

Oxidationszahl
< +1 Polyschwefelmonooxide S,0 n=5-10
< +1 Heptaschwefeldioxid S,0,

+1 Dischwefelmonooxid S,0

+2 Schwefelmonooxid SO

+2 Dischwefeldioxid S,0,

+4 Schwefeldioxid SO,

+6 Schwefeltrioxid SO;3

+6 Schwefeltetraoxid SO,

+6 Polyschwefelperoxid (8O3 _ 4,

Niedere Schwefeloxide

Die Polyschwefelmonooxide S,,0 und das Polyschwefeldioxid S;0, leiten sich struk-
turell von den entsprechenden Schwefelringen ab.

Beispiele:
0]
S S ) S S
N \S/S =T s =T s
\ S s s | _o
S/ g / S / S
S\ S\
S S
SSO S7O S702

Die kristallinen Substanzen sind dunkelgelb bis orange und zersetzen sich bei Raum-
temperatur langsam in Schwefel und SO,. Man kann sie durch Einwirkung von Tri-
fluorperoxoessigsidure auf Schwefel S, in CS, bei —10 bis —40 °C herstellen.

0 0
7 7

S, + BL—C — S0+ RC—Q
0O—OH OH

Dischwefelmonooxid S,0 entsteht durch Uberleiten von Thionylchloriddampf iiber
AgZS
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Ag:S + SOCl, —2£€

2 AgCl + S,0

Die gasformige Substanz ist unter vermindertem Druck nur einige Tage haltbar.
Das S,0-Molekiil ist gewinkelt, die Struktur ist analog der von SO,.

S
/S/// \\\O\
Schwefelmonooxid SO und Dischwefeldioxid S,0, sind instabile Molekiile. SO zer-
setzt sich in weniger als 1s in S und SO,. S,0, zersetzt sich in einigen Sekunden
in SO.
SO ist wie O, und S, paramagnetisch, Bindungsldnge und Dissoziationsenergie
(524 kJ /mol) entsprechen einer Doppelbindung.

Schwefeldioxid SO,

SO, ist ein farbloses, stechend riechendes, korrodierendes Gas (Sdp. —10 °C). Es
16st sich gut in Wasser, die Losung reagiert schwach sauer (vgl. S. 477) und wirkt
reduzierend. Es wird als Desinfektionsmittel (Ausschwefeln von Weinfissern) ver-
wendet. Das SO,-Molekiil ist gewinkelt (119,5°), die Bindungsabstdnde sind mit
143 pm gleich lang und sehr kurz. Es kann mit zwei mesomeren Grenzstrukturen
beschrieben werden.

—® =@
AZ TN T o AT XA
(O Qo 0

Die beiden o-Bindungen und das freie Elektronenpaar am S-Atom werden von dem
s- und zwei p-Orbitalen des S-Atoms gebildet. Die z-Bindung ist delokalisiert, es ist
eine Mehrzentren-z-Bindung. In der tiblichen Formel

S
/ \
9" "o

symbolisieren die -Bindungsstriche diese eine delokalisierte 7-Bindung (3-Zentren-
4-Elektronen-Bindung, d. h. ein bindendes w-Orbital iiber drei Atome und ein besetz-
tes nichtbindendes Orbital; vgl. dazu das 7z-MO-Diagramm von isovalenzelektroni-
schem O3 in Abb. 4.10).

Die Kiirze von S=O0O-,,Doppelbindungen® kann statt iiber die nicht-klassischen
7-Bindungen aber auch gut iiber die polare ST—~0-Coulomb-Anziehung erklirt
werden, wie sie in den ionischen Lewis-Grenzstrukturen zum Ausdruck kommt.

Technisch wird SO, durch Verbrennen von Schwefel

S+ 0, — SO, AHg = —296,8 kJ /mol
und durch Erhitzen sulfidischer Erze an der Luft (Abrosten)
4F682 + 1102 — 2F6203 + 8502

hergestellt und zu Schwefelsdure weiterverarbeitet.
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Fossile Brennstoffe enthalten Schwefel. Bei ihrer Verbrennung entsteht SO,, das
besonders in Ballungsrdumen zu Umweltbelastungen fiihrt. In der Bundesrepublik
Deutschland betrug 1990 die SO,-Emission 5,2 - 10°t, sie konnte durch Umwelt-
schutzmaBnahmen und Anderungen der industriellen Struktur in den neuen Lindern
bis 2009 auf 0,45 - 10°t reduziert werden (54 % entstanden bei der Energieproduk-
tion). Emissionsdaten und die Schadstoffwirkungen von SO,, sowie Verfahren zur
Rauchgasentschwefelung enthélt Abschn. 4.11.

Schwefeltrioxid SO5

SO5 kommt in mehreren Modifikationen vor. Monomer existiert es nur im Gaszu-
stand im Gleichgewicht mit S;09-Molekiilen.

3SO3 = S309 AH® = —1261(]/1'1101

Das SO3-Molekiil ist trigonal-planar gebaut und enthélt drei gleich starke kurze polare
S—O-Doppelbindungen (Bindungsabstand 142 pm; S—O-Einfachbindung 162 pm).

Die o-Bindungen werden von dem s- und zwei p-Orbitalen des S-Atoms gebildet.
Es gibt eine 4-Zentren-z-Bindung, jede Bindung besitzt Doppelbindungscharakter.
Die Doppel-Bindungsstriche symbolisieren diese eine Mehrzentren-z-Bindung (und
zwei besetzte nichtbindende Orbitale). Am Beispiel SO; wurden diese nicht-klassi-
schen 7-Bindungen und die mesomeren Lewis-Strukturen im Abschn. 2.2.12 erortert.

Kiihlt man gasférmiges SO5; auf —80 °C ab, entsteht kristallines, eisartiges y-SOs,
das bei 17 °C schmilzt und bei 44 °C siedet. y-SOj ist aus S;09-Molekiilen aufgebaut.
Es sind gewellte Ringe, in denen die S-Atome verzerrt tetraedrisch von Sauerstoff
umgeben sind.

Unterhalb Raumtemperatur wandelt sich y-SO; in stabilere, asbestartige Modifika-
tionen (5-SO3z, a-SO5) um, die weile, seidig glinzende Nadeln bilden. 5-SO3 besteht
aus kettenférmigen Molekiilen

\(”)\
H—0—(S—0),—H n=10°
Ol
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und ist eigentlich eine Polyschwefelsdure. Die genaue Struktur von a-SOj ist nicht
bekannt, wohl aber der von -SOj3 dhnlich.

SO; ist eine sehr reaktive Verbindung, ein starkes Oxidationsmittel und das Anhy-
drid der Schwefelsdure.

Die wichtige technische Darstellung von SO; wird bei der Schwefelsdure behan-
delt.

Peroxoschwefeloxide

Schwefeltetraoxid SO,4 entsteht durch Reaktion von SO3; mit atomarem Sauerstoff.
Monomeres SO, wurde bei 15—78 K durch Matrixtechnik (siche Abschn. 4.3.1) iso-
liert. Es zerfillt noch unterhalb Raumtemperatur.

Polyschwefelperoxide (SO3 4 ,),, 0 <x < 1, leiten sich von 3-SO5 durch statisti-
schen Ersatz von Sauerstoffbriicken durch Peroxobriicken ab.

\?\ \ﬁ\ \(”)\
[e] O [¢]

Oberhalb 15 °C erfolgt Zerfall in SO; und O,.

4.5.7 Sauerstoffsduren des Schwefels

Die folgende Tabelle 4.15 gibt eine Ubersicht iiber die bekannten Oxosiuren, ihre
Namen und Oxidationszahlen, sowie ihre Salze.

Tabelle 4.15 Sauerstoffsduren des Schwefels

Oxidations- Sauren des Typs Sauren des Typs
zahl H,SO,, und ihre Salze H,S,0,, und ihre Salze
+1 H,S,0, Thioschweflige Sdure
Thiosulfite
+2 H,SO, Sulfoxylsdure H,S,0; Thioschwefelsidure
Sulfoxylate Thiosulfate
+3 H,S,0, Dithionige Sdure
Dithionite
+4 H,SO; Schweflige Sdure H,S,05 Dischweflige Séure
Sulfite Disulfite
+5 H,S,0¢ Dithionsdure
Dithionate
+6 H,SO, Schwefelsdure H,S,0,; Dischwefelsdure
Sulfate Disulfate
+6 H,SO5 Peroxoschwefelsdure H,S,05 Peroxodischwefelsdure

Peroxosulfate Peroxodisulfate
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Als reine Verbindungen isolierbar sind: Schwefelsdure, Dischwefelsdure, Peroxo-
schwefelsdure, Peroxodischwefelsdure, Thioschwefelsdure. Die iibrigen Sauerstoff-
sduren sind nur in wissriger Losung oder in Form ihrer Salze bekannt. Die Sulfoxyl-
sdure und die Thioschweflige Sdure treten nur als kurzlebige Zwischenprodukte auf,
z.B. bei der Hydrolyse von S,CL, (n = 1, 2).

Mit Ausnahme der einbasigen Peroxoschwefelsdure sind alle Sduren zweibasig.
Die Saurestdarke wachst mit zunehmendem #n. Bei gleicher Oxidationszahl sind Di-
schwefelsduren stirker als Monoschwefelsduren.

Redoxverhalten und Disproportionierungsneigung sind aus den Potentialdiagram-
men abzulesen (Zahlenangaben: Standardpotentiale in V).

pH=10 r 0,45 l
201 . —022 0,56 —0,08 _ _ ,
5,02~ 2= 502 $,02” == S0, (aq) Hs,0; 28 Hs,0; &0 s, Wy g
L 0,17 Il 0,40 ‘ J
0,36
H =14 _
’ 1,0 L in 33104 064 | 048
$,03” = S0;~ S,03~ — S0%~ —= §,0; —— 85,03 —= S, == HS~
L‘ —0,93 I —0,58 -
—0.71

Das Oxidationsvermégen ist in saurer Losung, das Reduktionsvermogen in alkali-
scher Losung groBer. Das stiarkste Oxidationsmittel ist Peroxodisulfat, es folgt Di-
thionat; das stidrkste Reduktionsmittel ist Dithionit, gefolgt von Sulfit.

Schwefel disproportioniert nur in alkalischer Losung. S,03~ disproportioniert nur
in saurer Losung, in alkalischer Losung bildet es sich aus Sg und SO3~ durch Kom-
proportionierung. Dithionit und Sulfit konnen sowohl in saurer als auch in alkali-
scher Losung disproportionieren. Sulfat ist disproportionierungsstabil.

Schwefelsiaure H,SO,4. Dischwefelsiure H,S,04

Schwefelsédure ist eines der wichtigsten grof3technischen Produkte (2005 wurden in
Deutschland 5,6 - 10° t produziert, Weltproduktion ca. 140 - 10° t). Die Hauptmenge
wird zur Herstellung von Kunstdiinger verwendet (vgl. S. 524). Schwefelsdure wird
heute fast ausschlielich nach dem Kontaktverfahren hergestellt. Das Bleikammer-
verfahren (vgl. S. 331) besitzt keine Bedeutung mehr.

SO, wird mit Luftsauerstoff zu SOz, dem Anhydrid der Schwefelsdure, oxidiert.

SO, +10, — SO;  AH®° = —99 kJ/mol

Mit zunehmender Temperatur verschiebt sich das Gleichgewicht in Richtung SO,,
da die Reaktion exotherm ist (Abb. 3.37). Bei Raumtemperatur reagieren SO, und
O, praktisch nicht miteinander. Bei hoherer Temperatur stellt sich zwar das Gleich-
gewicht schnell ein, es liegt aber dann auf der Seite von SO,. Damit die Reaktion
bei giinstiger Gleichgewichtslage mit gleichzeitig ausreichender Reaktionsgeschwin-
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digkeit ablduft, miissen Katalysatoren verwendet werden. Beim Kontaktverfahren
benutzt man V,0s auf SiO, als Trigermaterial und arbeitet bei 420—440 °C. Bei der
Sauerstoffiibertragung durch den Katalysator laufen schematisch folgende Reaktio-
nen ab.

V205 + SOZ — V204 + SO3
V204 + %Oz e V205

SOj I6st sich schneller in H,SO, als in Wasser. Dabei bildet sich Dischwefelsidure.
Diese wird dann mit Wasser zu H,SO, umgesetzt.

SO3 + HzSO4 — H28207
H28207 + Hzo — 2H2$O4

Reine Schwefelsiure ist eine farblose, olige Fliissigkeit (Smp. 10 °C, Sdp. 280 °C).
Die konzentrierte Sidure des Handels ist 98 %ig, sie siedet azeotrop bei 338 °C.
Schwefelsdure mit einem Uberschuss an SO; heiBt rauchende Schwefelsdure
(Oleum).

Konzentrierte Schwefelsdure wirkt Wasser entzichend und wird deshalb als Trock-
nungsmittel verwendet (Gaswaschflaschen, Exsiccatoren). Auf viele organische
Stoffe wirkt konz. H,SO, verkohlend. Beim Vermischen mit Wasser tritt eine hohe
Losungsenthalpie auf. Konz. H,SO, wirkt oxidierend, heile Sdure 16st z. B. Kupfer,
Silber und Quecksilber.

+6 0 +2 +4
2H2 SO4 + Cu — CUSO4 + SOZ + 2H20

Gold und Platin werden nicht angegriffen. Eisen wird von konz. H,SO, passiviert.
Die elektrische Leitfdhigkeit reiner Schwefelsdure kommt durch ihre Autoproto-
lyse zustande.

2H,SO, = H;SO; + HSO;
Bei 25 °C betrigt das Ionenprodukt
¢ (Hs805 ) - ¢ (HSOz ) = 2,7 - 10 *mol*/I.

In wissriger Losung ist H,SO, eine starke, zweibasige Séure und ist praktisch voll-
standig in H;O™" und HSO, protolysiert. HSOy protolysiert in der 2. Stufe zu ca.
1%.

H,SO, + H,O = H;0" + HSO;  pKs = —3,0

HSO,; + H,0 = H;0" +S03~ pKs = +1,96
Von H,SO, leiten sich Hydrogensulfate mit dem Anion HSO,; und Sulfate mit dem
Anion SO3~ ab. Schwerléslich sind BaSO,, SrSO,4 und PbSO,.

Die wasserfreie Dischwefelsédure bildet eine durchsichtige, kristalline Masse (Smp.
36 °C). Disulfate entstehen beim Erhitzen von Hydrogensulfaten.

2NaHSO4 i N8.28207 + H20
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H,SO,4, HSOy, SOi_ und H,S,05 konnen klassisch mit den folgenden Strukturfor-
meln beschrieben werden.

o] o] [e] [e] [e]
0 ol e e e
H—0O0—S—0—H H—O0—S—Ol IO—S—O| H—0—S—0—S—0—H
I I I Il
0l 0l 0l ol [0l

Die polaren S*-~0O-Bindungsldngen im tetraedrisch gebauten SO; ™ -Ion sind gleich
lang (151 pm), die Mehrzentren-7-Bindungen vollstandig delokalisiert. Im HSOy -
Ion betreffen die delokalisierten Mehrzentren-z-Bindungen nur die drei terminalen
ST—~0-Bindungen (Bindungslidnge 147 pm). Im H,SO4-Molekiil liegen Mehrzent-
ren-7-Bindungen nur fiir die zwei terminalen S™—~0O-Bindungen vor (Bindungs-
linge 143 pm). Das SO;~ -Ion ist isoelektronisch zu ClOj, die Bindungsverhiltnisse
sind analog (siche Abschn. 2.2.12 Molekiilorbitale, Hyperkonjugation).'

Halogenderivate der Schwefelsiure

Ersetzt man in der Schwefelsdure OH-Gruppen durch Halogene X, erhélt man

. X
Halogenoschwefelsduren QO 2S/
~OH
und
. ~X
Sulfurylhalogenide 0] ZS\X

Die Darstellung der Halogenoschwefelsduren (Halogensulfonsduren) erfolgt aus SO;
und HF, HCI bzw. HBr. HI wird zu I, oxidiert.

\(”)\
SO; + HX — H—Q—E—X\ X=FClBr
(0]

Chloroschwefelsdure (Chlorsulfonsdure) ist eine farblose, an der Luft rauchende
Fliissigkeit. Mit Wasser reagiert sie explosionsartig (Vorsicht).

HSO;CI + H,O — H,S0, + HCl
HSO;Cl ist ein starkes Sulfonierungsmittel (Einfithrung der Sulfongruppe HSOs;—).
RH + HSO;Cl — HSO3;R + HCl

Die Sulfurylhalogenide werden bei den Schwefelhalogenidoxiden besprochen (S.
484).

! Das MO-Diagramm von SOi_ siche bei R. Steudel, Chemie der Nichtmetalle 3. Aufl., de
Gruyter 2008, S. 88
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Peroxomonoschwefelsiure H,SO5 (Caro’sche Saure). Peroxodischwefelsidure H,S,0g

Die Peroxosiuren enthalten die Peroxogruppe —O—0—.

\ﬁ)\ \ﬁ)\ \(”)\
H—O—ﬁ—O—Q—H H-0-5-0-0—%0-H
o] [o] o]

H,S,0g5 ist hygroskopisch (Smp. 65 °C) und ein starkes Oxidationsmittel. In Wasser
erfolgt zunédchst Hydrolyse zu H,SO5 und H,SO,.

NN T i
H—O—ﬁ—O—O ﬁ—O—H = H—O—ﬁ—O—O—H + H—O—ﬁ—O—H
(0] (0] (0] (0]

H—-+OH

H,SOs ist ebenfalls hygroskopisch (Smp. 45 °C) und ein starkes Oxidationsmittel.
Mit Wasser hydrolysiert die Caro’sche Séure langsam zu H,O, und H,SO,,

O
I I
H—O—ﬁ O0—O—H = H—O—Sl—O—H + H—O—0—H
(0] o
HO-+H

Diese Reaktion ist umkehrbar und man erhilt H,SOs durch Einwirkung von H,O,
auf kalte konz. H,SO,. Setzt man Chloroschwefelsdure mit H,O, unter Kiithlung um,
so erhilt man H,SOs und H,S,0g in reinen, farblosen Kristallen.

0 0 0
[l — (I [l _
H—O—%£Cl + H}0—O—H G H—O—8—0—OfH + cl ﬁ—O—H it
o} o} 0

Von H,SOssind keine Salze bekannt. Festes H,SOs besteht aus Schichten mit Was-
serstoffbindungen zwischen den Molekiilen. Die Salze von H,S,05 heif3en Peroxodi-
sulfate, ihre Losungen sind relativ besténdig, sie sind starke Oxidationsmittel und
oxidieren in Gegenwart von Ag™ als Katalysator z.B. Mn?>* zu MnO, und Cr3*
zZu CrzO%i Peroxodisulfate werden technisch durch anodische Oxidation konzent-
rierter Sulfatlosungen bei hoher Stromdichte an Pt-Elektroden (Sauerstoffiiberspan-
nung) hergestellt:
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28057 — S,03 +2e”

Bei verdiinnten Losungen und kleiner Stromdichte reagiert entladenes SO, nicht
mit SOif—Ionen, sondern nach SO, + H,O — H,SO, + %02.

Schweflige Saure H,SO;, Dischweflige Saure H,S,05

SO, 16st sich gut in Wasser (451 SO, in 11 H,O bei 15 °C). Die Losung reagiert sauer
und wirkt reduzierend. Die hypothetische Schweflige Sdure H,SO5 kann nicht iso-
liert werden. Auch in wissriger Losung existiert keine nichtprotolysierte H,SOs.

SO, 4+ H,0 = H,SO0; K< 1077
Es existieren folgende Gleichgewichte:
SO, +2H,0 = H;0" + HSO3 pKs = 1.8
HSO3 + H,O = H;0" + SO3~ pKs = 7,0
Bei hoheren Konzentrationen entstehen 8202 ~ -Ionen.
2HSO;5 = S,0%” +H,0
Auch die Dischweflige Sédure H,S,05 ist sowohl als freie Sdure als auch in Losun-
gen unbekannt.
Von der hypothetischen Sdure H,SO; leiten sich zwei Reihen von Salzen ab, die
Hydrogensulfite mit dem Anion HSO3 und die Sulfite mit dem Anion SO3 ™. Hy-

drogensulfite sind leicht 16slich, Sulfite — mit Ausnahme der Alkalimetallsulfite —
schwer 16slich. Man erhalt sie durch Einleiten von SO, in Laugen.

NaOH + SO, — NaHSO;
NaHSO; + NaOH — Na,SO; + H,O

Disulfite entstehen durch Wasserabspaltung aus Hydrogensulfiten.
2NaHSO3 i Na28205 + H20

»Schweflige Sdure” und ihre Salze wirken reduzierend. Man verwendet sie daher
zum Bleichen und Konservieren. Die Reduktionswirkung ist in alkalischer Losung
stiarker als in saurer Losung.

SO +H,0+2e = SO3 +20H E° = —0,93V

Die Anionen haben folgende Strukturen:

| < go)
S S~ S = _ v _
O 170 OIS0 = @ I 0-H °0-5-s-0°
o] ¢ IOl s 1ol 7 N\
O 0

SO%- tautomeres Gleichgewicht von HSO3 S,0%-
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Die #-Bindungen sind delokalisiert, es sind Mehrzentren-7-Bindungen. Beim tauto-
meren Gleichgewicht! von HSOj3 erfolgt der Ortswechsel des H*-Tons so rasch,
dass sich keine der beiden Formen isolieren ldsst. Von beiden Formen sind aber
Ester bekannt: O,SR(OR) Alkylsulfonsidureester, OS(OR), Dialkylsulfite. Die S—S-
Bindung im Disulfition ist ldnger als eine normale S—S-Einfachbindung. Na,S,05
zerfillt daher bereits bei 400 °C in Na,SO5 und SO..

Dithionige Siure H,S,04

Dithionite erhilt man durch Reduktion von Hydrogensulfiten (mit Zink oder durch
kathodische Reduktion).

+4 B 43, B
2HSO3 +2e — 8204 + 20OH
Es sind starke Reduktionsmittel, da sie in Umkehrung der Bildungsreaktion die be-

stdndigere Oxidationszahl +4 erreichen.
Im Anion 82042;7

ist eine extrem lange S—S-Bindung (239 pm) vorhanden, die leicht zu spalten ist und
die die geringe Bestdndigkeit der Oxidationszahl + 3 erklart. H,S,0,4 kann man nicht
isolieren. Beim Ansduern zerfallen Dithionite nach

+3 5 +4 +2 5
28204 + Hzo — 2HSO3 + 8203

Dithionsiure H,S,0¢

H,S,0g ist nur in wissriger Losung bestédndig. Dithionate erhédlt man durch Oxida-
tion von Hydrogensulfiten (mit MnO, oder durch anodische Oxidation).

+4 +5 5 + .
2HSO3 +2H20 i 8206 +2H3O +2e

Dithionsdure und Dithionate wirken nicht oxidierend, sie disproportionieren aber
leicht.

+5 o +6 o +4
8206 — SO4 + SOz

! Unter Tautomerie versteht man das gleichzeitige Vorliegen von zwei oder mehr isomeren
Formen eines Molekiils im Gleichgewicht. Die Tautomere unterscheiden sich nur in der Posi-
tion einer beweglichen Gruppe, die Umwandlung erfolgt meist schnell.
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Struktur des 5202_ -Anions:

o 0
o N\ 77 o
1e) ~/S — S\—- Ol
74 A\

0 O

Thioschwefelsiure H,S,0;

In der Thioschwefelsdure ist ein Sauerstoffatom der Schwefelsdure durch ein Schwe-
felatom (,,thio*) ersetzt.

\(”)\
@‘Q_ﬁ_s‘@
(6]

Die S—O-Bindungen werden durch Mehrzentren-zz-Bindungen ergéinzt (Bindungs-
lange 147 pm), der Doppelbindungscharakter der S—S-Bindung ist schwécher (Bin-
dungsliange 201 pm). Fiir die beiden Schwefelatome erhélt man die mittlere Oxidati-
onszahl +2 (vgl. Tab. 4.15und Abschn. 3.8.1).

In wasserfreiem Zustand kann H,S,05 bei —80 °C als farblose, 6lige Fliissigkeit
hergestellt werden, z. B. nach

SO3 + st B HZSZO3

Beim Erwirmen zerfillt sie schon unterhalb 0 °C wieder in H,S und SOs.
Die Salze, die Thiosulfate, sind in Wasser bestidndig. Man erhélt sie durch Kochen
von Sulfitlosungen mit Schwefel.

Sg + 8Nast3 i 8Na25203

Zunéchst sprengt SO3~ den Sg-Ring unter Anlagerung des freien Elektronenpaars
am Schwefel. Dann wird die Schwefelkette schrittweise durch SO3~ abgebaut.

S =S S—S:~

|s sl+—:sog— ls ?—so; S,02"

S, S S S« :502- S—S0;
s_—s”7 N _s” s—s”

Angesduerte Thiosulfatlosungen zersetzen sich unter Schwefelabscheidung.
H2$203 — Hzo + SOZ + S

Praktische Bedeutung hatte Natriumthiosulfat Na,S,05 - 5 H,O friiher in der Foto-
grafie als Fixiersalz (vgl. S. 763).

$,03 wirkt reduzierend. In der Bleicherei benutzt man es zur Entfernung von
Chlor aus chlorgebleichten Geweben.
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Na23203 +4 C12 +5 Hzo — Na2504 + HzSO4 + 8HCI

Die quantitative Reaktion mit Iod zu Tetrathionat S,08~ (vgl. Polythionsduren) wird
in der analytischen Chemie (Iodometrie) verwendet.

28805 +I, — ~ 08 —S—S—S0; +21°

Formal kann man H,S,03 auch von H,S (Monosulfan) durch Ersatz eines H-Atoms
durch die Sulfonsduregruppe —SO;H ableiten. Der rationelle Name ist dann Mono-
sulfanmonosulfonséure.

Analog kann man eine Reihe von Schwefelsduren von Polysulfanen H—(S),—
ableiten, in denen beide H-Atome durch Sulfonsiduregruppen ersetzt sind. Sie heif3en
daher Polysulfandisulfonsiuren HO3;S—(S),,_,—SO;H (n = 3 bis 14) oder auch Po-
lythionsduren.

Sie sind farblose, olige Fliissigkeiten und nur bei tiefen Temperaturen bestandig.
Die Zersetzlichkeit nimmt mit wachsender Kettenlédnge zu. Isolierbar sind ihre Salze,
z.B. die farblos kristallisierenden Alkalimetallpolythionate. In den Polythionaten
sind Schwefel-Zickzack-Ketten mit Einfachbindungen vorhanden.

4.5.8 Oxide und Sauerstoffsauren von Selen und Tellur

Selendioxid SeO,
SeO, entsteht beim Verbrennen von Selen.
Se + 0, — SeO,  AH° = —225kJ/mol

SeO, bildet farblose Nadeln, die bei 315 °C sublimieren. In der Gasphase besteht
es aus monomeren SeO,-Molekiilen (Abb. 4.17a), in der kristallinen Phase liegen
nichtplanare hochpolymere Ketten vor (Abb. 4.17b).

[e]] [e]] [e]]
— l I II/173 pm
Se
~Z7TNA Se Se
N /" \ /TN =
O/ \/ \O 0 0 \
(a) 161 pm (b) 178 pm

Abbildung 4.17 Struktur von SeO,.

a) Die Gasphase besteht aus SeO,-Molekiilen mit Se™—~0O-0- und einer 3-Zentren-4-Elekt-
ronen-7-Bindung (vgl. SO,).

b) Die kristalline Phase besteht aus polymeren, nichtplanaren Ketten. Alle terminalen
Se *—O~-Bindungen haben (nichtklassischen) Doppelbindungscharakter.

Vergleiche dazu die theoretisch berechneten Bindungsldngen: Se—O 183 pm; Se=0 160 pm.

Selentrioxid SeO;

SeO; bildet farblose, hygroskopische Kristalle (Smp. 118 °C), die aus cyclischen,
achtgliedrigen Se O,-Molekiilen bestehen. In der Gasphase stehen diese Molekiile
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mit monomerem SeO5; im Gleichgewicht. SeOj; ist ein noch stirkeres Oxidationsmit-
tel als SO3. SeOserhilt man durch Entwisserung von H,SeO, mit P,O, bei 150 °C.
Mit Wasser reagiert SeO5; wieder zur Selensdure.

Selenige Siure H,SeO;

SeO, 1ost sich in Wasser unter Bildung der Selenigen Sdure H,SeOs;. Sie ist eine
schwichere Sédure als die Schweflige Sédure, aber im Gegensatz zu dieser in Form
farbloser Kristalle isolierbar. H,SeO5 wird von SO,, H,S, HI, N,H, zu rotem Selen
reduziert.

HzS@Og, + 4HI — Se +2Iz + 3H20

Selensiure H,SeO,4

Selensiure bildet farblose, hygroskopische Kristalle, die bei 60 °C schmelzen. Sie
kann durch Oxidation von H,SeO; mit H,O,, KMnO, oder von Se mit Cl, dargestellt
werden. H,SeQy ist eine ebenso starke Sdure wie H,SO,, ihr Oxidationsvermogen
ist aber bedeutend stiarker. Ein Gemisch aus Selensdure und Salzsdure bildet aktives
Chlor und es 16st wie Konigswasser Gold und Platin unter Bildung von Chlorido-
komplexen.

steO4 + 2HClI — H2$GO3 + H20 +2Cl

Wie H,SO, ist H,SeOy, so stark Wasser entziehend, dass sie auf organische Substan-
zen verkohlend wirkt. Die Selenate PbSeO, und BaSeO, sind wie die Sulfate
schwer 10slich.

Tellurdioxid TeO,
TeO, ist dimorph. a-TeO, entsteht durch Verbrennung von Te in Luft.
Te + O, — a-TeO, AH® = —323kJ/mol

Es ist farblos (Smp. 733 °C) und kristallisiert in einem rutildhnlichen Ionengitter.
TeO, 16st sich schlecht in Wasser. Es hat aber amphoteren Charakter und 16st sich
in starken Sduren zu Te(IV)-Salzen (TeO, +4H;0" — Te** + 6 H,O) und in
starken Laugen zu Telluriten (TeO, + 20H~ — TeO3 ™ + H,0). 5-TeO, kommt
als gelbes Mineral (Tellurit) vor und kristallisiert in einer Schichtstruktur.

Tellurige Siure H,TeOj; ist nur in wassriger Losung bekannt. Sie ist eine schwache
Séure, die beim Erwarmen in TeO, und H,O zerfallt.

Tellurtrioxid TeO3

TeO5; kommt in zwei Modifikationen vor. a-TeOj; ist gelb, in Wasser unloslich, ein
starkes Oxidationsmittel und zerfillt oberhalb 400 °C in TeO, und O,. Es entsteht
durch Erhitzen von Tellurséure.



482 4 Die Elemente der Hauptgruppen

300—360 °C

Te (OH)y ———— TeOs + 3H,O

Das stabilere, weniger reaktive graue $-TeOs; entsteht durch Erhitzen von a-TeOs;.

Tellursaure HgTeOg

Die Orthotellursdure (Smp. 136 °C) wirkt wesentlich stirker oxidierend als die
Schwefelsdure. Analog zur Periodsdure besitzt Tellur auf Grund seiner Grofe in der
Tellursdure die KZ 6. H¢TeOg ist eine sechsbasige Séure. Es sind saure Tellurate
Me,Hs —, TeOs und neutrale Tellurate, z.B. AgesTeOq, Hgs;TeOq bekannt. Das
TeOg ™ -Ion ist wie Te(OH)g oktaedrisch gebaut. Die Tellursdure bildet Heteropoly-
anionen: [Te(MoOy)s]® ™, [Te(WO4)6]®~ (vgl. S. 831).

4.5.9 Halogenverbindungen
Halogenide von Schwefel

Die binédren Halogenverbindungen des Schwefels sind in der Tabelle 4.16 zusammen-
gestellt.

Mit I bildet S nur eine endotherme, zersetzliche Verbindung, da die I—S-Bindung
sehr schwach ist. Brom bildet nur Verbindungen, die sich von Polysulfanen ableiten.
Mit Ausnahme von SF; sind alle Schwefelhalogenide hydrolyseempfindlich.

Schwefelhexafluorid SFg ist ein farbloses und geruchloses, ungiftiges Gas (Sblp.
—64 °C). Es entsteht aus elementarem Schwefel mit Fluor.

S+3F, — SFq AHp = —1220 kJ/mol

Es ist ungewohnlich reaktionstrige und reagiert z.B. nicht mit Wasserdampf bei
500 °C, obwohl das Gleichgewicht der Reaktion

SFe¢ + 4H,0O = H,SO, + 6 HF

ganz auf der rechten Seite liegt. Mit H, kann SF¢ erhitzt werden, ohne dass HF
gebildet wird. Die Resistenz von SF¢ wird auf die sterische Abschirmung des S-
Atoms zuriickgefiihrt. Im Molekiil SFg ist das S-Atom oktaedrisch von sechs F-Ato-
men umgeben. Die Bindungen wurden mit dem MO-Modell im Abschnitt 2.2.12
Molekiilorbitale (Abb. 2.73) diskutiert. Reaktionen mit Lewis-Basen sind kinetisch
gehemmt. SF5Cl ist dagegen ein hydrolyseempfindliches Gas, das wesentlich reakti-
onsfihiger ist. SFy wird als gasformiger Isolator in Hochspannungsanlagen verwen-
det, da es eine hohe Dielektrizitidtskonstante besitzt. Die Produktion von SF¢ betragt
weltweit mehrere tausend Tonnen im Jahr. In Isolierglasfenstern wurde frither SFq im
Fensterinnenraum anstelle von Luft zur Warme- und Gerauschdimmung eingesetzt,
aufgrund des sehr hohen Treibhauspotentials inzwischen aber dafiir nicht mehr ver-
wendet. Zur Wirkung als Treibhausgas siche Abschn. 4.11.1.2.
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Tabelle 4.16 Bindre Halogenverbindungen des Schwefels
Oxida-  Verbindungs- F Cl Br 1
tions- typ
zahl
+6 Schwefelhexa- SFq
fluorid farbloses Gas
SXe AHg = —1220 kJ /mol
+5 Dischwefel- SzF] 0
decafluorid farblose Fliissigkeit
XsSSXs
+4 Schwefeltetra- SF, SCl,
halogenide farbloses Gas farblose Substanz
SX, AHg = —762 kJ/mol  Zers. > —30°C
+2 Schwefeldi- SF, SCl,
halogenide farbloses Gas rote Flussigkeit
SX, AHg = —298 kJ/mol AHg = —49 kJ/mol
+1 Dischwefeldi- FSSF CISSCl BrSSBr  ISSI
halogenide farbloses Gas gelbe Fliissigkeit tiefrote dunkel-
XSSX oder AHg = —350 kJ/mol AHg = —58kJ/mol Fliissig-  braune
SSX, keit Substanz
Zers.
> —31°C
SSF,
farbloses Gas
AHg = —385 kJ /mol
+1 Polyschwefel- S,.Cl, S, Br,
dihalogenide gelbe bis tiefrote
S, X5 (n > 2) orangerote Ole Ole
(isoliert (isoliert
bis n = 8) bis n = 8)

Als ein Begleiter von SF¢ wurde SFs—CF; in der Atmosphédre nachgewiesen. Es
ist wie SF¢ ein duBerst wirksames Klimagas. Es bildet sich evtl. bei der Hochspan-
nungsentladung im SFs-Schutzgas in Gegenwart von Fluorpolymeren.

Schwefeltetrafluorid SF, ist ein farbloses, sehr reaktionsfahiges Gas, das als Fluo-
rierungsmittel verwendet wird und mit Wasser zu SO, und HF reagiert.

S,F, ist die Summenformel von zwei isomeren gasféormigen Verbindungen:

_ __F
Thiothionylfluorid S=S < F (thermodynamisch stabiler) und

Difluordisulfan

_ _F
S=87

«—> /§=§/

F

F
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Dischwefeldichlorid S,Cl, ist das bestidndigste Schwefelchlorid und eine gelbe, ste-
chend riechende Fliissigkeit, die beim Uberleiten von Chlor iiber geschmolzenen
Schwefel bei ca. 240 °C entsteht. S,Cl, dient zur Herstellung von Schwefeldichlorid
SCl,, Thionylchlorid SOCI, und Schwefeltetrafluorid SF,. Es ist technisch von Be-
deutung, da sich Schwefel unter Kettenbildung als S, Cl, (n =3 bis 100) lost und
diese Losungen zum Vulkanisieren von Kautschuk dienen. S,Cl, ist wie alle Schwe-
felchloride hydrolyseempfindlich.

SCl, erhilt man als dunkelrote Fliissigkeit aus Schwefel oder S,Cl, mit einem
Chloriiberschuss. Bei Raumtemperatur zersetzt sie sich langsam.

ZSCIZ — Szclz + Clz
SCl, ist Ausgangsstoff zur Herstellung des Kampfstoffes Senfgas (Lost).
SCL (1) + CHa(g) — S(CHCH,CI)x (1)

Halogenide von Selen und Tellur

Die Halogenide des Selens und Tellurs sind bestidndiger als die des Schwefels. Eine
Ausnahme ist SFg. Mit den Oxidationszahlen +1, +2, 44 sind Chloride und Bro-
mide bekannt. Mit der hochsten Oxidationszahl +6 sind nur Fluoride bekannt. Mit
der Oxidationszahl +1und +2gibt es keine bestdndigen Fluoride. Wegen des stér-
ker elektropositiven Charakters bildet nur Te bestdndige bindre Verbindungen mit
I. Strukturell interessant sind die Subiodide Te,l, a-Tel, -Tel und die Interkalations-
verbindung (Te,),l,, in der zwischen Schichten, die von Te,-Hanteln gebildet werden,
Schichten aus I,-Molekiilen eingelagert sind. Von Tel, gibt es fiinf Modifikationen,
die alle aus tetrameren Molekiilen aufgebaut sind; nur eine davon ist bei TeCl, und
TeBr, bekannt. Typisch fiir die Tetrahalogenide von Se und Te ist die Bildung von
Anionen wie SeClg_ , TeBré_ , TeIé_ .

Schwefelhalogenidoxide

Ersetzt man in Sauerstoffsdauren OH-Gruppen durch Halogenatome, erhélt man for-
mal Saurehalogenide. Halogenide der Schwefligen Sdure sind die Thionylhalogenide
SOF,, SOCl,, SOBr,. Halogenide der Schwefelsdure sind die Sulfurylhalogenide
SO,F,, SO,Cl,. Die Thionylhalogenide bestehen aus pyramidalen Molekiilen. Die
Sulfurylhalogenide sind verzerrt tetraedrisch gebaut.

SOCl, ist eine farblose Fliissigkeit (Sdp. 76 °C), die von H,O zu SO, und HCI
hydrolysiert wird. Man erhélt es nach

SO, + PCls — SOCI, + POCl,
Die technische Gewinnung erfolgt durch Oxidation von SCL,.
SCl, + SO; — SOCI, + SO,

Es wird als Chlorierungsmittel verwendet.



4.6 Gruppe 15 485

SOF, ist ein Gas, das man durch Chlor-Fluor-Austausch aus SOCIl, mit SbF5 oder
HF erhiilt.

S0,Cl, ist eine farblose Fliissigkeit (Sdp. 69 °C), die aus SO, und Cl, in Gegen-
wart von Aktivkohle als Katalysator hergestellt wird.

SOz + C12 — SOQCIZ
Mit Wasser erfolgt Hydrolyse.
SOzclz + 2H20 — H2804 + 2HCI

SO,Cl, wird wie SOCI, als Chlorierungsmittel verwendet.
SO,F; ist ein chemisch relativ inertes Gas. Man erhilt es durch Halogenaustausch
aus SO,Cl,.

4.6 Gruppe 15
4.6.1 Gruppeneigenschaften

Stickstoff Phosphor Arsen Antimon  Bismut
N P As Sb Bi
Ordnungszahl Z 7 15 33 51 83
Elektronen- [He]2s? 2p®  [Ne]3s?3p®  [Ar]3d® [Kr[4d!®  [Xe]4f'4 5d41°
konfiguration 4s? 4p3 552 5p3 6s2 6p°
Ionisierungsenergie 14,5 11,0 9,8 8,6 73
in eV
Elektronegativitét 3,0 2,1 22 1,8 1,7
Nichtmetallcharakter nimmt ab —
Affinitdt zu elektro- nimmt ab —
positiven Elementen
Affinitdt zu elektro- nimmt zu —
negativen Elementen
Basischer Charakter nimmt zu —
der Oxide
Salzcharakter der nimmt zu —
Halogenide

Die Elemente der 15. Gruppe zeigen in ihren Eigenschaften ein weites Spektrum.
Mit wachsender Ordnungszahl nimmt der metallische Charakter stark zu, und es
erfolgt ein Ubergang von dem typischen Nichtmetall Stickstoff zu dem metallischen
Element Bismut.

Auf Grund der Valenzelektronenkonfiguration s?p® sind in den Verbindungen die
hiufigsten Oxidationszahlen —3, +3und +5.

Die Bestiandigkeit der Verbindungen mit elektropositiven Elementen nimmt mit
wachsender Ordnungszahl Z ab. NHj ist bestdndig, BiHj; instabil. Bei Verbindungen



486 4 Die Elemente der Hauptgruppen

mit elektronegativen Elementen nimmt die Bestdndigkeit mit Z zu, und sie werden
ionischer. NClj ist fliissig, thermisch unbestindig und hydrolyseempfindlich, wéahrend
BiCl; farblose Kristalle bildet, die unzersetzt schmelzen.

Mit steigender Ordnungszahl nimmt die Stabilitdt der Oxidationszahl +3zu, die
Oxidationszahl + 5 wird instabiler. P,Og ist im Unterschied zu Bi,Osein Reduktions-
mittel, Bi,Os im Unterschied zu P,O, ein starkes Oxidationsmittel.

Mit steigender Ordnungszahl nimmt der basische Charakter der Oxide zu. N,Os,
P,O¢ und As,Og sind Sdureanhydride, Sb,Oj3 ist amphoter, Bi,Oj ist ein Basenanhy-
drid.

Stickstoff nimmt innerhalb der Gruppe eine Sonderstellung ein. Dafiir sind meh-
rere Griinde mafigebend. Stickstoff ist wesentlich elektronegativer als die anderen
Elemente. Stickstoff bildet im elementaren Zustand und in vielen Verbindungen
(p-p)m-Bindungen. In den Verbindungen der anderen Elemente der Gruppe sind
2-Zentren-2-Elektronen (p-p)7-Bindungen seltener und in den elementaren Modifi-
kationen treten nur Einfachbindungen auf. Beim Vergleich der Oxide und der Sauer-
stoffsduren des Stickstoffs mit denen des Phosphors wird die Wirkung dieser Unter-
schiede besonders deutlich. Haufig werden fiir Phosphor-, Arsen- und Antimon-Sau-
erstoff-Verbindungen klassische Lewis-Formeln mit ,,.Doppelbindungen® zwischen
Element- und O-Atom geschrieben. Dabei steht der zweite Valenzstrich aber fiir
Mehrzentren-z-Bindungen und nicht fiir eine 2-Zentren-2-Elektronen-m-Doppelbin-
dung.

4.6.2 Vorkommen

Stickstoff ist der Hauptbestandteil der Luft, in der er molekular als N, mit einem
Volumenanteil von 78,1 % enthalten ist. In gebundener Form ist er im Chilesalpeter
NaNO; enthalten. Stickstoff ist Bestandteil der EiweiB3stoffe.

Da Phosphor sehr reaktionsfihig ist, kommt er in der Natur nur in Verbindun-
gen vor. Die wichtigsten Mineralien sind die Phosphate. Haufig ist Apatit
Cas(PO,);(OH, F, Cl). Seltener sind Vivianit (Blaueisenerz) Fe;(PO,), - 8 H,O, Wa-
vellit Alz(PO4),(F, OH); - 5H,0 und Monazit, ein Phosphat, das Seltenerdmetalle
und Thorium enthélt. Hydroxylapatit bildet die Knochensubstanz der Wirbeltiere.

Arsen kommt nur gelegentlich elementar vor (Scherbencobalt oder Fliegenstein
genannt). Am haufigsten sind Arsenide: Arsenkies FeAsS, Glanzcobalt CoAsS, Ar-
sennickelkies NiAsS, Arsenikalkies (Lollingit) FeAs,. In den Sulfiden Realgar As,S,
und Auripigment As,S; ist As positiv polarisiert.

Vom Antimon gibt es in der Natur wie beim Arsen Sulfide und Metallantimonide.
Am héufigsten ist der GrauspieBBglanz Sb,S;. Elementares Sb ist selten und tritt meist
in Form von Mischkristallen mit As auf.

Die wichtigsten Bismuterze sind Bismutglanz Bi,S; und Bismutocker Bi,Os.
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4.6.3 Die Elemente

Stickstoff Phosphor Arsen Antimon  Bismut
Schmelzpunkt in °C -210 44+ 817%* 630 271
Siedepunkt in °C —196 280* 616 (Sblp. )*** 1635 1580

* weiller Phosphor
** graues Arsen unter Luftabschluss bei 27 bar
*#% graues Arsen sublimiert bei Normaldruck, ohne zu schmelzen

Die Elemente treten im elementaren Zustand in einer Reihe unterschiedlicher
Strukturen auf. In allen Strukturen bilden die Atome auf Grund ihrer Valenzelektro-
nenkonfiguration drei kovalente Bindungen aus.

4.6.3.1 Stickstoff

Stickstoff ist bei Raumtemperatur ein Gas (Sdp. —196 °C, Smp. —210 °C), das aus
N,-Molekiilen besteht.

IN=N|

Die Stickstoffatome sind durch eine o-Bindung und zwei sm-Bindungen aneinander
gebunden (vgl. Abschn. 2.2.6und 2.2.12). Die Dissoziationsenergie ist ungewdhn-
lich hoch.

N, = 2N AH® = +945kJ/mol

Die N,-Molekiile sind dementsprechend chemisch sehr stabil und Stickstoff wird oft
als Inertgas bei chemischen Reaktionen verwendet. Eine Aktivierung erfolgt bei
hohen Temperaturen oder durch Katalysatoren (s. S. 496).

Bei hohen Driicken (115 GPa) und hohen Temperaturen (2500K) entsteht eine
kristalline gelbe Hochdruckmodifikation des Stickstoffs. In der kubischen Kristall-
struktur ist jedes Stickstoffatom von drei Nachbarn in einem dreidimensionalen
Raumverband koordiniert. Der Energieinhalt ist fiinfmal so grof3 wie im stirksten
nichtnuklearen Sprengstoff.

Die technische Stickstoffherstellung (Produktion 2005 in Deutschland 5,6 - 10° m?,
Weltproduktion ca. 108 t) erfolgt durch fraktionierende Destillation verfliissigter Luft
(vgl. S. 449). Die Entfernung von Sauerstoff aus der Luft durch Reaktion mit glithen-
dem Koks zu CO (vgl. S. 497) hat heute keine technische Bedeutung mehr.

Chemisch reinen Stickstoff erhélt man durch thermische Zersetzung von Natrium-
azid

2NaN; 252 Na + 3N,

oder durch Erwiarmen konzentrierter NH4;NO,-Losungen.

-3 +3 70°Cc O
NH4N02—>N2 + 2H2O
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N, ist isoelektronisch! mit CO, NO* und CN~, von denen schon lange Komplexe
mit Ubergangsmetallen bekannt sind.

o @ ) S
IN=NI IC=0| IN=0| IC=NI|

Seit 1965 sind auch Distickstoffkomplexe bekannt.

Beispiel:
[Ru (HzO)(NH3)5]C12 AP N2 TO) [Ru (Nz)(NHg,)s] C12
—Hy

Bestdndige Komplexe des Typs M(N,), konnten bisher jedoch nicht hergestellt
werden.

Einige Mikroorganismen sind in der Lage, Luftstickstoff N, enzymatisch aufzu-
nehmen und zum Aufbau von Aminosduren zu verwenden. An der katalytischen
Reduktion von N, zu NHj; sind Metall-Cluster von Fe und Mo beteiligt (vgl. S.
862/863).

Stickstoff ist ein wesentlicher Bestandteil von Aminosduren und Nucleobasen. Die
pflanzliche Stickstoffassimilation ist eine ebenso wesentliche Voraussetzung fiir das
Leben auf der Erde wie die Photosynthese.

Stickstoff bildet als einziges Element der Gruppe mit sich selbst Molekiile mit (p-
p)7-Bindungen. Bei den Strukturen der anderen Elemente sind die Atome durch
Einfachbindungen an drei Nachbarn gebunden.

4.6.3.2 Phosphor

Phosphor tritt in mehreren festen Modifikationen auf (Abb. 4.18). Weifler Phosphor
entsteht bei der Kondensation von Phosphordampf. Er ist wachsweich, weif bis gelb-
lich, schmilzt bei 44 °C und 16st sich in CS,, nicht in H,O. Er ist sehr reaktionsfihig
und sehr giftig. Er verbrennt zu P4Oy, in fein verteilter Form entziindet er sich an
der Luft von selbst und er wird daher unter Wasser aufbewahrt. Durch brennenden
Phosphor entstehen auf der Haut gefdhrliche Brandwunden. Im Dunkeln leuchtet
weiller Phosphor (Chemilumineszenz). Die spurenweise abgegebenen Dampfe wer-
den von Luftsauerstoff zunéchst zu P4O¢ und dann unter Abgabe von Licht zu P,Oq
oxidiert. Festkorper, Schmelze, Losung und Dampf (unterhalb 800 °C) bestehen aus
tetraedrischen P,-Molekiilen.

! Isoelektronisch sind Molekiile, Ionen oder Formeleinheiten, wenn die Anzahl der Atome und
Elektronen und die Elektronenkonfiguration gleich sind. Man verwendet den Begriff isoelekt-
ronisch im weiteren Sinne auch bei gleicher Valenzelektronenzahl und Valenzelektronenkonfi-
guration, z. B. fiir SiO, und BeF, oder BF, und ClO, . Genauer sollte man dies dann als
isovalenzelektronisch bezeichnen. Als isoster werden Teilchen bezeichnet, die isoelektronisch
sind und auBerdem die gleiche Gesamtladung besitzen.
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180-400 °C 550 °C 620°C
PweiB Prot Pviolett P4, Dampf

200 °C, 12 kbar

380°C, Hg 550 °C

Pschwarz

83 kbar

Prhomhnedrischf iSOtyp mit Asgrau

111 kbar

Pkubisch

Abbildung 4.18 Modifikationen des Phosphors.
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Wegen der kleinen Valenzwinkel von 60° befindet sich das Molekiil in einem Span-
nungszustand, es ist daher instabil und sehr reaktiv.

Roter Phosphor. Erhitzt man weilen Phosphor unter Luftabschluss auf
180—400 °C, so wandelt er sich in den polymeren, amorphen roten Phosphor um.
Iod beschleunigt die Umwandlung katalytisch. Er besteht aus einem unregelmaBigen,
dreidimensionalen Netzwerk, dessen Ordnungszustand von der Temperatur und
Temperzeit abhingig ist. Roter Phosphor ist ungiftig und luftstabil und entziindet
sich erst oberhalb 300 °C. Er wird in der Ziindholzindustrie in den Reibfldchen fiir
Ziindholzer verwendet. Die Ziindholzkopfe enthalten ein leicht brennbares Gemisch
von Antimonsulfid Sb,Ss oder Schwefel und Kaliumchlorat.

Violetter Phosphor (Hittorf’scher Phosphor) entsteht beim Erhitzen von rotem
Phosphor auf 550 °C, er kristallisiert in einer komplizierten Schichtstruktur.

Schwarzer Phosphor ist die bei Standarddruck bis 550 °C thermodynamisch stabile
Modifikation. Er entsteht aus weiBem Phosphor bei 200 °C und 12kbar oder bei
380 °C in Gegenwart von Hg als Katalysator. Schwarzer Phosphor zeigt Metallglanz,
ist ein elektrischer Halbleiter und reaktionstrdge. Er kristallisiert in einer rhombi-
schen Schichtstruktur, die aus Doppelschichten besteht (Abb. 4.19). Oberhalb von
550 °C erfolgt Umwandlung in violetten Phosphor, der bis 620 °C die stabile Modifi-
kation ist. Bei 620 °C sublimiert er bei Normaldruck, bei einem Druck von 49 bar
schmilzt er. Gas und Schmelze bestehen aus P,-Molekiilen.



490 4 Die Elemente der Hauptgruppen

®
.\/ ( o perspektivische Darstellung
o o ®
224 pm
222 pm
BY
- ¢ Aufsicht
96°

’m‘ Seitenansicht

Abbildung 4.19 Struktur des schwarzen Phosphors.

Die Struktur besteht aus iibereinander liegenden Doppelschichten. Die Doppelschichten be-
stehen aus unten (¢) und oben (°) parallel liegenden Zickzack-Ketten mit P—P-Einfachbin-
dungen. Der kiirzeste Abstand zwischen benachbarten Atomen verschiedener Ketten einer
Doppelschichthilfte ist kleiner (331 pm) als der Abstand zwischen den Schichten (359 pm).
Wie beim Se und Te korrespondieren die Abstandsverkiirzungen mit der Halbleitereigen-
schaft und der grauen bis schwarzen Farbe der Modifikationen.

Schwarzer Phosphor kann in Hochdruckmodifikationen umgewandelt werden. Bei
83 kbar erfolgt reversible Umwandlung in eine rhomboedrische Modifikation, bei
111 kbar in eine kubische Modifikation. Rhomboedrischer Phosphor ist isotyp mit
grauem Arsen (vgl. Abb. 4.21). Der kubische Phosphor kristallisiert primitiv mit
idealer oktaedrischer Koordination.

Neu ist der Nachweis des Phosphormolekiils Ps in der Gasphase. Wahrscheinli-
che Struktur

P=P
P/ \P
N7

Auler den schon lange bekannten Phosphormodifikationen gibt es mehrere neu ent-
deckte.
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(a)

(b)

Abbildung 4.20 Phosphorpolymere a) aus (Cul)gP;,, b) aus (Cul);P, isoliert.

Bei der Sublimation von rotem Phosphor mit Iod als Katalysator entsteht einkris-
talliner faserformiger roter Phosphor. Die Struktur ist eng verwandt mir der des
violetten Phosphors.

Aus den Verbindungen (Cul)gP;, und (Cul);P;, kann man zwei bisher unbekannte
Phosphormodifikationen isolieren, wenn man mit einer KCN-Losung Cul in einen
wasserloslichen Komplex tiberfiihrt. Es entstehen zwei polymere Phosphorstriinge
mit Durchmessern kleiner 50 pm, von denen der eine linear (Abb. 4.20a), der andere
gewunden (Abb. 4.20b) ist. Die Phosphorstringe lagern sich zu Faserbiindeln zusam-
men, die einige mm lang sein kdnnen. Sie sind bis 300 °C stabil, bei héheren Tempe-
raturen verbrennen sie.

Darstellung. Phosphor wird aus Calciumphosphat durch Reduktion mit Koks bei
1400 °C im Lichtbogenofen hergestellt, wobei der Phosphor als Dampf entweicht
und als weiler Phosphor gewonnen wird. Quarzsand wird als Schlackenbildner zuge-
setzt.

2 Caz(POy), + 6SiO, + 10C — 6 CaSiO; + 10CO + P,

90 % des Phosphors wird zu Phosphorsédure weiterverarbeitet. Roter Phosphor wird
aus weiBem Phosphor durch Tempern bei 200—400 °C unter Luftabschluss herge-
stellt.

4.6.3.3 Arsen

Die thermodynamisch bestdndige Modifikation ist metallisches oder graues Arsen.
Die rhomboedrischen Kristalle sind sprode, grau und metallisch glinzend, sie leiten
den elektrischen Strom. Die Struktur besteht aus gewellten Schichten (Abb. 4.21).
Bei 616 °C sublimiert Arsen. Der Dampf besteht aus Asg-Molekiilen. Schreckt
man Arsendampf ab, entsteht metastabiles gelbes Arsen, das analog dem weillen
Phosphor aus As,;-Molekiilen besteht und sich in CS, 16st. Bei 20 °C wandelt es sich
in graues Arsen um, unter Lichteinwirkung auch bei tiefen Temperaturen (—180 °C).
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(a) (b) I I

Abbildung 4.21 a) Anordnung der Atome in einer Schicht des Gitters von grauem Arsen.
In demselben Gittertyp kristallisieren rhomboedrischer Phosphor, graues Antimon und Bis-
mut.
b) Strukturausschnitt einer Arsenschicht. Die Abstdnde zwischen den Schichten sind kleiner
als die van-der-Waals-Abstdnde und es gibt schwache Bindungen auch zwischen den Schichten
entsprechend der Mesomerie
Ty 2
As—As As—As «—> As As —As As
Schicht 1 Schicht 2 Schicht 1 Schicht 2
I I

Das Gewicht der mesomeren Struktur II wéichst vom As zum Bi und damit auch der metalli-
sche Charakter. Das Verhiltnis der Bindungslidngen r,/r; nimmt mit Zunahme des metalli-
schen Charakters ab.

rz/rl
Prhomboedrisch 1 ’53
ASgrau 1,25
Sbgrau 1,15,
Bi 1,140

Kondensiert man Arsendampf an 100 —200 °C warmen Fléichen, so entsteht amor-
phes schwarzes Arsen, das nicht leitend, glasartig hart und sprode ist und in der
Struktur dem roten Phosphor entspricht. Oberhalb 270 °C wandelt sich das amorphe
Arsen in das graue Arsen um. Erhitzt man amorphes Arsen zusammen mit Hg auf
100—175 °C, so entsteht rhombisches schwarzes Arsen, das mit schwarzem Phosphor
isotyp ist. Bei 300 °C wandelt es sich in das graue Arsen um (Abb. 4.22).

Wie im grauen Arsen ist auch in der Struktur von Salvarsan ein As-Sechsring
vorhanden. Salvarsan war das erste Heilmittel gegen Syphilis (Begriindung der Che-
motherapie durch Paul Ehrlich).

0
P
R AS\ R NH3 Cl
\As As/
| A| R= OH
As S
R~ "AsT TR

R Salvarsan
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As,, Dampf

Abschrecken Kondensation bei 100—200 °C

Sublimation 616 °C
20°C 270°C

ASgelb ASgrau Asschwarz, amorph

analog Py

Hg
300°C 100-175°C

Asschwarz, kristallin
isotyp mit Pgchwarz

Abbildung 4.22 Modifikationen des Arsens.

Arsen wird durch Erhitzen von Arsenkies unter Luftabschluss dargestellt. Dabei
sublimiert As ab.

FeAsS — FeS + As

4.6.3.4 Antimon

Stabiles, metallisches oder graues Antimon ist mit grauem Arsen isotyp (Abb. 4.21).
Die Kristalle sind silberweif3, glinzend und sprode. Sie leiten den elektrischen Strom
gut und schmelzen unter Volumenabnahme. AuBlerdem gibt es eine instabile nicht
leitende, dem roten Phosphor analoge Modifikation (schwarzes Antimon). Sie ent-
steht durch Kondensation von Antimondampf, bereits bei 0 °C wandelt sie sich in
graues Antimon um.

Durch den industriellen Einsatz von Antimonverbindungen (Vulkanisierung von
Gummi, Autoindustrie, Flammschutzmittel) wird die Umwelt global mit Antimon
kontaminiert. In Tierversuchen wirkt Antimon so giftig wie Blei und reichert sich im
Organismus an.

Antimon wird aus Grauspieglanz Sb,S; nach zwei Verfahren hergestellt. Beim
Niederschlagsverfahren wird Sb,S; mit Eisen verschmolzen.

Sb,S; +3Fe — 2Sb + 3FeS

Beim Rostreduktionsverfahren wird Sb,S3 zunéchst gerostet
Sb,S; + 50, — Sb,O4 + 380,

und das entstandene Oxid anschliefend mit Kohle reduziert.
Sb,04 +4C — 2Sb +4CO

Antimon dient zur Herstellung von Legierungen. Weiche Metalle wie Pb und Sn
werden durch Sb gehértet. Antimonlegierungen werden als Lagermetalle verwendet.
Pb-Sb-Legierungen sind als Letternmetalle zum Buchdruck geeignet.
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4.6.3.5 Bismut

Bismut tritt nur in einer metallischen Modifikation auf, die mit grauem Arsen
(AbDb. 4.21) isotyp ist. Bi ist ein schwach rotstichiges, silberweil} glinzendes, sprodes
Metall, das wie Ga, Ge und Sb unter Volumenabnahme schmilzt.

Aus oxidischen Erzen wird Bi durch Reduktion mit Kohle hergestelit.

Bi,O; + 3C — 2Bi 4+ 3CO

Aus sulfidischen Erzen erhilt man Bi nach dem Rostreduktionsverfahren oder dem
Niederschlagsverfahren (vgl. Darstellung von Sb).

Bi wird zur Herstellung leicht schmelzender Legierungen verwendet. Das
Wood’sche Metall (50 % Bi, 25 % Pb, 12,5 % Sn, 12,5 % Cd) z. B. schmilzt schon bei
70 °C. Solche Legierungen konnen als Schmelzsicherungen verwendet werden. Bei
etwa 130 °C schmelzende Legierungen (%Bi, %Pb, %Sn) werden fiir Abgiisse verwen-
det, da sie sich beim Erstarren ausdehnen und feinste Konturen scharf abbilden.

4.6.4 Wasserstoffverbindungen des Stickstoffs

Bei Raumtemperatur stabil sind:

Ammoniak NHj;

Hydrazin N,H,

Stickstoffwasserstoffsdure HN;

Hydroxylamin NH,OH, ein Derivat des Ammoniaks

Bei tiefen Temperaturen sind isolierbar:

Diazen N,H,
Tetrazen N,H,

Ammoniak NH;

-3
NHj ist ein farbloses, stechend riechendes Gas (Smp. —78 °C, Sdp. —33 °C), das
sich leicht verfliissigen lasst. Das NH3;-Molekiil ist pyramidenférmig gebaut, die Bin-
dungswinkel betragen 107 °.
Ve N N
H | H
H

Struktur und Bindung wurden bereits in Abschn. 2.2.2 und 2.2.5 diskutiert. Im fliissi-
gen Ammoniak sind Wasserstoffbriicken vorhanden, die eine Erhohung des Siede-
punktes und der Verdampfungsenthalpie bewirken (vgl. Abschn. 2.6). Fliissiges Am-
moniak ist ein gutes Losungsmittel fiir viele Salze. Wie in Wasser tritt Autoprotolyse
auf (vgl. S. 345).
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2NH; = NH; + NH;

Alkalimetalle und Erdalkalimetalle 16sen sich in fliissigem NHj unter Bildung solva-
tisierter Elektronen.

M + NH; = M}, + eam.

Die Losungen sind sehr gute elektrische Leiter (vergleichbar mit Metallen), sind
blau und paramagnetisch. Auf Grund der Coulomb-AbstoBung zwischen den solvati-
sierten Elektronen und den Elektronen der NH;-Molekiile entstehen ziemlich grofie
Hohlrdume (Radius ca. 350 pm), in denen ein oder zwei Elektronen eingefangen
sind. Solvatisierte Elektronen sind starke Reduktionsmittel. Sie reduzieren viele
Schwermetallionen zum elementaren Zustand und die meisten Nichtmetalle zu
Anionen. Die Losungen sind metastabil, beim Erwéarmen oder bei Zusatz von Kata-
lysatoren (Ni, Pt, Fe;0,) zersetzen sie sich.

NH; + egm. = NH; + 3H,  AH®° = —67kJ/mol

Solvatisierte Elektronen konnen auch in Wasser erzeugt werden. Ihre Lebensdauer
betrédgt aber nur etwa 1 ms und es erfolgt rasche Reaktion mit H,O.

€aq. + HHO = OH™ + 1H,

NH; 16st sich gut in Wasser (in 11 H,O 16sen sich bei 15 °C 7721 NH3). Auf Grund
des freien Elektronenpaares ist NH; eine Base.
Wissrige NH;-Losungen reagieren schwach basisch.

NH; + H,O = NH; + OH™  pKg = 4,75
Das Gleichgewicht liegt weit auf der linken Seite, die Verbindung NH,OH existiert

daher nicht und durch Reaktion von Ammoniumsalzen mit Basen entsteht NH; (vgl.
S. 354).

NH,Cl + OH~ — NH; + H,0 + CI~

Mit Protonendonatoren wie HCI reagiert NH3 praktisch quantitativ zu Ammonium-
salzen.

NH; + HCl — NHj C1~

Das tetraedrisch gebaute (sp>-Hybrid im VB-Modell), stabile NHJ -Ion hnelt den
Alkalimetallkationen. Es bildet Salze, die in der Caesiumchlorid- oder in der Natri-
umchlorid-Struktur kristallisieren (vgl. Tabelle 2.4).

Das freie Elektronenpaar befahigt NHz zur Komplexbildung.

Beispiel:
AgCl 4+ 2NH; — [Ag(NH;),|t + Cl—

GroBtechnisch wird NH; mit dem Haber-Bosch-Verfahren aus den Elementen herge-
stellt.
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SH,+4N, = NH;  AHR = —459 kJ/mol

Auch bei Verwendung von Katalysatoren ist die Reaktionsgeschwindigkeit erst bei
400—500 °C ausreichend groB. Bei diesen Temperaturen liegt das Gleichgewicht
aber weit auf der linken Seite. Um eine ausreichende NHs-Ausbeute zu erhalten,
muss man daher hohe Driicke anwenden (Abb. 3.21). Der wirtschaftlich optimale
Druckbereich liegt bei 250—350 bar, es werden aber auch Anlagen bis 1000 bar be-
trieben. Die Synthese ist ein Kreislaufprozess. In einem Druckreaktor findet die
Umsetzung statt, das gebildete NH; wird durch Kondensation aus dem Kreislauf
entfernt und das unverbrauchte Synthesegas in den Reaktor riickgefiihrt. Der Druck-
reaktor besteht aus Cr—Mo-Stahl, der gegen Wasserstoff bestindig ist.

Die erste Produktionsanlage ging 1913 bei der BASF in Betrieb. Man arbeitete
bei 200 bar und mit einem Stahlreaktor, der mit einem kohlenstofffreien Weicheisen
ausgekleidet war. Dadurch verhinderte man, dass H, mit dem Kohlenstoff des Stahls
reagierte und der Reaktor undicht wurde.

Als Katalysator wird Fe;O, eingesetzt, dem zur Aktivierung als Promotoren
Al,O3, CaO und K,O zugesetzt werden (vgl. Abschn. 3.6.6). Der eigentliche Kataly-
sator a-Fe bildet sich in der Anfahrphase durch Reduktion des Eisenoxids mit H,
bei 400 °C. Die Aktivierungsenergie der nicht katalysierten Gasreaktion betrigt ca.
400kJ /mol, sie wird durch den Katalysator auf 65—85kJ/mol herabgesetzt. Der
geschwindigkeitsbestimmende Schritt der Katalyse ist die dissoziative Adsorption
(Chemisorption) von N, an der Eisenoberfldche. Die Aktivierungsenergie dieser Re-
aktion hingt von der Oberfldchenstruktur ab (Reaktivitiat der Flachen: (111) > (100)
> (110)) und sie wichst mit dem Bedeckungsgrad der Oberfliche an N-Atomen.
Die N-Atome reagieren zu einem Oberfldchennitrid, dessen Fe—N-Bindungsenergie
betrigt etwa 590kJ/mol und liegt damit zwischen den Werten einer Stickstoff-Drei-
fachbindung und einer Stickstoff-Doppelbindung. Wasserstoff wird ebenfalls disso-
ziativ adsorbiert und reagiert stufenweise in schneller Reaktion zu NH3, das dann
desorbiert wird. Schema des katalytischen Mechanismus der NH;-Synthese:

H, = 2H, 4

No = Naags = 2Nags

Nags + Haas = NHags

NHags + Hags = NHz aqs

NHj ags + Hags = NHzaas = NHzdesorb

Al,O5 und CaO (Strukturpromotoren) stabilisieren die Oberflidchenstruktur und ver-
hindern das Zusammensintern der Eisenpartikel. K,O (elektronischer Promotor)
verringert die Aktivierungsenergie der Dissoziation der adsorbierten N,-Molekiile
wahrscheinlich durch eine Verstdrkung der zz-Riickbindung Fe-N und damit Schwé-
chung der N—N-Bindung (Fe—N=N| & Fe=N=N/; vgl. Abschn. 5.5.1) der adsor-
bierten N,-Molekiile. Die Herstellung des Synthesewasserstoffs wurde bereits im
Abschn. 4.2.2 behandelt. Der Synthesestickstoff wird heute iiberwiegend durch frak-
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tionierende Destillation verfliissigter Luft (siehe S. 449) hergestellt. Chemisch kann
er durch Umsetzung von Luft mit Koks erzeugt werden.
4N, + O, +2C = 2CO +4N, AH® = —221kJ/mol

| — | S —
Luft Generatorgas

Die Entfernung von CO aus dem Gasgemisch erfolgt nach den auf S. 404 beschriebe-
nen Verfahren (Konvertierung in CO,).

Die NH;-Synthese ist das einzige technisch bedeutsame Verfahren, bei dem die
reaktionstrigen N,-Molekiile der Luft in eine chemische Verbindung iiberfiihrt wer-
den. Die Reaktion hat daher eine zentrale Bedeutung (z.B. fiir die Diingemittelin-
dustrie). NH; wird in riesigen Mengen erzeugt (Weltproduktion 2007 131 - 10°t, Pro-
duktion in Deutschland 2,8 - 10°t) und hauptséichlich zu stickstoffhaltigen Diingemit-
teln verarbeitet, auBerdem wird es zur Herstellung von HNO; und von Vorproduk-
ten fiir Kunststoffe und Fasern verwendet. Wichtige stickstoffhaltige Diingemittel
sind KNO3, NH4NO;, Kalkstickstoff und Harnstoff. Die Weltproduktion an Stick-
stoffdiinger in t N betrdgt 90 - 10°t. Zusammen mit den mengenmiBig geringeren
phosphor- und kaliumhaltigen Diingemitteln (s. S. 524 und S. 643) war 1999 der welt-
weite Verbrauch 141 - 10°t. Auf die 15 groBten Verbraucher entfielen 109 - 10°t, in
Deutschland verbrauchte man 3 - 10°t. Von 1999 bis 2002 verringerte sich in Deutsch-
land der Diingemittelverbrauch von 400kg/ha auf 200kg/ha. 2002 wurden in
Deutschland 1 Million t Diingemittel produziert.

Die Wasserstoffatome im NH; konnen durch Metallatome ersetzt werden. Beim
Erhitzen reagiert gasformiges Ammoniak mit Alkalimetallen oder Erdalkalimetallen
zu Amiden.

2Na + 2NH; — 2NaNH, + H,

Aus Amiden der Erdalkalimetalle erhélt man bei weiterem Erhitzen Imide
Ca(NH,), — CaNH + NH;

und schlieflich Nitride.
3CaNH — CaszN, + NHj3

In Wasser entsteht aus den Ionen NH; , NH? und N3~ sofort NHs.

Beispiel:

Es kann wie bei den Hydriden und Carbiden zwischen salzartigen, kovalenten und
metallartigen Nitriden unterschieden werden.

Salzartige Nitride bilden Lithium, Natrium, die Erdalkalimetalle, die Lanthanoide
und Actinoide. Als Festelektrolyt geeignet ist LizN, das aus Li*- und N>~ -Ionen
aufgebaut ist und einer der besten festen Ionenleiter ist (vgl. Abschn. 2.7.5.1). La-
dungstriger sind die Li*-Ionen. In den Verbindungen BaN, und SrN, sind N3~ -
Tonen vorhanden, die isoelektronisch mit Cg_-Ionen sind.



498 4 Die Elemente der Hauptgruppen

Kovalente Nitride entstehen mit den Elementen der 3. bis 5. Hauptgruppe. Die
Nitride BN (vgl. Abschn. 4.8.4.6), AIN und Si3;Ny (vgl. Abschn. 4.7.10.3) gehoren zu
den nichtmetallischen Hartstoffen und werden als Hochleistungskeramiken verwen-
det. GaN und InN kristallisieren im Wurtzitgitter und sind wegen ihrer Halbleiter-
und Lumineszenzeigenschaften interessant (s. Abschn. 5.10.6). P3Njs bildet eine drei-
dimensionale Raumnetzstruktur aus eckenverkniipften PNy-Tetraedern.

Metallartige Nitride werden von den Ubergangsmetallen der 4. —8. Nebengruppe
gebildet. Dazu gehoren die metallischen Hartstoffe. Sie wurden bereits bei den Ein-
lagerungsverbindungen im Abschn. 2.4.6.2 behandelt.

Sowohl ionische als auch metallische Bindung ist im Subnitrid NaBa;N vorhanden.
Die Ba- und N-Atome bilden Saulen aus flichenverkniipften Oktaedern, zwischen
denen sich die Na-Atome befinden. Innerhalb der Séulen ist die Bindung ionisch
(Ba§+N3_)3+3 e . Die positiv geladenen Sdulen werden durch die tiberschiissigen
Elektronen metallisch aneinander gebunden. Die sowohl zwischen den Siulen als
auch den Na-Atomen vorhandene metallische Bindung hat metallisches Verhalten
der Verbindung zur Folge. Ionisch und metallisch ist auch die Bindung im Subnitrid
CazAuN, das im Perowskit-Typ kristallisiert: (Ca§+Au_N3_)2+Ze_. Die Bindungs-
verhéltnisse sind denen in Rb- und Cs-Suboxiden analog (vgl. Abschn. 4.10.4.2).

Hydrazin N,H,

—2
N,H, ist eine farblose Fliissigkeit (Smp. 2 °C, Sdp. 113 °C), die an der Luft raucht.
Im N,H4-Molekiil ist eine N—N-Einfachbindung vorhanden, die Bindungswinkel
entsprechen etwa einer sp>-Hybridisierung nach dem VB-Modell.

H,N—NH,

Die beiden NH,-Gruppen sind um die N—N-Achse des Molekiils ca. 100° gegenei-
nander verdrillt (gauche-Konformation). In dieser Konformation ist die AbstoBung
zwischen den freien Elektronenpaaren am kleinsten. Im Gleichgewicht besteht N,H,
zu gleichen Teilen aus zwei spiegelbildlichen Isomeren, die sich mit hoher Frequenz
(Aktivierungsenergie 3kJ/mol) ineinander umwandeln.

H\ H H H
/

BN = H\N/
|/~ |/~

IN NI
\H u’

Wie die F—F- und die O—O-Einfachbindung besitzt auch die N—N-Einfachbindung
eine kleine Bindungsenergie (vgl. Tabelle 2.15). Hydrazin ist daher eine endotherme
Verbindung (AHg = +51 kJ/mol), die beim Erhitzen oder bei Initialziindung explo-
sionsartig zerfallt.

3N2H4 — 4NH3 + N2
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Mit Wasser ist Hydrazin unbegrenzt mischbar. Wissrige Losungen lassen sich gefahr-
los handhaben. Sie haben reduzierende und basische Eigenschaften. Cu(1I)-Salze
werden zu Cu,0O, Ag- und Hg-Salze zu den Metallen, Selenit und Tellurit zu den
Elementen reduziert. Dabei wird N,H, zu N, oxidiert.

Mit Sauerstoff verbrennt N,H, unter grofler Wéarmeentwicklung und wird daher
als Raketentreibstoff verwendet.

N,H, + O, — N, +2H,0  AH®° = —623kJ/mol

N,H, ist eine schwichere Base als NHs.
N,H, + H,O = N,Hf +OH™  Kg, =810 'mol/l
N,HY + H,0 = N,H;" + OH™  Kg, = 8- 107 °mol/I

Es gibt zwei Reihen von Hydraziniumsalzen. N,H? -Salze sind in Wasser bestindig.
N,HZ - Salze wie N,H(Cl, und N,H¢SO, hydrolysieren, da Ky, sehr klein ist.

N,HZ" + H,0 = N,H? + H;0™

N,H, kann durch Oxidation von NH; mit NaOCI hergestellt werden, wobei als Zwi-
schenprodukt Chloramin NH,Cl auftritt (Raschig-Synthese).

NH;3; + NaOCl — NaOH + NH,Cl
NH, [CI + H|NH, + NaOH — H,N—NH, + NaCl + H,0O
Gesamtreaktion: 2 NH; + NaOCl — N,H, + NaCl + H,O

Spuren von Schwermetallen katalysieren die Konkurrenzreaktion
2 NH2C1 + N2H4 — 2NH4C1 + N2

Daher werden Komplexbildner wie EDTA zugesetzt, die die Schwermetallionen
binden.

Heute wird Hydrazin tiberwiegend durch Oxidation von NH3 mit Natriumhypo-
chlorit in Gegenwart von Aceton hergestellt (Bayer-Prozess). Das Zwischenprodukt
ist Acetonazin.

2NHj; + NaOCl + 2 CH;COCH; —

Derivate des Hydrazins sind als Polymerisationsinitiatoren, als Herbizide und Phar-
maka von Bedeutung.

Stickstoffwasserstoffsaure HN3

Wasserfreies H§13 ist eine farblose, explosive Fliissigkeit (Sdp. 36 °C).
2HN; — 3N, + H, AH® = —538kJ/mol
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Wissrige Losungen bis zu einem Massenanteil von 20 % HNj; sind gefahrlos zu hand-
haben, sie reagieren schwach sauer.

HN; + H,0 = H;0" + Nj pKs = 49

Die Salze der Stickstoffwasserstoffsdure heiBen Azide. Das N5 -Ion ist ein Pseudoha-
logenidion (vgl. Abschn. 4.4.10). Schwermetallazide wie AgN; und Pb(N3), sind
schwer 16slich und explodieren bei Erhitzen oder Schlag. Pb(N3), wird als Initialziin-
der verwendet. Hochexplosiv sind auch Mo(N3)s und W(N3)e. (BuyN)3[U(N3);] ist
das erste bindre Azid eines Actinoiden-Elementes (s. auch Abschn. 5.17.2). Alkali-
metall- und Erdalkalimetallazide lassen sich bei hoherer Temperatur kontrolliert zer-
setzen.

2NaN; 2 S92 Na + 3N,

Die Zersetzungsreaktion dient zur Darstellung von Alkalimetallen und Reinststick-
stoff.

HN;3; ist ein starkes Oxidationsmittel. Metalle (Zn, Fe, Mn, Cu) l6sen sich unter
Stickstoffentwicklung.

0 -1 +2 -3 0o -3
Das Azidion ist linear und symmetrisch gebaut.
0_ @

o @ o ® _20
IN=N=N| «— IN=N—N| «— [IN—N=NI|

Im Gegensatz dazu enthdlt das HNjz;-Molekiil zwei unterschiedliche N—N-Bin-

dungen.
© @ ® O

NaNj stellt man durch Uberleiten von N,O iiber NaNH, her.
NaNH, + N,0 ~25 NaN; + H,0

HNj; erhélt man aus NaN; mit verdiinnter H,SO,.

—1

Diazen (Diimin) N,H,. Festes Diazen ist gelb und unterhalb —180 °C metastabil.
Es entsteht als Reaktionszwischenprodukt bei der Oxidation von N,H, mit O, oder
Hzoz.

Oxidation

H,N—NH, HN=NH

—2H

Dargestellt wird es durch Thermolyse von Hydrazinderivaten.

—1
Tetrazen N,H, kristallisiert in farblosen Nadeln. Bei 0 °C zersetzt es sich in N,
N,H, und NH,Nj;, bei —30 °C ist es metastabil.



4.6 Gruppe 15 501

H _ __H
ON—N=N-N
H H

Strukturformel:

N4H, ist schwicher basisch als Hydrazin und wirkt stark reduzierend.

4.6.5 Hydride des Phosphors, Arsens, Antimons und Bismuts

Die Stabilitidt der gasformigen Hydride NH;, PH;, AsH;, SbH;, BiH; nimmt mit
steigender Ordnungszahl ab. SbH; und BiH; sind thermisch instabil. Zusammenstel-
lung einiger Eigenschaften:

NH3 PH3 ASH3 SbH3 B1H3
AHyg in kJ/mol —46 +5(?) +66 +145 +278
Siedepunkt in °C —33 —88 —62 —-17 +17
Bindungswinkel 107 ° 94 ° 92° 91° —
Basizitét — nimmt ab

Die Hydridmolekiile sind pyramidal gebaut. Mit zunehmender Ordnungszahl nimmt
der s-Charakter des freien Elektronenpaares zu und damit die Basizitdat der Mole-
kiile ab. Phosphoniumsalze, die das Ion PH enthalten, sind weniger bestindig als
Ammoniumsalze; sie werden in wissriger Losung zersetzt.

PH, + H,O0 — PH; + H;O"

AsHJ ist bereits unbestindig und bildet keine Salze.
Darstellung der Hydride:
Hydrolyse von Phosphiden, Arseniden, Antimoniden mit Saure.

Mg;P, + 6 HCl — 2 PH; + 3 MgCl,
Reduktion mit naszierendem Wasserstoff.
AsCl; + 6H — AsH; + 3HCI
Reduktion der Halogenide mit LiAlH,.
4 AsCl; + 3LiAIH, — 3 LiCl + 3 AICI; + 4 AsHj;

PH; entsteht aus weilem Phosphor und Kalilauge unter Erwérmen.

0 -3 +1
P,+ 3KOH + 3H,0 — PH; + 3KH, PO,

Neben Phosphan entsteht auch Diphosphan.

Phosphan PHj ist ein farbloses, knoblauchartig riechendes, sehr giftiges Gas (Sdp.
—88 °C). Mit Hydrogenhalogeniden bilden sich Phosphoniumsalze, die in wissriger
Losung hydrolytisch zersetzt werden.
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PH,I + H,O — PH; + H;O0" + 1~

Diphosphan P,Hj ist eine farblose Fliissigkeit (Sdp. 52 °C), es ist selbstentziindlich
und zersetzt sich im Licht und in der Warme unter Disproportionierung in PH; und
wasserstoffarmere Phosphane.

Es sind zahlreiche weitere Phosphane bekannt.

Kettenformige Phosphane P, H,, ., , gibt es bis n = 6. PsHs, PeHg und P;H; haben
Kifigstrukturen, auBerdem gibt es einen polymeren Phosphorwasserstoff. P;H; und
P,S; (s. Abb. 4.27) sind isoelektronisch.

//\

\\/

Arsenhydrid (Arsan) AsHj ist ein farbloses, duBerst giftiges Gas (Sdp. —62 °C).
Seine thermische Zersetzung und Abscheidung als Arsenspiegel wird zum Nach-
weis von As verwendet (Marsh’sche Probe). Das sehr giftige As(CH3); kann sich
durch Wirkung von Schimmelpilzen aus dem griinen Farbpigment
[Cus3(AsO3), - Cu(CH3COO0),] (Schweinfurter Griin) bilden (Biomethylierung).

4.6.6 Oxide des Stickstoffs

Es gibt Oxide des Stickstoffs mit den Oxidationszahlen +1bis +5.

Oxidationszahl +1 +2 +3 +4 +5
Stickstoffoxide N,O NO N,O3 NO, N,Os
N202 N204

Die Stickstoffoxide sind — mit Ausnahme von N,Os und N,O, — endotherme Ver-
bindungen. Alle Stickstoffoxide zerfallen beim Erhitzen.

Die Oxide NO und NO, besitzen ein ungepaartes Elektron, existieren aber bei
Raumtemperatur als stabile Radikale. Sie stehen im Gleichgewicht mit diamagneti-
schen Dimeren, die in den kondensierten Phasen bei tiefen Temperaturen iiberwie-
gen. Nachgewiesen wurde das paramagnetische, instabile Radikal NOs, jedoch nicht
als reine Verbindung isoliert. N4O ist nur bei tiefen Temperaturen isolierbar, es ist
ein Nitrosylazid.

Distickstoffmonooxid N,O

N,O ist ein farbloses, reaktionstriges Gas. Es ist metastabil (AHg = +82 kJ/mol),
zerfillt aber erst oberhalb 600 °C in die Elemente. Es wird als Anisthetikum verwen-
det, unterhélt aber die Atmung nicht. Da es eingeatmet Halluzinationen und Lach-
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lust hervorruft, wird es auch Lachgas genannt. Phosphor, Schwefel und Kohlenstoff
verbrennen in N,O wie in Sauerstoff, Gemische mit Wasserstoff explodieren beim
Entziinden wie Knallgas.

N,O wird durch thermische Zersetzung von Ammoniumnitrat hergestellt.

-3 +5 200°C +

1
NH,NO; —— N,O + 2H,0  AH° = — 124 kJ/mol

Oberhalb von 300 °C kann explosionsartiger Zerfall von NH4;NO; erfolgen.
Das Molekiil N,O ist linear gebaut, isoelektronisch mit CO,, N3 und NO3 und

kann mit den folgenden Grenzstrukturen beschrieben werden.

e & _ ® o

N=N=0 <> IN=N—OI
N,O ist eines der wichtigeren klimawirksamen Spurengase (vgl. Abschn. 4.11). Es
wirkt in der Stratosphédre Ozon zerstérend und tridgt zum Treibhauseffekt bei. Fiir
die Zunahme der N,O-Konzentration in der Atmosphire sind landwirtschaftliche

Aktivitaten verantwortlich: verstdarkter Einsatz mineralischer Diinger und Auswei-
tung des Nassreisanbaus. NO3 wird mikrobiell zu N,O reduziert.

Stickstoffmonooxid NO, Distickstoffdioxid N,O,

NO ist ein farbloses, giftiges Gas, das aus N, und O, in endothermer Reaktion ent-
steht.

N2 +10, =NO  AHg = +91,3 kJ/mol

Bei Raumtemperatur liegt das Gleichgewicht vollstindig auf der linken Seite. Bei
2000 °C ist ein Volumenanteil von 1 % NO, bei 3000 °C von 5 % NO im Gleichge-
wicht mit N, und O,. Durch Abschrecken kann man NO unterhalb von etwa 400 °C
metastabil erhalten (Abb. 4.23).

NO ist ein Zwischenprodukt bei der Salpetersdureherstellung. Frither wurde NO
durch , Luftverbrennung” in einem elektrischen Flammenbogen hergestellt. Die
technische Darstellung erfolgt heute mit dem billigeren Ostwald-Verfahren, bei dem
NHj; in exothermer Reaktion katalytisch zu NO oxidiert wird.

4NH; +50, 225 4NO + 6H,0  AH® = —906 kJ /mol

Pt

Ein NH;-Luft-Gemisch wird iiber einen Platinnetz-Katalysator geleitet. Die Kon-
taktzeit am Katalysator betriigt nur etwa ! / 1000 8- Dadurch wird NO sofort aus der
heilen Reaktionszone entfernt und auf Temperaturen abgeschreckt, bei denen das
metastabile NO nicht mehr in die Elemente zerfillt.

Im Labor kann NO durch Reduktion von Salpetersdure mit Kupfer hergestellt
werden (vgl. S. 509).

8H;0" +2NO; +3Cu — 3Cu’" +2NO + 12H,0
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Abbildung 4.23 Volumenanteil NO in % beim Erhitzen von Luft (4 N, + O,). Nur bei ho-
hen Temperaturen erfolgt Bildung von NO aus N, und O,. Unterhalb 400 °C ist NO metasta-
bil, dartiber erfolgt Zerfall in die Elemente.

Die Bindung kann am besten mit dem in Abb. 2.68 angegebenen MO-Diagramm
beschrieben werden. NO besitzt 11 Valenzelektronen und das 7*-Orbital ist nur mit
einem Elektron besetzt. Das Molekiil ist daher paramagnetisch und der Bindungs-
grad betrigt 2,5.

Durch Abgabe des einsamen Elektrons kann das NO-Molekiil leicht zum Nitrosyl-
kation NO™ oxidiert werden, das mit N, und CO isoelektronisch ist und den Bin-
dungsgrad 3 besitzt (vgl. S. 488). Von NO™ sind ionische Verbindungen bekannt, z. B.
NOCIO,4, NOBF, und NOHSO,.

Die Nitrosylsalze reagieren mit Wasser zu Salpetriger Siure.

NO* + H,0 — HNO, + H*

Mit Ubergangsmetallionen bildet NO* wie CO Komplexe. Die Verbindung
[Fe@*)(CN)sNO()]>~ entsteht bei der Umsetzung von Kaliumhexacyanidofer-
rat(II) mit Salpetersdure (s. Abschn. 5.15.5).

Durch Aufnahme eines Elektrons geht das NO-Radikal in das Nitroxylanion NO ~
iber (isoelektronisch zu O;). Der braune Ring beim NOj -Nachweis z. B. entsteht
durch das Komplexion [Fe(H,0)sNOJ**. NO lagert sich an das Fe?*-lon an und
nimmt dabei ein Elektron auf.

NO + [Fe(2+)(H20)6]2+ — [Fe(3+)(H20)5NO(_)]2+ + H20

Meist sind Molekiile mit ungepaarten Elektronen farbig und sehr reaktiv. NO ist
jedoch ein farbloses, méBig reaktives Gas, das unrein im kondensierten Zustand
blau aussieht.

Fiir das Radikal NO sollte man eine Dimerisierung erwarten. Die Dimerisierung

2NO = N,0, AH® = —10 kJ/mol
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erfolgt erst im kondensierten Zustand. Als Dimer bildet sich ein diamagnetisches
Molekiil mit cis-Konfiguration und einer schwachen Bindung.

Die ,Nicht“-Dimerisierung ist mit dem MO-Diagramm von NO zu verstehen (vgl.
Abb. 2.68). Bei der Dimerisierung wiirde eine Kopplung der Elektronen in einem
NO antibindenden Orbital erfolgen.

Mit Sauerstoff reagiert NO spontan zu NO.,.

2NO + 0, = 2NO,  AH® = —114 kJ/mol

Oberhalb von 600 °C liegt das Gleichgewicht vollstandig auf der linken Seite.

Das NO-Molekiil spielt beim Abbau der Ozonschicht in der Stratosphire eine
Rolle (vgl. Abschn. 4.11). Es ist auBerdem ein biologisch relevantes Molekiil. Erst
in den 90er Jahren erkannte man, dass es in menschlichen Zellen synthetisiert wird
und als Botenstoff und fiir Kontrollfunktionen bei einer Vielzahl physiologischer
Prozesse wichtig ist: Blutgerinnung, Blutdruck-Kontrolle, Vasodilatation (Relaxation
von glatter Muskulatur, z. B. des Verdauungstraktes und der Blutgefiaf3e).

Zur Verringerung des arteriellen Blutdrucks z. B. bei frischen Herzinfarkten wird
Nitroprussidnatrium Na,[Fe(CN)sNO] - 2 H,O (siehe Abschn. 5.15.5) als schnell wir-
kender Vasodilatator eingesetzt.

Distickstofftrioxid N,O5

N,O; entsteht als blaue Fliissigkeit beim Abkiihlen einer Mischung aus gleichen
Stoffmengen der beiden Radikalmolekiile NO, und NO.

NO + N02 == N203 AH® = —40 kJ/mol

Bereits oberhalb —10 °C zerfillt N,O3 in Umkehrung der Bildungsgleichung, bei
25 °C enthilt der Dampf nur noch 10 % undissoziiertes N>Os. N,O5 ist das Anhydrid
der Salpetrigen Sdaure. Mit Laugen reagiert N,O5 (oder ein NO-NO,-Gemisch) daher
zu Nitriten.

N,O; +20H — 2NO, + H,O

Das N,05-Molekiil ist planar gebaut und enthilt eine schwache N-N-Bindung, es
kann als Nitrosylnitrit beschrieben werden.

"N AA
OSn-R22 . N0yt NO, T
Q°

Stickstoffdioxid NO,, Distickstofftetraoxid N,O,4

NO, ist ein braunes, giftiges, paramagnetisches Gas, das zum farblosen diamagneti-
schen N,O, dimerisiert.
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2N02 = N204 AH® = —57 kJ/mOl

Bei 27 °C sind 20 %, bei 100 °C 90 % N,O, dissoziiert. Bei —11 °C erhilt man farb-
lose Kristalle von N,Oy.
NO, ist ein Zwischenprodukt bei der Salpetersidureherstellung. Im Labor erhilt
man es durch thermische Zersetzung von Schwermetallnitraten im Sauerstoffstrom.
250—600 °C

Pb(NO3), ————PbO + 2NO, + 5O,

Oberhalb 150 °C beginnt NO, sich in NO und O, zu zersetzen, bei 600 °C ist der
Zerfall vollstandig.

2NO, — 2NO + O,

NO, und N,O, sind starke Oxidationsmittel.
NO, ist das gemischte Anhydrid der Salpetersdure und der Salpetrigen Séure. Mit
Lauge reagiert NO, bzw. N,O4 nach

N,O4,+20H — NO; + NO; + H,O
NO, ist gewinkelt und kann mit folgenden Grenzstrukturen beschrieben werden.
N N
PN 2 VO g N
o U o0

N,O, besteht in der Gasphase und auch im festen Zustand aus planaren Molekiilen
mit einer schwachen N—N-Bindung.

S /9
O o o 0
/Oé AL

2 O

NO, kann leicht zum Nitrition NO> reduziert und zum Nitrylion NO3 (vgl. S. 514)
oxidiert werden. NOj3 ist ein lineares Molekiil mit einem sp-Hybrid (VB-Modell)
am N-Atom und isoelektronisch mit CO,.

e
O=N=0

Die Stickstoffoxide NO und NO, sind Luftschadstoffe, die bei der Bildung von tro-
posphirischem Ozon und anderen Photooxidantien eine Rolle spielen. Die jahrliche
Emission (berechnet als NO,) betrug 2009 in Deutschland 1,4 - 10° t. 45 % der Stick-
stoffemissionen entstanden im Bereich Verkehr. Emissionen, Schadstoffwirkungen
sowie UmweltschutzmaBnahmen (Entstickung von Rauchgasen, Katalysatoren von
Kraftfahrzeugen) werden im Abschn. 4.11 behandelt.

Distickstoffpentaoxid N,Os5

N,Os ist das Anhydrid der Salpetersdure und kann aus dieser durch Entwéssern mit
P,O,q erhalten werden.
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2HNO3 — N205 + Hzo

N,Os bildet farblose Kristalle, die bei 32 °C sublimieren, mit Wasser zu HNOj; rea-
gieren und sich bereits bei Raumtemperatur zu NO, und O, zersetzen. Festes N,Os
besitzt die ionogene Struktur [NO3 ][NO3 ] und ist also ein Nitrylnitrat. Im gasfor-
migen Zustand sind Molekiile der Struktur

N ol P
\O\\ I?I /Q\:[QfI //O/
I0lg 10k,
vorhanden.
Vom NOj -Ton (vgl. oben) sind farblose Salze bekannt z. B. [NO,]CIO,. NO3 ist
auch in der Nitriersdure (konz. HNOj3 + konz. H,SO,) vorhanden, mit der aromati-
sche Kohlenwasserstoffe in Nitroverbindungen iiberfithrt werden konnen (vgl. S.

509).
Hydroxylamin NH,OH

Formal ist liIHzOH ein Hydroxylderivat von NHj;. Es kristallisiert in farblosen Kris-
tallen (Smp. 32 °C), die sich bei Raumtemperatur langsam zersetzen und oberhalb
100 °C explosionsartig in NH;3, N, und H,O zerfallen. NH,OH ist eine schwichere
Base als NH; (pKg = 8,2). In saurer Losung disproportioniert es zu NH3z und N,O,
in alkalischer Losung zu NH; und N».

-1 —3 +1
4NH,0H — 2NH; + N,O + 3H,0
—1 -3 0
3NH20H — NH3 + N2 + 3H20

Es ist ein starkes Reduktionsmittel und reduziert Ag* zu Ag und Hg3" zu Hg,
wobei es zu N, oxidiert wird. Mit anderen Oxidationsmitteln reagiert es auch zu
N,O und NO. Gegeniiber Sn?*, Cr2*, V2 reagiert es als Oxidationsmittel und wird
zu NHj reduziert.

Die Darstellung erfolgt gro3technisch mit drei Verfahren. Beim Stickstoffmono-
oxid-Reduktionsverfahren wird NO mit Wasserstoff in saurer Losung katalytisch (Pt,
Pd) zu Hydroxylammoniumsulfat reduziert.

2NO + 3 H2 + HQSO4 — [NH3OH]2$O4

98 % der Gesamtproduktion wird zur Herstellung von Caprolactam verwendet, das
zu Polyamiden verarbeitet wird.

Bestandiger als NH,OH sind die Hydroxylammoniumsalze wie [NH;OH]Cl oder
[NH;0H]NO:s.
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4.6.7 Sauerstoffsduren des Stickstoffs

Die wichtigsten und stabilsten Sauerstoffsduren sind:

Oxidationszahl Salze
Salpetersdure HNOj; +5 Nitrate
Salpetrige Saure HNO, +3 Nitrite
Hyposalpetrige Saure H,N,O, +1 Hyponitrite

Aullerdem sind einige instabile Oxosduren bekannt.

+5
Peroxosalpetersdure HOONO,. Sie zerfillt bereits bei —30 °C explosionsartig.
Salze sind nicht bekannt.

+3
Peroxosalpetrige Sdure HOONO. Sie wandelt sich rasch in die isomere Salpeter-
sdure um. Alkalische Losungen sind stabiler. Salze konnten nicht isoliert werden.

+2
Oxohyposalpetrige Sdure H,N,O3. Die Séure ist instabil, das Anion

N
(0]

o
A o
9\0/

ist in alkalischen Losungen relativ stabil, bekannt ist das Salz Na,N,Os;.

Salpetersaure HNO;

HNO; wird grofitechnisch durch Einleiten von N,O, in Wasser hergestellt, wobei
zur Oxidation noch Sauerstoff erforderlich ist.
N,O, + H,0 + 10, =, 2 HNO;
3—10bar
Im Einzelnen laufen folgende Reaktionen ab: Aus N,O, entsteht mit Wasser durch
Disproportionierung Salpetersdure und Salpetrige Sdure.

+4 +5 +3
N204 + Hzo _— HNO3 + HN02
HNO, ist instabil und disproportioniert (vgl. S. 510).
+3 +5 +2
3HNO, — HNO; +2NO + H,O
NO reagiert mit Luftsauerstoff zu NO,, das iiberwiegend dimerisiert (vgl. S. 505).
2NO + 02 — N204

Letztlich wird Salpetersdure durch mehrere groftechnische Reaktionen aus dem
Stickstoff der Luft hergestellt:

+H, +0, +0, +0,,H,0

N, NH

3
Haber-Bosch-Verfahren Ostwald-Verfahren

NO

NO, HNO;
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HNO; (Weltproduktion ca. 30 - 10° t, in Deutschland wurden 2005 2,1 - 10° t syntheti-
siert) wird iiberwiegend zur Herstellung von Diingemitteln, vor allem NH4NO; und
fiir Sprengstoffe verwendet.

Wasserfreie HNOj ist eine farblose Fliissigkeit (Sdp. 84 °C). Beim Sieden erfolgt
teilweise Zersetzung, die durch Lichteinwirkung schon bei Raumtemperatur einsetzt.

HNO; wird daher in braunen Flaschen aufbewahrt. Gelostes NO, farbt HNOj; gelb
bis rotbraun. Die konzentrierte Sdure hat einen Massenanteil von 69 % HNOs, sie
siedet bei 122 °C als azeotropes Gemisch. Rauchende Salpetersiure enthilt NO,
gelost und entwickelt an der Luft rotbraune Dampfe. HNOj ist ein starkes Oxida-
tionsmittel.

NO3 +4H;0" +3e” = NO+6H,0 E°= 4096V

Die konzentrierte Sdure 16st Kupfer, Quecksilber und Silber, nicht aber Gold und
Platin.

3Cu+2NO; +8H;0" — 3Cu®" +2NO + 12H,0

Einige unedle Metalle (Cr, Al, Fe) werden von konz. HNOj nicht gelost, da sich auf
ihnen eine dichte Oxidhaut bildet, die das Metall vor weiterer Sdureeinwirkung
schiitzt (Passivierung). Diese Metalle 16sen sich nur in verdiinnter HNOj;.

Die Mischung von konz. HNOj; und konz. HCl im Volumenverhéltnis 1:3 heif3t
Konigswasser. Es 10st fast alle Metalle, auch Gold und Platin, da aktives Chlor ent-
steht und mit den Metallionen Chloridokomplexe gebildet werden, die das Redox-
potential beeinflussen (vgl. Abschn. 3.8.8):

HNO; + 3HCI — NOCI + 2Cl + 2H,0

Niob, Tantal und Wolfram werden von Konigswasser nicht gelost.
Eine Mischung von konz. HNO; und konz. H,SO, (Nitriersdure) wirkt nitrierend.
Dabei ist das angreifende Teilchen das NO3-Ion.

HNO, + 2H,S80, = NO} + H,0* + 2HSO;

H
© 105~ X, O

Das HNOj;-Molekiil ist planar gebaut und kann mit den beiden Grenzstrukturen

A P
H .0 H_,0 Ne [t] [t]t]1
0Ny & O
o) e I

sp2-Hybrid n-Bindung

beschrieben werden.
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Die Salze der Salpetersdure heilen Nitrate. Das Nitration NOj ist planar gebaut,
die Bindungswinkel betragen 120 °, es kann mit drei mesomeren Grenzstrukturen
beschrieben werden.

;cl)_|9 ||c|)| |‘|C5|e
/éNQ\ « //NQ\ o  N&
o7 ge O Ve O YO

Wie beim HNO3-Molekiil ist im VB-Modell das N-Atom sp?-hybridisiert, die vollige
Delokalisierung des w-Elektronenpaares fiihrt zu einer Stabilisierung des NO5 -Ions,
daher ist das NO3 -Ion stabiler als das HNOs-Molekiil.

Nitrate sind in Wasser leicht 16slich. Alkalimetallnitrate zersetzen sich beim Erhit-
zen in Nitrite, wihrend aus Schwermetallnitraten NO, und Metalloxide entstehen.

KNO; — KNO, + 10,
Hg(NO3), — HgO +2NO, + 10,

Nitrate sind, besonders bei hoheren Temperaturen, Oxidationsmittel. Durch starke
Reduktionsmittel wird das NOs-lon zu NHj reduziert. NaNOj (Chilesalpeter),
KNO; (Salpeter) und NH4;NOj; sind wichtige Diingemittel (s. S. 496). Bei hoherer
Temperatur kann sich NHsNO; explosiv zersetzen. 1921 explodierten bei der BASF
in Oppau 4500t und iiber 500 Menschen starben.

KNOj; (Salpeter) ist im éltesten Explosivstoff Schwarzpulver enthalten, der aus
einer Mischung von Schwefel, Holzkohle und Kaliumnitrat besteht. Vom spéaten Mit-
telalter bis zur Neuzeit war die notwendige Beschaffung von Salpeter zur Herstellung
von Schwarzpulver und von Diingemitteln schwierig. Dies fiihrte zu nationalen Kon-
flikten und ist ein interessantes Beispiel fiir die Beziehung zwischen Wirtschaft und
Politik.

Zu hohe Nitratgehalte im Trinkwasser und in pflanzlichen Nahrungsmitteln (z. B.
Salat) konnen im Speichel und im Diinndarm zu Nitritbildung fithren (siehe unter
Nitrit). Die Oxidation von Hamoglobin zu Methdmoglobin fiihrt zu Sauerstoffman-
gelsymptomen (Blausucht). Besonders empfindlich gegeniiber Nitrit reagieren Saug-
linge wihrend der ersten Lebenswochen.

Salpetrige Saure HNO,

HNO, ist in reinem Zustand nicht darstellbar, sondern nur in verdiinnter Losung
einige Zeit haltbar. HNO, ist eine mittelstarke Siure (Kg =4 - 10™%), sic zersetzt
sich unter Disproportionierung.

+3 +5 +2
HNO, kann je nach Reaktionspartner reduzierend oder oxidierend wirken. Als Re-
duktionsmittel
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NO3 +2H;0" +2e~ = NO3 +3H,0 E° = 4094V
fungiert sie gegeniiber MnOy, PbO, und H,O,, als Oxidationsmittel
NO; +2H;0" + e~ = NO + 3H,0 E° = +099%V

gegeniiber I~ und Fe?*.

Mit NH; reagiert HNO, zu N, (vgl. S. 488).
NH3 + HNOZ -— N2 + 2H20

HNO, besteht aus planaren cis- und trans-Isomeren.

H 0O H
NO_NZ ~ —~ \P_i
O—N7 = Q—N\O\
, N
cis trans
Das trans-Isomere ist um 2 kJ / mol stabiler als das cis-Isomere.
Besténdig sind die Salze der Salpetrigen Saure, die Nitrite. Das Nitrition NO, —

isoelektronisch mit O3 — ist mesomeriestabilisiert.

N N N NPT
/
6// \\O\/@ R @\/O// \\O\
S P

sp*-Hybrid n-Bindung
Darstellung von Nitriten:

+2 +4 +3 +3
NO + NOZ (bZW N203) + 2NaOH — 2N3N02 + Hzo

KNO; % KNO, + 10,
Als Komplexligand bildet NO, Nitrito-N-komplexe M «+— NO, (frither Nitrokom-
plexe), z. B. Kaliumhexanitrito-N-cobaltat(III) K;[Co(NO,)s] mit N-Anbindung, und
Nitrito-O-komplexe M «— ONO, bei denen die Bindung an das Zentralatom iiber
das O-Atom erfolgt.

NaNO, wird zur Haltbarmachung von Lebensmitteln verwendet, z. B. als Nitritpo-
kelsalz, ein Gemisch aus Speisesalz mit 0,4—0,5 % NaNO,. Es konserviert gegen
Botulismus und Salmonellen und bewirkt eine stabile Pokelfarbe. NaNO, ist giftig,
die bei Verwendung von Pokelsalz vorhandene Nitritmenge gilt jedoch als ungefdhr-
lich. Allerdings konnen sich bei gleichzeitiger Aufnahme von Aminen carcinogene
Nitrosamine bilden (R,NH + NO, — R,N—NO + OH ).

Hyposalpetrige Siure H,N,O, ist in reinem Zustand in weilen Kristallbldttchen
isolierbar, die leicht explodieren. Die wissrige Losung reagiert schwach sauer und
zerfillt nach

H2N202_) N20 + H20

N,O ist nur formal das Anhydrid der Hyposalpetrigen Siure, denn weder die Sidure
noch ihre Salze lassen sich aus N,O herstellen.
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Es gibt zwei Reihen zersetzlicher Salze mit den Anionen HN,O, und Nzoi‘. Sie
reagieren in wissriger Losung alkalisch und wirken reduzierend.
Von der Séure ist nur die trans-Form

H-O

N=N

= \__
O—H

bekannt. Bei den Salzen gibt es auch die cis-Form.

4.6.8 Halogenverbindungen des Stickstoffs

Die bindren Halogenverbindungen der Zusammensetzungen NX3, N, Xy, NoX, und
N;X leiten sich vom Ammoniak, Hydrazin, Diimin und der Stickstoffwasserstoff-
sdure ab. Eine Ubersicht enthilt die Tabelle 4.17.

Tabelle 4.17 Binire Stickstoff-Halogen-Verbindungen

Verbindungstyp F Cl Br 1

Stickstofftri- farbloses Gas gelbes, explosives Ol rote, rot-

halogenide AHg = —125kJ/mol  AHg = +229kJ/mol explosive  schwarze,

N N Kristalle explosive

X/ | x Kristalle
schwarze,
explosive
Kristalle

N2X4 N2F4 - - -

Distickstoff- farbloses Gas

tetrahalogenide AHg = —7kJ/mol

X,N —NX,

(gauche- und
trans-Form)

N2X2 lrllnS-Nze - - -
Distickstoff- farbloses Gas
dihalogenide AHg = +82kJ/mol

% /N=M/ Xtrans cis-N,F, farbloses Gas
AHg = +69 kJ /mol

X ~N= N\X cis

N3X N3F N3C] N3Br N3I

Halogenazide griingelbes Gas farbloses Gas, orangerote farbloser
9 o o - & 9 explosiv Flissigkeit, Feststoff,

X ~N—N=N| «— X/N =N=NI explosiv explosiv
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Stickstofftrifluorid NFj ist ein farbloses, wenig reaktionsfahiges Gas, das erst beim
Erhitzen mit Metallen zu Metallfluoriden reagiert. Von Wasser wird es nicht hydroly-
siert. Ein NF;-Wasserdampf-Gemisch reagiert durch Ziindung.

d+0—

NF; +2H,O — HNO, + 3HF
NF; wird technisch bei der Fertigung von Halbleitern und Fliissigkristalldisplays ver-
wendet.

Stickstofftrichlorid NCl; ist eine endotherme Verbindung. Die gelbe, 6lige Fliissig-
keit ist hochexplosiv. Mit Wasser erfolgt Hydrolyse.

(15\1814; +3H,0 — NH; + 3HCIO
Auf Grund der unterschiedlichen Bindungspolaritidt reagieren NF; und NCl; mit
Wasser unterschiedlich. Nicht explosiv und bei tiefen Temperaturen besténdig ist das
Salz [NCl,] *[AsFs] ~, das das tetraedrische Tetrachlorammoniumion NCI; enthilt.

Stickstofftribromid NBr; und Stickstofftriiodid NI; sind endotherme, explosive
Festkorper. Stickstofftriiodid bildet Ammoniakate NI;-nNH; (n =1, 3, 5), bei
Raumtemperatur entsteht durch NH;-Abgabe NIz - NH;3. NI; - NH;3 hat eine poly-
mere Struktur, die aus Ketten besteht, in denen N anndhernd tetraedrisch von I
umgeben ist.

1Nz L 1
N TN
L N
NN
NH; bildet mit je einem der endstidndigen I-Atome Charge-Transfer-Komplexe:
—N—1I - NH; (vgl. Abschn. 5.4.8). In trockenem Zustand explodiert NI; - NH; bei
der geringsten Beriihrung.

Die Trihalogenide NX; (X = F, Cl, Br) entstehen durch Reaktion von NH3 mit

dem Halogen.

NH; + 3X, — NX; 4+ 3HX

NI; ldsst sich nicht in Gegenwart von NH; darstellen, es entstechen Ammoniakate,
aus denen es sich nicht durch Entfernung von NH; darstellen lésst, da dabei Zerfall
in die Elemente erfolgt. Man erhélt es in CFCl;-Losung nach der Reaktion

BN + 31IF — NI, + BF;

N,F, ist im Gegensatz zu NFj; sehr reaktionsfihig, da im Molekiil eine sehr schwache
N—N-Bindung vorhanden ist. N,F, dissoziiert daher beim Erwédrmen in NF,-Radi-
kale.

NoF, = 2NF,  AH®° = +83kJ/mol

Es gibt zwei Typen von Halogensauerstoffverbindungen mit Stickstoff-Halogen-Bin-
dungen.
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Die Nitrosylhalogenide NOF, NOCI und NOBEr leiten sich von der Salpetrigen
Séure durch Ersatz einer OH-Gruppe durch ein Halogenatom ab (vgl. S. 504).

N=0
X7

Die Nitrylhalogenide NO,F und NO,Cl sind ganz entsprechend Sdurehalogenide der
Salpetersédure (vgl. S. 506).

~
P
N A

e

@
X—N

4.6.9 Schwefelverbindungen des Stickstoffs

Die wichtigsten Verbindungen sind S;N,, S4N,4 und das polymere (SN),.. AuBerdem
sind Verbindungen des Typs S,,N, (m = 4, 11, 15, 16, 17, 19) bekannt.

Die N—S-Bindung ist kovalent, N ist der negativ polarisierte Bindungspartner
o+ o—
S—N.

Tetraschwefel-tetranitrid SN, bildet orangefarbene, wasserunlosliche Kristalle
(Smp. 178 °C). Es explodiert auf Schlag oder StoB und beim Erhitzen.

SNy — 4S+2N,  AH®° = —536kJ/mol

S4N, ist sehr reaktionsfahig. Mit Lewis-Sauren (BF3, SbCl;, SnCly) bildet es Ad-
dukte, mit naszierendem Wasserstoff entsteht Tetraschwefel-tetraimid S;(NH)j,.
S4N, entsteht durch Losen von Schwefel in fliissigem NHj, priaparativ kann es aus
gasformigem S,Cl, und NH,CI bei 160 °C hergestellt werden.
Das S;N4-Molekiil hat eine Kéfigstruktur (Abb. 4.24). Die S—N-Abstidnde sind
gleich groB, es liegen delokalisierte z-Bindungen vor, so dass die S-Atome die Oxida-
tionszahl +3haben.

Abbildung 4.24 Kifigstruktur von S4N,.

Die Abstiande zwischen den gegeniiberliegenden S-Atomen sind wesentlich kleiner (258 pm)
als die van-der-Waals-Abstinde (360 pm). Die Kéfigstruktur wird durch S—S-Teilbindungen
stabilisiert. (Vergleiche die isotype Struktur von As,S, in Abb. 4.30).



4.6 Gruppe 15 515

N=8=N Y571
S e s
N=S=N —5—

Polyschwefel-polynitrid (SN),, ist bronzefarben, diamagnetisch und schmilzt bei
130 °C. Es besteht aus gewinkelten Ketten.

N=S N-S
— N\ — =

Entlang der Ketten existiert metallische Leitfahigkeit.

4.6.10 Oxide des Phosphors
Die Phosphoroxide sind im Gegensatz zu den Stickstoffoxiden exotherme Verbindungen.

Phosphor(IIl)-oxid P40

P,Og¢ entsteht bei der Oxidation von Phosphor mit der stochiometrischen Menge
Sauerstoff als sublimierbare, wachsartige, giftige Masse (Smp. 24 °C).

P, +30, — P,Os  AHf = —1641 kJ/mol

Die Struktur lisst sich aus dem P4,-Molekiil ableiten; die P—P-Bindungen sind durch
P—O—P-Bindungen ersetzt (Abb. 4.25). Phosphor(I1I)-oxid besteht in allen Phasen
und auch in Lésung aus P,Og-Molekiilen. Bei 25 °C ist P4Og4 an der Luft bestindig,
bei 70 °C verbrennt es zu P,Oo. Nur mit kaltem Wasser erfolgt Reaktion zu Phos-
phonséure, dessen Anhydrid POy ist.

P406 + 6H20 — 4H2PH03
Mit heilem Wasser entsteht aulerdem P, PH; und H5PO,.

7

o) 0
¢ |
IP Pl
/ b
L —P_
° 0 P,0

Abbildung 4.25 Struktur von P,O.

Phosphor(V)-oxid P,0

P,Oy( entsteht bei der Verbrennung von Phosphor in iiberschiissigem Sauerstoff als
weiBes, geruchloses Pulver, das bei 359 °C sublimiert.

P4 + 502 i P4010 AH}C‘; = —2986 kJ/mol
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P01

Abbildung 4.26 Struktur des Molekiils P4O1.

Die Struktur leitet sich ebenfalls vom P,-Tetraeder ab. Jedes P-Atom ist tetraedrisch
von Sauerstoffatomen umgeben (Abb. 4.26). Das P-Atom bildet vier tetraedrische
polare PT—~0O-0-Bindungen und eine Mehrzentren-zz-Bindung zum terminalen O-
Atom (siche Abschn. 2.2.12 Molekiilorbitale, Hyperkonjugation).

Haufig werden fiir Phosphor-Sauerstoff-Verbindungen klassische Lewis-Formeln
mit ,,Doppelbindungen* zwischen Phospor- und O-Atom geschrieben. Dabei steht
der zweite Valenzstrich fiir die Mehrzentren-w-Bindung und nicht fiir eine 2-Zentren-
2-Elektronen-m-Doppelbindung.

P40, reagiert mit Wasser duBerst heftig iiber Zwischenstufen (vgl. S. 520) zu
Orthophosphorsiure.

P,O,y + 6 H,0 — 4H;PO, AH® = —378kJ /mol

P,O,, ist eine der wirksamsten wasserentziechenden Substanzen und dient als Tro-
ckenmittel und zur Darstellung von Sdureanhydriden. An Luft zerfliet P,O,, zu
einem sirupdsen Gemisch von Phosphorsduren. Im Gegensatz zu N,Os ist P4,Oq
kein Oxidationsmittel.

Durch Erhitzen im abgeschlossenen System auf 450 °C wandelt sich das aus P,O -
Molekiilen aufgebaute Phosphor(V)-oxid nacheinander in zwei polymere Formen
mit einer Schichtstruktur und einer Raumnetzstruktur um.

Struktur der Schicht:

I I
| |
/o/ﬁ\o\ﬁ/o/lﬁ\o\ﬁ/o/
O T O Fl’
I I
1|3 o Il’ o
7 7
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Das Phosphor(V)-oxid P,0,3 entsteht durch eine Addition von vier Ozonmolekiilen
an P406'

Die Phosphor(1IL,V)-oxide P,O-, P,Og und P,Oy entstehen durch kontrollierte Oxi-
dation oder thermische Disproportionierung von P4O4 und bei der Reduktion von
P,O;¢ mit rotem Phosphor. Man erhilt die Molekiilstrukturen aus P,O;yp-Molekiilen
durch Entfernung exostidndiger O-Atome. Bekannt und strukturell untersucht sind
auch Oxidsulfide und Oxidselenide, z. B. P,OgS, und P,O¢Se, mit x = 1, 2, 3 (siche
auch S. 528).

4.6.11 Sauerstoffsduren des Phosphors

Einen Uberblick iiber die Sauerstoffsiuren des Phosphors und ihre Strukturen ent-
halt Tabelle 4.18.
Bevor die wichtigsten Phosphorsiduren und ihre Salze im Einzelnen besprochen
werden, sei auf einige Besonderheiten der Phosphorsiduren hingewiesen.
Ist am P-Atom ein freies Elektronenpaar vorhanden, isomerisiert sich eine
P—OH-Gruppe.
H

- |
>P—OH — >P=0

In den Phosphorsduren sind die P-Atome daher tetraedrisch koordiniert. Die sauren
Eigenschaften der Phosphorséduren sind durch die P—OH-Gruppen bedingt.
E/P—OH +H,0 = E/Po— +H,0"

Die P—H-Bindung protolysiert in Wasser nicht, die am P-Atom gebundenen H-
Atome konnen nicht titriert werden. Demnach ist z. B. die Phosphonsdure H3PO3
nur eine zweibasige Sdure. Dies kann man mit der Schreibweise H,PHO; zum Aus-
druck bringen.

Phosphorsiduren und saure Phosphate kondensieren (vgl. S. 521) in vielféltiger
Weise. In den kondensierten Phosphorsduren und Phosphaten gibt es drei verschie-
dene Gruppen.
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Y Y 0
@O—llT—O— —O—ﬁ—O— —O—ﬁ—O—

o O O
Endgruppe Kettenglied Verzweigungsgruppe

Polyphosphate enthalten Kettenglieder und Endgruppen. Metaphosphate bestehen
nur aus Kettengliedern, da sie ringformig gebaut sind. Sind Verzweigungsgruppen
vorhanden, spricht man von Ultraphosphaten. Die endstdndigen OH-Gruppen der
kettenformigen Polyphosphorsduren sind schwach, die mittelstdndigen stark protoly-
siert. Die cyclischen Metaphosphorséduren sind relativ starke Sduren.

Das Redoxverhalten der Phosphor-Sauerstoffsduren und ihrer Salze ist in den fol-
genden Potentialdiagrammen dargestellt (Redoxpotentiale in V).

—0,50

pH=0 H,p0, —%% _ H,p0, =0 _ ypo, =00 p =006 py,

—1,7

l
pH=14 PO}~ ——L12 _pgpo:- =165 pypo; =182 p =08 py,

Das Oxidationsvermogen ist in saurer, das Reduktionsvermégen in alkalischer Lo-
sung groBer. Bei jedem pH-Wert ist Phosphor das stirkste Oxidationsmittel. In alka-
lischer Losung sind die stirksten Reduktionsmittel Phosphor, gefolgt von Phosphinat
und Phosphonat. Phosphor disproportioniert bei jedem pH-Wert.

Orthophosphorsiure H;PO,4

H;PO, bildet farblose Kristalle (Smp. 42 °C), die sich gut in Wasser 16sen. Konzent-
rierte Losungen sind sirupds, da die H;PO4-Molekiile — wie auch im festen Zustand
— durch Wasserstoffbriicken vernetzt sind. Handelstiblich ist Phosphorsdure mit ei-
nem Massenanteil an H;PO,von 85 %.

H;PO,ist eine mittelstarke dreibasige Sdure, sie bildet daher drei Reihen von
Salzen.

+1
MH,PO, Dihydrogenphosphate (primire Phosphate)

+1
M,HPO, Hydrogenphosphate (sekundire Phosphate)
+1

M;PO, Orthophosphate (tertiire Phosphate)

Das PO; -Ion ist tetraedrisch gebaut, die Sauerstoffatome sind gleichartig gebun-
den. Die Bindungen lassen sich mit vier polaren P*—~0-0-Bindungen und einer
delokalisierten 7-Bindung deuten (vgl. S. 167). Das PO; -Ion ist isoelektronisch mit
8O3~ und CIOj .
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Als sduernder Zusatzstoff ist Orthophosphorsdure in Coffein-haltigen Erfri-
schungsgetrinken zugelassen (bis 0,7 g/1).

Technisch verwendet wird Orthophosphorsdure zur Zinkphosphatierung, dem
wichtigsten Korrosionsschutz von Stihlen. Die Phosphatierlosungen enthalten neben
H;PO, hauptsichlich Zn-Salze. Die Phosphatierung erfolgt bei 45—70 °C mit Tauch-
oder Spritzverfahren in 2—5Minuten. Die schiitzenden Schichten sind einige nm
dick. Bei der Phosphatierung von Stahloberflaichen bildet sich Phosphophyllit,
FeZn,(PO,), - 4 H,O. Wird, wie in der Automobilindustrie iiblich, oberflichenver-
edelter, verzinkter Stahl eingesetzt, bildet sich Hopeit, Zn;(POy), - 4 H,O.

Calciumhydrogenphosphate sind wichtige Diingemittel (vgl. S. 524) und werden
als Futtermittel verwendet. Na,HPO, findet Verwendung im Lebensmittelbereich
und zur Tiererndhrung, Ca(H,PO,), als Backpulver und CaHPO, - 2H,0 in Zahn-
cremes.

H;PO, wird aus natirlich vorkommendem Ca;(PO,), hergestellt. Auf nassem
Wege erfolgt Aufschluss mit verdiinnter Schwefelsdure.

Ca3 (PO4)2 +3 HzSO4 — 3 CaSO4 +2 H3PO4

Auf trockenem Wege wird zunichst weiler Phosphor hergestellt (vgl. S. 491), der
mit Luftiiberschuss zu P4O,, umgesetzt wird. 2005 wurden in Deutschland 3,3 - 10° t
H;PO, produziert. Die Hydrolyse von P,O fiihrt iiber die Zwischenstufen Tetrame-
taphosphorsdure H4P,O;, und Diphosphorsdure H;P,0O; zu H3;PO,. In der ersten
Stufe werden zwei der sechs P—O—P-Briicken im P,O;( hydrolysiert.

10)
p n
/ \
HO—P—O—P—

o .[OH O © A_._J_Q_}P ____IEQ}P | HOH|

' oH ‘ — OH OH — 2 HO—P—O-——P—0H

4o b0 b |
_P0y; P HO—P—O—P—OH o
07 67 o I i i
o—FP~o

O//

Diphosphorsiure H P,07

Beim Erhitzen von H3PO, auf Temperaturen iiber 200 °C erfolgt intermolekulare
Wasserabspaltung (Kondensation). Es entstehen Diphosphorsdure und Polyphos-
phorséduren.

? 3
HO —1|>—o—1|>—0H
0 0
H H

Reine H4P,0O7-Losungen erhilt man aus NayP,O; durch H-Ionenaustauscher.
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Die wasserfreie Sdure ist farblos, glasig. Sie 10st sich leicht in Wasser und hydroly-
siert zu H3PO,. H4P,05 ist eine stidrkere Sédure als H;PO,, als vierprotonige Séure
bildet sie Salze des Typs M,H,P,0; und M4P,0,. Diphosphate M,4P,0O; erhélt man
durch Erhitzen von Hydrogenphosphaten.

ZMzHPO4 _— M4P207 + Hzo

Na,H,P,0, verwendet man als Backpulver. In fluoridhaltigen Zahncremes wird das
gegen Fluorid nicht reaktive Ca,P,0- benutzt.

Polyphosphorsauren. Metaphosphorsauren
Beim Erwédrmen von H3PO, auf Temperaturen tiber 300 °C fiihrt die Kondensation zu

Polyphosphorsiduren H,,,»,P,03, , mit linearen Ketten,
Ultraphosphorsduren H,, 2P, 05,1 mit verzweigten Ketten,
Metaphosphorsiduren (HPO3),, mit ringformigen Molekiilen.

Beispiele:
Durch intermolekulare Kondensation erhilt man aus vier H;PO,-Molekiilen
Tetraphosphorsiaure HgP,O13

O

[ [ [ [
HO—P—OH HO—-P—OH HO—P—OH HO-P—OH —
| | | |

O (6] 0} 0}
H H H H

oder bei kettenverzweigender Kondensation die Ultraphosphorsidure iso-Tetra-
phosphorsiure.

0 7 7 P
HO—P—OH HO-P—OH HO—P—OH — HO—P—0—P—0—P—OH
| | | | | |

0 0 0 0 0O O
H H H H | H
HO—P—OH
g I
| o)
HO—P—OH
I
0

Durch intramolekulare Kondensation entsteht aus Tetraphosphorsdure die cycli-
sche Tetrametaphosphorsdure (HPO3),.
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el Wous aath [ [
| HO—P—0—P—OH
| |
o — o) o)
HO—P_ ! |
o_ | —P—0O—P—
I \lfl’—OH HO ﬁ (0) ﬁ OH
o} o} o}

Polyphosphate und Metaphosphate entstehen beim Erhitzen von primédren Phospha-
ten. Wihrend in den cyclischen Metaphosphaten n relativ klein ist (n = 3—8) gibt
es hochmolekulare Polyphosphate.

Poly- und Metaphosphate sind waschaktive Substanzen, die Schmutz 16sen kon-
nen. Polyphosphate sind ausgezeichnete Emulgatoren fiir Wasser und Fett. Sie wer-
den als Lebensmittelzusatzstoffe verwendet, z. B. in Schmelzkése, Speiseeis, ebenso
in Briih- und Fleischwiirsten.

Niedermolekulare Polyphosphate werden als Wasserenthirter verwendet, da die
Anionen mit Ca’?" losliche Komplexe bilden. Pentanatriumtriphosphat NasP30;,
war Bestandteil von Waschmitteln (Massenanteil bis 40 %). Da es umweltschadigend
wirkt (Eutrophierung von Gewissern, siche Abschn. 4.11), wurde es durch Zeolithe
ersetzt (vgl. S. 569). Man erhélt es durch Erhitzen von Gemischen aus NaH,PO,
und Na,HPO,.

2N32HPO4 + NaH2P04 — N35P3010 + 2H20

In allen kondensierten Phosphaten sind die PO,-Tetraeder eckenverkniipft. Man
kennt Polyphosphatketten mit je zwei, drei oder vier PO4-Tetraedern als sich wieder-
holende Einheiten (Abb.4.27). Hochmolekulare Polyphosphate verschiedener
Struktur und Kettenldnge sind das Graham-, das Madrell- und das Kurrol-Salz. Das
folgende Schema zeigt die Beziehungen zwischen diesen Salzen.

(KPO3), (NaP0,), [Ca(POs),1,

Hochtemperaturform des Madrell-Salzes

Abbildung 4.27 Struktur von Polyphosphatketten.
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NaH,PO,
ll 70°C
250°C
250°C Na2H2P207 (geschlossenes System)
Na;P;0, <~ H0C __ Madrell-Salz <—3%°C—  Madrell-Salz
Hochtemperaturform Tieftemperaturform
380-490°C

0
1 S 400°C Kurrol-Salz
R 580-590°C
580—590°C
Schmelze » Graham-Salz

Abschrecken

Graham-Salz erhilt man durch Erhitzen von NaH,PO, auf 625 °C und Abschrecken
der erhaltenen Schmelze. Das glasartige, hygroskopische Salz besteht zu 90 % aus
linearen Polyphosphatketten mit n = 30—90 und 10 % cyclischem Metaphosphat. Es
diente unter dem Handelsnamen Calgon zur Wasserenthirtung.

Madrell-Salz entsteht durch Erhitzen von NaH,PO, oder Tempern von Graham-
Salz. Die Tieftemperaturform besteht aus Polyphosphatketten mit n = 16—32, sie
wandelt sich bei 300 °C in die Hochtemperaturform um, in der Ketten mit n =
36—72vorhanden sind. Die Ketten bestehen aus spiralig angeordneten Dreierein-
heiten (Abb. 4.27).

Kurrol-Salz entsteht aus geschmolzenem NaH,PO, durch Tempern. Die Polyphos-
phatketten bestehen aus spiralig angeordneten Vierereinheiten.

Alle Kettenphosphate wandeln sich bei 400 °C in cyclisches Trimetaphosphat um.

Phosphinsiure HPH,O0,

P, disproportioniert beim Erwédrmen in Wasser.

0 -3 +1
P4+ 6H20 — PH3 + 3HPH202

In Gegenwart von Ba(OH), wird das Gleichgewicht nach rechts verschoben und es
kann Bariumphosphinat Ba(PH,0,), isoliert werden. Mit H,SO, erhélt man daraus
die Séure.

Die reine Sdure bildet weiBe Blittchen (Smp. 26 °C). Es ist eine mittelstarke,
einbasige Sdure und ein stirkeres Reduktionsmittel als Phosphonsiure.

H,PHO; + 2H;0* +2e~ — HPH,0, +3H,0 E° = —0,50V
Beim Erwédrmen disproportioniert Phosphinsiure.

+1 _ c —3 +3
3HPH,0, —2—** <, PH, + 2 H,PHO;



524 4 Die Elemente der Hauptgruppen

Phosphonsiure H,PHO;
H,PHOj; erhilt man durch Hydrolyse von PCl;.

Die reine Séure bildet farblose Kristalle (Smp. 70 °C). Sie ist zweibasig und es leiten
sich von ihr Hydrogenphosphonate MHPHO; und Phosphonate M,PHO; ab. Wie
alle Verbindungen mit Phosphor der Oxidationszahl +3 sind H,PHOj; und ihre Salze
starke Reduktionsmittel.

L3, +5
2Ag" + PHO3; + H,O — H3;PO4, +2Ag
Beim Erhitzen erfolgt Disproportionierung.
200°C

+3 +5 -3

Peroxophosphorsiauren

Peroxodiphosphate entstehen durch anodische Oxidation von Phosphatlosungen.
2PO;~ — P,03~ +2e”

K4P,Og ist in festem Zustand besténdig.
Peroxomonophosphorsidure erhilt man durch Hydrolyse von Peroxodiphosphor-
sdure.

H4P208 + H20 — H3P05 + H3PO4

Die Peroxophosphorsiuren sind unbestdndig und gehen leicht unter Sauerstoffab-
spaltung in Phosphorsdure iiber, sie wirken daher oxidierend.

Phosphathaltige Diingemittel

Phosphate sind wichtige Diingemittel. Man verwendet entweder Calcium- oder Am-
moniumphosphate (Weltverbrauch 2005/2006 34,6 - 10° t, berechnet als P,Os).

Das in der Natur vorkommende Caz(PO,), ist unloslich und muss in eine 16sliche
Verbindung umgewandelt werden. Durch AufschlieBen mit halbkonzentrierter
Schwefelsdure erhilt man 16sliches Ca(H,POy,), und wenig losliches CaSO,. Dieses
Gemisch heif3t ,,Superphosphat*.

Ca3 (PO4)2 + 2H2SO4 — Ca (H2P04)2 +2 CaSO4

Zur Herstellung von Superphosphat wird etwa 60 % der Welterzeugung von Schwe-
felsdure verbraucht.

Erfolgt der Aufschluss mit H;PO,, entsteht ,,Doppelsuperphosphat®, das keine
inaktiven CaSO4-Beimengungen enthilt.

Ca3(PO4)2 + 4H3PO4 —> 3Ca (H2P04)2
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Besonders bei CaCOs-reichen Phosphaten ist dieses Verfahren vorteilhaft, da auch
das CaCOs; in 16sliches Phosphat iiberfiihrt wird.

CaCO:; + 2H3PO4 — Ca (H2P04)2 + C02 + H2O

Beim Aufschluss auf trockenem Wege wird Caz(PO,), mit Soda, Kalk und Alkalisili-
caten bei 1100—1200 °C im Drehrohrofen gesintert. Das gebildete ,,Glithphosphat*
besteht aus 3 CaNaPO, - Ca,SiO, (,,Rhenaniaphosphat®). Es ist ein Langzeitdiinger,
da er nicht wasserloslich ist und nur allmihlich durch organische Sduren, die von
den Pflanzenwurzeln geliefert werden, gelost wird.

Diammoniumhydrogenphosphat (NH,),HPO, ist Bestandteil von Mischdiingern
wie ,,Hakaphos*“ (Harnstoff, KNOs;, (NH4),HPO,), ,Leunaphos® ((NH4),SOy,
(NH4),HPO,) und ,,Nitrophoska“ ((NH,4),SO,4, KNO3, (NH4),HPO,). Es wird durch
Einleiten von NHj3 in H;PO, hergestellt.

H3PO4 + 2NH3 i (NH4)2HPO4

4.6.12 Halogenverbindungen des Phosphors

Phosphor reagiert mit allen Halogenen. Eine Ubersicht iiber die Halogenverbindun-
gen des Phosphors enthilt Tabelle 4.19.

Pentahalogenide

PFs; ist ein farbloses, hydrolyseempfindliches Gas, das man durch Chlor-Fluor-Aus-
tausch aus PCls mit AsFs herstellt. Intermediér treten die gemischten Halogenide
PCl, Fs_,, auf. Die elektronegativeren Atome besetzen im Molekiil die axialen Posi-
tionen. PFs ist eine starke Lewis-Sdure und reagiert mit F~ zu PFg -Ionen.

Mit tiberschiissigem Cl, bzw. Br, reagiert weiler Phosphor oder das Trihalogenid
zu weillem kristallinen PCls bzw. rotgelbem kristallinen PBrs.

PCl;+ Cl, — PCls  AH° = —124 kJ/mol
1Py +3Cl, — PCls AH® = —444 kJ/mol

Im festen Zustand sind beide Verbindungen salzartig gebaut. Sie bestehen aus den
Tonen [PCl,] " [PClg]~ bzw. [PBr,] " Br . Eine metastabile PCls-Modifikation enthilt
die Tonen [PCl,]", [PCl¢]” und Cl. Fiir PI5 wird ebenfalls die Zusammensetzung
[PI,] "1~ postuliert, die Existenz von PIs ist jedoch fraglich. Existent ist aber das
Tetraiodidophosphoniumkation PIj in der Verbindung [PI,]*[AsFs] . PCls-Mole-
kiile treten im Gaszustand und in unpolaren Losungsmitteln auf. PBrs ist in der
Gasphase in PBr; und Br, dissoziiert, in nichtpolaren Losungsmitteln tritt teilweise
Dissoziation ein. PCls sublimiert bei 159 °C, bei hoheren Temperaturen zersetzt es
sich reversibel zu PCl; und Cl,. Es wird als Chlorierungsmittel benutzt. Mit P,Oqq
erhélt man Phosphorylchlorid POCls.
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Tabelle 4.19 Halogenverbindungen des Phosphors

Verbindungstyp F Cl Br I

Phosphorpenta-  farbloses farblose rotgelbe schwarze

halogenide Gas AHg = Kristalle Kristalle Kristalle?

PXs —1597kJ /mol

Phosphortrihalo- farbloses farblose farblose rote Kristalle

genide Gas AHg = Fliissigkeit Fliissigkeit AHg =

PX; —946kJ /mol AHg = AHg = —46kJ /mol
—320kJ /mol —199kJ /mol

Phosphortetra-  farbloses farblose - hellrote

halogenide Gas Fliissigkeit Kristalle

PoXy AHp = AHg =
—444kJ /mol —83kJ/mol

Die Bestindigkeit der Phosphorhalogenide nimmt in Richtung Iod ab.
Es gibt auBerdem zahlreiche gemischte Halogenide, sowie Halogenidoxide und Halogenidsul-
fide.

Struktur der Molekiile:

1 s i
X~ = = 4-X
P—X P P—P P
X~ X7 1N X7 = X7 INX
X X X X
PX, PX, ‘ P, X, POX,
trigonale trigonale trans-Konformation verzerrtes
Bipyramide Pyramide mit P—P-Einfach- Tetraeder
bindung

6 PCls + P,0,0 —> 10 POCl,

PCls ist eine Lewis-Sdure und reagiert mit Chloriddonatoren zu oktaedrischen
PClg -Ionen.
Die Pentahalogenide hydrolysieren leicht zu H;PO, und HX.

PCl; + H,0 — POCI; +2HCI

POCI; ist eine farblose, toxische Fliissigkeit (Sdp. 105 °C), die man technisch
durch Oxidation von PCl; mit Sauerstoff herstellt. Aus POCIl; wird Tri-n-butylphos-
phat (TBP, (C4Ho0O);PO) synthetisiert, das ein selektives Losemittel ist und z. B. zur
Trennung von Uran- und Plutoniumverbindungen verwendet wird.

PSCl; ist Ausgangsprodukt fiir die Synthese von Insektiziden.
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PCl;, PBr; und PI; konnen aus den Elementen hergestellt werden. PF; kann durch
Fluorierung aus PCl; synthetisiert werden.

PCl; + 3HF — PF; + 3HCI

Die Trihalogenide hydrolysieren leicht zu Phosphonséiure.

4.6.13 Schwefel-Phosphor-Verbindungen

Bekannt sind die bindren Sulfide P,S,, mit n = 3—10. Es sind thermisch bestidndige
Verbindungen. Die meisten konnen aus Schmelzen der Elemente hergestellt werden.
Die Strukturen der Molekiile leiten sich von P,-Tetraedern ab (Abb. 4.28), aber nur
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Abbildung 4.28 Struktur der Phosphorsulfide P,S,, (n = 3—10).
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einige sind den Oxiden analog (vgl. Abschn. 4.6.10). P,4S;, wird zur Herstellung von
Insektiziden und Schmierdlzusédtzen gebraucht.

Man kennt auch Oxidsulfide des Phosphors, z. B. P,O¢S4 und P4O3S¢ (Abb. 4.29,
siche auch S. 517).
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Abbildung 4.29 Struktur der Phosphoroxidsulfide P,O4S, und P,O5Se.

4.6.14 Phosphor-Stickstoff-Verbindungen

In der Verbindung Li;gP4N;, sind P4Ny¢!°~-Ionen vorhanden, die wie P,O;y und
P,S;( gebaut sind.
Die endstdndigen P—N-Abstidnde sind kiirzer als die in den P—N—P-Briicken.
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Zwischen Phosphor(V)-nitriden und Silicaten (vgl. Abschn. 4.7.10.1) existieren struk-
turchemische Analogien. Im LiPN, und HPN, hat [PN, | eine dem [-Cristobalit
isostere Struktur. PNy-Tetraeder sind tiber gemeinsame Ecken zu einer Raumnetz-
struktur verkniipft. Im Li4PN; gibt es Dreierringe aus eckenverkniipften PNy-Tetra-
edern, analog den Cyclotrisilicaten, im Ca,PNj; Ketten aus eckenverkniipften PNy-
Tetraedern, analog den Kettensilicaten. Li;PNy ist aus isolierten PN -Ionen aufge-
baut, die mit PN, -Ionen aufgebaut, die mit SiOj -Baugruppen isoelektronisch
sind. Eine dem Sodalith Nag[AlsSigO,4] Cl, (vgl. Abb. 4.41) analoge Struktur exis-
tiert in der Verbindung Zn;[P{,N4]Cl,. Im Zentrum des $-Kéfigs befindet sich ein
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Cl™ -Ion, das von Zn**-Ionen tetraedrisch umgeben ist (1/8 der Zn-Plitze ist statis-
tisch unbesetzt). Analoge Nitridosodalithe gibt es auch mit Fe, Co, Ni, Mn und Br,
I. Eine aufgefiillte Variante dazu sind die Nitridosodalithe Zng[P,N4]X, mit X =
O, S, Se.

Die bekanntesten Phosphor-Stickstoff-Verbindungen sind die Phosphazene. Sie
enthalten das Strukturelement —N=P=. Phosphornitriddichloride (Chlorophos-
phazene) (NPCL,), entstehen aus PCls und NH4Cl im Autoklaven bei 120 °C.

nPCls + nNH,Cl — (—N=PCl,—), + 4n HCl

Es entstehen cyclische Verbindungen und kettenférmige Molekiile. Die cyclischen
Verbindungen mit n = 3—38 sind destillierbare, bei Raumtemperatur feste, farblose
Verbindungen. (NPCl,); schmilzt bei 113 °C, siedet bei 256 °C und besteht aus plana-
ren Sechsringen mit Bindungswinkeln von 120° und gleichen P—N-Absténden.

Cl Cl Cl Cl Cl
Cl_] ¢ N/ _ \/ _
P—N P—N pP=N
@lN/|@ op~ C! / \,~Cl / N\ __cl
\e ./ ~CI \ / Cl N\ y Cl
PN P=N P—N
|l e /\ /\
Cl Cl Cl Cl Cl

Im P;N;-Ring liegt aber nicht wie im Benzol ein aromatisches System mit vollstédndig
delokalisierten m-Bindungen vor. Die z-Elektronen sind an den elektronegativeren
N-Atomen in den polaren Gruppen —P"—N~—P"— und teilweise in Mehrzen-
trenbindungen lokalisiert. Die Mehrzentrenbindung entsteht durch Kombination des
p.-Orbitals des N-Atoms mit leeren antibindenden Orbitalen der benachbarten
P-Atome (sieche Abschn. 2.2.12 Molekiilorbitale, Hyperkonjugation).

Die polymeren, kettenformigen Molekiile (NPCl,),, sind aus spiraligen Ketten auf-
gebaut.

Durch Erhitzen niedermolekularer cyclischer Phosphornitriddichloride auf 300 °C
bilden sich Molekiile mit Kettenldngen bis n = 15000. Das hochpolymere (NPCl,),,

besitzt kautschukartige Eigenschaften (,,anorganischer Kautschuk®), ist aber hy-
drolyseempfindlich.

Aus den Chlorophosphazenen lassen sich durch Substitution der Cl-Atome zahl-
reiche andere Verbindungen (NPX,),, (X = F, Br, SCN, NR,, CH;, C¢Hs, OR) her-
stellen. Ersetzt man im polymeren (NPCl,),, Cl durch OR, NR;,, R oder kettenver-
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bindende Gruppen wie —NR—, —O—, so erhilt man hydrolysebestdndige Materia-
lien, die gummielastisch bis glashart sind und zu Fasern, Geweben, Folien, Schlédu-
chen und Rohren verarbeitet werden. Verbindungen (NPX5), mit Substituenten wie
OCH,CF; greifen organische Gewebe nicht an; aus ihnen werden Organersatzteile
hergestellt.

Ersetzt man in den Phosphazenen jedes dritte P-Atom durch ein C- bzw. S-Atom
erhélt man Carbophosphazene bzw. Thiophosphazene.

4.6.15 Verbindungen des Arsens

4.6.15.1 Sauerstoffverbindungen des Arsens

Die wichtigsten Verbindungen sind:

Oxide Oxoséduren

Arsen(III)-oxid As,0O5 Arsenige Sdure H3AsO;
Arsen(V)-oxid As,0O5 Arsensaure H3;AsO,
Arsen(IIL,V)-oxid As,Oy

Arsen(III)-Verbindungen

Arsen(IIT)-oxid As,0; (Arsenik) entsteht als sublimierbares, weies Pulver beim
Verbrennen von As an der Luft oder technisch beim Abrosten arsenhaltiger Erze.

2As + 1,50, — As,03 AHg = —657 kJ/mol
2FeAsS + 5 02 — A5203 + F6203 + 2802

Es kristallisiert in zwei Modifikationen, die auch in der Natur vorkommen. Das etwas
stabilere kubische As,O; (Arsenolith) wandelt sich bei 180 °C in das monokline
As,0O;5 (Claudetit) um.

A8,03 kupisch = AS203 monoklin AH® = +2kJ/mol

Die kubische Modifikation und auch die Dampfphase bestehen aus As,O4-Molekii-
len, die dieselbe Struktur wie P,Og¢ besitzen (vgl. Abb. 4.25). Die monokline Modifi-
kation enthélt gewellte Schichten.
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Arsen(I1I)-Verbindungen sind starke Gifte. Schon 0,1 g Arsenik kann todlich wirken.
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As,Oj3 ist nur méBig in Wasser 16slich. Es bildet sich Arsenige Séaure H3AsQOs. Sie
ist eine schwache, dreiprotonige Séure, die drei Reihen von Salzen (Arsenite) bildet.
Versucht man sie aus wéssrigen Losungen zu isolieren, so kristallisiert As,O3 aus.
H;AsOj ldsst sich leicht reduzieren.

H3AsO; + 3H;0" +3e” = As + 6H,0

In salzsaurer Losung wird durch Sn(II) braunes As ausgefillt (Bettendorf’sche Ar-
senprobe). H3AsOj; ist schwerer oxidierbar als H;POj3. Die Reaktion mit I,

H;AsO; + I, + 3H,0 = H3AsO, + 21 +2H;07

ist eine Gleichgewichtsreaktion, die zur iodometrischen Bestimmung von As(III)
dient. Durch HCO3-Ionen werden die entstehenden H;O " -Ionen aus dem Gleichge-
wicht entfernt und die Reaktion lduft quantitativ in Richtung H3AsOy,.

Arsen(V)-Verbindungen

Durch Oxidation von As oder As,Os; mit konz. HNO; erhidlt man Arsensdure
H3AsOQ,. Es ist eine dreibasige mittelstarke Séure, von der sich drei Reihen von
Salzen (Arsenate) ableiten. Im Gegensatz zur Orthophosphorséure ist sie eine oxi-
dierende Sdure (Zunahme der Bestidndigkeit der Oxidationszahl + 3 mit zunehmen-
der Ordnungszahl).

Arsen(V)-oxid As,Os5 ist eine farblose, hygroskopische Verbindung, die durch Ent-
wisserung der Arsensdure, nicht aber durch Verbrennung von As dargestellt werden
kann. As,Os besitzt eine polymere Struktur.

4.6.15.2 Schwefelverbindungen des Arsens

Es sind die bindren Verbindungen As,S, (n =3, 4, 5, 6, 10) bekannt. In der Natur
kommen als Mineralien As,S; (Realgar) und As,S; (Auripigment) vor.

Die meisten Strukturen leiten sich vom Ass-Tetraeder ab. Die As,;S;-Molekiile
sind isotyp mit P,S; (vgl. Abb. 4.28). As,S; hat eine dem As,O; analoge Schicht-

\ S//\ //\
# Lyl As%

As/ As\
S S
AS4S4(|) AS4S4“|) AS4SS

Abbildung 4.30 Struktur der Arsensulfide As,S; und As,Ss.

Die beiden isomeren As,S,;-Molekiilstrukturen sind mit denen von P4S, isotyp (Abb. 4.28).
Die Darstellung von I ist so gewihlt, dass die Isotypie zum S;N4-Molekiil deutlich ist (vgl.
Abb. 4.24). Realgar besteht aus As,;S,(I)-Molekiilen.
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struktur (vgl. oben), der Dampf besteht aus As,Ss-Molekiilen, die mit P,Og isotyp
sind (vgl. Abb. 4.25). Die Struktur von As,;Sy ist unbekannt. Die Molekiile AsyS,
und As4Ss sind in der Abb. 4.30 wiedergegeben.

Amorphes, gelbes As,S; entsteht beim Einleiten von H,S in salzsaure Arsenlosun-
gen. In Ammonium- und Alkalimetallsulfidlésungen 10st es sich unter Bildung von
Thioarsenit.

As,S; +3S8°7 — 2AsS3

In Ammoniumpolysulfidlosungen wird durch Schwefel As(I1I) zu As(V) oxidiert. Es
entsteht Thioarsenat, das sich auch aus As,Ss mit Sulfidlosungen bildet.

As:S;+3S8°7 +2S — 2AsS;
Die Sauren H3AsS; und H;AsS, zerfallen unter H,S-Abspaltung.

4.6.15.3 Halogenverbindungen von Arsen

Arsen bildet die bindren Halogenide AsX;, AsXs und As;X,. Die Molekiilstruktur
ist denen der Phosphorhalogenide analog. Die Arsenhalogenide lassen sich aus den
Elementen herstellen, mit Wasser erfolgt Hydrolyse.

Verbindungstyp F Cl Br 1

Arsentri- farblose farblose farblose rote

halogenide Flussigkeit Flissigkeit Kristalle Kristalle

AsX; AHg = AHg = AHg = AHg =
—959kJ /mol —305kJ /mol —197kJ/mol  —58kJ/mol

Arsenpenta- farbloses Gas Festkorper - -

halogenide AHg = Zersetzung bei

AsXs —1238kJ/mol —-50°C

Diarsentetra- - - - dunkelrote

halogenide Kristalle

A52X4

Von den Trihalogeniden werden die verzerrt-tetraedrischen Ionen [AsF,]
[AsCly]  und [AsBry]  gebildet, von AsFs und AsCls die oktaedrischen Komplexio-
nen [AsXg] . Es gibt eine Anzahl Verbindungen mit dem Kation [AsCl,] ", das mit
groflen Anionen stabilisiert wird, z. B. [AsCl,][SbClg]. Die bindren As(V)-Verbin-
dungen AsBrs und Asls sind unbekannt. Synthetisiert werden konnten aber die Ver-
bindungen [AsBry][AsFs] und [AsI4][AICl;] mit den Kationen [AsBry]" und
[AsI,] ", in denen Arsen mit der Oxidationszahl +5 vorliegt.
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4.6.16 Verbindungen des Antimons
4.6.16.1 Sauerstoffverbindungen des Antimons

Beim Verbrennen von Antimon an der Luft entsteht Antimon(III)-oxid Sb,03. Die
kubische Modifikation ist mit kubischem As,O3 (Arsenolith) isotyp; sie besteht —
wie die Dampfphase — aus SbyO4-Molekiilen. Bei 606 °C erfolgt Umwandlung in
eine rhombische Modifikation, die aus Ketten besteht.

606°C
Sb203 kubisch ) Sb203 rhombisch

0. _O__ _0__
\S|b/ \Slb/ \Slb/ ~Sp”
l
BEE
|
_sb__sb__sb__sb

O/—\O/—\O/—“ N

Sb,05 ist amphoter. Mit starken Basen werden Antimonite MSbOz gebildet. Mit
starken Sduren entstehen Antimon(IlI)-Salze, z.B. Sb,(SO,4); und Sb(NOs);, die
dazu neigen, zu Antimonoxidsalzen wie SbONO; zu hydrolysieren.

Durch Hydrolyse von SbCls oder Oxidation von Sb mit konz. HNOj; erhilt man
»Antimonsdure®, ein weiles Pulver, das ein Antimon(V)-oxidhydrat Sb,Os - x H,O
ist. Durch Entwisserung erhélt man daraus Antimon(V)-oxid Sb,0s. Sb,Os5 16st
sich schlecht in Wasser, wahrscheinlich bildet sich Hexahydroxidoantimonsiure
H[Sb(OH)g], die Salze des Typs M[Sb(OH)g] bildet. Fiir die Analytik ist die Schwer-
16slichkeit von Na[Sb(OH)e] interessant.

Bei 800 °C entsteht aus Sb,Os und auch aus Sb,O5; Antimon(IIL V)-oxid Sb,0,.

800 °C 800 °C

Sb205 I Sb204 A — Sb203

4.6.16.2 Schwefelverbindungen des Antimons

Antimon(III)-sulfid Sb,S; fillt aus angesduerten Antimon(III)-Losungen beim Ein-
leiten von H,S als amorpher orangeroter Niederschlag aus. Wie As,S; 16st er sich in
Ammoniumsulfidlosung als Thioantimonit

SbyS; +38%7 — 28bS3 ™
und in Ammoniumpolysulfidlosung als Thioantimonat.
Sb,S; +3S8*7 +28 — 2SbS; ™

Beim Erhitzen entsteht die stabile grauschwarze, kristalline Modifikation, die als
Grauspiefiglanz in der Natur vorkommt. Die Kristalle enthalten Ketten.
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Antimon(V)-sulfid Sb,Ss ist orangerot und wird in den Ziindholzkopfen als brenn-
bare Komponente verwendet.

4.6.16.3 Halogenverbindungen des Antimons

Es sind Verbindungen der Zusammensetzung SbX; und SbXs bekannt.

Verbindungstyp F Cl Br 1
Antimontri- farblose farblose farblose rubinrote
halogenide Kristalle Kristalle Kristalle Kristalle
SbX; AHg = AHg = AHg = AHg =

—915kJ /mol —382kJ/mol —259kJ/mol —100kJ /mol
Antimonpenta- farbloses Ol farblose - -
halogenide Flissigkeit
SbXs AHg =

—440kJ /mol

In SbFs sind SbFs-Oktaeder iiber gemeinsame Ecken zu Ketten polymerisiert.
SbFs ist ein F~-Akzeptor und bildet [SbF¢] -Ionen. Entsprechend entsteht aus
SbCls mit Metallchloriden das Komplexion [SbClg] . Die Trihalogenide bilden die
TIonen [SbCl,]~, [SbCls]*~, [SbCl¢]>~, [SbFs]*”, sowie die polymeren lonen
[SboF,]~, [SbaFi3] ™ und [SbsFi6]*™ = (SbF; ).. Sie gelten als wenig- oder schwach-
koordinierende Anionen.

4.6.17 Verbindungen des Bismuts
4.6.17.1 Sauerstoffverbindungen des Bismuts

Aus Bismutsalzlosungen féllt mit Alkalilauge Bismut(III)-oxidhydrat Bi,O; - x H,O
als flockiger, weiler Niederschlag aus. Beim Erhitzen entsteht daraus gelbes Bis-
mut(IIT)-oxid Bi,O3 (Smp. 824 °C). Bi,O5 ist ein basisches Oxid, es 16st sich nur in
Sduren unter Salzbildung, nicht in Basen.

Mit starken Oxidationsmitteln wie Cl,, KMnQOy,, K,S,0g, wird Bi,O5 in alkalischer
Losung zu Bismutaten oxidiert. Bismutate erhilt man auch durch Schmelzen von
Bi, O3 mit Alkalimetalloxiden (oder Peroxiden) an der Luft.
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Bi203 + NaZO + 02 — 2NaB103 (gelb)
Bi203 + 3N320 + 02 i 2N33Bi04 (braun)

Bismut(III)-Salze bilden sich aus Bi oder Bi,O5; mit den entsprechenden Sauren, z. B.
Bi(NOs3)3 - 5H,0 und Biy(SOy4)3 - x H,O. Sie werden in Wasser zu basischen Salzen
hydrolysiert.

Bismutnitratoxid

4.6.17.2 Halogenverbindungen des Bismuts

Die Bismut(III)-Halogenide BiF3, BiCls, BiBr; und Bil; sind kristalline Substanzen.
Bil; kristallisiert in einer Schichtstruktur. Die Herstellung erfolgt nach der Reaktion

Mit Alkalimetallhalogeniden bilden sie Halogenidobismutite M[BiF,], M,[BiFs],
M;[BiF).

Durch Wasser werden die Bismuthalogenide hydrolytisch zu Bismuthalogenidoxi-
den gespalten.

BiX; + H,O — BiX(0) + 2HX

BilO ist ziegelrot, die anderen Bismuthalogenidoxide bilden farblose Kristalle.
BiCls, BiBr; und Bilj; lassen sich mit Bi zu festen Bismutmonohalogeniden BiX re-
duzieren.
Das einzige bekannte Bismut(V)-Halogenid ist BiFs. Es entsteht aus BiF; mit F,,
bildet farblose Nadeln und ist ein starkes Fluorierungsmittel. Mit Alkalimetallfluori-
den entstehen Hexafluoridobismutate(V) M[BiFj].

4.6.17.3 Bismutsulfide

Aus Losungen von Bi(Ill)-Salzen fillt mit H,S dunkelbraunes Bismut(III)-sulfid
Bi,S; aus. Im Gegensatz zu As,S; und Sb,S; besitzt es keine sauren Eigenschaften
und 16st sich nicht in Alkalimetallsulfidlésungen. Das amorphe braune Sulfid wan-
delt sich in die graue, kristalline Modifikation um, die mit Grauspie3glanz Sb,S;
isotyp ist.
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4.7 Gruppe 14

4.7.1 Gruppeneigenschaften

Kohlenstoff — Silicium  Germanium Zinn Blei

C Si Ge Sn Pb
Ordnungszahl Z 6 14 32 50 82
Elektronen- [He] [Ne] [Ar] [Kr] [Xe]
konfiguration 252 2p? 3s23p? 3d104s2 4p? 4419582 5p?  4f14 5419652 6p?
Ionisierungsenergie 11,3 8,1 79 73 7.4
in eV
Elektronegativitét 25 1,7 2,0 1,7 1,6
Nichtmetallcharakter — nimmt ab —

Auch in dieser Gruppe erfolgt ein Ubergang von nichtmetallischen zu metallischen
Elementen. Kohlenstoff und Silicium sind Nichtmetalle, Germanium ist ein Halbme-
tall, Zinn und Blei sind Metalle. Diese Zuordnung ist jedoch nicht eindeutig, denn
in den Strukturen der Elemente ist beim Zinn noch der nichtmetallische Charakter,
beim Silicium schon der metallische Charakter erkennbar.

Die gemeinsame Valenzelektronenkonfiguration ist s?p?. Fiir die meisten Verbin-
dungen der Nichtmetalle C und Si ist jedoch der angeregte Zustand mafgebend.

s p

Im Rahmen des VB-Modells mit sp*-Hybridisierung kénnen dann die Elemente vier
kovalente Bindungen in tetraedrischer Anordnung ausbilden.

Charakteristisch fiir das C-Atom ist seine Féahigkeit, mit anderen Nichtmetallato-
men Mehrfachbindungen einzugehen, z. B.:

~N p N —
C=C —C=C— —C=N| C=0
7 ~N ~ —

Das mehrfach gebundene C-Atom ist im VB-Modell sp?-hybridisiert, wenn es eine
m-Bindung bildet, und sp-hybridisiert, wenn es zwei m-Bindungen bildet.

Von allen Elementen besitzt Kohlenstoff die groffite Tendenz zur Verkettung
gleichartiger Atome. Kohlenstoff bildet daher mehr Verbindungen als alle anderen
Elemente, abgesehen von Wasserstoff. Die Fiille dieser Verbindungen — ca. 40 Mil-
lionen (2012) — ist Gegenstand der organischen Chemie. Zum Stoffgebiet der anor-
ganischen Chemie zdhlen traditionsgemil3 nur die Modifikationen und einige einfa-
che Verbindungen des Kohlenstoffs.

Die wichtigsten Oxidationszahlen sind +2 und +4. Mit wachsender Ordnungszahl
nimmt die Stabilitdt der Verbindungen mit der Oxidationszahl +2 zu, die der Ver-
bindungen mit der Oxidationszahl +4 ab. PbH, und PbCl, sind unbestédndig, wéh-
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rend CH, und CCly sehr stabil sind. Si(II)-Verbindungen sind unbesténdig, Ge(11)-
und Sn(II)-Verbindungen sind stabil, aber Reduktionsmittel; nur beim Pb sind
Pb(II)-Verbindungen stabiler als Pb(IV)-Verbindungen. PbO, ist im Unterschied zu
den anderen Dioxiden (CO,, SiO,, GeO,, SnO,) ein Oxidationsmittel. In der Natur
gibt es daher Pb nur in Verbindungen mit der Oxidationszahl +2 und C, Si, Ge, Sn
nur in Verbindungen mit der Oxidationszahl +4.

Mit steigender Ordnungszahl nimmt der basische Charakter der Hydroxide zu.
Ge(OH), ist schwach sauer, Sn(OH), amphoter und Pb(OH), iiberwiegend basisch.
In der hoheren Oxidationszahl ist bei jedem Element der basische Charakter schwi-
cher. PbO ist basischer als PbO,.

Metallisches Blei und Bleiverbindungen sind giftig (vgl. S. 547 u. 580).

4.7.2 Vorkommen

Kohlenstoff kommt elementar als Diamant und Graphit vor. Die Hauptmenge des
Kohlenstoffs tritt chemisch gebunden in Carbonaten auf, die gebirgsbildende Mine-
ralien sind. Die wichtigsten Carbonate sind: Calciumcarbonat CaCO; (Kalkstein,
Marmor, Kreide); Calcium-Magnesium-Carbonat CaCOj3 - MgCOj3 (Dolomit); Mag-
nesiumcarbonat MgCO; (Magnesit); Eisencarbonat FeCO; (Siderit).

Im Pflanzen- und Tierreich ist Kohlenstoff ein wesentlicher Bestandteil aller Orga-
nismen. Aus urweltlichen Pflanzen und tierischen Organismen sind Kohlen, Erdole
und Erdgase entstanden.

Die Luft enthilt einen Volumenanteil von 0,039 % CO,, das Meerwasser einen
Massenanteil von 0,005 % COs,.

Die Kohlenstoffmengen in der Biosphire, Atmosphére, Hydrosphire und Litho-
sphire verhalten sich wie 1:2:50:10°.

Silicium ist das zweithdufigste Element der Erdkruste. Es tritt nicht elementar auf,
sondern iiberwiegend als SiO, und in einer Vielzahl von Silicaten (vgl. Abschn.
4.7.10.2).

Germanium kommt in der Natur nur in seltenen, sulfidischen Mineralien vor.
Ausgangsmaterial zur Darstellung ist Germanit CugFeGe,Sg.

Zinn kommt nur selten elementar vor. Das wichtigste Zinnerz ist Zinnstein (Cassi-
terit) SnO,. Seltener ist Zinnkies (Stannin) Cu,FeSnS,.

Das wichtigste Bleierz ist der Bleiglanz (Galenit) PbS. Weitere Bleierze sind:
WeiBbleierz (Cerussit) PbCOj3, Rotbleierz (Krokoit) PbCrO,, Gelbbleierz (Wulfenit)
PbMoQ,, Scheelbleierz (Stolzit) PbWO,, Anglesit PbSO,. Alle natiirlichen Pb-Vor-
kommen sind Pb(II)-Verbindungen.
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4.7.3 Die Elemente

Kohlenstoff Silicium Germanium Zinn Blei

Schmelzpunkt in °C 3800%* 1410 947 232 327

* Graphit bei 0,2 bar.

4.7.3.1 Kohlenstoff

Kohlenstoff kristallisiert in den Modifikationen Diamant und Graphit. Beide kom-
men in der Natur vor. Sie sind in ihren Eigenschaften sehr unterschiedlich. Neue,
bemerkenswerte Modifikationen sind die Fullerene.

Im Diamant ist jedes C-Atom tetraedrisch von vier C-Atomen umgeben
(Abb. 2.54). Die Bindungen entstehen im VB-Modell durch Uberlappung von sp*-
Hybridorbitalen der C-Atome. Auf Grund der hohen C-C-Bindungsenergie (348kJ/
mol) ist Diamant sehr hart (er ist der hirteste natiirliche Stoff). Alle Valenzelektro-
nen sind in den sp>-Hybridorbitalen lokalisiert, Diamantkristalle sind daher farblos
und elektrisch nicht leitend. Wegen der hohen Lichtbrechung, ihrer Hirte, ihres
Glanzes und ihrer Seltenheit sind Diamanten wertvolle Edelsteine. Durch Spuren
von Beimengungen entstehen gelbe, blaue, violette, griine und schwarze (Carbona-
dos) Diamanten. 95 % werden wegen ihrer Hérte und uniibertroffenen Warmeleitfa-
higkeit fiir technische Zwecke verwendet: zum Schleifen und Bohren, zum Schneiden
von Glas und als Achslager fiir Prizisionsinstrumente.

Diamant ist metastabil, er wandelt sich aber erst bei 1500 °C unter Luftabschluss
in den thermodynamisch stabilen Graphit um.

CDiamant M’ Graphit AH® = _179 kJ/mOI
In Gegenwart von Luft verbrennt er bei 800 °C zu CO,.

Graphit kristallisiert in Schichtstrukturen. Die bei gewohnlichem Graphit auftre-
tende Struktur ist in der Abb. 4.31 dargestellt. Innerhalb der Schichten ist jedes C-
Atom von drei Nachbarn in Form eines Dreiecks umgeben. Die C-Atome sind sp?-
hybridisiert (VB-Modell) und bilden mit jedem Nachbarn eine o-Bindung. Das vierte
Elektron befindet sich in einem p-Orbital, dessen Achse senkrecht zur Schichtebene
steht (Abb. 4.31c¢). Diese p-Orbitale bilden delokalisierte (p-p)a-Bindungen aus, die
sich liber die gesamte Schicht erstrecken. Der C—C-Abstand im Diamant betrigt
154 pm, innerhalb der Graphitschichten nur noch 142 pm. Die innerhalb der Schich-
ten gut beweglichen 7-Elektronen verursachen den metallischen Glanz, die schwarze
Farbe und die gute Leitfihigkeit parallel zu den Schichten (10* Q' cm~1!). Senk-
recht zu den Schichten ist die Leitfdhigkeit 10*mal schlechter. Zwischen den Schich-
ten sind nur schwache van-der-Waals-Krifte wirksam. Dies hat einen Abstand der
Schichten von 335 pm zur Folge und erklart die leichte Verschiebbarkeit der Schich-
ten gegeneinander. Graphit wird daher als Schmiermittel verwendet. Die gute elek-
trische Leitfdhigkeit ermoglicht seine Verwendung als Elektrodenmaterial.
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Abbildung 4.31 a) Struktur von hexagonalem a-Graphit. Die Schichtenfolge ist ABAB ..
In der rhomboedrischen Form des -Graphits ist die Schichtenfolge ABCABC ..

b) Mesomere Grenzstrukturen eines Ausschnittes einer Graphitschicht.

c) Darstellung der zu delokalisierten 7-Bindungen befdhigten p-Orbitale.

Graphit ist chemisch reaktionsfdhiger als Diamant und verbrennt an Luft schon
bei 700 °C zu CO,.

Das Zustandsdiagramm des Kohlenstoffs (Abb. 4.32) zeigt, dass bei hohen Drii-
cken Diamant thermodynamisch stabiler ist und Graphit sich in den dichteren Dia-
mant umwandeln lisst. Ausreichende Umwandlungsgeschwindigkeiten erreicht man
z.B. bei 1500 °C und 60kbar in Gegenwart der Metalle Fe, Co, Ni, Mn oder Pt.
Wabhrscheinlich bildet sich auf dem Graphit ein Metallfilm, in dem sich Graphit bis
zur Sattigung 16st und aus dem dann der weniger gut 16sliche Diamant — in bezug
auf Diamant ist die Losung {ibersattigt — ausgeschieden wird. Synthetische Diaman-
ten werden mit der Hochdrucksynthese seit 1955 industriell hergestellt. Sie decken
bereits etwa die Hilfte des Bedarfs an Industriediamanten. Synthetisch werden auch
lupenreine Steine mit Schmuckqualitdt hergestellt. Sie konnen von Natursteinen
durch unterschiedliche Phosphoreszenz unterschieden werden.

Offenbar sind auch die natiirlichen Diamanten unter hohem Druck entstanden,
denn die primédren Diamantvorkommen in Siidafrika und Sibirien finden sich in Tie-
fengesteinen, die an die Erdoberflache gelangt sind. Der grofite bisher gefundene
Diamant (,,Cullinan“ Siidafrika 1905) hatte eine Masse von 3 106 Karat (1 Karat=
0,2g).

In den achtziger Jahren wurde die CVD-Diamantsynthese entwickelt (CVD von
chemical vapour deposition). Im Unterschied zur Hochdrucksynthese gelingt bei die-
ser Niederdrucksynthese die Herstellung diinner Filme und freistehender Mem-
brane aus polykristallinem Diamant, die z.B. zur Beschichtung von Schneidwerk-
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Abbildung 4.32 Phasendiagramm des Kohlenstoffs.

Der Tripelpunkt Graphit/Diamant/Schmelze liegt bei 130 kbar und 3800 °C. Fiir die katalyti-
sche Graphit-Diamant-Umwandlung ist das blau gekennzeichnete Gebiet geeignet.

Bei hohen Driicken existiert eine hexagonale Form des Diamants (Lonsdaleit). Die Beziehung
zwischen den Strukturen kubischer Diamant-hexagonaler Diamant ist analog der Strukturbe-
ziehung Zinkblende-Wurtzit (siche S. 137).

zeugen Verwendung finden. Gasmischungen von Kohlenwasserstoffen werden in re-
aktive Radikale und Molekiilbruchstiicke zerlegt, aus denen sich auf einem heil3en
Substrat Diamant abscheidet. Die in der Gasphase erzeugten H-Atome reagieren
mit entstandenem Graphit und amorphem Kohlenstoff, jedoch wenig mit Diamant,
so dass der unter diesen Bedingungen metastabile Diamant entsteht.

Es werden vier Verfahren verwendet. Heil3drahtmethode: Ein CH;—H,-Gasge-
misch wird an einem elektrisch beheizten W-, Mo- oder Ta-Draht zersetzt. Mikrowel-
len-Plasma-Verfahren: Mikrowellen erzeugen in einer teilevakuierten Kammer in
den Reaktionsgasen ein Plasma. Gleichstrom-Bogenentladung: In einer Mischung
aus Ar, H, und CH, wird ein etwa 5000 °C heiBes Gleichstromplasma erzeugt. Flam-
men-CVD: In einem Schweillbrenner wird Acetylen mit Sauerstoff verbrannt.

Ein Durchbruch ist, dass auch die Abscheidung zu einkristallinen Diamantschich-
ten gelungen ist. Als Substrat wurde Ir/SrTiO; verwendet.

Seit 2003 gibt es zwei neue Synthesewege fiir hochreine Diamantkristalle mit Kan-
tenldngen von 0,5 mm bzw. 0,25 mm. MgCOj; wird mit Natrium in einem Autoklav bei
770K und ca. 870 bar reduziert. Der Druck entsteht durch Zersetzung von MgCO; in
MgO und CO,. Das Gas ist im tiberkritischen Zustand. Reaktionszeit 12 Stunden.
Der zweite Weg ist die direkte Reduktion von iiberkritischem CO, (ca. 810 bar) mit
Natrium bei 713 K. Reduktionszeit 12 Stunden.
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Graphitischer Kohlenstoff wird kiinstlich durch thermische Zersetzung von Kohle,
Erdol oder Erdgas als kiinstlicher Graphit, Pyrokohlenstoff, Faserkohlenstoff, Koks,
Ruf} und Aktivkohle hergestellt. Diese verschiedenen Kohlenstoffsorten unterschei-
den sich voneinander in der Grof3e und Anordnung sowie der Schichtstruktur der
Graphitkristalle. Schlecht kristallisierte Kohlenstoffsorten entstehen bei tiefen Tem-
peraturen. Sie bestehen aus kleinen Kristallen, die zwar parallel gestapelt sind, aber
bei denen die Schichten gegeneinander verschoben und verdreht sind (turbostrati-
sche Ordnung) und der Schichtabstand grofer ist (bis 360 pm). Beim Ruf} z. B. ist
die Kristallgroe 2000—3 000 pm. Mit zunehmender Zersetzungstemperatur wichst
die GroBe der Graphitschichtpakete. Oberhalb 2 500 °C erhélt man Kristalle mit der
Struktur natiirlichen Graphits.

Bei Driicken von 17 MPa entsteht aus Graphit reversibel eine durchsichtige super-
harte Phase, die so hart wie Diamant ist. Die Graphitebenen werden so dicht zusam-
mengepresst, dass sich bereits zur Hilfte Bindungen wie im Diamantgitter bilden.
Beim Entspannen bildet sich Graphit zuriick.

Kiinstlicher Graphit entsteht aus Koks bei Temperaturen von 2800—3000 °C.
Beim Acheson-Verfahren setzt man Silicium als Katalysator zu. Die katalytische Wir-
kung beruht wahrscheinlich auf der intermedidren Bildung von SiC.

Hitzebestdndigkeit, Leitfahigkeit und Schmiereigenschaften sorgen fiir breite tech-
nische Anwendung: Auskleidungsmaterial in Hochofen und Ferrolegierungsofen,
Schmelztiegel, Elektrodenmaterial, Bleistiftminen, Schmier- und Schwérzungsmittel.
Da Graphit schnelle Neutronen abbremst und einen kleinen Neutroneneinfangquer-
schnitt aufweist, benutzt man ihn in Kernreaktoren als Moderator (vgl. S. 23).

Koks, Rufl, Holzkohle bestehen aus schlecht kristallisiertem, mehr oder weniger
verunreinigtem, mikrokristallinem Graphit. Industrieruf} ist Fiillstoff fiir Elastomere
(z.B. Reifenindustrie). Ruf3 verbessert die mechanischen Eigenschaften des Kaut-
schuks, er erhoht Abriebwiderstand und Zerreififestigkeit. Autoreifen enthalten etwa
30—35 % Rufl. Weiterhin dient Ruf} als Pigment fiir Druckfarben, Farben und Lacke,
sowie zum Einfarben und Stabilisieren von Kunststoffen. Aktivkohle ist eine fein-
kristalline, lockere Graphitform mit groBer spezifischer Oberfliche (ca. 1000 m?/g),
die ein hohes Adsorptionsvermogen besitzt. Man erhilt sie durch Erhitzen von Holz,
tierischen Abfillen oder Rohrzucker. Die Bildung groBer spezifischer Oberflachen
erreicht man durch Zusitze (z. B. ZnCl,), die das Zusammensintern verhindern, oder
durch Anoxidieren (Aufrauhen) der Oberflichen mit Luft oder Wasserdampf. Ver-
wendung: Gasmaskeneinsitze (CO wird nur adsorbiert, wenn vorherige Oxidation
zu CO, erfolgt ist), Entfuselung von Spiritus, Entfernung von Farbstoffen und Verun-
reinigungen aus Losungen (z. B. Entfirbung von Rohrzuckerlosungen), Kohletablet-
ten in der Medizin.

Faserkohlenstoff entsteht durch Pyrolyse synthetischer oder natiirlicher Fasern.
Durch Streckung wihrend der Pyrolyse richten sich die Kohlenstoffschichten parallel
zur Faserachse aus. Bei Temperaturen oberhalb 2000 °C entstehen durch Streckgra-
phitierung Graphitfasern hoher Zugfestigkeit und Elastizitdt mit geringer Masse
(Tennisschldger, Motorradhelme, Verbundwerkstoff im Flugzeugbau).
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Pyrographit. Man zersetzt Kohlenwasserstoffe bei niedrigen Driicken an glatten
Oberflichen und graphitiert bei 3000 °C nach. Die Kohlenstoffschichten sind paral-
lel zur Abscheidungsfldche ausgerichtet. Wegen der hohen Anisotropie der thermi-
schen Leitfdhigkeit wurde Pyrographit als Hitzeschild fiir Raumfahrzeuge und fiir
Raketenmotoren verwendet. Hochorientierter Pyrographit dient fiir Rontgenmono-
chromatoren.

Glaskohlenstoff ist eine leichte, sprode, sehr harte, isotrope, gas- und fliissigkeits-
dichte Keramik, deren Bruch glasartig ist. Man erhélt sie durch Pyrolyse bei etwa
1000 °C aus vernetzten Polymeren. Sie besteht aus winzigen Kristalliten (< 10 nm),
die knduelartig verschlungene Bénder bilden. Verwendung in der Medizin (Elekt-
rode in Herzschrittmachern) und fiir Laborgerite.

Graphitfolie. Graphitoxid (sieche S. 548) wird durch schnelles Erhitzen auf bis zu
1000 °C zu thermisch reduziertem Graphitoxid (TRGO) zersetzt. Dabei spalten sich
die Graphitaggregate zwischen den Schichten, die sich dann zu Folien verpressen
lassen. Die Folien haben ausgeprigt anisotrope Eigenschaften und werden fiir Aus-
kleidungen und Dichtungen verwendet.

Graphen ist der Oberbegriff fiir unregelméBig gewellte Schichten der Graphit-
struktur sowohl fiir Monolagen als auch fiir Mehrschichtsysteme (bis zu 10 Lagen).
Sie konnen auch aus Graphit erzeugt werden.! Graphen ist extrem zugfest, hat eine
geringe Flachenmasse, hohe elektrische Leitfahigkeit und ist chemisch stabil, wes-
halb es weitreichende Anwendungen verspricht. Die Forschung auf diesem Gebiet
wird von der EU als Graphene Flagship im Rahmen der Future & Emerging Techno-
logies seit 2013 fiir 10 Jahre mit einer Milliarde Euro gefordert.

Fullerene. Durch Verdampfen von Graphit in einer Heliumatmosphére entstehen
grofle Kohlenstoffmolekiile mit Hohlkugelgestalt, die faszinierenden Fullerene Cgy,
Cro. Crp, Crg, Cgp, Coo, Cau, Cgp, Cagy Cop, Coy -+ -. Am besten untersucht ist das
Buckminsterfulleren Cg, dessen Struktur bereits 1985 richtig vorausgesagt wurde (es
wurde nach dem Architekten Richard Buckminster Fuller benannt, der zur Expo
1967 in Montreal eine Kuppelkonstruktion aus sechseckigen und fiinfeckigen Zellen
entworfen hatte). Das Cgy-Molekiil hat einen Durchmesser von 700 pm, hat ikosaed-
rische Symmetrie und ist — wie ein FuB3ball — aus 20 Sechsringen und 12 Fiinfringen
aufgebaut (Abb. 4.33). Alle C-Atome sind dquivalent. Die mittleren C—C-Abstéinde
betragen 141 pm und sind denen im Graphit fast gleich. Wie im Graphit ist jedes C-
Atom sp?-hybridisiert und bildet mit jedem der drei Nachbarn eine o-Bindung. Da
die Atome auf einer Kugeloberfldche liegen, ist die mittlere Winkelsumme auf 348°
verringert und das C-Atom bildet mit den drei Nachbarn eine flache verzerrte Pyra-
mide. Beide Oberfliachen der Kugel sind mit zz-Elektronenwolken bedeckt. Die 7-
Elektronen sind aber nicht wie in den Graphitschichten delokalisiert, sondern bevor-
zugt in den Bindungen zwischen den Sechsecken lokalisiert.

! Fiir die Entdeckung von Graphen wurden A. Geim und A. Novoselov (Univ. Manchester,
Grofbritannien) im Jahre 2010 mit dem Nobelpreis fiir Physik geehrt.
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(b)

Abbildung 4.33 a) Das Cg-Molekiil (Buckminsterfulleren). Die Oberfldche ist die eines
60-eckigen Fuf3balls. Es gibt 12 isolierte fiinfeckige Flachen und 20 sechseckige Flichen. Das
32-flachige Polyeder ist ein abgestumpftes Ikosaeder (vgl. Abb. 4.43). Das kugelformige Mole-
kiil hat einen Durchmesser von 700 pm. Die C—C-Absténde der Sechsring-Sechsring-Kanten
sind 138,8 pm, die der Sechsring-Fiinfring-Kanten 143,2 pm.

b) Modell einer einwandigen Kohlenstoff-Nanorohre (nanotube). Die Wandung besteht aus
einer aufgerollten, in sich geschlossenen Graphitschicht. Der Durchmesser der Rohre betragt
1—3 nm. Dunkler dargestellt sind topologische Fiinfeck-Siebeneck-Defekte.

Ceo konnte auch auf chemischem Wege aus kommerziellem Ausgangsmaterial in
zwOlf Schritten synthetisiert werden. Letzter Schritt ist die Vakuumpyrolyse von
CeoH27Cl3 bei 1100 °C.

Die Fullerene 16sen sich mit typischen Farben in Toluol. Thre Trennung gelingt
durch Chromatographie an Al,Os. In kristalliner Form wurden Cgy, C79, Cr6, Cg,
Cgp und Coy, isoliert. Mit der Fullerenfamilie gibt es nun eine Vielzahl neuer Kohlen-
stoffmodifikationen.

Im kristallinen Cgp-Fulleren sind die Cgp-Molekiile kubisch-dicht gepackt (a =
1420 pm). Die Kristalle sind im durchscheinenden Licht rot bis braun und zeigen
Metallglanz. Die Standardbildungsenthalpie ist AHg = 2282kJ/mol. Die Cgo-Kris-
talle sind also thermodynamisch instabil (relativ zum Graphit um 38 kJ pro C-Atom),
aber kinetisch stabil. Die Cgy-Molekiile sind bei 400 °C unter reduziertem Druck
ohne Zersetzung sublimierbar. Durch UV-Strahlung, besonders in Gegenwart von
O,, wird der Cgq-Kifig zerstort. Das Cg-Fulleren reagiert vielfiltig, es entstehen
Verbindungen mit ungewohnlichen Eigenschaften. Einige Reaktionen werden im
Abschn. 4.7.4 besprochen.

Nach der Regel isolierter Fiinfecke sollten bei den Fullerenen die Fiinfecke von
Sechsecken umgeben sein. Zwischen Cgy und Cy, gibt es entsprechend der Regel
keine Fullerene. Instabile Fullerene wie Cy,, Cy4, Cgg und Cg, lassen sich aber durch
eingelagerte Metallatome als endohydrale Fullerene (s. Abschn. 4.7.4) stabilisieren.
Es gelang auch die Synthese des allerkleinsten Fullerens C,, das nur aus kondensier-
ten Fiinfringen besteht.

Fullerene wurden zunichst kiinstlich erzeugt. Spater konnten sie auch in Sedimen-
ten und Meteoriten identifiziert werden. Auf Grund der Isotopenanalyse von He-
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lium- und Argon-Gaseinschliissen in den derart gefundenen Fullerenkéfigen wurde
ihr Entstehen im Weltall angenommen.

Mittels der Graphitverdampfungsverfahren konnten mittlerweile weitere geschlos-
sene Formen von Kohlenstoff synthetisiert werden. Zu diesen Formen gehoren die
rohrenformig aufgebauten Kohlenstoff-Nanordhren, ,,Bucky Tubes“ (Abb. 4.33b)
und die Kohlenstoffzwiebeln, Zwiebelschalen-artig aufgebaute Mikropartikel, ,,Bu-
cky Onions*.

Kohlenstoff-Nanorohren konnen ein- oder mehrwandig sein. Die Wandung ist
gleichsam eine aufgerollte Graphitschicht. Sie besteht aus allseitig aneinander kon-
densierten Sechsringen. Durch den Einbau von topologischen Fiinfeck-Siebeneck-
Defekten kann aus der linearen Rohre eine abgeknickte, gekriimmte oder sogar
spiralige Struktur werden. Kohlenstoff-Nanorohren kénnen am Ende geschlossen
oder offen sein. Der Innenraum kann leer oder gefiillt sein. Der Abstand zwischen
den Graphenschichten bei den mehrwandigen Rohren oder den Kohlenstoffzwiebeln
gleicht mit 340 pm dem Abstand zweier Schichten im Graphit.

Die Herstellung der Kohlenstoff-Nanordhren kann in der Gasphase durch Licht-
bogensynthese, durch die pyrolytische Zersetzung von Kohlenwasserstoffen in Ge-
genwart von Metallkatalysatoren und durch Laserverdampfung von Graphit erfol-
gen. Als Synthese in kondensierter Phase ist die Elektrolyse einer LiCl-Schmelze bei
600 °C mit Graphitelektroden im Einsatz.

Kohlenstoff-Nanorohren haben eine groBBere Festigkeit als Kohlenstofffasern und
Siliciumcarbidfasern, sie sind oxidationsbesténdiger als Fullerene und Graphit.

Nanorohren sind bessere Wiarmeleiter als Diamant; vorteilhaft ist, dass die Wirme
nur in Lingsrichtung gelenkt wird. Sie sind Halbleiter wie Silicium. Die Bandliicke
hiangt vom Durchmesser der Rohren ab, sie wird kleiner mit wachsendem Durchmes-
ser. Durch Fiillung der Rohren mit Metallen entstehen Nanodrihte.

Nanodrihte und Nanorohren haben ein faszinierendes Gebiet mit vielen Anwen-
dungsmoglichkeiten erschlossen. Beispiele fiir Kohlenstoffnanorohren: Wasserstoff-
speicherung in Kraftfahrzeugen, Spitzen fiir Rastersondenmikroskope, Verbund-
werkstoffe, molekulare Filter und Membranen.

Nanorohren wurden auch mit anderen Elementen und deren Verbindungen syn-
thetisiert, z. B. mit Si, SiO,, BN, BCs, MoS,, WS,. Nanodrihte lassen sich mit vielen
Metallen und Metalloxiden herstellen und finden Anwendungen in Mikroelektronik
und Mikrosensorik.

Die Nanotechnologie wird als Schliisseltechnologie kommender Jahrzehnte ange-
sehen (s. Abschn. 2.7.6).

Die Kohlenstoffzwiebeln sind keine Fullerene im engeren Sinne. Fullerene sind
geschlossene Hohlkorper. Die Zwiebeln dagegen sind Graphitebenen, die sich durch
Fiinfring- und Siebenring-Defekte konzentrisch ineinander kriimmen und die einzel-
nen ,,Zwiebelschalen“ bilden. Kohlenstoffzwiebeln kénnen mehrere 100 nm grof3
werden.
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4.7.3.2 Silicium, Germanium, Zinn, Blei

Modifikationen

Silicium, Germanium und graues Zinn kristallisieren ebenfalls im Diamantgitter (a-
Modifikationen). Die Bindungsstirke nimmt in Richtung Sn ab. Im Gegensatz zum
Diamant ist daher ein kleiner Anteil der Valenzelektronen nicht mehr in bindenden
Orbitalen lokalisiert, sondern im Gitter frei beweglich. Si, Ge und graues Zinn sind
Eigenhalbleiter. Da die Anzahl der freien Elektronen in Richtung Sn zunimmt, er-
hoht sich zum Zinn hin die Leitfdhigkeit (vgl. Abschn. 2.4.4.3). Durch Dotierung
(z. B. mit As oder Ga) werden aus hochreinem Silicium oder Germanium Storstellen-
halbleiter hergestellt (vgl. Abschn. 2.4.4.4).

Nichtmetallisches graues Zinn («-Sn) ist nur unterhalb 13 °C bestéindig, bei hohe-
ren Temperaturen ist metallisches Zinn (5-Sn) stabiler.

13°C
a-Sn p-Sn AH® = 42 kJ/mol
grau weil3
nichtmetallisch metallisch
KZ =4 KZ =6
Dichte 5,75 gcm 3 Dichte 7,29 gcm 3

Im S-Sn ist jedes Sn-Atom sechsfach koordiniert. Mit der Vergrofierung der Koordi-
nationszahl vergrof3ert sich auch die Dichte. Die Umwandlungsgeschwindigkeit von
p-Sn in a-Sn ist sehr klein. Wenn sich aber Kristallisationskeime von a-Sn gebildet
haben, erfolgt schnelle Ausbreitung der zerstorenden Umwandlung der metallischen
Struktur in pulvriges graues Zinn (Zinnpest).

Von Si sind drei Hochdruckmodifikationen bekannt: 5-Si ist isotyp mit 5-Sn, 6-Si
mit hexagonalem Diamant (vgl. Abb. 4.31), y-Si kristallisiert kubisch-raumzentriert.
Dieselben Hochdruckmodifikationen gibt es auch beim Ge.

Blei kristallisiert in einer typischen Metallstruktur, ndmlich in der kubisch-dichtes-
ten Packung (vgl. Abschn. 2.4.2). Es ist ein bldulich-graues, weiches, dehnbares
Schwermetall. Nur frische Schnittflichen zeigen metallischen Glanz, da sich an der
Luft eine diinne Oxidschicht bildet. Sie verhindert die oxidative Zerstorung des Me-
talls.

Nur beim Kohlenstoff erfolgt im elementaren Zustand eine Verkniipfung der
Atome unter Beteiligung von 7-Bindungen. Im Gegensatz zur Diamantstruktur tritt
die Graphitstruktur daher bei den anderen Elementen der Gruppe 14 nicht auf.

Darstellung. Reaktion. Verwendung

Bei der technischen Darstellung von Silicium wird Quarz mit Koks im elektrischen
Ofen reduziert.

$i0,+2C 2584200 AH® = +690 ki/mol

Man erhélt Si in kompakten Stiicken.
Im Laboratorium verwendet man Mg oder Al als Reduktionsmittel.



546 4 Die Elemente der Hauptgruppen

3Si0, + 4Al — 3Si +2ALO;  AH® = —619 kJ/mol

Fiir die Halbleitertechnik bendtigt man extrem reines Silicium. Technisches Si wird
mit HCI zu SiHCl; (Trichlorsilan) umgesetzt, dieses durch Destillation gereinigt und
dann zu Si reduziert.

Si + 3HCI HSiCl; + H,

100°C

Man erhiilt polykristallines Silicium einer Reinheit von 10~° Atom %. Siliciumein-
kristalle gewinnt man daraus mit dem Zonenschmelzverfahren (vgl. Abschn. 2.4.6.1)
oder mit dem jetzt hauptsédchlich eingesetzten Czochralski-Verfahren. Dabei wird
das polykristalline Silicium in einem Quarztiegel geschmolzen, in die Schmelze wird
ein Impfkristall eingetaucht, an dem das Silicium auskristallisiert. Der wachsende
Einkristall wird — unter gegenldufiger Rotation von Tiegel und Kristall — langsam
aus der Schmelze herausgezogen. Man erhélt anderthalb Meter lange und bis zu
30 cm dicke walzenféormige Einkristalle. Sie werden in 0,5 bis 1 mm dicke Scheiben
(,, Wafer) zerschnitten.

Si reagiert bei Raumtemperatur nur mit Fluor. Mit den anderen Halogenen, O,,
N, S, C und vielen Metallen reagiert es erst bei hohen Temperaturen. Si 16st sich
trotz des negativen Standardpotentials nicht in Sduren (Passivierung), aber leicht in
heilen Laugen.

Si 4+ 2NaOH + H20 E— NaZSiO3 + 2H2

Zur Darstellung von Germanium wird aus Germanit mit einem H,;SO4-HNO;5-Ge-
misch GeO, abgeschieden und dieses mit konz. Salzsdure zu GeCl, umgesetzt. Durch
Destillation von GeCly und Hydrolyse erhélt man reines GeO,, das mit H, zu Ge
reduziert wird.

GeO, + 4HCl — GeCl, + 2H,0
GeO, + 2H, — Ge + 2H,0

Reinstes Ge fiir Halbleiterzwecke wird mit dem Zonenschmelzverfahren hergestellt.
Zur Darstellung von Zinn wird Zinnstein mit Kohle reduziert.

SnO, +2C — Sn +2CO AH® = 360 kJ /mol

Zur Wiedergewinnung von Sn aus Wei3blechabfillen (verzinntes Eisenblech) wird
das Weif3blech elektrolytisch geldst und daraus das Sn kathodisch abgeschieden. Frii-
her wurde Sn mit Cl, in SnCly tiberfiihrt (Fe wird nicht angegriffen).

Bei Raumtemperatur ist Sn gegeniiber Wasser und Luft bestidndig, von starken
Sduren und Basen wird es angegriffen.

Sn 4+ 2HCl — SnCl, + H,
Sn +4H,0 +20H — [Sn(OH)¢]*~ + 2H,

Mit Chlor und Brom reagiert Sn zu Tetrahalogeniden SnX,.



4.7 Gruppe 14 547

Schon vor der Erfindung des Porzellans diente Sn zur Herstellung von Geschirr.
Eisenblech wird durch Eintauchen in geschmolzenes Sn verzinnt (Weiiblech) und
dadurch vor Korrosion geschiitzt. Sn ist Bestandteil wichtiger Legierungen. Britan-
niametall wird zur Herstellung von Gebrauchsgegenstianden (Tischgeschirr) verwen-
det. Es besteht aus 88—90 % Sn, 10—8 % Sb und 2 % Cu. Bronzen sind Cu—Sn-
Legierungen (s. bei Cu). Weichlot besteht aus 40—70 % Sn und 60—30 % Pb (den
niedrigsten Schmelzpunkt von 181 °C hat eine Legierung mit 64 % Sn und 36 % Pb).
Fiir die Herstellung von Blei wird fast ausschlielich Bleiglanz PbS verwendet.

Rostreduktionsverfahren. Nach der Oxidation von PbS

PbS + 1,50, — PbO + SO,  (Rostarbeit)
wird im Hochofen PbO mit Koks reduziert.

PbO + CO — Pb + CO, (Reduktionsarbeit)
Rostreaktionsverfahren. PbS wird unvollstidndig oxidiert

3PbS +30, — PbS +2PbO + 2SO, (Rostarbeit)
und dann unter Luftausschluss weiter erhitzt.

PbS +2PbO — 3Pb + SO, (Reaktionsarbeit)

Trotz des negativen Standardpotentials 16st sich Pb nicht in H,SO,4, HCl und HF
(Passivierung). In HNOj3 und heiBBen Laugen 16st es sich. Wegen der Giftigkeit von
Bleiverbindungen ist zu beachten, dass Blei in Gegenwart von Luftsauerstoff von
Wasser angegriffen wird.

Pb + 30, + H,0 — Pb(OH),
Auch von CO,-haltigen Wissern wird Pb gelost.
Pb + 10, + H,0 + 2CO, — Pb(HCO3),

Pb wird zur Herstellung von Bleirohren, Geschossen und Flintenschrot sowie Akku-
mulatorplatten (vgl. S. 394) verwendet.

Durch Sb-Zusitze gehértetes Pb nennt man Hartblei. Wichtige Legierungen sind
Bleilagermetalle (60—80 % Pb, Sb, Sn und etwas Alkali- bzw. Erdalkalimetall) und
Letternmetall (70—90 % Pb, Sb und etwas Sn).

4.7.4 Graphitverbindungen, Fullerenverbindungen

Graphit bildet unter Erhalt der Schichtstruktur zahlreiche polymere Verbindungen.
Je nach Reaktionspartner ist die Bindung iiberwiegend kovalent oder ionisch.
Kovalente Graphitverbindungen

Bei 700 °C reagiert Graphit mit F, zu CF,;-Molekiilen. Bei tieferen Temperaturen
bleiben die Graphitschichten erhalten, die Fluoratome bilden mit den s-Elektronen
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®C
®F

(a) (b)

Abbildung 4.34 Graphitverbindungen a) Eine Schicht im Graphitfluorid (CF),,.

Alle n-Elektronen des Elektronengases des Graphits sind in Bindungen mit F-Atomen lokali-
siert. CF ist daher nicht leitend und farblos. Die C-Atome sind sp>-hybridisiert, die Schichten
daher gewellt. Die Bindungen sind Einfachbindungen. Der Abstand zwischen den Schichten
betrdgt ca. 700 pm (335 pm im Graphit). Im Kristall liegen die Schichten spiegelbildlich tiber-
einander, so dass jede dritte Schicht dieselbe Lage einnimmt.

b) Zwei Schichten im Graphitfluorid (C,F),,.

Die Schichten sind durch kovalente Bindungen verbunden. Die eine Hilfte der sp3-hybridi-
sierten C-Atome ist an F-Atome gebunden, die andere Hilfte an C-Atome der Nachbar-
schicht. Im Kiristall liegen die Schichtpakete spiegelbildlich iibereinander, ihr Abstand be-
tragt 800 pm.

des Graphits kovalente Bindungen. Bei 600 °C entstehen feste Verbindungen mit
den Zusammensetzungen CF; g bis CF. Die VB-Hybridisierung dndert sich von sp?
nach sp?, die Leitfihigkeit nimmt ab, die schwarze Farbe und der metallische Glanz
verschwinden. CF (Abb. 4.34a) ist daher farblos und nicht leitend, es ist eine hyd-
rophobe, chemisch resistente Substanz (inert gegen Wasser, Sduren und Basen).

Bei 350—400 °C erhélt man die durchsichtige, dunkelbraune Verbindung C,F, in
der nur noch nach jeder 2. Schicht Fluor eingebaut ist (Abb. 4.34b). Die sp>-hybridi-
sierten C-Atome sind mit drei Bindungen innerhalb der Schicht gebunden, die vierte
Bindung geht von der einen Hilfte der C-Atome an die Fluoratome, von der anderen
Halfte an C-Atome der benachbarten Schicht.

Mit starken wissrigen Oxidationsmitteln (z.B. H,SO,/KMnOy) erhilt man Gra-
phitoxid der idealisierten Zusammensetzung CgO,(OH),, das noch C=C-Bindungen
enthilt. Die OH-Gruppen haben schwach sauren Charakter, daher wird die Verbin-
dung auch als Graphitsdure bezeichnet. Die Zersetzung von Graphitoxid durch
schnelles Erhitzen auf bis zu 1000 °C gibt mit thermisch reduziertem Graphitoxid
(TRGO) einen Zugang zu Graphitfolie und Graphenen (s.o.).

Graphit-Intercalationsverbindungen (Einlagerungsverbindungen)

Zwischen den Schichten des Graphitgitters konnen zahlreiche Atome und Verbin-
dungen — zum Teil reversibel — eingelagert werden. Die Schichten des Graphitgit-
ters bleiben erhalten, ihr Abstand vergroBert sich jedoch. Man unterscheidet Einla-
gerungsverbindungen der 1., 2., 3. Stufe, je nachdem ob nach jeder, jeder 2., jeder
3. Kohlenstoffschicht eine Einlagerungsschicht vorhanden ist.
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Abbildung 4.34c  Aufsicht auf das Gitter von CgK.

Die Kohlenstoffschichten liegen genau iibereinander (Schichtenfolge AAA ...). Der Schicht-
abstand betrdgt 540 pm. Beim Graphit ist die Schichtfolge ABAB .. oder ABCABC .., der
Schichtabstand 335 pm. Bei den Kaliumgraphitverbindungen hoherer Stufen fehlt das mittlere
K-Atom. Es bleiben also % der K-Plédtze unbesetzt und die 2. Stufe hat daher die Zusammen-
setzung Cy K.

Eingelagerte Elektronendonatoren geben Elektronen an das Graphitgitter ab, ein-
gelagerte Elektronenakzeptoren nehmen Elektronen aus dem Graphitgitter auf.
Zwischen den Graphitschichten und den Intercalationsschichten entsteht eine iono-
gene Bindung.

Gut untersucht sind die Alkalimetallgraphitverbindungen.

Beispiel: Kalium

Zusammensetzung CgK CuK C36K CyiK CeoK
Farbe bronzefarben stahlblau dunkelblau schwarz schwarz
Stufe 1 2 3 4 5

Die K-Atome geben ihr Valenzelektron an das Leitungsband des Graphitgitters ab.
Es entstehen ionische Strukturen, z. B. Cg K (Abb. 4.34c). Die Kaliumgraphitverbin-
dungen sind daher metallische Leiter. Die Leitfahigkeit in Richtung der Schichten
ist ca. zehnmal, senkrecht zu den Schichten ca. hundertmal so gro3 wie im Graphit.
Die Leitfahigkeit nimmt mit steigender Temperatur ab. Alkalimetallgraphitverbin-
dungen sind schwach paramagnetisch. Sie sind sehr reaktiv und zersetzen sich heftig
mit Wasser. Ahnliche Verbindungen gibt es mit Erdalkalimetallen, Eu, Yb und Sm.

Zahlreicher als Graphitverbindungen mit Elektronendonatoren sind die Einlage-
rungsverbindungen mit Elektronenakzeptoren (Metallhalogenide, Sauerstoffsduren,
Oxide).

Beispiele:
C4HSO; - 2,4H,S0,4; C7,Cl FeCl, - 5FeCls

Die Graphitsalze leiten besser als Graphit. Sie werden von Wasser zersetzt. In der
priaparativen organischen Chemie werden die Graphit-Einlagerungsverbindun-
gen vielfiltig verwendet, z.B. CgK als selektiv wirkendes Reduktionsmittel,
C54HSOy - 2,4H,S0, als Veresterungskatalysator.
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Verbindungen des Fullerens Cg

Im kristallinen Cgp-Fulleren sind die Cgo-Molekiile kubisch-dichtest gepackt. In das
Kristallgitter konnen Alkalimetalle und Erdalkalimetalle eingebaut werden. Pro Cgg
sind im Gitter eine oktaedrische Liicke und zwei tetraedrische Liicken vorhanden.
Bei K;C¢y und RbsCqq sind diese Liicken mit den Alkalimetallatomen gefiillt. Ein
weiterer Einbau fithrt zu Strukturdnderungen. K4Cg, und Rb,C¢y haben eine raum-
zentrierte tetragonale Struktur, K¢Cqy und RbsCg kristallisieren kubisch-raumzent-
riert. Cg ist ein Halbleiter (Bandliicke 1,9 eV), der Einbau von Alkalimetallen fiihrt
zunédchst zu metallischer Leitung, die Phasen M¢Cgy sind wieder Isolatoren. Die
hochste Leitfahigkeit besitzen die Phasen M3Cg, und nur diese Phasen sind Supralei-
ter mit Sprungtemperaturen bis 33 K (Cs,RbCgp). Im Kristall entsteht aus zz-Orbita-
len der Cqy-Molekiile ein schmales Valenzband mit sechs besetzbaren Zustédnden pro
Cgo. Die Alkalimetallatome geben ihr Valenzelektron an das Leitungsband ab, es
entstehen die Fulleride M; CZ5 (M =K, Rb, Cs; n =2, 3, 4, 5, 6). Bei M3 (Cq)’~
ist das Band halb gefiillt (maximale Leitfihigkeit), bei Mg (Cgo)° ™~ ist es vollstindig
aufgefiillt (Isolator).

Zu anderen Phasen fiihrt der Einbau der kleineren Na-Atome. Nas;Cg, ist kein
Supraleiter. Im NagCg sind die Cgp-Molekiile kubisch-dichtest gepackt, die tetraedri-
schen Liicken mit Na-Atomen besetzt, die oktaedrischen Liicken mit tetraedrischen
Nay-Clustern. Im Na;Cgg enthalten die oktaedrischen Liicken Nag-Cluster.

Durch Einbau von Erdalkalimetallen entstehen die supraleitenden Phasen CasCg
und BagCg.

Der gro3e Hohlraum des Cqy-Molekiils macht dieses zu einem molekularen Con-
tainer. Es konnen Nichtmetall- oder Metallatome (vorwiegend Seltenerdmetalle) in
Fullerenkifigen eingeschlossen sein: Endohedrale Fullerenderivate. Der Einschluss
wird durch das Symbol @ angezeigt. Beispiele sind: He@Cgy, N@Cg,, La,@Cs,,
Eu@C,,, Ce,@Cy, La@Cg,, Sc;@Cg,, Sc,@Cgy. Im Kifig wird Sc;N@Cgy, ein vierato-
miger Cluster eingebaut. Helium kann von auflen hineingeschossen werden, die Me-
tallatome werden beim Aufbau der Kifige eingebaut. Die nicht existierenden Fulle-
rene C;, und C,y, sowie die weniger stabilen Fullerene Cgy und Cg, sind als endo-
hedrale Fullerene stabil. Stabilisierend ist die elektronische Struktur der eingelager-
ten Spezies.

Mit Ubergangsmetallen bildet Cq, durch Addition von Metall-Ligand-Spezies
Komplexe, die exohedralen Fullerene.

Heterofullerene sind Kifige, in denen einzelne C-Atome durch andere Atome wie
Bor oder Stickstoff ersetzt sind.

Brom wird an den Doppelbindungen addiert, es entstehen die Verbindungen CgoBrg,
CeoBrg und CgBr,y. Durch Addition von 24 Br-Atomen ist Cg sterisch abgesattigt.

Die Reaktion mit Fluor fiihrt stufenweise iiber CgoFs und CgoF4, zum vollstiandig
fluorierten CgyFgy.

Mit Wasserstoff werden nur die konjugierten Doppelbindungen angegriffen, es
bleiben zwolf Doppelbindungen erhalten, und es bildet sich die Verbindung CgoHsz.

In allen Verbindungen bleibt die Kéfigstruktur der Cyp-Molekiile erhalten.
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4.7.5 Carbide

Carbide sind Verbindungen des Kohlenstoffs mit Metallen und den Halbmetallen B
und Si. Kohlenstoff ist also der elektronegativere Reaktionspartner. Die Carbide
konnen in kovalente, salzartige und metallische Carbide eingeteilt werden.

Mit den Elementen dhnlicher Elektronegativitidt, B und Si, bildet Kohlenstoff ko-
valente Carbide, z. B. SiC und B;5C, (vgl. Abschn. 4.8.4.1).

Siliciumcarbid SiC (Carborund) ist sehr hart, thermisch und chemisch resistent,
gut wirmeleitend und wie Silicium ein Eigenhalbleiter. Es dient als Schleifmittel,
zur Herstellung feuerfester Steine und von Heizwiderstanden (Silitstdbe), sowie fiir
hochtemperaturfeste Teile im Maschinen- und Apparatebau (Gasturbinen, Turbo-
Dieselmotore, Lager). SiC kommt in mehreren Modifikationen vor; in allen sind die
Atome tetraedrisch von vier Atomen der anderen Art umgeben und durch kovalente
Bindungen verkniipft. Eine der Modifikationen kristallisiert in der diamantdhnlichen
Zinkblende-Struktur (vgl. Abb. 2.55). Technisch stellt man SiC aus Quarzsand und
Koks her (Acheson-Verfahren, Weltproduktion ca. 10° t/Jahr).

$i0, +3C2258iC+2CO0  AH® = +625kJ/mol
Man erhilt so genanntes a-SiC (hexagonale und rhomboedrische Modifikationen).
Kubisches g-SiC entsteht bei der thermischen Zersetzung von Methylchlorsilanen
bei Temperaturen iiber 1000 °C.

CH,SiCl; — SiC + 3HCl

Salzartige Carbide werden mit den elektropositiven Metallen gebildet. Es sind farb-
lose, hydrolyseempfindliche Feststoffe. Am héufigsten sind ionische Carbide, die aus
Metallkationen und dem Acetylenid-Anion [|[C=CI|]*>" aufgebaut sind:

+1
M,C, (M = Alkalimetall, Cu, Ag, Au)
+2

MGC, (M = Erdalkalimetall, Zn, Cd)

Mit Wasser erfolgt Zersetzung zu Acetylen.
CaC2 + 2H20 — Ca (OH)2 + HC=CH

Calciumcarbid CaC, hat groBtechnische Bedeutung (vgl. S. 636). Es wird aus Calci-
umoxid und Koks im elektrischen Ofen hergestellt.
Ca0 +3C 225 CaCy + CO AH® = +465 kI /mol

Die Hauptmenge wird zu Acetylen C,H, weiterverarbeitet.

Eine der vier Modifikationen von CaC, besitzt eine verzerrte NaCl-Struktur
(AbD. 4.35), in der auch die meisten anderen Acetylenide MC; kristallisieren.

AuBer den ionischen Carbiden, die als Salze des Acetylens aufzufassen sind, gibt
es solche, die sich vom Methan CH, ableiten und die formal C*~-Ionen enthalten,
z.B. Be,C und Al4Cs. Bei der Umsetzung mit Wasser entwickeln sie Methan.
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Abbildung 4.35 Struktur von CaC,.

Die Anordnung der Tonen ist dieselbe wie in der NaCl-Struktur (Abb. 2.2). Da die [[C=CI]*~-
Tonen parallel zu einer Achse der Elementarzelle liegen, verursachen sie eine Verzerrung zu
tetragonaler Symmetrie.

Be,C kristallisiert im Antifluorit-Typ, aus Berechnungen folgt die Existenz von C*~-
Ionen im Kiristall.
Das Carbid LisC; hydrolysiert zu Propin,

Mg, C; zu einem Gemisch aus Propin und Propadien CH,=C=CH,. Das Vorliegen
des Tons [C=C=C ]*~ konnte fiir Mg,C3 durch Strukturuntersuchungen besttigt
werden. Cs-Einheiten neben C,-Einheiten und einzelnen C-Atomen treten im metal-
lisch leitenden Carbid Sc;C4 auf. Inhalt der Elementarzelle: Scso(C3)s(C;)2(C)1a;
Scag (C37)s(C37)2(C* 7 )16e . Die Carbide MsC, (M = Ho, Er, Tm, Yb, Lu) sind
mit Sc;Cy isotyp.

In den Carbiden Kfcz und h;LIz C; (M =Y, Lanthanoide, U) existieren G5~ -lonen.
Ein Elektron befindet sich in antibindenden 77-MOs der C,-Gruppen (vgl. Abb. 2.66),
die Bindung ist geschwicht und die C—C-Abstdnde vergrofiert. Diese Carbide sind
nicht mehr salzartig, sondern metallisch leitend. Sie zeigen ein kompliziertes Hy-
drolyseverhalten, es entsteht ein Gemisch aus Kohlenwasserstoffen.

Die Carbide M4;Cs (M = Y, Gd, Tb, Dy, Ho) lassen sich mit der Formel
MZ+(C3_)2C4_ beschreiben. Einzelne C-Atome sind oktaedrisch koordiniert. In den
C,-Gruppen sind Doppelbindungen vorhanden. Das Hydrolyseverhalten ist kompli-
ziert.

Es gibt eine groBe Anzahl ternirer Lanthanoid-Ubergangsmetall-Carbide, die C,-
Paare enthalten und die in vielen unterschiedlichen Strukturen kristallisieren.

Metallische Carbide (Einlagerungscarbide) sind Verbindungen mit Ubergangsme-
tallen, in denen die kleinen Kohlenstoffatome die Liicken von Metallgittern beset-
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zen. Es entstehen Stoffe mit gro3er Héarte, hohen Schmelzpunkten und metallischer
Leitfdhigkeit. Sie sind im Abschn. 2.4.6.2 behandelt worden.

4.7.6 Sauerstoffverbindungen des Kohlenstoffs

4.7.6.1 Oxide des Kohlenstoffs

Die wichtigsten und besténdigsten Oxide des Kohlenstoffs sind Kohlenstoffmono-
oxid CO und Kohlenstoffdioxid CO,. Aulerdem gibt es die Suboxide C;0,, C,0,,
C50; und das Mellithsdureanhydrid C;,0q.
Kohlenstoffmonooxid CO ist ein farbloses, geruchloses, sehr giftiges Gas (Smp.
—204 °C, Sdp. —191,5 °C). Die Molekiile CO und N, sind isoelektronisch, in beiden
Molekiilen sind die Atome durch eine o-Bindung und zwei w-Bindungen verbunden
o @
IC=0I

CO entsteht bei unvollstdndiger Verbrennung von Kohlenstoff.
C+30,=CO AHg = —1105kJ/mol

Technisch entsteht CO in groen Mengen bei der Erzeugung von Wassergas (vgl.
Abschn. 4.2.2). CO war Bestandteil des fritheren Stadtgases, das H,, CO, CH4 und
etwas CO, und N, enthielt. Im Laboratorium stellt man CO durch Eintropfen von
Ameisensdure in warme konz. H,SO, her.

HCOOH ~2%, 1,0 + cO

An der Luft verbrennt CO mit charakteristischer blauer Flamme zu CO,.
CO+10,=CO, AH° = —283kJ/mol

CO ist daher ein Reduktionsmittel. Es reduziert bei erhohter Temperatur viele Me-
talloxide (CuO, Fe,05) zu Metallen (vgl. Hochofenprozess S. 849/850). Palladium
wird von CO schon bei Raumtemperatur aus wissriger Salzlosung ausgefillt.

Pd*>* +3H,0 + CO — Pd + 2H;0" + CO,

Die dabei auftretende Dunkelfdrbung der Losung ist ein empfindlicher Nachweis
tiir CO.

Mit Ubergangsmetallen bildet CO eine Vielzahl von Carbonylkomplexen. Sie wer-
den im Abschn. 5.5 behandelt. Technisch interessant ist Tetracarbonylnickel, das zur
Reindarstellung von Ni und auch CO dient.

Ni+4CO

80°C .
180 °C Ni(CO)4

Die Giftigkeit des CO beruht auf der Bildung von Carbonylkomplexen mit dem
Eisen des Himoglobins im Blut, wodurch der O,-Transport blockiert wird.
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Von grofitechnischer Bedeutung ist die Umsetzung von CO mit H,. Je nach Ver-
suchsbedingungen erhilt man Methanol, hhere Alkohole oder geséttigte und unge-
sdttigte aliphatische Kohlenwasserstoffe (vgl. Abschn. 3.6.6). Die Kohlenwasserstoff-
synthese von Fischer und Tropsch wird bei 180 °C und Normaldruck mit Katalysato-
ren durchgefiihrt.

n CO + (2}1 + 1)H2 — CnH2n+2 +n H20
n CO +2n H2 — CnHZn +n Hzo

Die Rolle von CO als Luftschadstoff wird im Abschn. 4.11 behandelt. 2004 betrug
die CO-Emission in der Bundesrepublik Deutschland 3,7 - 10° t, davon entstanden
48 % im Bereich Verkehr.

Kohlenstoffdioxid CO,

CO, ist ein farbloses, geruchloses Gas, das nicht brennt und die Verbrennung nicht
unterhilt (Verwendung als Feuerloschmittel). Es ist anderthalbmal dichter als Luft
und sammelt sich deshalb in geschlossenen Raumen (Hohlen, Grotten, Girkeller)
am Boden (Erstickungsgefahr). CO, kann leicht verfliissigt werden (1x = —31 °C,
px = 73,7 bar). Im festen Zustand bildet CO, Molekiilkristalle (Abb. 2.57). Festes
CO, (Trockeneis) sublimiert beim Normdruck bei —78 °C. Es wird — zweckmiBig
im Gemisch mit Aceton oder Alkohol — als Kéltemittel verwendet. Das Zustands-
diagramm ist in der Abb. 3.9 dargestellt. 11 H,O 16st bei 20 °C 0,9 1 CO,. CO, wird
fiir kohlensdurehaltige Getrédnke verwendet.
Das CO,-Molekiil ist linear gebaut. Die wichtigste Grenzstruktur ist

0=C=0

Im VB-Modell ist das C-Atom sp-hybridisiert, die beiden verbleibenden p-Orbitale
bilden 7-Bindungen. Die Delokalisierung der z-Bindungen wird durch die Grenz-
strukturen ®|0=C—0I° «— ©I0—C=0I® beriicksichtigt. Die Bildung der MOs
von CO; und ihr Energieniveaudiagramm sind in der Abb. 2.71 dargestellt.

CO, entsteht bei der vollstdndigen Verbrennung von Kohlenstoff.

C+ 0, — CO, AHy = —393,5 kJ/mol
Es fillt als Nebenprodukt beim Kalkbrennen an (vgl. S. 634).
CaCO; 5 Ca0 + CO,

Zur Reinigung leitet man CO, in eine K,CO5-Losung, aus der es beim Erhitzen
wieder freigesetzt wird.

Kilte
K,CO;5 + CO, + H,O ‘ﬁ\ 2 KHCO;

Im Labor erhilt man CO, durch Zersetzung von Carbonaten mit Séuren.

CaCO; + 2HCI — CaCl, + H,0 + CO,
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CO, ist eine sehr bestiandige Verbindung, die sich erst bei hohen Temperaturen in
CO und O, zersetzt (bei 1200 °C zu 0,03 %, bei 2600 °C zu 52 %).

CO, = CO+10, AH° = +283kJ/mol

Nur durch starke Reduktionsmittel (H,, C, Na, Mg) wird CO, reduziert. Zwischen
Kohlenstoffdioxid, Kohlenstoffmonooxid und Kohlenstoff existiert das Boudouard-
Gleichgewicht (vgl. Abb. 3.22).

CO,+C(s) =2CO  AH° = +173 kJ/mol

Mit abnehmender Temperatur verschiebt sich die Gleichgewichtslage in Richtung
CO,. Unter Normalbedingungen ist CO daher thermodynamisch instabil, aber die
Disproportionierung in CO, und C ist kinetisch gehemmt. CO ist daher metastabil
existent.

Auch durch H, wird CO, nur bei hohen Temperaturen reduziert. Beim Wassergas-
gleichgewicht (vgl. S. 404).

CO,+H, = CO+H,0(g) AH® = +41kJ/mol

liegt das Gleichgewicht erst bei Temperaturen >1000 °C auf der rechten Seite.

CO, ist fiir die belebte Natur von grofler Bedeutung. Mensch und Tier atmen es
als Verbrennungsprodukt aus. Beim Assimilationsprozess nehmen Pflanzen CO, auf
und wandeln es mit Hilfe von Lichtenergie in Kohlenhydrate um.

Die Atmosphére enthélt einen Volumenanteil von 0,039 % CO,. Dieser ist fiir den
Wirmehaushalt der Erdoberfliche von grofer Bedeutung, da das CO, der Atmo-
sphére die von der Erdoberfliche ausgesandten Wirmestrahlen absorbiert, aber die
sichtbare Sonnenstrahlung ungehindert passieren ldsst. Als Konsequenz des Anstiegs
des CO,-Gehalts durch Verbrennung von fossilen Brennstoffen (weltweit wird 80 %
der Energie aus fossilen Energietragern erzeugt) und grofflichigen Waldrodungen
ist eine Erwdarmung der Erdoberfliche (Treibhauseffekt) und als Folge eine welt-
weite Klimadnderung zu erwarten. Der Treibhauseffekt wird ausfiihrlich im Abschn.
4.11 behandelt.

Kohlenstoffsuboxid C;0, entsteht als farbloses Gas durch Entwissern von Malon-
sdure mit P,Oy,.

Das Molekiil hat eine lineare Struktur. Es ist bei —78 °C kinetisch stabil. Bei 25 °C
ist es nur unter vermindertem Druck haltbar, bei Normaldruck erfolgt Polymeri-
sation zu einem paramagnetischen, rot-schwarzen Feststoff mit Poly(a-pyron)-
Struktur.
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C50,, O=C=C=C=C=C=0, ist ein gelber Festkorper, der oberhalb —90 °C
zu einem schwarzen Festkorper polymerisiert.

C40,, O=C=C=C=C=Q0, ist bei 10 K in Argon isoliert worden (vgl. FuBnote
S. 414).

4.7.6.2 Kohlensaure und Carbonate
CO; ist das Anhydrid der in Wasser nicht existenten Kohlensidure H,COj;. Eine wiss-

rige Losung von CO, reagiert schwach sauer (pH = 4—35). Es treten nebeneinander
folgende Gleichgewichte auf:

C02 + H2O = [H2C03] pK = 2,6
[H,COs] + H,O = H;0" + HCO3 pKs = 38
HCO; + H,O = H;0" 4+ CO3~ pKs = 10,3

Durch Zusammenfassung der ersten beiden Gleichgewichte erhélt man die Séure-
konstante bezogen auf COs,.

CO, +2H,0 = H;0" + HCO3 pKs = 6.4

Dieses Gleichgewicht liegt weitgehend auf der Seite von CO,, 99,8 % des geldsten
Kohlenstoffdioxids liegen als physikalisch geloste CO,-Molekiile vor. Da nur wenige
CO,-Molekiile mit Wasser reagieren, wirkt die Gesamtlosung als schwache Siure.

H,COg ldsst sich aus wissriger Losung nicht isolieren. Lange Zeit nahm man an,
dass Kohlensédure, wenn iiberhaupt, nur intermediir nicht existent ist und nicht in
reiner Form isoliert werden kann. Reine Kohlensdure konnte mittlerweile auf ver-
schiedenen Wegen synthetisiert werden, z. B. durch Protonierung von Hydrogencar-
bonaten. Die freie Sdure konnte IR- und massenspektroskopisch charakterisiert wer-
den. Die Kohlensdure

ist im festen Zustand und in der Gasphase kinetisch stabil. Wichtig fiir die Stabilitét
ist die Abwesenheit von Wasser. Katalytische Mengen beschleunigen den Zerfall um
GroBenordnungen. Feste Kohlensdure ldsst sich sublimieren und wieder kondensie-
ren. Bestindig bis —16 °C ist das Salz C(OH)3 AsFg , in dem das mit B(OH); iso-
elektronische Trihydroxycarbeniumion C(OH)3 vorliegt, eine protonierte Kohlen-
sdure. Als zweibasige Sdure bildet Kohlensdure zwei Reihen von Salzen, Hydrogen-
carbonate (,,Bicarbonate®) mit den Anionen HCO3; und Carbonate mit den Anio-
nen COg_. COg_ ist eine starke Anionenbase. Die CO§_-Ani0nen sind trigonal-
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planar gebaut, das C-Atom ist im VB-Modell sp?-hybridisiert, die 7z-Bindung ist delo-
kalisiert (vgl. Abschn. 2.2.7).

In der Natur weit verbreitet sind CaCOjz (Kalkstein, Marmor, Kreide) und
CaMg(COs3), (Dolomit). In Wasser schwer 16sliches CaCO; wird durch CO,-haltige
Waisser in 16sliches Calciumhydrogencarbonat iiberfiihrt.

CaCO; + H,0 + CO, = Ca’" +2HCO3

Auf diese Weise entsteht die Carbonathirte (temporire Hirte) des Wassers. Beim
Erhitzen verschiebt sich das Gleichgewicht infolge des Entweichens von CO, nach
links, und CaCOj féllt aus. Darauf beruht die Ausscheidung des ,,Kesselsteins® und
die Bildung von ,Tropfsteinen“. Die Sulfathirte (permanente Héirte) wird durch
gelostes CaSO, verursacht, sie kann nicht durch Kochen beseitigt werden. Die Ge-
samthirte wird in mmol/l Erdalkaliionen angegeben. Hiufig erfolgt die Angabe
noch in Deutschen Hértegraden. 1 °d entspricht 10mg CaO/1. Sehr harte Wisser
haben Hirtegrade > 21, sehr weiche Wisser < 7.

Zur Enthirtung des Wassers verwendet man Polyphosphate (vgl. Abschn. 4.6.11)
oder lonenaustauscher. Ionenaustauscher aus Kunstharzen bestehen aus einem
lockeren dreidimensionalen Geriist, in dem saure (—SOs;H) oder basische
(—N(CH3)30H) Gruppen eingebaut sind. Die Gruppen sind Haftstellen fiir Katio-
nen (Kationenaustauscher) und Anionen (Anionenaustauscher).

—SOsH+M" + H,0 = —SO;M* + H;0*
—N(CH3)5OH 4+ X~ = —N(CH3)7 X~ + OH™

Lisst man z. B. Wasser durch einen Kationenaustauscher flieBen, so werden Ca?™-
und Mg?*-Tonen gegen H;O*-lonen ausgetauscht, anschlieBend konnen im Anio-
nenaustauscher die SO3~ und CO3~-Ionen gegen OH  -lonen ausgetauscht werden,
so dass voll entsalztes Wasser entsteht. Der Austausch ist umkehrbar, mit Kationen
und Anionen beladene Austauscher konnen durch Sidure bzw. Lauge wieder regene-
riert werden.

Als Tonenaustauscher sind auch Silicate (Zeolithe) geeignet.

Derivate der Kohlensiure

Harnstoff OC(INH,), ist das Diamid der Kohlensdure (die beiden OH-Gruppen sind
durch NH,-Gruppen ersetzt). Er wird als Diingemittel verwendet und technisch aus
CO, und NHj; unter Druck hergestellt.
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60bar _ ONH, -H0 q_~NH:

_OH

Das Zwischenprodukt ist das Ammoniumsalz der Carbaminsidure O=C\NH
2

Phosgen O=C<g ist das Dichlorid der Kohlensdure. Es ist ein giftiges, reaktions-
fahiges Gas (Giftgas Griinkreuz). Es wird technisch aus CO und Cl, hergestellt.

4.7.7 Stickstoffverbindungen des Kohlenstoffs

Hydrogencyanid HCN (Blausdure) ist eine farblose, duBlerst giftige, nach bitteren
Mandeln riechende Fliissigkeit (Sdp. 26 °C) und eine sehr schwache Siure. Es exis-
tieren zwei tautomere Formen:
H—C=N| = IC=N—H
Das Gleichgewicht liegt aber vollstdndig auf der linken Seite.
In organischen Derivaten sind diese Formen als Nitrile RCN und Isonitrile RNC
isolierbar.
Die technische Darstellung erfolgt aus Methan und Ammoniak.
1200 °C
CH;+ NH; —— HCN + 3H,
Katalysator
Ihre Salze, die Cyanide, enthalten das Cyanidion ICGIENI, das isoelektronisch mit N,
und CO ist. CN~ bildet mit vielen Ubergangsmetallionen Komplexe. Die Cyanide
entwickeln mit Sduren HCN, sie werden schon vom CO, der Luft zersetzt.

2KCN + H,0 + CO, — K,CO; 4+ 2HCN

Man stellt Cyanide durch Einleiten von HCN in Laugen her. Der Hauptverbrauch
erfolgt bei der Cyanidlaugerei (vgl. S. 755).

Dicyan (CN), ist ein farbloses, giftiges, brennbares Gas, das bei 300—3500 °C poly-
merisiert. Das Molekiil ist linear gebaut.

IN=C—C=NI

Es entsteht bei der thermischen Zersetzung von Hg(CN), und bei der Reaktion von
Cu®* mit CN ™.

Cu”" +2CN~ — CuCN + 1 (CN),

(CN), ist ein Pseudohalogen und disproportioniert wie die Halogene in basischer Lo-
sung.

(CN), + 20H~ — CN~ 4+ OCN~ + H,O

Die Cyansiure HOCN existiert in den tautomeren Formen
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H—O—C=N| = 0=C=N—H

Beide Formen sind unbesténdig. Stabil sind Salze mit dem mesomeren Anion
o _ <)
IO—C=NI|+> O=C=N.

Eine weitere isomere Form ist die Knallsiure (O —N=C—H (Salze: Fulminate).
Ersetzt man Sauerstoff durch Schwefel, erhilt man die Thiocyansiure (Rhodanwas-
serstoffsdure) HSCN, die ebenfalls unbestéindig ist. Sie bildet bestdndige Salze, die
Thiocyanate (Rhodanide).

4.7.8 Halogen- und Schwefelverbindungen des Kohlenstoffs

Kohlenstofftetrafluorid CF, ist ein farbloses, sehr stabiles Gas (AHg = —908 kJ / mol)
und das Endprodukt der Fluorierung von Graphit (vgl. S. 547/548).

Polytetrafluorethylen (CF,),, und fluorierte Kohlenwasserstoffe wurden bereits im
Abschn. 4.4.6 besprochen.

Kohlenstofftetrachlorid CCly ist eine farblose, nicht brennbare Flissigkeit (Sdp.
76 °C). Sie ist chemisch reaktionstrige und wird als Losungsmittel und Feuerlosch-
mittel verwendet.

Kohlenstoffdisulfid CS, entsteht aus Schwefeldampf und Kohlenstoff.

C+2S() 225CS,  AHS = +117 kI /mol
Es ist eine farblose, sehr giftige, leicht entziindliche Fliissigkeit (Sdp. 46 °C) und ein
gutes Losungsmittel fiir Fette, Ole, Schwefel, Phosphor und Iod. Das CS,-Molekiil
ist wie CO, ein lineares Molekiil mit einem nach VB sp-hybridisierten C-Atom und
zwei (p-p)m-Bindungen.

S=C=S
Die Thiokohlensdure H,CS; ist eine 6lige Fliissigkeit. Ihre Salze sind die Thiocarbo-
nate. Bekannt ist auch das gasformige Kohlenstoffoxidsulfid COS.

4.7.9 Wasserstoffverbindungen des Siliciums

Silicium bildet kettenformige Silane der allgemeinen Zusammensetzung Si,Hy,, + 2,
die den aliphatischen Kohlenwasserstoffen C,H,, ,, entsprechen. Es wurden alle
Glieder bis n = 15 nachgewiesen. Monosilan SiH, und Disilan Si,Hg sind Gase, die
Glieder ab n = 3 sind fliissig oder fest. Es sind endotherme Verbindungen, die aber
in Abwesenheit von O, und H,O bei Raumtemperatur bestdndig sind. Beim Erhit-
zen zerfallen sie in die Elemente.

SiH, — Si+2H, AH° = —34kJ/mol



560 4 Die Elemente der Hauptgruppen

An der Luft entziinden sie sich von selbst und verbrennen zu SiO, und H,O. Wih-
6— o+
rend in den Alkanen der Kohlenstoff negativ polarisiert ist (=C—H), enthalten die

o+ o
Silane negativ polarisierten Wasserstoff (=Si—H). Im Gegensatz zu den Kohlenwas-
serstoffen erfolgt mit starken Nukleophilen Substitution der H-Atome. Hydrolyse
erfolgt daher nur in Gegenwart von OH ™ -Ionen.

SiH, + 4 H,0 25 Si(OH), + 4 H,

SiHy, Si;Hg und SizHg konnen durch Reaktion der entsprechenden Chloride mit
LiAlH, in Ether dargestellt werden, z. B.

2Si,Clg + 3LiAIH, — 2 Si,Hg + 3 LiAICl,

Ein Silangemisch, das alle Silane enthélt, entsteht bei der Zersetzung von Mg,Si
mit Séure.

Mg,Si + 4 H* — SiH, + 2 Mg>*

Man kennt auerdem die cyclischen Silane SisH,, und SigH;, sowie polymere Silane
mit variablen Zusammensetzungen, zu denen die Verbindungen (SiH,),, und (SiH),,
gehoren.

4.7.10 Sauerstoffverbindungen von Silicium

4.7.10.1 Oxide des Siliciums

Siliciumdioxid SiO,

Si0, ist im Gegensatz zu CO, ein polymerer, harter Festkorper mit sehr hohem
Schmelzpunkt. Die Si-Atome bilden nicht wie die C-Atome mit O-Atomen (p-p)7-
Bindungen. Die Si-Atome sind im VB-Modell sp3-hybridisiert und tetraedrisch mit

vier O-Atomen verbunden. Jedes O-Atom hat zwei Si-Nachbarn, die SiO4-Tetraeder
sind iiber gemeinsame Ecken verkniipft.

\Cl)\ \(l)\
—§—$—§—$—§—
O] (0]

Zusitzlich zu den stark polaren Einfachbindungen existieren Wechselwirkungen zwi-
schen den freien p-Elektronenpaaren des Sauerstoffs und leeren antibindenden Or-
bitalen des Siliciums. Diese Mehrzentren-z-Bindungsanteile erkldren die auerge-
wohnlich hohe Bindungsenergie der Si—O-Bindung.

[ lo @
g0 g0
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SiO, existiert in verschiedenen Modifikationen, die sich in der dreidimensionalen
Anordnung der SiOy4-Tetraeder unterscheiden.

573 C 870°C . . 1470°C . . 1725°C
0-Quarz == f-Quarz == p-Tridymit == f-Cristobalit == Schmelze

e o

o-Tridymit a-Cristobalit

Die Umwandlungen zwischen Quarz, Tridymit und Cristobalit (vgl. Abb. 2.12) ver-
laufen nur sehr langsam, da dabei die Bindungen aufgebrochen werden miissen. Au-
Ber dem bei Normaltemperatur thermodynamisch stabilen a-Quarz sind daher auch
alle anderen Modifikationen metastabil existent. Bei der Umwandlung von den a-
Formen in die -Formen dndern sich nur die Si—O—Si-Bindungswinkel, sie verlau-
fen daher schnell und bei relativ niedrigen Temperaturen.

Nur bei sehr langsamem Abkiihlen erhélt man aus der Schmelze Cristobalit. Beim
raschen Abkiihlen erstarrt eine SiO,-Schmelze glasig (vgl. Gléser S. 570). ,,Quarz-
glas* ist bei 25 °C metastabil und kristallisiert erst beim Tempern (1000—1100 °C)
allméhlich. Da es wegen seines kleinen thermischen Ausdehnungskoeffizienten eine
sehr gute Temperaturwechselbestdndigkeit besitzt, kann man Quarzglas von heller
Rotglut auf Zimmertemperatur abschrecken. Auf Grund seiner chemischen Resis-
tenz, Schwerschmelzbarkeit und Temperaturwechselbestdndigkeit wird es zur Her-
stellung hitzebestdndiger Apparate verwendet. Da es fiir UV-Licht durchlissig ist,
wird es fiir Quarzlampen, UV-Mikroskope usw. benutzt.

In der Hochdruckmodifikation Stishovit kristallisiert SiO, im Rutilgitter (Abb.
2.11), Si hat darin die ungewohnliche Koordinationszahl 6.

In der Natur ist SiO, weit verbreitet und tritt in zahlreichen kristallinen und amor-
phen Formen auf. Gut ausgebildete Kristalle werden als Schmucksteine verwendet:
Bergkristall (wasserklar), Rauchquarz (braun), Amethyst (violett), Morion (schwarz),
Citrin (gelb), Rosenquarz (rosa). Mikrokristalliner Quarz wird als Chalcedon be-
zeichnet. Varietdten von Chalcedon sind: Achat, Carneol, Onyx, Jaspis, Heliotrop,
Feuerstein. Amorph und wasserhaltig sind Opale. Zu den Opalvarietédten gehort Kie-
selgur. Quarz ist Bestandteil vieler Gesteine (Quarzsand, Granit, Sandstein, Gneis).

Quarz ist piezoelektrisch: durch eine angelegte Wechselspannung wird der Kristall
zu Schwingungen angeregt. Auf der hohen Frequenzgenauigkeit der Eigenschwin-
gungen (Av/v = 10~%) beruht der Bau von Quarzuhren.

Synthetische Quarzkristalle hoher Reinheit werden nach dem Hydrothermalver-
fahren hergestellt. Im Druckautoklaven wird bei 400 °C die wissrige Losung mit
SiO, gesittigt. Im kiihleren Autoklaventeil ist die Losung iiberséttigt und bei 380 °C
scheidet sich Quarz an einem Impfkristall ab.

Si0, ist chemisch sehr widerstandsfihig. AuBer von HF (vgl. S. 435) wird es von
Sauren nicht angegriffen. Laugen reagieren auch beim Kochen nur langsam mit SiO,.
Beim Zusammenschmelzen mit Hydroxiden oder Carbonaten der Alkalimetalle (M)
entstehen Silicate.
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SIO2 + M2C03 — MleOg, + C02

Siliciummonooxid SiO

Beim Erhitzen von SiO, mit Si auf 1250 °C im Vakuum entsteht gasformiges SiO.
Si + SiO, = 2Si0(g) AH® = +812 kJ/mol

Beim Abkiihlen disproportioniert SiO in Si und SiO,. Durch Abschrecken erhélt
man glasiges oder faserféormiges polymeres (SiO),, das luft- und feuchtigkeitsemp-
findlich ist. Monomeres SiO wurde mit der Matrix-Technik isoliert.

4.7.10.2 Kieselsauren, Silicate

Die einfachste Sauerstoffsaure des Siliciums ist die Orthokieselsaure H,SiO,. Sie ist
nur in groBer Verdiinnung (bei Raumtemperatur = 2 - 1077 mol/l) bestéindig.

In der Natur bildet sie sich durch Reaktion von SiO, und Silicaten mit Wasser
und ist in natiirlichen Gewissern in Konzentrationen < 103 mol / 1 vorhanden.

SIOZ (S) + 2H20 = H4SIO4

Durch Hydrolyse von SiCly, in groBSer Verdiinnung entsteht sie als unbestdndige Lo-
sung.
Bei hoherer Konzentration erfolgt spontane Kondensation zu Polykieselsiuren.

oH OH OH
HO—&i— 0—§i— O—Si—OH
OH OH OH

Die Geschwindigkeit der Kondensation ist von der Konzentration, der Temperatur
und dem pH-Wert der Losung abhidngig. Am besténdigsten sind Losungen mit einem
pH-Wert um 2. Das Endprodukt der dreidimensionalen Kondensation ist SiO,. Die
als Zwischenprodukte auftretenden Kieselsduren sind unbesténdig und nicht isolier-
bar. Bestédndig sind ihre Salze, die Silicate. Eine hochkondensierte wasserreiche Poly-
kieselsdure ist Kieselgel. Entwissertes Kieselgel (Silicagel) ist ein polymerer Stoff
mit groB3er spezifischer Oberfldche, der zur Adsorption von Gasen und Déampfen
geeignet ist und daher als Trockenmittel, z. B. in Exsiccatoren, dient (vgl. S. 870).
Als Hauptbestandteil der Erdkruste, aber auch als technische Produkte sind die
Salze der Kieselsduren, die Silicate, von groBter Bedeutung. In den Silicaten hat
Silicium die Koordinationszahl vier und bildet mit Sauerstoff SiO,-Tetraeder. Die
Tetraeder sind nur iiber gemeinsame Ecken verkniipft, nicht iiber Kanten oder Fla-
chen. Sie sind die Baueinheiten der Silicate, und die Einteilung der Silicate erfolgt
nach der Anordnung der SiOy-Tetraeder. Eine Ausnahme ist die Hochdruckphase
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Inselsilicate Gruppensilicate Ringsilic
[Si0,]* [Si,0,1° [Si50]°" [Sig01]™"

Schichtsilicate
[(Siy010),] ™"

Kettensilicate @ Silicium
[(Si0g), 12" [(Si404),1%™ O Sauerstoff

Abbildung 4.36 Anionenstruktur einiger Silicate.

CaSi;Os, bei der SiOs-Gruppen mit trigonal-bipyramidaler Struktur nachgewiesen
sind. Die wichtigsten in den Silicaten auftretenden Anionen sind in der Abb. 4.36
dargestellt.

Die auBerordentliche Vielfalt der Silicatstrukturen ist natiirlich schon durch die
zahlreichen Anordnungsmoglichkeiten der SiO4-Tetraeder bedingt. Hinzu kommen
aber weitere Griinde. Die Silicatanionen bilden Liicken, in denen die Kationen sit-
zen, die durch elektrostatische Wechselwirkung mit den Anionen den Kristall zusam-
menhalten. Ionen mit gleicher Koordinationszahl sind in weiten Grenzen austausch-
bar, z.B. Fe’* gegen Mg2+ und Na™ gegen Ca’". Dieser diadoche Ersatz fiihrt
hiufig zu variablen und unbestimmten Zusammensetzungen. In vielen Silicaten sind
auBerdem noch tetraederfremde Anionen wie OH , F—, O°~ vorhanden, die nicht
an Si gebunden sind. Die zur Neutralisation erforderlichen Kationen komplizieren
die Zusammensetzungen. Si kann statistisch oder gesetzméBig durch Al ersetzt sein.
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Solche Silicate heilen Alumosilicate. Mit jeder Substitution erhoht sich die negative
Ladung des Gitteranions um eine Einheit, so dass zur Neutralisation zusétzliche
Kationen erforderlich sind.

1. Inselsilicate (Nesosilicate) sind Silicate mit isolierten [SiO4]*~-Tetraedern, die
nur durch Kationen miteinander verbunden sind. Dazu gehdren Zirkon Zr[SiOy4],
Granat CazAl,[SiO4]5, Phenakit Be,[SiOy4], Forsterit Mg,[SiO4], Nephelin
NaAl[SiOy4] und Olivin (Fe,Mg),[SiOy]. Tetraederfremde Anionen enthilt der Topas
AL[SiO4](F,OH),. Es sind harte Substanzen mit hoher Brechzahl. Granate, Olivine,
Zirkone und Topase sind geschitzte Schmucksteine. Technische Bedeutung haben
Olivin und Zirkon als Rohstoffe fiir feuerfeste Steine und Formsand fiir Giefereien.

2. Gruppensilicate (Sorosilicate) enthalten Doppeltetraeder [Si207]6_. Sorosili-
cate sind Thortveitit Sc,[Si,O;] und Barysilit Pbs[Si,O].

3. Ringsilicate (Cyclosilicate). Dreierringe [SizOo]®” treten im Benitoit
BaTi[Si;0s], Sechserringe [SigO;s]'> im Beryll Al,Bes[SisO:s] auf. Beryll ist das
wichtigste Be-Mineral. Abarten des Berylls sind Aquamarin und Smaragd.

4. Kettensilicate (Inosilicate). Die Tetraeder sind zu unendlichen Ketten oder Bin-
dern verkniipft. Aus Ketten mit den Struktureinheiten [Si206]4_ bestehen die Pyro-
xene, aus Bindern mit den Struktureinheiten [Si,Oy;]°~ die Amphibole. Die ketten-
formigen Anionen liegen parallel zueinander, zwischen ihnen sind die Kationen ein-
gebaut. Zu den Pyroxenen gehort z.B. das wichtigste Lithiummineral Spodumen
LiAl[Si,Og¢], sowie Enstatit Mg;,[Si,O4] und Diopsid CaMg[Si,O¢]. Zu den Amphibo-
len gehoren der Tremolit Ca,Mgs[Si4O1,], (OH,F), und die Hornblenden, in denen
Si durch Al bis zur Zusammensetzung SigAl,O,, substituiert ist.

Technische Bedeutung haben Wollastonit Ca[SiO;] (keramische Erzeugnisse und
Fillstoff fiir Anstrichstoffe, Kunststoffe und Baustoffe) und Sillimanit AI[AlSiOs]

>

Dreier-Einfachkette Einer-Doppelkette

Abbildung 4.37 Strukturprinzip bei Kettensilicaten.

Die Pyroxenketten bestehen aus Zweier-Einfachketten [Si206]4_ (Abb. 4.36). Wollastonit be-
steht aus Ketten mit Dreiereinheiten [SizO,]° . Amphibole sind aus Doppelketten mit Zwei-
ereinheiten [Si40”]47 aufgebaut (Abb. 4.36), Sillimanit besteht aus Einer-Doppelketten
[Si,Os]° ", in denen jedes zweite Si durch Al ersetzt ist.
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Schicht

Abbildung 4.38 Schematische Struktur von Talk Mg;[Si;O(](OH)s.

Bei den benachbarten Schichten sind die Tetraederspitzen abwechselnd nach oben und nach
unten gerichtet. Schicht 1 und 2 werden durch Mg2+—Ionen fest verbunden. Jedes Mg2+—10n
ist oktaedrisch von Sauerstoff koordiniert. Je zwei gehoren den Schichten an, die restlichen
zwei zu Hydroxidionen. Zwischen Schicht 2 und 3 existieren nur schwache van-der-Waals-
Krifte.

(feuerfeste Steine, hochtemperaturbestandiger Mortel). CaSiO; ist aus Ketten auf-
gebaut, die aus Dreiereinheiten bestehen, Sillimanit aus Einer-Doppelketten
(Abb. 4.37).

Die Kettensilicate zeigen parallel zu den Ketten bevorzugte Spaltbarkeit, die Kris-
talle sind faserig oder nadelig ausgebildet.

5. Schichtsilicate (Phyllosilicate). Jedes SiO4-Tetraeder ist iiber drei Ecken mit
Nachbartetraedern verkniipft. Es entstehen unendlich zweidimensionale Schichten
[Si4010]* . Im Allgemeinen erfolgt die Verkniipfung zu sechsgliedrigen Ringen. Tre-
ten zwischen den Schichten nur van-der-Waals-Krifte auf (Talk, Kaolinit), resultie-
ren weiche Minerale mit leicht gegeneinander verschiebbaren Schichten. Werden die
Schichten durch Kationen zusammengehalten (Glimmer), wichst die Harte, aber
parallel zu den Schichten existiert gute Spaltbarkeit. Das Quellungsvermogen der
Tone beruht auf der Wassereinlagerung zwischen den Schichten des Tonminerals
Montmorillonit.

Talk Mg3[Si;O19](OH), (Abb. 4.38) ist das weichste der bekannten Mineralien. Es
wird vielseitig verwendet: in der Papierindustrie als Pigment und Fiillstoff, als Fiill-
stoff bei Kunststoffen, Anstrichmitteln und Lacken, als Grundlage in Pudern und
Schminken. Speckstein besteht tiberwiegend aus Talk.

Glimmer sind Alumosilicate. Héaufig und technisch wichtig sind: Muskovit
KAL[AISizO00](OH), (s. Abb. 4.39), Biotit K(Mg,Fe)s;[AlSi;O;0](OH),,
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K Q Q Schicht
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Abbildung 4.39 Schematische Struktur von Muskovit KAL[Si;AlO;,](OH,).

Die Struktur des Glimmers Muskovit zeigt Verwandtschaft zur Struktur des Talks. Ein Viertel
der Si-Atome sind durch Al-Atome ersetzt. Die drei Mg?*-Ionen sind durch zwei oktaedrisch
koordinierte AI**-Tonen ersetzt. Der Ladungsausgleich erfolgt durch ein K*-Ion, das von
12 Sauerstoffionen koordiniert ist. Schicht 1 und 2 sind fest durch AI**-Tonen verbunden. Der
Zusammenhalt zwischen Schicht 2 und 3 durch K*-Ionen ist schwicher, aber verglichen mit
Talk angewachsen.

In Margarit und anderen Sprodglimmern sind statt der K™ -Ionen Ca?*-Ionen vorhanden, die
Hirte wichst und die Spaltbarkeit wird schlechter.

Phlogopit KMg;[AlSi;09](OH),. Zu den Sprodglimmern gehort Margarit
CaAl,[AlLSi,019](OH),. Glimmer werden als Isoliermaterial verwendet.

Das technisch wichtigste Schichtsilicat ist Kaolinit Aly[Si;O10](OH)g (Abb. 4.40).
Kaolin (Porzellanerde) ist nahezu reiner Kaolinit und dient als Rohstoff fiir kerami-
sche Produkte (Weltproduktion 2008 38,7 - 10°t). Die Hiilfte des Kaolinits wird
in der Papierindustrie verwendet; fiir Gummi und Kunststoffe dient er als Fiill-
stoff (Erhohung der Abriebfestigkeit). Analog aufgebaut ist der Serpentin
Mgg[Si4O19](OH)g. Im Serpentin sind aber die Oktaederschichten Mg(O,0H)4 aus-
gedehnter als die Tetraederschichten SiOy4. Die Serpentinschichten stabilisieren sich
daher durch Kriimmung (den auflen liegenden Oktaederschichten steht dadurch
mehr Platz zur Verfiigung). Der faserige Serpentin (Chrysotil) besteht aus aufgeroll-
ten Schichten, die hohle Fasern bilden. Er wird auch als ,,Serpentinasbest” bezeich-
net und dient zur Herstellung von feuerfestem Material, fiir Asbestzement (Eternit:
Verbundwerkstoff von 10—20 % Asbest mit Portlandzement) und als Katalysatortra-
ger fiir Platin. Da Asbestfasern kanzerogen sind, werden sie durch umweltvertragli-
che mineralische und synthetische Fasern ersetzt.



4.7 Gruppe 14 567

Schicht

Abbildung 4.40 Schematische Struktur von Kaolinit Aly[Si;Oc](OH)s.

Die Tetraederspitzen der Schichten zeigen in gleiche Richtung. Jedes AI*T ist von 4 OH-
Gruppen und 2 Sauerstoffionen koordiniert. Es treten Schichtpakete auf, die aus einer Schicht
von SiOy4-Tetraedern und einer Schicht von AlO,(OH),-Oktaedern bestehen. Die Schichtpa-
kete sind nur durch van-der-Waals-Krifte aneinander gebunden. Tonmineralien sind daher
weich und leicht spaltbar.

Ein weiterer Rohstoff fiir die keramische Industrie ist der quellfdhige Montmoril-
lonit (Aly ;Mg 33)[S14010](OH),Nag 33(H20)s4.

6. Geriistsilicate (Tektosilicate). Wie in SiO, sind die SiOy4-Tetraeder iber alle
vier Ecken mit Nachbartetraedern verkniipft, so dass ein dreidimensionales, locker
gepacktes Geriist entsteht. Ein Teil des Si ist durch Al ersetzt, das Gitter enthélt
dreidimensionale unendliche Anionen und die zur Ladungskompensation entspre-
chende Anzahl von Kationen, meist Alkalimetalle und Erdalkalimetalle. Weit ver-
breitet sind die Feldspate: Albit Na[AlSizOg], Orthoklas K[AISi;Og], Anorthit
Ca[Al,Si,Og]. Sie sind Bestandteil vieler Gesteine und zu 60 % am Aufbau der Erd-
kruste beteiligt.

Die interessantesten Tektosilicate sind die Zeolithe (gr. zein = sieden, lithos =
Stein). Es sind kristalline, hydratisierte Alumosilicate, die Alkalimetall- bzw. Erdal-
kalimetallkationen enthalten. Ihre allgemeine Zusammensetzung ist

M™, M§3), (AlO,), (SiO,), (H20),

M™ Alkalimetalle, M*" Erdalkalimetalle. Das Verhltnis Si /Al liegt bei den meisten
Zeolithen zwischen 1 und 100.

In den Zeolithstrukturen existieren gro3e Hohlrdume, die durch kleinere Kanéle
verbunden sind (Abb. 4.41). In den Hohlrdumen befinden sich die Kationen und
Wassermolekiile. Die Kationen sind nicht fest gebunden und konnen ausgetauscht
werden, ebenso ist reversible Entwisserung moglich. Statt H,O konnen auch andere
Molekiile adsorbiert werden. Man kennt 40 natiirliche Zeolithe und mehr als 100
synthetisch hergestellte. Ein typischer natiirlicher Zeolith ist Faujasit

NaZCa [Al4Si10028] - 20 HQO
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(a) @0 (b)
Durchmesser Durchmesser
Struktur Hohlrdume des Kéfigs in pm der Kanéle in pm
Sodalith p-Kéfig 660 220
a-Kafig 1140 420

(c) Faujasit Super-Kéfig 1270 720
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Durch Synthese werden Zeolithe mit unterschiedlich groen Kanélen und Hohlrdu-
men hergestellt. Bei der Synthese bildet sich aus einem Gel aus Natriumaluminat
und Natriumsilicat (z. B. Wasserglas) feinkristalliner Zeolith oder eine amorphe Re-
aktionsmischung, die durch Tempern kristallisiert wird. Wichtige synthetische Zeoli-
the sind:

Zeolith A Na12 [Allzsi12048] - 27 HzO
Zeolith X Na43 [A143Si530192] - 132 H20
Zeolith Y Nazg [Alzgsiégolgz] - 125 H20

Bei einem Zeolith mit bestimmter Struktur kann der Durchmesser der Kanile durch
Kationenaustausch modifiziert werden. So kann beim Zeolith A durch Ersatz von
Na*-Ionen durch die groBeren K*-Tonen eine Verkleinerung, durch die kleineren
Ca?*-Ionen eine VergroBerung der Kanile bewirkt werden.

Synthetische Zeolithe sind, da vielfiltig verwendbar, technisch wichtig (Produk-
tion Europa 600000t /Jahr).

Tonenaustausch. Wasserenthirtung mit Na-Zeolith A. Die Na*-Ionen werden ge-
gen die Ca?*-Ionen des harten Wassers ausgetauscht. Als Bestandteil von Waschmit-
teln ersetzen sie die umweltschidigenden Polyphosphate (vgl. Abschn. 4.11). Aus
galvanischen Abwissern werden toxische Schwermetallionen (Cd, Pb, Cr), aus in-
dustriellen und landwirtschaftlichen Abwissern NHJ -Tonen entfernt. Eine spezielle
Anwendung ist die Entfernung radioaktiver Isotope (!3’Cs, °°Sr) aus radioaktiven
Abwissern.

Adsorption. Nur solche Molekiile konnen adsorptiv zuriickgehalten werden, die
durch die engen Kanile in die groBeren Hohlrdume gelangen konnen, daher lassen
sich Molekiile verschiedener Grofie trennen (Molekularsieb). Die Trennung von n-
und iso-Paraffinen beruht darauf, dass nur die geradkettigen n-Paraffine gut adsor-
biert werden. Da die innere kristalline Oberfldche polar ist, werden bevorzugt polare

Abbildung 4.41 Struktur von Ultramarinen, von Faujasit und des Zeoliths A.

a) 24 (Si,Al)Oy4-Tetraeder sind tiber gemeinsame Ecken zu einem Oktaederstumpf (5-Kifig)
verkniipft.

b) Schematische Darstellung des Oktaederstumpfs, der Baustein sowohl der Ultramarine als
auch einiger Zeolithe ist.

c) Strukturen des Ultramarins Sodalith Nay[Al;Si;O,]Cl, des synthetischen Zeoliths A
Nay,[Al}5Si1,045] - 27 H,O und des natiirlichen Zeoliths Faujasit. Beim Zeolith A sind die Okta-
ederstiimpfe mit den quadratischen Flachen iiber Wiirfel verkniipft. Der umschlossene a-Kifig
ist ein GroBer Rhombenkuboktaeder (Kuboktaederstumpf). Beim Gitter des Faujasits, in dem
auch die synthetischen Zeolithe X und Y kristallisieren, sind die Oktaederstiimpfe mit den sechs-
eckigen Flachen iiber hexagonale Prismen verbunden. In allen Strukturen umschlieBen die Okta-
ederstiimpfe Hohlrdume, die iiber Kanile (Fenster) zugénglich sind. Beim Aufbau der Zeolithe
unterscheidet man primére Baugruppen (SiOy-, AlO,-Tetraeder), daraus werden durch Verkniip-
fung 9 Sekundirbausteine gebildet (Quadrat, Sechseck, Achteck, Wiirfel, hexagonale Séule etc.).
Diese bauen die tertidren Baueinheiten, z.B. den Oktaederstumpf, auf. Eine andere tertidre
Baueinheit ist ein Fiinfringpolyeder, dessen Verkniipfung zu den Strukturen der wichtigen syn-
thetischen Zeolithe ZSM 5 und ZSM 11 fiihrt. In beiden existieren sich kreuzende Kandle.
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Molekiile adsorbiert (polare Selektivitét). Zur Trocknung werden Zeolithe in Isolier-
glasfenstern, in Kiihlmittelkreisldufen und zur Entfernung von Wasserspuren in Ga-
sen eingesetzt. Bei Erdgasen erfolgt neben der Trocknung gleichzeitig Entfernung
von CO,, H,S, Toluol und Benzol. In Luftzerlegungsanlagen sind Kohlenwasserstoffe
neben fliissigem Sauerstoff gefihrlich, sie konnen zusammen mit CO, und Wasser
entfernt werden.

Katalyse. Auf der inneren Oberfliche (bis 1000 m?/g) kénnen katalytisch aktive
Zentren (saure Gruppen, Pt, Pd) eingebaut werden. Verwendung: Isomerisierung
von n- zu iso-Paraffinen; Cracken von Erdolfraktionen zur Treibstoffherstellung;
Umwandlung von Methanol in Kohlenwasserstoffe. Da die im Inneren entstandenen
Molekiile die Zeolithkanéle passieren miissen, konnen bevorzugt Molekiile mit be-
stimmter GroBe und Gestalt synthetisiert werden (Formselektivitit). Grof3technische
Anwendung ist z. B. die Synthese von Ethylbenzol aus Benzol und Ethen.

Neue Molekularsiebe und formselektive Katalysatoren sind Verbindungen, die
sich vom AIPO, ableiten (s. Abschn. 4.8.5.4).

Ultramarine sind kubische Alumosilicate, die wie die Zeolithe aus Oktaeder-
stimpfen aufgebaut sind (Abb. 4.41). Ultramarine sind wasserfrei, die Hohlrdume
des Gitters enthalten Anionen, z. B. CI " im Sodalith Na,[Al;SizO1,]Cl. Ersetzt man
im Sodalith die Cl -Ionen durch S5 -Radikal-Anionen, erhilt man tiefblauen ,,Ultra-
marin®, der schon in den &ltesten Kulturen als Halbedelstein Lapislazuli bekannt
war. Synthetische Ultramarine sind blau, griin oder rot und werden als anorganische
Pigmente verwendet. S, -Ionen sind Farbtriger griiner, S; -Ionen rotvioletter Ultra-
marine.

4.7.10.3 Technische Produkte

Glaser

Gléser sind sehr alte Werkstoffe. Schon vor 3500 Jahren wurden in Mesopotamien
GefiBe aus Glas hergestellt. Vor 3300 Jahren verarbeitete man in Agypten bunte
Glaser zu Gefiaflen, Perlen und Schmuckstiicken. Beriihmt sind tiirkisfarbene Skara-
béden. Im Reich von Ramses II galt Glas als ebenso wertvoll wie Gold und Edelsteine.

Glaser sind ohne Kristallisation erstarrte Schmelzen. Im Unterschied zu der regel-
méfigen dreidimensionalen Anordnung der Bausteine in Kristallen (Fernordnung)
sind in den Glédsern nur Ordnungen in kleinen Bezirken vorhanden (Nahordnung)
(Abb. 4.42). Beim Erwidrmen schmelzen sie daher nicht bei einer bestimmten Tempe-
ratur, sondern erweichen allméhlich. Der Glaszustand ist metastabil, da er gegeniiber
dem kristallisierten Zustand eine hohere innere Energie besitzt. Die Fihigkeit, glasig
amorph zu erstarren, besitzen aufler SiO, und den Silicaten auch die Oxide GeO,,
P,Os, As,O5 und B,0;. Gldser im engeren Sinne sind Silicate, die aus SiO, und
basischen Oxiden wie Na,O, K,O und CaO bestehen. SiO, bildet das dreidimensio-
nale Netzwerk aus eckenverkniipften SiO4-Tetraedern (Netzwerkbildner). Die basi-
schen Oxide (Netzwerkwandler) trennen Si—O—Si-Briicken (Abb. 4.42c).
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Abbildung 4.42 Schematische zweidimensionale Darstellung der Anordnung von SiO,-Tet-
raedern (a) in kristallinem SiO,, (b) in glasigem SiO, und (c) in Glas mit eingebauten Netz-
werkwandlern.

(0] @) (0] 0]
] | Na* |

Na,O + —O—Sli—O—Sli—O— - —O—Sli—O_ Na* _O—Sli—O—
(0] (0] (0] o

Je mehr Trennstellen vorhanden sind, umso niedriger ist der Erweichungspunkt des
Glases (er sinkt von etwa 1500 °C fiir reines Quarzglas auf 400—800 °C fiir techni-
sche Silicatgldser).

Gewohnliches Gebrauchsglas (Fensterglas, Flaschenglas) besteht aus Na,O, CaO
und SiO,. Durch Zusitze von K,O erhilt man schwerer schmelzbare Glaser (Thiirin-
ger Glas). Ein Zusatz von B,0j3 erhoht die chemische Resistenz und die Festigkeit,
Al,O;5 verbessert Festigkeit und chemische Resistenz, vermindert die Entglasungs-
neigung und verringert den Ausdehnungskoeffizienten, das Glas wird dadurch un-
empfindlicher gegen Temperaturschwankungen. Bekannte Glédser mit diesen Zusit-
zen sind Jenaer Glas, Pyrexglas und Supremaxglas. Ein Zusatz von PbO erhoht das
Lichtbrechungsvermégen. Bleikristallglas und Flintglas (optisches Glas) sind Kali-
Blei-Glaser.
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Unempfindlich gegen Temperaturschwankungen ist Quarzglas (Kieselglas). Es
kann von Rotglut auf Normaltemperatur abgeschreckt werden. Farbungen von Gla-
sern erzielt man durch Zusitze von Metalloxiden (Fe(II)-oxid farbt griin, Fe(III)-
oxid braun, Co(II)-oxid blau) oder durch kolloidale Metalle (Goldrubinglas). Ge-
triibte Glédser wie Milchglas erhélt man durch Einlagerung kleiner fester Teilchen.
Dazu eignen sich Ca3(POy), oder SnO,.

Emaille ist ein meist getriibtes und geférbtes Glas, das zum Schutz oder zur Deko-
ration auf Metalle aufgeschmolzen wird.

Glasfasern, die fiir Lichtleitkabel verwendet werden, bestehen aus einem Kern,
dessen Brechungsindex etwas grofer ist als der des Fasermantels. Das Licht wird
durch Totalreflexion am Mantel weitergeleitet.

Glaskeramik

Glaskeramik entsteht durch eine gesteuerte teilweise Entglasung. Glasphase und
kristalline Phase bilden ein feinkorniges Gefiige. Sind die Kristallite kleiner (etwa
50 nm) als die Lichtwellenldnge und die Brechzahlen der Kristalle und der Glasphase
wenig verschieden, sind die Keramiken durchsichtig. Glaskeramiken mit hoher Tem-
peraturbestdndigkeit und Temperaturwechselbestédndigkeit werden fiir Geschirr und
Kochfldchen verwendet. Sie werden aus Lithiumaluminiumsilicaten hergestellt, die
sehr kleine Ausdehnungskoeffizienten besitzen (Cordierit, Hochspodumen).

Tonkeramik

Tonkeramische Erzeugnisse entstehen durch Brennen von Tonen. Die wichtigsten
Bestandteile der Tone sind Schichtsilicate (Kaolinit, Montmorillonit). Reiner Ton ist
der Kaolin, der iiberwiegend aus Kaolinit besteht und zur Herstellung von Porzellan
dient. Weniger reine Tone dienen zur Herstellung von Steingut, Steinzeug, Fayence
und Majolika. Sie enthalten als Verunreinigung Quarz, Glimmer und Eisenoxide.

Lehm ist Ton, der stark durch Eisenoxid und Sand verunreinigt ist. Er wird zur
Herstellung von Ziegelsteinen verwendet.

Man unterscheidet Tongut mit einem wasserdurchléssigen Scherben und Tonzeug
mit einem dichten, wasserundurchléssigen Scherben. Zu letzterem gehort Steinzeug
und Porzellan. Hartporzellan (~50 % Kaolin, ~25 % Quarz, ~25 % Feldspat) wird
bei 1400—1500 °C gebrannt. Weichporzellan enthilt weniger Kaolin (Seger-Porzel-
lan z.B. 25 % Kaolin, 45 % Quarz, 30 % Feldspat) und wird bei 1200—1300 °C ge-
brannt. Chinesisches und japanisches Porzellan, auch Sanitirporzellane, sind Weich-
porzellane. Fiir die meisten Gebrauchszwecke wird Tongut (Steingut, Majolika, Fa-
yence) glasiert.

Hochleistungskeramik

Hochleistungskeramiken sind chemisch hergestellte hochreine Oxide, Nitride, Carbide
und Boride genau definierter Zusammensetzung und Teilchengrofe (0,1 —0,005 um),
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die durch Pressen und Sintern zu Kompaktkorpern verarbeitet werden. Hochleis-
tungskeramik ist relativ neu und gilt als eine der Schliisseltechnologien der Zukunft.

Nichtoxidkeramik: Siliciumcarbid SiC (vgl. S. 560), Siliciumnitrid Si;Ny4, Borcarbid
B 3G, (vgl. S. 598), Bornitrid BN (vgl. S. 612), TiC, WC. Hervorragende Eigenschaf-
ten sind Festigkeit und Hirte auch bei Temperaturen oberhalb 1000 °C und ausge-
zeichnete chemische Bestdndigkeit. Nicht bestdndig sind B;3C, und BN in oxidieren-
der Umgebung bei hohen Temperaturen. Bei den Si-haltigen Verbindungen bildet
sich eine passivierende SiO,-Deckschicht, so dass sie bis 1600 °C eingesetzt werden
konnen. Siliciumnitrid (Smp. 1900 °C) wird nach folgenden Reaktionen hergestellt.

3 Sl + 2N2 1200—1400 °C Si3N4
1500 °C

3Si0, + 6 C+ 2N, —— SizNy + 6 CO

Aufler zwei hexagonalen Modifikationen gibt es eine Hochdruckmodifikation mit
Spinellstruktur. Verwendungsbereich wie der von SiC, aulerdem fiir Turbinenteile
und in Automotoren.

Cermets (Kombination von ceramics and metals) sind Verbundwerkstoffe aus zwei
Phasen, bei denen abhéngig von der Zusammensetzung bestimmte Eigenschaften
optimiert werden. Beispiel: In WC/Co-Cermets ist die Hirte von WC mit der Zihig-
keit von Co zu einem Hartstoff kombiniert. Komposite sind Kombinationen kerami-
scher Materialien, z. B. SisN,/SiC. Die Komposite aus SizN,, SiC und BN z. B. sind
bis 2000 °C stabil.

Oxidkeramik: Aluminiumoxid AL O3 (vgl. S. 617), Zirconiumdioxid ZrO, (vgl.
S. 803), Berylliumoxid BeO (vgl. S. 630). Zusitzlich zu den bei den Verbindungen
besprochenen Verwendungen sei noch erwidhnt: ZrO, und Al,O; sind bioinert und
konnen fiir belastbare Implantate benutzt werden. Wegen der guten Wiarmeleitfahig-
keit ist Al,O3 in der Elektronikindustrie als Tragermaterial fiir Chips geeignet. Es
wird durch das besser leitende Aluminiumnitrid AIN (Smp. 2230 °C; Wurtzit-Struk-
tur) ersetzt.

Sialone (Oxidonitridoalumosilicate) sind Substitutionsvarianten von SizNy. Bei ih-
nen ist Si*™ partiell durch AP" und N~ partiell durch O”~ substituiert. Sie sind
wegen ihrer thermischen, chemischen und mechanischen Stabilitit als keramische
Materialien von Bedeutung. Die Sialon-Hochdruckphase y-Si,AIONj kristallisiert in
der Spinellstruktur und besitzt die Héarte von Borcarbid.

Wasserglas

Durch Zusammenschmelzen von Quarz und Alkalimetallcarbonaten bei 1300 °C er-
hilt man Alkalimetallsilicate. Die Losungen (Wasserglas) reagieren alkalisch.

SIOZ + 2N32CO3 — Na4SiO4 +2 C02
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Silicone

Die Si—C-Bindung ist thermisch sehr stabil und chemisch wenig reaktiv. (CHj),Si
z.B. wird erst oberhalb von 650 °C thermisch zersetzt und von verdiinnten Laugen
nicht hydrolysiert.

Silicone sind chemisch und thermisch sehr bestindige Kunststoffe, in denen die
Stabilitdt der Si—O—Si-Bindung und die chemische Resistenz der Si—CH;-Bindung
ausgenutzt wird:

I
CH, O CH,

I I I
ag—&—o—%—o—ﬁ—o—

CH, CH; ?

Ausgangsprodukte der Silicondarstellung sind Methylchlorsilane, die aus Methyl-
chlorid und Si mit Cu als Katalysator hergestellt werden kénnen (Rochow-Synthese).
Schematische Reaktion:
6RCI +38i ~2—** %, RSiCl; + R,8iCL, + R;8iCl R = CH3, Ph

Durch Direktsynthese konnen also auch Phenylchlorsilane synthetisiert werden.

Durch Hydrolyse erhilt man Silanole R;SiOH, Silandiole R,Si(OH), und Silan-
triole RSi(OH)s. Sie kondensieren spontan, wobei die chemisch und thermisch stabi-
len Siloxanbriicken entstehen.

NPT S P be

. . . | | I

R— S|1—O ——Sll—OH + HO Sll—OIE “ho R— SII_O—SII_O_SII_O_
R R R R R R

Das Silanol (monofunktionell) fungiert als Kettenendgruppe, das Silandiol (bifunk-
tionell) als Kettenglied und das Silantriol (trifunktionell) als Verzweigungsstelle. Mit
geeigneten Mischungen kann man den Polymerisationsgrad einstellen und es entste-
hen diinnfliissige, 6lige, fettartige, kautschukartige oder harzige Substanzen. Sie sind
bestdandig gegen hohere Temperaturen, Oxidation und Wettereinfliisse, sind hyd-
rophobierend, elektrisch nicht leitend, physiologisch indifferent und daher sehr viel-
seitig verwendbar (Schmier- und Isoliermaterial, Dichtungen, Impragniermittel,
Lackrohstoff, Schlduche, Kabel).

4.7.11 Halogenverbindungen und Schwefelverbindungen des
Siliciums

Die wichtigsten Halogenide sind vom Typ Si, X5, > (X =F, Cl, Br, I), die sich von
Silanen durch Ersatz der H-Atome durch Halogenatome ableiten. Au3erdem sind
die polymeren Halogenide (SiX5),, und (SiX),, bekannt (X = F, CL, Br, I).
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Siliciumtetrafluorid SiF,

SiF, ist ein Gas, das stechend riecht und infolge Hydrolyse an der Luft raucht. SiF,
entsteht beim Erwiarmen eines Gemisches aus CaF,, SiO, und konz. H,SO,.

2 CaF, 4+ 2 H,S0, —> 2CaSO, + 4 HF
4HF + SiO, — SiF, + 2H,0

Die Wasser entziehende Wirkung der konz. H,SO, verschiebt das Gleichgewicht in
Richtung SiF,. In Gegenwart von H,O hydrolysiert SiF, zu SiO, und HF. Bei Aus-
schluss von Feuchtigkeit ist die stark exotherme Verbindung (AHg = —1616 kJ /mol)
sehr bestiandig.

SiF, ist tetraedrisch gebaut, der Si—F-Abstand liegt zwischen dem einer Einfach-
und Doppelbindung. Wie bei der Si—O-Bindung (vgl. S. 560) gibt es 7-Bindungsan-
teile, die die sehr hohe Bindungsenergie erklédren:

.= o @
=Si—F| «=Si=F|

Hexafluoridokieselsaure H,SiF
Bei der Hydrolyse von SiF, reagiert HF mit noch unzersetztem SiF, zu H,SiFg.

4HF + 2 SiF, — 2 H,SiF,

In reinem Zustand ist H,SiFg nicht bekannt. Bestidndig ist das Oxoniumsalz
(H30),SiFs, das farblose Kristalle (Smp. 19 °C) bildet. H,SiFg ist eine starke Siure,
vergleichbar mit H,SO,. Mit Carbonaten und Hydroxiden setzt sich H,SiF¢ zu Hexa-
fluoridosilicaten um. Schwer Ioslich ist BaSiFs. SiFz -lonen werden nicht hydroly-
tisch zersetzt. H,SiFg wird zur Darstellung von AlF; und Na3zAlFs verwendet.

Siliciumdifluorid SiF, und hohere Siliciumfluoride

Gasformiges, monomeres SiF, ist gewinkelt und enthilt normale Einfachbindungen.
Es entsteht durch Reduktion von SiF, mit Si.

SiF, (g) + Si(s) ——*% €, 5 SiF, (g)
Vakuum

Es ist sehr reaktionsfahig und polymerisiert zu kettenféormigem (SiF,),,. Polysilicium-
difluorid ist wachsartig und an der Luft entziindlich. Beim Erhitzen auf 200—350 °C
im Hochvakuum entstehen hohere Siliciumfluoride Si,F,, > (n =2—14) und Poly-
siliciummonofluorid (SiF),,, das oberhalb 400 °C explosionsartig zerfillt.

Siliciumtetrachlorid SiCl,

SiCl, ist eine farblose, an der Luft rauchende Fliissigkeit, die durch Erhitzen von Si
im Cl,-Strom hergestellt werden kann. Im Gegensatz zu CCly ist SiCly leicht hydroly-
sierbar. Dafiir ist sowohl die grofere Polaritdt der Si—Cl-Bindung als auch die Exis-
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tenz von niedrig liegenden unbesetzten Orbitalen beim Si verantwortlich, die eine
Anlagerung von H,O ermoglichen:

| | l.
H,0 + ?x\ — H20—>?1\ — HO—TI— + HCl

Siliciumdisulfid SiS,

Im Gegensatz zu CS, ist SiS, ein Festkorper, der in farblosen, faserigen Kristallen
mit Kettenstruktur kristallisiert. Die Kettenmolekiile

N’ Naie” Nai Ngie”
N e N NN

enthalten verzerrt tetraedrisch koordinierte Si-Atome mit nahezu reinen Einfachbin-
dungen. SiS, ist reaktiver als SiO,. Mit Wasser reagiert es zu SiO,.

4.7.12 Germaniumverbindungen

Hydride

Germane Ge,Hy,, ;, sind bis n = 9 bekannt. GeH, ist gasférmig, die hoheren Glieder
sind fliissig bzw. fest. Die Oxidationsempfindlichkeit ist geringer als die der Silane,
sie sind schwichere Reduktionsmittel und stabiler gegen Hydrolyse.

Chalkogenide

GeO, ist dimorph. Die mit Rutil isotype Modifikation wandelt sich bei 1033 °C in
die im Cristobalitgitter kristallisierende Modifikation um. GeO ist wesentlich bestédn-
diger als SiO.

Auch GeS, das man durch Reduktion von GeS, mit H, erhilt, ist verglichen mit
SiS recht besténdig.

Halogenide

GeF, ist ein Gas, das mit Wasser zu GeO, und H,GeFy reagiert (vgl. S. 575). Es
existieren Salze wie K,GeF¢ und BaGeFg. GeF, ist bestdndiger als SiF, und bildet
farblose Kristalle. Die Struktur ist analog der von SnCl, (vgl. S. 578).

GeC(l, ist eine Fliissigkeit, die mit Wasser rasch hydrolysiert. Mit Chloriden bilden
sich Chloridokomplexe des Typs GeClg . GeCl, ist fest, die salzsaure Losung wirkt
stark reduzierend. Mit Chloriden bildet es Chloridokomplexe des Typs GeCl; . In
Wasser erfolgt Hydrolyse zu Ge(OH),.
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4.7.13 Zinnverbindungen

4.7.13.1 Zinn(IV)-Verbindungen

Zinntetrahydrid SnH, (Monostannan) ist ein bei Raumtemperatur tagelang haltba-
res, giftiges Gas. Oberhalb von 100 °C zersetzt es sich rasch unter Bildung eines
Zinnspiegels.

SnHy —=5Sn+2H, AH® = —163kJ/mol
Von verdiinnten Laugen und Sduren wird es nicht angegriffen. Man erhilt es in
etherischer Losung nach

SnCl, + 4 LIAIH, —25 SnH, + 4 LiCl + 4 AlH;

AuBerdem ist Distannan Sn,Hg bekannt.
Zinn(I'V)-chlorid SnCl, wird technisch aus Weiiblechabfillen hergestellt.

Sn+2Cl, — SnCl,  AH® = —512 kJ/mol

Es ist eine farblose, rauchende Fliissigkeit (Sdp. 114 °C). Mit wenig Wasser bildet
sich SnCl, - 5H,O, eine halbfeste kristalline Masse (,,Zinnbutter”). Die wissrige
Losung ist weit gehend hydrolytisch gespalten.

SnCl, + 2 H,0 —> SnO, + 4HCI

SnO, bleibt kolloidal in Losung. Leitet man in eine wéssrige konz. SnCly-Losung
HCI ein, entsteht Hexachloridozinnsiure H,SnCls. Sie kristallisiert als Hydrat
H,SnClg - 6 H,O aus (Smp. 19 °C). (NH,),SnClg (,,Pinksalz*“) dient als Beizmittel in
der Farberei.

Zinndioxid SnO, ist polymorph. In der Natur kommt es als Zinnstein vor, der im
Rutil-Typ kristallisiert. Technisch erhilt man SnO, als weilles Pulver durch Verbren-
nen von Sn im Luftstrom. Es ist thermisch und chemisch sehr bestdndig. Es subli-
miert erst oberhalb 1800 °C und ist in Sduren und Laugen unléslich. Man kann
es mit Soda und Schwefel zu einem loslichen Thiostannat aufschlieBen (Freiberger
Aufschluss).

281102 + 2N32CO3 +9S — 2NazsnS3 +3 SOz +2 C02

SnO, wird als Triibungsmittel in der Glasindustrie verwendet (vgl. S. 572).
Zinnsaure, Stannate(IV). Beim Schmelzen von SnO, mit NaOH erhilt man Natri-
umstannat(IV) Na,SnOs.

Sn0, + 2NaOH —> Na,S$nO; + H,0

Aus wissrigen Losungen kristallisiert es als Natriumhexahydroxidostannat(I'V)
Na,Sn(OH)g aus. Die Zinnsdure H,Sn(OH) ist in freiem Zustand ebenso wenig
bekannt wie Sn(OH),. Beim Ansduern erhilt man Niederschlige von SnO, - aq,
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die frisch gefillt in Sduren 16slich sind, die aber durch Kondensation (Alterung) in
unlosliches SnO, iibergehen.
Mg,SnO,4 und Zn,SnO, sind im Spinellgitter kristallisierende Doppeloxide.
Zinndisulfid SnS, bildet goldgldnzende Bléttchen, die zum Bronzieren verwendet
werden (,,Mussivgold“, ,,Zinnbronze*). SnS, 16st sich in wissriger Losung mit Alkali-
metallsulfiden zu Thiostannaten.

SIISQ + Nazs — NaZSnS3

4.7.13.2 Zinn(ll)-Verbindungen

In freien Sn?>*-Tonen ist das nichtbindende S5s®-Elektronenpaar vorhanden. Die
Strukturchemie der Sn(II)-Verbindungen ist jedoch kompliziert und es treten nicht
solche Strukturen auf, die fiir kugelférmige Ionen zu erwarten wéren. Die Ursache
dafiir ist, dass in Verbindungen das nichtbindende Elektronenpaar auch p-Orbital-
charakter hat und stereochemisch einen groflen Einfluss ausiibt. So bildet z. B. SnF,
kein regelmiBiges Koordinationsgitter, sondern ist aus SnyFg-Tetrameren aufgebaut,
die durch schwichere Sn-F-Bindungen verkniipft sind. Die Sn-Ionen sind verzerrt
oktaedrisch koordiniert. Das nichtbindende Elektronenpaar kann als Donor gegen-
iiber unbesetzten Orbitalen fungieren. Sowohl in saurer als auch in alkalischer Lo-
sung wirken Sn(II)-Verbindungen reduzierend und haben die Tendenz, in die Oxida-
tionszahl +4 iiberzugehen.

Zinn(II)-chlorid SnCl, erhilt man wasserfrei als weile, glinzende Masse (Smp.
247 °C) durch Uberleiten von HCI iiber erhitztes Zinn.

Sn + 2HCI — SnCl, + H,

Aus wissrigen Losungen kristallisiert das Dihydrat SnCl, - 2H,O aus. In wenig Was-
ser ist SnCl, klar 16slich, beim Verdiinnen erfolgt Hydrolyse, die Losung triibt sich
unter Abscheidung eines basischen Salzes.

SnCl, + H,O — Sn(OH)Cl + HCl

Technisch erhilt man SnCl, durch Losen von Sn in Salzsdure. Mit Cl -Ionen entste-
hen in wissrigen Losungen Halogenidokomplexe, z. B. SnCl; .

Strukturen:
_o ICll ICll

_ Sn . al

Sn TN = St _e St _e
\6}/ \QT/ 2 Cll ~ \g/ \g/
SnCl,-Molekiile SnCl; -Tonen (SnCly),-Ketten aus
gewinkelt pyramidal pyramidalen SnCl;-
sind oberhalb 1000 °C Gruppen bilden mit den
im Dampfzustand exostédndigen Cl-Atomen

vorhanden Schichten
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Die hervorstechende Eigenschaft von SnCl, ist sein Reduktionsvermogen. Au, Ag
und Hg werden aus den Losungen ihrer Salze als Metalle ausgefillt. Beim Quecksil-
ber tritt als Zwischenstufe Hg%+ auf.

2Hg2Jr +sn*t — Hg%Jr +Sn**
Hg3" +Sn°" — 2Hg +Sn*"

Chromate werden zu Cr(III)-Salzen, Permanganate zu Mn(II)-Salzen reduziert,
Schweflige Sdure zu H,S.

Zinn(II)-oxid SnO. Aus Sn(II)-Salzlosungen fillt mit Basen Zinn(I1I)-oxid-Hydrat
aus. Beim Erwidrmen unter Luftausschluss erhdlt man daraus SnO. SnO ist poly-
morph. Beim Erhitzen an Luft wird es zu SnO, oxidiert, unter Luftausschluss zersetzt
es sich zu SnO, und Sn, als Zwischenprodukt tritt Sn;O, auf.

SnO ist amphoter. Mit Sduren entstehen Sn(Il)-Salze, mit starken Basen Stan-
nate(II) Sn(OH); . Stannate(II) sind Reduktionsmittel, sie werden leicht zu Stanna-
ten(IV) Sn (OH)%_ oxidiert.

Zinn(II)-sulfid SnS erhélt man aus Sn(II)-Salzlosungen mit H,S.

Sn®*T + §?>~ — SnS

Es ist nur in Polysulfidlosungen, z. B. in (NHy),S,,, unter Oxidation 16slich.

+2 +4
SnS + (NH4)2$2 — (NH4)ZSnS3

4.7.14 Bleiverbindungen

4.7.14.1 Blei(ll)-Verbindungen

Blei(II)-oxid PbO kommt in zwei Modifikationen vor, die sich reversibel ineinander
umwandeln lassen.

PbO;o, PbOgerp AH® = +1,7 kJ /mol

tetragonal orthorhombisch

Da die Umwandlungsgeschwindigkeit klein ist, ist gelbes PbO bei Raumtemperatur
metastabil. Man erhélt es durch thermische Zersetzung von PbCOj;. PbO ist unter-
halb des Schmelzpunktes (Smp. 884 °C) fliichtig. Technisch wird es durch Oxidation
von geschmolzenem Pb mit Luftsauerstoff hergestellt. In Sduren 16st sich PbO unter
Salzbildung. Nur in starken konzentrierten Basen 16st es sich als Hydroxido-
plumbat(IT).

PbO + H,0 + OH™ —> Pb(OH)3

Mit Reduktionsmitteln (Kohlenstoff oder Wasserstoff) lidsst sich PbO zum Metall redu-
zieren. PbO wird zur Herstellung von Mennige Pb;O,, Bleiweis Pb(OH), - 2 PbCO;5
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und Bleigldsern verwendet. Mit Basen fillt aus Pb(11)-Salzlosungen weiles Blei(1I)-
oxid-Hydrat aus. Reines Pb(OH), konnte bisher nicht dargestellt werden.

Blei(II)-Halogenide sind schwer 16slich und konnen aus Pb(II)-Salzlosungen mit
Halogenidionen ausgefillt werden. Im Gegensatz zu SnCl, besitzt PbCl, keine redu-
zierenden Eigenschaften. Mit Chloriden entstehen Chloridoplumbate(II) [PbCls]
und [PbCl,]*".

Blei(II)-sulfat PbSQO, bildet glasklare Kristalle. Es ist schwer 16slich und féllt aus
Pb2+-haltigen Losungen mit SO3  -Ionen als weiBer kristalliner Niederschlag aus. In
konzentrierten starken Sduren (H,SO,4, HCI, HNO3) 16st sich PbSO, auf.

PbSO, + H" — Pb(HSO,)™"

In ammoniakalischer Tartratlosung 16st es sich unter Komplexbildung, in konzent-
rierten Laugen als Hydroxidoplumbat(II).

Blei(II)-carbonat PbCO; erhilt man aus Pb(I1I)-Salzlosungen und Cog_-Ionen in
der Kilte. In der Warme entstehen basische Carbonate. Ein basisches Carbonat ist
Bleiweifs Pb(OH), - 2 PbCOs;. Es hat von allen weien Farben den schonsten Glanz
und die groBte Deckkraft und ist daher trotz seiner Giftigkeit und seines Nachdun-
kelns (Bildung von PbS) ein geschitztes Farbpigment.

Blei(Il)-chromat PbCrQO,4 wurde als Malerfarbe, in Lacken und Dispersionsfarben
verwendet (Chromgelb), ebenso das basische Chromat PbO - PbCrO,4 (Chromrot).
Wegen ihrer Giftigkeit wurden sie in Europa mittlerweile durch andere Substanzen
wie Bismutvanadat ersetzt.

Blei(II)-sulfid PbS ist die wichtigste natiirlich vorkommende Bleiverbindung
(Bleiglanz). Es kristallisiert in bleigrauen, gldnzenden, leicht spaltbaren Kristallen
vom NaCl-Typ. Es fillt als schwer 16slicher, schwarzer Niederschlag aus Pb(1I)-Salz-
l6sungen mit H,S aus.

Blei(Il)-acetat Pb(CH3COO), entsteht beim Auflosen von PbO in Essigsdure. Die
stark giftigen Losungen schmecken sl (Bleizucker).

4.7.14.2 Blei(lV)-Verbindungen

Anorganische Blei(IV)-Verbindungen sind weniger bestdndig als Blei(II)-Verbin-
dungen.

Bleidioxid PbO, entsteht durch Oxidation von Pb(II)-Salzen mit starken Oxidati-
onsmitteln wie Chlor und Hypochlorit oder durch anodische Oxidation.

Pb2* + 2H,0 — PbO, + 4H™* + 2¢~

PbO, kristallisiert im Rutilgitter, es ist ein schwarzbraunes Pulver und ein starkes
Oxidationsmittel. Beim Erhitzen mit konz. Salzsdure entsteht Cl,.

PbO, + 4 HCl — PbCL, + 2H,0 + Cl,
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Beim Erwédrmen spaltet es Sauerstoff ab.
PbO, — PbO + 10,

PbO, ist amphoter mit {iberwiegend saurem Charakter. Mit konzentrierten Laugen
entstehen Hydroxidoplumbate(IV), Z B. K,[Pb(OH)g]. Mit ba51schen OX1den bilden

sich wasserfreie Plumbate des Typs MZPbO4 (Orthoplumbate) bzw. M2Pb03 (Meta-
plumbate). Uber die Rolle von PbO, im Bleiakkumulator s. Abschn. 3.8.11.
Blei(ILIV)-oxid Pb;04 (Mennige) enthilt Blei mit den Oxidationszahlen +2und
+4und kann formal als Blei(II)-orthoplumbat(IV) aufgefasst werden. Es kommt in
zwei Modifikationen vor. Bei Raumtemperatur ist rotes, tetragonales Pb;O, stabil,
das beim Erhitzen von PbO im Luftstrom entsteht.
3PbO + 10, 225 Pb0,

Bei 550 °C zersetzt sich Pb;O, zu PbO. Interessant ist die Reaktion mit HNO;.

+4 +2

Pb;0, ist ein ausgezeichnetes Rostschutzmittel. Da Bleiverbindungen giftig sind,
wird es fiir Schutzanstriche kaum noch verwendet. Als Korrosionsschutzpigmente
werden jetzt Zinkstaub oder Zinkphosphat benutzt.

Blei(IV)-Halogenide. PbCl, ist eine unbestidndige, gelbe, rauchende Fliissigkeit
(Sdp. 150 °C), die sich leicht in PbCl, und Cl, zersetzt und oxidierende Eigenschaften

+1
besitzt. Bestdndiger sind Hexachloridoplumbate M,[PbCls]. PbBr, und Pbly sind
nicht existent, da Br  bzw. I von Pb** oxidiert wird.

Pb'T 42X — PVt + X,

Das feste, salzartige PbF, bildet Fluoridokomplexe des Typs PbF; und PbFg —.

Bleitetraethyl Pb(C,Hs), und Bleitetramethyl Pb(CH3), sind giftige, in Wasser
unlosliche Fliissigkeiten. Sie wurden Benzinen als Antiklopfmittel zugesetzt und wa-
ren die Hauptquelle (1982 zu 60 %) fiir Bleiemissionen. Inzwischen ist die Verwen-
dung von Bleialkylen verboten. Die bleifreien Kraftstoffe diirfen maximal 13mg
Pb/1 enthalten. Durch Verwendung bleifreien Benzins erfolgte eine Abnahme des
Pb-Gehalts in der Biosphire.
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4.8 Gruppe 13

4.8.1 Gruppeneigenschaften

Bor Alumi- Gallium Indium Thallium
nium
B Al Ga In Tl
Ordnungszahl Z 5 13 31 49 81
Elektronenkonfiguration [He] [Ne] [Ar] 3d'° [Kr] 4d' [Xe] 44
2s%2p! 3s23pt  4s?4p! 5s25p! 5d1%6s?6p!
1. Ionisierungsenergie in eV 8,3 6,0 6,0 58 6,1
2. lonisierungsenergie in eV 251 18.8 20,5 18,9 20,4
3. Ionisierungsenergie in eV 379 28,4 30,7 28,0 29,8
Elektronegativitét 1,5 1.8 1,5 14
Metallcharakter Halbmetall | Metalle I
Standardpotentiale in V
M3+ /M —0,87* —1,66 —0,53 —0,34 +0,72
M*/M - - - — —0,34
M3+ /M* — — — - +1,25
Bestéindigkeit der M(I)- nimmt zu —
Verbindungen
Basischer Charakter nimmt zu —
der Oxide und Hydroxide
Salzcharakter der Chloride nimmt zu —
* B(OH)3 / B

Bor ist ein Halbmetall mit Halbleitereigenschaften, die anderen Elemente der
Gruppe sind Metalle.

Alle Elemente treten entsprechend ihrer Elektronenkonfiguration bevorzugt in
der Oxidationszahl +3 auf. Aulerdem gibt es Verbindungen mit der Oxidationszahl
+1, deren Bestdndigkeit mit Z zunimmt. TI(I)-Verbindungen sind stabiler als TI(III)-
Verbindungen. Das Standardpotential TI>* /T1* zeigt, dass TI** ein kriftiges Oxida-
tionsmittel ist (fast so stark wie Chlor), wihrend In™ stark reduzierend wirkt (etwa
wie Cr(II)).

Alle Elemente sind in nicht-oxidierenden S#uren 16slich, Tl 16st sich als TI*. Der
unedle Charakter ist bei Al am groffiten und nimmt — anders als in der 1. und 2.
Hauptgruppe — mit Z wieder ab. Bor bildet als einziges Element der Gruppe keine
freien Ionen mit der Ladung +3.

Die Affinitdt zu den elektronegativen Elementen (Sauerstoff, Halogene) ist gro-
Ber als zu den elektropositiven Elementen. Der Salzcharakter der Verbindungen
nimmt mit Z zu und ist bei Verbindungen mit der Oxidationszahl +1 stidrker ausge-

pragt.
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Trotz der groB3en Elektronegativititsdifferenz zwischen Bor und den Nichtmetallen
bildet es keine Salze mit B3*-Kationen. Ursache ist die zu kleine Koordinationszahl
von B3t (vgl. S. 137).

Der saure Charakter der Oxide und Hydroxide nimmt mit Z ab. B(OH); hat saure
Eigenschaften, AI(OH); und Ga(OH); sind amphoter, In(OH); und TI(OH)j; iiberwie-
gend basisch. Entsprechend dem Charakter der Hydroxide reagieren die Salze sauer.
Die Basizitit ist in der Oxidationszahl + 1 starker, TI(OH) ist eine starke Base.

Fir kovalente Verbindungen stehen s- und p-Orbitale zur Verfiigung, und die
kovalente MX3-Koordination ist trigonal-planar. Diese Verbindungen enthalten eine
Elektronenliicke, sie sind daher starke Lewis-Sduren. Der Elektronenmangel ist ganz
wesentlich fiir die Strukturen und Reaktionen der kovalenten Verbindungen.

In einer Reihe von Eigenschaften dhnelt Bor dem Silicium mehr als seinem Ho-
mologen Aluminium (Schrigbeziehung im PSE).

Elektronegativitdaten: B 2,0; Si 1,7; Al 1,5. Bor und Silicium sind harte, hoch-
schmelzende Halbmetalle mit Halbleitereigenschaften. Aluminium ist ein typisches,
duktiles Metall. B und Si bilden zahlreiche fliichtige Wasserstoffverbindungen, von
Al ist nur ein polymeres Hydrid bekannt. BCl; ist wie SiCly fliissig, monomer, hyd-
rolyseempfindlich. AICI; kristallisiert in einer Schichtstruktur und ist in der fliissigen
und gasformigen Phase dimer. B,Oj3 neigt wie SiO, zur Glasbildung.

Nicht nur unter den Elementen der Gruppe nimmt Bor eine Sonderstellung ein. Seine
Modifikationen, die Wasserstoffverbindungen, die Carbaborane und die Metallboride
sind einzigartig und es gibt dafiir keine Analoga bei allen anderen Elementen des PSE.

Es gibt in der Gruppe 13 eine weitere Besonderheit. Die Elektronegativititen und
lonisierungsenergien dndern sich nicht regelmiBig. Nur in dieser Gruppe nehmen
die Elektronegativitidten x (Abb. 2.52 und Tabelle 2.18) und Ionisierungsenergien /
nicht ab wie in den anderen Gruppen, sondern ab der 3. Periode zu.

Mg Ca Sr Ba
x(EN) 1,2 1,0 1,0 0,9
I 7,6 6,1 5,7 52
I, 15,0 11,9 11,0 10,0

Al Ga In Tl
x (EN) 1,5 1,6 1,7 1,8
I 6,0 6,0 5.8 6,1
L 18,8 20,5 18,9 20,4
I 284 30,7 28,0 29,8

1 in eV; x(EN) Pauling-Werte

Der Verlauf der Elektronegativititen zeigt, dass in den Gruppen 1und 2 der metalli-
sche Charakter mit Z zunimmt, wéhrend er in der Gruppe 13 von Al zu Tl abnimmt.
Dies zeigen auch die Standardpotentiale: AP /Al —1,66V; Ga’>* /Ga —0,56 V.
Die Anomalie entsteht durch die Auffiillung der d-Unterschalen. Zwischen den
Elementen Aluminium und Gallium z. B. wird die 3d-Unterschale aufgefiillt (Tabelle
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1.9), die Kernladungszahl erhoht sich um zehn Einheiten. Die wachsende Kernladung
wird durch die 3d-Elektronen weniger gut abgeschirmt, und auf die 4s- und 4p-
Elektronen von Gallium wirkt eine relativ hohe Kernladung, besonders wirksam bei
den kugelsymmetrischen s-Elektronen. Dies zeigt der Vergleich der Ionisierungs-
energien von Aluminium und Gallium. Die Auffiillung der 3d-Orbitale beeinflusst
auch die Hauptgruppenelemente der 4. Periode Ge, As, Se. Bei ihnen ist die hochste
Oxidationszahl gegeniiber den Elementen der 3. Periode Si, P, S weniger stabil.

4.8.2 Vorkommen

Wegen ihrer Reaktionsfihigkeit kommen die Elemente der 13. Gruppe nicht elemen-
tar vor.

Natiirliche Borverbindungen sind Borate. Die wichtigsten Mineralien sind Kernit
Na,B405 - 4 H,O, Borax [Na(H,0),],[B4O5(OH)4] (,,Na,B,05 - 10 H,O*), Borocalcit
CaB40; - 4H,0, Colemanit Ca,B¢O1; - 5 H,O. Hauptforderldnder sind die USA und
die Tiirkei. Borsdure H3;BOj; findet man in heien Quellen.

Aluminium ist das hdufigste Metall der Erdrinde und das dritthdufigste Element
tiberhaupt. Es ist Bestandteil der Feldspate, Glimmer und Tonmineralien (vgl. Sili-
cate, Abschn. 4.7.10.2). Relativ selten kommt Al,O; (Tonerde) als Korund und
Schmirgel (mit Eisenoxid und Quarz verunreinigt) vor. Gut ausgebildete und farbige
Al,O3-Kristalle sind Edelsteine: Rubin (rot), Saphir (blau). Die Naturvorrite an
Kryolith NazAlF4 sind weitgehend abgebaut. Das wichtigste Ausgangsmaterial zur
Aluminiumgewinnung ist Bauxit. Es ist ein Gemenge aus Aluminiumhydroxidoxid
AIO(OH) (Bohmit und Diaspor) und Aluminiumhydroxid Al(OH); (Hydrargillit)
mit Beimengungen an Tonmineralien und Eisenoxiden. Die Weltfoérderung lag 2008
bei 209 - 10t (31 % in Australien).

Gallium und Indium sind Begleiter des Zinks in der Zinkblende. Thallium ist
Begleiter von Zink in der Zinkblende und von Eisen im Pyrit. Selten sind die Mine-
ralien Lorandit TIAsS, und Crookesit (T1,Cu,Ag),Se.

4.8.3 Die Elemente

B Al Ga In Tl
Modifikationen Modifikationen mit MetallischeModifikationen

kovalenten Bindungen  kdp - kdpyerzerrt  hdp
Dichte in g/cm? 2,46% 2,70 5,91 7,31 11,85
Schmelzpunkt in °C ~ 2180%* 660 30 156 302
Siedepunkt in °C 3660 2467 2400 2080 1457
Sublimationsenthalpie ~ 570%* 327 277 243 182

in kJ/mol

* a-rhomboedrisches Bor
** f-rhomboedrisches Bor
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4.8.3.1 Modifikationen, chemisches Verhalten

Bor

Hauptgruppenelemente mit weniger als vier Valenzelektronen kristallisieren in Me-
tallgittern. Eine Ausnahme ist Bor. Wegen der hohen Ionisierungsenergie und der
relativ gro3en Elektronegativitidt bevorzugt es kovalente Bindungen. Die komplizier-
ten und einmaligen Strukturen der Bormodifikationen sind eine Folge des Elektro-
nenmangels der Boratome, die vier Valenzorbitale, aber nur drei Elektronen besit-
zen. Raumnetzstrukturen konnen nur unter Beteiligung von Mehrzentrenbindungen
gebildet werden.

Von Bor sind mehrere kristalline Modifikationen bekannt. In allen Strukturen
treten als Struktureinheiten B ,-Tkosaeder auf (Abb. 4.43). Alle 12 Atome des Ikosa-
eders sind dquivalent, haben 5 Bornachbarn und liegen auf einer fiinfzdhligen Achse.
Die Ikosaeder lassen sich nur locker packen, in der dichtesten Modifikation betrédgt
die Raumausfiillung 37 %. In die Liicken der Strukturen konnen zusitzlich Bor-
atome oder Metallatome eintreten.

a-rhomboedrisches Bor hat die einfachste Struktur (Abb. 4.44). Die B1,-Ikosaeder
sind in einer anndhernd kubisch-dichten Packung angeordnet. 6 B-Atome eines Iko-
saeders haben die Koordinationszahl 7. Sie sind durch eine 3-Zentren-Bindung an
zwei B-Atome zweier Nachbarikosaeder innerhalb der Ikosaederschicht gebunden
(AbD. 4.45). Die anderen 6 B-Atome haben die Koordinationszahl 6. Sie sind durch
2-Zentren-Bindungen an Ikosaeder der dariiber und darunter liegenden Ikosaeder-
schicht gebunden.

p-rhomboedrisches Bor ist die thermodynamisch stabile Modifikation. Man erhalt
es durch Erhitzen von a-rhomboedrischem Bor auf 1200 °C. Die Struktur ist kompli-
ziert. Die Elementarzelle enthilt 105 B-Atome. Ein Teil der Struktureinheiten sind
Ikosaeder.

3

Abbildung 4.43 Bj,-Ikosaeder (Zwanzigflichner).

Alle Atome sind dquivalent. Jedes Atom liegt auf einer fiinfzdhligen Achse (Cs) und hat
5 Nachbarn.

Die 12 B-Atome bilden 13 bindende Molekiilorbitale. Der Bi,-Ikosaeder erhélt seine maxi-
male Stabilitdt durch Besetzung dieser MOs mit 26 Valenzelektronen. Von den 36 Valenzelekt-
ronen der 12 B-Atome stehen noch 10 fiir Bindungen nach auflen zur Verfiigung.
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Abbildung 4.44 Struktur und Bindung in a-rhomboedrischem Bor.

a) Die Struktureinheiten sind By,-Ikosaeder. Sie haben die Anordnung einer kubisch-dich-
ten Packung. B
b) 6 B-Atome @ ecines Ikosaeders sind durch eine geschlossene 3-Zentren-BBB-Bindung 5 /l\B

innerhalb einer Schicht an zwei Nachbarikosaeder gebunden (KZ = 7). 3B-Atome @ sind
durch 2-Zentren-BB-Bindungen an drei Ikosaeder der dariiber liegenden Schicht (Position 1)
und 3B-Atome O an drei Tkosaeder der darunter liegenden Schicht (Position 2) gebunden
(KZ = 06).

Typ Bindungen Elektronenzahl
Anzahl  Abstand B—B in pm
2-Zentren-Bindung B—B 6 171 6
3-Zentren-Bindung )B\ 6 202 6. 4 _ 4
B B 6
Bindende MOs im By,-Geriist 13 173—179 %

a-tetragonales Bor enthilt B,-Ikosaeder und einzelne B-Atome (Abb. 4.46). Die
Bi,-Tkosaeder sind in einer hexagonal-dichten Packung angeordnet. % der vorhande-
nen Tetraederliicken sind mit B-Atomen besetzt. Die einzelnen B-Atome sind tetra-
edrisch koordiniert, sie verbinden 4 Ikosaeder. Die B-Atome der Ikosaeder haben
die Koordinationszahl 6. Jedes Ikosaeder ist mit 10 Nachbarikosaedern durch je eine
B—B-Einfachbindung verbunden. Die Verbindung zum 11. und 12. Nachbarikosa-
eder erfolgt iiber die einzelnen B-Atome. Die gleiche Struktur wie o-tetragonales
Bor haben das Borcarbid B,4C, sowie das Bornitrid B,4N, in denen die tetraedrisch
koordinierten B-Atome durch C- bzw. N-Atome ersetzt sind. a-tetragonales Bor er-
hélt man nur durch epitaktische Abscheidung auf den Oberflichen von B,,C oder
B,4N. Wahrscheinlich ist a-tetragonales Bor nur stabil, wenn es kleine Mengen C
oder N enthilt.

p-tetragonales Bor enthilt pro Elementarzelle 190 B-Atome.
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Abbildung 4.45 Typen von 3-Zentren-BBB-Bindungen.
Sie sind an der chemischen Bindung in den Bormodifikationen, den Boranen und Carbabora-
nen beteiligt.

Das Zentrum der schwarz
gezeichneten Ikosaeder liegt
in der Héhe 1/4 der Elemen-
tarzelle, das der blau gezeich-
neten in der Hohe 3/4.

QO einzelne B-Atome

© O

Abbildung 4.46 Struktur von a-tetragonalem Bor.

Die Elementarzelle enthdlt 50 Atome: 4 Ikosaeder in der Anordnung eines Tetraeders, im
Zentrum dieses Tetraeders und in den Ecken der Elementarzelle einzelne B-Atome. Jedes
Ikosaeder ist mit 10 Nachbarikosaedern durch eine B—B-Einfachbindung verbunden. Die
Bindung an die restlichen beiden Nachbarikosaeder erfolgt iiber die einzelnen B-Atome.
Ersetzt man die einzelnen B-Atome durch C- bzw. N-Atome, erhilt man das Carbid B,,C und
das Nitrid B,yN, die mit a-tetragonalem Bor isotyp sind. Man erhélt dieses nur durch epitakti-
sche Abscheidung auf den Oberfldchen des Carbids oder Nitrids.
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Kein anderes Element zeigt in seinen Modifikationen eine dhnliche Flexibilitit
seiner Atome. Die B-Atome besitzen Koordinationszahlen von 4 bis 9, die Bindungs-
abstinde variieren stark. Da die Boratome nur drei Valenzelektronen besitzen, kon-
nen die hohen Koordinationszahlen nur durch Ausbildung von Mehrzentrenbindun-
gen erreicht werden. Mit der MO-Theorie erhélt man fiir ein By,-Ikosaeder 13 bin-
dende Molekiilorbitale, die mit 26 Elektronen besetzt sind. Von den insgesamt 36
Valenzelektronen der 12 Boratome stehen also nur noch 10 fiir Bindungen nach auflen
zur Verfiigung. Im a-rhomboedrischen Bor gehen von 6 Boratomen 2-Zentren-Bin-
dungen aus. Dazu werden 6 Valenzelektronen benétigt. Die restlichen 6 Atome sind
durch 3-Zentren-Bindungen an zwei benachbarte Ikosaeder gebunden. Jedem Bora-
tom stehen dafiir durchschnittlich % Elektronen zur Verfiigung. Fiir eine 3-Zentren-
Bindung erhilt man also % -3 =2, also gerade ein bindendes Elektronenpaar.

Die Bormodifikationen sind sehr hart und halbleitend. Das thermodynamisch sta-
bile f-rhomboedrische Bor hat die Mohs-Hérte 9,3 und ist nach dem Diamant das
hirteste Element; die elektrische Leitfahigkeit bei Raumtemperatur betrédgt
10 Q~ ! cm 1, sie nimmt bis 600 °C auf das Hundertfache zu.

Bor ist reaktionstrige und reagiert erst bei hoheren Temperaturen. Trotz des nega-
tiven Standardpotentials wird es weder von Salzsdure noch von Flusssdure angegrif-
fen. Hei3e Salpetersdure und Konigswasser oxidieren es zu Borsdure. Beim Schmel-
zen mit Alkalimetallhydroxiden erhélt man unter H,-Entwicklung Borate. Bei hohe-
ren Temperaturen (oberhalb 400 °C) reagiert Bor mit Sauerstoff, Chlor, Brom,
Schwefel und Stickstoff. Bor reduziert bei hohen Temperaturen Wasserdampf, CO,
und SiO,, ist also ein starkes Reduktionsmittel.

Aluminium

Aluminium ist ein silberweiBes Leichtmetall (Leichtmetalle haben Dichten <5 g/cm?),
es kristallisiert kubisch-flachenzentriert. Die elektrische Leitfdhigkeit betrdgt etwa %
der des Kupfers. Aluminium ist sehr dehnbar, ldsst sich zu feinen Dridhten ziehen
und zu diinnen Folien (bis 0,004 mm Dicke) auswalzen. Bei 600 °C wird Aluminium
kornig, in Schiittelmaschinen erhélt man Aluminiumgrie3. In noch feinerer Zertei-
lung erhilt man es als Pulver.

Nach seiner Stellung in der Spannungsreihe sollte Aluminium leicht oxidiert wer-
den. An der Luft ist Aluminium jedoch bestindig, da es durch die Bildung einer
fest anhaftenden diinnen Oxidschicht (10~°—10~* mm dick) vor weiterer Oxidation
geschiitzt wird (Passivierung). Man kann diese Schutzwirkung noch verbessern, in-
dem man durch elektrochemische Oxidation von Aluminium (Eloxal-Verfahren)
eine harte und dickere Oxidhaut (0,01 —0,02 mm) erzeugt. Durch Einlagerung von
Farbstoffen lassen sich fiir Aluminiumgegenstinde auch farbige Eloxalschichten her-
stellen. Eloxiertes Al ist bestdndig gegen Meerwasser, Sduren und Laugen. Alumini-
umdréhte lassen sich durch Eloxieren elektrisch isolieren.

Al 16st sich entsprechend seinem Standardpotential (E° = —1,66 V) in verdiinn-
ten Séduren unter Wasserstoffentwicklung,
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Al +3H;0% — AP* +2H, + 3H,0

nicht aber in oxidierenden Sduren (Passivierung). Von Wasser oder sehr schwachen
Sduren wird es nicht angegriffen, da in diesem Milieu die OH -Konzentration grof3
genug ist, um das Loslichkeitsprodukt von Al(OH); (L = 2 - 10733 mol* I#) zu iiber-
schreiten, und das an der Al-Oberfldche gebildete AI(OH); vor weiterer Einwirkung
schiitzt. In stark saurer oder alkalischer Losung kann sich die Schutzschicht nicht
ausbilden, da wegen des amphoteren Charakters AI(OH)3 sowohl in Sduren als auch
in Laugen gelost wird.

Al (OH)3 + 3H30+ — [Al (H20)6]3+
Al(OH); + OH™ — [Al(OH),]~

Al kann sich unter Wasserstoffentwicklung 16sen. Auf amalgamiertem Aluminium
kann sich keine feste Deckschicht ausbilden. Es oxidiert daher leicht an der Luft
und 16st sich in Wasser unter H,-Entwicklung. Man erhilt es durch Verreiben von
Quecksilberchlorid auf Aluminium.

3HgClL + 2 Al — 2 AICL; + 3 Hg

Beim Erhitzen verbrennt fein verteiltes Aluminium an der Luft mit hellem Licht und
groler Warmeentwicklung.

2A1+30, — ALO;  AHg = —1675,7 kJ/mol

In der Fotografie wurde die Lichtentwicklung bei den ,,Kolbenblitzen“ ausgenutzt.
In einem Glaskolben verbrennt eine Al-Folie in reinem Sauerstoff nach elektrischer
Zindung in etwa 51—0 s.

Aluminothermisches Verfahren. Man nutzt die grofe Bildungsenthalpie von
Al,O3 aus.

Al kann alle Metalloxide M,0; reduzieren, deren Bildungsenthalpien kleiner sind
als die von Al,O3, z. B. Cr,0s.

AHE, (Cry03) = —1130 kJ /mol.
Cr,03 +2Al — ALO; +2Cr  AH®° = —547kJ/mol

Schwer reduzierbare Oxide und solche, bei denen die Reduktion mit Kohlenstoff zu
Carbiden fiihrt, konnen durch aluminothermische Reduktion dargestellt werden (Cr,
Si, B, Co, V, Mn). Die Oxide werden mit Aluminiumgrie gemischt (Thermit). Das
Gemisch wird mit einer Ziindkirsche (Magnesiumpulver und BaO, bzw. KCIO;) ge-
ziindet. Durch die groBe Reaktionswidrme entstehen Temperaturen von iiber
2000 °C und das entstehende Metall fillt fliissig an. Das Al,O5 wird als Korundschla-
cke fiir Schleifzwecke verwendet. Das Thermitschweiflen beruht auf der Reaktion

3Fe304 + 8Al — 4A1203 + 9Fe AH® = —3341 kJ/mol

Es entstehen Temperaturen bis 2400 °C, so dass fliissiges Eisen entsteht, das die
Schweilinaht bildet.
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Gallium. Indium. Thallium

Ga ist ein weiches, dehnbares, glinzend weilles Metall. Es kristallisiert nicht in einer
typischen Metallstruktur, sondern bei Raumtemperatur als a-Ga in einem ortho-
rhombischen Gitter. Beim Schmelzen erfolgt wie bei Bi und H,O eine Volumenkon-
traktion. Ga ist an der Luft bestdndig, da es wie Al passiviert wird; auch von Wasser
wird es bis 100 °C nicht angegriffen (Lgacom), = 5 - 10~ > mol® I'*). Es 16st sich wie
Al in nicht-oxidierenden Sduren (Bildung von Ga®*-Ionen) und Basen (Bildung von
[Ga(OH),] -Ionen) unter Hy-Entwicklung.

In ist ein silberweiBBes, glinzendes, sehr weiches Metall (es lédsst sich mit dem Mes-
ser schneiden). Es kristallisiert in einer tetragonal verzerrten kubisch-dichten Pa-
ckung. Es ist bestidndig gegeniiber Luft, kochendem Wasser und Alkalien. Es 16st
sich in Mineralsduren.

Tl ist weilgldnzend, weich wie Blei und zdh. Bei Normaltemperatur kristallisiert
Tl in der hexagonal-dichten Packung. An der Luft lduft es grau an, es wird daher
unter Glycerin aufbewahrt. In Gegenwart von Luft wird es von Wasser unter Bildung
von TIOH angegriffen. Es 10st sich nicht in wéssrigen Alkalien, aber gut in HNO;
und H,SO,. T1 und seine Verbindungen sind giftig. Tl-Verbindungen firben die
Flamme intensiv griin.

4.8.3.2 Darstellung und Verwendung

Bor

Kristallines, hochreines Bor erhélt man durch Reduktion von Borhalogeniden mit
Wasserstoff bei 1 000—1400 °C,

2BCl;+3H, — 2B+ 6HCl  AH®° = +262 kJ/mol

sowie durch thermische Zersetzung von BI; an Wolframdrihten bei 800—1 000 °C
(Aufwachsverfahren).
2BI; — 2B +31, AH®° = —71kJ/mol
Welche Modifikation entsteht, hdngt im Wesentlichen von der Reaktionstempera-
tur ab.
Amorphes Bor entsteht als braunes Pulver geringer Reinheit durch Reduktion
von B,O5; mit Na oder Mg.

B,0; +3Mg — 2B +3MgO  AH® = —533 kJ /mol

Aus geschmolzenem Aluminium kristallisiert AIB, (quadratisches Bor) aus. Tech-
nisch wird kristallines Bor heute meist durch Schmelzflusselektrolyse eines Gemi-
sches von KBF,, KCI und B,03 bei 800 °C hergestellt.

Da Bor bei hohen Temperaturen korrosiv ist, mit vielen Metallen Boride bildet
und gegeniiber Oxiden als starkes Reduktionsmittel wirkt (CO, und SiO, werden
reduziert), ist es schwierig, kristallines Bor in hoher Reinheit darzustellen.



4.8 Gruppe 13 591

Bor wird in der Metallurgie als Desoxidationsmittel und zum Vergiiten von Stahl
(Erhohung der Hértbarkeit) verwendet. Das quadratische Bor AlB, ist wegen seiner
Hirte (,,Bordiamant®) ein gutes Schleifmittel. Das Isotop '°B wird wegen seines
hohen Neutroneneinfangquerschnitts in der Kerntechnik verwendet.

Fasern aus Bor erhilt man durch Reduktion von Bortrichlorid bei 1200 °C.

2BCl;(g) + 3H, — 2B(s) + 6 HCI(g)

Das Bor schldgt sich an Seelen von Kohlenstoff- oder Wolfram-Mikrofasern ab (Fa-
serdicke ca. 100 um). Wegen der hohen Festigkeit und Temperaturbesténdigkeit wer-
den Borfasern fiir Verbundwerkstoffe z. B. im Flugzeugbau, in der Raumfahrt und
fiir Sportgerite verwendet.

Aluminium

Nach Eisen ist Aluminium das wichtigste Gebrauchsmetall. 2008 betrug die Weltpro-
duktion 39,3 - 10° t. Wegen seines negativen Standardpotentials kann Aluminium
nicht durch Elektrolyse aus wéssrigen Losungen erzeugt werden. Es wird aus Al,Os
durch Schmelzflusselektrolyse hergestellt. Ausgangsmaterial zur Herstellung von
Aluminium ist Bauxit (Weltférderung 2008 209 - 10° t), der iiberwiegend AIO(OH)
enthélt. Bauxit ist mit Fe,O3 verunreinigt. Fe,O; muss vor der Schmelzflusselektro-
lyse entfernt werden, da sich bei der Elektrolyse Eisen an der Kathode abscheiden
wiirde. Fiir die Aufarbeitung zu reinem Al,O5 gibt es mehrere Verfahren. Bei allen
Verfahren wird der amphotere Charakter von Al,O5; ausgenutzt. Amphotere Stoffe
16sen sich sowohl in Sduren als auch in Basen. AIO(OH) kann daher mit basischen
Stoffen in das losliche Komplexsalz Na[Al(OH),] tiberfiithrt werden. Fe,O; ist in
Basen unloslich und wird von der Na[Al(OH)4]-Losung durch Filtration abgetrennt.
Die einzelnen Reaktionsschritte des vorwiegend durchgefiihrten nassen Auf-
schlussverfahrens (Bayer-Verfahren) sind im folgenden Schema dargestellt:

Bauxit + NaOH ————» Na[Al(OH),] + Fe,O;
Druck
| Impfen
1200 °C

ALO; + H,O

Al(OH); + NaOH

AIO(OH) wird mit Natronlauge in Losung gebracht und durch Filtration von Fe,03
getrennt. Durch Impfen mit AI(OH);-Kristdllchen wird aus dem Hydroxidoalumi-
natkomplex Na[Al(OH),] das AI(OH); ausgeschieden. Nach erneuter Filtration wird
Al(OH)3 bei hohen Temperaturen zum Oxid entwissert.

Der SiO,-Anteil des Bauxits wird zusammen mit Fe,O5 als unl6sliches Natrium-
aluminiumsilicat Na,Al,SiO¢ - 2H,0 abgetrennt. Da die Bildung des Silicats zu
NaOH- und AlL,Oj-Verlusten fiihrt, bevorzugt man beim Bayer-Verfahren SiO,-
arme Bauxite.

Al,O3 hat einen Schmelzpunkt von 2050 °C. Zur Schmelzpunktserniedrigung wird
Al,O5 in Kryolith NasAlF, gelost. NazAlFs schmilzt bei 1000 °C und bildet mit
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Abbildung 4.47 Schematische Darstellung eines Elektrolyseofens zur Herstellung von Alu-
minium.

AlL,O5 ein Eutektikum (vgl. Abb. 2.107), das bei 960 °C schmilzt und die Zusammen-
setzung 10,5 % Al,O5; und 89,5 % NazAlFg hat. Man elektrolysiert NazAlF4-Schmel-
zen, die neben Al,O3 (2—8 %), AlF; (5—15 %), CaF, (2—6 %), LiF (2—5 %) und
selten MgF, (2—3 %) enthalten. Miteinander kombiniert setzen diese Fluoride die
Liquidustemperatur, die Verdampfungsverluste, die Dichte, den elektrischen Wider-
stand und die Metallloslichkeit der Schmelze herab und verbessern die Stromaus-
beute. Man kann daher die Elektrolyse bei 950—970 °C durchfiihren. Als Elektro-
denmaterial wird Kohle verwendet (vgl. Abb. 4.47).

Die chemischen Reaktionen bei der Schmelzflusselektrolyse sind nicht vollstédndig
geklart. Es ist nicht genau bekannt, wie sich Al,O5 in der Schmelze 16st, man vermu-
tet die Bildung von Oxidofluorido-Komplexen, z.B. von A120F§7, die aber noch
nicht nachgewiesen werden konnten. Wahrscheinlich sind folgende Reaktionen.

Dissoziation von Kryolith  2NazAlFs = 6 Na® +2 AIF27
Anodenreaktion ALO; +2AIF;” =30, + 4AlF; + 6e”
Kathodenreaktion 6Na® +6e¢~ = 6Na

6Na + 2 AIF; = 2 Al + 6 NaF

NaF reagiert mit dem tiberschiissigen AlF; der Anodenreaktion
2 AlF; + 6 NaF = 2NajAlF,
Gesamtreaktion ALOs; = 2Al + %Oz

Das abgeschiedene Aluminium hat eine groSere Dichte als die Schmelze und sam-
melt sich flissig am Boden des Elektrolyseofens (der Schmelzpunkt von Al betrégt
660 °C). Durch die Schmelze wird das Aluminium vor Oxidation geschiitzt.

Der an der Anode entstandene Sauerstoff reagiert mit der Kohleanode. Das als
Anodengas bezeichnete Gasgemisch enthélt 80—85 % CO,, 15—20 % CO und Spu-
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ren von verdampften Fluorverbindungen (HF und staubférmige Fluoride). An der
Anode stellt sich nicht das Boudouard-Gleichgewicht ein, da die primédr gebildeten
CO,-Gasblasen sehr schnell von der Anodenkohlenflidche abrollen. Der grofite Teil
des CO entsteht durch Riickreaktion von Al mit CO..

2A1+3CO; = ALO; +3CO

AuBerhalb der Schmelze wird CO durch Luftsauerstoff sofort zu CO, oxidiert. Die
Abgasreinigung erfolgt durch Absorption der Fluorverbindungen an Al,Oj3. Es bildet
sich AlF;, das wieder der Schmelze zugesetzt wird. Das Reingas enthélt noch
0,5 mg/m? Fluor (erlaubter Grenzwert 1 mg/m?). An der Kohleanode entstehen al-
lerdings auch Kohlenstofffluoride (z. B. CF,), die als Abgase treibhauswirksam sind.

Moderne Elektrolysen arbeiten mit etwa 80 000—150000 A und 4—5V. Bei einer
Stromausbeute von 95 % betrigt die Produktion eines Ofens z. B. 1400 kg Al/Tag.
Die beiden groBten deutschen Hiitten (in Neuss und Essen) produzierten 2006 je
220000t von insgesamt in Deutschland hergestellten 660000t Primaraluminium aus
Bauxit. Aus Schrott, Spianen u.a. wurden aulerdem noch 700000t Recyclingalumi-
nium produziert. Das Al hat eine Reinheit von 99,8—99,9 %, Verunreinigungen sind
hauptsdchlich Fe und Si. Fiir 1t Al benétigt man 1,9 t AL,O5 (aus 4,5—5 t Bauxit),
0,5t Elektrodenkohle und je nach Zellentyp eine Energiemenge von 14—16 - 10°
kWh. Die wirtschaftliche Al-Herstellung erfordert billige Energie.

Wichtige Aluminium-Legierungen sind: Magnalium (10—30 % Mg), Hydronalium
(3—12 % Mg; seewasserfest), Duralumin (2,5—5,5% Cu, 0,5—2 % Mg, 0.5—12%
Mn, 0,2—1 % Si; lasst sich kalt walzen, ziehen und schmieden).

Wegen der guten elektrischen Leitfahigkeit wird Al in der Elektrotechnik verwen-
det. Die chemische Widerstandsfihigkeit ermoglicht seine Verwendung im chemi-
schen Apparatebau. Hauptsidchlich verwendet wird es fiir den Fahrzeug-, Schiff-,
Flugzeug- und Hausbau sowie fiir Haushaltsgegenstinde. Al-Pulver wird zur Herstel-
lung von Anstrichmitteln, pyrotechnischen Produkten und in der Aluminothermie
verwendet. Al-Folien dienen als Verpackungsmaterial.

Gallium, Indium und Thallium konnen durch Elektrolyse ihrer Salzlosungen dar-
gestellt werden. Ga wird in Quarzthermometern fiir hohe Temperaturen verwendet
(Smp. 30 °C, Sdp. 2400 °C). Fiir Halbleiterzwecke wird GaCl; vor der Elektrolyse
mit dem Zonenschmelzverfahren gereinigt. In wird als Legierungsbestandeteil fiir La-
germetalle verwendet und hat Bedeutung zur Herstellung von III-V-Verbindungen
als Halbleitermaterial. Tl wird mit Hg legiert fiir Tieftemperaturthermometer be-
nutzt.

4.8.4 Verbindungen des Bors
Die Chemie des Bors unterscheidet sich wesentlich von der seiner homologen Ele-

mente. Aber auch verglichen mit anderen Elementen ist die Chemie des Bors einzig-
artig.
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Bor tritt nicht als Kation B®>* auf. Auf Grund seiner hoheren lonisierungsenergie
(und Elektronegativitit) bildet Bor kovalente Bindungen mit Nichtmetallatomen.
Fiir BX; entstehen Verbindungen mit trigonal-planarer Koordination. Die Bindun-
gen mit elektronegativeren Partnern (Halogene, Sauerstoff) sind stark polar. In Was-
serstoffverbindungen ist H negativ polarisiert, in den Reaktionen — z.B. der Hydro-
lyse — dhneln sie daher mehr den Silanen als den Alkanen. Die Verbindungen des
Typs BX; sind Elektronenmangelverbindungen und besitzen nur ein Elektronensex-
tett. Sie stabilisieren sich auf verschiedenen Wegen unter Ausbildung eines Elektro-
nenoktetts.

Ausbildung von 7-Bindungen

Beispiel: BF;

Das Boratom bildet mit nichtbindenden Elektronen der F-Atome 7-Bindungen.

|_r|r| @ |ﬁ‘1® a?

B s Bi < /BS < /Bi
P N 72 AN ~ AN A4 NS
\F/ \F/ e/F/ N3 \F/ \F 7/ \F/ F @

Durch die delokalisierte m-Bindung verkiirzt sich die Bindungsldnge auf 130 pm
(B—F 145 pm, B=F 125 pm), die Lewis-Aciditit verringert sich.

Wie in BF; existieren z-Bindungsanteile auch in BCl; und BBr3, sowie zwischen
B und N in Bornitriden und B und O in Bor-Sauerstoffverbindungen.

Mehrzentrenbindungen
Wenn keine freien Elektronenpaare fiir 7z-Bindungen zur Verfiigung stehen, kann
Stabilisierung durch Mehrzentrenbindungen erfolgen.

Beispiel: BH;

BHj; ist nicht bestdndig. Zwei BH;-Molekiile reagieren miteinander zum Diboran

H
H _H _~H H\ — ~ H ®
H>B By — H/B\H/B\H AH°® = —164 kJ /mol

Mehrzentrenbindungen treten auch bei den anderen Boranen, bei den Bormodifika-
tionen und den Metallboriden auf.

Anlagerung von Donormolekiilen

Die Elektronenliicke kann durch ein Elektronenpaar eines Donormolekiils geschlos-
sen werden. Dabei erfolgt am B-Atom Anderung der VB-Hybridisierung von sp?
nach sp>.
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Beispiele: BF, , BH, , BF;0R,

Mit stiarker werdender s-Bindung in den Molekiilen BX; nimmt die Akzeptorstiarke
ab: BH; > BBr; > BCl; > BF;. Die Bindungsldngen in BF; entsprechen Einfach-
bindungen. Im Gegensatz zu den BX;-Molekiilen sind die BX} -Ionen nicht hydroly-
seempfindlich.

Durch die Ausbildung von Mehrzentrenbindungen hat Bor — neben den norma-
len Koordinationszahlen 3 und 4 — in den Boranen, Carbaboranen und Bormodifi-
kationen auch die Koordinationszahlen 5 bis 9. Kein anderes Nichtmetall ist dazu
befihigt. Bor bildet selten B=B-Doppelbindungen. B—B-Einfachbindungen treten
bei den Halogeniden

auf. Bor bildet selten Ketten und Ringe mit B—B-Bindungen, sondern bevorzugt
rdumliche Strukturen mit Mehrzentrenbindungen.

4.8.4.1 Metallboride, Borcarbide

Es gibt mehr als 200 bindre Metallboride. Zusammensetzungen und Strukturen
sind vielfdltig.

Zusammensetzungen

nM) = n(B) MsB, MyB, M3;B, MsB,, M;B;, M,B, MsB;, M;B,, M;;Bg,
MB

n(B)>n(M)  MjoBy, M3By, M,Bs, M3Bs, MB,, M,Bs, MBs, MB,, MBg4, M,B 13,
MB;o, MBy,, MB;s5, MB15, MBge

AuBlerdem gibt es zahlreiche nichtstochiometrische Phasen mit variablen Zusam-

mensetzungen. 75 % aller Boride gehoren den Verbindungsklassen M,B, MB, MB,,

MB, und MBg an.

Eigenschaften

Die Boride sind sehr harte, temperaturbestdndige Substanzen. Schmelzpunkte und
elektrische Leitfahigkeit sind oft hoher als die der Wirtsmetalle. ZrB, und TiB, z. B.
haben fiinfmal hohere Leitfdhigkeiten als die Metalle, die Schmelzpunkte sind um
1000 °C hoher, sie liegen bei 3000 °C.

Boride sind daher bei extremen Beanspruchungen verwendbar. Von Nachteil ist,
dass sie nur wenig oxidationsbesténdig sind und mit Metallen reagieren. Sie lassen
sich daher nicht wie die Carbide zu Hartmetalllegierungen verarbeiten (vgl. S. 208).
Technisch werden bisher nur TiB, (Elektroden- und Tiegelmaterial) sowie CrB und
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CrB, (Verschlei3schutzschichten) verwendet. MgB, ist ein Supraleiter mit der
Sprungtemperatur 39 K (s. Abschn. 2.7.5.3).

Strukturen

Es ist zweckméBig, die Metallboride nach der Art des Bornetzwerkes zu klassifizie-
ren, die Stellung der Metalle im PSE eignet sich dazu nicht.

Metallreiche Boride

Isolierte B-Atome MnyB; M;B (Tc, Re, Co, Ni, Pd); PdsB,;

Die B—B-Abstinde liegen M;B; (Tc, Re, Ru, Rh); M,B (Ta, Mo, W, Mn, Fe,
zwischen 210 und 330 pm Co, Ni)

Isolierte B,-Paare CrsB;; M3B,; (V, Nb, Ta)

B—B-Abstdnde: 179—180 pm

Bor-Zickzackketten M;B, (Ti, V, Nb, Ta, Cr, Mn, Ni)

/'\./'\N\./ MB (Ti, Hf, V, Nb, Ta, Cr, Mo, W, Mn, Fe, Co, Ni)

B—B-Abstdnde: 175—185 pm

Bor-Doppelketten M;B, (V, Nb, Ta, Cr, Mn)

B—B-Abstand: 175 pm

Bor-Schichten MB, (Mg, Al, Sc, Y, Ti, Zr, Hf, V, Nb, Ta, Cr, Mo, W,
Mn, Tc, Re, Ru, Os, U, Pu)
M2B5 (Tl, W, MO)

B—B-Abstédnde: 170—186 pm

In den metallreichen Boriden besetzen die B-Atome héufig die Mittelpunkte von
trigonalen Prismen der Metallatome.
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Metallarme Boride

Boride mit groen Borgehalten bilden Strukturen mit einem dreidimensionalen
Netzwerk aus Boratomen.

MB; (Ho, Er, Tm, Lu, Ca, Y, Mo, W, Th)

Die tetragonale Struktur besteht aus Ketten von Bg-Oktaedern in c-Richtung, die
durch B,-Paare verkniipft sind. Die Metallatome besetzen in c-Richtung liegende
Kanile. Der Radius der Metallplitze betrdgt 185—200 pm.

MBg (Ca, Sr, Ba, Eu(ll), Yb(ll), La, Lanthanoide, Th)

Die kubische Struktur leitet sich von der CsCl-Struktur ab. Die Anionen sind durch
Bg-Oktaeder ersetzt. Der Radius der von 24 Boratomen umgebenen Metallplétze
betragt 215—225 pm.

MB;, (Sc, Y, Zr, Lanthanoide, Actinoide)

Die Struktur leitet sich von der NaCl-Struktur ab. Die Cl-Atome sind durch Bi,-
Kuboktaeder ersetzt.

MBg6 (Y)

Die Struktur ist mit der des S-rhomboedrischen Bors verwandt.
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Bindung

Die Bindung in den Metallboriden ist kompliziert, es sind mehrere Bindungstypen
beteiligt.

Beispiel LaBg

Innerhalb der Bs-Cluster existieren kovalente Mehrzentrenbindungen, es gibt 7
bindende MOs. Die Bindung an die 6 Nachbarcluster erfolgt durch kovalente
2-Zentren-Bindungen. Die kovalenten Bindungen erfordern also pro Cluster 20
Valenzelektronen. Den 6 B-Atomen fehlen zwei Valenzelektronen, die von den
Metallatomen geliefert werden. Es entsteht ein positiv geladenes Metalluntergit-
ter und ein negativ geladenes Boruntergitter: La®"Bg ™. Zwischen den Untergit-
tern existiert ionische Bindung. Das dritte Valenzelektron der La-Atome befindet
sich im Leitungsband des Kristalls und liefert einen metallischen Bindungsanteil.
LaBg ist ein besserer elektrischer Leiter als metallisches Lanthan.

Borcarbid B;3C,

B,3C, bildet schwarze, glinzende Kristalle (Smp. 2400 °C), die fast so hart wie Dia-
mant sind. Es ist gegen HNOj; bestindig und wird erst oberhalb 1000 °C von O, und
Cl, angegriffen. Die Struktur ist aus By,-Ikosaedern aufgebaut. Die Anordnung der
Ikosaeder ist gleich der im a-rhomboedrischen Bor, zusitzlich sind die Ikosaeder
durch lineare CBC-Ketten verbunden. Pro Ikosaeder ist eine Kette vorhanden:
(B12)CBC = B5C,. Das B-Atom der Kette ist linear nur an die beiden C-Atome
gebunden. Die Substitution von B-Atomen der Ikosaeder durch C-Atome fiihrt zu
einer gro3en Variationsbreite in der Stochiometrie, die Grenzzusammensetzung ist
B,C = (B;;C)CBC.

Die technische Herstellung erfolgt aus B,O5; und Kohlenstoff bei 2400 °C. Nach
Diamant und Borazon hat B;5C, die groBte Hirte (oberhalb 1000 °C ist es hirter
als diese), es wird daher als Schleifmittel, fiir Panzerplatten und Sandstrahldiisen
verwendet. Es ist Ausgangsstoff fiir die Herstellung von Metallboriden und wird zur
Hértung von Metalloberfldchen durch Erzeugung von Metallboridschichten benutzt.
In Kernreaktoren wird es als Neutronenabsorber eingesetzt.

Borcarbid B,,C

Die strukturelle Beziehung zwischen B,,C und a-tetragonalem Bor wurde bereits
besprochen (8. 586).
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4.8.4.2 Wasserstoffverbindungen des Bors (Borane)
Bor und Wasserstoff bilden binidre Verbindungen, fiir deren Zusammensetzung und

Struktur sich keine Analoga bei den Hydriden der anderen Elemente finden. Die
Verbindungen sind Glieder der folgenden Reihen:

B,H, 4 n=256,8,10, 12, 14, 16, 18
B,H, .6 n=4,56,8,9, 10,13, 14, 20
B,H, s n=8,10, 14, 15, 30

B,H, 10 n=8,26, 40

AuBlerdem ist das wasserstoffarme Hydrid B,yH;4 bekannt.

Nomenklatur: Vor dem Wortstamm Boran wird die Anzahl der B-Atome durch
das griechische Zahlwort angegeben, die Anzahl der H-Atome wird als arabische
Ziffer in Klammern angefiigt.

Beispiele:

B,H¢ Diboran(6); B,H;, Tetraboran(10)

Das einfachste stabile Boran ist das Diboran B,H¢. Die Struktur ist in der Abb. 4.48
dargestellt. Jedes B-Atom ist tetraedrisch von zwei endstdndigen und zwei briicken-

Abbildung 4.48 Struktur und Bindung im Diboran-Molekiil B,Hg.

Die B-Atome sind verzerrt tetraedrisch von 4 H-Atomen umgeben. Fiir die Bindungen stehen
den B-Atomen im Rahmen des VB-Hybridmodells 4 sp3-Hybridorbitale zur Verfiigung. Zwei
sp3-Hybridorbitale bilden mit den endstindigen H-Atomen 2-Zentren-2-Elektronen-Bindun-
gen (B—H 120 pm). Die beiden Briicken-H-Atome werden durch 3-Zentren-2-Elektronen-
Bindungen gebunden (B—H 132 pm). An der 3-Zentren-Bindung sind das 1s-Orbital des
H-Atoms und die sp>-Hybridorbitale der beiden B-Atome beteiligt. Da auch die sp>-Hybrid-
orbitale der B-Atome iiberlappen, entsteht auBerdem eine schwache B—B-Bindung (B—B
176 pm).
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bildenden H-Atomen umgeben. Fiir die 8 Atome stehen 12 Valenzelektronen zur
Verfiigung. Davon werden 8 Valenzelektronen fiir die vier o-Bindungen der B-
Atome zu den endstdndigen H-Atomen verbraucht. Fiir die Bindung der briickenbil-
denden H-Atome stehen noch 4 Valenzelektronen zur Verfiigung. Damit werden
zwei 3-Zentren-2-Elektronen-Bindungen gebildet (Abb. 4.48).

Die hoheren Borane besitzen einseitig gedffnete Kéfigstrukturen. Die Boratome
besetzen die Ecken hochsymmetrischer Polyeder (Tetraeder, Oktaeder, pentagonale
Bipyramide, Dodekaeder, Oktadekaeder, Ikosaeder). Die Strukturen lassen sich da-
nach einteilen, ob ein, zwei oder drei Ecken eines Polyeders unbesetzt bleiben.

Zahl unbesetzter Bezeichnung Beispiele

Polyederecken

1 nido-Borane B,H, 4
(nidus = Nest)

2 arachno-Borane B,H, ¢

(arachne = Spinne)

3 hypho-Borane B,H, s
(hypho = Netz)

Die Strukturen einiger Polyborane sind in der Abb. 4.49 dargestellt. An den Bin-
dungen sind 2-Zentren- und 3-Zentren-Bindungen beteiligt. Die Valenzstrichformeln
konnen unter Benutzung der folgenden Bindungssymbole formuliert werden.

B—H Zweizentren-BH-Bindung
B—B Zweizentren-BB-Bindung
H

B~ B Dreizentren-BHB-Bindung

B~ B Offene Dreizentren-BBB-Bindung

B/kB Geschlossene Dreizentren-BBB-Bindung
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) BgHqg ByHio
nido-Pentaboran(9) arachno-Tetraboran(10)
Borgeriist:
Oktaeder
. BgH1o BsHis
nido-Hexaboran(10) arachno-Pentaboran(11)

Borgeriist:
pentagonale
Bipyramide

'

Oktadekaeder

BioHis
Borgeriist: nido-Decaboran(14)

Abbildung 4.49 Strukturen einiger Borane.
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Beispiele:
Elektronenbilanz
B,H, Ho_ /H\ P Bindungstyp ~ Zahl  Elektronen
/B B B—H 4 8
12
B.H,, H H B—H 6 12
B B B—B 2 4
AR S
LN AN 87 B 4 g
~ SH N
H |/ H B
H~—p—H 2 =
| 28
B B
H

H H H
H H H H H
ANPA i o \
~ \ B
H H

Die Anzahl mesomerer Grenzstrukturen wichst mit der Anzahl der B-Atome (z. B.
24 bei BygHyy).

Ob BgH; und B(H g hiypho-Borane sind, ist noch ungeklart. Eine hypho-Struktur
besitzt das Boranat-Anion BsH{, und das Carbaboran B4,Cs;H;,.

Geschlossene Kifigstrukturen existieren bei neutralen Boranen nicht (sie wéren
fiir Borane B, H,, ,, zu erwarten, die aber nicht bekannt sind), es gibt sie aber bei
Boran-Anionen (siehe unten) und Carbaboranen (vgl. Abschn. 4.8.4.3). Fiir sie wird
die Vorsilbe closo verwendet.

Borane mit mehr als 10 Boratomen sowie BgH;g und B;oH;¢ bestehen aus zwei
Kifigen, die durch gemeinsame B-Atome verbunden sind. Man bezeichnet sie als
conjuncto-Borane.
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Beispiele fiir conjuncto-Borane:
Zwei Cluster sind durch eine B—B-o-Bindung verbunden:
BgHig = (B4Ho)z;  BigHis = (BsHsg)z

Zwei Cluster sind iiber eine gemeinsame Kante verbunden, die von zwei-B-Ato-
men gebildet wird:

B13H19, B14H18a B14H20, B16H20a B18H22-

Bei B,gH 4 entsteht durch vier gemeinsame B-Atome eine closo-Struktur.

Diboran B,Hj ist ein farbloses, giftiges Gas von unangenehmem Geruch. Man erhélt
es nach folgenden Reaktionen:

4BCl; + 3 LiAIH, -5 2 B,H, + 3 LIAIC,
4BF; + 3NaBH, —— 2B,H + 3 NaBF,

Es ist bis 50 °C metastabil, dariiber zersetzt es sich in H, und héhere Borane. Erhitzt
man B,Hg unter vermindertem Druck, so entsteht bis 300 °C praktisch kein BHs.

B,H¢ = 2BH; AH® = +164 kJ/mol
Oberhalb 300 °C beginnt die Zersetzung in die Elemente.
BH; — B+3iH, AH° = —100 kJ/mol

Durch Einwirkung starker Lewis-Basen werden die Briickenbindungen gespalten
und es entstechen Addukte des Borans BHs.

B,Hs +2D — 2D—BH; D = CO, NHs, PHs, PF5, PR3, NR;

Mit Wasser erfolgt, entsprechend der Polarisierung der B-H-Bindung, schnelle Hyd-
rolyse zu H, und B(OH)s.

B,Hg¢ + 6 H,O0 — 2B(OH); + 6 H, AH® = —467 kJ /mol
B,Hg verbrennt unter hoher Wiarmeentwicklung.
B2H6+302—’B203+3H20 AHO = —2066 kJ/mOl

Reines B,Hg entflammt in Luft bei 145 °C; wenn es Spuren hoherer Borane enthiilt,
ist es bereits bei Raumtemperatur selbstentziindlich.

Polyborane entstehen aus MgB, bei Einwirkung nicht-oxidierender Sduren oder
durch Pyrolyse von Boranen. Alle Polyborane sind giftig. Tetraboran ist ein Gas,
die Pentaborane bis Nonaborane sind Fliissigkeiten, ab den Decaboranen sind sie
Feststoffe. Pentaborane sind selbstentziindlich. Ahnlich hydrolyseempfindlich wie
B,Hg sind B,H;,, BsH;; und BcH;5.
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Hydridoborate (Boran-Anionen)

BH; kann seine Elektronenliicke durch Anlagerung eines H -Ions schlieBen. Es
entsteht das stabile Tetrahydridoboration (Boranat) BH,, das isoelektronisch mit
CH, ist und wie dieses tetraedrisch gebaut ist. Die Darstellung kann nach folgenden
Reaktionen erfolgen:

2LiH + B,H, — 2 LiBH,
4 NaH + B(OCH3)3 — NaBH4 + 3NaOCH3
AICL + 3NaBH, — Al(BH,); + 3NaCl

LiBH, und NaBH, sind feste, weil3e, salzartige Verbindungen, sie werden als Hydrie-
rungsmittel verwendet. AI(BH,); ist eine kovalente Verbindung und bei 25°C
fliissig.

Bei den polyedrischen Boran-Anionen gibt es closo-, nido- und arachno-Struktu-
ren. Nur ein hypho-Boranat, BsHj,, ist bekannt. Unter den closo-Boranaten
B,,H,Zz_ (n = 5—12) sind besonders die Boranate BloH%O_ und B12H%2_ interessant.
Thre Strukturen sind in der Abb. 4.50 dargestellt. Beide Ionen sind chemisch &hnlich
und ungewdhnlich stabil. Sie werden von Laugen und Sduren auch bei 100 °C nicht
angegriffen, die Alkalimetallsalze sind bis 600 °C stabil.

&0

=

BygHiy BigHpy
Decahydridodecaborat(2a) Dodecahydridododecaborat(2a)

Abbildung 4.50 Strukturen der Polyboranationen BmeJ und B12Hf{ .

An jedes B-Atom ist durch eine 2-Zentren-Bindung ein H-Atom gebunden. Von den 50
Valenzelektronen des B12H%2_ -lIons werden 24 fiir die B—H-Bindungen gebraucht, die restli-
chen 26 stehen fiir die Besetzung der Molekiilorbitale des By,-Ikosaedergeriistes zur Verfii-
gung. Diese Delokalisierung ist die Ursache der Stabilitdt der symmetrischen geschlossenen
B-Gertiste.

Wade-Regel

Die Geometrie des Geriists von Boranen, Boran-Anionen und Carbaboranen ist
durch das Verhiltnis der Anzahl der Geriistelektronen zur Anzahl der Geriistatome
n bestimmt.
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Gertistelektronen Gertistelektronenpaare Struktur
2n +2 n+1 closo

2n +4 n+2 nido
2n+6 n+3 arachno
2n + 8 n+4 hypho

Die Anzahl der Geriistelektronen kann durch eine einfache Abzdhlregel bestimmt
werden.

Anzahl der Geriistelektronen = Summe der Valenzelektronen der Geriistatome
+ Valenzelektronen der H-Atome + Anzahl der Elektronenladungen — zwei Elekt-
ronen pro Hauptgruppen-Geriistatom.

Dies bedeutet, dass jede BH-Gruppe als Einheit des Clustergeriists betrachtet
wird, die zwei Gertlistelektronen liefert. Von den CH-Gruppen werden drei Geriist-
elektronen geliefert. Jedes weitere H-Atom liefert ein Elektron.

Beispiele:

Gerdlistelektronen Struktur
BsH; 15+11—-10=16 2n + 6 arachno
BsH > 154+124+1—-10=18 2n + 8 hypho
BgHZ ™ 184+6+2—12=14 2n+2 closo
B,H3> 364+124+2—-24=26 2n+2 closo
BioCH» 30 +8+ 12 —24 =26 2n+ 2 closo

4.8.4.3 Carbaborane (Carborane)

Carbaborane sind Verbindungen, bei denen in den Geriisten der Borane oder Hydri-
doborate B-Atome durch C-Atome ersetzt sind. Die CH-Gruppe ist isoelektronisch
mit der BH -Gruppe. So erhélt man formal aus den Hydridoboraten B,H;~ durch
Ersatz von zwei BH -Gruppen neutrale Molekiile der allgemeinen Formel
B,_,C,H,, die eine geschlossene Kifigstruktur besitzen. Aus der Vielzahl der Ver-
bindungen soll als Beispiel das gut untersuchte ikosaederformige B4¢yC,H;, bespro-
chen werden. Es gibt drei Isomere (Abb. 4.51). 1,2-B;oC,H;, erhilt man durch Reak-
tion von BjoH4 mit Ethin in Gegenwart von Lewis-Basen, z. B. Dialkylsulfan.

BioHis + 2R,S — BygH2(R5S), + H,

B1oH12(R5S); + C:Hy — BigCoHy, + Hy + 2R5S
Bei 470 °C erfolgt Umwandlung in das 1,7-Isomer, bei 615 °C in das thermodyna-
misch stabilste 1,12-Isomer. Das B,,C,-Geriist zersetzt sich erst oberhalb 630 °C.

Die Carbaborane B;yC,H;, sind chemisch #hnlich resistent wie BmH%(T und
Blefz_ und werden von kochendem Wasser, Sduren, Alkalien und Oxidationsmit-
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1,2-1somer 1,7-1somer 1,12-Isomer

Abbildung 4.51 Isomere des closo-Carboborans B,oC,H;,.
Das BoC,-Gertist ist ein Ikosaeder. Es gibt drei Isomere. Die Bindungen sind denen im Bo-
ran-Anion B,H{, analog (vgl. Abb. 4.50).

teln nicht angegriffen. Die Chemie der Carbaborane ist vielféltig und dhnelt der
Chemie konventioneller Kohlenstoffsysteme. Es lassen sich zahlreiche C-substitu-
ierte organische Derivate herstellen.

Durch nukleophile Reagenzien erfolgt ein Abbau des B;(C,-Geriistes. Aus dem
closo-Carbaboran ByC,H, entsteht das nido-Carbaboran-Anion BoC,H 5.

B10C2H12 + C2H507 +2 C2H50H i BQCQH;Z + B (OC2H5)3 + H2

Dieses lisst sich protonieren oder durch H*-Abspaltung in das Anion BoC,H7;
iiberfiihren.

ByCoHf

Abbildung 4.52 Das nido-Carbaboran-Anion B9C2H%f bildet dem Ferrocen analoge Sand-
wich-Komplexe. An der offenen Kifigseite befinden sich freiliegende Orbitale, sie eignet sich
daher als Koordinationsstelle fiir Metallatome. Der Komplex [(BoC,H;;),Fe]>~ kann reversi-
bel oxidiert werden.
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— BoC,H, 3

ByC,Hy, —

W B9C2H%1_
BngH%f ist ein dhnlich guter Ligand wie das Cyclopentadienylanion CsHs . Es bil-
det daher Komplexe, die dem Ferrocen analog sind (Abb. 4.52). Es gibt eine grofie
Anzahl solcher Metallcarbaborane mit einer interessanten Chemie.

In das Borgeriist konnen auch andere Nichtmetallatome, z. B. Phosphor, Silicium,
Stickstoff oder Schwefel, eingebaut werden. Ein Beispiel ist das closo-Heteroboran
B NH».

4.8.4.4 Sauerstoffverbindungen des Bors

Borsiauren

Orthoborsiure H;BO; kommt in Wasserdampfquellen und als Mineral Sassolin vor.
Sie wird aber heute aus Boraten durch saure Hydrolyse hergestellt, z. B. aus Borax.

[Na(H20)4]2 [B405 (OH)4] + H2$O4 i 4H3BO3 + Nast4 + 5H20

H;BOg; kristallisiert in einer Schichtstruktur, in der planare B(OH);-Molekiile tiber
Wasserstoffbriicken zu zweidimensionalen Schichten verbunden sind. Zwischen den
Schichten sind nur van-der-Waals-Krifte wirksam (Abb. 2.118). H;BOj; bildet daher
schuppige, wei} glinzende, sechsseitige Blittchen mit dem Smp. 171 °C. H3BOj; ist
relativ schwer in Wasser 16slich (40 g/1 bei 20 °C), die Losung wird als Antiseptikum
verwendet (Borwasser). H3BOj ist eine sehr schwache einbasige Sdure. Sie wirkt nicht
als Protonendonator, sondern als OH ~ -Akzeptor (Lewis-Séure).

B(OH); + 2H,0 = H;0" + BOH);  pKs=192

In verdiinnten Losungen liegen praktisch nur die monomeren Teilchen H;BOj; vor.
Nur sehr stark basische Losungen enthalten das Anion B(OH), . Bei hoheren Kon-
zentrationen erfolgt in alkalischen Losungen partielle Kondensation.

3H3BO3 — [B303 (OH)4]_ + H30+ + Hzo pKS = 6,8

Neben [B303(OH),]~ sind aber wahrscheinlich noch die Teilchen [B;O3(OH)s]*~,
[B4Os(OH),]?~ und [BsO4q(OH),]~ vorhanden. Diese Anionen kommen auch in
kristallinen Boraten vor.

Beim Erhitzen geht die Orthoborsdure durch intermolekulare Kondensation zu-

néchst in die Metaborsaure (HBO,),,, dann in glasiges Bortrioxid B,Oyj iiber.
>90°C 500 °C

H;BO; —— (HBO,), —— B,0;
—H,0 —H,0

Lost man Metaborsdure in Wasser, bildet sich wieder die Orthoborséure.



608 4 Die Elemente der Hauptgruppen

Von der Metaborsdure gibt es drei Modifikationen. a-HBO, besteht aus ringfor-
migen Molekiilen, die tiber Wasserstoffbriicken zu Schichten verbunden sind.

HO O~ OH <y /6\13/
o b o b
~pg~ Npgo T
bn |
«-HBO, Boroxin-Ring

Im planaren Boroxin-Ring der a-Metaborsdure und ihrer Salze sind (p-p)z-Bindun-
gen vorhanden. Die Bindungsabstdnde liegen zwischen denen von Einfach- und
Doppelbindungen. In f-HBO, und y-HBO, sind die Ringe iiber briickenbildende
O-Atome verkniipft. f-HBO, besteht aus kettenférmigen Molekiilen, y-HBO, aus
einem dreidimensionalen Netzwerk mit der KZ = 4 der Boratome.

o
o O O o
~ B/ \B/ \B/ \B/

0) O (0] 0]
\]|3/ \}|3/
OH OH
B-HBO,
kettenformige Molekiile
[B30,(OH) (H,0)],; KZ = 3 und 4
Borsédure bildet mit Alkoholen leicht fliichtige Ester. Aus borsdurehaltigen Substan-
zen entsteht beim Erhitzen mit Methanol und konzentrierter Schwefelsdure Borsdu-
retrimethylester, der die Flamme griin farbt und zum Bornachweis geeignet ist.

Bortrioxid B,03

Durch Glithen von Borsdure H;BO; erhélt man B,O; als glasige, hygroskopische
Masse. Kristallines B,O5 (Smp. 450 °C; AHg = —1274 kJ/mol) entsteht bei sehr
langsamer Dehydratisierung von HBO,. Es kristallisiert in einer Raumnetzstruktur,
ist eine sehr bestidndige Verbindung und wird auch bei Weiiglut durch Kohlenstoff
nicht reduziert. Oberhalb von 1000 °C besteht der Dampf aus monomeren B,Os-
Molekiilen, in denen die B-Atome sp-hybridisiert sind.
= <

Die Bindungslédngen der endstdndigen B—O-Bindungen liegen zwischen denen einer
Doppel- und Dreifachbindung, die der B—O—B-Bindungen zwischen denen einer
Einfach- und Doppelbindung.



4.8 Gruppe 13 609

Borate

Die Borate leiten sich von der Orthoborsiure H3;BOs, den Metaborsduren (HBO,),,
und von noch wasserdrmeren Polyborsduren ab, die als freie Sduren nicht isolierbar
sind. Die Alkalimetallborate sind leicht 16slich, ihre Losungen reagieren stark basisch.

Orthoborate. Isolierte trigonal-planare Tonen [BO;]* .
e
/O

\Oe

°0—B

Beispiele:
Salze mit den Kationen Li™, Mg?™, Ca?>*, Co?™, Ni?*, Cu’*, Zn**, M3*T (M =
Lanthanoid).

Metaborate. BO;-Gruppen sind {iber gemeinsame Sauerstoffatome zu Ringen (meist
n = 3) oder Ketten mit den Anionen [BO,],,” verkniipft.

0° 0° 0°
1|3 O B/ O B/
N _ -
0 0 /N, / \
| | —B\ O——B\ 0—
eo/ B\O/ B\Oe c0 o)
[BSO]>" ac
Beispiele:

Na3[B3O6], K3[B306], Ba3[B3OG]2 Ll[BOz], Ca[B02]2, Sr[BOZ]z

Hydroxidoborate. Die natiirlichen Borate sind meist hydratisiert. Das Wasser ist als
Strukturwasser (OH-Gruppen) oder Kristallwasser (H,O-Molekiile) enthalten.
Struktureinheiten sind planare B;O3-Sechsringe, in denen trigonale BO5- und tetra-
edrische BO4-Gruppen enthalten sind.

OH
HO| | >SOH /]
Np
B 0—B2—0
| |
OH OH
[B;0;3(0OH)s]*~ [B,O5(0OH),]*~
Beispiele:

Meyerhoffit  Ca[B;05(OH)s] - H,O

Colemanit Ca[B304(OH);] - H,O. Die [B305(OH)s]*-Anionen sind zu Ket-
ten kondensiert.
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Borax [Na(H50)4)5[B4Os(OH),]. Die Boratanionen sind im Kristall
iiber Wasserstoffbriicken zu Ketten verkniipft. Die Na™-Ionen
sind oktaedrisch von H,O-Molekiilen koordiniert, die Oktaeder
sind iiber gemeinsame Kanten zu Ketten verbunden. (Die For-
mel Na,B,0; - 10 H,O ist nicht korrekt.)

Borax geht beim Erhitzen auf 400 °C in wasserfreies Na,B,0- iiber (Smp. 878 °C),
die glasartige Schmelze 16st Metalloxide unter Bildung charakteristisch gefirbter Bo-
rate (Boraxperle). Die Verwendung beim SchweiBlen und Loten beruht ebenfalls
darauf, dass Borax die Oxidschicht auf den Metallen 16st und blanke Oberflichen
schafft. Borax wird in der Glasindustrie (temperaturbestindige Glassorten), Kera-
mikindustrie (leicht schmelzende Glasuren) und zur Herstellung von Perboraten ver-
wendet.

Perborate

Viele Wasch- und Bleichmittel enthalten Perborate. Die Perborate des Handels ent-
halten teils echte Peroxidoverbindungen, teils Additionsprodukte aus H,O, und Bo-
raten. Perborax ist vermutlich eine Additionsverbindung: Na,B,O - x H,O, - y H,O.
Ersetzt man in den Boraten ein Sauerstoffatom durch die Peroxidogruppe, so er-
hédlt man Peroxidoborate. Natriumperborat hat die Zusammensetzung
Na,[B>(0,),(OH),] - 6 H,O. Es enthilt das Anion

HO. g _0—0- ¢ -OH
HO~ S0—0~" T~OH
Die Herstellung erfolgt in zwei Stufen:
Na,B,0; + 2NaOH — 4NaBO, + H,0O
NaBO, + H,0, + 3H,0 — NaBO,(OH), - 3H,0

Waschmittel enthalten 10—25 % Natriumperborat. Es ist erst oberhalb 60 °C wirk-
sam, daher ist fiir niedrigere Temperaturen der Zusatz von Bleichmittelaktivatoren
erforderlich.

4.8.4.5 Halogenverbindungen des Bors

Eine Ubersicht enthilt Tabelle 4.20.

Die Bor(Ill)-Halogenide BXj; sind trigonal-planar gebaut (vgl. S. 594). Die
Bor(Il)-Halogenide X,B—BX, haben im kristallinen Zustand eine planare Struktur
mit einer B—B-Einfachbindung. Die B—X-Abstéinde liegen wie bei den Trihalogeni-
den zwischen Einfach- und Doppelbindung. In den Bor(I)-Halogeniden (BX),, bilden
die Boratome geschlossene Kifige mit Mehrzentrenbindungen, die Halogenatome
sind durch 2-Zentren-Bindungen an die B-Atome gebunden. Im Molekiil B,Cl, z. B.
bilden die B-Atome ein Tetraeder. Von den 12 Valenzelektronen der B-Atome



Tabelle 4.20 Borhalogenide
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Bortri- farbloses farbloses farblose farblose
halogenide Gas Gas Flissigkeit Kristalle
AHy, = AHy, = AHy, = AHy, =
—1138 kJ/mol ~ —404 kJ/mol —206 kJ /mol +71 kJ /mol
B2X4 B2F4 B2Cl4 B2B1‘4 B214
Dibortetra- farbloses farblose farblose gelbe
halogenide Gas Flissigkeit Flissigkeit Kristalle
AHy, = AHy, = AHy =
—1441 kJ/mol ~ —523 kJ/mol ca. —80 kJ/mol
(BX),, BF! (BA1), (BBr), (BI),
Bormono- - n=4,8—-12 n=7—10 n=23y,9
halogenide gelbe bis gelbe bis dunkelbraune
dunkelrote dunkelrote Kristalle
Kristalle Kristalle

(Die AHy,-Werte beziehen sich auf den gasférmigen Zustand)
I BF entsteht als instabiles Gas aus BF; und B bei 2000 °C.

werden 4 fiir die B—Cl-Bindungen gebraucht, die restlichen stehen fiir 4 geschlos-
sene BBB 3-Zentren-Bindungen zur Verfiigung, die auf jeder Tetraederfldche gebil-
det werden.

Bortrifluorid BF; ist ecin farbloses, stechend riechendes Gas. Es entsteht durch
Erhitzen von B,0O5; und CaF, mit konzentrierter Schwefelsaure.

B203 +3 CaF2 +3 H2504 — 2BF3 +3 CaSO4 +3 H20
Mit Wasser erfolgt Hydrolyse zu B(OH);.
BF; + 3H,0 — B(OH); + 3HF

Als Lewis-Séduren reagieren BF; und auch die anderen Trihalogenide mit Aminen,
Ethern und anderen Donatoren unter Bildung von Addukten. BF; wird als Friedel-
Crafts-Katalysator eingesetzt.

Aus Flusssidure und Borsdaure entsteht Fluoridoborsiure HBF,, eine starke Siure,
die aber nur in wissriger Losung bekannt ist.

B(OH); + 4 HF — HBF, + 3H,0

Thre Salze, die Tetrafluoridoborate K/IIBF4, dhneln den isoelektronischen Perchlora-
ten, so ist z. B. das Kaliumsalz schwer 16slich.

Bortrichlorid BCl; ist ein farbloses, an der Luft rauchendes Gas. Mit Wasser er-
folgt Hydrolyse zu B(OH);. BCl; entsteht aus den Elementen oder durch Einwir-
kung von Chlor auf ein Gemisch von B,O3; und Kohlenstoff.

550 °C
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4.8.4.6 Stickstoffverbindungen des Bors
Die B—N-Gruppe

SB-NT o SB=NC

ist isoelektronisch mit der C—C-Gruppe. Es gibt daher Ahnlichkeiten zwischen Bor-
Stickstoff- und Kohlenstoffverbindungen.

Bornitrid BN

Es sind vier Modifikationen bekannt. Unter Normalbedingungen thermodynamisch
stabil sind hexagonales BN und kubisches BN. Hexagonales BN hat eine graphitana-
loge Struktur (Abb. 4.53). In den planaren Schichten sind alle Atome sp?-hybridi-
siert. An den Bor-Stickstoff-Bindungen sind (p-p)7-Bindungen beteiligt. Wegen der
Elektronegativititsdifferenz zwischen B und N sind die z-Elektronen jedoch weitge-
hend am Stickstoff lokalisiert und nicht wie in den Graphitschichten delokalisiert
und frei beweglich. BN ist daher weif3 und kein elektrischer Leiter. BN ist thermisch
sehr bestindig (Smp. 3270 °C) und chemisch ziemlich inert. Beim Erhitzen an Luft
reagiert es erst oberhalb 750 °C zu B,0Os, von Wasserdampf wird es erst bei Rotglut
hydrolysiert.

BN wird technisch als Hochtemperaturschmiermittel, fiir feuerfeste Auskleidun-
gen von Plasmabrennern und Raketendiisen sowie fiir Schmelztiegel verwendet.

Bei der technischen Herstellung, die zu einem Rohprodukt von 80—90 %iger
Reinheit fithrt, wird B,O3 mit NHj3 in einer Matrix von Caz(PO,), umgesetzt.

‘«145 pm»‘

Abbildung 4.53  Struktur von hexagonalem Bornitrid BN.

Innerhalb der Schichten sind alle B—N-Abstiinde gleich. AuBer den sp?-Hybridorbitalen
(nach VB) sind auch z-Orbitale an den Bindungen beteiligt. Die Schichten sind durch
van-der-Waals-Krifte aneinander gebunden. Die Bindungsabstinde sind denen im Graphit
(142 pm; 335 pm) sehr dhnlich. Die Schichten sind im BN aber anders gestapelt als im Graphit.
Sie liegen direkt iibereinander, die Folge der Atome ist alternierend BNBN ...
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B,05 + 2NH; 22 € ) BN + 3H,0
Ein reines kristallines BN liefert die folgende Umsetzung:

B,Os +3C+ N, 220 Cr BN +3C0
Analog der Hochdruckumwandlung von Graphit in Diamant erhélt man aus hexago-
nalem BN ein kubisches BN, Borazon, das in der Zinkblende-Struktur (vgl. Abb. 2.9)
kristallisiert. Die B—N-Absténde betragen 156 pm (der C—C-Abstand im Diamant
154 pm), sie entsprechen Einfachbindungen, die von den sp3-hybridisierten B- und
N-Atomen ausgehen:

| S | @
BN 60—90 kbar BN
_ .
hexagonal 1500—2200 °C kubisch

Bei der Hochdrucksynthese verwendet man LizN, Alkali- oder Erdalkalimetalle als
Katalysatoren. Kubisches BN ist dhnlich hart wie Diamant (nach Diamant das hér-
teste Material), aber oxidationsbestéindiger (es verbrennt erst bei 1900 °C zu B,05).
Es wird daher an Stelle von Diamant als Schleifmittel verwendet. Beim Erhitzen
unter Normaldruck wandelt sich kubisches BN in hexagonales BN um.

Aus hexagonalem BN mit Schichtstruktur entsteht bei 100 —130 kbar (StoBwellen)
eine Hochdruckmodifikation mit Wurtzit-Struktur (vgl. Abb. 2.55), die im gesamten
p-T-Bereich metastabil ist.

Eine rhomboedrische Modifikation mit Schichtstruktur existiert nur im Gemisch
mit hexagonalem BN.

Borazin B;N;Hg (,,anorganisches Benzol‘)

Borazin ist eine farblose Fliissigkeit von aromatischem Geruch. In seinen physikali-
schen Eigenschaften ist es dem Benzol sehr dhnlich (es wird daher als anorganisches
Benzol bezeichnet). Man erhilt es aus Diboran und NH3 bei 250—300 °C. Borazan
H;B—NH; und Borazen H,B=NH, konnen als formale Zwischenstufen angenom-
men werden.

% B2H6 + NH3 i H3B—NH3 :’ H2B=NH2 :’ HB=NH
Borazan 2 Borazen 2

Borazen polymerisiert und ist monomer nur in Form von Derivaten wie
Cl,B=N(CH3;), bestindig. HB=NH trimerisiert sofort. Die Molekiilstruktur
entspricht folgender Mesomerie:
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; ‘F ]
N N N
H\B/ \B/H . H\B/ ® \ /H H\Be/ @\GB/H
|\ A | | ® ” ° | ® _ @ |
H/N\B ANsg H/N\]e3 /N\H H/N\ﬁfN\H
| | |
H H H

Die B—N-Abstinde sind gleich (144 pm), die Valenzwinkel im Ring betragen
120°. Die B—N-Bindung ist stark polar (entgegen den Formalladungen sind die
N-Atome negativ polarisiert) und Borazin ist daher viel reaktionsfihiger als Ben-
zol. Es addiert leicht HCI, H,O, CH3OH oder CH5I.

4.8.5 Aluminiumverbindungen

Aluminium bildet keine (p-p)7-Bindungen. Bei den Halogeniden AlX; erfolgt
die Stabilisierung daher nicht wie bei den Borhalogeniden BX; durch (p-p)s-
Bindungen (s. S. 594), sondern die Elektronenliicke wird intermolekular durch
Dimerisierung aufgefiillt.

X X
\A(X;‘Al

AIN kommt nicht wie BN in einer graphitihnlichen Struktur vor, es existiert
auch keine dem Borazin B;N3Hg analoge Verbindung.

Al-Atome konnen in Komplexverbindungen oktaedrisch koordiniert sein. Es
existiert z. B. das monomere oktaedrische Ion AlFz . Die Ionen AIF:Z~, AIF;
sind polymer und bestehen aus kondensierten AlF4-Einheiten.

Al hat eine viel kleinere Elektronegativitét als B, es bildet — unterschiedlich
zu B — in wiissriger Losung die Kationen [Al(H,O)¢]* ", die als Kationensiduren
fungieren. Nur in sehr verdiinnten Losungen erfolgt mit zunehmendem pH stu-
fenweise Deprotonierung bis zu [Al(OH)¢]® . Bei hoheren Konzentrationen (ca.
0,1 mol/1) bilden sich bei pH > 3 mehrkernige Aluminiumkationen. Im Bereich
pH = 4—38 liegt iiberwiegend das Ton [Al;304(OH),4(H,0),]” " vor

In den stabilen Al-Verbindungen hat Al die Oxidationszahl +3. Verbindungen
mit der Oxidationszahl +1 sind endotherme Verbindungen, die nur unter beson-
deren Bedingungen bestindig sind.

4.8.5.1 Wasserstoffverbindungen des Aluminiums

Die Aluminiumhydride heilen auch Alane, die Doppelverbindungen mit ande-
ren Metallhydriden, die Hydridoaluminate, auch Alanate.
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Aluminiumhydrid (AlH3),, (Alan)

Unter normalen Bedingungen ist weder AlH; noch Al,Hg stabil. Beide Verbin-
dungen polymerisieren zu (AlH3),, das das einzige stabile bindre Hydrid von Al

ist. In der strukturell aufgekldrten hexagonalen Form ist jedes Al-Atom an
H

drei Al:Al- Briicken beteiligt, bei denen wie beim Diboran 3-Zentren-2-

Elektronelr—{—Bindungen vorliegen. Die KZ von Al ist also 6. Eine direkte Al—Al-
Bindung ist nicht vorhanden.

(AlH;),, ist ein farbloses Pulver (AHg = —45 kJ/mol), luft- und feuchtigkeits-
empfindlich und zerfillt im Vakuum oberhalb 100 °C in die Elemente. Es ist ein
starkes Reduktionsmittel und eignet sich besonders in etherischen Losungen zur
Hydrierung. Man erhilt (AlH;),, durch Zusammengief3en etherischer Losungen
von AICl; und LiAlH,. Zunichst bildet sich unter Ausscheidung von LiCl eine
klare Losung von monomerem AlH; als Etherat

3LiAlH, + AICl; — 3 LiCl + 4 AlH;

aus der sich langsam durch Polymerisation (AlHj3), ausscheidet. Aus den Ele-
menten erhélt man bei hohen Temperaturen AlH;.

2Al+3H, — 2AIH;(g)  AH® = +300 kJ /mol

An kalten Flichen kann polymeres (AlHj), abgeschieden werden.

Hydridoaluminate (Alanate)

Alanate sind stabil, in vielen organischen Losungsmitteln (z. B. Ether) 16slich und
wichtige Reduktionsmittel. Man unterscheidet salzartige Alanate wie Li[AlH,4]
und Na[AlH,] und die kovalenten Hydride wie Be[AlH,], und Mg[AlH,],. Die
Reduktionswirkung der salzartigen Hydride ist schwéicher. Am wichtigsten ist
Lithiumaluminiumhydrid LiAIH,, das nach

4LiH + AIX; — LiAIH, + 3LiX X = Cl,Br

in Ether entsteht. LiAIH, ist ein fester, weiBer Stoff, der oberhalb 150 °C in LiH,
Al und H, zerfillt. Mit LiAIH,4 konnen viele Wasserstoffverbindungen syntheti-
siert werden. z. B. B,Hg und SiH,.

4BCl, + 3LiAlH, — 2B,H, + 3 LiAICl,
SiCl, + LiAlH, — SiH, + LiAICI,

Mit LiAlID, konnen Deuteriumverbindungen dargestellt werden.

Beispiel:
SiCl, + LiAID, — SiD, + LiAICl,
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Im Unterschied zu Boranaten kennt man auch Alanate mit der KZ 6, z.B.
L13A1H6 und Na3AlH6.

4.8.5.2 Sauerstoffverbindungen des Aluminiums

Aluminiumhydroxid AI(OH);

Es gibt drei kristalline Modifikationen. Die beiden wichtigsten sind: Hydrargillit
(Gibbsit) y-Al(OH);, es ist thermodynamisch stabil und Bestandteil von Bauxi-
ten; Bayerit ¢-Al(OH);, es ist metastabil und kommt in der Natur nicht vor.
Al(OH); kristallisiert in Schichtstrukturen, in denen Al oktaedrisch von OH ko-
ordiniert ist, die Oktaeder sind kantenverkniipft. Kristallines AI(OH); erhailt
man beim Einleiten von CO, in Aluminatlésungen.

2[AI(OH),]~ + CO, — 2 Al(OH); + CO3™ + H,0

Hydrargillit entsteht bei langsamer Féllung, féallt man schnell, so entsteht Bayerit,
der sich allméhlich in Hydrargillit umwandelt.

Aus Aluminiumsalzlosungen entsteht mit NH3; amorphes Aluminiumhydroxid.
Al(OH)5 ist amphoter und 16st sich frisch gefdllt in Sduren und Laugen.

AI(OH); + 3H;0" — [AI(H,0)e]’ "
AI(OH); + OH~ — [AI(OH)4]~

Wie die kondensierte Kieselsdure SiO, - aq und die kondensierte Zinnsdure SnO, -
aq, altert Aluminiumhydroxid und wandelt sich in kristalline Formen um, die von
Laugen und Siuren viel schwerer angegriffen werden. Das amorphe Aluminium-
hydroxid wandelt sich iiber Bohmit y-AlO(OH) in Bayerit und schlieflich in
Hydrargillit um.

Aluminate

Das Tetrahydroxidoalumination [Al(OH),]” kann durch Wasseraustritt zu ho-
hermolekularen Oxoverbindungen kondensieren. Im ersten Schritt entsteht ein
Dialumination [AI(OH);—O—AI(OH)]?>~, dessen Kaliumsalz isoliert wurde.
Die Wasserabspaltung fiihrt iiber Zwischenstufen zu wasserfreien Aluminaten,
z.B. NaAlO,, mit dem hochpolymeren (AlO,), -lon, das eine Raumnetzstruk-
tur besitzt.

Durch Anlagerung von OH  -Ionen bilden sich in stark alkalischer Losung
Aluminate mit dem Anion [Al(OH)s]’~, die aber nicht sehr stabil sind.

Aluminiumhydroxidoxid A10(OH)

Es gibt zwei, auch in der Natur vorkommende kristalline Modifikationen: Diaspor
a-AlO(OH) und Bohmit y-AIO(OH). In beiden ist Al oktaedrisch von O und
OH koordiniert.
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Aluminiumoxid AlLLO;

Durch Entwissern von Hydrargillit oder Bohmit entsteht y-AlOs.

2yAl(OH); —2 5y ALO; <X 24 AIO(OH)

Hydrargillit ~ —3H0 —2H,0 Bohmit

y-ALO; (AHg = —1654 kJ/mol) ist ein weiBes, in Wasser unlosliches, in starken
Sduren und Laugen l6sliches, hygroskopisches Pulver. Je nach Darstellung sind
die Teilchengrofien verschieden und starke Gitterstorungen vorhanden. Es ist
oberflidchenreich und besitzt ein gutes Adsorptionsvermogen (aktive Tonerde).
Es wird als Triagermaterial fiir Katalysatoren verwendet. y-Al,O; kristallisiert in
einer fehlgeordneten Spinellstruktur (vgl. Abb. 2.19), in der ein Teil der Okta-
ederplitze im Spinellgitter statistisch unbesetzt sind: Al(Als/300;/3)0,4 (O =
Leerstelle). y-Al,O; kommt in der Natur nicht vor.
Beim Gliihen iiber 1000 °C wandelt sich y-Al,O3 in a-Al,O5 (Korund) um.

y-ALOs S 4-ALO;  AH® = —23kJ/mol

Aus Diaspor entsteht schon bei 500 °C a-Al,Os.

2a-AIO(OH) -2, 4 ALO;
Diaspor —H,0

Korund, a-ALO; (Smp. 2045 °C; AHg = —1677 kJ/mol) ist sehr hart, wasser-,
sdure- und basenunléslich und nicht hygroskopisch.

Im Kristallgitter des Korunds (vgl. Abb. 2.17) bilden die Sauerstoffionen eine
hexagonal-dichte Kugelpackung, also eine Schichtenfolge ABAB ... Von den vor-
handenen oktaedrischen Liicken werden % von AlI**-Tonen besetzt. Im Korund-
gitter kristallisieren auch die Oxide a-Fe,Os;, V,0;, Ti,Os;, Cr,Oz;, Rh,0;,
a-Ga,0;.

Technisch wird a-Al,O3 in groBen Mengen aus Bauxit hergestellt. Der grofite
Teil dient zur Aluminiumgewinnung, der Rest zur Herstellung von Schleif- und
Poliermitteln sowie hochfeuerfester Gerite (Sinterkorund). Dazu wird Al,O3 im
elektrischen Ofen geschmolzen, nach dem Erkalten wird das Material nach Be-
darf zerkleinert. Geriite aus Korund werden durch Sintern bei 1800 °C herge-
stellt. Aus Schmelzen von Al,O; mit kleinen Mengen von Metalloxiden lassen
sich durch Einkristallziichtung geféarbte, kiinstliche Edelsteine herstellen, z.B.
Rubin (enthilt Cr3*), Saphir (enthilt Fe?*, Fe**, Ti*"). Rubine werden auch in
der Uhrenindustrie, als Spinndiisen und als Lasermaterial (s. Abschn. 5.13.5.6)
verwendet.

Al,O3 bildet mit einigen Oxiden MO (M = Mg, Zn, Fe, Co, Mn, Ni, Cu) Dop-
peloxide MAI,Qy, die in der Spinell-Struktur (Abb. 2.19) kristallisieren. Das Mi-
neral Spinell ist MgAl,O,. Es ist hart (Mohs-Hiérte 8), zeigt Glasglanz und ist je
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nach Beimengungen rot, blau, griin oder violett gefirbt. Es wird als Schmuckstein
verwendet; Spinelle fiir Schmuckzwecke konnen auch kiinstlich hergestellt
werden.

p-AlL O3 wurde zunichst fiir eine Al,Oz-Modifikation gehalten, ist aber nur
in Gegenwart von Natrium stabil. Das Natrium-f-aluminat hat die idealisierte
Zusammensetzung NaAl;;O,; (Na,O - 11 Al,O3), hat Bedeutung als Festelektro-
lyt (vgl. Abschn. 2.7.5.1 und 3.8.11) und eine Struktur, in der sich zwischen Spi-
nellblocken Ebenen mit den beweglichen Na*-Tonen befinden.

Aluminium(I)-oxid ALO erhilt man als instabile Verbindung bei 1800 °C
durch Reduktion von Al,O3; mit Al oder Si.

4.8.5.3 Halogenverbindungen des Aluminiums

Aluminiumfluorid AlF;

Wasserfreies AlF; (Smp. 1290 °C) ist ein weiB3es, in Wasser, Sduren und Alkalien
unlosliches Pulver. Es kristallisiert in einem Gitter, das aus AlFs-Oktaedern auf-
gebaut ist, die iiber alle Oktaederecken verkniipft sind (Abb. 2.16). AlF; wird
neben Kryolith bei der elektrolytischen Al-Herstellung eingesetzt und daher
technisch — hauptsichlich nach zwei Verfahren — hergestellt.

ALO; + 6 HF 220=%0 €, 5 AIF, + 3H,0

2 AI(OH); + H,SiFs ———5 2 AIF; + SiO, + 4 H,0
Fluoridoaluminate

+1 +1
AlF; bildet mit Metallfluoriden Komplexsalze des Typs M;[AlFs], M;[AlFs]
+1
und M [AIF,]. Sie sind aus AlF¢-Oktaedern aufgebaut (Abb. 4.54).

o Qg

AIFS [AIFZ ], [AIFS 1,

Abbildung 4.54 Strukturen von Fluoridoaluminaten.

Isolierte Ang_-Oktaeder sind in der Struktur des Kryoliths vorhanden. Die Oktaeder bilden
eine kubisch-dichte Packung, alle Oktaeder- und Tetraederliicken sind mit Na*-Ionen besetzt.
Ketten aus Oktaedern liegen in TI,AlFs, Schichten in NaAIF, vor.
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Fluoridoaluminate kommen in der Natur vor. Am wichtigsten ist Kryolith
Na;AlFg, das bei der Al-Herstellung sowie als Triitbungsmittel fiir Milchglas und
Emaille verwendet wird. NazAlFg (Eisstein) ist in reinem Zustand ein weilles
Pulver (Smp. 1009 °C). Es wird industriell hergestellt. Ausgangsprodukte sind
Hexafluoridokieselsdure und Natriumaluminat.

H,SiFs + 6 NH; + 2H,0 — 6 NH,F + SiO,

Aluminiumchlorid AICl;

Wasserfreies AlCl; ist eine farblose, kristalline, fliichtige, hygroskopische Sub-
stanz, die bei 183 °C sublimiert. Im festen Zustand liegt eine Schichtstruktur vor,
in der die AI**-Tonen oktaedrisch von Cl~ -Tonen koordiniert sind.

Im fliissigen Zustand, im Dampfzustand bei tiefen Temperaturen und in be-
stimmten Losungsmitteln wie CCl, existieren Al,Clg-Molekiile mit Chlorbrii-
cken. Mit steigender Temperatur entstehen im Dampf trigonal-planare AICl;-
Molekiile, die bei 800 °C ausschlieBlich vorhanden sind.

Cl

Sublimation Cl~_, _Cl~,, _~Cl Erhitzen |

Al —ge— AN T a-tha
KZ=6 KZ =4 KZ =3
Kristall Gasphase

Wasserfreies AlCl; wird hauptsichlich durch Chlorieren von fliissigem Al herge-

stellt.
2 Al +3ClL 22780 5 AlCl,

Durch Auflosen von Al(OH); oder Al in Salzsdure lédsst sich wasserhaltiges Alu-
miniumchlorid auskristallisieren.

AI(OH); + 3HCI + 3H,0 — [Al(H,0),]Cl4

Es wird als Textilimpragnierungsmittel und in der Kosmetik (Desodorant, Anti-
septikum) verwendet.

Wie BF; und BCl; reagiert Aluminiumchlorid als Lewis-Séure mit vielen anor-
ganischen (H,S, SO,, SCl;, PCls) und organischen Donoren (Ether, Ester,
Amine) zu Additionsverbindungen.

Beispiel:
AICL; + PCls — [PCly]* [AICL]

Darauf beruht ein Hauptanwendungsgebiet von AlCl;, ndmlich die Verwendung
als Katalysator fiir organische Reaktionen nach Friedel-Crafts.
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Beispiel: Anlagerung von Alkylgruppen an Benzolmolekiile
RCI + AICl; — R*AICI;
R*AICI; + ArH — RAr + HCI + AICl,

(R = Alkyl; Ar = Aryl @—)

Aluminiumbromid AlBr; und Aluminiumiodid All; bestehen im festen Zustand
aus Molekiilgittern mit Al,X4s-Molekiilen.

Subhalogenide

Leitet man Dampf von AlCl; und AlBr; unter vermindertem Druck bei 1000 °C
iiber Aluminium, so entstehen in endothermer Reaktion Aluminium(I)-Haloge-
nide.

2Al + AIX; = 3AIX

Beim Abkiihlen erfolgt Zerfall in die Ausgangsprodukte. Mit dieser Gleichge-
wichtsreaktion kann man daher das Metall weit unterhalb seines Siedepunkts
transportieren (Transportreaktion) (s. Abschn. 5.11.4) und reinigen.

4.8.5.4 Aluminiumsalze

Aluminiumsulfat Al,(SO,); - 18 H,O erhilt man aus Al(OH); und heier konz.
Schwefelsdure.

ZAI(OH)3 +3 HzSO4 — Alz(SO4)3 + 6H20

Wasserfreies Al,(SO,); entsteht daraus durch Erhitzen auf 340 °C. Aluminium-
sulfat wird technisch hergestellt (Weltproduktion ca. 2 - 10° t/a); es dient zum
Leimen von Papier, zur Gerbung von Héuten, als Beizmittel sowie als Flockungs-
mittel bei der Wasserreinigung. Es ist weiterhin Ausgangsverbindung zur Herstel-
lung anderer Al-Salze.

Aluminiumacetat Al(CH;COO)j; entsteht nach

Alz(SO4)3 +3 Ba(CH3COO)2 — 3BaSO4 + 2A1(CH3COO)3

Das basische Aluminiumacetat AI(CH3COO),(OH) wird in der Medizin als ,,es-
sigsaure Tonerde“ verwendet.

Alaune sind Verbindungen des Typs K/Eﬁ(SO;;)z - 12H,0; Mt = Na, K, Rb,
Cs, NHy, Tl; M3+ = AL Sc, V, Cr, Mn, Fe, Co, Ga, In. Alaune sind Doppelsalze.
Die wissrigen Losungen von Doppelsalzen zeigen die chemischen Reaktionen
der Einzelkomponenten M*, M’ SO, die physikalischen Eigenschaften set-
zen sich additiv aus den Eigenschaften der einzelnen Komponenten zusammen,
so z. B. die elektrische Leitfdhigkeit aus der der Ionen M, M>* und SO3 ™. Ganz
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anders verhalten sich Komplexsalze (vgl. Abschn. 5.4), bei denen durch die Kom-
plexionen neue Eigenschaften entstehen.

Der gewoOhnliche Alaun, nach dem die Verbindungsklasse benannt ist, ist
KAI(SOy), - 12H,0 Aluminiumkaliumsulfat-Dodekahydrat. Er kristallisiert aus
Aluminiumsulfatlésungen nach Zusatz von Kaliumsulfat aus. Da er Blut stillend
wirkt, verwendete man ihn als ,,Rasierstein®. Im Altertum benutzte man ihn we-
gen seiner faulnishemmenden und adstringierenden (zusammenziehenden) Wir-
kung zur Mumifizierung.

Aluminiumphosphat AIPO, kommt in vielen polymorphen Formen vor. Es
kristallisiert in den auch beim SiO, auftretenden Modifikationen mit dhnlichen
Umwandlungstemperaturen (siche Abschn. 4.7.10.1).

Neu entdeckte Strukturen des AIPOy sind teilweise strukturanalog zu den Zeo-
lithen (siche Abschn. 4.7.10.2). Reine Aluminiumphosphate (AIPO) enthalten
keine austauschbaren Kationen und sind katalytisch inaktiv. Sie kénnen jedoch
in vielfdltiger Weise modifiziert werden: Ersatz eines Teils der P-Atome durch
Si-Atome (SAPO); Einbau von Metallatomen (Li, Fe, Mn, Co, Zn, Ni) in das
Gitter (MAPO). Wie die Zeolithe konnen diese Verbindungen als Molekular-
siebe verwendet werden und sie besitzen als heterogene Katalysatoren ebenfalls
Formselektivitit.

4.8.6 Galliumverbindungen

In den wichtigsten Verbindungen hat Ga die Oxidationszahl + 3. Ga(III)-Verbin-
dungen sind den entsprechenden Aluminiumverbindungen sehr dhnlich. Die
Salze sind farblos und reagieren in wissriger Losung sauer.

Ga(OH); ist amphoter, mit Basen bildet es [Ga(OH),] ~-Ionen. Beim Entwiés-
sern entsteht zunichst a-GaO(OH) (Diaspor-Struktur), dann a-Ga,0O; (Korund-
Struktur). Von Ga,0j3 sind 5 Modifikationen bekannt. In Analogie zum Al gibt

+1
es den Defektspinell y-Ga,03. Mit Alkalimetallen entstehen Gallate M GaOs,,

mit MgO, ZnO, CoO, NiO und CuO die Spinelle K/IzGazO4.

Die fliichtigen Halogenide GaCls, GaBr; und Gals bestehen in allen Phasen
aus dimeren Ga,X¢-Molekiilen, nur beim Iodid sind in der Gasphase iiberwie-
gend monomere, planare Gals-Molekiile vorhanden. GaF5; (Sblp. 950 °C) hat
eine der AlF;-Struktur dhnliche Struktur. Ga®™" ist oktaedrisch koordiniert, die
Oktaeder sind eckenverkniipft, der Ga—F—Ga-Winkel ist aber kleiner als 180°.
GaF; bildet Fluoridokomplexe [GaFq]* .

GaN besitzt Wurtzit-Struktur. GaAs kristallisiert in der Zinkblende-Struktur
und ist ein [1I-V-Halbleiter (vgl. S. 188). GaAs und GaN werden fiir Leuchtdio-
den (LEDs, Light Emitting Diodes) (s. Abschn. 5.10.6) verwendet.

Ga,(SO,); bildet mit (NH,),SO,4 den Alaun NH,Ga(SO,), - 12 H,O. Von den
Wasserstoffverbindungen sind Lithiumgallanat LiGaH, und Galliumalanat
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Ga(AlH,); zu erwihnen. Aus LiGaH, und GaCl; in etherischer Losung entsteht
polymeres Galliumhydrid (GaHs),,.

Durch Komproportionierungsreaktionen (z.B. 4 Ga + Ga,0; — 3 Ga,0)
konnen Ga(I)-Verbindungen wie GaCl, GaBr, Gal, Ga,O dargestellt werden. In
Losungen disproportionieren Ga(I)-Verbindungen in Ga und Ga(Ill)-Verbin-
dungen.

Diamagnetisches GaCl, enthilt keine Ga®>"-Ionen, es hat die Zusammenset-

+1 +3
zung Ga[GaCly].

4.8.7 Indiumverbindungen

In(IIT)- Verbindungen Zhneln weitgehend den Ga(III)-Verbindungen. Die Salze
sind farblos, ihre wiéssrigen Losungen regieren sauer.

Analoge Verbindungen sind: (InH;),,, LilnHy, In(AlHy)3, InF3, InCl;, InBrs,
Inl;, In,(SO,);5 (bildet mit (NH,4),SO4 und Rb,SO, Alaune).

In(OH); ist amphoter, es bildet mit Alkalimetallhydroxiden Hydroxidoindate,
z.B. Na3[In(OH)¢] - 2 H,O. In,O5 zersetzt sich im Vakuum bei 700 °C zu In,O.

In(I)-Verbindungen sind etwas bestdndiger als die Ga(I)-Verbindungen. Die
In(I)-Halogenide InX (X = Cl, Br, I) konnen aus den Elementen hergestellt wer-
den. InCl ist rot und hat eine deformierte NaCl-Struktur. In Wasser zerfillt es in
In und InCl;. InCl, ist ein In(LIIT)-chlorid.

Die stabile rote Modifikation -In,S; kristallisiert im Spinellgitter. Aus den
Elementen erhélt man weinrotes In(1III)-sulfid InS.

4.8.8 Thalliumverbindungen

TI(III)-Verbindungen sind starke Oxidationsmittel. Bestdandiger sind die TI(I)-
Verbindungen. Sie dhneln einerseits den Alkalimetallverbindungen (TIOH,
T1L,CO3, TLSO,), andererseits den Silberverbindungen (TICI, TL,O, TLS). TI(I)-
Ionen enthalten ein s-Elektronenpaar, das nicht an Bindungen beteiligt ist, aber
einen stereochemischen Einfluss ausiiben kann (Lone-Pair-Effekt).

TIOH 16st sich in Wasser unter alkalischer Reaktion. Mit CO, bildet sich
TL,COs;. Es ist das einzige in Wasser leicht 16sliche Schwermetallcarbonat, es
reagiert stark alkalisch. T1,SO, ist isotyp mit K,SO, und bildet Alaune wie
TIAI(SO,), - 12 H,O0. Die Halogenide dhneln in Loslichkeit und Farbe denen des
Silbers. TIF ist wei3, kristallisiert in der NaCl-Struktur und ist gut 16slich. TICI
ist wei3 und lichtempfindlich, TIBr hellgelb, TII tiefgelb. Sie sind schwer 16slich
und kristallisieren im CsCI-Typ. T1,O und T1,S sind schwarz. T1,O entsteht durch
Entwissern von TIOH bei 100 °C, T1,S beim Einleiten von H,S in TI(T)-Salzls-
sungen.



4.9 Gruppe 2 (Erdalkalimetalle) 623

TI(III)-Verbindungen. Aus TI(IIT)-Salzlosungen und KI entsteht ein Polyiodid
TII - I, (isotyp mit Alkalimetalltriiodiden; vgl. S. 432). In fliissigem NHj; reagiert
Na mit TII zu der interessanten intermetallischen Verbindung NaTl (vgl.
Abb. 2.114).

Das am meisten benutzte TI(IIT)-Salz ist T1,(SOy4); - 7 H,O. TIF; ist bis 500 °C
stabil. TICI; gibt bereits bei 40 °C Cl, unter Bildung von TICI ab. TIBr; geht

+1+3
unter Bromabspaltung in TI[TIBr,] tiber. Tiefbraunes T1,0; entsteht durch Erhit-

zen von TI(NOj); - 3H,0, es gibt oberhalb von 800 °C Sauerstoff ab und geht in
TL,O tiber. Mit Wasserstoff ist das unbestidndige, polymere, etherunldsliche
(TIH;),, herstellbar, das bei Raumtemperatur in (T1H),, zerfillt. TI(I) bildet das
bestdndige Boranat TIBH,.

Thalliumverbindungen sind sehr giftig, sie bewirken u. a. Haarausfall. T,SO,4
wird als Rattengift verwendet. Tl-Verbindungen farben die Flamme intensiv griin.

4.9 Gruppe 2 (Erdalkalimetalle)

Beryllium Magnesium Calcium  Strontium  Barium

Be Mg Ca Sr Ba
Ordnungszahl Z 4 12 20 38 56
Elektronenkonfiguration [He] 252 [Ne] 3s? [Ar] 4>  [Kr] 587 [Xe] 6s?
1. Ionisierungsenergie in eV 9,3 7,6 6,1 5,7 5.2
2. Ionisierungsenergie in eV 18,2 15,0 11,9 11,0 10,0
Elektronegativitét 1,5 1,2 1,0 1,0 0,9
Reaktionsfihigkeit nimmt zu —
Tonenradius r (M2V) 45 72 100 118 135
fiir KZ 6 in pm
Hydratationsenthalpie von —2494 —1921 —1577 —1443 —1305
M?2* in kJ/mol
Bildungsenthalpie —19 —74 —186 —180 —179
der Hydride MH, in kJ/mol
Bildungsenthalpie —610 —602 —635 —592 —554
der Oxide MO in kJ/mol
Basischer Charakter nimmt zu —
der Hydroxide
Flammenféarbung - - ziegelrot ~ karminrot griin

4.9.1 Gruppeneigenschaften

Die Erdalkalimetalle stehen in der zweiten Gruppe des PSE. Sie haben die Va-
lenzelektronenkonfiguration s?. Es sind reaktionsfihige, elektropositive Metalle
und starke Reduktionsmittel. Die Reaktionsfihigkeit und der elektropositive
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Charakter nehmen mit der Ordnungszahl Z zu. In ihren stabilen Verbindungen
treten sie nur in der Oxidationszahl +2 auf. Trotz der relativ hohen 2. Ionisie-
rungsenergie sind im festen und geldsten Zustand die M?*-Kationen mit Edel-
gaskonfiguration stabil, da sie durch Gitterenergie und Hydratationsenthalpie
stabilisiert werden. Die Berechnung ergibt fiir die Bildungsenthalpie hypotheti-
scher Erdalkalimetallchloride MCI zwar negative Werte (z. B. fiir MgCl AHg =
—125 kJ /mol), aber die Verbindungen sind instabil hinsichtlich der Disproportio-
nierung 2MCl — MCl, + M (fiir die Disproportionierung von 2MgCl ist
AH® = —392 kJ /mol). Im Gaszustand sind M " -Ionen stabil.

Die Erdalkalimetalle verbrennen an der Luft zu Oxiden MO. Mit Ba entsteht
auch ein Peroxid BaO,. Mit Stickstoff bilden sich Nitride M3N,.

Wasserstoff wird reduziert, es bilden sich Hydride MH,, die — mit Ausnahme
von BeH, — in lonengittern kristallisieren, aber thermisch weniger stabil sind als
die Oxide und Halogenide.

Der basische Charakter der Hydroxide M(OH), nimmt mit Z zu. Mit zuneh-
mender Basizitdt wichst auch die Bestdndigkeit der Carbonate und Nitrate.

Die Loslichkeit der Sulfate und Carbonate nimmt mit Z ab, die der Hyd-
roxide zu.

Ca, Sr, Ba und Ra zeigen charakteristische Flammenfarbungen. Ra gibt eine
karminrote Flamme. Strontiumsalze werden fiir bengalisches Feuer verwendet.

Beryllium ist dem Aluminium #hnlicher als dem nichsten Homologen seiner
Gruppe, dem Magnesium (Schriigbeziehung im PSE). Die Ahnlichkeit ist auf die
fast gleiche Elektronegativitit und den dhnlichen Ionenradius zuriickzufiihren.
Be bevorzugt die Koordinationszahl 4, die auch bei Al hiufig auftritt, wihrend
bei Mg die bevorzugte Koordinationszahl 6 ist.

Beispiele fiir die Ahnlichkeit:

(BeH,),, ist wie (AlH3),, hochpolymer, die Bindungen sind kovalent. MgH, ist
ionisch aufgebaut.

BeCl, und AICI; sind sublimierbare Lewis-Sduren, die in wissriger Losung
stark sauer reagieren. MgCl,-Losungen reagieren schwach sauer.

Be(OH), und Al(OH); sind amphoter und bilden keine stabilen Carbonate.
Mg(OH), ist basisch und bildet ein stabiles Carbonat.

BeO und Al,Oj3 sind sehr harte (Mohs-Hérte 9) kristalline Substanzen mit
hohen Schmelzpunkten.

Be und Al sind Leichtmetalle mit dhnlichen Standardpotentialen. Sie 16sen
sich in Sduren und Basen unter H,-Entwicklung. In Wasser werden sie passi-
viert. Mg ist viel unedler und 16st sich nur in Sduren unter H,-Entwicklung.

Radium, Ra ist ein Zerfallsprodukt von 238U, es ist in der Pechblende UO, ent-
halten (0,34 g Ra pro t U). Alle Ra-Isotope sind radioaktiv. Ra dhnelt in seinen
Eigenschaften Ba und kristallisiert wie dieses kubisch-raumzentriert.

Beryllium und seine Verbindungen sind toxisch und wirken Krebs erregend.



4.9 Gruppe 2 (Erdalkalimetalle) 625
4.9.2 Vorkommen

Wegen ihrer groBen Reaktionsfihigkeit kommen die Erdalkalimetalle nicht ele-
mentar in der Natur vor.

Beryllium gehort zu den selteneren Metallen. Am haufigsten ist das Cyclosili-
cat Beryll Be;Al[SigO1g]. Gefédrbte Abarten sind Smaragd (griin, chromhaltig)
und Aquamarin (hellblau, eisenhaltig). Weniger hdufig sind die Inselsilicate
Euklas BeAl[SiO4]JOH und Phenakit Be,[SiOy4], die ebenfalls Edelsteine sind.
Chrysoberyll Al,[BeOy] hat Olivinstruktur, eine Varietdt ist der von Griin nach
Rot schillernde Edelstein Alexandrit.

Magnesium und Calcium gehoren zu den 10 hdufigsten Elementen. Es gibt
zahlreiche Magnesiummineralien. Carbonate: Dolomit CaMg(COs3),, Magnesit
MgCOs. Silicate: Olivin (Mg, Fe),[SiO4] (Inselsilicat), Enstatit Mg[SiO3] (Ketten-
silicat), Talk Mgs[Si4O10](OH),, Serpentin Mge[Si,O9](OH)g (Schichtsilicate). In
Salzlagern kommen vor: Carnallit KCI - MgCl, - 6 H,O, Kieserit MgSO, - H,O,
Kainit KCI - MgSO, - 3H,0, Schonit K,SO, - MgSO, - 6 H,O. Als Doppeloxid
kommt der Spinell MgA1,O,4 (Abb. 2.19) vor, der in farbigen Varietdten als Edel-
stein Verwendung findet. Das Meerwasser enthilt 0,13 % Mg, es ist nach Na™
und CI~ das dritthédufigste Ion. Die als ,,Bitterwisser” bezeichneten Mineralwis-
ser enthalten MgSO, (MgSO, - 7H,0 wird Bittersalz genannt).

Calciumverbindungen kommen als gesteinsbildende Mineralien vor. Der Feld-
spat Anorthit Ca[Al,Si,Og] ist ein Tektosilicat. Calciumcarbonat CaCO5; kommt
als Kalkstein, Marmor und Kreide vor. Dolomit CaMg(COs), ist ein Doppelcar-
bonat. Grofle Lagerstitten bilden Gips CaSO, - 2 H,O, Anhydrit CaSO,, Apatit
Cas(PO,);(OH, F, Cl) und Flussspat CaF,.

Die wichtigsten Strontiummineralien sind Strontianit SrCO; und Colestin
SrSO,. Beim Barium sind es Witherit BaCO; und Schwerspat BaSO,.

4.9.3 Die Elemente

Be Mg Ca Sr Ba
Kristallstruktur hexagonal-dichteste kubisch-dichteste kubisch-
Packung Packung raum-
zentriert
Schmelzpunkt in °C 1285 650 845 771 726
Siedepunkt in °C 2477 1105 1483 1385 1696
Sublimationsenthalpie 321 148 178 165 180
in kJ/mol
Dichte bei 20 °C in g/cm? 1,85 1,74 1,54 2,63 3,62
Standardpotential —1,85 —2,36 —2.87 —2,89 —2,90

E°(M2*/M) in V
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4.9.3.1 Physikalische und chemische Eigenschaften

Die Erdalkalimetalle sind mit Dichten kleiner als 5 g/cm? Leichtmetalle (auBer
Radium). Be weicht in seinen physikalischen Daten von den anderen Erdalkali-
metallen ab. Es ist stahlgrau, sprode und hart, Schmelzpunkt, Siedepunkt und
Sublimationswirme sind hoher. Mg ist silbergldnzend, 1duft mattwei3 an, ist von
mittlerer Hirte und duktil. Die Leitfdhigkeit betrégt etwa 2/3 von der des Alumi-
niums. Ca, Sr, Ba sind in ihren Eigenschaften sehr dhnlich. Sie sind silberweil,
laufen schnell an und sind weich wie Blei. Ba kristallisiert allerdings — wie auch
Ra — kubisch-raumzentriert.

Dichten, Schmelzpunkte, Siedepunkte, Sublimationsenthalpien und Héirten
sind hoher als die der Alkalimetalle. Die Erdalkalimetalle sind elektropositive
Elemente mit stark negativen Standardpotentialen. Die deutlich elektropositive-
ren Metalle Ca, Sr, Ba haben dhnliche Standardpotentiale wie die Alkalimetalle.
Sie reagieren mit Wasser unter H,-Entwicklung zu Hydroxiden. Trotz der negati-
ven Standardpotentiale reagieren Be und Mg nicht mit Wasser, da ihre Oberfli-
chen passiviert werden. Auf Grund der Passivierung sind Be und Mg an der
Luft bestandig.

4.9.3.2 Darstellung und Verwendung

Die Erdalkalimetalle konnen durch Schmelzelektrolyse oder durch chemische
Reduktion hergestellt werden. Technisch wird die Schmelzelektrolyse zur Her-
stellung von Be und Mg eingesetzt.

Will man kompaktes Beryllium gewinnen, muss die Elektrolyse oberhalb des
Schmelzpunktes von Be (1285 °C) durchgefiihrt werden. Als Elektrolyt wird ba-
sisches Berylliumfluorid 2 BeO - 5 BeF, verwendet. Technisch elektrolysiert man
Mischungen von BeCl, und NaCl bei tieferer Temperatur. Be muss im Vakuum
umgeschmolzen werden oder das komprimierte Pulver bei 1150 °C gesintert
werden.

Meist wird Be durch Reduktion von BeF, mit Mg im Graphittiegel hergestellt.

BeF, + Mg 2% Be + MgF,

80 % der Weltproduktion an Magnesium wird durch Schmelzelektrolyse von
MgCl, hergestellt.

700—800 °C

MgCl, ———— Mg+ Cl,  AH° = +642 kJ/mol

Elektrolyse

Wasserfreies MgCl, erhilt man durch Umsetzung von MgO mit Koks und Chlor.

MgO + Cl, + C ~ 22220 € NoCl, + €O AH® = —150 kJ /mol

Das Chlor wird bei der Schmelzelektrolyse zuriickgewonnen. MgO wird durch
thermische Zersetzung von MgCOj; hergestellt. Als Gesamtreaktion ergibt sich:
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MgO +C — Mg+ CO  AH®° = +492 kJ/mol

Diese endotherme Reaktion kann auch direkt im elektrischen Ofen bei 2000 °C
durchgefiihrt werden. Technisch wird calcinierter Dolomit mit Si im Vakuum re-
duziert.
. 1200°C .
2 (MgO - CaO) + Si —— 2 Mg + Ca,SiO,
Das dampfférmige Magnesium (Sdp. 1105 °C) wird in einer Kondensationskam-
mer niedergeschlagen.

Calcium kann durch Elektrolyse von geschmolzenem CaCl, (Smp. 772 °C) im
Gemisch mit CaF, oder KCI bei 700 °C hergestellt werden. An den Eisenkatho-
den, die gerade die Schmelze beriihren (Beriihrungselektrode) scheidet sich Ca
fliissig ab. Beim langsamen Heben der Elektroden wéhrend der Elektrolyse er-
starrt das Metall in langen Stédben. Analog kann Strontium gewonnen werden.

Die technische Darstellung von Ca erfolgt derzeit aber aluminothermisch.

6Ca0 +2 Al —2,3Ca(g) + 3Ca0 - ALO;
Vakuum

Auch Barium wird durch Reduktion von BaO mit Al oder Si bei 1200 °C im
Vakuum hergestellt.

3BaO +2 Al — ALO; +3Ba
3BaO + Si — BaSiO; + 2Ba

BaO erhilt man durch thermische Zersetzung von BaCOs.

BaCO3 — BaO + C02

Wird BaSO, als Ausgangsmaterial verwendet, so wird es zuerst in BaCO3; umge-
wandelt. BaSO, wird zunichst mit Kohlenstoff reduziert.

BaSO, + 4C —2—"25 BaS + 4CO
Aus BaS-Losungen wird BaCO3 mit CO, oder Na,CO; ausgefillt.

BaS + N3.2CO3 I BaCO3 + N32$

Bei der Aufarbeitung der Uranerze auf Radium (0,34 g Ra/t U) wird Ra nach
Zusatz von BaCl, zusammen mit dem Ba als Sulfat ausgefillt. Ra und Ba konnen
durch fraktionierende Kristallisation z.B. der Bromide getrennt werden. Aus
Salzlosungen kann Ra elektrolytisch an Hg-Elektroden als Amalgam abgeschie-
den werden. Durch Erhitzen des Amalgams auf 400—700 °C in einer H,-Atmo-
sphire wird daraus metallisches Ra (Smp. 700 °C) gewonnen.

Be ist als Legierungsbestandteil von Bedeutung. Eine Cu-Legierung mit 6—7 %
Be ist hart wie Stahl, die thermische und elektrische Leitfdahigkeit von Cu bleibt
erhalten. Wegen des niedrigen Neutronen-Absorptionsquerschnitts von Be wird
es bei Kernreaktionen zur Moderierung von Neutronen benutzt. Da Be Rontgen-
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strahlung wenig absorbiert, werden daraus die Austrittsfenster in Rontgenroh-
ren hergestellt.

Aus Mg werden Legierungen hergestellt, die wegen ihrer geringen Dichte fiir
Flugzeugbau und Raumfahrt wichtig sind. An der Luft ist es bei Raumtemperatur
bestdndig, da es sich mit einer schiitzenden Oxidschicht iiberzieht. Elektronme-
talle bestehen aus 90 % und mehr Mg sowie Zusédtzen von Si, Al, Zn, Mn, Cu;
sie sind gegen alkalische Losungen und Flusssidure bestédndig. In der Metallurgie
dient Mg als starkes Reduktionsmittel.

Ca wird in der Metallurgie als Reduktionsmittel zur Darstellung von Ti, Zr,
Cr, U verwendet.

Strontiumverbindungen sind fiir Leuchteffekte in der Pyrotechnik geeignet.

Ba wird als Gettermetall zur Hochvakuumerzeugung in Elektronenrohren be-
nutzt.

4.9.4 Berylliumverbindungen

Beryllium unterscheidet sich als erstes Element der 2. Gruppe stdarker von den
anderen Elementen der Gruppe als diese sich voneinander unterscheiden. Die
Ionisierungsenergie ist wesentlich grofler, ebenso die Elektronegativitit, der Io-
nenradius von Be?™ ist viel kleiner. Die Be-Verbindungen sind daher kovalenter.
Be kann im VB-Modell mit zwei sp-Hybridorbitalen lineare BeX,-Molekiile bil-
den. Diese Elektronenmangelverbindungen streben jedoch durch Erhéhung der
Koordinationszahl auf 4 nach einer abgeschlossenen Elektronenkonfiguration.
Dies wird auf verschiedenen Wegen erreicht.

3-Zentren-Bindungen. In (BeH,),, betitigt jedes Be-Atom zwei Be—H—Be 3-
Zentren-Bindungen.

Auch in den Raumnetzstrukturen von BeF, (Cristobalit-Struktur), BeO, BeS
(Wurtzit-Struktur) ist Be tetraedrisch koordiniert. Viele Be-Verbindungen
erreichen die maximale Koordinationszahl 4, indem sie als Lewis-Sduren fun-
gieren und komplexe Ionen wie [BeF4>~, [Be(H,O),**t bzw. Addukte

_ Cloy OR, "
wie Cl/ Y\ORQ daen.
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(p-p)7-Bindungen. Nur in der Gasphase werden bei entsprechender Energie-
zufuhr Elektronenliicken durch 7-Bindungen geschlossen. Ein Beispiel ist Beryl-
liumchlorid. Beim Erhitzen wird (BeCl,),, depolymerisiert. Bei 560 °C sind in der
Gasphase 20 % dimere Molekiile (BeCl,), vorhanden, bei 750 °C fast nur noch
monomere BeCl,-Molekiile.

®
® oo & ® oo _Clwee &
Cl=Be=(l Cl=Be__ al /Be—C_l
®

Zwischen isoelektronischen Beryllium-Fluor- und Silicium-Sauerstoff-Verbindun-
gen existieren erstaunliche strukturelle Verwandtschaften. Isotyp sind:

Verbindung Struktur
SiO, BeF, Cristobalit
Mg[SiOs] Li[BeF;] Enstatit
Ca[SiO;] Na|BeF;] Wollastonit
Mg, [SiOy] Na,[BeF,] Forsterit
Zr[SiOy] Ca[BeF,] Zirkon

Berylliumhydrid BeH,

BeH, ist eine feste, weile, nichtfliichtige, hochpolymere Substanz (AHg = 0), die
bei 300 °C in die Elemente zerfillt. BeH, ist luft- und feuchtigkeitsempfindlich
und dem Aluminiumhydrid dhnlich, jedoch nicht in Ether 16slich. Es bildet eine
Kettenstruktur mit kovalenten Bindungen.

AN /H\ /H\ /H\ /

/Be\ /Be\ /Be\ /Be\

H H H
Die Be-Atome sind tetraedrisch von 4 H-Atomen umgeben. Jedes Be-Atom beté-
tigt zwei Be—H—Be 3-Zentren-Bindungen.
Die Darstellung aus den Elementen gelingt nicht. Man erhélt BeH, nach der

Reaktion

2 Be(CHs), + LIAIH, —5 2 BeH, + LiAI(CH),
oder durch Thermolyse von Bis(tert-butyl)beryllium.
210°C CH
Be(C,H,), —— BeH, + 2H,C=C_ _ °
CH,
Berylliumhydroxid Be(OH),

Versetzt man Berylliumsalzlosungen mit Basen, féllt Be(OH), als weifer, gallert-
artiger Niederschlag aus. Dieses frisch gefillte Be(OH), ist amphoter.
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Be(OH), + 2H;0" — [Be(H,0),]*"
Be(OH), + 20H~ — [Be(OH)4]*~

Beim Kochen oder Stehen altert Be(OH),, es 10st sich dann nur noch schwer in
Sduren und Laugen.

Berylliumoxid BeO

Beim Erhitzen von Be(OH), auf 400 °C entsteht BeO als lockeres, weiBes Pulver
(Smp. 2530 °C), das sich in Sduren 16st. Hochgegliiht ist es sdureunloslich; es
wird zur Herstellung von Tiegeln fiir Reaktionen bei sehr hohen Temperaturen
verwendet. Hoher Preis und Giftigkeit begrenzen den Einsatz. BeO hat Wurtzit-
Struktur mit tetraedrischer Koordination der Atome und ist sehr hart (Mohs-
Hirte 9).

Berylliumfluorid BeF,

BeF, (Smp. 552 °C) ist isoelektronisch mit SiO, und mit diesem strukturell ver-
wandt. Es erstarrt wie SiO, glasartig. Im kristallinen Zustand ist es oberhalb
516 °C isotyp mit f(-Cristobalit, unterhalb 430 °C mit a-Quarz. BeF, 16st sich
in Wasser und bildet mit Fluoriden Fluoridoberyllate des Typs BeF3,
BeF; ™, Be,F5 .

Berylliumchlorid BeCl,

BeCl, entsteht durch Erhitzen von Be im trockenen Chlor- oder Hydrogenchlo-
ridstrom.
Be + Cl, — Be(l,

Be + 2HClI — BeCl, + H,
Es bildet farblose, hygroskopische, nadelférmige Kristalle (Smp. 430 °C) mit Ket-

tenstruktur. Die Be-Atome sind durch Cl-Briicken verbunden, die Koordination
ist anndhernd tetradrisch.

N Cl C_l
/B N \BC < e<
Cl C_l C_l

BeCl, 16st sich gut in Ether und Alkohol und bildet Additionsverbindungen.
Waissrige Losungen von BeCl, — und den anderen Be-Salzen — reagieren
sauer.

[Be(H,0),** + H,O — [Be(H,0)3;(OH)]* + HsO"  pKs = 6.5
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4.9.5 Magnesiumverbindungen

Magnesium ist ein starkes Reduktionsmittel, mit dem bei hohen Temperaturen
SiO, und B,O; reduziert werden konnen. Es ist elektropositiver als Be. Mg-
Verbindungen sind daher heteropolarer als die analogen Be-Verbindungen. Die
bevorzugte Koordinationszahl ist 6. [Mg(H,0)e]?> " -Ionen reagieren im Gegensatz
zu [Be(H,0)4]?> " -TIonen nur schwach sauer.

Magnesiumhydrid MgH,
Aus den Elementen kann MgH, bei 570 °C und 200 bar dargestellt werden.
Mg + H, — MgH, AHg = —74 kJ/mol

AuBerdem erhilt man es durch thermische Zersetzung von Diethylmagnesium
im Hochvakuum.

Mg(C2H5)2 175—C> MgHZ +2 C2H4

MgH, ist weil3, fest und nichtfliichtig. Es kristallisiert in der Rutil-Struktur, der
Bindungscharakter ist ionisch.

An trockener Luft ist MgH, bestindig, erst oberhalb 280 °C zerfillt es in die
Elemente. Mit Wasser reagiert MgH, unter H,-Entwicklung. In etherischer Lo-
sung sind die Mischhydride Magnesiumboranat und Magnesiumalanat nach den
folgenden Reaktionen herstellbar.

Magnesiumoxid MgO
Mg verbrennt an der Luft mit blendend wei3em Licht zu MgO.
Mg +30, — MgO  AHg = —602 kJ /mol

Gemische von Mg mit Oxidationsmitteln wie KCIO5 wurden friiher als Blitzlicht-
pulver verwendet. Technisch erhilt man MgO durch thermische Zersetzung von

MgO ist weil (Smp. 2642 °C) und kristallisiert wie CaO, SrO und BaO in der
NaCl-Struktur.

Zersetzt man MgCOj3 bei 800—900 °C, erhilt man , kaustische Magnesia“, ein
mit Wasser abbindendes Produkt. Brennt man bei 1700—2000 °C, so sintert
MgO zu einer mit Wasser nicht mehr abbindenden Masse zusammen, die zur
Herstellung hochfeuerfester Steine (Magnesiasteine) und fiir Laboratoriums-
gerdte (Sintermagnesia) verwendet wird. Erhitzt man Magnesiumhydroxid oder
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basisches Magnesiumcarbonat auf 600 °C, erhilt man MgO als lockeres, weiles
Pulver (Magnesia usta), das in der Medizin als Neutralisationsmittel Verwen-
dung findet.

Mg(OH), — MgO + H,0
MgCO5 - Mg(OH), — 2MgO + H,O + CO,

Mischungen von MgO und konzentrierten MgCl,-Losungen erhirten steinartig
(Magnesiazement, Sorelzement) unter Bildung basischer Chloride vom Typ
MgCl, - 3Mg(OH), - 8 H,O. Sie werden unter Zumischung neutraler Fiillstoffe
und Farben zur Herstellung kiinstlicher Steine und fugenloser FuB3boden (Stein-
holz, Kunstmarmor), sowie von kiinstlichem Elfenbein (Billardkugeln, Kunstge-
genstinde) verwendet. Da MgO ein guter Wirmeleiter und auch bei hohen Tem-
peraturen ein elektrischer Isolator ist, wird MgO fiir elektrische Kochplatten be-
nutzt.

Magnesiumhydroxid Mg(OH),
Mg(OH), wird aus MgCl,-Losungen und Kalkmilch Ca(OH), hergestellt.

Mg(OH), ist ein farbloses Pulver, das in Wasser schwer 16slich, in Sduren leicht
loslich ist. Als echtes basisches Oxid 10st es sich nicht in Laugen.

Magnesiumchlorid MgCl,

MgCl, kristallisiert aus wassriger Losung bei Normaltemperatur als Hexahydrat
[Mg(H,0)]Cl,. Beim Entwissern des Hexahydrats entstehen unter HCI-Abspal-
tung basische Chloride, z. B.

MgCl, + H,O — Mg(OH)CI + HCI

Wasserfreies MgCl, wird daher durch Entwéssern des Hexahydrats in einer HCI-
Atmosphére hergestellt.

MgCl, ist bldttrig-kristallin (Smp. 708 °C) und sehr hygroskopisch. Es kristalli-
siert in der Schichtstruktur vom CdClL-Typ. Um das Feuchtwerden von MgCl,-
haltigem Kochsalz zu verhindern, wird Na,HPO, zugesetzt, dadurch wird MgCl,
als MgHPO, gebunden.

Magnesiumfluorid MgF,

MgF, (Smp. 1265 °C) kristallisiert in der Rutil-Struktur (KZ 6:3). Entsprechend
den Radienquotienten kristallisiert BeF, in der Cristobalit-Struktur (KZ 4:2)
und CaF, in der Fluorit-Struktur (KZ 8:4). MgF, ist schwer 16slich, es wird zur
Vergiitung auf optische Linsen aufgedampft (Verhinderung von Spiegelungen).
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Magnesiumcarbonat MgCO;

Natiirliches Magnesiumcarbonat (Magnesit) ist das wichtigste Magnesiummine-
ral, das in groflen Lagerstitten vorkommt. Es wird tiberwiegend zur Herstellung
von MgO verwendet.

Aus Magnesiumsalzlosungen féllt mit Alkalimetallcarbonaten nur bei CO,-
Uberschuss MgCO5 aus, andernfalls entstehen basische Carbonate. Das basische
Carbonat 4 MgCO; - Mg(OH), - 4H,O0, ein lockeres weiles Pulver, wird als
~Magnesia alba™ in der Medizin als Neutralisationsmittel verwendet, aulerdem
in Pudern, Putzpulvern und hauptséchlich als weiles Farbpigment und als Fiill-
stoff fiir Papier und Kautschuk.

Magnesiumsulfat MgSO,

MgSO, bildet eine Reihe von Hydraten. Von 2—48 °C kristallisiert aus wissrigen
Losungen das Heptahydrat MgSO, - 7H,O (Bittersalz) aus, das als Abfiihrmittel
dient. Es gehort zur Gruppe der Vitriole [M(H,0)6]SO, - H,O (M = Mg, Mn,
Zn, Fe, Ni, Co). Sechs H,O-Molekiile sind oktaedrisch an das Metallatom angela-
gert, das siebente ist durch Wasserstoffbriicken an das Sulfation gebunden. Beim
Erhitzen verliert MgSO, - 7H,O bei 150 °C sechs Molekiile Wasser, das siebente
erst bei 200 °C. Bittersalz dient als Diinger (,,Tannendiinger) fiir Koniferen, da
fiir Chlorophyll Magnesium erforderlich ist.

CH,—CH CH,
H,C CH,CH,

H,C I CH,;

CH, o
|  COOCH,
e
COOCHs0
Struktur von Chlorophyll a

Magnesium ist noch an einem Imidazolring gebunden, also fiinffach koordiniert.

Grignard- Verbindungen

Darunter versteht man Verbindungen des Typs RMgX (X = Halogen, R = organi-
scher Rest). Man erhilt sie durch Einwirkung von Organylhalogeniden RX auf akti-
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viertes Mg in Donorlosungsmitteln (Ether, Tetrahydrofuran). Man benutzt sie als
Alkylierungs- und Arylierungsmittel.

Beispiel:
SiCly + 4 CHsMgl — Si(CHs), + 4 MgCII

4.9.6 Calciumverbindungen

Verbindungen des Calciums sind technisch besonders fiir die Baustoffindustrie von
Bedeutung.

Calciumhydrid CaH,

CaH, ist eine weille, kristalline Masse. Es ist heteropolar aufgebaut und kristallisiert
unterhalb 780 °C in der PbCl,-Struktur, dariiber in der Fluorit-Struktur. Es wird
durch Uberleiten von H, iiber Ca bei 400 °C hergestellt.

Ca + H, — CaH, AHy = —186 kJ/mol
Mit Wasser reagiert es heftig unter Hy-Entwicklung.
—1 +1 0
CaH2 +2 Hzo e Ca(OH)2 + 2H2

CaH, wird zur Wasserstofferzeugung, als Trocken- und Reduktionsmittel verwendet.

Calciumoxid CaO (Atzkalk, gebrannter Kalk)

CaO wird groBtechnisch durch Erhitzen von CaCO5 (Kalkstein) auf 1000—1200 °C
hergestellt (Kalkbrennen). Es entsteht eine weie, amorphe Masse (Smp. 2587 °C).

1

Dissoziationsdruck
Pco, (bar)

908 1268 1420
Temperatur (°C) —

Abbildung 4.55 Dissoziationsdriicke pco, der Erdalkalimetallcarbonate.
Da die Basizitdt der Hydroxide mit zunehmender Ordnungszahl starker wird, nimmt auch die
Temperatur, bei der der Dissoziationsdruck 1 bar erreicht, vom MgCO; zum BaCOj; zu.
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CaCO; — CaO + CO, AH® = +178 kJ /mol

Nach dem MWG entspricht jeder Temperatur ein ganz bestimmter Gleichgewichts-
druck pco, (Abb. 4.55), bei 908 °C erreicht er 1,013 bar.

Gebrannter Kalk reagiert mit Wasser unter starker Wéirmeentwicklung zu
Ca(OH), (Kalkloschen).

CaO + H,O — Ca(OH), AH° = —65kJ/mol

Aus geloschtem Kalk wird Luftmortel (vgl. S. 637) hergestellt. Hauptsichlich wird
CaO bei der Stahlproduktion gebraucht. Aulerdem dient CaO zur Herstellung von
CaC, und Chlorkalk, wird bei der Glasfabrikation, bei der Sodasynthese und als
basischer Zuschlag im Hochofen verwendet. Bei starkem Erhitzen mit einer Knall-
gasflamme strahlt CaO ein helles, weifles Licht aus (Drummond’sches Kalklicht).

Calciumhydroxid Ca(OH),

Im trockenen Zustand ist Ca(OH), ein weiBes Pulver, das bei 450 °C Wasser ab-
spaltet.
450°C
Ca(OH), — CaO + H,O

In Wasser 16st sich nur wenig Ca(OH), (1,26¢g in 11 bei 20 °C), die Losung heil3t
Kalkwasser, sie reagiert stark basisch. Eine Suspension von Ca(OH) , heiit Kalk-
milch, sie dient als weile Anstrichfarbe. Ca(OH), wird als billigste Base industriell
verwendet (vgl. Herstellung von Chlorkalk und Soda).

Calciumchlorid CaCl,

CaCl, entsteht technisch als Abfallprodukt bei der Sodaherstellung. Aus wéssrigen
Losungen kristallisiert das Hexahydrat [Ca(H,0)4]Cl, aus, das im Gegensatz zum
[Mg(H,0)¢]Cl, durch Erhitzen zum wasserfreien CaCl, entwissert werden kann.
CaCl, ist weiB (Smp. 772 °C), sehr hygroskopisch und wird als Trockenmittel fiir
Gase verwendet. CaCl, 1st sich exotherm (AH°® = —83 kJ/mol), [Ca(H,0)s]CL
endotherm (AH° = +14 kJ/mol). Aus Wasser und Calciumchlorid lassen sich fliis-
sige Kiltemischungen bis —55 °C herstellen. Es wird als Frostschutzmittel gegen
Straenvereisung eingesetzt.

Calciumcarbonat CaCOQO;

CaCO; kristallisiert in drei Modifikationen: Calcit (Kalkspat), Aragonit, Vaterit. Be-
standig ist Calcit (vgl. Abb.2.20). Aus Calcitkristallen bestehen Kalkstein, Kreide
und Marmor. Kalkstein ist ein durch Ton verunreinigtes feinkristallines CaCO;. Bei
starkeren Tongehalten (10—90 % Ton) wird er als Mergel bezeichnet. Kreide ist
CaCOs;, gebildet aus Schalentriimmern von Einzellern in der Kreidezeit. Marmor ist
sehr reiner grobkristalliner Calcit. Er entsteht durch Metamorphose aus Kalkstein
bei hohen Driicken und Temperaturen. Perlen bestehen aus Aragonit.



636 4 Die Elemente der Hauptgruppen

Die Weltforderung von Kalkstein und Dolomit betrégt ca. 2 Milliarden t/a.

Das schwer losliche CaCOj3 wird durch CO,-haltige Wisser als Ca(HCO3), gelost.
Die durch CaSO,4 und Ca(HCOs;), verursachte Wasserhirte und ihre Beseitigung
wurde bereits an anderer Stelle (S. 557) besprochen.

Calciumsulfat CaSO,4

In der Natur findet man Gips CaSO4 - 2H,0 und Anhydrit CaSO,. Eine Varietit
des Gipses ist Alabaster.

Aus wissrigen Losungen kristallisiert CaSO,4 unterhalb 66 °C als Gips, oberhalb
66 °C als Anhydrit.

Bei 120 °C geht Gips in ,,gebrannten Gips* iiber

120—130°C
_—
—1,5 H,0

CaSOy4 - 2H,0 CaSOy - 0,5H,0

Mit Wasser erhértet dieser rasch wieder zu einer aus Gipskristallen bestehenden
festen Masse. Er wird im Baugewerbe, in der keramischen Industrie und in der Bild-
hauerei verwendet.
Weiteres Erhitzen von gebranntem Gips fithrt zu Stuckgips.
130—180°C

CaSO, - 0,5H,0 ——————— CaSO, - (0,18 — 0,48)H,0O

—(0,32—0,02) H,O

Bei 190—200 °C entsteht wasserfreier Stuckgips, der so schnell abbindet, dass er
praktisch nicht verwendbar ist. Bei 500 °C verliert dieser Stuckgips seine Abbindefi-
higkeit. Bei 800—900 °C entsteht Estrichgips, der langsam (in Tagen) abbindet und
hydraulische Eigenschaften aufweist, wiahrend Stuckgips in 10 —20 Minuten abbindet
und unter Wasser erweicht. Bei 1000—1200 °C entsteht totgebrannter Gips, der sich
wie natiirlicher Anhydrit praktisch nicht mit Wasser umsetzt. Oberhalb 1200 °C er-
folgt thermische Zersetzung.

CaSO, — CaO0 + SO, + 30,

Calciumphosphate

Calciumdihydrogenphosphat, Ca(H,POy), ist der Hauptbestandteil von Phosphat-
Diingemitteln und wird aus den Phosphat-Erzen Phosphorit und den verschiedenen
Apatiten durch sauren Aufschluss mit Schwefel- oder Phosphorsédure gewonnen (vgl.
S. 524). Es ist auBerdem in vielen Backpulvern und in Zahnpflegemitteln enthalten.

Calciumhydrogenphosphat, CaHPO, wird auch Dicalciumphosphat genannt und
kommt in der Natur als Monetit und im Dihydrat als Brushit vor.

Calciumphosphat Caz(POy,), (Tricalciumphosphat) liegt im Fluorapatit Cas(PO,4)sF
(haufigster Apatit), Hydroxylapatit Cas(PO4);OH, Chlorapatit Cas(PO,4);Cl, Carbo-
natapatit bzw. Carbonat-Fluor-Apatit und in sedimentiren marinen Phosphaterzen
(Phosphorit) vor. Aus Hydroxylapatit besteht die harte Substanz der Zihne, aus
Hydroxylapatit im Gemisch mit Calciumcarbonat die Knochen des menschlichen
Korpers. Keramische Werkstoffe auf der Basis von Hydroxylapatiten gewinnen als
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resorbierbarer Knochenersatz bei Implantationen zunehmend an Bedeutung. Nie-
rensteine enthalten mitunter Tricalciumphosphat.

Di- und Tricalciumphosphat werden als Putz- u. Poliermittel in der Zahnmedizin,
in der Email-, Glas- und Porzellanfabrikation zur Verstarkung der Weileffekte und
zur Herstellung von Milchglas eingesetzt. Bei Zucker und Salz dienen sie als Riesel-
hilfe (1 %).

Tetracalciumphosphat, Ca3(POy), - CaO oder Ca,P,0y ist als Calciumsilicophos-
phat (z.B. CayP,0q - Ca,SiO,) im Thomasmehl (s. S. 854) enthalten und geht als
Diinger im Boden mit Wasser und Kohlendioxid in Calciumhydrogenphosphat iiber.

Calciumcarbid CaC,

CaC, wird zu Acetylen und Kalkstickstoff weiterverarbeitet. CaC, wird daher gro3-
technisch aus Kalk und Koks im Lichtbogen eines elektrischen Ofens hergestellt.
2000—2200°C
CaO +3C ————————Ca(G, + CO AH® = +465 kJ /mol

Unterhalb von 1600 °C lduUnterhalb von 1600 °C lduft die Reaktion nach links.
Struktur und Reaktionen von CaC, wurden bereits behandelt (vgl. S. 552).

Bei der Herstellung von CaC, entsteht aus Calciumphosphat-Verunreinigungen
des Kalks Calciumphosphid.

Ca3 (PO4)2 +8C — C33P2 + 8CO

Bei der Reaktion von Carbid mit Wasser entsteht deshalb nicht nur das geruchlose
Acetylen, sondern auch etwas Phosphan PHj;, das den unangenehmen ,,Carbidge-
ruch® verursacht.

Wegen der abnehmenden Bedeutung von Acetylen ist die CaC,-Produktion
stark riicklaufig.

Kalkstickstoff

Aus CaC;, entsteht bei 1100 °C mit Stickstoff ein Gemisch aus Calciumcyanamid und
Kohlenstoff, das als Kalkstickstoff bezeichnet wird.

o

CaC, + N, — CaCN, +C  AH° = —291 kJ /mol

CaCN, ist das Calciumsalz des Cyanamids H,N—C=NI. Es wird als Diingemittel
verwendet, da es im Boden unter Einwirkung von Wasser und Bakterien in Ammo-
niak tibergeht.

CaCN2 +3 H20 — CaCO3 + 2NH3

Mortel

Mortel sind Bindemittel, die mit Wasser angeriihrt erhirten und zur Verkittung von
Baumaterial oder als Verputz dienen. Man unterscheidet Luftmortel, der von Wasser
angegriffen wird, und Wassermortel, der wasserbesténdig ist.
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Luftmortel

Kalkmortel besteht aus einem Brei von geloschtem Kalk und Sand. Die Erhértung
beruht auf der Bildung von CaCO; mit dem CO, der Luft. Sand und Bausteine
werden dadurch verbunden.

Ca(OH)z + C02 e CaCO3 + HZO

Gipsmortel. Gips schwindet nicht wie Kalk, sondern dehnt sich um 1 % aus. Stuck-
gips ist wegen der VolumenvergréBerung fiir Gipsabgiisse geeignet. Aulerdem wird
er fiir Gieformen, schmiickende Bauteile an Decken und Winden und Rabitzwinde
verwendet. Aus Estrichgips werden hauptsichlich FuBboden hergestellt.

Wassermortel

Zement entsteht durch Brennen von Gemischen aus Kalkstein und Ton bei 1450 °C.
Die Hauptbestandteile sind Dicalciumsilicat 2 CaO - SiO,, Tricalciumsilicat
3CaO0 - SiO,, Tricalciumaluminat 3CaO - Al,O; und Calciumaluminatferrit
2 CaO - Al,Oj; - Fe,O3. Die Strukturen sind noch nicht geklart. Die weltweite Jahres-
produktion von Zement liegt bei 2 Milliarden t. Beim Abbinden entstehen kompli-
ziert zusammengesetzte Hydrate. Zementmortel erhértet auch unter Wasser.

4.9.7 Bariumverbindungen

Losliche Bariumsalze, z. B. BaCl,, sind giftig. BaCOj3 wird als Méuse- und Rattengift
verwendet. Ba(NO3), dient in der Pyrotechnik als ,,Griinfeuer®.

Bariumsulfat BaSO,4

BaSO, (Smp. 1350 °C) ist die wichtigste natiirliche Bariumverbindung (Weltférde-
rung 7,8 - 10° t) und Ausgangsmaterial fiir die Gewinnung anderer Bariumsalze (vgl.
S. 627).
BaSO, ist wasserunloslich und chemisch sehr bestindig. Erst oberhalb 1400 °C
zersetzt es sich.
1400°C

BaSO4

BaO + SO, + 30,

BaSO, wird als weile Malerfarbe (Permanentweil3) verwendet. GroBere Deckkraft
besitzen die Lithopone, Mischungen aus BaSO,4 und ZnS. Man erhilt sie durch Um-
setzung von BaS mit ZnSO, und anschlieBendes Gliihen bei 850 °C.

BaS + ZnSO, — BaSO, + ZnS

Sie besitzen nahezu die Deckkraft von Bleiweil3, dunkeln aber nicht wie dieses nach,
sind aber weitgehend durch TiO,-Pigmente verdrangt worden.

BaSO, wird als Fiillstoff in der Papier- und Gummiindustrie verwendet. Da Bari-
umionen Rontgenstrahlen gut absorbieren, wird BaSO, als Kontrastmittel bei Ront-
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genuntersuchungen im Magen- und Darmbereich verwendet. Geldste Ba?*-lonen
sind zwar giftig, aber BaSOy, ist so schwer 16slich, dass es unverdndert wieder ausge-
schieden wird.

Bariumoxid BaO. Bariumhydroxid Ba(OH),

BaO (Smp. 1923 °C) kristallisiert in der NaCl-Struktur. Es entsteht beim Erhitzen
von Ba im Sauerstoffstrom. Technisch wird es durch Zersetzung von BaCOj; in Ge-
genwart von Kohle hergestellt.

BaCO; + C — BaO +2CO
Mit Wasser reagiert BaO zu Bariumhydroxid.
BaO + H,O — Ba(OH),
Die wissrigen Ba(OH),-Losungen (Barytwasser) reagieren stark alkalisch. Aus ih-
nen kristallisiert das Hydrat Ba(OH), - 8 H,O aus.
Bariumperoxid BaO,

Es wird technisch aus BaO bei 500—600 °C und 2 bar im Luftstrom hergestellt.

00 °C

2BaO + O, 2Ba0, AH® = —143 kJ /mol

Bei hoherer Temperatur und vermindertem Druck wird der Sauerstoff wieder abge-
geben (s. S. 464).

Mit verdiinnten Séduren reagiert BaO, zu H,0,. Es wird zum Bleichen und als
Entfarbungsmittel fiir Bleigldser verwendet. Ein Gemisch von BaO, und Mg dient
als Ziindkirsche beim aluminothermischen Verfahren.

4.10 Gruppe 1 (Alkalimetalle)

Lithium Natrium  Kalium Rubidium  Caesium
Li Na K Rb Cs
Ordnungszahl Z 3 11 19 37 55
Elektronenkonfiguration [He] 2s! [Ne] 3s! [Ar] 4s'  [Kr] 5st [Xe] 6s!
Ionisierungsenergie in eV 5,4 5,1 4,3 42 3,9
Elektronegativitét 1,0 1,0 0,9 0,9 0,9
Ionenradius r(M™) fiir 76 102 138 152 167
KZ 6 in pm
Hydratationsenthalpie von —-519 —406 —322 —293 —264
M+ in kJ/mol
Reaktivitit nimmt zu —
Reduktionsvermogen nimmt zu —

Flammenféirbungen karminrot gelb violett violett blau
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4.10.1 Gruppeneigenschaften

Die Alkalimetalle stehen in der 1. Gruppe des PSE. Sie haben die Valenzelektronen-
konfiguration s'. Das s-Elektron wird leicht unter Bildung positiver Ionen abgege-
ben. Daher sind Alkalimetalle die reaktivsten Metalle und gehoren zu den stédrksten
Reduktionsmitteln. Reaktivitdt und Reduktionsfidhigkeit nehmen mit der Ordnungs-
zahl Z zu. In ihren Verbindungen treten sie fast ausschlielich in der Oxidationszahl
+1 auf. Unter hohem Druck verhalten sich aber K, Rb und Cs wie Ubergangsme-
talle, da das s-Elektron in ein d-Niveau wechselt.

Li und Na reagieren mit Wasser unter H,-Entwicklung zum Hydroxid, ohne dass
es zur Entziindung von H, kommt. Dagegen reagieren K und Rb unter spontaner
Entziindung des Wasserstoffs, Cs reagiert explosionsartig. Die Hydroxide sind starke
Basen. Wasserstoff wird zum Hydridion reduziert.

Na +3H, — Na"H™

Die thermische Stabilitdt der im NaCl-Gitter kristallisierenden Hydride nimmt mit
Z ab, die Reaktivitit zu.

Mit Sauerstoff reagiert Li unterhalb 130 °C langsam zu Li,O. Dagegen verbrennen
Na zum Peroxid Na,O, und K, Rb, Cs zu Hyperoxiden MO,.

Die Halogenide sind stabile Ionenverbindungen, die mit Ausnahme von CsCl,
CsBr und Csl (CsClI-Struktur) in der NaCl-Struktur kristallisieren.

Die einzigen gut 16slichen Carbonate sind die Alkalimetallcarbonate, Ammonium-
carbonat und Thalliumcarbonat T1,CO; (als einziges gut 16sliches Schwermetallcar-
bonat).

Die Alkalimetalle geben charakteristische Flammenfarbungen.

In flissigem Ammoniak losen sich Alkalimetalle unter Bildung solvatisierter
Elektronen (s. Abschn. 4.6.4).

Da der Ionenradius von NHj zwischen den Radien von K+ und Rb™ liegt, dhneln
Ammoniumverbindungen den entsprechenden Alkalimetallverbindungen.

Lithium unterscheidet sich in einigen Eigenschaften von den anderen Alkalimetal-
len und #dhnelt darin — hauptséchlich auf Grund des dhnlichen Ionenradius — Mag-
nesium (Schrédgbeziehung im PSE).

Beispiele fiir die Ahnlichkeit:

Die Loslichkeiten und Basizititen von LiOH und Mg(OH), sind #hnlich. Die
Phosphate, Carbonate und Fluoride von Li und Mg sind schwer 16slich. Li,COj3
und MgCOj sind leicht thermisch zu zersetzen. Mit N, bilden sich die Nitride
LizN und Mg;N,, die zu NH3 hydrolysieren. Alle anderen Alkalimetalle bilden
keine Nitride. LiCl und MgCl, sind im Gegensatz zu NaCl hygroskopisch. Die
Oxidation im O,-Strom fiihrt zu den normalen Oxiden Li,O und MgO. Na bildet
ein Peroxid, die anderen Alkalimetalle Hyperoxide.
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Alle Isotope des Elements Francium sind radioaktiv, das ldngstlebige Isotop 2BFr
hat eine Halbwertszeit von 21,8 Minuten. In seinen Eigenschaften ist Fr ein typisches
Alkalimetall mit s'-Konfiguration und einer Ionisierungsenergie von 3,8eV. Es
schmilzt bei etwa 30 °C und bildet analog zu den anderen schweren Alkalimetallen
die schwer loslichen Verbindungen FrClO,4 und Fr,PtCl.

4.10.2 Vorkommen

Wegen ihrer groflen Reaktivitdt kommen die Alkalimetalle in der Natur gebunden
VOT.

Wichtige Lithiummineralien sind: Amblygonit (Li,Na)AIPO4(F,OH); Spodumen
LiAl[Si,Oq], ein Silicat mit Kettenstruktur; Lepidolith KLi; sAl; s[AlSi;0,0](OH,
F),, ein Glimmer; Petalit (Kastor) Li[AlSi4O], ein Tektosilicat.

Natrium und Kalium gehoren zu den zehn hiufigsten Elementen der Erdkruste.

Die meistverbreiteten Natriummineralien sind Tektosilicate: Natronfeldspat (Al-
bit) Na[AlSi;Og]; Kalk-Natron-Feldspate (Plagioklase), Mischkristalle zwischen Al-
bit und Anorthit Ca[Al,Si,Og]. In groBen Lagerstitten kommen vor: Steinsalz NaCl,
Soda Na,COj; - 10 H,0, Trona Na,CO;5 - NaHCOs; - 2 H,O, Thenardit Na,SO,, Kryo-
lith Nas[AlFg] (weitgehend abgebaut). Groe Mengen NaCl sind im Meerwasser
gelost. Es enthilt etwa 3 % NaCl, die zehnfache Menge der Vorkommen an festem
NacCl.

Die wichtigsten Kaliumverbindungen kommen wie NaCl in Salzlagerstétten vor:
Sylvin KClI, Carnallit KCI - MgCl, - 6 H,O, Kainit KCI - MgSO, - 3 H,O. Die haufigs-
ten Kaliummineralien sind Silicate, z. B. der Kalifeldspat K[AlSi;Og] und der Kali-
glimmer Muskovit KAL[AISi;O4,](OH, F),.

Rubidium und Caesium sind Begleiter der anderen Alkalimetalle. Lepidolith ent-
hilt ca. 1 % Rb. Ein seltenes Mineral ist das Tektosilicat Pollux Cs[AlSi,Og] - %HzO.

In der Natur kommen die radioaktiven Isotope “°K (Isotopenhiufigkeit 1072 %)
und ¥’Rb (Isotopenhiufigkeit 28 %) vor. Thr Zerfall wird zu Altersbestimmungen
(vgl. S. 19) genutzt.

4.10.3 Die Elemente

Li Na K Rb Cs
Kristallstruktur kubisch-raumzentriert
Schmelzpunkt in °C 181 98 64 39 28
Siedepunkt in °C 1347 881 754 688 705
Sublimationsenthalpie in kJ/mol 155 109 90 86 79
Dichte bei 20 °C in g/cm? 0,53 0,97 0,86 1,53 1,90
Dissoziationsenergie 111 75 51 49 45

von M,-Molekiilen in kJ/mol
Standardpotential in V —3,04 =271 =292 =292 =292
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4.10.3.1 Physikalische und chemische Eigenschaften

Die Alkalimetalle sind weiche Metalle (sie lassen sich mit dem Messer schneiden)
und von geringer Dichte. Li, Na, K sind leichter als Wasser, Li ist das leichteste
aller festen Elemente. Li, Na, K, Rb sind silberweif3, Cs hat einen Goldton. Alle
Alkalimetalle kristallisieren in der kubisch-raumzentrierten Struktur, Li und Na bei
tiefen Temperaturen in der hexagonal-dichtesten Packung. Schmelzpunkte, Siede-
punkte und Sublimationsenthalpien sind niedrig und nehmen mit steigender Ord-
nungszahl Z ab. Die Gasphase besteht iiberwiegend aus Atomen und einem geringen
Anteil von zweiatomigen Molekiilen. Die kleine, mit Z abnehmende Dissoziations-
energie der M,-Molekiile spiegelt die abnehmende Féhigkeit zu kovalenten Bindun-
gen wider.

Die Standardpotentiale sind stark negativ und werden vom Na zum Cs negativer,
dem entspricht eine Zunahme des elektropositiven Charakters. Li besitzt einen ano-
mal hohen negativen Wert des Standardpotentials, ist also am unedelsten. Fiir die
GroBe des Standardpotentials eines Redoxpaares M*/M ist die Energiedifferenz
zwischen festem Metall M(s) und den M-Tonen in der Lésung M+ (aq) entscheidend.
Dieser Ubergang kann in drei Einzelreaktionen zerlegt werden.

1. M(s) — M(g) Datfiir ist die Sublimationsenthalpie erforderlich.
2. M(g) — Mt(g)+e~ Esmussdie Ionisierungsenergie aufgewandt werden.
3. Mt(g) — Mt(aq) Es wird die Hydratationsenthalpie gewonnen.

Die besonders groBe Hydratationsenthalpie des Li*-Tons fiihrt zu einer giinstigen
Energiebilanz des Gesamtprozesses und zu dem hohen Wert des Standardpotentials.

Wegen ihres unedlen Charakters laufen die Metalle an feuchter Luft an, es bildet
sich eine Hydroxidschicht; sie werden daher unter Petroleum aufbewahrt. In mit
P,Oq getrocknetem Sauerstoff behilt dagegen z.B. Na tagelang seinen metalli-
schen Glanz.

4.10.3.2 Darstellung und Verwendung

Verbindungen unedler Metalle sind chemisch nur schwer zum Metall zu reduzieren.
Unedle Metalle werden daher héufig durch elektrochemische Reduktion gewonnen.
Durch Elektrolyse wissriger Losungen ist ihre Herstellung nicht moglich, da die
unedlen Metalle hohe negative Standardpotentiale besitzen und sich Wasserstoff und
nicht Metall abscheidet. Man elektrolysiert daher geschmolzene Salze, die die betref-
fenden Metalle als Kationen enthalten. Durch Schmelzelektrolyse werden technisch
die Alkalimetalle Li und Na hergestellt, auBerdem Be, Mg und in riesigen Mengen
Al

Zur elektrolytischen Gewinnung von Natrium kann man NaOH (Castner-Verfah-
ren) oder NaCl (Downs-Verfahren) verwenden. Beim jetzt fast ausschlieBlich ange-
wandten Downs-Verfahren wird die Schmelztemperatur (Smp. NaCl 808 °C) durch
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Abbildung 4.56 Downs-Zelle fiir die Schmelzelektrolyse von NaCl.
Die Schmelztemperatur wird durch CaCl, auf 600 °C herabgesetzt. Pro kg Natrium werden
11 kWh Strom benétigt.

Zusatz von ca. 60 % CaCl, auf etwa 600 °C herabgesetzt. Bei zu hoher Elektrolyse-
temperatur 16st sich das entstandene Na in der Schmelze.

Kathodenreaktion: 2Nat +2e~ — 2Na
Anodenreaktion: 2CI- — Cl, +2e~

Technische Einzelheiten sind in der Abb. 4.56 dargestellt.

Lithium wird durch Schmelzelektrolyse eines eutektischen Gemisches von LiCl
und KCI bei 450 °C dargestellt. LiCl erhélt man durch alkalischen Aufschluss von
Spodumen. Im Labor wird Li auch durch Elektrolyse einer Losung von LiCl in Pyri-
din gewonnen.

Kalium wird durch Reduktion von geschmolzenem KCIl mit metallischem Na bei
850 °C hergestellt. Es entsteht eine K-Na-Legierung, aus der reines K durch Destilla-
tion gewonnen wird.

Rubidium und Caesium werden durch chemische Reduktion hergestellt, z.B.
durch Erhitzen der Dichromate mit Zirconium im Hochvakuum.

Cs,Cr,05 +27Zr =25, 2 Cs + 2710, + Cr,04

Man kann auch die Hydroxide mit Mg im H,-Strom oder die Chloride mit Ca im
Hochvakuum reduzieren.

Li dient in der Metallurgie als Legierungsbestandteil zum Hérten von Blei, Mag-
nesium und Aluminium. Wegen der geringen Dichte werden Lithiumlegierungen im
Flugzeugbau verwendet. Fiir die Technik am wichtigsten ist Lithiumcarbonat
Li,COs;. Es wird bei der Aluminiumherstellung und in der Glas- und Keramikindust-
rie benutzt. Mit Lithiumionen behandelt man psychische Erkrankungen, z. B. mani-
sche Depressionen. °Li’H wird bei der Kernfusion verwendet (vgl. S. 25).
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Na ist Ausgangsstoff zur Herstellung von Na,O,, NaNH,, NaH, NaCN. Na-Pb-
Legierungen dienten frither zur Herstellung des Antiklopfmittels Tetraethylblei
Pb(C,Hs), fiir Kraftstoffe. Beim Hunter-Verfahren (s. S. 797) wird TiCl, mit Na zu
Titanmetall reduziert. In der Beleuchtungstechnik verwendet man Na fiir Natrium-
dampfentladungslampen, in Schnellbrutreaktoren dient fliissiges Natrium als Kiihl-
mittel. Im Labor ist es ein wichtiges Reduktionsmittel und wird zur Trocknung orga-
nischer Losungsmittel (Ether, Benzol) verwendet.

Die Alkalimetalle spalten bei Bestrahlung mit UV-Strahlung Elektronen ab (pho-
toelektrischer Effekt). Am geeignetsten ist Cs, es wird daher fiir Photozellen benutzt.

137Cs wird in der Medizin als Strahlenquelle verwendet. Es ist ein S-Strahler mit
einer Halbwertszeit von 30 Jahren.

4.10.4 Verbindungen der Alkalimetalle

4.10.4.1 Hydride

Alkalimetalle reagieren mit Wasserstoff zu stochiometrischen, thermodynamisch sta-
bilen Hydriden. Sie kristallisieren in der NaCl-Struktur, die Gitterpunkte werden
von Alkalimetallkationen und H™ -Ionen besetzt. Die berechneten Gitterenergien
(Abb. 4.60) liegen zwischen denen der Alkalimetallfluoride und Alkalimetallchlo-
ride. Die Bildungsenthalpien AHg (Abb. 4.60) sind kleiner als die der Alkalimetall-
halogenide, da bei den Halogenen die Reaktion %Xz + e — X exotherm ist,
wihrend beim Wasserstoff die Reaktion %Hz +e — H  endotherm ist (vgl. S.
410). Die kovalenten Bindungsanteile nehmen in Richtung LiH zu. Die thermische
Stabilitdt nimmt vom LiH zum CsH ab. RbH z. B. ist sehr reaktiv, entziindet sich an
der Luft und verbrennt zu RbO, und H,O.

Lithiumhydrid LiH ist das stabilste Alkalimetallhydrid (Smp. 686 °C). Es kann aus
den Elementen bei 600 °C dargestellt werden.

Li+3H, — LiH  AHg = —91 kJ/mol
Die Schmelze leitet den elektrischen Strom, bei der elektrolytischen Zersetzung ent-
wickelt sich an der Anode Wasserstoff. Mit Wasser entwickelt LiH Wasserstoff, pro
kg 2,8 m® Ho.
—1 +1 0
LiH + HOH — LiOH + H,
In etherischen Losungen reagiert LiH mit vielen Halogeniden zu Doppelhydriden.

4LiH + AlCl; — LiAlH, + 3 LiCl

Lithiumhydridoaluminat (Lithiumaluminiumhydrid) ist ein wichtiges selektives Re-
duktionsmittel.
Natriumhydrid NaH entsteht bei 300 °C aus den Elementen.
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Na+1H, — NaH  AHg = —57 kJ/mol

Mit Wasser reagiert NaH stérker als Na, so dass es zur Beseitigung letzter Wasserspu-
ren geeignet ist. NaH wird als Reduktionsmittel verwendet.

Beispiele:
200°C
2BF; + 6NaH ——— B,Hg + 6 NaF
Ether/125 °C
BF; +4NaH ——— NaBH, + 3 NaF
AlBr; + 4NaH NaAlH, + 3NaBr
400°C

TiCly +4NaH ——— Ti + 4NaCl +2H,

(CH;),0

4.10.4.2 Sauerstoffverbindungen

2 —1 —1/2
Alle Alkalimetalle bilden Oxide M,O, Peroxide M,0, und Hyperoxide Méz
mit den Anionen O?~, O3~ und O (vgl. S. 465).

—2/3 —1/3
Es gibt auBerdem Sauerstoffverbindungen des Typs M40, Ozonide MOj;

und Suboxide mit Oxidationszahlen des Alkalimetalls < 1. Erhitzt man Alkalime-
talle an der Luft, entsteht aus Li das Oxid Li,O, aus Na das Peroxid Na,O,, wiahrend
die schwereren Alkalimetalle die Hyperoxide KO,, RbO,, CsO, bilden.

Oxide M,O0. Die Oxide M,0 mit M = Li, Na, K, Rb kristallisieren in der Antifluo-
rit-Struktur (vgl. Abb. 2.10), Cs,0 in der Anti-CdCl,-Struktur (vgl. S. 141). Li,O und
Na,O sind weil}, K,O ist gelblich, Rb,O gelb und Cs,O orange. Die Verbindungen
sind thermisch ziemlich stabil und zersetzen sich erst oberhalb 500 °C.

Li,O (Smp. 1570 °C) entsteht auch bei der thermischen Zersetzung von LiOH,
Li,CO;5 und LiNOs;. Es wird in der Glasindustrie als Flussmittel verwendet.

Na,O (Smp. 920 °C) ist hygroskopisch, man erhélt es aus Natriumperoxid mit Na-
trium.

Na202 + 2Na — ZNazO
In sehr reiner Form entsteht es nach der Reaktion
NaNO3 +5 NaN3 —3 Na20 + 8N2

Peroxide M,0,. Na,O, (vgl. S. 463) entsteht durch Verbrennung von Na im Sauer-
stoffstrom.

2Na + O, — Na,0, AH® = —505 kJ/mol

Es ist bis 500 °C thermisch stabil und ein kriftiges Oxidationsmittel, das technisch
zum Bleichen (Papier, Textilrohstoffe) verwendet wird. Mit oxidierbaren Substanzen
reagiert es oft explosionsartig. Wéassrige Losungen reagieren alkalisch, da 03~ eine
Anionenbase ist.
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05~ +2H,0 — 20H™ + H,0,
Li,O, wird industriell aus LiOH - H,O mit H,O, hergestellt.

LiOH - H,0 + H,0, — LiOOH - H,0 + H,0
2 LIOOH - H,0 % 15,0, + H,0, + 2 H,0

Li,O, zersetzt sich oberhalb 195 °C in Li,O.

K,0,, Rb,0O,, Cs,0, werden durch Oxidation der Metalle in fliissigem NHj bei
—60 °C dargestellt.

Peroxide reagieren mit Sdure bzw. H,O unter Bildung von H,O,.

M202 + HzSO4 — MzSO4 + H202
Mit CO, wird O, freigesetzt.
M202 + C02 i M2C03 + %02

Na,O, und K,O, finden daher Verwendung in der Unterwassertechnik und Feuer-
wehrtechnik, das leichtere Li,O, in der Raumfahrttechnik. Sie absorbieren ausgeat-
metes Kohlenstoffdioxid und setzen Sauerstoff frei.

Hyperoxide MO,. Bei der Oxidation mit Luftsauerstoff reagieren K, Rb, Cs zu
Hyperoxiden.

K+0, — KO, AH° = —285 kJ/mol

Hyperoxide sind nur mit den groen Alkalimetallkationen stabil. LiO, wurde bei
15 K mit der Matrixtechnik isoliert. Es zersetzt sich bereits bei —33 °C in Li,O,.
NaQ, erhilt man durch Oxidation bei hohen Driicken.

150 bar
Na + O, ———— NaO,
450 °C

Oberhalb 67 °C zersetzt es sich in Na,O,.

KO,, orange (Smp. 380 °C), RbO,, dunkelbraun (Smp. 412 °C), CsO,, orange
(Smp. 432 °C) kristallisieren in der tetragonalen CaC,-Struktur (Abb. 4.57).

Durch kontrollierte thermische Zersetzung von KO,, RbO,, CsO, erhilt man Sau-
erstoffverbindungen des Typs M40g. Es sind Doppeloxide mit den Ionen O3~ und
05 : (M"),(037) (O3 ),. Phasenrein entsteht RbyO4 durch Festkorperreaktion aus
Rb,0, und RbO, bei 200 °C.

Ozonide MO;. Die Ozonide MO3; mit M = Na, K, Rb, Cs, die das paramagnetische
Ion O3 enthalten, konnen bei niedriger Temperatur durch Einwirkung von Ozon
auf MOH dargestellt werden.

3MOH(s) + 205 —> 2MO5(s) + MOH - H,O(s) + 10,

Suboxide. Von Cs sind neun Verbindungen mit Sauerstoff bekannt. Aufler den schon
besprochenen existieren noch folgende Suboxide:
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Abbildung 4.57 Struktur der Hyperoxide MO, (M = K, Rb, Cs).

Die Struktur ldsst sich von der des NaCl ableiten. Die Na*t-Positionen sind von M " -Ionen
besetzt, die C1~ -Plitze von O, -Ionen. Da die O, -Hanteln parallel zur z-Achse liegen, ent-
steht tetragonale Symmetrie.

CS7O CS4O CS] 1 03 CS3 +xO

bronzefarben, rotviolett, violett, nicht stochiometrisch,

Smp. 4°C schmilzt inkon- schmilzt inkon- obere Zusammensetzung Cs,O;
gruent bei 10 °C gruent bei 52 °C Zers. 166 °C

Von Rb sind zwei Suboxide bekannt:

—-7°C
2RbsO RbyO, + 3Rb
kupferfarben,
schmilzt inkongruent bei 40 °C

Das Suboxid Cs;;03 ist aus Cs;;O5-Clustern (Abb. 4.58) aufgebaut, in denen drei
Cse{u-O}-Oktaeder iiber gemeinsame Flachen verkniipft sind. Die Bindung inner-

®r

Rbgoz . 0 CS”03 . 0

Abbildung 4.58 Struktur der Cluster RbyO, und Cs;;0s.
Die Cluster sind aus flichenverkniipften Mg{us-O}-Oktaedern aufgebaut. Alle Suboxide von
Rb und Cs enthalten RbyO,- bzw. Cs;;O5-Cluster als Baugruppen.
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halb der Cluster ist ionogen. Unter der Annahme der Oxidationszahl +1 fiir Cs und
—2 fiir O sind die Cluster fiinffach positiv geladen, sie werden durch die iiberschiissi-
gen Elektronen metallisch aneinander gebunden: (Cs;;03)°*5e~. Die Sauerstoff-
Metall-Abstinde sind etwas kleiner als die Summe der Ionenradien, die Metallab-
stinde zwischen den Clustern entsprechen denen im reinen Metall, die Metallab-
stinde innerhalb der Cluster sind viel kleiner.

Die Cluster bilden mit Cs quasi intermetallische Phasen. Cs,O ist aus Cs1Os-
Clustern und Cs im Verhiltnis 1:1 aufgebaut, Cs;O im Verhéltnis 1:10.

Die Rb-Suboxide sind aus RbyO,-Clustern aufgebaut, in denen zwei Oktaeder
iiber gemeinsame Flachen verkniipft sind.

4.10.4.3 Hydroxide

Die Alkalimetallhydroxide sind von allen Hydroxiden die stidrksten Basen. Sie rea-
gieren mit Sduren zu Salzen, mit CO, und H,S zu Carbonaten bzw. Sulfiden. IThre
groBtechnische Herstellung durch Elektrolyse von Chloridlosungen (Chloralkali-
elektrolyse) wurde bereits im Abschn. 3.8.10 besprochen. LiOH wird auch durch
Umsetzung von Li,CO5; mit Ca(OH), hergestellt.

Li,CO; + Ca(OH), — 2LiOH + CaCO;

In analoger Reaktion wurde frither Natronlauge durch Kaustifizierung (kaustifizie-
ren = dtzend machen) von Soda hergestellt.

Na,CO; + Ca(OH), — 2 NaOH + CaCO;

Aus wissrigen Losungen von LiOH erhilt man das Monohydrat LiOH - H,O, das
zur Herstellung von Schmierfetten dient. Von den anderen Alkalimetallhydroxiden
gibt es zahlreiche Hydrate, z. B. NaOH - n H,O mit n = 1—7. Bei den wasserfreien
Hydroxiden nehmen die Schmelzpunkte von 471 °C fiir LiOH auf 272 °C fiir
CsOH ab.

NaOH (Atznatron) ist eine weiBe, hygroskopische, kristalline Substanz (Smp.
318 °C). Die Industrie bendtigt groBe Mengen NaOH zum Aufschluss von Bauxit (S.
588), zur Herstellung von NaOCI (S. 439) sowie bei der Fabrikation von Papier,
Zellstoff und Kunstseide. 2001 betrug die Weltproduktion ca. 46 - 10° t, 2005 wurden
in Deutschland 4,2 - 10° t Natronlauge hergestellt. Die Herstellung wurde im Abschn.
3.8.10 beschrieben. NaOH wird auch in der Nahrungsmittelindustrie und im Haus-
halt z. B. in Abflussreinigern verwendet.

KOH (Atzkali) (Smp. 360 °C) ist eine weiBle, sehr hygroskopische Substanz; sie
wird daher als Trocknungsmittel und Absorptionsmittel fiir CO, verwendet. Tech-
nisch ist KOH wichtig fiir die Herstellung von Schmierseifen und Wasser enthérten-
den Kaliumphosphaten fiir fliissige Waschmittel (die Kaliumpolyphosphate sind bes-
ser 16slich als die entsprechenden Natriumsalze).
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4.10.4.4 Halogenide

Die Alkalimetallhalogenide sind farblose, hochschmelzende, kristalline Feststoffe.
CsCl, CsBr, Csl kristallisieren in der CsCl-Struktur, alle anderen in der NaCl-Struk-
tur. Der Gang der Schmelzpunkte ist in der Abb. 4.59 dargestellt, Gitterenergien
und Bildungsenthalpien in der Abb. 4.60.

Die Alkalimetallhalogenide kénnen durch Reaktion von Alkalimetallhydroxiden
MOH oder Alkalimetallcarbonaten M,CO3; mit Hydrogenhalogeniden HX herge-
stellt werden. Von NaCl und KCI gibt es reichhaltige natiirliche Vorkommen. Zur
Trennung von KCl und NaCl gibt es mehrere Verfahren. Das Heil6severfahren
beruht auf der unterschiedlichen Temperaturabhidngigkeit der Loslichkeit. Bei
110 °C 1ost sich aus der Salzmischung KCI, der NaCl-Anteil bleibt ungeldst. Nach
Filtration kristallisiert beim Abkiihlen KCl aus. Zur Trennung in einem elektrischen
Feld wird die Salzmischung durch Vermahlung elektrisch aufgeladen. Die KCI-Kris-
talle sind negativ aufgeladen, der Rest ist positiv und KCI kann abgetrennt werden.

LiF (Smp. 848 °C) ist im Gegensatz zu den anderen Lithiumhalogeniden schwer
l1oslich. Wegen der hohen IR-Durchléssigkeit werden LiF-Einkristalle als Prismen-
material fiir IR-Geréte verwendet.

LiCl (Smp. 613 °C) kristallisiert bei Normaltemperatur als Hydrat, oberhalb 98 °C
wasserfrei. Die starke Solvatisierung des Li-Ions bewirkt die gute Loslichkeit von
LiCl, LiBr und Lil in Ethanol, was zur Trennung von anderen Alkalimetallhalogeni-
den genutzt wird.

NaCl (Smp. 808 °C) ist die industriell wichtigste Natriumverbindung und ist Aus-
gangsprodukt fiir die Herstellung von Na,CO3, NaOH, Cl,, HCI und Wasserglas. Es
wird tiberwiegend durch Abbau von Steinsalzlagern gewonnen, aber auch in groflen
Mengen durch Eindunsten von Meerwasser (Weltforderung ca. 200 - 10° t). NaCl ist
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Abbildung 4.59 Schmelzpunkte der Alkalimetallhalogenide.
Die Schmelzpunkte zeigen folgenden Gang: F > Cl > Br > I In jeder Serie hat NaX ein
Maximum (Ausnahme KI).
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Abbildung 4.60 Standardbildungsenthalpien AHg und Gitterenergien U, von Alkalimetall-
halogeniden und Alkalimetallhydriden.

Die Absolutwerte der Gitterenergien und der Standardbildungsenthalpien der Halogenide
zeigen folgenden Gang: F > Cl > Br > L

Bei jedem Halogen und auch bei H gilt fiir die Gitterenergie: Li > Na > K > Rb > Cs. Der
gleiche Gang ist fiir die Bildungsenthalpien nur bei den Fluoriden und Hydriden vorhanden.
Die geringe Zunahme der AHg -Werte von Li zum Cs bei den Chloriden, Bromiden, Iodiden
spiegelt die geringere Sublimationsenthalpie und Ionisierungsenergie der schweren Alkalime-
talle wider, die nur bei den Fluoriden und Hydriden durch den Gang der Gitterenergie iiber-
kompensiert wird.

nicht hygroskopisch, das Feuchtwerden von Speisesalz wird durch Vorhandensein
von MgCl, verursacht (vgl. S. 632). Der tégliche Bedarf an Kochsalz betriagt mindes-
tens 3 g. Die Loslichkeit von NaCl ist nur wenig temperaturabhiingig (bei 0 °C 16sen
sich 35,6, bei 100 °C 39,1 g NaCl in 100 g Wasser). Eis-Kochsalz-Mischungen kénnen
als Kiltemischungen verwendet werden. (Ein Gemisch Eis : Kochsalz im Verhiltnis
3,5 : 1 schmilzt bei —21 °C.

KCI (Smp. 772 °C) ist das wichtigste Kalirohsalz und Ausgangsprodukt fiir die
Herstellung von Kaliumverbindungen, z. B. KOH und K,COs;. Die wichtigsten Kali-
salze, aus denen KCI durch Aufarbeitung gewonnen wird, sind: Carnallit KMgCl; -



410 Gruppe 1 (Alkalimetalle) 651

6 H,O; Hartsalz, ein Gemenge aus Steinsalz NaCl, Sylvin KCI und Kieserit MgSOy -
H,O; Sylvinit, ein Gemisch aus Steinsalz und Sylvin.
CsI wird als Prismenmaterial fiir IR-Spektrometer verwendet.

4.10.4.5 Salze von Oxosauren

Natriumcarbonat Na,CO;

Na,COj gehort zu den wichtigsten Produkten der chemischen Industrie und wird
in der Glasindustrie (ca. 50 %), zur Herstellung von Wasserglas, Waschmitteln und
Natriumsalzen gebraucht. 1999 betrug die Weltproduktion 39 - 10° t, davon waren etwa
70 % synthetische Soda. Auf Grund der riesigen Naturvorkommen in den USA wichst
der Anteil an Natursoda. Das wichtigste Sodamineral Na,CO5 - NaHCO; -2 H,0
(Trona) entsteht durch Salzablagerungen von Sodaseen.

Wasserfreie Soda (calcinierte Soda) ist ein weies Pulver (Smp. 851 °C), das sich
unter Erwdrmung und alkalischer Reaktion in Wasser 16st.

CO%™ + H,0 — HCO;3; + OH™

Aus wissrigen Losungen kristallisiert unterhalb 32°C das Decahydrat
Na,CO5 - 10H,0 (Kristallsoda) aus. Im Kristall liegen neben den CO3 -Ionen
[Na,(H,0);0]?*-lonen vor, in denen jedes Na™ oktaedrisch von H,O umgeben ist,
so dass eine gemeinsame Oktaederkante vorhanden ist. Bei 32 °C schmilzt Kristall-
soda im eigenen Kristallwasser (siche S. 653). Oberhalb 32 °C entsteht ein Heptahy-
drat, dann ein Monohydrat und oberhalb 107 °C die wasserfreie Verbindung.

Soda wird iiberwiegend nach dem Ammoniak-Soda-Verfahren (Solvay-Prozess)
hergestellt, bei dem die relative Schwerloslichkeit von NaHCO; ausgenutzt wird.
Aus einer NaCl-Losung, in die CO, und NHj eingeleitet wird, fallt NaHCOj; aus.

2NaCl + 2 H,0 + 2NH; + 2CO, — 2NaHCO; + 2 NH,CI

NaHCOj; wird thermisch zersetzt, das entstehende CO, wird wieder in den Prozess
zuriickgefiihrt.

2NaHCO3 i N32CO3 + HzO + C02

Die andere Hilfte des CO, wird durch Brennen von Kalkstein gewonnen (vgl. S.
634).

CaCO; — CaO + CO,
Das CaO wird zur Riickgewinnung von NHj verwendet.
2NH,Cl + CaO — CaCl, + 2NH; + H,O
Die resultierende Bruttogleichung ist
2Na(l + CaCO; — Na,COj; + CaCl,
und nur CaCl, entsteht als Abfallprodukt.
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Natriumhydrogencarbonat NaHCO;

Stabile Hydrogencarbonate (,,Bicarbonate®) bilden mit Ausnahme von Lithium nur
die Alkalimetalle. Natriumhydrogencarbonat NaHCOj; ist schlechter in Wasser 16s-
lich als Na,COs5. Daher fillt beim Einleiten von CO, in eine Na,COs5-Losung
NaHCOs5 aus.

N32CO3 (aq) + C02 + HzO — 2N3.HCO3 (S)

Erhitzt man NaHCO;, dann zerféllt es in Na,CO;, CO, und Wasserdampf. Auf
Grund dieser Reaktion wird NaHCOj in Pulverfeuerloschern verwendet. In der Nah-
rungsmittelindustrie dient es als Backpulver.

Kaliumcarbonat K,CO;

K,CO; (Pottasche) ist eine wei3e, hygroskopische Substanz (Smp. 894 °C), die in der
Seifenindustrie und zur Fabrikation von Kaligldsern verwendet wird.

K,COs; kann nicht analog dem Solvay-Prozess hergestellt werden, da KHCO; —
im Gegensatz zu NaHCO; — gut 16slich ist. Die Darstellung erfolgt durch Carboni-
sierung von Kalilauge

2KOH + C02 — K2C03 + Hzo

oder mit dem Formiat-Pottasche-Verfahren. In eine wéssrige Losung von Kaliumsul-
fat und Atzkalk wird CO eingeleitet.

230°C

K,SO,4 + Ca(OH), + 2CO —— CaSO4 + 2HCOOK
3

0 bar
Das abgetrennte Formiat wird zusammen mit KOH unter Luftzufuhr calciniert.

2HCOOK + 2KOH + 0, — 2K,CO5 + 2 H,0

Natriumsulfat Na,SO,

Na,SO, erhilt man durch Umsetzung von Steinsalz mit Kieserit
2 NaCl + MgSO, — Na,SO, + MgCl,

oder als Nebenprodukt bei der Salzsdureherstellung (vgl. S. 435).
2NaCl + H,SO4 — Na,SO, + 2 HClI

Beim Abkiihlen kristallisiert aus Na,SO4-Losungen unterhalb 32 °C das Decahydrat
Na,SO, - 10H,O (Glaubersalz) aus, dariiber wasserfreies Natriumsulfat (Smp.
884 °C). Na,SO, wird in der Glas-, Textil- und Papierindustrie verwendet. Na,SOy,
ist im Karlsbader Salz enthalten. Bei Raumtemperatur verwittert Na,SO, - 10 H,O,
bei 32 °C schmilzt es im eigenen Kristallwasser.

Ist bei Raumtemperatur der Wasserdampfdruck eines Salzes groBer als der Was-
serdampf-Partialdruck in der Luft, gibt das Salz Kristallwasser ab, es verwittert. Aus
Na,SO, - 10 H,0 entsteht durch Verwitterung Na,SO,.
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Wenn der Wasserdampf-Partialdruck eines wasserhaltigen Salzes den H,O-Partial-
druck der gesittigten Losung dieses Salzes erreicht, dann schmilzt es im eigenen
Kristallwasser. Bei 32 °C erreicht der H,O-Partialdruck von Na,SO, - 10H,O den
H,0-Partialdruck einer gesittigten Na,SO,4-Losung, oberhalb 32 °C schmilzt deshalb
Na,SO, - 10H,O (Glaubersalz) im eigenen Kristallwasser unter Abscheidung von
Na,SO,

Natriumnitrat NaNQO;

Naturvorkommen existieren hauptsichlich in Chile (Chilesalpeter). Die technische
Darstellung erfolgt durch Umsetzung von Soda mit Salpetersdure.

Na,CO; + 2 HNO; — 2 NaNOj; + H,0 + CO,
NaNO; (Smp. 308 °C) ist isotyp mit Calcit (Abb. 2.20). Es wird hauptsichlich als
Diingemittel und zur Herstellung von KNO; verwendet.
Kaliumnitrat KNO;
KNOj; (Kalisalpeter) wird entweder aus K,CO; mit HNOj hergestellt
2HNO; + K,CO; — 2KNO; + H,O + CO,
oder durch ,, Konversion*“ von NaNO3; mit KCI.
NaNOj; + KCI = KNOj; + NaCl

In heiBen Losungen ist NaCl am schwersten 16slich und kristallisiert zuerst aus, beim
Abkiihlen fillt dann reines KNOj aus (Abb. 4.61). KNO; (Smp. 339 °C) ist im Ge-
gensatz zu NaNOj; nicht hygroskopisch und wird in der Pyrotechnik verwendet.
Oberhalb des Schmelzpunktes geht es unter Sauerstoffabgabe in Nitrit iiber. Es ist
Bestandteil des Schwarzpulvers (vgl. S. 510) und ein wichtiges Diingemittel.

NaCl

Loslichkeitin g/100 g Wasser

0 I I I I
0 20 40 60 80 100

Temperatur (°C) ———

Abbildung 4.61 Loslichkeit der Salze des Gleichgewichts NaNO3 + KCl = KNO; + NaCl
in Abhéngigkeit von der Temperatur.
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Perchlorate. Hexachloridoplatinate

Schwer 16slich sind die Perchlorate MClO,4 und die Hexachloridoplatinate M,[PtCl¢]
(M =K, Rb, Cs). Zur Fillung von Kalium eignet sich weiterhin das schwerlosliche
Kalium-hexanitritocobaltat(II1T) K3[Co(NO,)e] (s. S. 871).

Kaliumhaltige Diingemittel

Die wichtigsten Kalisalze, die als Diingemittel (Weltproduktion 2008 35 - 10° t, be-
rechnet als K,O) Verwendung finden, sind: KNOj3, KCl, Carnallit KMgCl; - 6 H,O,
Kainit KMgCI(SO,) - 3H,0, K,SO,, Schonit K,;Mg(SO,), - 6 H,O. Viele Pflanzen
(z. B. Kartoffeln) sind allerdings gegen Chloride empfindlich.

Kaliumhaltige Mischdiinger sind ,,Kaliammonsalpeter (KNO;z und NH,4Cl) sowie
,Nitrophoska“ und ,,Hakaphos* (siche Phosphate S. 524).

4.11 Umweltprobleme

Seit Beginn der Industrialisierung hat die Weltbevolkerung exponentiell zugenom-
men (Abb. 4.62a). Von 1960 bis 2000 hat sich die Weltbevolkerung auf 6 Milliarden
verdoppelt, dies entspricht einer Wachstumsrate von 1,7 %. Auch die globale Indus-
trieproduktion nahm exponentiell zu (Abb. 4.62b). Von 1970 —90 betrug die Wachs-
tumsrate durchschnittlich 3,3 %, die Verdoppelungszeit also 21 Jahre; die Produktion
pro Kopf nahm jéhrlich um 1,5 % zu. Wie Bevolkerungswachstum und Industriepro-
duktion war auch das Tempo technologischer Entwicklungen exponentiell. In vielen
Bereichen der Forschung und Wissenschaft sind in den letzten Jahrzehnten grofere
Fortschritte erzielt worden als in der bisherigen gesamten Geschichte der Wissen-
schaft. Parallel dazu wuchs aber auch die Belastung der Umwelt mit Schadstoffen
und die Erschopfung wichtiger Rohstoffe droht. In einigen Bereichen sind die Gren-
zen der Belastbarkeit der Erde nahezu erreicht oder schon {iiberschritten. Die
Menschheit ist dadurch von Problemen einer Grof3enordnung herausgefordert, die
vollig neu in ihrer Geschichte sind und zu deren Losung die traditionellen Strukturen
und Institutionen nicht mehr ausreichen. Sie konnen nur international gelost werden.

Ein Beispiel mit globalem Charakter ist das Ozonproblem. Es zeigte sich, dass es
moglich war, rasch und wirkungsvoll eine internationale Ubereinkunft durchzuset-
zen, sobald erkannt wurde, dass dies unerlisslich sei. Aber dazu war die weltweite
Zusammenarbeit von Wissenschaftlern, Technikern, Politikern und Organisationen
erforderlich.

Beim Treibhauseffekt, der das bedrohlichste und am schwierigsten zu l16sende Um-
weltproblem ist, stehen wir noch immer am Anfang. Wenn es uns nicht gelingt, die
von Menschen verursachte globale Erwdarmung aufzuhalten, dann konnte die Klima-
dnderung Chaos und Gefiahrdung unserer vertrauten Zivilisation zur Folge haben.

In zwei Abschnitten werden einige globale und regionale Umweltprobleme behan-
delt. Bei allen diesen Umweltproblemen spielen chemische Verbindungen und che-
mische Reaktionen eine wesentliche Rolle.
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Abbildung 4.62 a) Wachstum der Weltbevolkerung. Ende 2011 wurde der 7-Milliardste
Mensch geboren. 2013 betrug die Weltbevolkerung 7,1 Milliarden. Trotz der Verringerung der
Wachstumsrate ist die Prognose fiir 2050 9-10 Milliarden.

b) Globale Industrieproduktion —, Industrieproduktion pro Kopf —. Das Bruttonationalein-
kommen zeigt weltweit drastische Unterschiede. 2012 betrug es pro Kopf in Norwegen 64 030
Dollar (hochster Wert), in Deutschland 41370, in Kongo DR 370 Dollar (niedrigster Wert).
Der Weltdurchschnitt war 12079 Dollar.

Umfassende Darstellungen und Quellen dieser Abschnitte sind:

Donella und Dennis Meadows, Die neuen Grenzen des Wachstums, Deutsche Ver-
lags-Anstalt GmbH, Stuttgart 1992.

Daten zur Umwelt Ausgabe 2005, Umweltbundesamt, Erich Schmidt Verlag
GmbH & Co., Berlin 2005.

Daten zur Umwelt 2012, Umweltbundesamt.

Treibhausgasausstof3 in Deutschland 2012, Umweltbundesamt.

Anteile der erneuerbaren Energietrdger, Umweltbundesamt 2014.
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IPCC, 2001: Climate Change 2001: The Scientific Basis. A Report of Working
Group .

IPCC, 2007: Climate Change 2007: The Physical Science Basis. Contribution of Wor-
king Group IL.!

Der Fischer Almanach 2014, S. Fischer Verlag GmbH, Frankfurt am Main 2013.
IPCC Klimawandel 2013, Physikalische Grundlagen.

Fiinfter Sachstandsbericht des IPCC 2014.

4.11.1 Globale Umweltprobleme
4.11.1.1 Die Ozonschicht

In der Stratosphire existiert neben den Luftbestandteilen Stickstoff N, und Sauer-
stoff O, auch die Sauerstoffmodifikation Ozon Oj (vgl. Abschn. 4.5.3.1). Die so
genannte Ozonschicht hat ein Konzentrationsmaximum in ca.25 km Hohe (Abb.
4.63). Die Gesamtmenge atmosphérischen Ozons ist klein. Wiirde es bei Standardbe-
dingungen die Erdoberfliche bedecken, dann wire die Ozonschicht nur etwa
3,5 mm dick.

Die Existenz der Ozonschicht und ihr merkwiirdiges Konzentrationsprofil wurden
bereits 1930 erkldrt. Durch harte UV-Strahlung der Sonne (4 < 240 nm) wird mole-
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Abbildung 4.63 Spurengaskonzentration in der Stratosphére.

In der Stratosphire existiert eine Ozonschicht mit einer maximalen Konzentration von 10
ppm, also einem Partialdruck der hunderttausendmal kleiner ist als der Gesamtdruck. (Als
Faustregel gilt, dass der Druck in der Hohe alle 5,5 km auf die Hilfte fllt.) Die Konzentration
anderer Spurengase (N,O, CH, und CH;Cl) ist noch wesentlich kleiner, sie sind aber am
Abbau von Ozon beteiligt.

(ppm bedeutet part per million, 1 ppm = 1 Teil auf 10° Teile)

! Das IPCC (Intergovernment Panel of Climate Change) wurde zusammen mit Al Gore 2007
mit dem Nobelpreis ausgezeichnet.
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kularer Sauerstoff in Atome gespalten. Die O-Atome reagieren mit O,-Molekiilen
zu Ozon.

0,520
O+02—>O3

Ozon wird durch UV-Strahlung (A < 310 nm) oder durch Sauerstoffatome wiceder
zerstort.

0;—50,+0
O3+O—>202

Bildung und Abbau fiithren zu einem Gleichgewicht. Die Bildungsgeschwindigkeit
von O3 erhoht sich mit wachsender O,-Konzentration und mit zunechmender Intensi-
tat der UV-Strahlung. Mit abnehmender Hohe fiihrt die zunehmende O,-Konzentra-
tion daher zunichst zu einer Erhohung der Bildungsgeschwindigkeit, dann jedoch
wird die harte UV-Strahlung immer stdrker geschwicht und die Bildungsgeschwin-
digkeit nimmt ab, die Oz-Konzentration muss ein Maximum durchlaufen.

Die gemessene Ozonkonzentration ist aber etwa eine Gréenordnung kleiner als
die nach obigem Mechanismus berechnete (Abb. 4.63). Ursache dafiir sind natiirlich
entstandene Spurengase wie CHy, H,O, N,O, CH;Cl, die zum Ozonabbau beitra-
gen. Als Beispiel wird die Wirkung von N,O behandelt. Durch UV-Strahlung
(A < 320 nm) wird N,O gespalten, die entstandenen O-Atome reagieren mit N,O
zu NO-Radikalen.

N,O 5N, + O
N,O + O —> 2NO

Die NO-Radikale zerstoren in einem katalytischen Reaktionszyklus Ozonmole-
kiile.

NO+O3—’N02+02

Reaktionsbilanz O3+ O — 20,

Reaktionskette

Nicht nur natiirlich entstandenes N,O, sondern auch N,O anthropogenen Ursprungs
(Hauptquelle Stickstoffdiingung) gelangt in die Atmosphire.

Zum ersten Mal wurde 1974 vor einer moglichen Gefdhrdung der Ozonschicht
durch FCKW gewarnt. Es ist jetzt sicher, anthropogene Spurengase, vor allem Fluor-
chlorkohlenwasserstoffe (FCKW), aber auch Halone, verursachen den beobachteten
Abbau der Ozonschicht (ihre Mitwirkung am Treibhauseffekt wird im Abschn.
4.11.1.2 besprochen). Die FCKW (Tabelle 4.21) sind chemisch inert, sie wandern
daher unveridndert durch die Troposphire und erreichen in ca. zehn Jahren die Stra-
tosphére. Sie werden dort in Hohen ab 20 km durch UV-Strahlung (4 < 220 nm)
unter Bildung von Cl-Atomen gespalten.



658 4 Die Elemente der Hauptgruppen

Tabelle 4.21 Eigenschaften einiger Fluorchlorkohlenwasserstoffe (FCKW)

Formel Name Siede-  Verwendung Verweilzeit in Weltpro-
punkt der Atmosphire duktion
°C Jahre 1985 t
CCLF FCKW 11 +24 T, PUS, PSS, R 75 300000
CCLF, FCKW 12 -30 T, K, PSS 100 440000
CCIF,—CCLF FCKW 113 +48 R 85 140000

T = Treibgas, PUS = Polyurethanschaumherstellung, PSS = Polystyrolschaumherstellung,
R = Reinigungs- und Losemittel, K = Kailtemittel in Kiihlaggregaten.

FCKW sind gasformige oder fliissige Stoffe. Sie sind chemisch stabil, unbrennbar, wirmedam-
mend und ungiftig. Auf Grund dieser Eigenschaften werden sie vielfach verwendet und sind
nicht leicht zu ersetzen.

CF;Cl — CF;+ (1
Jedes Cl-Atom kann katalytisch im Mittel einige tausend Oz-Atome zerstoren.

Cl+0; — ClO + O,
ClO+0-—Cl +0,

Reaktionsbilanz O3+ O — 20,

} Reaktionskette

Halone sind vollhalogenierte bromhaltige Kohlenwasserstoffe, die als Loschmittel
verwendet werden.

Beispiele: H 1211 CF,CIBr (Nummercode: Zahl der C-, F-, Cl-, Br-Atome)
H 1301 CF;Br

Die durch UV-Strahlung abgespaltenen Br-Atome verursachen eine den Cl-Ato-
men analoge Reaktionskette, wirken aber wesentlich stirker ozonabbauend.

Ein MaB fiir die ozonschddigende Wirkung eines Spurengases ist der ODP-Wert
(ozone depletion potential). Er gibt an, um welchen Faktor ein Spurengas die Ozon-
schicht starker oder schwicher als FCKW 11 abbaut.

ODP
FCKW 11 1
FCKW 12 0,9
H 1211 5
H 1301 12
HFCKW 22 0,05

Die Konzentration von natiirlichem Cl in der Stratosphire wird auf 0,6 ppb ge-
schétzt, bis 1993 hatte sich der Cl-Gehalt auf 3,4 ppb fast versechsfacht (1 ppb =1
Teil auf 10° Teile).



4.11 Umweltprobleme 659

Insgesamt ist der hauptsichlich durch FCKW verursachte Ozonabbau jedoch be-
sonders iiber der Antarktis viel komplizierter als die obige Reaktionskette be-
schreibt. In der Stratosphire ist der Ozonabbau zwar von Reaktionen beeinflusst,
durch die CIO und CI der Reaktionskette entzogen werden. Diese Gasphasenreak-
tionen sind aber zu langsam, um einen wirksamen Ozonabbau zu verhindern.

Seit 1984 wurde beobachtet, dass iiber der Antarktis im Friihling (September und
Oktober) die Ozonkonzentration drastisch abnimmt. Dieses so genannte Ozonloch
vertiefte sich von Jahr zu Jahr. In den Jahren 1992 bis 1995 betrug der Ozonverlust
bis zu 70 % im Vergleich zum Mittel dieser Jahreszeit vor Mitte der siebziger Jahre
und das Ozonloch hatte 1995 eine Ausdehnung der Fliche von Nordamerika (Abb.
4.66). Im November und Dezember nimmt die Os-Konzentration wieder zu, und das
Ozonloch heilt weit gehend aus. Die wahrscheinliche Erkldrung dafiir ist die fol-
gende: Im Polarwinter entsteht tiber der Antarktis durch stabile Luftwirbel ein von
der Umgebung isoliertes ,,Reaktionsgefd3“ fiir die in der Atmosphdre wirksamen
Stoffe. Wihrend der Polarnacht finden keine photochemischen Reaktionen statt, da
kein Sonnenlicht in die Antarktisatmosphdre eindringt. Bildung und Abbau des
Ozons ,frieren ein“, die photolytische Bildung von O-Atomen findet nicht mehr
statt. Die katalytisch reagierenden Teilchen Cl und CIO werden verbraucht, z. B. nach

ClO + NO, — CIONO,
ClIO + OH — HCl + O,
Cl+ HO, — HCl+ O,

Die Stickstoffoxide reagieren zu Salpetersdure.

NO + HO, — HNO;

NO,; + OH — HNO;
(Die Ih{vadikale OH und HO, entstehen photolytisch aus H,O-Molekiilen nach
H,O0——OH + H (4 < 185 nm) und O3 + OH — O, + HO,.) Bei Temperaturen
bis —90 °C bilden sich Stratosphirenwolken aus Eiskristallen (Aerosole). Die Eis-
kristalle bestehen hauptsédchlich aus Wasser und Salpetersdure. An der Oberfldche
der Eiskristalle kann dann Chlornitrat in heterogenen Reaktionen mit HCl und
H,O reagieren.

CIONO, + HCl —> Cl, + HNO;
CIONO, + H,0 — HCIO + HNO;

Wenn Ende September die Zeit des Polartages anbricht, entstehen durch Photolyse
aus Cl, und HCIO Cl-Atome in hoher Konzentration (Abb. 4.64a).

cL, 2% 201

HCIO —% OH + CI
Da desaktivierende Stickstoffoxide nicht vorhanden sind, bewirken die CI-Atome

einen drastischen Ozonabbau. Da bei beginnendem Polartag aber nicht ausreichend
O-Atome durch photolytische Spaltung aus O, oder Oj fiir die Riickbildung von CI
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Abbildung 4.64 a) Zeitlicher Verlauf von Ozonmenge, Temperatur und Aerosolkonzentra-
tion der stratosphdrischen Wolken iiber der Antarktis in 17 km Hohe fiir das Jahr 1984. Wih-
rend der Polarnacht fillt die Temperatur, und es bilden sich stratosphéirische Wolken. Nach
Ende der Polarnacht sinkt die Ozonkonzentration drastisch, es entsteht das Ozonloch, das
bald wieder ausheilt. (Die Ozonkonzentration ist in Dobson-Einheiten (D.U.) angegeben.
1 D. U. entspricht einem Hundertstel mm und bezieht sich auf die Dicke der Ozonschicht, die
entstiinde, wenn das Ozon bei Standardbedingungen vorldge. Wenn die Dobson-Einheiten
unter 220 D. U. liegen, spricht man von einem Ozonloch.)

b) Ozonabnahmetrends in % pro Jahrzehnt in Abhéngigkeit von geografischer Breite und
verschiedenen Jahreszeiten (gemessen 1978 —1991). Auf der Stidhalbkugel erfolgt ein wesent-
lich groerer Ozonabbau.
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aus ClO zu Verfiigung stehen (Licht mit A < 310 nm ist nur in sehr geringer Intensi-
tit vorhanden), nimmt man folgenden Mechanismus an:

ClO + CIO —> CLO,
CLO, % Cl + ClO,

ClO, — Cl + O,
Nach Zusammenbrechen des antarktischen Wirbels erfolgt Durchmischung mit Luft-
massen niederer Breiten und das Ozonloch verschwindet. Der Ozonabbau in der
Nordhemisphiére ist geringer. Wegen der anderen meteorologischen Verhiltnisse gibt
es in der Arktis keine jihrlich auftretenden Ozonlécher wie in der Antarktis. Uber
Mitteleuropa nahm die Ozonschicht seit 35 Jahren um etwa 7 % ab, wobei die letzten
Jahre keine weitere Abnahme zeigen. Der dquatoriale Bereich ist kaum betroffen.

Der Gesamt-Ozongehalt hat in den letzten 30 Jahren global um 10 % abgenom-
men. Fiir den Zeitraum 1978 —1991 sind die Ozonabnahmetrends in Abhéngigkeit
von geografischer Breite und Jahreszeit in der Abb. 4.64b dargestellt.

Als Folge der Ausdiinnung der Ozonschicht hat die Intensitdt der UV-Strahlung
zugenommen. In mittleren stidlichen Breiten z. B. ist sie um 6 % erhoht. Im Zeitraum
1995—2004 ist in Deutschland (4 Messstellen) kein UV-Trend erkennbar.

Durch Abbau des Ozons kiihlt sich die Stratosphire ab (0,6 °C pro Dekade),
und der positive Temperaturkoeffizient schwicht sich ab. Die Folge ist eine erhohte
Durchldssigkeit fiir den Stofftransport zwischen Troposphédre und Stratosphére.
Anthropogene Spurengase konnen leichter in die Stratosphére eindringen und sie
angreifen. Auflerdem wird dadurch das Auftreten polarer stratosphérischer Wolken
begilinstigt, die mafgeblich am Ozonabbau in polaren Regionen beteiligt sind.

Die Ozonschicht ist fiir das Leben auf der Erde absolut notwendig. Sie schiitzt
wirksam gegen die gefihrliche UV-B-Strahlung (Abb. 4.65). Ihr Abbau bewirkt nicht
nur vermehrte Hautkrebserkrankungen und Augenschédigungen, sondern vor allem
die Gefdhrdung des Meeresplanktons, das das Fundament der Nahrungsketten in
den Ozeanen ist. Eine Schiddigung vieler Populationen wére die Folge. Wegen der
verringerten Photosynthese sind Ernteeinbuflen zu erwarten.

1974 erschien die erste wissenschaftliche Arbeit iiber die Gefidhrdung der Ozon-
schicht durch FCKW. Aber erst 1985 alarmierte die Entdeckung des Ozonloches die
Weltoffentlichkeit. Die Weltproduktion von FCKW betrug 1987 1,1 Million t (vgl.
Tabelle 4.21). Seit 1981 erfolgte ein jahrlicher Anstieg der FCKW in der Stratosphére
um 6 %. 1987 kam es in Montreal zum ersten internationalen, historisch bedeutsa-
men Abkommen. Bis 1999 sollte die FCKW-Produktion stufenweise um 50 % verrin-
gert werden. Die alarmierenden Nachrichten tiber die VergroSerung des Ozonloches
fiihrten zu verschiarften MaBnahmen: London (1990), Kopenhagen (1992), Wien
(1995), Montreal (1997) und Peking (1999). Die Industriestaaten verpflichteten sich
bis zum 1. 1. 1996 Produktion und Verbrauch von voll halogenierten FCKW und von
Halonen zu stoppen. Fiir die Entwicklungslénder gilt ein etappenweiser Ausstieg bis
2010. Insgesamt kann ein Erfolg der internationalen Maflnahmen zum Schutz der
Ozonschicht festgestellt werden. Weltweit konnte die Produktion von vollhalogenier-
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Abbildung 4.65 Sonnenlichtspektrum. Wirkung der Ozonschicht.

— Das Sonnenlichtspektrum auflerhalb der Lufthiille. — Das Spektrum am Erdboden. Die
maximale Strahlungsintensitit liegt bei 480 nm, im griinen Bereich des sichtbaren Spektrums.
Die UV-B-Strahlung erreicht den Erdboden nicht. Sie wird im Bereich 310—240 nm von Oj;
und im Bereich < 240 nm von O, fast vollstédndig absorbiert.

ten FCKW bis 2000 (relativ zu 1986) um 92 % gesenkt werden. Jedoch werden ge-
speicherte, ozonschidigende Stoffe (Dammstoffe, Feuerloscheinrichtungen, Klima-
anlagen) teilweise weiterhin freigesetzt. Geschitzter Bestand 2,4 Millionen t welt-
weit. Die Gesamtmenge ozonschddigender Substanzen erreichte 1994 in der unteren
Atmosphire ihren Hochstwert und nimmt seitdem langsam ab. Die Abnahme des
stratosphérischen Ozons iiber den mittleren Breiten hat sich verlangsamt, allerdings
tritt das Ozonloch immer noch auf (Abb. 4.66).

Wegen der langen Verweilzeit der FCKW in der Stratosphire (s. Tabelle 4.21)
werden diese aber noch lange wirksam sein. Auf Grund des allm#hlichen Riickgangs
des Cl-Gehalts in der Atmossphire wird sich auch die Ozonschicht allmé&hlich erho-
len und das Ozonloch langsam kleiner werden.

Ersatzstoffe fiir die FCKW als begrenzte Zwischenlosung sind wasserstoffhaltige
Fluorchlorkohlenwasserstoffe H-FCKW, die bereits weitgehend in der Troposphére
abgebaut werden (der ODP-Wert fiir z. B. H-FCKW 22 ist 0,05). Ausstiegstermin ist
in der EU 2026, weltweit 2030.

Weltproduktion in t (ODP-gewichtet)

1986 2000
FCKW 1046 906 85800
Halone 142513 1200

H-FCKW 31287
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Abbildung 4.66 Entwicklung der FlichengroBe des Ozonloches (Werte <220 D.U.) seit
1980.! Unterschiedliche meteorologische Bedingungen beeinflussen die Ausbildung von Ozon-
lochern. Ein seltenes Ereignis gab es 2002, als sich der polare Wirbel friithzeitig durch eine
ungewohnliche Stratosphdrenerwidrmung aufloste. Das Ozonloch teilte sich, es bildeten sich
zwei schwache Zentren und das Ozonloch verschwand vorzeitig.

Zunehmende Verbreitung finden H-FKW. Sie enthalten kein Chlor und verursachen
keinen Ozonabbau, aber einen Treibhauseffekt. In Kélteanlagen wird Cyclopentan
verwendet.

4.11.1.2 Der Treibhauseffekt

Die Temperatur der Erdoberflache wird hauptsichlich durch die Intensitédt der ein-
fallenden Sonnenstrahlung bestimmt. Die Oberflachentemperatur der Sonne betrégt
5700 K, die maximale Strahlungsintensitit liegt im sichtbaren Bereich (Abb. 4.65).
Der grofite Teil der einfallenden Strahlung wird auf der Erde in Wiarme umgewan-
delt und als terrestrische Strahlung von der Erde abgegeben. 30 % der einfallenden
Strahlung wird als sichtbares Licht in den Weltraum zuriickgeworfen. Diesen Anteil
nennt man die Albedo der Erde. Es muss Strahlungsgleichgewicht herrschen, d.h.
pro Zeiteinheit muss die Energie der einfallenden und abgegebenen Strahlung gleich
grof} sein. Die berechnete Strahlungsgleichgewichtstemperatur der Erde betréagt 255
K = —18 °C. Dieser Temperatur entspricht eine terrestrische Strahlung im IR-Be-
reich.

I H. Claude, W. Steinbrecht, U. K6hler, Entwicklung der Ozonschicht, in: Klimastatusbericht
des Deutschen Wetterdienstes 2005, 2006. Die Werte bis 2005 sind Mittelwerte iiber 31 Tage.
www.theozonehole.com /2011.htm: Fiir 2006-2011 sind es Werte fiir Tage der groBten Fldchen-
grofe.
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Tabelle 4.22  Anteil der Spurengase am natiirlichen Treibhauseffekt

H,O (Dampf) CO, O3 (Troposphdare)  N,O CH,4 Rest
AT in K 20,6 72 24 1.4 0,8 0,6
SAT =33K
AT in % 62,4 21,8 73 43 24 1,8

s

Die tatsdchliche mittlere Temperatur der Erdoberfldche betrdgt aber 288 K =
15 °C. Die Differenz von 33 K nennt man den natiirlichen Treibhauseffekt. Er wird
durch das Vorhandensein der Atmosphire verursacht. Terrestrische IR-Strahlung
wird von Spurengasen der Atmosphire absorbiert, als Warmeenergie in der Atmo-
sphire gespeichert und von dort zum Teil an die Erdoberfldche zuriickgestrahlt. Es
kommt zu einem ,,Warmestau* und dadurch zu einer Erhohung der mittleren Tem-
peratur der Erdoberfliche. Die wichtigsten natiirlichen Spurengase sind H,O-
Dampf, CO,, N,O, CH, und troposphirisches Os.

Die Anteile der Spurengase am natiirlichen Treibhauseffekt enthélt Tabelle 4.22.
Die Hauptbeitrige stammen von H,O-Dampf (einschlieBlich Wolken) und CO,.

Die Wirkung der Treibhausgase beruht darauf, dass sie sichtbares Licht nicht ab-
sorbieren, aber fiir IR-Strahlung Absorption existiert. Der Anteil der Spurengase
am Treibhauseffekt héngt aber nicht nur von ihrer Konzentration ab, sondern auch
von ihrer spezifischen Féahigkeit die Infrarotstrahlung der Erde zu absorbieren. Der
Treibhauseffekt verschiedener Spurengase wird mit dem GWP-Wert (Global War-
ming Potential) verglichen. Der GWP-Wert ist ein Relativwert, der angibt, wie treib-
hauswirksam ein Stoff liber einen bestimmten Zeitraum, z.B. 20 Jahre oder 100
Jahre, im Vergleich zur selben Masse CO, ist. Dadurch wird auch die Abnahme der
Spurengase im angegebenen Zeitraum beriicksichtigt, also ihre Verweilzeit. Der
GWP-Wert vermittelt also auler der Absorptionsfihigkeit auch die Lebensdauer der
Spurenmolekiile und dndert sich natiirlich mit dem gewihlten Zeithorizont.

Beispiele fiir den Zeitraum 100 Jahre (dieser gilt auch fiir spétere Beispiele):

CO, CHy4 H,O CCL;F (FCKW 11)
GWP 1 23 310 4680
Verweilzeit in Jahren 12 120 45

Nicht nur die Strahlungsintensitit der Sonne, sondern auch die Zusammensetzung
der Erdatmosphire hat also einen entscheidenden Einfluss auf unser Klima. Seit
mehreren hunderttausend Jahren ist die Zusammensetzung der Atmosphére weitge-
hend konstant geblieben. In den letzten 650000 Jahren war der natiirliche Bereich
der CO,-Konzentration 200—300 ppm. Mit Beginn der Industrialisierung ist es zu
einem Anstieg der klimarelevanten Spurengase gekommen. Klimamodelle ergeben,
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Abbildung 4.67 Anstieg des CO,-Gehalts der Erdatmosphire seit Beginn der Industrialisie-
rung. Die Werte vor 1960 wurden durch Analyse von in Eis eingeschlossenen Gasblasen erhal-
ten. Die Tiefe der entnommenen arktischen und antarktischen Eisproben ist der Zeitmafstab.

dass fiir die beobachteten Klimaidnderungen menschlicher Einfluss als Hauptursache
duBerst wahrscheinlich (IPCC 2013) ist. Die zunehmende Konzentration der Spuren-
gase in der Atmosphire bewirkte die globale Erwarmung seit Mitte des 20. Jahrhun-
derts. Die von Menschen erzeugten Spurengase verursachen einen zusitzlichen anth-
ropogenen Treibhauseffekt.

Das wichtigste klimarelevante Spurengas ist CO,. Die Konzentration von CO, hat
in den letzten 200 Jahren um 40 % von 280 auf 392 ppm (2012) zugenommen
(Abb. 4.67).

Die Hauptursachen dieses Anstiegs sind die Verbrennung fossiler Brennstoffe
(Kohle, Ol, Gas) und das Abholzen der Regenwilder. Im 20. Jahrhundert hat sich
der Verbrauch an Primirenergie etwa verzehnfacht. 90 % der Primérenergie wird
durch die Verbrennung fossiler Brennstoffe erzeugt (Abb. 4.68).

Durch Abholzung und Brandrodung von Wildern' ist die CO,-Aufnahme durch
die Biosphire vermindert und wirkt wie eine CO,-Abgabe. Eine erhebliche CO,-
Emission verursacht auch die Zementherstellung. 2011 z. B. (Global Carbon Project)

! Von 1900-2000 nahm der Bestand an tropischen Regenwildern um 7 % ab. Die jihrliche Ab-
nahme danach betrédgt 4 Mio. ha. der Waldflache (Waldfldche in Deutschland 11 Mio. ha.). Die
FAO (Food and Agriculture Organization of the United Nation) schétzt, dass diese Abnahme
jahrlichen Emissionen von 1,8 Mrd. t CO, entspricht. Der grofite Teil des weltweiten Kahl-
schlags findet in Brasilien und Indonesien statt. Die Hélfte aller Arten leben im tropischen
Regenwald. Seine Zerstorung fithrt zu einem nicht wieder gut zu machenden Verlust an Le-
bensformen. AuBlerdem ist der Regenwald ein wichtiger Wasser- und CO,-Speicher.
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Abbildung 4.68 Zunahme des globalen Primérenergieverbrauchs seit 1950, von 2000-2008
um 21 %. 2008 betrug die Weltenergieerzeugung 474 000 PJ, 88 % wurden aus fossilen Brenn-
stoffen erzeugt (Peta P = 10%5). In Deutschland waren es 13000 PJ (2,7 % der Welterzeugung)
und 81 % aus fossilen Brennstoffen, 2010 14 000 PJ und 80 % aus fossilen Brennstoffen.

Anteile der Energietrager an der Primdrenergieerzeugung in %

Welt 2012 Deutschland 1990 2008 2012
Kohle 29,9 Kohle 37,0 242 243
Mineralol 33,1 Mineralol 35,0 34,7 39,1
Erdgas 23,9 Erdgas 14,4 22,1 21,6
Kernenergie 45 Kernenergie 11,2 11,6 8,0
Wasserkraft* 6,7 Erneuerbare Energien 1,5 75 11,6

* Neue erneuerbare Energien wie Windenergie, Solarenergie etc. 1,9 %.

wurden 38,1 Mrd. t CO, freigesetzt (1850 350 Mio. t, also 100mal weniger). 34,8 Mrd. t
stammen aus der Verbrennung fossiler Brennstoffe, 1,7 Mrd. t aus der Zementpro-
duktion und 3,3 Mrd. t aus Anderungen in der Waldnutzung (vor allem Entwaldung).

Die Anreicherung von CO, in der Atmosphére hidngt aber nicht nur von der Hohe
der Emissionen ab, sondern auch von den sogenannten Senken, die CO, aufnehmen.
Die wichtigsten sind Wilder und Ozeane. Thre Aufnahmekapazitdt nimmt aber ab.
Nur die Hilfte des freigesetzten CO, wird von den Ozeanen und der Biosphire
aufgenommen (vor 2010 56 %).

Weitere anthropogene Treibhausgase sind Methan CH,, Distickstoffoxid N,O,
Fluorchlorkohlenwasserstoffe FCKW, perfluorierte Kohlenwasserstoffe FKW und
Schwefelhexafluorid SF¢ (Daten Bundesumweltamt 2005).

Fiir das Spurengas Methan (Verweilzeit in der Atmosphire 12 Jahre, GWP 23,
Konzentration 0,176 ppm) existiert ein linearer Zusammenhang zwischen Wachstum
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Abbildung 4.69 a) Zunahme des CH,-Gehalts in der Atmosphire seit 1600.
b) Die CH4-Konzentration nimmt mit dem Wachstum der Weltbevolkerung zu.

der Weltbevolkerung und Zunahme der Methankonzentration in der Atmosphére
(Abb. 4.69). Reissiimpfe und Verdauungsorgane von Wiederkduern sind ideale Le-
bensbedingungen fiir anaerob wirksame Bakterien, die Methan erzeugen. Der mit
der Weltbevolkerung wachsende Viehbestand und Reisanbau sind die Quellen dieser
Zunahme. Seit 1750 ist die Konzentration um 150 % gestiegen.

Fiir Distickstoffoxid (GWP 296, atmosphérische Verweilzeit 114 Jahre, Konzentra-
tion 0,31 ppm) sind global die wichtigsten Quellen mikrobielle Umsetzungen von
Stickstoffverbindungen in den Boden (Hauptursache Stickstoffdiingung). Die jihrli-
che Konzentrationszunahme betrdgt 0,25 %. Seit 1750 ist die Konzentration um
17 % gestiegen.

Die FCKW wurden bereits im Abschn. 4.11.1.1 besprochen.

Die wichtigsten FKW sind CF, und C,F4. Die Hauptquellen sind die Aluminium-
elektrolyse und die Halbleiterproduktion. Die atmosphérischen Verweilzeiten betra-
gen 50000 und 10000 Jahre, die GWP-Werte sind 5700 und 11 900. Die Konzentra-
tion von CF, betréigt 80 ppt (parts per trillion, 10~12), die Hiilfte ist natiirlichen Ur-
sprungs.

Das spezifisch wirksamste Treibhausgas ist SF¢ mit einer Verweilzeit von 3200
Jahren und einem GWP-Wert von 22200. Die Konzentration ist erst seit 1960 um
zwei GroBenordnungen auf 4 ppt gestiegen. Quellen sind die Verwendung in gas-
isolierten Schaltanlagen und in Schallschutzfenstern.

Die Tabelle 4.23 enthilt die Anteile der wichtigsten langlebigen Spurengase CO,,
CHy, N,O und FCKW am gegenwirtigen anthropogenen Treibhauseffekt.

Auch Ozon ist ein wichtiges Treibhausgas. Trophosphirisches Ozon wird nicht
direkt emittiert, sondern es entsteht durch photochemische Reaktionen (siehe
Abschn. 4.11.2.1). Die globale Konzentration betrégt etwa 50 ppb, seit der vorindus-
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Tabelle 4.23 Anteile der wichtigsten langlebigen Spurengase am anthropogenen Treibhaus-
effekt!

CO, CH, N,O FCKW

Anteil in % 63 18 6 13

triellen Zeit erfolgte eine Zunahme um 36 %. Der positive Treibhauseffekt ist fast
gleich grof} wie der der FCKW. Die Abnahme des stratosphérischen Ozons verur-
sacht einen wesentlich kleineren negativen Treibhauseffekt. Wegen der geringen Ver-
weilzeit gibt es zeitliche Schwankungen der troposphérischen Ozonkonzentrationen,
auflerdem auch rdumliche Schwankungen. Daher ist der Anteil am Treibhauseffekt
unsicherer zu bestimmen als bei langlebigen Treibhausgasen.

Die Verbrennung fossiler Brennstoffe fiihrt auch zu Emissionen von SO,. In der
Stratosphére bilden sich daraus Sulfat-Aerosole. Sie verursachen einen negativen
Treibhauseffekt, sind also treibhausbremsend. Auch bei starken Vulkanausbriichen
entstehen durch SO,-Emission kurzlebige Aerosole.

Der gegenwirtige Treibhauseffekt der FKW ist klein. Wegen der groBen GWP-
Werte haben sie aber ein Potential fiir einen zukiinftigen Einfluss auf das Klima.

Beobachtete Klimadnderungen: Die Konzentrationen der Treibhausgase Kohlen-
stoffdioxid, Methan und Lachgas in der Atmosphire sind die hochsten seit 800.000
Jahren. Die CO,-Konzentration ist im Vergleich zur vorindustriellen Konzentration
um 40 % angestiegen.

Auf der Nordhalbkugel ist die Zeit von 1983-2013 die wirmste 30-Jahres-Periode
der letzten 1400 Jahre. Seit Beginn des 20. Jahrhunderts hat sich das Weltklima um
ca. 0,75 °C erhoht.

In den letzten beiden Jahrzehnten haben die Eisschilder in Gronland und in der
Antarktis an Masse verloren, die Gletscher sind weiter abgeschmolzen, die Ausdeh-
nung des arktischen Meereises sowie die Schneebedeckung in der Nordhalbkugel
haben weiter abgenommen. Die Ausdehnung vom arktischen Meereis im Sommer
verringerte sich pro Jahrzehnt um mindestens 10 %.

Die Erwirmung des Ozeans (obere Schichten um 0,11 °C pro Jahrzehnt) und die
Schmelzwisser fiihren zu einem Anstieg des Meeresspiegels. Von 1901-2010 ist der
Meeresspiegel um 0,19 m gestiegen. Der Ozean hat ungefahr 30 % des emittierten
anthropogenen Kohlenstoffdioxids aufgenommen und dadurch eine Versauerung
verursacht.

Prognosen zukiinftiger Klimadnderungen: Fortgesetzte Emissionen von Treibhaus-
gasen werden eine weitere Erwdarmung bewirken und den Klimawandel beeinflussen.
Fiir die Erwdrmung wird es regionale und zeitliche Schwankungen geben. Wahr-
scheinlich wird im Zeitraum 2016-2035 die Temperatur der Erdatmosphére um 0,3—
0,7 °C hoher liegen als in der Zeit 1985-2005 (IPCC 2014). Der globale Ozean wird

! TPCC Working Group I Report 2007.
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sich weiter erwdarmen und die Ozeanzirkulation beeinflussen. Die zunehmende Erd-
oberflichentemperatur wird zu weiterer Abnahme der arktischen Meeresbedeckung
und der Schneebedeckung auf der Nordhemisphére fiihren. Dies beeinflusst die Al-
bedo. Das Gletschervolumen wird weiter abnehmen. Der globale Meeresspiegel wird
schneller ansteigen als bisher beobachtet. Es drohen Uberschwemmungen von Inseln
und tiefliegenden Kiistengebieten. Durch weitere Aufnahme von CO, wird sich die
Ozeanversauerung erhohen. Wetterextreme (z. B. Starkniederschlige, Hitzeperio-
den) werden zunehmen.

Die meisten Aspekte des Klimawandels werden fiir Jahrzehnte bestehen bleiben,
auch wenn die Emissionen der Treibhausgase gestoppt werden. Der Klimawandel ist
unabwendbar.

Es gab mehrere internationale Konferenzen zu einer Klimarahmenkonvention mit
dem Ziel, weltweit Treibhausgasemissionen zu reduzieren. In Kyoto (1997) wurde
beschlossen, die sechs wichtigsten Treibhausgase (CO,, CHy, N,O, H-FKW, KFW,
SFs) in ihrer Summe um 6 % bis zum Zeitraum 2008 —2012 relativ zu 1990 bzw. 1995
zu reduzieren. Erst 2005 haben 150 Staaten das Kyoto-Protokoll ratifiziert und eine
rechtlich bindende Mengenbegrenzung der Treibhausgasemissionen vereinbart. Die
in Kyoto festgelegten Minderungen sind aber nicht ausreichend. Neue, weltweit not-
wendige Klimaziele konnten bisher jedoch nicht durchgesetzt werden.

Das Klima hat fiir das Leben auf der Erde grofite Bedeutung. Es beeinflusst nicht
nur die wirtschaftliche Situation, sondern auch das soziale Leben. Zivilisation erfor-
dert stabile Klimabedingungen.

Die Begrenzung des Klimawandels erfordert betrachtliche und anhaltende Reduk-
tionen der Treibhausgasemissionen. Die Industrieldander haben den hoéchsten Pro-
Kopf-Verbrauch an Primérenergie und waren dadurch die Hauptverursacher der
CO,-Emissionen (Tabelle 4.24). Diese haben auch seit 2000 in den meisten Lindern
zugenommen. China hat von allen Lindern die héchste CO,-Emission und schon
2006 die USA iiberholt. China (28 %), USA (16 %), EU (11 %) und Indien (7 %)
emittierten 2011 zusammen 62 % der weltweiten Emissionen. Wenn die fiir das Le-
ben auf der Erde wichtigen Klimaziele erreicht werden sollen, miissen die Industrie-
lander mit den hochsten Pro-Kopf-Emissionen den Hauptanteil der erforderlichen
Emissionsminderungen leisten.

In Deutschland sind die Mafinahmen zur Minderung der Treibhausgasemissionen:
Steigerung der Energieeffizienz (neue Kraftwerke, Verkehr), Energieeinsparung
(Gebédudesanierung, Reduktion des Stromverbrauchs), Kraft-Warme-Kopplung und
Ausbau Erneuerbarer Energien.

Erneuerbare Energien sollen bei einer Energiewende nicht nur die Energieerzeu-
gung aus fossilen Brennstoffen ersetzen, sondern auch die aus Kernkraftwerken (vgl.
Abschn. 1.3.3). In Tab. 4.25 sind die prozentualen Anteile der verschiedenen Erneu-
erbaren Energien in Deutschland fiir 2012 angegeben. Der Bruttoenergieverbrauch
hat seit 1990 nur wenig abgenommen. Erneuerbare Energien aber haben um das fast
sechsfache zugenommen. 2012 wurden 11,6 % der Primérenergie mit Erneuerbarer
Energie erzeugt. Daran hatten Anteil: Biomasse 7,9 %, Windenergie 1,2 %, Biokraft-
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Tabelle 4.24 CO,-Emission und Primérenergie Pro-Kopf

CO,-Emission Energieverbrauch
in t/Einw. 2009 in 10° kJ /Einw. 2010-2011

USA 17,3 297

Australien 18,4 225

Kanada 15,2 312

Russ. Foderation 11,1 207

Deutschland 9,0 188

Japan 8,6 155

Frankreich 5,6 162

China 5.8 76

Agypten 2,7 27

Brasilien 1,9 57

Indonesien 1,7 36

Indien 1,6 24

Kenia 0,3 20

Welt 71,7

Tabelle 4.25 Erneuerbare Energien in Deutschland 2012 in %

Biogene Brennstoffe, Wiarme 39,8
Windenergie 15,8
Wasserkraft 6,8
Biokraftstoffe 11,1
Biogene Brennstoffe, Strom 13,7
Solarthermie 2,1
Geothermie 2

Photovoltaik 8,3

stoffe 0,9 %, Fotovoltaik 0,7 % und Wasserkraft 0,6 %. Die Bruttostromerzeugung
erfolgte 2012 zu 22,1 % (1990 4 %) aus Erneuerbaren Energien. Daran hatten Anteil:
Windenergie 7,5 %, Biomasse 6,6 %, Fotovoltaik 4,5 % und Wasserkraft 3,5 %.

Die CO,-Emissionen haben in Deutschland von 1990—2012 um 22 % abgenom-
men. Die CO,-Emission 2012 betrug 814 Mio. t, die Emission der COz-Aquivalente
931 Mio. t. 2012 erfolgte relativ zu 2011 eine Zunahme um 1,5 %, hauptsichlich
verursacht durch steigende Produktion von Kohlestrom. Die Tabelle 4.26 enthélt die
Verursacher der CO,-Emissionen. Hauptverursacher ist wie bisher die Industrie.

Durch den Einsatz Erneuerbarer Energien konnte 2012 die Emission von 146 Mio.
t CO,-Aquivalenten vermieden werden. (Die CO,-Aquivalente setzen sich aus dem
CO,-Anteil und den fiir die Treibhausgase CH,, N,O, H-FKW, FKW, SF¢ berechne-
ten CO,-Aquivalenten zusammen.)

Das deutsche Kyoto-Ziel, bis 2012 die Emission der sechs Treibhausgase relativ
zu 1990 um 21 % zu senken, war 2009 erreicht.
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Tabelle 4.26 Anteile der Verursacher der CO,-Emissionen in Deutschland 2012

Verursacher 100 t %
Gesamtemission 814

Energieindustrie (Kraft- und Fernheizwerke etc.) 360,9 44
Verkehr 154,1 19
Haushalte und Kleinverbraucher 129.4 16
Verarbeitendes Gewerbe 1143 9
Industrieprozesse 52.4 6

4.11.1.3 Rohstoffe

Die meisten technisch genutzten Metalle sind nur mit einem sehr geringen mittleren
Massenanteil in der Erdkruste vorhanden (Tabelle 4.27). Gliicklicherweise haben
sich in geochemischen Prozessen im Laufe von Jahrmillionen die Metalle in abbau-
wiirdigen Lagerstéitten angereichert. Diese sich nicht erneuernden Rohstoffquellen
werden jedoch bei vielen Metallen bald erschopft sein, wenn der gegenwértige Ver-
brauch beibehalten wird.

Ein aktuelles Beispiel ist Tantal. Mobiltelefone enthalten zwar nur Milligramm-
mengen, aber die Herstellung von Milliarden Handys fiihrt zu einer drohenden Ver-
knappung.

Man kann fiir ein Metall einen sogenannten Grenzmassenanteil in % festlegen,
der angibt, ob nach technologischen und wirtschaftlichen Maf3stiben ein kommerzi-
eller Abbau moglich ist. Eisen, Aluminium und Titan sind ausreichend in der Erd-
kruste zu finden. Bei den meisten Metallen aber betrédgt der Grenzmassenanteil ein
Vielfaches des mittleren Massenanteils (bei Sn z.B. 2000). Auch bei verbesserten
Technologien und Marktfaktoren sind Energieaufwand und Umweltbedingungen

Tabelle 4.27 Mittlerer Massenanteil wichtiger Metalle in der Erdkruste

Metall Massenanteil in %
Aluminium 8,3
Eisen 6,2
Titan 0,63
Chrom 0,012
Nickel 0,0099
Zink 0,0094
Kupfer 0,0068
Blei 0,0013
Zinn 0,0002
Tantal 0,00017

Wolfram 0,00012
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dann bei der Gewinnung nicht tragbar. Das Metall ist nur durch Wiederverwertung
nutzbar, es sei denn man konnte in ferner Zukunft den Mond als Rohstoffquelle be-
nutzen.

»Selbst wenn es kein weiteres Wachstum gébe, wiren die gegenwértig umgesetzten
Materialmengen langerfristig nicht weiter tragbar. Wenn daher eine weiter wach-
sende Weltbevolkerung unter materiell zutriglichen Bedingungen leben soll, braucht
man dringend alle sich kiinftig entwickelnden Technologien zur Schonung der Quel-
len und zur Wiederverwertung von Rohstoffen. Alle Materialien miissen dann als
begrenzte und kostbare Gaben der Erde geschétzt und behandelt werden. Mit der
Denkstruktur einer Wegwerfgesellschaft vertrdgt sich das nicht mehr (Donella und
Dennis Meadows, Die neuen Grenzen des Wachstums, Deutsche Verlags-Anstalt
GmbH, Stuttgart, 1992, S. 116).

4.11.2 Regionale Umweltprobleme

4.11.2.1 Luft

Schwefeldioxid

Bei der Verbrennung schwefelhaltiger Substanzen entsteht Schwefeldioxid SO, (vgl.
Abschn. 4.5.6). SO, als Luftschadstoff entsteht vorwiegend bei der Verbrennung fos-
siler Brennstoffe in der Energiewirtschaft. In der Tabelle 4.28 sind die Schwefelge-
halte verschiedener fossiler Brennstoffe angegeben, in der Tabelle 4.29 die Verursa-
cher der SO,-Emissionen in Deutschland fiir das Jahr 2009. Die SO, Emission betrug
2009 0,45 -10° t, etwas mehr als die Hilfte entsteht durch Energieerzeugung. Die
jahrlichen Emissionen seit 1850 sind in der Abb. 4.70 dargestellt. In den 80er Jahren
ist in den alten Léndern durch den Einsatz von Abgasentschwefelungsanlagen ein
drastischer Riickgang der SO,-Emissionen erreicht worden. In den frithen 60er Jah-
ren betrugen diese z. B. im Ballungsraum Ruhrgebiet im Jahresmittel 200 —250 pg/m?,
1989—1990 nur noch 50 pg/m?®. In der DDR war zwischen 1985 und 1989 die Pro-
Kopf-Emission mit 320 —330 kg /Jahr weltweit die hochste. In Leipzig wurden Jahres-
mittelwerte von 200 pg/m? gemessen. Zwischen 1990 und 2009 ist in Deutschland
gesamt eine Abnahme der SO,-Emission um 90 % erreicht worden. Der Grenzwert
von 20 pg/m? als Jahresmittelwert wird deutschlandweit eingehalten.

Tabelle 4.28 Schwefelgehalt verschiedener fossiler Brennstoffe in kg, bezogen auf die Brenn-
stoffmenge mit dem Brennwert 1 GJ = 10° J

Brennstoff Schwefelgehalt Brennstoff Schwefelgehalt
Steinkohle 10,9 Leichtes Heizol 1,7
Braunkohle 8,0 Kraftstoffe 0,8

Schweres Heizol 6,7 Erdgas 0,2
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Verursacher kt %
Gesamtemission 448
Energieerzeugung (Kraft- und Fernheizwerke etc.) 221 54
Verarbeitendes Gewerbe 41 9
Haushalte, Kleinverbraucher, Landwirtschaft 64 14
Industrieprozesse 75 17
Ol-, Erdgasindustrie 25 6
Verkehr 2 0,5
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Abbildung 4.70  SO,-Emissionen von 1850 bis 1990 bezogen auf die Fliche der BR Deutsch-
land von 1989 (alte Lander —). Die seit der Industrialisierung rapid ansteigende SO,-Emis-
sion ist auf die Kohlewirtschaft zuriickzufithren. Ein deutlicher Riickgang erfolgte wihrend
der beiden Weltkriege und der Weltwirtschaftskrise 1930. Der erfreuliche Riickgang in den
80er Jahren ist durch den Einsatz von Abgasentschwefelungsanlagen erreicht worden. Die-
Emissionen in den alten Léndern lagen 1990 75 % unter denen von 1970. Zum Vergleich
sind fiir die neuen Liander Werte fiir 1970 —1990 angegeben (—). Fiir 1990 bis 2009 sind die
Emissionen fiir Deutschland gesamt dargestellt (—). Sie nehmen um 90 % ab.

Die Abgase aus Feuerungsanlagen werden als Rauchgase bezeichnet. Der SO,-
Gehalt der Rauchgase betrigt 1—4 g/m>. In einem groBen Kraftwerk (700 MW
elektrische Leistung) z.B. werden stiindlich 250t Steinkohle verbrannt und
2,5 - 10° m® Rauchgas erzeugt, das 2,5 t Schwefel enthiilt.
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Von den zahlreich entwickelten Rauchgasentschwefelungsverfahren sind die drei
wichtigsten:

Calciumverfahren. CaO (Kalkverfahren) oder CaCO; (Kalksteinverfahren) wird
mit dem SO, der Rauchgase zundchst zu CaSO; und dann durch Oxidation zu
CaSO, - 2H,0 (Gips) umgesetzt. Dazu wird eine Waschfliissigkeit, die aus einer
CaCO;-Suspension oder einer Ca(OH),-Suspension (entsteht aus CaO mit H,O)
besteht, in den Abgasstrom eingespriiht.

Ca(OH), + SO, — CaSO; - 1H,0 + s H,0
CaCO; + SO, + 1 H,0 — CaS0s - s H,0 + CO,

In der Oxidationszone bildet sich mit eingeblasener Luft Gips.

CaSO; - 1H,0 + 3H,0 + 10, — CaSO, - 2H,0

Der anfallende Gips wird teilweise weiterverwendet. 90 % der Abgasentschwefe-
lungsanlagen in Deutschland arbeiten mit dem Calciumverfahren. Regenerative Ver-
fahren, bei denen das Absorptionsmittel zuriickgewonnen wird: Wellmann-Lord-
Verfahren. Als Absorptionsfliissigkeit wird eine alkalische Natriumsulfitlosung ver-
wendet. Mit SO, bildet sich eine Natriumhydrogensulfitlosung.

Nast3 + SOz + HQO —_— 2N3.HSO3

In einem Verdampfer kann die Reaktion umgekehrt werden, es entsteht technisch
verwendbares SO,-Gas und wieder verwendbare Natriumsulfitlosung.

Magnesiumverfahren. Eine Magnesiumhydroxidsuspension, die aus MgO und
Wasser entsteht, wird mit SO, zu Magnesiumsulfit umgesetzt.

MgSOs; - 6 H,O wird thermisch zersetzt, das MgO wiedergewonnen.

Das Magnesiumverfahren wird hiufig in Japan und den USA eingesetzt.

Stickstoffoxide

Die anthropogen emittierten Stickstoffoxide entstehen als Nebenprodukte bei Ver-
brennungsprozessen. Kohle z.B. enthélt Stickstoff (bis 2 %) in organischen Stick-
stoffverbindungen, aus denen bei der Verbrennung Stickstoffmonooxid NO entsteht.
Bei hohen Temperaturen, z. B. in Kfz-Motoren, reagiert der Luftstickstoff mit Luft-
sauerstoff zu NO (vgl. Abschn. 4.6.6). In der Tabelle 4.30 sind die Verursacher der
NO-Emissionen in Deutschland fiir das Jahr 2009 angegeben. Die NO,-Emission
betrug 1,37 - 10° t (berechnet als NO,), fast die Hiilfte entsteht im Bereich Verkehr.
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Tabelle 4.30 Stickstoffoxid-Emission in Deutschland 2009 (berechnet als NO,)

Verursacher kt %
Gesamtemission 1367

Verkehr 614 45
Energieerzeugung (Kraft- und Fernheizwerke etc.) 302 22
Haushalte, Kleinverbraucher 131 10
Industrieprozesse 87 6
Verarbeitendes Gewerbe 75 5
Militarische Quellen 6 0,4
Landwirtschaft 144 11
Ol, Erdgasindustrie 7 0,5
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Abbildung 4.71 NO,-Emissionen von 1850 bis 1990 bezogen auf die Fliche der BR
Deutschland von 1989 (alte Linder —). Der steile Anstieg nach 1950 ist auf die schnelle
Zunahme der Anzahl der Kraftfahrzeuge zuriickzufithren. 1955 waren dies 1,7 Millionen
PKW, 1990 35 Millionen. Die UmweltschutzmaBBnahmen bewirkten nach 1980 eine Abnahme
der NO,-Emissionen. Fiir 1990 —2009 sind die Emissionen fiir Deutschland gesamt dargestellt
(—). Sie nehmen um fast 46 % ab.

Die jéhrlichen Emissionen seit 1850 sind in der Abb. 4.71 dargestellt. Seit 1950 er-
folgte parallel zum zunehmenden Kraftfahrzeugverkehr eine drastische Erhchung
der NO,-Emission. Von 1990 bis 2009 nahm dank der Umweltschutzmafnahmen die
NO,-Emission in Deutschland um ca. 46 % ab. Der mit 40 pg/m? fiir 2010 verbindli-
che mittlere Jahresgrenzwert wird derzeit noch nicht deutschlandweit eingehalten.

NO wird in der Atmosphdre zu NO, oxidiert. Die Oxidation und die Rolle der
Stickstoffoxide bei der Bildung von Photooxidantien werden im Abschn. ,Troposphé-
risches Ozon‘ behandelt.
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- O,-Verbrauch bei vollstindiger Verbrennung

Die wichtigsten Umweltschutzmaf3nahmen sind:
Entstickung von Rauchgasen. In die Rauchgase wird Ammoniak eingediist, durch
Reaktion mit den Stickstoffoxiden bilden sich Stickstoff und Wasserdampf.

Vorhandener Luftsauerstoff reagiert nach

Analog reagiert das in geringer Konzentration vorhandene NO,. Beim SNCR-Ver-
fahren (selective noncatalytic reduction) wird bei 850—1000 °C gearbeitet. Beim
SCR-Verfahren (selective catalytic reduction) erfolgt die Reaktion mit TiO,-Kataly-
satoren bei 400 °C, mit Aktivkohle bei 100 °C.

Katalysatoren bei Kraftfahrzeugen. Die Hauptschadstoffe in den Abgasen von
Kfz-Motoren sind NO, CO und Kohlenwasserstoffe. Geregelte Drei-Wege-Katalysa-
toren beseitigen die Schadstoffe bis zu 98 %. Die wichtigsten nebeneinander ablau-
fenden Reaktionen sind

NO + CO — CO, +;N,
CO +30, — CO,
CmHn + (m + l’l/4)02 — mC02 + n/ZHZO

Die Reaktionen sind aber gegenlidufig vom O,-Gehalt des Abgases abhédngig. Dies
zeigt die Abb. 4.72. Daher muss der so genannte A-Wert, das Verhiltnis von zuge-
fiihrter Sauerstoffmenge zum Sauerstoffbedarf bei vollstdndiger Verbrennung, nahe
bei 1 liegen. Die Regelung des O,-Gehalts der Kraftstoffmischung erfolgt durch Mes-
sung des O,-Partialdrucks vor dem Katalysator mit der A-Sonde. Verwendete Kataly-
satoren sind die Edelmetalle Platin, Rhodium und Palladium, die auf einem kerami-
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schen Trager aufgebracht sind. 2000 wurden dazu weltweit 57 t Platin, 175 t Palladium
und 25t Rhodium bendotigt.

Katalysatoren fiir Dieselfahrzeuge. Hauptschadstoffe bei Dieselfahrzeugen sind
Stickstoffoxide und Ruf3. Die Abgasreinigung gelingt mit der Selective Catalytic Re-
duction-Technik (SCR). Zunéchst werden in einem Oxidationskatalysator teilweise
verbrannte Kohlenwasserstoffe und Kohlenmonooxid (CO) in Wasserdampf und
Kohlendioxid (CO,) umgewandelt. Ein Teil des Stickstoffmonooxids (NO) wird zu
Stickstoffdioxid (NO,) oxidiert. Dann werden mit einem Partikelfilter RuB3partikel
abgeschieden, die bei 300—400 °C mit dem teilweise im Oxidationskatalysator gebil-
deten NO, abgebrannt werden. Zum Abbau der Stickstoffoxide durchstromen die
Abgase den SCR-Katalysator, der bis 550 °C stabil ist. Uber eine Diise wird eine
wissrige Harnstofflosung (AdBlue) eingespritzt, die bei hoherer Temperatur Ammo-
niak freisetzt.

OC(NH2)2 + H20 — C02 + 2NH3

Harnstoff

Das Gemisch aus NO und NO, wird von Ammoniak zu Stickstoff reduziert.

Troposphirisches Ozon, Smog

Die in die Atmosphére gelangten Schadstoffe werden nicht direkt durch den Luft-
sauerstoff oxidiert, da dafiir die Temperatur zu niedrig ist. Es finden jedoch photo-
chemisch induzierte Oxidationsreaktionen statt, die zu vielfdltigen Oxidationspro-
dukten der Schadstoffe fithren. Die Oxidationsprodukte, die ebenfalls oxidierende
Eigenschaften besitzen, wie z. B. Ozon werden als Photooxidantien bezeichnet.
Durch Diffusion gelangt etwas Ozon Oj aus der Stratosphére in die Troposphére.
Durch Licht mit einer Wellenldnge < 310 nm wird es photolytisch gespalten.

0; 2% 0,4+ 0

Da Licht dieser Wellenldnge nur in geringer Intensitét vorhanden ist (vgl. Abb. 4.65),
erfolgt der Zerfall langsam. Die reaktiven Sauerstoffatome bilden mit Wassermole-
kiilen OH-Radikale.

Die OH-Radikale leiten Reaktionsketten ein, durch die Spurengase oxidiert werden.
In Gegenwart von Stickstoffmonooxid NO fiihrt die Oxidation iiberraschenderweise
zur Bildung von Ozon.
Kohlenwasserstoffe, z. B. Propan C;Hg, Butan C4H;, (abgekiirzt mit RCH3), wer-
den in Gegenwart von NO zu Aldehyden RCHO oxidiert, aus NO entsteht NO,.
Das riickgebildete OH-Startradikal steht wieder fiir eine neue Reaktionskette
zur Verfiigung.
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Reaktionskette:
R—CH; + OH" — R—CH,  + H,0
R—CH, + O, — R—CH,05’
R—CH,0," + NO' — R—CH,O" + NO,’
R—CH,0" + O, — R—CHO + HO;’
NO" + HO,” — NO," + OH’
Gesamtbilanz:
RCH; +20, + 2NO" — RCHO + 2NO," + H,O
NO, wird photolytisch gespalten.
NO, =5 NO'+0 (4 < 400nm)

Die Sauerstoffatome reagieren sehr schnell mit Sauerstoffmolekiilen zu Ozonmole-
kiilen.

O+02—>O3

Bei bestimmten Konzentrationsverhiltnissen (verkehrsreiche Stadtzentren) findet
auch die Abbaureaktion

NO- + 03 — NOZ. + 02

statt.
Die Aldehyde konnen weiter oxidiert werden, z. B. der Acetaldehyd zum Peroxy-
acetylnitrat (PAN).

CH;CHO + OH' + O, + NO," — CH;C(0)O,NO, + H,0

Eine weitere Reaktion, die zum Abbau von NO, unter Bildung von Salpetersidure
fiihrt, ist die Reaktion mit OH-Radikalen.

NO, + OH" — HNO;

Diese Mechanismen erkldren, dass troposphirisches Ozon in verkehrsreichen Grol3-
stddten mit hohen Emissionen an NO und Kohlenwasserstoffen bevorzugt in sonnen-
reichen Sommermonaten entsteht. Die Abb. 4.73 zeigt den zeitlichen Ablauf der
photochemischen Reaktionen im Laborexperiment, der eine gute Simulation des tat-
sédchlichen Verlaufs darstellt.

Bei normalen Wetterverhéltnissen wird die Luft mit den primédr emittierten Schad-
stoffen (NO, RCHj3) durch Wind abtransportiert, die Bildung von Ozon verlduft im
Bereich von Stunden fern von den Ballungszentren wéhrend des Transportweges.
Ubereinstimmend damit sind die gemessenen jdhrlichen mittleren Ozongehalte in
landlichen Gebieten hoher als in den Stéddten, sie sind am hochsten in Bergregionen.

Da Ozon nicht direkt emittiert wird, sondern aus anderen Schadstoffen gebildet
wird, gibt es keine Emissionsgrenzwerte wie z. B. beim SO,. Es sind daher Schwellen-
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Abbildung 4.73 Simulation der Entstehung von troposphirischem Ozon im Laborexperi-
ment. Durch Reaktion von NO mit Propen werden beide abgebaut, es entstehen NO, und Al-
dehyde.

CH;—CH=CH, + 20, + 2NO — CH;3;CHO + HCHO + 2NO,
Aus NO, entstehen durch photolytische Spaltung O-Atome, die schnell mit O, zu Ozon rea-
gieren.
Die O3z-Konzentration wichst nur so lange, bis sie so gro8 ist, dass jedes durch Photolyse neu
entstandene Os-Molekiil mit dem dabei auch entstandenen NO-Molekiil wieder zu NO, rea-
giert. Durch Bildung von PAN (Peroxyacetylnitrat)

nimmt die NO,-Konzentration ab.

werte als 1-Stunden-Mittelwerte festgelegt worden: Unterrichtung der Bevolkerung
bei 180 pg/m?* und Ausldsung eines Warnsystems bei 360 pg/m?>.

Die Jahresmittelwerte haben seit 1984 in Deutschland von 36 ug/m? um ca. 30 %
zugenommen. Wichtiger zur Bewertung der Ozonbelastung, insbesondere der Ge-
sundheitsgefihrdung, sind die Uberschreitungshiufigkeiten der Ozonschwellen-
werte. Ozon ist wenig wasserloslich und dringt daher viel weiter in die Atemwege
ein als z. B. SO,. Die Uberschreitungshiufigkeiten sind aber von Jahr zu Jahr durch
schwankende meteorologische Bedingungen iiberlagert (Abb.4.74). Die hohen
Werte des Jahres 2003 sind auf den ungewohnlichen Sommer zuriickzufithren. Der
Trend der Abnahme ist auf die Reduzierung der Emissionen der Vorldufersubstan-
zen NO und Kohlenwasserstoffe zuriickzufiihren.

Bei Inversionswetterlagen (kalte Luftschichten in Bodennihe sind durch warme
Luftschichten tiberlagert) entsteht der Photosmog (Los-Angeles-Smog) mit gefdhr-
lich hohen lokalen Konzentrationen an O3, PAN und HNOj; in der Mittagszeit. Die
Spitzenwerte treten in der Peripherie der Stddte auf, da in den verkehrsreichen
Stadtzentren ein Abbau von O3 durch NO erfolgt.
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Abbildung 4.74 Anzahl der Tage mit Uberschreitung des Ozonschwellenwertes 240 pg /m®.
Der Abnahmetrend kommt durch die Reduzierung der Emissionen NO und Kohlenwasser-
stoffe (Vorldufersubstanzen bei der Ozonbildung) zustande.

Bei zusitzlicher Emission von SO, kann auch SO; und H,SO, am Photosmog
beteiligt sein.
Reaktionskette:
SO, + OH — SO,OH
SOzOH + 02 — SO3 + HOZ
Bilanz: SOZ + 02 + NO — SO3 + N02
SO3 + Hzo — HzSO4

Fiir die Entstehung von SO; bzw. H,SO, aus SO, ohne Beteiligung von NO gibt
es mehrere Reaktionswege. Einer davon ist die katalytische Oxidation von SO, an
schwermetallhaltigen Ruf3- und Staubteilchen:

SO, + H,0 + 30, — H,S0,

Nebel begiinstigt den Reaktionsablauf. Der schwefelsdurehaltige Nebel, der in der
Luft bleibt und nicht ausregnet, wird als Saurer Smog (London-Smog; Smog ist eine
Kombination aus smoke und fog) bezeichnet. Er entsteht bevorzugt morgens und
abends in der feuchtkalten Jahreszeit.

4.11.2.2 Wasser

Trinkwasser

Das auf der Erde vorhandene Wasser (1,4 - 18'8 m?) besteht aus 97,5 % aus Salzwas-
ser und zu 2,5 % aus SiiBwasser. Als Trinkwasser verfiigbar ist nur 1 % des Stilwas-
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sers. Davon wird bereits die Hélfte benutzt. Kein sauberes Trinkwasser hatten 2010
11 % der Weltbevolkerung (1990 noch 24 %). Die globale Erwarmung fiihrt zu einer
weiteren Wasserverknappung. Die Mindestmenge von 20 1/Tag und Person ist ein
»Menschenrecht auf Wasser* (Uno 2003).

2001 wurden in Deutschland von den Wasservorkommen 38 Milliarden m® (20 %)
genutzt, auf die offentliche Wasserversorgung entficlen davon 5,4 Milliarden m?
(14,2 %). 99 % sind an die offentliche Wasserversorgung angeschlossen. Der héusli-
che Wasserverbrauch pro Person und Tag betrug 2007 122 1. Der Wasserbedarf an
Trinkwasser wird zu 70 % aus Grundwasser und Quellwasser und der Rest aus Ober-
flichenwasser gedeckt.

Eutrophierung

Eine Gefdhrdung der Gewdsser ist die Anreicherung mit anorganischen Pflanzen-
nahrstoffen (Stickstoffverbindungen und Phosphat). Die daraus folgende vermehrte
Produktion pflanzlicher Biomasse bezeichnet man als Eutrophierung (eutroph =
nihrstoffreich). Abgestorbene Pflanzenmassen sinken auf den Gewisserboden und
werden dort unter Sauerstoffverbrauch (aerob) bakteriell zersetzt. Durch kontinuier-
liche Uberdiingung kommt es zu einem Sauerstoffdefizit, die abgestorbene Biomasse
zersetzt sich dann anaerob, es entstehen Methan und toxische Zersetzungsprodukte,
z.B. H,S und NH;. Am Gewisserboden bildet sich Faulschlamm. Lebewesen, die
Sauerstoff benotigen, sterben, das Gewdésser ,,kippt um*, es wird hypertroph.

1975 stammten in der Bundesrepublik 40 % der in die Oberfldchenwisser gelang-
ten Phosphate aus Waschmitteln. Sie enthielten bis zu 40 % Pentanatriumtriphosphat
NasP;0; (vgl. 4.6.11). Nach Erlass der Phosphathochstmengenverordnung fiir
Waschmittel wurde erreicht, dass 1991/92 nur noch 7 % der Phosphate in Gewéssern
aus Waschmitteln stammten. 1975 wurden 276 000 t NasP30;, im Haushalt und ge-
werblichen Bereich verbraucht, 1993 waren es nur noch 15000 t. Ein Beispiel fiir
die Wirkung der Reduzierung der Phosphatemissionen ist die Reoligotrophierung
(Zuriicksetzung in den nihrstoffarmen Zustand) des Bodensees. Von 1985—2003
konnte der Phosphatgehalt um 75 % gesenkt werden.

Wichtigster Phosphatersatzstoff in Waschmitteln ist der Zeolith A (vgl. Abschn.
4.7.10.2). Mit den Polyphosphaten erfolgte die Enthdartung des Wassers (vgl. Abschn.
4.7.6.2) durch Komplexbildung mit den Ca®*-lonen. Zeolithe wirken als Tonenaus-
tauscher. Die Na™-Ionen des Zeoliths werden gegen die Ca®™-Ionen des Wassers
ausgetauscht. Zeolithe sind Okologisch unbedenklich, vermehren aber die Klar-
schlammmengen in den Kldranlagen.

Gewiisser

Die seit den 70er Jahren intensivierten Abwasserreinigungsmafinahmen verbesserten
die biologische Gewisserqualitit deutlich. Die bisher durchgefiihrte Gewéssergiite-
qualifikation wird ersetzt durch eine EG-Wasserrahmenrichtlinie mit einer umfassen-
deren Bewertung der FlieBgewisser mit dem Indikator ,,Okologischer Gewisserzu-
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stand*. Beriicksichtigt wird nicht nur der biologische und chemische Zustand, son-
dern auch die Hydromorphologie (z. B. Verbauung, Begradigung). Zur Zeit sind nur
8 % in einem guten oder sehr guten okologischen Zustand. Hauptursachen des
Nichterreichens des guten 6kologischen Zustands, also Abweichung von natiirlichen
Lebensbedingungen, sind Verdnderungen der Morphologie und Néhrstoffbelastun-
gen durch die Landwirtschaft.

Fir FlieBgewdsser ist die Zielvorgabe fiir die wichtigsten Schwermetalle:

Pb Cd Cr Cu Ni Hg Zn

Ziclvorgabe in mg/kg <100 <12 <100 <60 <50 <08 <200
Erreichte Werte 2010 in % 78 51 93 50 75 88 26

Die Schwermetallbelastung hat abgenommen, die Zielvorgabe konnte aber nicht er-
reicht werden. Hauptverursacher der Schwermetallbelastung sind diffuse Quellen
(Kanalisation, Erosion, Grundwasserzufliisse).

Fir Nahrstoffe gibt es seit 1985 einen abnehmenden Trend der Belastungen fiir
Ammonium-Stickstoff und Gesamtphosphor, aber nicht fiir Nitrat-Stickstoff. Gegen-
iiber 1985 nahmen die Stickstoffeintridge in die Oberflichengewisser 2005 um 45 %
ab, aber das Ziel der Halbierung der Stickstoffemission in Nord- und Ostsee wurde
verfehlt. Die Posphoreintrige wurden um 70 % reduziert und die Zielsetzung der
Halbierung wurde erreicht.

Nordsee

Weite Bereiche der siidlichen Nordsee bis zur Stidkiiste Norwegens und Schwedens
sind Eutrophierungsgebiete. Ebenfalls eutrophiert ist das Wattenmeer. Die Eutro-
phierung beeintrichtigt die Okosysteme. Das iibermiBige Auftreten von Phyto-
planktonbliiten verursacht infolge Lichtmangels den Riickgang von Seewiesen und
infolge Sauerstoffmangels die Dezimierung von Bodenbewohnern (z.B. Seesterne,
Seeigel).

Die Hauptgriinde der Eutrophierung sind die Stickstoffeintrdge aus deutschen
Flissen und atmosphérische Stickstoffeintrige, tiberwiegend verursacht durch die
Landwirtschaft. Obwohl die Nahrstoffeintrage reduziert wurden (von 1985-2005 fiir
Phosphor um 70 % und fiir Stickstoff um 45 %) ist das strategische Ziel einer gesun-
den Meereswelt ohne Eutrophierung bis 2010 nicht erreicht worden.

4.11.2.3 Wald

Waldsterben durch ,,Rauchschdden als Folge hoher Schwefeldioxidkonzentrationen
im Einflussgebiet grofer Braunkohlenwerke gab es z.B. in den achtziger Jahren in
Bohmen und Sachsen. ,,Neuartige Waldschdden®, die seit Beginn der achtziger Jahre
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auftraten, werden durch flichendeckende Beobachtung des Kronenzustandes der
Waldbdume seit 1984 erfasst.

Ein Drittel der Landesflichen in Deutschland besteht aus Wald (44 % sind Privat-
besitz). Die hiufigsten Baumarten sind Fichte (28 %), Kiefer (24 %), Buche (15 %)
und Eiche (10 %). Der Zustand der Wilder hat sich 2012 im Vergleich zum Vorjahr
verbessert. Deutliche Schaden zeigten 25 % der Waldbdume, leichte Schiden 36 %,
ohne Schiden waren 39 %. Der Zustand der Eichen hat sich verschlechtert, den
Buchen geht es deutlich besser, am geringsten waren die Schidden bei Kiefern.

Ursache der Waldschiden sind natiirliche Einflussfaktoren (Witterung, Insekten-
fraf3 usw.) und auch die von Menschen verursachten atmosphérischen Stoffeintrége.
Die schiadigenden Luftschadstoffe sind Schwefeldioxid (SO,), Stickstoffoxide (NO,)
Ammoniak (NH;) und Ozon (O;) (Emissionswerte s. 4.11.2.1). Zur Verhinderung
der Versauerung der Waldboden und Uberdiingung wurden in Luftreinhaltungsab-
kommen (z. B. Goteborg-Protokoll) Grenzwerte zur Minderung der Luftschadstoffe
festgelegt. Fiir SO, wurden die Grenzwerte erreicht, aber nicht fiir die Stickstoff-
oxide und Ammoniak.

Der Lebensraum Wald ist wichtig fiir den Erhalt der Artenvielfalt. In Deutschland
sind nur ca. 50 % sowohl der Pflanzenarten als auch der Tierarten nicht gefdhrdet.

Wailder speichern Kohlenstoffdioxid, auch als CO,-Senken (s. 4.11.1.2) ist ihr Er-
halt wichtig. In langlebigen Holzprodukten wird Kohlenstoff gespeichert. Bei Ver-
brennungsprodukten ersetzen sie fossile Brennstoffe und verringern damit die Treib-
hausgasemission.

4.11.2.4 Baudenkmaler

Bei carbonathaltigen Bauten wird durch SO,-Emissionen Carbonat in Sulfat umge-
wandelt.

CaCO3 + HzSO4 i CaSO4 + C02 + HzO

Das Sulfat hat ein groBeres Volumen als das Carbonat, seine Bildung sprengt das
Gesteinsgefiige. Da das Sulfat wasserloslicher ist als das Carbonat, kann es mit Was-
ser an die Gesteinsoberfldche transportiert werden und dort zu einer weiflen Gips-
kruste auskristallisieren. Carbonathaltige Natursteine sind Kalkstein und basischge-
bundener Sandstein. Die SiO,-Korner des Sandsteins werden durch eine basische
Matrix, z. B. Dolomit CaMg(COs), verbunden.

Bei Bronzedenkmilern bildet sich bei Einwirkung saurer Gase (SO,, CO,) an
der Oberfliche griine Patina. Sie besteht aus basischem Kupfercarbonat
CuCOs; - Cu(OH), und basischem Kupfersulfat CuSO, - Cu(OH),, kann einige mm
dick werden und abplatzen.

Glaser von alten Kirchenfenstern verwittern durch Korrosion, da sich mit saurem
Regen aus dem Kalium des Glases 16sliches Kaliumsulfat bildet.






