
5 Die Elemente der Nebengruppen

Alle Nebengruppenelemente sind Metalle. Sie unterscheiden sich charakteristisch
von den Metallen der Hauptgruppen. Außer den s-Elektronen der äußersten Schale
sind auch die d-Elektronen der zweitäußersten Schale an chemischen Bindungen
beteiligt. Die Nebengruppenmetalle treten daher in vielen Oxidationsstufen auf. Die
meisten Ionen haben unvollständig besetzte d-Niveaus. Sie sind farbig und paramag-
netisch und besitzen überwiegend eine ausgeprägte Neigung zur Komplexbildung.
Durch Wechselwirkung paramagnetischer Momente der Ionen entsteht kollektiver
Magnetismus. Viele Verbindungen sind nichtstöchiometrisch zusammengesetzt, wenn
die Gitterplätze von Ionen verschiedener Oxidationsstufen besetzt sind.

Vor der Besprechung der zehn Nebengruppen ist es zweckmäßig, diese in einigen
theoretischen Kapiteln geschlossen abzuhandeln.

5.1 Magnetochemie

5.1.1 Materie im Magnetfeld

Ein Magnetfeld wird durch die magnetische Induktion (magnetische Flussdichte) B
oder die magnetische Feldstärke (magnetische Erregung) H beschrieben. Im Va-
kuum gilt

B Z µ0 H

Die SI-Einheit der magnetischen Induktion ist das Tesla (Einheitenzeichen T). 1 T Z
1 Vs.m2. Die SI-Einheit der magnetischen Feldstärke ist A.m, die magnetische
Feldkonstante µ0 Z 4 π · 10K7 Vs.Am. Die magnetische Induktion kann durch die
Dichte von Feldlinien veranschaulicht werden.

Bringt man einen Körper in ein homogenes Magnetfeld, so ist im Inneren des
Körpers nicht die Induktion Baußen, sondern eine neue Induktion Binnen vorhanden.
Man kann das magnetische Verhalten durch zwei Größen beschreiben, die Permeabi-
lität μ und die Suszeptibilität �.

Aus der Beziehung

Binnen Z µr Baußen

erhält man μr als dimensionslose Proportionalitätskonstante. Sie wird Permeabilitäts-
zahl (relative magnetische Permeabilität, Durchlässigkeit) eines Stoffes genannt.

Bezeichnet man die im Körper hinzukommende oder wegfallende Induktion, die
magnetische Polarisation (Magnetisierung), mit J, so gilt
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Binnen Z Baußen C J

Aus der Beziehung

J Z �V Baußen

erhält man die Suszeptibilität (Aufnahmefähigkeit) �V eines Stoffes als dimensions-
lose Proportionalitätskonstante.

Es gilt auch

M Z �V Haußen und
J Z µ0 M

M ist die Magnetisierung (SI-Einheit: A.m).
Man kann die Materie in drei Gruppen einteilen (Abb. 5.1).

Diamagnetische Stoffe µr ! 1 �V ! 0
Paramagnetische Stoffe µr O 1 �V O 0
Ferromagnetische Stoffe µr Z 1 �V Z 0

S S
paramagnetischer Stoffdiamagnetischer Stoff

N N

B außen B innen B außenB innen

Abbildung 5.1 Verhalten diamagnetischer und paramagnetischer Stoffe in einem homoge-
nen Magnetfeld. Ein diamagnetischer Stoff wird durch ein inhomogenes Magnetfeld abgesto-
ßen, ein paramagnetischer Stoff in das Feld hineingezogen.

Der Chemiker gibt die Suszeptibilität meist nicht als volumenbezogene Suszepti-
bilität �V (Volumensuszeptibilität), sondern als molare (stoffmengenbezogene) Sus-
zeptibilität �mol (Molsuszeptibilität) an. Für diese und die massenbezogene Suszepti-
bilität �g gilt

�VVm Z �g M Z �mol

Vm molares Volumen, M molare Masse. Es ist üblich �g in cm3
.g und �mol in cm3

.

mol anzugeben.
Bei 300 K liegen die volumenbezogenen Suszeptibilitäten annähernd in folgen-

den Bereichen.
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�V

Diamagnetische Stoffe K10K5 bis K10K4

Paramagnetische Stoffe C10K5 bis C10K3

Ferromagnetische Stoffe C104 bis C105

5.1.2 Magnetisches Moment, Bohr’sches Magneton

Fließt durch eine Spule ein elektrischer Strom, so entsteht ein Magnetfeld. Die Rich-
tung des Feldes ist parallel zur Spulenachse. Die Spule stellt somit einen magneti-
schen Dipol dar und besitzt ein magnetisches Moment µmag. Ein Strom der Stärke I
erzeugt auf einer Kreisbahn mit dem Radius r ein magnetisches Moment, das gleich
dem Produkt aus Stromstärke und umflossener Fläche ist (Abb. 5.2)

µmag Z I r2 π

Die SI-Einheit des magnetischen Moments ist Am2.

N�mag.Sr

I

magnetisches Moment

Abbildung 5.2 Entstehung eines magnetischen Dipols durch einen elektrischen Kreisstrom.
Das magnetische Moment (magnetisches Dipolmoment) beträgt μmag Z I r 2 π. Die Richtung
des Pfeils symbolisiert die Richtung des magnetischen Dipolmoments, seine Länge dessen
numerische Größe.

Auch ein um einen Atomkern sich bewegendes Elektron erzeugt ein magnetisches
Feld. Es besitzt ein magnetisches Bahnmoment, wenn es einen Bahndrehimpuls be-
sitzt. Dies ist bei p-, d- und f-Elektronen der Fall (nicht bei s-Elektronen). Auf Grund
seines Eigendrehimpulses (Spin) besitzt es außerdem ein magnetisches Spinmoment.
Jeder Drehimpuls eines Elektrons ist mit einem magnetischen Moment nach der
Gleichung

μmag Z
e

2me
Z √X (X C 1) (5.1)
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gekoppelt. e Elementarladung, me Elektronenmasse, X Quantenzahl des Drehimpul-

ses, h Planck-Konstante (Z Z
h

2π).

Die magnetischen Momente von Atomen, Ionen und Molekülen werden in Bohr-
Magnetonen μB angegeben.

μB Z
eZ

2me
(5.2)

Das Bohr-Magneton ist die kleinste Einheit des magnetischen Moments, es ist das
elektronische Elementarquantum des Magnetismus. Setzt man für die Konstanten
die Zahlenwerte ein, erhält man

µB Z 9,27 · 10K4 Am2

Für das magnetische Bahnmoment eines Elektrons erhält man aus den Gl. (5.1) und
(5.2) mit X Z l

μl Z √l (l C 1) μB

Für das Spinmoment muss ein g-Faktor (gyromagnetische Anomalie) eingeführt wer-
den. Er hat annähernd den Wert 2. Mit X Z s erhält man

μs Z g √s (s C 1) μB

und mit s Z 1
2 , μs Z 1,7321 μB.

5.1.3 Elektronenzustände in freien Atomen und Ionen,
Russell- Saunders-Terme

Das gesamte magnetische Moment von Atomen oder Ionen resultiert aus den Bahn-
und Spinmomenten aller Elektronen. Für leichtere Atome (bis etwa zu den Lantha-
noiden) erhält man den Gesamtdrehimpuls aus den einzelnen Elektronen nach ei-
nem Schema, das als Russell-Saunders-Kopplung oder LS-Kopplung bezeichnet wird.

Die Spins der einzelnen Elektronen ms koppeln zu einem Gesamtspin MS mit der
Quantenzahl S

MS Z Σ ms

MS Z S, S K 1, S K 2, ..., KS

Die Bahndrehimpulse der einzelnen Elektronen ml koppeln zu einem Gesamtbahn-
drehimpuls ML mit der Quantenzahl L

ML Z Σ ml

ML Z L, L K 1, L K 2, ..., KL

Analog zu den Bezeichnungen für einzelne Elektronen werden folgende Symbole
verwendet.
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L 0 1 2 3 4 5
Symbol S P D F G H

Gesamtspin und Gesamtbahndrehimpuls koppeln zu einem Gesamtdrehimpuls mit
der Quantenzahl J

J Z L C S, L C SK1, L C SK2, ..., LKS (L R S)
J Z S C L, S C LK1, S C LK2, ..., SKL (S R L)

Die durch die Quantenzahlen S, L und J bestimmten Zustände nennt man Russell-
Saunders-Terme. Das Symbol dafür ist 2SC1LJ. 2 S C 1 nennt man Spinmultiplizität.

Beispiel: Kohlenstoffatom

Es sind die möglichen Zustände (Terme) des Kohlenstoffatoms zu finden. Die
Elektronenkonfiguration des C-Atoms ist 1s2 2s2 2p2. Vollständig gefüllte Schalen
oder Unterschalen können außer Acht gelassen werden. Für sie ist immer ML Z
0 und MS Z 0. Zu berücksichtigen sind also nur die beiden p-Elektronen. Für p-
Elektronen ist l Z 1 und jedes p-Elektron kann die ml-Werte C1, 0, K1 anneh-
men. Die möglichen ML-Werte liegen daher zwischen C2 und K2. Für jedes der
beiden p-Elektronen ist ms Z C 1

2 oder ms Z K 1
2 , die möglichen MS-Werte sind

1, 0, K1. In der Abb. 5.3 sind alle erlaubten Kombinationen von ml - und ms-
Werten den ML MS-Kästchen zugeordnet. Sie führen zu drei Zuständen: 3P, 1D, 1S.
Zum Term 3P mit L Z 1 und S Z 1 gehören neun Kombinationen (graue Kästchen).
Zum Term 1D mit L Z 2 und S Z 0 gehören fünf Kombinationen (blaue Kästchen)
und zum Term 1S eine Kombination mit L Z 0 und S Z 0 (weißes Kästchen).
Bei Berücksichtigung der J-Werte erhält man die folgenden Terme: 3P2,

3P1, 3P0,
1D2, 1S0.

Der Term mit der niedrigsten Energie, der Grundzustand, kann nach den Regeln
von Hund ermittelt werden.

Der Grundterm besitzt den höchsten Wert der Spinmultiplizität 2 S C 1. Wenn
mehrere Terme die gleiche Spinmultiplizität haben, dann ist der Term mit dem grö-
ßeren L-Wert stabiler. Bei gleicher Spinmultiplizität und gleichem L-Wert ist in der
ersten Hälfte einer Untergruppe der Term mit dem kleinsten J-Wert, in der zweiten
Hälfte der mit dem größten J-Wert am stabilsten.

Der Grundterm des C-Atoms ist also der Term 3P0. Der 1D-Term liegt 105 kJ.

mol, der 1S-Term 135 kJ.mol über dem 3P-Grundterm (Abb. 5.4).
Die energetische Aufspaltung eines Terms auf Grund seiner verschiedenen J-

Werte bezeichnet man als Multiplettaufspaltung. Die Energiedifferenz der Multi-
plettterme ist im Allgemeinen eine Größenordnung kleiner als die der 2SC1L-Terme.
Jeder Multiplettterm ist (2 J C 1)-fach entartet. Im Magnetfeld wird die Entartung
aufgehoben und es erfolgt eine Aufspaltung in 2 J C 1 Energieterme (Zeeman-Auf-
spaltung).
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Abbildung 5.3 MLMS-Zustände für die Elektronenkonfiguration p2.
Die Zahlen bezeichnen die ml -Werte; die ms-Werte C1.2 und K1.2 sind mit C bzw. K ge-
kennzeichnet.
Graue Kästchen: 9 Kombinationen mit ML Z 1, 0, K1 und MS Z 1, 0, K1, die zum Term 3P
mit L Z 1, S Z 1 gehören.
Blaue Kästchen: 5 Kombinationen mit ML Z 2, 1, 0, K1, K2 und MS Z 0, die zum Term 1D
mit L Z 2, S Z 0 gehören.
Weißes Kästchen: 1 Kombination, sie gehört zum Term 1S mit L Z 0, S Z 0.

3P2

3P1

3P0

3P

1D

1S 1S0

1D2

Multiplettaufspaltung Aufspaltung im Magnetfeld
(Zeeman-Aufspaltung)

Abbildung 5.4 Schematisches Termdiagramm der Konfiguration p2.

Die Russell-Saunders-Terme für die Elektronenkonfigurationen d1Kd9 sind in der
Tabelle 5.1 angegeben. Die Terme des Grundzustandes für alle Elektronenkonfigura-
tionen enthält die Tabelle 2 in Anhang 2.
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Tabelle 5.1 Russell-Saunders-Terme für die Elektronenkonfigurationen d1Kd9

Konfiguration 2SC1L-Terme Grundterme

d1, d9 2D 2D3.2, 2D5.2

d2, d8 3F, 3P, 1G, 1D, 1S 3F2, 3F4

d3, d7 4F, 4P, 2H, 2G, 2F, 2 ! 2D, 2P 4F3.2, 4F9.2

d4, d6 5D, 3H, 3G, 2 ! 3F, 3D, 2 ! 3P, 1I, 2 ! 1G, 1F, 5D0, 5D4

2 ! 1D, 2 ! 1S
d5 6S, 4G, 4F, 4D, 4P, 2I, 2H, 2 ! 2G, 2 ! 2F, 3 ! 2D, 2P, 2S 6S5.2

5.1.4 Diamagnetismus

Diamagnetisch sind alle Stoffe, deren Atome, Ionen oder Moleküle abgeschlossene
Schalen oder Unterschalen haben. Sie besitzen kein resultierendes magnetisches Mo-
ment, da sich die Spinmomente und die Bahnmomente der Elektronen kompensie-
ren. Die meisten Substanzen sind diamagnetisch, weil die ungepaarten Elektronen
der Atome bei der Bildung von Verbindungen abgesättigt werden.

Die durch ein Magnetfeld induzierte magnetische Polarisation ist dem äußeren
Feld entgegengerichtet. Dies führt zu einer Schwächung im Inneren des diamagneti-
schen Stoffes: �dia ! 0 (Abb. 5.1).

Die diamagnetische Suszeptibilität ist unabhängig von der Feldstärke und der
Temperatur.

Die diamagnetische Suszeptibilität eines Moleküls kann additiv aus empirischen
Einzelwerten der Atome (�Atom) und der Bindungen (�Bindung) des Moleküls berech-
net werden.

�dia Z Σ�Atom C Σ�Bindung

Bei Ionenverbindungen erhält man die diamagnetische Suszeptibilität aus der
Summe der Ionensuszeptibilitäten.

�dia Z �Kation C � Anion

5.1.5 Paramagnetismus

Atome, Ionen und Moleküle, in denen ungepaarte Elektronen vorhanden sind, besit-
zen ein permanentes magnetisches Moment (vgl. Abschn. 5.1.2). Ohne äußeres Feld
sind die magnetischen Momente statistisch verteilt und heben sich daher gegenseitig
auf. Legt man ein äußeres Feld an, so richten sich die magnetischen Momente in
Feldrichtung aus, es entsteht ein Magnetfeld, das dem äußeren Feld gleichgerichtet
ist. Ein solcher Stoff ist paramagnetisch: �para O 0 (Abb. 5.1).
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Die paramagnetische Suszeptibilität ist unabhängig von der Feldstärke, aber tem-
peraturabhängig, da eine Temperaturzunahme der Ausrichtung der permanenten
Magnete im äußeren Feld entgegenwirkt.

Der diamagnetische Effekt tritt bei allen Stoffen auf.

� Z �dia C �para

Der Diamagnetismus ist mehrere Größenordnungen schwächer als der Paramagne-
tismus. (Eine Ausnahme ist der Paramagnetismus des Elektronengases von Metal-
len.) Substanzen mit ungepaarten Elektronen sind daher paramagnetisch. Die ge-
messene Suszeptibilität paramagnetischer Stoffe � ist etwas kleiner als die wahre
paramagnetische Suszeptibilität �para, da �dia negativ ist.

Die Temperaturabhängigkeit der paramagnetischen Suszeptibilität kann mit dem
Curie-Gesetz

�para Z
C
T

bzw. mit dem Curie-Weiss-Gesetz

�para Z
C

TKΘ

beschrieben werden (Abb. 5.5). Θ, die paramagnetische Curie-Temperatur, kann posi-
tiv oder negativ sein. Ihr Vorhandensein bedeutet, dass die magnetischen Dipole der

(a) (b)
T T

1
�para

1
�para

Abbildung 5.5 Abhängigkeit der paramagnetischen Suszeptibilität von der Temperatur

a) Curie-Gesetz
1

�para
Z

T
C

b) Curie-Weiss-Gesetz
1

�para
Z

TKΘ
C

; Θ, die paramagnetische Curie-Temperatur, kann po-

sitiv oder negativ sein.
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Teilchen nicht unabhängig voneinander sind, sondern dass ihre Orientierung durch
die Orientierung der Nachbardipole beeinflusst wird. Für die Curie-Konstante C gilt

C Z
μ0 NA

3k
μmag

2

µ0 magnetische Feldkonstante, NA Avogadro-Konstante, k Boltzmann-Konstante.
Durch Messung der volumenbezogenen Suszeptibilität, Umrechnung auf die molare

Suszeptibilität und Abzug der diamagnetischen Suszeptibilität erhält man die para-
magnetische Suszeptibilität. Daraus kann das magnetische Moment ermittelt werden.

μexp Z √ 3k
μ 0 NA

�para (TKΘ)

Zur magnetochemischen Lösung von Strukturproblemen wird das experimentelle
magnetische Moment µexp mit dem berechneten magnetischen Moment verglichen.
Man bezeichnet letzteres als effektives magnetisches Moment µeff.

Für die Berechnung der magnetischen Momente kann man zwei Grenzfälle unter-
scheiden.

Wenn die Kopplung zwischen Gesamtbahndrehimpuls und Gesamtspin stark ist,
dann ist die Multiplettaufspaltung viel größer als kT. Alle Teilchen befinden sich
daher im Zustand niedrigster Energie, der durch die Quantenzahl J bestimmt ist.
Dafür erhält man (vgl. Gleichung 5.1 und Gleichung 5.2)

μeff Z gJ μ B√J (J C 1)

gJ Z 1 C
J(J C 1) C S(S C 1) K L(L C 1)

2 J(J C 1)

Dieser Fall ist bei den Lanthanoiden realisiert. Bei ihnen kommt das paramagneti-
sche Moment durch die 4f-Elektronen zustande. Diese inneren Elektronen sind nicht
an Bindungen beteiligt und nach außen gegen den Einfluss von Ligandenfeldern
weitgehend abgeschirmt. Abb. 5.6 zeigt die gute Übereinstimmung zwischen µexp

und µeff.
Bei schwacher Spin-Bahn-Kopplung ist die Multiplettaufspaltung viel kleiner als

kT. Die Teilchen haben keinen durch J bestimmten Gesamtdrehimpuls. Der durch L
bestimmte Bahndrehimpuls und der durch S bestimmte Spin nehmen unabhängig
voneinander alle im Raum erlaubten Lagen ein. Das effektive magnetische Mo-
ment beträgt

μeff Z μB√L (L C 1) C 4 S (S C 1)

Oft sind die Bahnmomente ganz oder teilweise unterdrückt. Mit L Z 0 erhält man
die „spin-only“-Werte.

μeff Z 2 μB√S (S C 1)
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effektives
magnetisches Moment
in  �B-Einheiten
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Abbildung 5.6 Magnetische Momente der Lanthanoidionen Ln3C

Mit der Beziehung μ Z gJ√J (J C 1) μB berechnete magnetische Momente (K). Die Grund-

terme sind in der Tabelle 5.9 angegeben.

Beispiel: Terbium Tb, Grundterm 7F6

2 S C 1 Z 7; S Z 3; L Z 3, J Z 6

gJ Z 1 C
6(6 C 1) C 3(3 C 1) K 3(3 C 1)

2 $ 6(6 C 1)
Z

3
2

μ Z
3
2√6 (6 C 1) μB Z 9,72 μB

C Experimentelle magnetische Momente. Nur für Sm3C und Eu3C sind die experimentellen
Werte größer. Bei beiden Ionen liegt der erste angeregte J-Zustand relativ nahe über dem
Grundzustand, so dass er bei normaler Temperatur teilweise besetzt ist. Da die angeregten Zu-
stände höhere J-Werte als der Grundzustand besitzen, sind die experimentellen magnetischen
Momente größer, als die Berechnung unter ausschließlicher Berücksichtigung des Grundzustan-
des ergibt.

Beispiele sind die Verbindungen der 3d-Übergangsmetalle (Tabelle 5.2), bei denen
die paramagnetischen Eigenschaften der 3d-Ionen durch die sie umgebenden Ligan-
den beeinflusst werden. Bei den Ionen der ersten Hälfte der 3d-Elemente stimmen
die experimentellen magnetischen Momente mit den spin-only-Werten überein. Bei
den Ionen der zweiten Hälfte sind durch das Kristallfeld die Bahnmomente nur
teilweise unterdrückt.
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Tabelle 5.2 Vergleich berechneter und experimenteller magnetischer Momente für 3d-Ionen.

Anzahl Ion Grund- μeff

μB

μexp

μBder d-Elek- term
tronen gJ√J (J C 1) √L (L C 1) C 4 S (S C 1) 2√S (S C 1)

0 Sc3C 1S0 0 0 0 0
1 Ti3C 2D3.2 1,55 3,00 1,73 1,7K1,8

V4C 1,6K1,8
2 V3C 3F2 1,63 4,47 2,83 2,8K2,9

Ti2C

3 V2C 4F3.2 0,70 5,20 3,87 3,8K3,9
Cr3C 3,7K3,9
Mn4C 3,8K4,0

4 Cr2C 5D0 0 5,48 4,90 4,8K4,9
Mn3C 4,9K5,0

5 Mn2C 6S5.2 5,92 5,92 5,92 5,7K6,1
Fe3C 5,7K6,0

6 Co3C 5D4 6,71 5,48 4,90 5,1K5,7
7 Co2C 4F9.2 6,63 5,20 3,87 4,3K5,2

Ni3C

8 Ni2C 3F4 5,59 4,47 2,83 2,8K3,5
9 Cu2C 2D5.2 3,55 3,00 1,73 1,8K2,1

10 CuC 1S0 0 0 0 0
Zn2C

Beispiel:

V3C, Grundterm 3F2

2 S C 1 Z 3; S Z 1; L Z 3, J Z 2

2√S (S C 1) Z 2√1 (1 C 1) Z 2,83

√L (L C 1) C 4 S (S C 1) Z √3 (3 C 1) C 4 (1 C 1) Z 4,47

gJ Z 1 C
J(J C 1) C S(S C 1) K L(L C 1)

2 J(J C 1)
Z 1 C

2(2 C 1) C 1(1 C 1) K 3(3 C 1)

2 $ 2(2 C 1)
Z

2
3

gJ√J (J C 1) Z
2
3√2 (2 C 1) Z 1,63

5.1.6 Spinordnung, spontane Magnetisierung

Beim Diamagnetismus und beim Paramagnetismus erfolgt keine Wechselwirkung
zwischen den Atomen, Ionen und Molekülen, sie sind magnetisch isoliert. Die mag-
netischen Eigenschaften sind annähernd additiv aus denen der einzelnen Teilchen
zusammengesetzt.

Wenn in Feststoffen Wechselwirkungen zwischen den Spins paramagnetischer Teil-
chen auftreten, sprechen wir von kooperativem oder kollektivem Magnetismus. Sind
die Teilchen, zwischen denen die Wechselwirkung auftritt, benachbart, ist eine di-
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Spinorientierung Beispiele

ferromagnetisch Fe, Co, Ni, Tb, Dy, Gd, CrO2

antiferromagnetisch MnO, CoO, NiO, FeF2, MnF2

ferrimagnetisch Ferrite, Granate

verkantet FeF3, FeBO3

(schwache Ferromagnetika)

spiralförmig Lanthanoide
(nur ein Beispiel für
spiralförmige Spinstrukturen)

Abbildung 5.7 Schematische Darstellung verschiedener Spinstrukturen.

rekte Wechselwirkung vorhanden. Bei indirekter Wechselwirkung wird die Aus-
tauschwechselwirkung durch die Elektronen diamagnetischer Ionen vermittelt, die
sich zwischen den paramagnetischen Teilchen befinden.

Unterhalb einer charakteristischen Temperatur erfolgt auf Grund der Spin-Spin-
Wechselwirkung eine Spinordnung und eine spontane Magnetisierung. Die Spinord-
nung stellt sich ohne äußeres Feld ein. Es existiert unterschiedlich zu diamagneti-
schen und paramagnetischen Stoffen eine komplizierte Abhängigkeit der Suszeptibi-
lität von der Feldstärke.

Es gibt verschiedene Spinordnungen. Am wichtigsten ist die parallele Ausrichtung
der Spins (ferromagnetische Spinordnung) und die antiparallele Ausrichtung der
Spins (antiferromagnetische Spinordnung). Außerdem gibt es Spinordnungen mit
komplizierten Spiralstrukturen und verkantete Spinstrukturen (Abb. 5.7).

Ferromagnetismus

Unterhalb der Curie-Temperatur TC erfolgt innerhalb eines kleinen Bereichs, der
so genannten „Domäne“ (Weiss’scher Bereich) eine parallele Kopplung der Spins
benachbarter Atome. Die Suszeptibilität ist 107 bis 1010 mal größer als die der Para-
magnetika, sie erreicht ihren größten Wert bei T Z 0 K. Mit steigender Temperatur
nimmt die magnetische Polarisation, also auch die Suszeptibilität ab, da sich inner-
halb der Weiss’schen Bezirke die magnetischen Spinmomente teilweise antiparallel
zueinander orientieren. Oberhalb der Curie-Temperatur bricht die Spinkopplung zu-
sammen, es gilt dann das Curie-Weiss-Gesetz. Θ ist bei ferromagnetischen Stoffen
positiv (Abb. 5.8).

Nach außen ist ein ferromagnetischer Stoff auch unterhalb TC unmagnetisch, da
die Richtungen der Magnetisierung der einzelnen Weiss’schen Bereiche statistisch
verteilt sind, so dass ein Gesamtmoment Null resultiert (Abb. 5.8). In einem Magnet-
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Abbildung 5.8 Schematische Darstellung des Verlaufs der spontanen Magnetisierung und
der reziproken Suszeptibilität ferro-, ferri- und antiferromagnetischer Stoffe als Funktion der
Temperatur (Schwarze Kurven: Bereiche des kooperativen Magnetismus. Blaue Kurven: Para-
magnetische Bereiche). JS bedeutet Sättigungsmagnetisierung.

feld erfolgt eine Magnetisierung des ferromagnetischen Stoffes, da sich die magneti-
schen Momente der Weiss’schen Bereiche im Feld ausrichten (Abb. 5.9).

Ferromagnetismus tritt bei Fe, Co, Ni, Gd, Dy, EuS, CrO2 sowie Legierungen aus
Cu, Al und Mn (Heusler’sche Legierungen) auf.

Ferrimagnetismus

Innerhalb eines Weiss’schen Bereichs erfolgt unterhalb der ferrimagnetischen Curie-
Temperatur TC eine antiparallele Kopplung verschieden großer Spinmomente. Es re-
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Abbildung 5.9 Hysterese-Schleife von ferromagnetischen und ferrimagnetischen Stoffen.
In einem Magnetfeld richten sich die magnetischen Momente der Weiss’schen Bereiche im
Feld aus. Die Magnetisierung M wächst solange mit der Feldstärke, bis bei HS eine vollständige
Spinausrichtung erfolgt ist; man erhält dann die Sättigungsmagnetisierung MS. Verringert man
die Feldstärke des äußeren Feldes auf Null, verläuft die Magnetisierung nicht entlang der Neu-
kurve, sondern in einer Hysterese-Schleife. Bei H Z 0 verbleibt eine Magnetisierung MR (Re-
manenzmagnetisierung). Es ist ein Permanentmagnet entstanden. Erst bei einem Feld KHC

(Koerzitivfeldstärke) erreicht man wieder die Magnetisierung M Z 0. Bei KHS erhält man die
Sättigungsmagnetisierung KMS. Verringert man die Feldstärke und kehrt ihre Richtung um,
verläuft die Magnetisierung in Pfeilrichtung über M Z KMR, M Z 0 nach M Z CMS .
„Magnetisch harte“ Werkstoffe sind solche mit einer großen Remanenzmagnetisierung und
großer Koerzitivfeldstärke (Permanentmagnete).

sultiert ein magnetisches Moment und es findet eine spontane Magnetisierung statt.
Wegen der statistischen Verteilung der Momente der einzelnen Weiss’schen Bereiche
tritt nach außen keine Magnetisierung auf und erst bei Einwirkung eines äußeren
Feldes erfolgt Magnetisierung (Abb. 5.8). Die Abhängigkeit der Magnetisierung von
der Temperatur und dem äußeren Feld ähnelt der ferromagnetischer Stoffe (Abb. 5.8
u. Abb. 5.9). Oberhalb der Curie-Temperatur gilt das Curie-Weiss-Gesetz, Θ ist ne-
gativ.

Wichtige Beispiele für ferrimagnetische Stoffe sind Spinelle und Granate. In Spinel-
len (vgl. Abb. 5.10) gibt es zwei Metalluntergitter. Das A-Untergitter besteht aus den
Kationen, die tetraedrisch, das B-Untergitter aus den Kationen, die oktaedrisch von
Sauerstoffionen koordiniert sind. In jedem Untergitter sind die Spins parallel zueinan-
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Sauerstoffionen
Kationen des A-Teilgitters
Kationen des B-Teilgitters

Abbildung 5.10 Ferrimagnetische Kopplung der Spins in Spinellen (vgl. Abb. 2.19). In jedem
Teilgitter ist die Spinorientierung (durch Pfeile symbolisiert) parallel. Zwischen den beiden
Untergittern ist die Spinorientierung antiparallel.

der orientiert. Zwischen den Untergittern ist die Orientierung antiparallel. Da die
Momente der Untergitter verschieden sind, resultiert ein Gesamtmoment. Bei T Z 0
K sind die Spins vollkommen orientiert, man erhält die Sättigungsmagnetisierung. In
jedem Untergitter beträgt das Sättigungsspinmoment

µ Z g S µB

Mit g Z 2 und nB Z Anzahl ungepaarter Elektronen folgt

µ Z nB µB

In der Tabelle 5.3 sind die experimentellen und die theoretischen Sättigungsmomente
für verschiedene Ferrite MFe2O4 (M Z Fe, Co, Ni, Mn, Zn, Cd) mit Spinell-Struktur
angegeben. Der bekannteste Ferrit ist der Magnetit Fe3O4, ein inverser Spinell, bei
dem das A-Untergitter von Fe3C-Ionen, das B-Untergitter statistisch mit Fe3C- und
Fe2C-Ionen besetzt ist.

Tabelle 5.3 Magnetische Momente µ einiger Ferrite mit Spinellstruktur in μB

Spinell nB(A) nB(B) μ(theor.) μ(exp.)*

Fe3C(Fe2CFe3C)O4 5 9 4 4,0K4,2
Fe3C(Co2CFe3C)O4 5 8 3 3,3K3,9
Fe3C(Ni2CFe3C)O4 5 7 2 2,2K2,4
Mn0,8

2C Fe0,2
3C (Mn0,2

2C Fe1,8
3C)O4 5 10 5 4,4K5,0

Zn2C(Fe2
3C)O4** (10) 0

Cd2C(Fe2
3C)O4** (10) 0

* Die größeren experimentellen magnetischen Momente werden wahrscheinlich durch Beiträge
des Bahnmoments verursacht.

** Da Zn2C und Cd2C keine ungepaarten Elektronen besitzen erfolgt keine Spinkopplung mit
den Kationen des B-Untergitters.
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Abbildung 5.11 Temperaturabhängigkeit der spontanen Magnetisierung einiger Ferrite
MFe2O4 (M Z Fe, Mn, Co, Ni).

In der Abb. 5.11 ist für einige Ferrite die Magnetisierung in Abhängigkeit von der
Temperatur wiedergegeben. Die Curie-Temperatur spiegelt die Größe der Austausch-
wechselwirkung wider.

Die antiferromagnetische Kopplung zwischen den Metalluntergittern in Spinellen
oder NaCl-Strukturen ist eine durch die Anionen vermittelte indirekte Austausch-
wechselwirkung. Sie wird Superaustausch genannt.

Ferrite der Zusammensetzung M3
3CFe5

3CO12 (M Z Y, Gd, Tb, Dy, Ho, Er, Tm, Yb,
Lu) kristallisieren in der komplizierten, kubischen Granat-Struktur. Die Elementar-
zelle enthält 8 Formeleinheiten, also 96 Sauerstoffionen. Die Sauerstoffionen sind
nicht in einer der dichtesten Packungen angeordnet. Es gibt 3 Metalluntergitter. Die
Seltenerdmetalle sind von 8 Sauerstoffionen trigonal-dodekaedrisch umgeben. Zwei
Fe3C-Ionen sind oktaedrisch, drei tetraedrisch koordiniert. Die magnetischen Mo-
mente der beiden Fe-Untergitter sind antiparallel zueinander orientiert. Das resultie-
rende Moment ist wiederum antiparallel zum Moment des Seltenerdmetalluntergit-
ters orientiert. Für die beiden Fe-Untergitter folgt daraus mit nB(Fe) Z 5 das Sätti-
gungsmoment

µFe Z (3 nB(Fe) Q 2 nB(Fe)) µB Z 5µB

Berücksichtigt man auch für die Lanthanoide (Ln) nur die Spinmomente, erhält man
das Gesamtmoment nach

µGes Z nBµB

mit
nB Z - 3 nB(Ln) K 5 -

nB(Ln) Z 2 S ist gleich der Zahl ungepaarter Elektronen der Ln3C-Ionen (vgl.
Tab. 5.9).
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Y3C Gd3C Tb3C Dy3C Ho3C Er3C Tm3C Yb3C Lu

nB(Ln) 0 7 6 5 4 3 2 1 0
nBtheor. 5 16 13 10 7 4 1 2 5
nBexp. 4,72 16 18,2 16,4 15,2 10,4 1,2 0 5

Berechnete und gemessene magnetische Momente stimmen nur überein, wenn das
Bahnmoment L Z 0 beträgt. Bei allen anderen Lanthanoid-Ferriten ist das gemessene
magnetische Moment wesentlich größer als der spin-only-Wert. Das Bahnmoment ist
nur teilweise durch das Kristallfeld unterdrückt und liefert unterschiedlich zu Ferriten
mit Spinellstruktur einen erheblichen Beitrag zum Gesamtmoment.

Der Neodym-YAG-Laser besteht aus Yttrium-Aluminium-Granat (Y3Al5O12), in
dem Y3C durch etwas Nd3C substituiert ist.

Antiferromagnetismus

Unterhalb der Néel-Temperatur TN erfolgt eine spontane antiparallele Kopplung
gleich großer Momente in einem Weiss’schen Bereich. Beim absoluten Nullpunkt ist
die Ausrichtung vollkommen und es resultiert Diamagnetismus. Mit zunehmender
Temperatur und damit zunehmender Wärmebewegung ist die Kopplung gestört, die
Suszeptibilität � nimmt zu und durchläuft bei TN ein Maximum. Oberhalb TN bricht
die Spinordnung zusammen, die Substanz verhält sich normal paramagnetisch, mit
zunehmender Temperatur nimmt � ab (Abb. 5.8). Bei Antiferromagnetika resultiert
aus der Spinkopplung keine magnetische Polarisation und im äußeren Feld erfolgt
keine makroskopische Magnetisierung.

Antiferromagnetisch sind z. B. MnO (vgl. Abschn. 5.3), CoO, NiO, α-Fe2O3, FeF2.
Ihre Néel-Temperaturen betragen 122 K, 292 K, 523 K, 953 K und 80 K.

5.2 Mößbauer-Spektroskopie

Das beim Übergang eines angeregten Kernzustandes (Quelle) in den Grundzustand
emittierte γ-Quant kann von einem gleichen Kern im Grundzustand (Absorber) ab-
sorbiert werden. Emission und Absorption müssen rückstoßfrei erfolgen (Abb. 5.12).

Die rückstoßfreie Kernresonanz von γ-Strahlen wird Mößbauer-Effekt genannt. Er
wurde 1958 von R. Mößbauer entdeckt.

Ist die Energiedifferenz zwischen angeregtem Zustand und Grundzustand für die
Quelle und den Absorber nicht genau gleich, erfolgt keine Resonanz. Man kann aber
die Resonanzbedingung dadurch herstellen, dass man dem γ-Quant Doppler-Energie
zuführt. Bei der 57 Fe-Mößbauer-Spektroskopie wird die Quelle mit einer Geschwin-
digkeit zwischen K10 mm.s und C10 mm.s bewegt. Pro mm.s erhält das γ-Quant
eine zusätzliche Energie von 5 · 10K8 eV. Misst man die Kernresonanz in Abhängig-
keit von der Geschwindigkeit der Quelle, erhält man ein Mößbauer-Spektrum
(Abb. 5.13).
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Abbildung 5.12 Kernresonanz von 57 Fe. Der angeregte Zustand des Eisenkerns hat eine
Lebensdauer von 10K7 s. Beim Übergang in den Grundzustand wird ein γ-Quant der Energie
von 14,4 keV abgegeben. Trifft es auf einen Eisenkern, der sich im Grundzustand befindet und
dessen chemische Umgebung identisch ist, kann durch Absorption des γ-Quants Anregung
erfolgen. Der Anteil rückstoßfreier Kernübergänge beträgt beim Eisen bei Raumtemperatur
70 %. Rückstoßfreie Kernresonanz ist nur im festen Zustand möglich.
Angeregte 57 Fe-Kerne entstehen aus 57Co-Kernen durch Elektroneneinfang. 57Co hat eine
Halbwertszeit von 270 Tagen.
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Abbildung 5.13 Mößbauer-Spektrum.
Bei einer charakteristischen Geschwindigkeit der Quelle erfolgt Resonanz. Die Resonanzab-
sorption der γ-Quanten wird vom Detektor als Schwächung der Strahlungsintensität der Quelle
registriert. Es entsteht eine Mößbauer-Linie. Die Linienbreite ist sehr klein (beim 57 Fe-Kern
5 $ 10K9 eV), man kann daher außerordentlich kleine Energieänderungen messen.

Die Energieniveaus der Kernzustände werden durch die chemische Umgebung be-
einflusst. Die Energieänderung ist von der Größenordnung 10K8K10K7 eV. Aus den
Wechselwirkungen zwischen dem Kern des Mößbauer-Atoms und den umgebenden
Elektronen K des Mößbauer-Atoms oder anderer Atome der Umgebung K lassen
sich chemische Informationen ableiten. Drei Arten der Wechselwirkung können un-
terschieden werden (Abb. 5.14).
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Abbildung 5.14 Hyperfeinwechselwirkungen des 57 Fe-Kerns.

1. Elektrische Monopol-Wechselwirkung zwischen Atomkern und s-Elektronen am
Kernort. Die Energie des Grundzustandes und die Energie des angeregten Zustandes
werden unterschiedlich verändert. Die dadurch veränderte Übergangsenergie wird
durch die Isomerieverschiebung δ registriert. δ liefert also eine Information über die
s-Elektronendichte und lässt Rückschlüsse zu über Oxidationszustand, Koordination,
Elektronegativität von Liganden, π-Akzeptoreigenschaften von Liganden in Komple-
xen (vgl. Abschn. 5.4.6). Bei high-spin-Eisenverbindungen ändert sich die Elektronen-
dichte deswegen mit der Oxidationszahl, weil bei unterschiedlicher Anzahl der d-
Elektronen die s-Elektronen verschieden stark abgeschirmt werden.

2. Elektrische Quadrupolwechselwirkung zwischen dem elektrischen Quadrupol-
moment des Kerns und einem inhomogenen elektrischen Feld am Kernort. Das Ener-
gieniveau des angeregten Zustandes des 57 Fe-Kerns spaltet symmetrisch auf (Quadru-
polaufspaltung Δ). Es gibt zwei Resonanzabsorptionen, das Spektrum besteht aus
einem Dublett. Bei Ionen mit kugelsymmetrischer Ladungsverteilung, z. B. Fe3C, wird
ein inhomogenes Feld durch eine nichtkubische Umgebung im Kristallgitter erzeugt
(Gittereffekt). Beim Gittereffekt ist die Quadrupolaufspaltung klein. Verursacht die
nichtkubische Umgebung eine nichtkugelsymmetrische Ladungsverteilung der Elekt-
ronenhülle wie z. B. beim Fe2C, dann ist die Quadrupolaufspaltung groß (Valenzef-
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fekt). Aus dem Vorhandensein und der Größe der Quadrupolaufspaltung erhält man
Informationen über Molekülsymmetrie, Platzsymmetrie, Oxidationszustand, Koordi-
nation, Ligandenfeldaufspaltung.

3. Magnetische Dipolwechselwirkung zwischen dem magnetischen Dipolmoment
eines Kerns mit einem magnetischen Feld am Kernort. Die Energieniveaus des
Grundzustandes und des angeregten Zustandes werden aufgespalten (Magnetische
Aufspaltung ΔEM). Beim 57 Fe-Kern sind sechs Übergänge möglich, das Spektrum
besteht aus einem Sextett. Die magnetische Aufspaltung liefert Informationen über
den magnetischen Zustand (Ferromagnetismus, Ferrimagnetismus) und die Stärke in-
nerer Magnetfelder. Aus den bei verschiedenen Temperaturen gemessenen Spektren
können Curie-Temperaturen ermittelt werden.

In den meisten Spektren sind mehrere Wechselwirkungen überlagert.

Beispiel: Fe3O4

Fe3O4 ist ein inverser Spinell: Fe3C(Fe2CFe3C)O4. Er ist ferrimagnetisch und ein
guter elektrischer Leiter. Die Analyse des gemessenen Mößbauer-Spektrums er-
gibt, dass es durch Überlagerung von zwei Sextetts erklärt werden kann
(Abb. 5.15).
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Abbildung 5.15 Mößbauer-Spektrum von Fe3O4. Das an polykristallinem Fe3O4 gemessene
Spektrum ist eine Überlagerung der beiden dargestellten Sextetts. Das Sextett mit der kleine-
ren Intensität (blau gezeichnet) stammt von tetraedrisch koordiniertem Eisen. Aus der Isome-
rieverschiebung folgt, dass dieses Sextett von Fe3C-Ionen herrührt. Die Oktaederplätze sind
von Fe2C- und Fe3C-Ionen besetzt. Sie ergeben aber nur ein Sextett (schwarz gezeichnet) mit
einer Isomerieverschiebung, die der Oxidationsstufe 2,5 entspricht. Das Mößbauer-Spektrum
registriert nur eine einheitliche Eisenspezies, und es beweist, dass auf den Oktaederplätzen
ein schneller Elektronenaustausch zwischen Fe2C- und Fe3C-Ionen stattfindet. Die Größe des
inneren Feldes ist für den Tetraederplatz größer (49,2 T) als für den Oktaederplatz (45,8 T)
(s. Abschn. 2.7.5.2).
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Der Mößbauer-Effekt wurde bei etwa einem Drittel der Elemente nachgewiesen.
Die Mößbauer-Untersuchungen sind aber auf relativ wenige Elemente beschränkt.
Am umfangreichsten und wichtigsten ist die 57 Fe-Mößbauer-Spektroskopie. Zahlrei-
che Untersuchungen gibt es aber auch von Sn, Sb, Te, I, Xe, Cs, Ni, Ru, Os, Ir, Pt,
Au und einigen Lanthanoiden.

5.3 Neutronenbeugung

Wie Elektronen (vgl. S. 40), so besitzen auch Neutronen Welleneigenschaften. Die
Wellenlängen von Neutronenstrahlen haben die Größe der Atomabstände in Kristal-
len. Man kann daher analog der Röntgenbeugung (vgl. Abschn. 2.8.2) Kristallstruk-
turuntersuchungen mit der Neutronenbeugung durchführen.

Die Wechselwirkung der Neutronen mit dem Kristall ist durch zwei Prozesse an-
nähernd gleicher Größenordnung bestimmt.

Kernstreuung. Wechselwirkung des Neutrons mit den Atomkernen auf Grund von
Kernwechselwirkungskräften.

Das Streuvermögen für Röntgenstrahlen nimmt proportional mit der Ordnungs-
zahl Z der Atome zu. Bei der Neutronenbeugung ist das Streuvermögen der Kerne
regellos über die Elemente des PSE verteilt. So ist z. B. das Streuvermögen der Was-
serstoffatome vergleichbar mit dem schwerer Elemente.

Magnetische Streuung. Magnetische Dipol-Dipol-Wechselwirkung des magneti-
schen Moments des Neutrons mit dem magnetischen Moment der Elektronenhülle.

Mit der Neutronenbeugung können Strukturprobleme gelöst werden, für die die
Röntgenbeugung nicht geeignet ist.

Unterscheidung von Elementen ähnlicher Ordnungszahl.

Beispiel: MgAl2O4

MgAl2O4 kristallisiert im Spinell-Typ. Die Mg2C- und Al3C-Ionen sind isoelektro-
nisch und röntgenographisch nicht unterscheidbar. Ihre Verteilung auf die beiden
Plätze des Spinellgitters kann mit der Röntgenbeugung nicht bestimmt werden.
Die Neutronenbeugung ergibt annähernd normale Verteilung (vgl. S. 86).

Lokalisierung leichter Elemente neben schweren Elementen. Besonders wichtig ist
die Möglichkeit, die Positionen von Wasserstoffatomen zu bestimmen.

Beispiele:

Lokalisierung von Wasserstoffatomen in Wasserstoffbrücken, Hydriden und der
leichten Atome in Carbiden und Nitriden von Schwermetallen.

Mit der magnetischen Streuung können bestimmt werden: Curie- und Néel-Tempera-
turen, magnetischer Ordnungszustand (Ferro-, Ferri-, Antiferromagnetismus), Größe
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Abbildung 5.16 a) Neutronenbeugungsdiagramm von MnO oberhalb (K) und unterhalb
(K) der Néel-Temperatur. Die Beugungsreflexe oberhalb der Néel-Temperatur kommen nur
durch Kernstreuung zustande. Unterhalb der Néel-Temperatur gibt es auf Grund der magneti-
schen Streuung zusätzliche Reflexe.
b) Magnetische Struktur von MnO (die Sauerstoffionen sind weggelassen). Die magnetische
Elementarzelle des antiferromagnetischen MnO hat eine doppelt so große Gitterkonstante
wie die chemische Elementarzelle. Die magnetische Struktur besteht aus (111)-Ebenen (ge-
strichelt dargestellte Flächen), in denen alle Spins der Mn2C-Ionen parallel ausgerichtet sind.
In den aufeinander folgenden Ebenen sind die Spins antiparallel orientiert, die Folge ist anti-
ferromagnetisch.

der magnetischen Elementarzelle, Verteilung der magnetischen Ionen im Kristall,
Größe und Richtung der magnetischen Momente.

Beispiel: MnO

MnO ist antiferromagnetisch, die Néel-Temperatur beträgt 120 K. Das Beugungs-
diagramm oberhalb der Néel-Temperatur kommt nur durch Kernstreuung zu-
stande. Es ist dem Röntgenbeugungsdiagramm analog. Unterhalb der Néel-Tem-
peratur überlagert sich der Kernstreuung die magnetische Streuung, es treten zu-
sätzliche Reflexe auf (Abb. 5.16a). Die magnetische Elementarzelle von MnO und
der Ordnungszustand der Spins ist in der Abb. 5.16b dargestellt.
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5.4 Komplexverbindungen

5.4.1 Aufbau und Eigenschaften von Komplexen

Komplexverbindungen werden auch als Koordinationsverbindungen bezeichnet. Ein
Komplex besteht aus dem Koordinationszentrum und der Ligandenhülle. Das Koor-
dinationszentrum kann ein Zentralatom oder ein Zentralion sein. Die Liganden sind
Ionen oder Moleküle. Die Anzahl der vom Zentralteilchen chemisch gebundenen
Liganden wird Koordinationszahl (KZ) genannt.

Beispiele:

Koordinations- Ligand Komplex KZ
zentrum

Al3C FK [AlF6]3K 6
Cr3C NH3 [Cr(NH3)6]3C 6
Fe3C H2O [Fe(H2O)6]3C 6
Ni CO Ni(CO)4 4
AgC CNK [Ag(CN)2]K 2

Komplexionen werden in eckige Klammern gesetzt. Die Ladung wird außerhalb der
Klammer hochgestellt hinzugefügt. Sie ergibt sich aus der Summe der Ladungen
aller Teilchen, aus denen der Komplex zusammengesetzt ist.

Komplexe sind an ihren typischen Eigenschaften und Reaktionen zu erkennen.
Farbe von Komplexionen. Komplexionen haben häufig eine charakteristische

Farbe. Eine wässrige CuSO4-Lösung z. B. ist schwachblau. Versetzt man diese Lösung
mit NH3, entsteht eine tiefblaue Lösung. Die Ursache für die Farbänderung ist die
Bildung des Ions [Cu(NH3)4]2C. Eine wässrige FeSO4-Lösung hat eine grünliche
Farbe. Mit CNK-Ionen bildet sich der gelbe Komplex [Fe(CN)6]4K.

Elektrolytische Eigenschaften. Misst man beispielsweise die elektrische Leitfähig-
keit einer Lösung, die K4[Fe(CN)6] enthält, so entspricht die Leitfähigkeit nicht einer
Lösung, die Fe2C-, KC- und CNK-Ionen enthält, sondern einer Lösung mit den Io-
nen KC und [Fe(CN)6]4K. Das Komplexion [Fe(CN)6]4K ist also in wässriger Lösung
praktisch nicht dissoziiert.

Von Komplexsalzen zu unterscheiden sind Doppelsalze. Sie sind in wässrigen Lö-
sungen in die einzelnen Ionen dissoziiert.

Beispiele:

KAl(SO4)2 · 12 H2O
KMgCl3 · 6 H2O

KMgCl3 · 6 H2O dissoziiert in wässriger Lösung in KC-, Mg2C- und ClK-Ionen, es
existiert kein Chloridokomplex.
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Ionenreaktionen. Komplexe dissoziieren in wässriger Lösung oft in so geringem
Maße, dass die typischen Ionenreaktionen der Bestandteile des Komplexes ausblei-
ben können, man sagt, die Ionen sind „maskiert“. AgC-Ionen z. B. reagieren mit
ClK-Ionen zu festem AgCl. In Gegenwart von NH3 bilden sich [Ag(NH3)2]C-Ionen,
und mit ClK erfolgt keine Fällung von AgCl. AgC ist maskiert. Fe2C bildet mit
S2K in ammoniakalischer Lösung schwarzes FeS. [Fe(CN)6]4K gibt mit S2K keinen
Niederschlag von FeS. Fe2C ist durch Komplexbildung mit CNK maskiert. An Stelle
der für die Einzelionen typischen Reaktionen gibt es stattdessen charakteristische
Reaktionen des Komplexions. [Fe(CN)6]4K z. B. reagiert mit Fe3C zu intensiv farbi-
gem Berliner Blau Fe4[Fe(CN)6]3.

Die bisher besprochenen Komplexe besitzen nur ein Koordinationszentrum. Man
nennt diese Komplexe einkernige Komplexe.

Mehrkernige Komplexe besitzen mehrere Koordinationszentren. Ein Beispiel für
einen zweikernigen Komplex ist das komplexe Ion [Re2Cl8]2K (s. S. 845).

Re

Cl

Die bisher erwähnten Liganden H2O, NH3, ClK, FK, CNK und CO besetzen im
Komplex nur eine Koordinationsstelle. Man nennt sie daher einzähnige Liganden.
Liganden, die mehrere Koordinationsstellen besetzen, nennt man mehrzähnige Li-
ganden. Ein zweizähniger Ligand ist beispielsweise das CO3

2K-Anion:

� �
�

�

��

Mehrzähnige Liganden, die mehrere Bindungen mit dem gleichen Zentralteilchen
ausbilden, wodurch ein oder mehrere Ringe geschlossen werden, nennt man Chelat-
liganden (chelat, gr. Krebsschere).

Beispiele für Chelatliganden:

Ethylendiamin („en“) ist zweizähnig.
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Ethylendiamintetraacetat (wessigsäure) (EDTA) ist sechszähnig.

Die Atome, die mit dem Zentralteilchen koordinative Bindungen eingehen kön-
nen, sind durch einen Pfeil markiert. Abb. 5.17 zeigt den räumlichen Bau eines
EDTA-Komplexes.

N

O

H2C

M
OC

CO

C
O

CH2

H2C

H2C

O

CH2

CH2

O
CO

O

N

Abbildung 5.17 Räumlicher Bau des Chelatkomplexes [M(EDTA)]2K.

5.4.2 Nomenklatur von Komplexverbindungen

Für einen Komplex wird zuerst der Name der Liganden und dann der des Zentral-
atoms angegeben. Anionische Liganden werden durch Anhängen eines o an den
Stamm des Ionennamens gekennzeichnet.

Beispiele für die Bezeichnung von Liganden:

FK fluorido (früher fluoro) H2O, OH2 aqua
ClK chlorido (früher chloro) NH3 ammin
OHK hydroxido (früher hydroxo) CO carbonyl
CNK cyanido (früher cyano)

Die Anzahl der Liganden wird mit vorangestellten griechischen Zahlen (mono, di,
tri, tetra, penta, hexa) bezeichnet. Die Oxidationszahl des Zentralatoms wird am
Ende des Namens mit in Klammern gesetzten römischen Ziffern gekennzeichnet.
Alternativ kann die Ladung des Komplexions angegeben werden.

Schema für kationische Komplexe am Beispiel von [Ag(NH3)2]Cl.
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Di ammin silber (I) oder K chlorid
(1C)

Anzahl der Zentral- Oxidations- K AnionLigand
Liganden teilchen zahl oder

Ladung (1C)

K AnionKationischer Komplex

Weitere Beispiele:

[Cu(NH3)4]2C Tetraamminkupfer(II) oder w(2C)
[Ni(CO)4] Tetracarbonylnickel(0)
[Cr(OH2)6]Cl3 Hexaaquachrom(III)-chlorid oder w(3C)

(Die Zahl der Cl-Atome braucht nicht bezeichnet zu werden, sie ergibt sich aus
der Ladung des Komplexes.)

In negativ geladenen Komplexen endet der Name des Zentralatoms auf -at. Er wird
in einigen Fällen vom lateinischen Namen abgeleitet.

Schema für anionische Komplexe am Beispiel von Na[Ag(CN)2].

Natrium K di cyanido argent at (I) oder
(1K)

K Anzahl derKation Ligand Zentral- at Oxidations-
Liganden teilchen zahl oder

Ladung

K Anionischer KomplexKation

Weitere Beispiele:

[Co(Cl4]2K Tetrachloridocobaltat(II) oder w(2K)
[Al(OH)4]K Tetrahydroxidoaluminat(III) oder w(1K)
K4[Fe(CN)6] Kalium-hexacyanidoferrat(II) oder w(4K)

(Die Zahl der K-Atome wird nicht bezeichnet. Sie ergibt sich aus der Ladung 4K

des Komplexes.)

Bei verschiedenen Liganden ist die Reihenfolge
in der Formel: Alphabetisch nach den Ligandensymbolen. Das Donoratom sollte

dabei zum Zentralatom zeigen. (Früher: Anionische Liganden vor Neutralliganden.)
im Namen: Alphabetisch (ohne Berücksichtigung des Zahlwortes für die Anzahl)
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Beispiel:

[CrCl2(OH2)4]C Tetraaquadichloridochrom(III) oder w(1C)

(Aus Gründen der Übersichtlichkeit wird im Folgenden aber die Schreibweise
M(H2O) für einen Aqua-Liganden bevorzugt.)

Na[PtBrCl(NH3)(NO2)] Amminbromidochloridonitrito-N-platinat(II)
oder w(1K)

5.4.3 Räumlicher Bau von Komplexen, Isomerie

Häufige Koordinationszahlen in Komplexen sind 2, 4 und 6. Die räumliche Anord-
nung der Liganden bei diesen Koordinationszahlen ist linear, tetraedrisch oder quad-
ratisch-planar und oktaedrisch. Beispiele für solche Komplexe sind in der folgenden
Tabelle angegeben.

KZ Räumliche Anordnung Beispiele

der Liganden

2 [Ag(NH3)2]C, [Ag(CN)2]K, [AuCl2]K, [CuCl2]K

linear

4 [BeF4]2K, [ZnCl4]2K, [Cd(CN)4]2K, [Co(Cl4]2K, [FeCl4]K,

[Cu(CN)4]3K, [NiCl4]2K

tetraedrisch

KZ Räumliche Anordnung Beispiele

der Liganden

4 [PtCl4]2K, [PdCl4]2K, [Ni(CN)4]2K, [Cu(NH3)4]2C, [AuF4]K

quadratisch-planar

6 [Ti(H2O)6]3C, [V(H2O)6]3C, [Cr(H2O)6]3C, [Cr(NH3)6]3C,

[Fe(CN)6]4K, [Fe(CN)6]3K, [Co(NH3)6]3C, [Co(H2O)6]2C,

[Ni(NH3)6]2C, [PtCl6]2K

oktaedrisch

Für die meisten Ionen gibt es bei wechselnden Liganden Komplexe mit unter-
schiedlicher Koordination. So kann z. B. Ni2C oktaedrisch, tetraedrisch und quadra-
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tisch-planar koordiniert sein. Einige Ionen allerdings bevorzugen ganz bestimmte
Koordinationen, nämlich Cr3C, Co3C und Pt4C die oktaedrische, Pt2C und Pd2C die
quadratisch-planare Koordination. Eine Erklärung dafür gibt die Ligandenfeldtheo-
rie (Abschn. 5.4.6). Die Koordinationszahl 2 tritt bei den einfach positiven Ionen
AgC, CuC und AuC auf.

Konfigurationsisomerie (Stereoisomerie)

Komplexe, die dieselbe chemische Zusammensetzung und Ladung, aber einen ver-
schiedenen räumlichen Aufbau haben, sind stereoisomer. Man unterscheidet ver-
schiedene Arten der Stereoisomerie.

Bei dem quadratisch-planaren Komplex PtCl2(NH3)2 gibt es zwei mögliche geo-
metrische Anordnungen der Liganden.

H3N

H3N

Pt

Cl

Cl

H3N

NH 3

Pt

Cl

Cl

cis-Form trans-Form

Bei der trans-Form stehen die gleichen Liganden einander gegenüber, bei der cis-
Form sind sie einander benachbart.

Bei oktaedrischen Komplexen kann ebenfalls cis.trans-Isomerie auftreten. Ein
Beispiel dafür ist der Komplex [CrCl2(NH3)4]C.

H3N

H3N

Cr

Cl

H3N

NH 3

Cr

NH 3

Cl

NH 3

Cl

Cl

NH 3

H3N

cis-Form trans-Form

Bei tetraedrischen Komplexen ist keine cis.trans-Isomerie möglich.
Bei oktaedrischen Komplexen gibt es außerdem fac (facial)- und mer (meridio-

nal)-Isomerie z. B. bei [RhCl3(H2O)3].

Cl OH2

OH2

OH2

Cl

Rh

Cl

Cl

Rh

Cl

OH2

OH2

OH2

Cl

fac-Form mer-Form
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Optische Isomerie (Spiegelbildisomerie, Chiralität)

Bei tetraedrischer Koordination mit vier verschiedenen Liganden sind zwei Formen
möglich, die sich nicht zur Deckung bringen lassen und die sich wie die linke und
rechte Hand verhalten oder wie Bild und Spiegelbild.

C

Cl

Br
F

I

C

Cl

Br
F

I

„Spiegelbild Bild“

Bei oktaedrischer Koordination tritt optische Isomerie (Chiralität) häufig in Chelat-
komplexen auf.

Co

Cl

Cl

en

en
Co

Cl

Cl

en

en

en Z Ethylendiamin

Optische Isomere bezeichnet man auch als enantiomorph. Enantiomorphe Verbin-
dungen besitzen identische physikalische Eigenschaften mit Ausnahme ihrer Wir-
kung auf linear polarisiertes Licht. Sie drehen die Schwingungsebene des polarisier-
ten Lichts um den gleichen Betrag, aber in entgegengesetzter Richtung (optische
Aktivität). Ein Gemisch optischer Isomere im Stoffmengenverhältnis 1 : 1 nennt man
racemisches Gemisch.

Außerdem gibt es bei Verbindungen mit Komplexen:
Bindungsisomerie (Salzisomerie)

Sie tritt auf, wenn Liganden wie SCNK oder NO2
K durch verschiedene Atome an

das Zentralteilchen gebunden sind.

O

O

M S C N
Thiocyanato-Komplex

M N

Nitro- oder Nitrito-N-Komplex

M N C S
Isothiocyanato-Komplex

Nitrito-O-Komplex
M O N O

Beispiel:

[Co(NH3)5(NO2)]2C [Co(NH3)5(ONO)]2C
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Koordinationsisomerie

Sie tritt bei Verbindungen auf, bei denen Anionen und Kationen Komplexe sind.

Beispiele:

[Co(NH3)6][Cr(CN)6] [Cr(NH3)6][Co(CN)6]
[Cu(NH3)4][PtCl4] [Pt(NH3)4][CuCl4]

Ionenisomerie

In einer Verbindung kann ein Ion als Ligand im Komplex oder außerhalb des Kom-
plexes gebunden sein. In der Lösung treten dann verschiedene Ionen auf.

Beispiel:

[CoCl(NH3)5]SO4 [Co(NH3)5SO4]Cl

Ein spezieller Fall der Ionenisomerie ist die Hydratisomerie.

Beispiel:

[Cr(H2O)6]Cl3 [CrCl(H2O)5]Cl2 · H2O [CrCl2(H2O)4]Cl · 2 H2O

5.4.4 Stabilität und Reaktivität von Komplexen

Die Bildung eines Komplexes ist eine Gleichgewichtsreaktion, auf die sich das MWG
anwenden lässt. Der Komplex entsteht durch stufenweise Anlagerung der Liganden
L an das Zentralteilchen M. Für einen Komplex ML4 erhält man die folgenden
Gleichgewichte und Gleichgewichtskonstanten:

M C L # ML K1 Z
cML

cM$cL

ML C L # ML2 K2 Z
cML2

cML$cL

ML2 C L # ML3 K3 Z
cML3

cML2
$cL

ML3 C L # ML4 K4 Z
cML4

cML3
$cL

Die Gleichgewichtskonstanten K werden als individuelle Komplexbildungskonstan-
ten oder Stabilitätskonstanten bezeichnet.

Man kann die Bildung des Komplexes auch mit folgenden Gleichgewichten be-
schreiben:
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M C L # ML �1 Z
cML

cM$cL

M C 2 L # ML2 �2 Z
cML2

cM$cL
2

M C 3 L # ML3 �3 Z
cML3

cM$cL
3

M C 4 L # ML4 �4 Z
cML4

cM$cL
4

Die Konstanten � werden Bruttokomplexbildungskonstanten genannt.

Es gilt �n Z K1 · K2 ... Kn

also �4 Z K1 · K2 · K3 · K4

Fast immer ist K1 O K2 O K3 ... O Kn

Beispiel:

Cd2C C CNK # [Cd(CN)]C K1 Z 105, 5

[Cd(CN)]C C CNK # [Cd(CN)2] K2 Z 105, 2

[Cd(CN)2] C CNK # [Cd(CN)3]K K3 Z 104, 6

[Cd(CN)3]K C CNK # [Cd(CN)4]2K K4 Z 103, 5 �4 Z 1018, 8

Eine anschauliche Darstellung der Gleichgewichtsverhältnisse bei der Komplexbil-
dung zeigt Abb. 5.18.
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Abbildung 5.18 Gleichgewichtskonzentrationen von Cd2C und der Komplexe [Cd(CN)]C,
[Cd(CN)2], [Cd(CN)3]K- und [Cd(CN)4]2K in Abhängigkeit von der CNK-Konzentration. Die
Ziffern an den Kurven geben die Anzahl der Liganden an (0 bedeutet Cd2C, 4 bedeutet
[Cd(CN)4]2K). Mit steigender CNK-Konzentration wird zunächst der Komplex [Cd(CN)]C

gebildet, dann [Cd(CN)2] usw. Die Konzentrationen der Komplexe [Cd(CN)]C, [Cd(CN)2]
und [Cd(CN)3]K durchlaufen ein Maximum. Auf ihre Kosten bildet sich [Cd(CN)4]2K, der
schließlich der allein vorhandene Komplex ist.
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Je größer die Komplexbildungskonstanten sind, umso beständiger ist ein Kom-
plex. Komplexe, die nur sehr gering dissoziiert sind, nennt man starke Komplexe. In
der Tabelle 5.4 sind für einige Komplexe die lg �-Werte angegeben.

Tabelle 5.4 Komplexbildungskonstanten einiger Komplexe in Wasser

Komplex lg � Komplex lg �

[Ag(NH3)2]C 7 [Cu(NH3)4]2C 13
[Ag(S2O3)2]3K 13 [Fe(CN)6]3K 44
[Ag(CN)2]K 21 [Fe(CN)6]4K 35
[Au(CN)2]K 37 [Ni(CN)4]2K 29
[Co(NH3)6]2C 5 [Zn(NH3)4]2C 10
[Co(NH3)6]3C 35 [Cu(CN)4]K 27

(In der Literatur sind z. Teil sehr unterschiedliche Werte angegeben.)

Chelatkomplexe sind stabiler als Komplexe des gleichen Zentralions mit einzähni-
gen Liganden (Chelateffekt).

Beispiel:

Ni2 C C 6 NH3 # [Ni(NH3)6]2C � z 109

Ni2 C C 3 en # [Ni(en)3]2C � z 1018

Die Größe der Stabilitätskonstante ist für die Maskierung von Ionen wichtig. Die
Stabilität des Komplexes [Ag(NH3)2]C reicht aus, um die Fällung von AgC mit ClK

zu verhindern (LAgCl Z 10K10 mol2 lK2), AgC ist maskiert. Sie reicht aber nicht aus,
um die Fällung von AgC mit IK zu verhindern, da das Löslichkeitsprodukt von AgI
viel kleiner ist (LAgI Z 10K16). Aus dem stärkeren Komplex [Ag(CN)2]K fällt auch
mit IK kein AgI aus.

Bei Ligandenaustauschreaktionen von Komplexen bildet sich der stärkere Kom-
plex.

Beispiele:

[Cu(H2O)4]2C

hellblau
C 4 NH3 $% [Cu(NH3)4]2C

tiefblau
C 4 H2O

[Ag(NH3)2]C C 2 CNK $% [Ag(CN)2]K C 2 NH3

Die Gleichgewichtseinstellung des Ligandenaustauschs kann mit sehr unterschiedli-
cher Reaktionsgeschwindigkeit erfolgen. Komplexe, die rasch unter Ligandenaus-
tausch reagieren, werden als labil (kinetisch instabil) bezeichnet. Dazu gehören die
Komplexe [Cu(H2O)4]2C und [Ag(NH3)2]C. Bei inerten (kinetisch stabilen) Komple-
xen erfolgt der Ligandenaustausch nur sehr langsam oder gar nicht. So wandelt sich
beispielsweise der inerte Komplex [CrCl2(H2O)4]C nur sehr langsam in den thermo-
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dynamisch stabileren Komplex [Cr(H2O)6]3C um. Man muss also zwischen der ther-
modynamischen Stabilität und der kinetischen Stabilität (Reaktivität) eines Komple-
xes unterscheiden.

5.4.5 Die Valenzbindungstheorie von Komplexen

Es wird angenommen, dass zwischen dem Zentralatom und den Liganden kovalente
Bindungen existieren. Die Bindung entsteht durch Überlappung eines gefüllten Li-
gandenorbitals mit einem leeren Orbital des Zentralatoms. Die bindenden Elektro-
nenpaare werden also von den Liganden geliefert. Die räumliche Anordnung der
Liganden kann im Rahmen des VB-Modells durch den Hybridisierungstyp der Or-
bitale des Zentralatoms erklärt werden. Die häufigsten Hybridisierungstypen (vgl.
Abschn. 2.2.5) sind:

sp3 tetraedrisch
dsp2 quadratisch-planar
d2sp3 oktaedrisch

Abb. 5.19 zeigt das Zustandekommen der koordinativ kovalenten Bindungen (vgl.
Abschn. 2.2.3) im Komplex [Cr(NH3)6]3C. Die Valenzbindungsdiagramme einiger
Komplexe sind in der Abb. 5.20 dargestellt.

3d

H3N

H3
N

N
H3

NH 3

H 3N

NH3

4s 4p
Cr3�

d2sp3-Hybrid

Überlappung leerer d2sp3-Hybridorbitale
von  Cr3�mit gefüllten Ligandenorbitalen

Cr

Zentralion

leere Metallorbitale

Valenzbindungsdiagramm

3d 4s 4p

Komplex [Cr(NH3)6]3�

N
H

H
H

Ligand

Abbildung 5.19 Zustandekommen der Bindungen im Komplex [Cr(NH3)6]3C nach der Va-
lenzbindungstheorie.
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3d 4s 4p

d2sp3

oktaedrisch
paramagnetisch

Metallion Komplex

Ti3� [Ti(H2O)6]3�

3d 4s 4p

Fe2� [Fe(H2O)6]2�

Fe2�

Ni2�

Ni2�

sp3d2

oktaedrisch
paramagnetisch

d2sp3

oktaedrisch
diamagnetisch

dsp2

quadratisch-planar
diamagnetisch

sp3

 tetraedrisch
paramagnetisch

[Ni Cl4]2�

[Ni(CN)4]2�

[Fe(CN)6]4�

4d

Abbildung 5.20 Valenzbindungsdiagramme einiger Komplexe. Die von den Liganden stam-
menden bindenden Elektronen sind blau gezeichnet. Die Ni2C-Komplexe zeigen den Zusam-
menhang zwischen der Geometrie und den magnetischen Eigenschaften.

Mit der Valenzbindungstheorie kann man Geometrie und magnetisches Verhalten
der Komplexe (vgl. Abschn. 5.1) verstehen. Diese Theorie kann jedoch einige experi-
mentelle Beobachtungen, vor allem die Farbspektren von Komplexen, nicht erklären.

5.4.6 Die Ligandenfeldtheorie

Die meisten Komplexe werden von Ionen der Übergangsmetalle gebildet. Die Über-
gangsmetallionen haben unvollständig aufgefüllte d-Orbitale. In der Ligandenfeld-
theorie wird die Wechselwirkung der Liganden eines Komplexes mit den d-Elektro-
nen des Zentralatoms berücksichtigt. Eine Reihe wichtiger Eigenschaften von Kom-
plexen, wie magnetisches Verhalten, Absorptionsspektren, bevorzugtes Auftreten
bestimmter Oxidationszahlen und Koordinationen bei einigen Übergangsmetallen,
können durch das Verhalten der d-Elektronen im elektrostatischen Feld der Ligan-
den erklärt werden.
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5.4.6.1 Oktaedrische Komplexe

Ein Übergangsmetallion, z. B. Co3C oder Fe2C, besitzt fünf d-Orbitale. Bei einem
isolierten Ion haben alle fünf d-Orbitale die gleiche Energie, sie sind entartet. Be-
trachten wir nun ein Übergangsmetallion in einem Komplex mit sechs oktaedrisch
angeordneten Liganden. Zwischen den d-Elektronen des Zentralions und den einsa-
men Elektronenpaaren der Liganden erfolgt eine elektrostatische Abstoßung, die
Energie der d-Orbitale erhöht sich (Abb. 5.22). Die Größe der Abstoßung ist aber
für die verschiedenen d-Elektronen unterschiedlich. Die Liganden nähern sich den
Elektronen, die sich in dz2 - und dx2Ky2 -Orbitalen befinden und deren Elektronenwol-
ken in Richtung der Koordinatenachsen liegen, stärker als solchen Elektronen, die
sich in den dxy -, dxz - und dyz -Orbitalen aufhalten und deren Elektronenwolken zwi-
schen den Koordinatenachsen liegen (Abb. 5.21). Die d-Elektronen werden sich be-
vorzugt in den Orbitalen aufhalten, in denen sie möglichst weit von den Liganden
entfernt sind, da dort die Abstoßung geringer ist. Die dxy-, dxz- und dyz-Orbitale sind
also energetisch günstiger als die dz2 - und dx2Ky2 -Orbitale. Im oktaedrischen Ligan-
denfeld sind die d-Orbitale nicht mehr energetisch gleichwertig, die Entartung ist

Mn�

Mn� Übergangsmetallion

Ligand z.B. O
H ��

H ��

H ��

H ��

H ��
����

N

dx2�y2

dxy

z

y

x

z

y

x

z
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x

z

y
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Cl

z

y

x

dyz

Abbildung 5.21 Oktaedrisch angeordnete Liganden nähern sich den dz2 - und dx2Ky2 -Orbita-
len des Zentralatoms stärker als den dxy-, dyz- und dxz-Orbitalen. Die Abstoßung zwischen
den Liganden und den d-Elektronen, die sich in den dz2 - und dx2Ky2 -Orbitalen aufhalten, ist
daher stärker als zwischen den Liganden und solchen d-Elektronen, die sich in den dxy-, dxz-
und dyz-Orbitalen befinden.
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dxy dxz dyz

dz2 dx2�y2

t2g

eg

d-Orbitale

d-Orbitale

kugelsymmetrisches
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Ligandenfeld
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Abbildung 5.22 Energieniveaudiagramm der d-Orbitale eines Metallions in einem oktaedri-
schen Ligandenfeld. Bei einem isolierten Ion sind die fünf d-Orbitale entartet. Im Liganden-
feld ist die durchschnittliche Energie der d-Orbitale um 20K40 eV erhöht. Wäre das Ion von
den negativen Ladungen der Liganden kugelförmig umgeben, bliebe die Entartung der d-
Orbitale erhalten. Die oktaedrische Anordnung der negativen Ladungen hat eine Aufspaltung
der d-Orbitale in zwei äquivalente Gruppen zur Folge. Δ hat die Größenordnung 1K4 eV.

aufgehoben. Es erfolgt eine Aufspaltung in zwei Gruppen von Orbitalen (Abb. 5.22).
Die dz2 - und dx2Ky2 -Orbitale liegen auf einem höheren Energieniveau, man bezeich-
net sie als eg-Orbitale.

Die dxy-, dxz- und dyz-Orbitale werden als t2g-Orbitale bezeichnet, sie liegen auf
einem tieferen Energieniveau. Die Energiedifferenz zwischen dem eg- und dem
t2g-Niveau, also die Größe der Aufspaltung wird mit Δ oder 10 Dq bezeichnet. Bezo-
gen auf die mittlere Energie der d-Orbitale ist das t2g-Niveau um 4 Dq erniedrigt,
das eg-Niveau um 6 Dq erhöht. Sind alle Orbitale mit zwei Elektronen besetzt, gilt
C4 · 6 Dq K 6 · 4 Dq Z 0. Dies folgt aus dem Schwerpunktsatz. Er besagt, dass beim
Übergang vom kugelsymmetrischen Ligandenfeld zum oktaedrischen Ligandenfeld
der energetische Schwerpunkt der d-Orbitale sich nicht ändert.

Bei der Besetzung der d-Niveaus mit Elektronen im oktaedrischen Ligandenfeld
wird zuerst das energieärmere t2g-Niveau besetzt. Entsprechend der Hund’schen Re-
gel (vgl. Abschn. 1.4.7) werden Orbitale gleicher Energie zunächst einzeln mit Elekt-
ronen gleichen Spins besetzt.

Für Übergangsmetallionen, die 1, 2, 3, 8, 9 oder 10 d-Elektronen besitzen, gibt es
jeweils nur einen energieärmsten Zustand. Die Elektronenanordnungen für diese
Konfigurationen sind in Abb. 5.23 dargestellt. Für Übergangsmetallionen mit 4, 5, 6
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Abbildung 5.23 Für Metallionen mit 1K3 bzw. 8K10 d-Elektronen gibt es in oktaedrischen
Komplexen nur einen möglichen Elektronenzustand.

und 7 d-Elektronen gibt es im oktaedrischen Ligandenfeld jeweils zwei mögliche
Elektronenanordnungen. Sie sind in der Abb. 5.24 dargestellt.

Man bezeichnet die Anordnung, bei der das Zentralion aufgrund der Hundschen
Regel die größtmögliche Zahl ungepaarter d-Elektronen besitzt, als high-spin-Zu-
stand. Der Zustand, bei dem entgegen der Hundschen Regel das Zentralion die
geringstmögliche Zahl ungepaarter d-Elektronen besitzt, wird low-spin-Zustand ge-
nannt.

Wann liegt nun ein Übergangsmetallion mit d4-, d5-, d6- bzw. d7-Konfiguration im
high-spin- oder im low-spin-Zustand vor? Betrachten wir ein d4-Ion. Beim Wechsel
vom high-spin-Zustand zum low-spin-Zustand wird das 4. Elektron auf dem um Δ
energetisch günstigeren t2g-Niveau eingebaut, es wird also der Energiebetrag Δ ge-
wonnen. Andererseits erfordert Spinpaarung Energie. Ist Δ größer als die Spinpaa-
rungsenergie, entsteht ein low-spin-Komplex, ist Δ kleiner als die Spinpaarungsener-
gie, entsteht ein high-spin-Komplex.

Die Größe der Ligandenfeldaufspaltung Δ bestimmt also, ob der high-spin- oder
der low-spin-Komplex energetisch günstiger ist. Δ ist abhängig von der Ladung und
Ordnungszahl des Metallions und von der Natur der Liganden (vgl. Tabelle 5.5).
Ordnet man die Liganden nach der Stärke ihrer d-Orbitalaufspaltung, erhält man
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Abbildung 5.24 Für Metallionen mit 4K7 d-Elektronen gibt es in oktaedrischen Komplexen
zwei mögliche Elektronenanordnungen. In schwachen Ligandenfeldern entstehen high-spin-
Anordnungen, in starken Ligandenfeldern low-spin-Zustände.
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Tabelle 5.5 Δ-Werte in kJ.mol von einigen oktaedrischen Komplexen (hs Z high-spin, ls Z
low-spin)

Ligand ClK FK H2O NH3 CNK

Zentralion

Konfiguration Ion
3d1 Ti3C K 203 243 K K
3d2 V3C K K 214 K K
3d3 Cr3C 163 K 208 258 318
3d5 Fe3C K K 164 hs K 419 ls
3d6 Fe2C K K 124 hs K 404 ls

Co3C K 156 hs 218 ls 274 ls 416 ls
4d6 Rh3C 243 ls K 323 ls 408 ls K
5d6 Ir3C 299 ls K K 479 ls K
3d7 Co2C K K 111 hs 122 hs K
3d8 Ni2C 87 K 102 129 K

eine Reihe, die spektrochemische Reihe genannt wird. Die Reihenfolge ist für die
häufiger vorkommenden Liganden

IK ! ClK ! FK ! OHK

schwaches Feld
! H2O ! NH3

mittleres Feld
! en ! CNK z CO z NOC

starkes Feld

CNK-Ionen erzeugen ein starkes Ligandenfeld mit starker Aufspaltung der d-Ni-
veaus, sie bilden low-spin-Komplexe. In Komplexen mit FK entsteht ein schwaches
Ligandenfeld, und es wird die high-spin-Konfiguration bevorzugt. Beispielsweise
sind die Fe3C-Komplexe [FeF6]3K und [Fe(H2O)6]3C high-spin-Komplexe, während
[Fe(CN)6]3K ein low-spin-Komplex ist. Bei gleichen Liganden wächst Δ mit der
Hauptquantenzahl der d-Orbitale der Metallionen: 3d ! 4d ! 5d. Eine Zunahme
von Δ erfolgt auch, wenn die Ladung des Zentralions erhöht wird. Zum Beispiel ist
[Co(NH3)6]2C ein high-spin-Komplex, [Co(NH3)6]3C ein low-spin-Komplex. Für die
Metallionen erhält man die Reihe

Mn2C ! Ni2C ! Co2C ! Fe2C ! V2C ! Fe3C ! Cr3C ! V3C ! Co3C

! Mn4C ! Mo3C ! Rh3C ! Pd4C ! Ir3C ! Re4C ! Pt4C

Tabelle 5.5 enthält die Δ-Werte von einigen oktaedrischen Komplexen.
Die Ligandenfeldaufspaltung erklärt einige Eigenschaften, die für die Verbindun-

gen der Übergangsmetalle K natürlich besonders für die Komplexe K typisch sind.
Ligandenfeldstabilisierungsenergie. Aufgrund der Aufspaltung der d-Orbitale tritt

für die d-Elektronen bei den meisten Elektronenkonfigurationen ein Energiegewinn
auf. Er beträgt für die d1-Konfiguration 4 Dq, für die d2-Konfiguration 8 Dq, für die
d3-Konfiguration 12 Dq usw. (Tabelle 5.6). Dieser Energiegewinn wird Ligandenfeld-
stabilisierungsenergie (LFSE) genannt. Die Ligandenfeldstabilisierungsenergie ist
groß für die d3-Konfiguration und für die d6-Konfiguration mit low-spin-Anordnung,
da bei diesen Konfigurationen nur das energetisch günstige t2g-Niveau mit 3 bzw. 6
Elektronen besetzt ist. Dies erklärt die bevorzugte oktaedrische Koordination von
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Abbildung 5.25 Gitterenergie der Halogenide MX2 der 3d-Metalle.
Die Ligandenfeldstabilisierungsenergie liefert einen Beitrag zur Gitterenergie (Differenz zwi-
schen blauer und schwarzer Kurve). Entsprechend der theoretischen Erwartung für oktaedri-
sche Koordination sollte er bei dem d3-Ion V2C und dem d8-Ion Ni2C am größten sein. (Hö-
here Werte für d4 und d9 hängen mit der Jahn-Teller-Verzerrung dieser Ionen zusammen.)

Cr3C, Co3C und Pt4C und auch die große Beständigkeit der Oxidationsstufe C3 von
Cr und Co in Komplexverbindungen.

Die LFSE liefert einen zusätzlichen Beitrag zur Gitterenergie (Abschn. 2.1.4). In
der Abb. 5.25 ist als Beispiel der Verlauf der Gitterenergien der Halogenide MX2

für die 3d-Metalle dargestellt.
Auch für die Verteilung von Ionen auf unterschiedliche Plätze in Ionenkristallen

spielt die Ligandenfeldstabilisierungsenergie als Beitrag zur Gitterenergie eine wich-
tige Rolle.

Beispiel: Spinelle

In Spinellen besetzen die Metallionen oktaedrisch oder tetraedrisch koordinierte
Plätze (vgl. S. 86). Man kann für die 3d-Ionen die Ligandenfeldstabilisierungs-
energien für die Tetraeder- und die Oktaederplätze berechnen. Aus der Differenz
erhält man die „site preference“-Energie für den Oktaederplatz (Tabelle 5.6).
Sie gibt den Energiegewinn an, wenn ein Ion von Tetraeder- zum Oktaederplatz
wechselt. Die Werte der Tabelle 5.6 erklären, warum alle Cr(III)-Spinelle normale

Spinelle M
2C

(Cr2

3C

)O4 sind, die Cr3C-Ionen also immer die Oktaederplätze beset-
zen, und warum andererseits NiFe2O4 und NiGa2O4 die inverse Verteilung
Fe3C(Ni2CFe3C)O4 und Ga3C(Ni2CGa3C)O4 besitzen, bei der die Oktaeder-
plätze statistisch mit Ni2C- und M3C-Ionen besetzt sind.
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Tabelle 5.6 Ligandenfeldstabilisierungsenergien LFSE für die oktaedrische und die tetraedri-
sche Koordination und „site preference“-Energie für den Oktaederplatz

Anzahl Oktaederplatz Tetraederplatz „site preference“-
der Elekt- Konfiguration LFSE Konfiguration* LFSE Energie in Dq
ronen in Dq in DqOkt** LFSEOkt K LFSETetr.

1 t2g
1

K4 e1 K2,7 K1,3

2 t2g
2

K8 e2 K5,3 K2,7

3 t2g
3

K12 e2t2
1

K3,6 K8,4

4 t2g
3 eg

1
K6 e2t2

2
K1,8 K4,2

5 t2g
3 eg

2 0 e2t2
3 0 0

6 t2g
4 eg

2
K4 e3t2

3
K2,7 K1,3

7 t2g
5 eg

2
K8 e4t2

3
K5,3 K2,7

8 t2g
6 eg

2
K12 e4t2

4
K3,6 K8,4

9 t2g
6 eg

3
K6 e4t2

5
K1,8 K4,2

* Die Aufspaltung im tetraedrischen Ligandenfeld ist in der Abb. 5.30 dargestellt. Die Orbitale
dz

2 und dx
2
Ky2 werden als e-Orbitale, die Orbitale dxy, dxz und dyz als t2-Orbitale bezeichnet.

Die Konfigurationen im oktaedrischen Feld werden zusätzlich durch den Index g(gerade)
gekennzeichnet, da das Oktaeder ein Symmetriezentrum besitzt, das beim Tetraeder fehlt.

** Für die Berechnung wird angenommen, dass die tetraedrische Aufspaltung 4.9 der oktaedri-
schen Aufspaltung beträgt.

Magnetische Eigenschaften. Ionen können diamagnetisch oder paramagnetisch
sein. Ein diamagnetischer Stoff wird durch ein Magnetfeld abgestoßen, ein paramag-
netischer Stoff wird in das Feld hineingezogen. Teilchen, die keine ungepaarten
Elektronen besitzen, sind diamagnetisch. Alle Ionen mit abgeschlossener Elektro-
nenkonfiguration sind also diamagnetisch. Dazu gehören die Metallionen der Haupt-
gruppenmetalle, wie NaC, Mg2C, Al3C, aber auch die Ionen der Nebengruppenme-
talle mit vollständig aufgefüllten d-Orbitalen, wie AgC, Zn2C, Hg2C. Teilchen mit
ungepaarten Elektronen sind paramagnetisch. Alle Ionen mit ungepaarten Elektro-
nen besitzen ein permanentes magnetisches Moment, das umso größer ist, je größer
die Zahl ungepaarter Elektronen ist (vgl. Abschn. 5.1).

Durch magnetische Messungen kann daher entschieden werden, ob in einem Kom-
plex eine high-spin- oder eine low-spin-Anordnung vorliegt. Für [Fe(H2O)6]2C und
[Co(F6]3K misst man ein magnetisches Moment, das 4 ungepaarten Elektronen ent-
spricht, es liegen high-spin-Komplexe vor. Die Ionen [Fe(CN)6]4K und [Co(NH3)6]3C

sind diamagnetisch, es existieren also in diesen Komplexionen keine ungepaarten Elekt-
ronen, es liegen d6-low-spin-Anordnungen vor. Die Zentralionen in low-spin-Komple-
xen haben im Vergleich zu den high-spin-Komplexen immer ein vermindertes magneti-
sches Moment, da die Zahl ungepaarter Elektronen vermindert ist (Tabelle 5.7).

Farbe der Ionen von Übergangsmetallen. Die Metallionen der Hauptgruppen wie
NaC, KC, Mg2C, Al3C sind in wässriger Lösung farblos. Diese Ionen besitzen Edel-
gaskonfiguration. Auch die Ionen mit abgeschlossener d10-Konfiguration wie Zn2C,
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Tabelle 5.7 Ligandenfeldstabilisierungsenergie (LFSE) und magnetische Momente in μB mög-
licher dn -Konfigurationen im oktaedrischen Ligandenfeld.
Die magnetischen Momente der Tabelle sind Spinmomente: μmag Z √n(n C 2) μB (n Z Anzahl
ungepaarter Elektronen) (vgl. Abschn. 5.1.5).

Anzahl der Konfiguration LFSE in Dq Magnetisches
d-Elektronen Moment in µB

1 t2g
1

K4 1,73

2 t2g
2

K8 2,83

3 t2g
3

K12 3,88

4 t2g
3 eg

1 hs K6 4,90

4 t2g
4 ls K16 2,83

5 t2g
3 eg

2 hs 0 5,92

5 t2g
5 ls K20 1,73

6 t2g
4 eg

2 hs K4 4,90

6 t2g
6 ls K24 0

7 t2g
5 eg

2 hs K8 3,88

7 t2g
6 eg

1 ls K18 1,73

8 t2g
6 eg

2
K12 2,83

9 t2g
6 eg

3
K6 1,73

10 t2g
6 eg

4 0 0

(hs Z high spin, ls Z low spin)

Cd2C und AgC sind farblos. Im Gegensatz dazu sind die Ionen der Übergangsmetalle
mit nicht aufgefüllten d-Niveaus farbig. Das Zustandekommen der Ionenfarbe ist
besonders einfach beim Ti3C-Ion zu verstehen, das in wässriger Lösung eine rötlich-
violette Farbe hat (Abb. 5.26). In wässriger Lösung bildet Ti3C den Komplex
[Ti(H2O)6]3C. Die Größe der Ligandenfeldaufspaltung 10 Dq beträgt 243 kJ.mol.

t2g

eg

angeregter Zustand von Ti3�

im Komplex [Ti (H2O)6]3�

 = 243 kJ/mol

Grundzustand von Ti3�

im Komplex [Ti (H2O)6]3�

t2g

eg

Lichtabsorption

Abbildung 5.26 Entstehung der Farbe des Komplexions [Ti(H2O)6]3C.
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Ti3C besitzt ein d-Elektron, das sich im Grundzustand auf dem t2g-Niveau befindet.
Durch Lichtabsorption kann dieses Elektron angeregt werden, es geht dabei in den
eg-Zustand über. Die dazu erforderliche Energie beträgt gerade 243 kJ.mol, das
entspricht einer Wellenlänge von 500 nm. Die Absorptionsbande liegt also im sicht-
baren Bereich (blaugrün) und verursacht die rötlich-violette Farbe (komplementäre
Farbe zu blaugrün).

Die Farben vieler anderer Übergangsmetallkomplexe entstehen ebenfalls durch
Anregung von d-Elektronen. Aus den Absorptionsspektren lassen sich daher die
10 Dq-Werte experimentell bestimmen (vgl. Abschn. 5.4.6.4). Die Farbe eines Ions
in einem Komplex hängt natürlich vom jeweiligen Liganden ab. So entsteht z. B.
aus dem grünen [Ni(H2O)6]2C-Komplex beim Versetzen mit NH3 der blaue
[Ni(NH3)6]2C-Komplex. Die Absorptionsbanden verschieben sich zu kürzeren Wel-
lenlängen, also höherer Energie, da im Amminkomplex das Ligandenfeld und damit
die Ligandenfeldaufspaltung stärker ist (vgl. Tabelle 5.5).

Ionenradien. Die Aufspaltung der d-Orbitale beeinflusst auch die Ionenradien.
Abb. 5.27 zeigt den Verlauf der Radien der M2C-Ionen der 3d-Metalle für die okta-
edrische Koordination (KZ Z 6). Bei einer kugelsymmetrischen Ladungsverteilung
der d-Elektronen wäre auf Grund der kontinuierlichen Zunahme der Kernladungs-
zahl (vgl. Abschn. 2.1.2) eine kontinuierliche Abnahme der Radien zu erwarten (ge-
strichelte Kurve der Abb. 5.27). Auf Grund der Aufspaltung der d-Orbitale werden
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Abbildung 5.27 M2C-Ionenradien der 3d-Elemente (KZ Z 6).
Die gestrichelte Kurve ist eine theoretische Kurve für kugelsymmetrische Ladungsverteilun-
gen. Auf ihr liegt der Radius von Mn2C mit der kugelsymmetrischen high-spin-Anordnung
t2g
3 eg

2. Die Kurve der high-spin-Radien hat Minima bei den Konfigurationen t2g
3 und t2g

6 eg
2, die

low-spin-Kurve hat ihr Minimum bei der Konfiguration t2g
6 . Die Kurven spiegeln also die asym-

metrische Ladungsverteilung der d-Elektronen wider.
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bevorzugt die energetisch günstigeren t2g-Orbitale mit den d-Elektronen besetzt. Die
Liganden können sich dadurch dem Zentralion stärker nähern, denn die auf die
Liganden gerichteten eg-Orbitale wirken weniger abstoßend als bei kugelsymmetri-
scher Ladungsverteilung. Es resultieren kleinere Radien, als für die kugelsymmetri-
sche Ladungsverteilung zu erwarten wäre. Ionen mit low-spin-Konfiguration sind
daher kleiner als die mit high-spin-Konfiguration (vgl. Abb. 5.27).

Jahn-Teller-Effekt. Bei einigen Ionen treten aufgrund der Wechselwirkung zwi-
schen den Liganden und den d-Elektronen des Zentralteilchens verzerrte Koordina-
tionspolyeder auf. Man bezeichnet diesen Effekt als Jahn-Teller-Effekt. Tetragonal

(a)

y

z

x

(b)

dx2�y2

dz2

dxy

dxz, dyz

Cr 2�, Mn3� Cu 2�, Ag2� Co2�, Ni 3�
reguläres
Oktaeder

verzerrtes
Oktaeder (c)

d4 d9 d7

Abbildung 5.28 Jahn-Teller-Effekt.
a) Tetragonale Verzerrung eines Oktaeders.
b) Das Energieniveaudiagramm gilt für ein gestrecktes Oktaeder. Diese Verzerrung wird
überwiegend beobachtet. Für ein gestauchtes Oktaeder erhält man ein analoges Diagramm.
Die Reihenfolge der Orbitale ist dafür dxy; dxz, dyz; dx2Ky2 ; dz2 . Die Aufspaltungen sind nicht
maßstäblich dargestellt. Die durch die Verzerrung verursachte Aufspaltung ist sehr viel kleiner
als 10 Dq. Die Aufspaltungen gehorchen dem Schwerpunktsatz.
c) Die Verzerrung führt zu einem Energiegewinn bei der d4-high-spin- und der d9- sowie der
d7-low-spin-Konfiguration. (Das durch einen blauen Pfeil dargestellte Elektron bringt den
Energiegewinn.)
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deformierte oktaedrische Strukturen werden bei Verbindungen von Ionen mit d4-
high-spin- (Cr2C, Mn3C) und d9-Konfigurationen (Cu2C, Ag2C) sowie von Ionen mit
d7-low-spin-Konfiguration (Co2C, Ni3C) beobachtet. Beispiele sind die Komplexe
[Cr(H2O)6]2C, [Mn(H2O)6]3C, der tetragonal verzerrte Spinell Mn2 C(Mn2

3 C)O4

und K3NiF6. Die mit dem Jahn-Teller-Effekt erklärbaren Koordinationsverhältnisse
von Cu2C und Ag2C werden in den Abschn. 5.7.5.2 und 5.7.6.2 behandelt.

Die Ursache des Jahn-Teller-Effekts ist eine mit der Verzerrung verbundene Ener-
gieerniedrigung. Das Energieniveaudiagramm der Abb. 5.28 zeigt, wie diese Energie-
erniedrigung zustande kommt. Bei der Verzerrung zu einem gestreckten Oktaeder
werden alle Orbitale mit einer z-Komponente energetisch günstiger. Bei der d4-high-
spin- und der d9-Konfiguration sowie bei der d7-low-spin-Konfiguration führt die
Besetzung des dz2 -Orbitals zu einem Energiegewinn, wenn das Oktaeder verzerrt ist.

5.4.6.2 Tetraedrische Komplexe

Auch im tetraedrischen Ligandenfeld erfolgt eine Aufspaltung der d-Orbitale. Aus
der Abb. 5.29 geht hervor, dass sich die tetraedrisch angeordneten Liganden den
dxy-, dxz- und dyz-Orbitalen des Zentralions stärker nähern als den dz2 - und dx2Ky2 -
Orbitalen. Im Gegensatz zu oktaedrischen Komplexen sind die dz2 - und dx2Ky2 -Orbi-
tale also energetisch günstiger (Abb. 5.30). Bei gleichem Zentralion, gleichen Ligan-
den und gleichem Abstand Ligand-Zentralion beträgt die tetraedrische Aufspaltung
nur 4

9 von der im oktaedrischen Feld: Δtetr Z 4
9 Δokt Die Δ-Werte der tetraedrischen

Komplexe VCl4, [CoI4]2K und [CoCl4]2K z. B. betragen 108, 32 und 39 kJ.mol. Prin-
zipiell sollte es für die Konfigurationen d3, d4, d5 und d6 high-spin- und low-spin-
Anordnungen geben. Wegen der kleinen Ligandenfeldaufspaltung sind aber nur
high-spin-Komplexe bekannt.

Co2C bildet mehr tetraedrische Komplexe als jedes andere Übergangsmetallion.
Dies stimmt damit überein, dass für Co2C (3d7) die Ligandenfeldstabilisierungsener-
gie in tetraedrischen Komplexen größer ist als bei anderen Übergangsmetallionen
(Abb. 5.31).

y

z

xdx2 �y2 dxy

y

z

x

Abbildung 5.29 Tetraedrisch angeordnete Liganden nähern sich dem dxy-Orbital des Zent-
ralatoms stärker als dem dx2Ky2 -Orbital.
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Abbildung 5.30 Aufspaltung der d-Orbitale im tetraedrischen Ligandenfeld.
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Abbildung 5.31 Besetzung der d-Orbitale von Co2C im tetraedrischen Ligandenfeld.

5.4.6.3 Quadratisch-planare Komplexe

Für die Ionen Pd2C, Pt2C und Au3C mit d8-Konfigurationen ist die quadratische
Koordination typisch. Alle quadratischen Komplexe dieser Ionen sind diamagneti-
sche low-spin-Komplexe. In Abb. 5.32 ist das Energieniveaudiagramm der d-Orbi-
tale des Komplexes [PtCl4]2K dargestellt. In quadratischen Komplexen fehlen die
Liganden in z-Richtung, daher sind die d-Orbitale mit einer z-Komponente energe-
tisch günstiger als die anderen d-Orbitale. Die dxz- und dyz-Orbitale werden von
den Liganden in gleichem Maße beeinflusst, sie sind daher entartet. Da die La-
dungsdichte des dx2Ky2 -Orbitals direkt auf die Liganden gerichtet ist, ist es das bei
weitem energiereichste Orbital. Δ1, die Energiedifferenz zwischen dem dx2Ky 2 -
und dem dxy-Orbital, ist bei gleicher Ligandenfeldstärke gleich der Aufspaltung im
oktaedrischen Feld Δokt. Wenn Δ1 größer als die Spinpaarungsenergie ist, entsteht
ein low-spin-Komplex, der bei d8-Konfigurationen die größtmögliche Ligandenfeld-
stabilisierungsenergie besitzt. Quadratische Komplexe sind daher bei d8-Konfigura-
tionen mit großen Ligandenfeldaufspaltungen zu erwarten. Dies stimmt mit den Be-
obachtungen überein. Bei dem 4d-Ion Pd2C und den 5d-Ionen Pt2C und Au3C ist
die Aufspaltung bei allen Liganden groß, es entstehen quadratisch-planare Kom-



5.4 Komplexverbindungen 731

y

z

x

dxy

dz2

dxzdyz

dx2�y2

entartete d-Orbitale

1 � 355 kJ/mol

2 � 56 kJ/mol

3 � 81 kJ/mol
[Pt Cl4]2�

Pt 2�

Abbildung 5.32 Aufspaltung und Besetzung der d-Orbitale im quadratischen Komplex
[PtCl4]2K. Da Δ1 größer ist als die aufzuwendende Spinpaarungsenergie, entsteht ein low-
spin-Komplex mit großer LFSE.

plexe. Ni2C (3d8) bildet mit starken Liganden wie CNK einen quadratischen Kom-
plex, während mit den weniger starken Liganden H2O und NH3 oktaedrische Kom-
plexe gebildet werden. Das dz2 -Orbital muss nicht wie in den Komplexen [PtCl4]2K

und [PdCl4]2K das energetisch stabilste Orbital sein (siehe Abb. 5.32). Wahrschein-
lich liegt es bei den quadratischen Komplexen von Ni2C zwischen dem dxy-Orbital
und den entarteten Orbitalen dyz, dxz.

5.4.6.4 Termdiagramme, Elektronenspektren

Bei der bisherigen Darstellung der Ligandenfeldtheorie wurde angenommen, dass
das Ligandenfeld stark gegenüber der Elektronenwechselwirkung zwischen den ein-
zelnen d-Elektronen ist. Dadurch wird die Russell-Saunders-Kopplung (zum Ver-
ständnis dieses Abschnitts ist die Kenntnis von Abschn. 5.1.3 erforderlich), die in
isolierten Atomen oder Ionen auftritt, zerstört. Man betrachtet daher die Aufspal-
tung eines d-Einelektronenzustandes K der im freien Ion fünffach entartet ist K im
Feld der Liganden. Die Besetzung der Einelektronenzustände erfolgt unter Berück-
sichtigung des Pauli-Prinzips. Diese Darstellung wird als Methode des starken Fel-
des bezeichnet.

Bei der Methode des schwachen Feldes wird angenommen, dass das Ligandenfeld
so schwach ist, dass es die Kopplung der Elektronen nicht verhindert. Die durch die
Kopplung entstandenen Russell-Saunders-Terme werden aber durch das Liganden-
feld „gestört“. Die Störung verursacht eine energetische Anhebung und eine Auf-
spaltung der RS-Terme. Die Anzahl der Spaltterme und ihre Bezeichnung folgt aus
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Tabelle5.8 Aufspaltung der Russell-Saunders-Terme im oktaedrischen Ligandenfeld

Russell-Saunders- Spaltterme im oktaedrischen Ligandenfeld
Terme Anzahl   Bezeichnung Bahnentartungsgrad

S 1 A1g 1
P 1 T1g 3
D 2 Eg T2g 2       3
F 3 A2g T1g T2g 1       3 3
G 4 A1g Eg T1g T2g 1       2 3       3

(Für Einelektronenzustände werden kleine Buchstaben verwendet, z. B. e, t2g; für Mehrelektro-
nenzustände große Buchstaben E, T2g; g (gerade) kennzeichnet Zustände, die wie bei oktaedri-
schen Komplexen ein Symmetriezentrum besitzen.)

der Gruppentheorie. Hier kann nur kurz ihr Gebrauch besprochen werden. Außer-
dem soll nur ein oktaedrisches Ligandenfeld berücksichtigt werden. Die Aufspaltung
der RS-Terme im oktaedrischen Feld ist in der Tabelle 5.8 angegeben.

Die Aufspaltung der RS-Grundterme im oktaedrischen Feld führt für die Elektro-
nenkonfigurationen d1 bis d9 zu den in der Abb. 5.33a dargestellten Termdia-
grammen.

Bei einem vollständigen Termdiagramm ist nicht nur die Aufspaltung des Grund-
terms, sondern auch die der angeregten Terme zu berücksichtigen. Als Beispiel ist
in der Abb. 5.34a das Termschema der d2-Konfiguration dargestellt.

Für alle Diagramme gilt:
Die Spaltterme besitzen die gleiche Spinmultiplizität wie die Terme des freien

Ions, aus denen sie hervorgehen.
Die Summe der Bahnentartungsgrade der Spaltterme ist gleich dem Bahnentar-

tungsgrad des Terms des freien Ions, aus dem sie hervorgehen.
Terme mit identischen Bezeichnungen überschneiden sich nicht.
Bei Termen, die allein vorkommen, ändert sich die Energie linear mit der Ligan-

denfeldstärke.
Für Terme mit identischer Bezeichnung ist eine Termwechselwirkung zu berück-

sichtigen. Sie führt zu einer Abstoßung der Terme, daher zeigen diese Terme ge-
krümmte Kurven.

In der Abb. 5.33b ist die Korrelation der Spaltterme mit den Elektronenkonfigura-
tionen der Einelektronenzustände für das oktaedrische Ligandenfeld dargestellt. Aus
den vollständigen Korrelationsdiagrammen geht hervor, dass unter Berücksichtigung
der Elektronenwechselwirkungen aus den Einelektronenzuständen (Methode des
starken Feldes) dasselbe Termschema entsteht wie aus den Spalttermen der RS-Terme
bei Berücksichtigung der Termwechselwirkung (Methode des schwachen Feldes).

Termdiagramme eignen sich zur Voraussage oder Deutung von Elektronenspekt-
ren. Auf Grund der Auswahlregeln sind nur Übergänge zwischen Termen gleicher
Spinmultiplizität erlaubt. Treten spinverbotene Übergänge zwischen Termen verschie-
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Abbildung 5.33a Termdiagramme der RS-Terme für die Elektronenkonfigurationen von
d1 bis d9 im oktaedrischen Ligandenfeld. Für die Spaltterme gilt der Schwerpunktsatz. Das
Termschema eines Systems mit n Elektronen ist umgekehrt dem System mit (10Kn) Elektro-
nen oder n Löchern in der d-Schale (Elektron-Loch-Formalismus). Die Löcher besitzen das
magnetische Moment und die Ladung von Positronen. Das Termschema des Systems mit n
Löchern erhält man durch Umkehrung der Energie des Termschemas für n Elektronen. Das
Termschema eines d9-Ions (1 Loch) entspricht also dem eines d1-Ions mit vertauschter Reihen-
folge der Terme. Entsprechend ist d8 invers zu d2, d7 zu d3 und d6 zu d4.

dener Spinmultiplizität auf, so sind ihre Intensitäten um mehrere Größenordnungen
schwächer als die spinerlaubten.

Es sollen die Konfigurationen d2 und d6 besprochen werden.
Für das d2-Ion sind drei Übergänge zu erwarten (vgl. Abb. 5.34a). Aus dem Term-

schema können die Bandenlagen berechnet werden.

Beispiel [V(H2O)6]3C:

Übergang Energiewerte der [V(H2O)6]3C-Banden in cmK1

beobachtet berechnet mit
10 Dq Z 21 500 cmK1

3 T1g(F) $% 3 T2g(F) 8 Dq 17 000 17 300
3 T1g(F) $% 3 T1g(P) 25 000 25 500
3 T1g(F) $% 3A2g(F) 18 Dq 38 000 38 600
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Abbildung 5.33b Korrelation der RS-Spaltterme und der Elektronenkonfigurationen der
Einelektronenzustände im oktaedrischen Ligandenfeld. Berücksichtigt sind nur high-spin-Zu-
stände, also Terme mit gleicher Spinmultiplizität.
Beispiel d1: Bei der Konfiguration t2g

1 kann sich das Elektron in 3 Orbitalen aufhalten (Entar-
tung 3), bei der Konfiguration eg

1 nur in 2 Orbitalen (Entartung 2). Dies entspricht den Spalt-
termen 2T2g und 2Eg.
Beispiel d5: Bei der Konfiguration t2g

3 eg
2 sind 5 Elektronen in 5 Orbitalen (Entartung 1), dies

entspricht dem Term 6A1g.
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Abbildung 5.34a Termdiagramm der d2-Konfiguration im oktaedrischen Ligandenfeld.
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Abbildung 5.34b Wellenlänge in nm und Energie (Wellenzahl) in cmK1 des sichtbaren
Spektrums. 103 cmK1 entsprechen 11,96 kJ.mol.

Im Termdiagramm des d2-Ions ist bei allen Ligandenfeldstärken der 3 T1g-Term der
energetisch stabilste.

Das Termdiagramm der d6-Konfiguration ist in der Abb. 5.35 wiedergegeben. Bei
schwachen Ligandenfeldern ist der 5 T2g-Term der Grundterm. Die Spinmultiplizität
2S C 1 Z 5 entspricht einer high-spin-Konfiguration mit 4 ungepaarten Elektronen
(S Z 2). Mit wachsender Ligandenfeldstärke nimmt die Energie des 1A1g-Terms stär-
ker ab als die Energie des 5 T2g-Terms. Bei einer bestimmten Ligandenfeldstärke
schneiden sich beide Terme. Bei starken Ligandenfeldern ist dann der 1A1g-Term der
Grundterm. Die Spinmultiplizität 2S C 1 Z 1 bedeutet eine low-spin-Konfiguration
(S Z 0). Wir erwarten für beide Konfigurationen verschiedene Spektren. (Abb. 5.35):
für die high-spin-Konfiguration den Übergang 5 T2g $% 5 Eg, also eine Bande, für die
low-spin-Konfiguration zwei Banden mit den Übergängen 1A1g $% 1T1g und
1A1g $% 1T2g.

Für die high-spin-Komplexe [Fe(H2O)6]2C, [Fe(NH3)6]2C und [Co(F6]3K beo-
bachtet man tatsächlich eine Bande, für die low-spin-Komplexe [Fe(CN)6]4K,
[Co(H2O)6]3C und [Co(NH3)6]3C werden zwei Banden gefunden.
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Abbildung 5.35 Schematischer Ausschnitt aus dem Termdiagramm der d6-Konfiguration im
oktaedrischen Ligandenfeld.

5.4.7 Molekülorbitaltheorie von Komplexen

Im Abschn. 2.2.12 sahen wir, dass man Molekülorbitale durch Linearkombination
von Atomorbitalen (LCAO-Näherung) erhält. Bei Komplexen müssen die Atomorbi-
tale des Zentralatoms mit denen der Liganden kombiniert werden. Welche Orbitale
auf Grund ihrer Symmetrieeigenschaften kombiniert werden können, lässt sich mit
Hilfe der Gruppentheorie ableiten. Wir wollen hier die möglichen Linearkombinatio-
nen bildlich darstellen und uns auf oktaedrische Komplexe beschränken.

Zunächst sollen nur Komplexe mit σ-Bindungen zwischen dem Zentralion und den
Liganden berücksichtigt werden. Zur σ-Bindung geeignet sind diejenigen Orbitale
des Metallions, deren größte Elektronendichte in der Bindungsrichtung Metall-Li-
gand liegt. Dies sind: s, px, py , pz, dz2, dx2Ky2 Jeder Ligand besitzt ein σ-Orbital. Es
gibt sechs Linearkombinationen zwischen den Liganden- und den Metallorbitalen,
die zu sechs bindenden und zu sechs antibindenden Molekülorbitalen führen. Sie sind
in der Abb. 5.36 dargestellt, das zugehörige Energieniveaudiagramm in der Abb. 5.37.

Betrachten wir als Beispiele die beiden Komplexe [Ti(H2O)6]3C und [FeF6]3K. Wir
müssen alle Elektronen der Valenzorbitale abzählen. Jeder Ligand steuert zwei Elekt-
ronen bei, also stammen von den Liganden insgesamt 12 Elektronen. Ti3C hat die
Konfiguration 3d1. Der Grundzustand von [Ti(H2O)6]3C ist also

(σ s
b)2 (σx, y, z

b )6 (σx2Ky2, z2
b )4 (πxy, yz, xz)1

Fe3C hat die Konfiguration d5 und [FeF6]3K den Grundzustand

(σ s
b)2 (σx, y, z

b )6 (σx2Ky2, z2
b )4 (πxy, xz, yz)3 (σx2Ky2, z2

* )2

Diese Ergebnisse entsprechen denen der Ligandenfeldtheorie.
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Abbildung 5.36 Kombinationen von Ligandenorbitalen mit den σ-Orbitalen des Zentralions.
Dargestellt ist die Addition, die zur Bildung der bindenden MOs führt. Bei der Subtraktion,
die zur Bildung der antibindenden MOs führt, müssen die Vorzeichen der Liganden umge-
kehrt werden.
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Abbildung 5.37 Energieniveaudiagramm eines oktaedrischen Komplexes. Es sind nur σ-Bin-
dungen berücksichtigt. Die Orbitale dxy , dxz, dyz sind nur für π-Bindungen geeignet. Ihre ener-
getische Lage ist daher unverändert. Die Orbitale px, py , pz und dx2Ky2, dz2 bilden jeweils einen
Satz äquivalenter MOs, die energetisch entartet sind.

Die antibindenden Orbitale haben Metallcharakter und Elektronen in diesen Orbi-
talen sind vorwiegend „Metallelektronen“. In den nichtbindenden Orbitalen sind die
Elektronen reine Metallelektronen (solange diese Orbitale nicht an π-Bindungen be-
teiligt sind). Die MOs πxy , πxz , πyz entsprechen den t2g-Orbitalen, die MOs
σx2Ky2

* , σz2
* den eg-Orbitalen im oktaedrischen Ligandenfeld (vgl. Abb. 5.22). Ihr Ab-

stand entspricht der Ligandenfeldaufspaltung Δ und ist auch hier maßgebend dafür,
ob ein high-spin- oder ein low-spin-Komplex entsteht.

Die dxy-, dxz- und dyz-Orbitale sind zu π-Bindungen befähigt (Abb. 5.38). Die Li-
ganden-π-Orbitale können wie z. B. bei ClK p-Orbitale sein oder wie bei mehratomi-
gen Liganden, z. B. CO oder NOC, bindende π-Orbitale πb oder antibindende
π-Orbitale π* (vgl. Abb. 2.69). Bei Komplexen mit π-Bindung können zwei Grenz-
fälle unterschieden werden.

In einem Grenzfall sind die Liganden-π-Orbitale besetzt und besitzen eine niedri-
gere Energie als die d π-Orbitale der Metallionen. Ein Ausschnitt aus dem Energieni-
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Abbildung 5.38 Durch Linearkombination des dxz-Orbitals mit vier p-Orbitalen der Ligan-
den erhält man ein π-Molekülorbital. Äquivalente Kombinationen gibt es für das dxy- und das
dyz-Orbital.

dxy dxz dyz

�x
b

y �x
b

z �y
b

z

�x*y �x*z �y*z

�x*2�y2 �z*2

LigandenorbitaleMolekülorbitaleMetallorbitale

�- Orbitale
besetzt

Abbildung 5.39 Dative π-Bindung L $% M, π-Donor-Bindung.

veaudiagramm ist in der Abb. 5.39 dargestellt. Im bindenden π-Molekülorbital wird
Ladung vom Liganden zum Metall übertragen. Wir nennen diese Bindung daher da-
tive π-Bindung oder Ligand $% Metall π-Donor-Bindung. Die d-Orbitale des Me-
talls werden destabilisiert und gehen in schwach antibindende π*-MOs über. Diese
Art der π-Bindung verkleinert Δ.

Beim anderen Grenzfall sind die Liganden-π-Orbitale unbesetzt, ihre Energie liegt
oberhalb der der d-Metallorbitale. Ein Ausschnitt aus dem Energieniveaudiagramm
ist in der Abb. 5.40 dargestellt. Die dπ-Elektronen der Metallionen werden durch die
π-Bindung stabilisiert, sie erhalten etwas Ligandencharakter. Der Ligand entfernt
Elektronendichte vom Metall. Wir nennen diese Bindung daher Metall $% Ligand
π-Akzeptor-Bindung, sie vergrößert Δ.
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Abbildung 5.40 M $% L π-Akzeptor-Bindung.

Die spektrochemische Reihe der Liganden (vgl. Abschn. 5.4.6) ist mit der Fähigkeit
der Liganden korreliert, π-Bindungen zu bilden. Reine σ-Donatoren sind NH3 und
NR3. Schwache π-Donatoren sind OHK und FK. Gute π-Donatoren wie ClK, BrK,
IK sind zu starken π-Bindungen L $% M befähigt und verursachen kleine Aufspal-
tungen. Gute π-Akzeptorliganden wie CO und NOC sind zu starken π-Bindungen
M $% L befähigt und verursachen große Aufspaltungen.

Die zweiatomigen Liganden CO und NOC besitzen besetzte πb- und leere π*-Or-
bitale (vgl. S. 152). Mit letzteren können sie relevante M $% L π-Akzeptor-Bindun-
gen ausbilden. Das wird auch als Rückbindung bezeichnet. L $% M σ-Bindung und
M $% L π-Rückbindung sind synergistisch (zusammenwirkend). Je stärker die σ-
Bindung ist, umso mehr Elektronendichte wird am Metallion konzentriert, dies ver-
stärkt die Tendenz zur Rückbindung. Eine starke Rückbindung zieht Elektronen vom
Metall ab und verstärkt wiederum die σ-Bindung. Die Rückbindung stabilisiert die
dπ-Molekülorbitale, die σ-Bindung destabilisiert die σx2Ky2

* - und die σz2
* -Orbitale. Je

stärker beide Bindungen sind, umso größer ist Δ. Die Rückbindung ist für die Stabili-
tät der Carbonyl- und Nitrosylkomplexe wichtig (vgl. Abschn. 5.5).

5.4.8 Charge-Transfer-Spektren

Bei vielen Komplexen ist die Ursache der Farbigkeit eine Charge-Transfer-Absorp-
tion. Durch Absorption eines Lichtquants wird Elektronenladung innerhalb eines
Komplexes übertragen. Die Charge-Transfer(CT)-Absorptionen können innerhalb
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oder außerhalb des sichtbaren Bereichs des elektromagnetischen Spektrums liegen.
Die CT-Banden sind meist intensiv und breit. Man kann Elektronenübertragung vom
Ligand zum Metall, vom Metall zum Ligand und zwischen Metallatomen unter-
scheiden.

Übergang L $% M. Ein Elektron wird aus einem besetzten Molekülorbital des
Liganden in ein niedrig liegendes, unbesetztes oder teilweise besetztes Molekülorbital
des Metallatoms angeregt. Bei den intensiv roten Thiocyanatoeisen(III)-Komplexen
(vgl. Abschn. 5.15.5.1) erfolgt eine Elektronenübertragung vom SCN-Liganden zum
Fe(III). Diese Übertragung lässt sich so beschreiben als wäre Fe(III) (d5) zu Fe(II)
(d6) reduziert und ein SCN-Ligand zu einem SCN-Radikal oxidiert worden. Die
große Intensität der Banden beruht auf der gleichen Symmetrie des Elektronendona-
tor- und des Elektronenakzeptor-Orbitals. Symmetrieerlaubte Übergänge überwiegen
bei CT-Absorptionen.

Die intensive violette Farbe des MnO4
K-Ions beruht auf dem Elektronenübergang

von den Sauerstoffliganden zum Mn(VII). ReO4
K ist farblos, da die Bande im UV

liegt. Auch die Farben der tetraedrischen Ionen CrO4
2 K (gelb), MnO4

2 K (grün),
MnO4

2 K (blau) und MnO4
2 K (rot) kommen durch CT-Absorptionen zustande.

Übergang M $% M. Intensive Farben treten bei Verbindungen auf, die Metall-
atome in unterschiedlichen Oxidationsstufen enthalten. Ein bekanntes Beispiel ist

Berliner Blau Fe4

C3
[Fe
C2

(CN)6]3 · nH2O (vgl. Abschn. 5.15.5.1), bei dem durch gelbes
Licht der Übergang eines d-Elektrons vom low-spin- Fe(II) zum high-spin-Fe(III) er-
folgt.

Übergang M $% L. Aus einem am Metall lokalisierten, besetzten MO (z. B. aus
einem besetzten d-Orbital) erfolgt eine Elektronenanregung in ein energetisch höher
gelegenes leeres MO mit Ligandencharakter (z. B. in ein π*-Orbital gleicher Sym-
metrie). Dies ist bei Komplexen mit CO-, CNK- und aromatischen Amin-Liganden
(Phenanthrolin, Bipyridin) der Fall. Die intensiv rote Farbe des Komplexes
[Fe(bipy)3]2C entsteht durch Elektronenübergang vom low-spin-Fe(II) in ein leeres
Ligandenorbital. Ebenfalls rot ist der Komplex [Fe(phen)3]2C (Ferroin).

5.5 Metallcarbonyle

Die Übergangsmetalle besitzen die charakteristische Fähigkeit, mit vielen neutralen
Molekülen Komplexe zu bilden. Dazu gehören Kohlenstoffmonooxid, Isocyanide,
substituierte Phosphane und Arsane, Stickstoffmonooxid, Pyridin, 1,10-Phenanthro-
lin. Diese Liganden besitzen unbesetzte Orbitale, die zu einer π-Akzeptor-Bindung
Metall $% Ligand befähigt sind (vgl. S. 740). Es sind π-Akzeptorliganden. Der wich-
tigste π-Akzeptorligand ist Kohlenstoffmonooxid CO.

Verbindungen von Metallen mit CO heißen Carbonyle. Das erste Carbonyl, das
Tetracarbonylnickel Ni(CO)4, wurde bereits 1890 entdeckt. Heute sind von den
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meisten Übergangsmetallen, besonders von denen der 5.K10. Gruppe, Carbonyle
bekannt. Zusammen mit gemischten Komplexen gibt es Tausende von Verbin-
dungen.

5.5.1 Bindung

Kohlenstoffmonooxid bildet mit dem einsamen Elektronenpaar am Kohlenstoffatom
eine dative σ-Bindung Ligand $% Metall (L $% M) (Abb. 5.41a). Dadurch entsteht
eine hohe Elektronendichte am Metallatom. CO besitzt leere π*-Orbitale (vgl.
S. 153), es kann Elektronendichte aus besetzten d-Orbitalen des Metallatoms aufneh-
men. Es entsteht eine π-Rückbindung Metall $% Ligand (M $% L), durch die die
Ladung am Metallatom verringert wird (Abb. 5.41b). Dieser Bindungsmechanismus
wird als synergistisch (zusammenwirkend) bezeichnet. Die Rückbindung erhöht die
negative Ladung am CO, verstärkt seine Lewis-Basizität und damit die σ-Bindung.
Die σ-Bindung wiederum positiviert CO und erhöht seinen π-Säurecharakter, also
die Akzeptorstärke. Die Bindungen verstärken sich gegenseitig.

Nur mit π-Akzeptorliganden werden von Metallen in niedrigen Oxidationsstufen
stabile Komplexe gebildet. Ohne Rückbindung würde bei neutralen Metallatomen

�-Rückbindung M  L

(a)

(b)

�-Bindung M   L

�

�� �

��

� �

M

OCOC

OlC OlCM

M

� �

��

M

Abbildung 5.41 Bindung in Metallcarbonylen.
a) Bildung der σ-Bindung CO $% Metall (L $% M). Das freie Elektronenpaar des C-Atoms
überlappt mit einem leeren σ-Orbital des Metallatoms.
b) Entstehung der π-Rückbindung Metall $% CO (M $% L). Ein besetztes dπ-Orbital des
Metallatoms überlappt mit einem leeren π*-Molekülorbital von CO. Durch die Rückbindung
wird die CdO-Bindung geschwächt, dies bestätigt die Frequenzänderung der CdO-Valenz-
schwingung.
Beide Bindungen übertragen Ladung. Die Ladungsübertragungen kompensieren sich aber
weitgehend, so dass annähernd Elektroneutralität erreicht wird. Die Bindung in Carbonylen

kann durch zwei mesomere Grenzstrukturen formuliert werden:
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oder Ionen der Ladung C1 die L $% M-Bindung zu einer zu hohen Ladung am
Metallatom führen.

CO verursacht große Ligandenfeldaufspaltungen (vgl. Abschn. 5.4.6). Die Carbo-
nyle sind daher immer low-spin-Komplexe.

5.5.2 Strukturen

Die Zusammensetzung der meisten Carbonyle kann mit der 18-Elektronen-Regel
(Edelgasregel) vorhergesagt werden. Die Anzahl der Valenzelektronen des Metall-
atoms plus der Anzahl der von den Liganden für σ-Bindungen stammenden Elektro-
nen ist gleich 18. Die Metallatome benutzen also alle nd-, (n C 1)s- und (n C 1)p-
Orbitale zur Ausbildung von Bindungen mit den Liganden und erreichen dadurch
die Elektronenschale des nächstfolgenden Edelgases.

Einkernige Metallcarbonyle

Gruppe 5 6 7 8 9 10

Anzahl der 5 6 7 8 9 10
Valenzelektronen

Verbindungen V(CO)6 Cr(CO)6 K Fe(CO)5 K Ni(CO)4

Mo(CO)6 Ru(CO)5

W(CO)6 Os(CO)5

Struktur oktaedrisch oktaedrisch trigonal- tetraedrisch
bipyramidal

Eigenschaften kristallin kristallin flüssig flüssig
paramagnetisch

Nur bei Übergangsmetallen mit gerader Anzahl der Valenzelektronen ist die Edel-
gasregel erfüllt. Alle kristallinen Carbonyle sublimieren im Vakuum. Die bei Raum-
temperatur flüssigen Carbonyle sind flüchtig, leicht entzündlich und sehr giftig.

Zweikernige Metallcarbonyle

Gruppe 7 8 9

Anzahl der 7 8 9
Valenzelektronen

Verbindungen Mn2(CO)10 Fe2(CO)9 Co2(CO)8

Tc2(CO)10 Ru2(CO)9

Re2(CO)10 Os2(CO)9
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Mn,Tc, Re

(a)

(b) Co

COFe

(c)

Abbildung 5.42 Strukturen zweikerniger Carbonyle.
a) Struktur von M2(CO)10 (M Z Mn, Tc, Re)
b) Strukturen von Co2(CO)8. Eine Struktur enthält zwei verbrückende CO-Moleküle (KZ Z
6), bei der anderen ist jedes CO-Molekül nur an ein Metallatom gebunden (KZ Z 5).
c) In Fe2(CO)9 sind drei verbrückende CO-Gruppen vorhanden. Die Struktur kann als flä-
chenverknüpftes Di-Oktaeder betrachtet werden.
In allen Strukturen existiert eine MdM-Bindung, und die Edelgasregel ist erfüllt.

Es sind kristalline, meist farbige Substanzen mit niedrigen Schmelzpunkten, die
reaktionsfähiger als einkernige Carbonyle sind. Ru2(CO)9 und Os2(CO)9 zersetzen
sich bei Raumtemperatur.

Auf Grund der ungeraden Valenzelektronenzahl des Metallatoms können
Mn(CO)5 und Co(CO)4 als Radikale mit 17 Elektronen betrachtet werden, die durch
Dimerisierung unter Ausbildung einer MdM-Bindung die Edelgasregel erfüllen
(Abb. 5.42a). Von Co2(CO)8 ist eine weitere Struktur bekannt, bei der zwei Brücken-
Carbonyl-Gruppen auftreten (Abb. 5.42b).
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Die beiden Struktureinheiten
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�

�
�

unterscheiden sich energetisch so wenig, dass nicht vorausgesagt werden kann welche
Anordnung auftritt. Entscheidend können sterische Ursachen sein, da bei der ver-
brückten Form die Koordinationszahl der Metallatome größer ist.

Auch V(CO)6 könnte durch Dimerisierung eine 18-Elektronen-Konfiguration er-
reichen. Dabei würde sich die Koordinationszahl erhöhen. Wahrscheinlich ist eine
sterische Behinderung die Ursache dafür, dass die Dimerisierung bei V(CO)6 nicht
stattfindet. Aus demselben Grund tritt vermutlich beim Mn2(CO)10 keine Struktur
mit verbrückenden CO-Liganden auf.

Fe2(CO)9 besitzt eine Struktur mit drei verbrückenden CO-Gruppen (Abb. 5.42c).
Die alternative Struktur mit einer Verbrückung

������ ������
�
�

existiert vermutlich bei Os2(CO)9 und Ru2(CO)9.

Mehrkernige Carbonyle

Verbindungen, die nur CO-Moleküle als Liganden enthalten, sind nicht sehr zahl-
reich. Bekannt sind:

M3(CO)12 M Z Fe, Ru, Os
M4(CO)12 M Z Co, Rh, Ir
M6(CO)16 M Z Co, Rh, Ir

Es sind farbige, zersetzliche oder sublimierbare Kristalle mit relativ niedrigen
Schmelzpunkten. Die Strukturen (Abb. 5.43) enthalten symmetrische Metallcluster
(Dreieck, Tetraeder, Oktaeder). Bei den dreikernigen und vierkernigen Carbonylen
sind zwei Strukturen bekannt.

Große Cluster werden von Osmium gebildet: Os5(CO)16, Os6(CO)18, Os7(CO)21

und Os8(CO)23.
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Fe(a)

Co, Rh(b) Ir

Ru, Os

(c) Rh CO (d)

Abbildung 5.43 Strukturen mehrkerniger Carbonyle.
a) M3(CO)12. Die Metallcluster bestehen aus Dreiecken. In Fe3(CO)12 sind zwei Fe-Atome
durch zwei CO-Moleküle verbrückt.
b) M4(CO)12. Die Metallatome bilden tetraedrische Cluster. In Co4(CO)12 und Rh4(CO)12

gibt es drei verbrückende CO-Moleküle.
c) Rh6(CO)16. Die Metallatome bilden ein Oktaeder.
Jedes Rh-Atom hat zwei endständige CO-Gruppen. Die restlichen vier CO-Gruppen befinden
sich in dreifach verbrückenden Positionen über vier der Dreiecksflächen des Oktaeders.
d) Os20(CO)40

2 K. Der Cluster besitzt eine perfekte tetraedrische Symmetrie. Die Metallatome
sind kubisch-dichtest gepackt. An die grau gezeichneten Os-Atome sind drei, an die weißen
zwei CO-Moleküle und an die schwarzen ist ein CO-Molekül gebunden.
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5.5.3 Darstellung

Reaktionen von Metall mit CO
Fein verteiltes Nickel reagiert schon bei 80 (C mit CO zu Ni(CO)4. Fein verteiltes

Eisen und Cobalt reagieren mit CO bei 150K200 (C und 100 bar zu Fe(CO)5 und
Co2(CO)8.

Reduktion von Metallsalzen in Gegenwart von CO
Es gibt eine Vielzahl von Verfahren. Bei erhöhter Temperatur und unter Druck

fungiert CO gleichzeitig als Reduktionsmittel. Es reagieren die Oxide von Mo, Re,
Ru, Os, Ir, Co, die Halogenide von Re, Fe, Co, Ni, Ru, Os, Ir und die Sulfide von
Mo, Re. Reduktionen in flüssiger Phase werden mit verschiedenen Reduktionsmit-
teln und Lösungsmitteln durchgeführt.

Beispiele:

Cr(CO)6 aus CrCl3 mit Al in Benzol unter Druck
Cr(CO)6, Mo(CO)6, W(CO)6, Mn2(CO)10 aus Halogeniden mit AlR3, ZnR2, Na
in Ether unter Druck
Rh6(CO)16, Ir4(CO)12 aus Chloriden mit CO in Methanol unter Druck

Zersetzung von Metallcarbonylen
Durch Energiezufuhr (z. B. photochemisch) entstehen durch CO-Abspaltung

mehrkernige Spezies.

Beispiele:

2 M(CO)5 $% M2(CO)9 C CO M Z Fe, Ru, Os
3 M2(CO)9 $% 2 M3(CO)12 C 3 CO M Z Ru, Os

Oxidation von Carbonylmetallaten
Dieses Verfahren ist zweckmäßig, wenn Carbonylmetallate (vgl. unten) leichter

hergestellt werden können als die Carbonyle.

Beispiel:

[V(CO)6]K $$$%
H3PO4

HC

V(CO)6 C 1
2 H2

5.5.4 Carbonylmetallat-Anionen, Metallcarbonylhydride

Durch Reduktion von Metallcarbonylen erhält man Carbonylmetallat-Anionen. Sie
können einkernig und mehrkernig sein und sind überwiegend einfach negativ oder
zweifach negativ geladen. Für fast alle ist die Edelgasregel gültig. Die ein- bis drei-
kernigen Verbindungen enthält die folgende Tabelle.
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Gruppe 4 5 6 7 8 9 10

M Zr V Nb Ta Cr Mo W Mn Tc Re Fe Ru Os Co Rh Ir Ni Pd Pt

Einkernig Zr(CO)6
2K

M(CO)4
2K M(CO)4

K

M(CO)3
3K

M(CO)6
K

M(CO)5
3K

M(CO)5
K

M(CO)4
3K

M(CO)5
2K

M(CO)4
4K

Zweikernig M2(CO)10
2K

M2(CO)9
2K

Fe2(CO)8
2K

Ni2(CO)6
2K

Dreikernig M3(CO)14
2K

Fe3(CO)11
2K

Ni3(CO)8
2K

Einige Beispiele für vielkernige Komplexe

Fe4(CO)13
2 K, Os5(CO)15

2 K, Pt6(CO)12
2 K, Rh12(CO)30

2 K, Rh15(CO)27
3 K,

Os17(CO)36
2 K , Pt18(CO)36

2 K, Os20(CO)40
2 K (Abb. 5.43 d).

Die Metall-CO-Bindung ist stabiler als in neutralen Carbonylen, da die negative
Ladung am Metallatom die π-Rückbindung verstärkt. Es gibt daher nicht nur eine
Vielzahl von Verbindungen, sondern es existieren auch mehrkernige Carbonylmetal-
lat-Anionen, zu denen keine isoelektronischen Metallcarbonyle bekannt sind. Im
Allgemeinen sind die CO-Liganden wegen ihrer festen Bindung nicht substituierbar.
Die Ionen werden bereits durch Luft oxidiert. Aus wässrigen Lösungen lassen sie
sich mit großen Kationen, z. B. [Co(NH3)6]3C, ausfällen. Carbonylmetallate reagie-
ren mit Säuren unter Bildung von Carbonylwasserstoffen.

Co (CO)4
K C HC $% HCo(CO)4

Sie lassen sich auch auf anderen Wegen, z. B. durch Hydrierung von Metallcarbony-
len unter Druck, herstellen.

Einkernige Hydridometallkomplexe

Gruppe 7 8 9

Verbindungen HMn(CO)5 H2Fe(CO)4 HCo(CO)4 Zunahme der Stabilität
HRe(CO)5 H2Ru(CO)4 Abnahme der Acidität

H2Os(CO)4 Y )

Die Carbonylhydride sind unbeständiger als die zugehörigen Anionen, da die Fä-
higkeit zur π-Rückbindung geschwächt ist.

Die einkernigen Verbindungen sind zersetzliche Flüssigkeiten, die unter Wasser-
stoffabspaltung reagieren.

HMn(CO)5 $% 1
2 H2 C 1

2 Mn2(CO)10

Sie lösen sich nicht gut in Wasser, reagieren aber als Säuren.
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HCo(CO)4 C H2O $% H3OC C Co(CO)4
K K z 1

H2Fe(CO)4 C H2O $% H3OC C HFe(CO)4
K K z 10K5

HMn(CO)5 C H2O $% H3OC C Mn(CO)5
K K z 10K7

In den einkernigen Hydriden besetzt das H-Atom eine Koordinationsstelle des Kom-
plexes, der M-H-Abstand entspricht der Summe der kovalenten Radien.

5.5.5 Metallcarbonylhalogenide

Durch Oxidationsreaktionen der Metallcarbonyle mit Halogenen X2 erhält man Car-
bonylhalogenide Mx(CO)yXz. Man erhält sie auch durch Reaktion von Metallhaloge-
niden mit CO unter Druck. Carbonylhalogenide werden von den meisten Metallen
gebildet, von denen auch binäre Carbonyle existieren, außerdem aber auch von Pd,
Pt, Au. In den Carbonylhalogeniden hat das Metallatom eine positive Oxidations-
zahl.

Beispiele:

Ru(CO)4X2, Os(CO)4X2, Pt(CO)2X2, [Pd(CO)X2]2, [Pt(CO)X2]2

In mehrkernigen Komplexen sind die M-Atome immer über Halogenatome, niemals
durch CO-Gruppen verbrückt.

Beispiel:
Cl Cl CO

Pt Pt

OC Cl Cl

5.5.6 Nitrosylcarbonyle

In den Metallcarbonylen kann CO durch andere Liganden, z. B. NO, substituiert
werden. NO besitzt ein Elektron mehr als CO und fungiert als Dreielektronenligand.
Die Bindung kann wie folgt beschrieben werden. Zunächst wird ein Elektron auf das
Metall übertragen, dann bildet NOC wie CO (vgl. Abb. 5.41) eine dative σ-Bindung
Ligand $% Metall und eine π-Rückbindung Metall $% Ligand. NOC ist ein noch
stärkerer π-Akzeptor als CO, die Bindung an das Metallatom ist sehr stabil.

OM N O M N

Ein Beispiel für Nitrosylcarbonyle ist die folgende Reihe isoelektronischer Kom-
plexe:

Ni(CO)4, Co(CO)3NO, Fe(CO)2(NO)2, Mn(CO)(NO)3, Cr(NO)4
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5.6 π-Komplexe mit organischen Liganden1

Die Bindung Ligand $% Metall wird von den π-Elektronen organischer Verbindun-
gen errichtet. Die Komplexe werden durch π-Rückbindung stabilisiert. Die organi-
schen Liganden können aromatische Ringsysteme, Alkene oder Alkine sein.

5.6.1 Aromatenkomplexe

Aromatische Ringsysteme mit einem π-Elektronensextett sind

Die Ringsysteme sind eben gebaut (vgl. S. 160). Die π-Elektronen können mit den
leeren Orbitalen von Übergangsmetallen überlappen.

Im Dibenzolchrom (C6H6)2Cr (braunschwarze Kristalle, Smp. 285 (C) befindet
sich das Chromatom zwischen zwei parallel übereinander liegenden Benzolringen
(Sandwich-Verbindung). Sind alle π-Elektronen an Bindungen beteiligt, ist die Edel-
gasregel erfüllt.

Bekannt ist auch Dibenzolmolybdän (C6H6)2Mo und Dibenzolwolfram (C6H6)2W.
Dibenzolverbindungen der höheren Nebengruppen gibt es als Kationen:
(C6H6)2ReC, (C6H6)2Fe2C, (C6H6)2Co3C.

Der bekannteste Cp-Komplex ist das Bis(cyclopentadienyl)eisen (C5H5)2Fe (Fer-
rocen) (orangefarbene Kristalle, Smp. 174(C). Im Ferrocen hat Eisen die Oxidati-
onszahl C2. In der Sandwich-Struktur liegen die Cp-Ringe wie auch im homologen
Ruthenocen Ru(Cp)2 „auf Deckung“. Die zahlreichen Cp-Komplexe sind die wich-
tigsten aromatischen π-Komplexe.

1 Ausführlich behandelt in E. Riedel, Moderne Anorganische Chemie (Hrsg. H.-J. Meyer), ver-
fasst von C. Janiak, H.-J. Meyer, D. Gudat, R. Alsfasser, 4. Aufl., Walter de Gruyter, Berlin,
New York 2012, siehe Kapitel 4.
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5.6.2 Alkenkomplexe, Alkinkomplexe

Das π-Elektronenpaar der Doppelbindung eines Alkens kann mit einem leeren Me-
tallorbital überlappen. Es besetzt eine Koordinationsstelle.

Beispiel:

Ethen H2C CH2 H 2C
CH 2

H 2C
CH 2

Cl

Cl
PtPt

Cl

Cl

Die katalytische Wirkung von Platinverbindungen bei der Oxidation von Alkenen
beruht auf der intermediären Bildung von π-Komplexen. Alkene mit konjugierten

Doppelbindungen
H
C

H
C

H
C

H
C( ) können Chelate bilden.

Beispiel:

Alkine können zwei π-Elektronenpaare für Bindungen zur Verfügung stellen.

Beispiel:
CO

Co

CO

Co
CO

CO

CO

CO
HC CH

HC CHEthin

Die π-Elektronenpaare errichten Bindungen mit zwei Metallatomen und ersetzen
zwei CO-Moleküle.
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5.7 Gruppe 11

5.7.1 Gruppeneigenschaften

Kupfer Silber Gold
Cu Ag Au

Ordnungszahl Z 29 47 79
Elektronenkonfiguration [Ar]3d10 4s1 [Kr]4d10 5s1 [Xe]4f14 5d10 6s1

1. Ionisierungsenergie in eV 7,7 7,6 9,2
2. Ionisierungsenergie in eV 20,3 21,5 20,4
3. Ionisierungsenergie in eV 37,1 34,8 30,5
Elektronegativität 1,7 1,4 1,4
Schmelzpunkt in (C 1083 961 1063
Siedepunkt in (C 2595 2212 2660
Sublimationsenthalpie in kJ.mol 339 285 366
Standardpotentiale in V

MC
.M C0,52 C0,80 C1,69

M2C
.M C0,34 C1,39 K

M3C
.M K K C1,50

[M(CN)2]K
.M K0,43 K0,31 K0,60

Elektrische Leitfähigkeit 5,7 · 105 6,1 · 105 4,1 · 105

in ΩK1 cmK1

Die Münzmetalle Kupfer, Silber und Gold wurden schon bei den alten Kulturvölkern
als Zahlungsmittel verwendet. Sie kommen alle gediegen vor, und es waren die ers-
ten Metalle, die den Menschen bekannt waren. Gold glänzt, ist korrosionsbeständig,
hat einen niedrigen Schmelzpunkt und ist mechanisch gut bearbeitbar. Es ist daher
ideal zur Herstellung von Kult- und Schmuckgegenständen geeignet und wurde
schon im 5. Jahrtausend vor Chr. dafür verwendet. Auch bei den alten Völkern war
der Besitz von Gold nicht nur Reichtum sondern auch Macht. Der Sarg von Tu-
tanchamun (Pharao von Ägypten 1415K1403 vor Chr.) enthielt 112 kg Gold. Legen-
där waren die Goldschätze der Azteken und Inkas. Berühmte Funde in Europa sind
die Goldmaske des Agamemnon (1400 vor Chr., Nationalmuseum Athen) und die
Himmelsscheibe von Nebra (1600 vor Chr.). Silber wurde ebenfalls seit dem 5. Jahr-
tausend vor Chr. verarbeitet. Zunächst hielt man es für wertvoller als Gold, da es
gediegen seltener vorkommt als Gold. Eine bedeutende antike Silberfundstätte gab
es in Attika, Griechenland. Die Verwendung von Kupfer als Werkstoff begann wahr-
scheinlich vor 9000 Jahren. Die Gewinnung von Kupfer aus Erzen durch Reduktion
mit Kohle kannten die Ägypter schon um 3500 vor Chr. Etwa um 3000 vor Chr.
begann man in Indien, Mesopotamien und Griechenland Kupfer mit Zinn zur härte-
ren Bronze zu legieren. Dies war der Beginn der Bronzezeit. Zinn war seit 3500 vor
Chr. bekannt, und ein Zinnbergwerk gab es um 3000 vor Chr. z. B. im südtürkischen
Taurusgebirge. Auch die Kupfer-Zink-Legierung Messing war bereits im antiken
Griechenland bekannt.
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Die Elemente der Kupfergruppe Kupfer, Silber und Gold haben die Elektronen-
konfiguration (n K 1)d10 ns1. Sie treten daher alle in der Oxidationsstufe C1 auf.
Daneben existieren als wichtige weitere Oxidationsstufen C2 und C3. Seltener sind
die Oxidationsstufen C4 und C5. Innerhalb der Gruppe gibt es keinen regelmäßigen
Gang. Die stabilste Oxidationsstufe ist für Kupfer C2, für Silber C1, für Gold C3.

Zu den Alkalimetallen mit s1-Konfiguration besteht nur eine formale Ähnlichkeit.
Da die d10-Konfiguration die Kernladung nicht so wirksam abschirmt wie die Edel-
gaskonfiguration, sind die 1. Ionisierungsenergien wesentlich höher als die der Alka-
limetalle. Dies und die höhere Sublimationsenergie verursachen den edlen Charak-
ter, der in der Gruppe von Cu nach Au zunimmt.

Verbindungen mit der Oxidationsstufe C1 haben die gleiche Zusammensetzung
wie die der Alkalimetalle, aber sie sind kovalenter und haben deswegen höhere
Gitterenergien. Daher sind z. B. die Halogenide und Pseudohalogenide schwerer lös-
lich.

In allen Oxidationsstufen werden Komplexverbindungen gebildet. Typisch für die
Oxidationsstufe C1 ist die ungewöhnliche lineare Koordination. Für die Oxidations-
stufen C2 und C3 sind die verzerrt-oktaedrische und die quadratisch-planare Koor-
dination typisch.

5.7.2 Die Elemente

Die Metalle der Kupfergruppe kristallisieren kubisch-flächenzentriert; sie besitzen
relativ hohe Schmelzpunkte.

Kupfer ist ein hellrotes Metall, zäh und dehnbar. Es besitzt nach Silber die höchste
elektrische und thermische Leitfähigkeit. Mit Sauerstoff bildet sich an der Oberflä-
che eine festhaftende Schicht von Cu2O, die dem Kupfer die typische Farbe verleiht.
An CO2- und SO2-haltiger Luft bilden sich fest haftende Deckschichten von basi-
schem Carbonat Cu2CO3(OH)2 und basischem Sulfat Cu2SO4(OH)2 (Patina). Cu
wird von Salpetersäure und konz. Schwefelsäure gelöst. Cu ist toxisch für niedere
Organismen (Bakterien, Algen, Pilze). Nach Eisen und Zink ist Kupfer das drittwich-
tigste Spurenelement. Der tägliche Bedarf ist 5 mg pro Tag.

Silber ist ein weiß glänzendes Metall. Es ist weich, sehr dehnbar und hat die
höchste thermische und elektrische Leitfähigkeit aller Metalle. Es wird von O2 nicht
angegriffen. Mit H2S bildet sich in Gegenwart von O2 oberflächlich schwarzes Ag2S.

2 Ag C H2S C 1
2 O2 $% Ag2S C H2O

Ag wird nur von oxidierenden Säuren wie Salpetersäure und konz. Schwefelsäure
gelöst. In Gegenwart von O2 löst es sich auch in Cyanidlösungen, da wegen der
Beständigkeit des Cyanidokomplexes [Ag(CN)2]K das Redoxpotential negativ wird.
Silber wirkt bakterizid.

Gold ist „goldgelb“, es ist das dehnbarste und geschmeidigste Metall und lässt sich
zu Blattgold (bis 0,0001 mm Dicke) auswalzen. Es besitzt 70 % der Leitfähigkeit des
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Silbers. Es ist chemisch sehr inert. In Königswasser löst es sich unter Bildung von
[AuCl4]K-Ionen und in KCN-Lösung bei Gegenwart von O2 unter Bildung des Kom-
plexes [Au(CN)2]K. Goldverbindungen werden zur Behandlung von chronischem
Gelenkrheumatismus verwendet.

5.7.3 Vorkommen

Kupfer ist ein relativ häufiges Metall. Die wichtigsten Vorkommen sind Sulfide.
Durch Verwitterung der Sulfide sind oxidische Mineralien entstanden. In kleinen
Mengen kommt es gediegen vor. Die wichtigsten Mineralien sind: Kupferkies (Chal-
kopyrit) CuFeS2, Kupferglanz (Chalkosin) Cu2S, Buntkupfererz (Bornit) Cu5FeS4,
Covellin CuS, Cuprit (Rotkupfererz) Cu2O, Malachit Cu2(OH)2CO3, Azurit (Kupfer-
lasur) Cu3(OH)2(CO3)2.

Silber und Gold gehören zu den seltenen Elementen. Die Lagerstätten mit gedie-
genem Silber sind weitgehend abgebaut. In sulfidischen Erzen wie Bleiglanz und
Kupferkies ist Silber K meist unter 0,1 % K enthalten. Silber wird daher als Neben-
produkt bei der Pb- und Cu-Herstellung gewonnen. Wichtige Silbermineralien sind:
Silberglanz (Argentit) Ag2S, Pyrargyrit (Dunkles Rotgültigerz) Ag3SbS3, Proustit
(Lichtes Rotgültigerz) Ag3AsS3.

Gold kommt hauptsächlich gediegen vor, aber meist mit Silber legiert. Gold der
Primärlagerstätten, meist in Quarzschichten, heißt Berggold. Bei der Verwitterung
der Gesteine wurde es weggeschwemmt und in Flusssanden in Form von Goldstaub
oder Goldkörnern als Seifengold oder Waschgold abgelagert. In geringen Mengen
ist Gold in sulfidischen Kupfererzen enthalten. Im Jahr 2004 betrug die Weltförde-
rung von Silber 19 295 t und von Gold 2 470 t.

5.7.4 Darstellung

Herstellung von Rohkupfer. Das wichtigste Ausgangsmaterial ist Kupferkies CuFeS2.
Durch Rösten wird zunächst der größte Teil des Eisens in Oxid überführt und durch
SiO2-haltige Zuschläge zu Eisensilicat verschlackt.

FeS C 3
2 O2 C SiO2 $% FeSiO3 C SO2

Die Schlacke kann flüssig abgezogen werden. Anschließend erfolgt im Konverter
durch Einblasen von Luft zunächst Verschlackung und Abtrennung des restlichen
Eisens, dann teilweise Oxidation des Kupfersulfids (Röstarbeit) und Umsatz (Reakti-
onsarbeit) zu Rohkupfer.

2 Cu2S C 3 O2 $% 2 Cu2O C 2 SO2

Cu2S C 2 Cu2O $% 6 Cu C SO2

Der größte Teil des Rohkupfers wird elektrolytisch gereinigt.
Raffination von Kupfer. Man elektrolysiert eine schwefelsaure CuSO4-Lösung mit

einer Rohkupferanode und einer Reinkupferkathode (Abb. 5.44). An der Anode
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Abbildung 5.44 Elektrolytische Raffination von Kupfer.

geht Cu in Lösung, an der Kathode scheidet sich reines Cu ab. Unedle Verunreini-
gungen (Zn, Fe) gehen an der Anode ebenfalls in Lösung, scheiden sich aber nicht
an der Kathode ab, da sie ein negativeres Redoxpotential als Cu haben. Edle Metalle
(Ag, Au, Pt) gehen an der Anode nicht in Lösung, sondern setzen sich bei der Auflö-
sung der Anode als Anodenschlamm ab, aus dem die Edelmetalle gewonnen werden.

Man benötigt zur Elektrolyse Spannungen von etwa 0,3 V, da nur der Widerstand
des Elektrolyten zu überwinden ist. Das Elektrolytkupfer enthält ca. 99,95 % Cu.

In analogen Verfahren werden Nickel, Silber und Gold elektrolytisch raffiniert.
Gewinnung von Silber und Gold. Die Gewinnung von Silber und Gold aus ihren

Erzen erfolgt meist durch Cyanidlaugerei. Die Metalle in elementarer Form oder in
Verbindungen werden mit Cyanidlösung als Cyanidokomplexe aus den Erzen he-
rausgelöst.

Beispiel: Silber

4 Ag C 8 CNK C 2 H2O C O2 $% 4 [Ag(CN)2]K C 4 OHK

Ag2S C 4 CNK C 2 O2 $% 2 [Ag(CN)2]K C SO4
2K

Aus den Cyanidlaugen lässt sich Silber durch Zinkstaub ausfällen.

2 [Ag(CN)2]K C Zn $% [Zn(CN)4]2K C 2 Ag

Beim Amalgamverfahren wird aus dem fein gemahlenen Gestein Gold mit Quecksil-
ber als Amalgam abgetrennt. Das Quecksilber wird aus dem Amalgam durch Destil-
lation entfernt. Mit dem Amalgamverfahren wird etwa 60 %, mit der Cyanidlaugerei
95 % des vorhandenen Goldes extrahiert.

Der größte Teil des Silbers wird als Nebenprodukt bei der Blei- und Kupferher-
stellung gewonnen. Nach dem Parkes-Verfahren wird das Silber aus geschmolzenem
Blei mit etwa 1 % flüssigem Zink extrahiert. Flüssiges Blei und flüssiges Zink sind
fast nicht miteinander mischbar und Silber löst sich weit besser in Zn (Verteilungsko-
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effizient ca. 300). Beim Abkühlen erstarrt zunächst ein „Zinkschaum“, der von der
Oberfläche abgezogen wird. Er besteht aus einer Zn-Ag-Legierung und anhängen-
dem Blei. Das Zink wird durch Destillation entfernt, Blei durch Treibarbeit (Kupel-
ation) in PbO überführt, das flüssig abgezogen wird. Das gewonnene Rohsilber ist
wenigstens 95 %ig.

Aus silberhaltigem Kupfer fällt Silber bei der elektrolytischen Raffination von
Kupfer im Anodenschlamm an.

Die Feinreinigung von Silber und Gold erfolgt analog der Kupferraffination elekt-
rolytisch.

5.7.5 Verwendung

Nach Eisen und Aluminium ist Kupfer das wichtigste Gebrauchsmetall. Die Haupt-
verwendung ist durch die hohe elektrische und thermische Leitfähigkeit (Elektroin-
dustrie, Wärmeaustauscher) und die gute Korrosionsbeständigkeit (Schiffbau, chemi-
scher Apparatebau) bestimmt. Kupfer wird zur Herstellung wichtiger Legierungen
verwendet.

Messing ist eine Cu-Zn-Legierung. Man unterscheidet: Rotmessing (bis 20 % Zn),
es ist sehr dehnbar und korrosionsbeständig (unechtes Blattgold; vergoldet als
„Talmi“ bekannt); Gelbmessing (20K40 % Zn) dient besonders zur Fertigung von
Maschinenteilen; Weißmessing (50K80 % Zn) ist spröde und kann nur vergossen
werden.

Bronzen sind Cu-Sn-Legierungen. Es sind die ersten von Menschen hergestellten
Legierungen (Bronzezeit). Sie enthalten meist weniger als 6 % Sn. Reines Kupfer
lässt sich nicht gießen, da es beim Erstarren gelöste Gase abgibt (Spratzen). Durch
Sn-Zusatz wird dies vermieden. Bronzen mit Sn-Gehalten bis 10 % sind schmiedbar,
und die Härte und Festigkeit des Kupfers wird erhöht. Die im Mittelalter verwendete
Geschützbronze enthielt 88 % Cu, 10 % Sn und 2 % Zn. Glockenbronze enthält
20K25 % Sn. Durch Zusatz von P (! 0,5 %) wird beim Guss Oxidbildung verhindert
und die Zähigkeit erhöht (Phosphorbronze). Durch Zusatz von 1K2 % Si (Silicium-
bronze) wird die Festigkeit und Härte erhöht, ohne dass die elektrische Leitfähigkeit
sich wesentlich verschlechtert (Verwendung für Schleifkontakte). Kunstbronzen (Sta-
tuenbronzen) enthalten bis 10 % Sn, außerdem etwas Zn und Pb zur Erhöhung der
Gießbarkeit und Bearbeitbarkeit.

Aluminiumbronzen sind Cu-Al-Legierungen (5K10 % Al). Sie besitzen goldähnli-
chen Glanz, sind fest und hart wie Bronzen und zäh wie Messing.

Monel (70 % Ni) ist besonders korrosionsbeständig. Konstantan (40 % Ni) hat
einen sehr kleinen Temperaturkoeffizienten der elektrischen Leitfähigkeit. Neusilber
(ca. 60 % Cu, 20 % Ni, 20 % Zn) wird versilbert als Alpaka bezeichnet.

Reines Silber und Gold sind sehr weich. Sie werden daher für den Gebrauch
legiert. Die meisten Silbermünzen enthalten 10 % Cu, silberne Gebrauchsgegen-
stände 20 % Cu. Der Silbergehalt wird auf 1 000 Gewichtsteile bezogen. Ein 80 %iges
Silber hat einen „Feingehalt“ von 800. Große Mengen Silber werden zum Versilbern,
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zur Herstellung von Spiegeln, in der Elektronik und früher in der fotografischen
Industrie gebraucht.

Auch Goldmünzen enthalten meist 10 % Cu. Der Goldgehalt wird in Karat ange-
geben. Reines Gold ist „24karätig“. Ein 18karätiges Gold enthält also 75 % Au (Fein-
gehalt 750). Dukatengold hat einen Feingoldgehalt von 986. Weißgold ist eine Legie-
rung mit Cu, Ni, Ag (Massenanteil von Gold 1

3 bis 3
4).

Im Goldrubinglas ist kolloidales Gold gelöst. Kolloidales Gold erhält man durch
Reduktion von Goldsalzlösungen mit Sn(II)-chlorid (Cassius’scher Goldpurpur)

2 Au3C C 3 Sn2C C 18 H2O $% 2 Au C 3 SnO2 C 12 H3OC

Das kolloidale Gold ist an kolloidalem Zinndioxid adsorbiert.

5.7.6 Kupferverbindungen

5.7.6.1 Kupfer(I)-Verbindungen (d10)

Die wichtigsten Oxidationsstufen des Kupfers sind C1 und C2. Die relativen Stabili-
täten sind aus den Redoxpotentialen ersichtlich.

Cu2 C $$$$$%
C 0,16 V

CuC $$$$$%
C 0,52 V

Cu

In wässriger Lösung disproportionieren CuC-Ionen in Cu und Cu2C-Ionen.

2 CuC $% Cu2C C Cu ΔE Z C0,37 V
K Z cCu2 C

.cCuC
2 z 106

Das Disproportionierungsgleichgewicht wird durch Löslichkeit und Komplexbildung
stark beeinflusst. Schwer lösliche Cu(I)-Verbindungen wie CuI und CuCl sind gegen
Wasser beständig. So reagiert z. B. Cu2C mit IK zu CuI.

Cu2C C 2 IK $% CuI C 1
2 I2

Cu2C wird von IK reduziert, obwohl das Standardpotential I2.2 IK (E( Z C0,54 V)
positiver ist als das von Cu2C

.CuC (E( Z C0,16 V). CuI ist aber so schwer löslich
(L Z 5 · 10K12 mol2 lK2) und die CuC-Konzentration daher so klein, dass dadurch
das Potential Cu2C

.CuC positiver wird als das von I2.2 IK und damit auch positiver
als das von CuC

.Cu. Cu(I) kann nicht mehr disproportionieren (vgl. S. 384). Cu2SO4

wird dagegen durch Wasser sofort zu CuSO4 und Cu zersetzt.

Cu2SO4 $$$%
H2O

Cu2 C C SO4
2 K C Cu

In Gegenwart von NH3 läuft die Reaktion in umgekehrter Richtung, Cu(II) reagiert
mit Cu, da von CuC-Ionen mit NH3 ein stabilerer Komplex gebildet wird als von
Cu2C-Ionen.

[Cu(NH3)4]2C C Cu $% 2 [Cu(NH3)2]C
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Ethylendiamin (en) bildet einen sehr stabilen planaren Chelatkomplex mit Cu2C-
Ionen. Bei Zusatz von en fällt daher wieder Cu aus, Cu(I) disproportioniert.

2 [Cu(NH3)2]C C 2 en $% [Cu(en)2]2C C Cu C 4 NH3

Cu(I) bevorzugt die tetraedrische Koordination. Außerdem ist die lineare Koordina-
tion häufig. Cu(I)-Verbindungen besitzen die Elektronenkonfiguration d10 und sind
folglich diamagnetisch.

Kupfer(I)-oxid Cu2O ist das bei hohen Temperaturen stabile Oxid (Smp.
1 229 (C). Es entsteht bei der thermischen Zersetzung von CuO. Cu2O ist rot, schwer
löslich und ein Halbleiter. Es kristallisiert kubisch (Abb. 5.45), die Cu-Atome sind
linear von O-Atomen koordiniert. Beim Erhitzen von Cu2O und K2O erhält man
KCuO, das quadratische [Cu4O4]4K-Ringe mit O-Atomen an den Ecken enthält, in
denen Cu linear von O umgeben ist.

Kupfer(I)-sulfid Cu2S entsteht als schwarze, schwer lösliche, kristalline Verbin-
dung durch Reaktion von Cu mit S.

Kupfer(I)-Halogenide erhält man durch Kochen von sauren Kupfer(II)-Haloge-
nidlösungen mit Cu.

CuX2 C Cu $% 2 CuX (X Z Cl, Br, I)

CuI entsteht bequemer durch Reaktion von Cu2C mit IK (siehe oben). Die Kup-
fer(I)-Halogenide sind schwer löslich, die Löslichkeit nimmt in Richtung CuI ab. Sie
kristallisieren in der Zinkblende-Struktur. Mit Halogenidionen bilden sich lösliche
Komplexe, z. B. [CuCl2]K. Cu(I)-fluorid ist nicht bekannt.

Kupfer(I)-cyanid CuCN entsteht analog CuI.

Cu2C C 2 CNK $% CuCN C 1
2 (CN)2

Cu

O

Abbildung 5.45 Kristallstruktur von Cu2O.
Jedes Cu-Atom ist von zwei O-Atomen linear koordiniert, die O-Atome sind von Cu-Atomen
tetraedrisch umgeben. In diesem Gitter kristallisiert auch Ag2O.
Diese Struktur besteht aus zwei identischen, einander durchdringenden Netzwerken, zwischen
denen keine Bindungen existieren. Beginnen wir bei irgendeinem Atom, dann ist es nur mög-
lich, gerade die Hälfte aller Atome zu erreichen, wenn wir uns entlang der CudO-Bindun-
gen bewegen.
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Mit CNK-Überschuss bilden sich die sehr stabilen Cyanidokomplexe [Cu(CN)2]K

und [Cu(CN)4]3K, aus denen mit H2S kein Cu2S ausfällt. Das Potential CuC
.Cu

(E( ZC0,52 V) wird durch die Komplexbildung negativ, so dass sich Cu in CNK-
Lösungen unter Wasserstoffentwicklung löst.

Cu C 4 CNK C H2O $% [Cu(CN)4]3K C OHK C 1
2 H2

5.7.6.2 Kupfer(II)-Verbindungen (d9)

In der Oxidationsstufe C2 hat Kupfer die Elektronenkonfiguration 3d9. Wegen des
ungepaarten Elektrons sind Cu(II)-Verbindungen paramagnetisch. Bei d9-Ionen tritt
der Jahn-Teller-Effekt auf (vgl. Abschn. 5.4.6.1). Die bevorzugten Koordinationen
bei Cu(II)-Verbindungen sind daher verzerrt-oktaedrisch und quadratisch-planar.
Die quadratische Koordination ist der Grenzfall tetragonal verzerrter, gestreckter
Oktaeder. Zwischen beiden kann nicht scharf unterschieden werden.

In wässriger Lösung ist die beständige Oxidationsstufe C 2, da sich auf Grund
der großen Hydratationsenthalpie das hellblaue, quadratisch koordinierte Ion
[Cu(H2O)4]2C bildet. Das in wässriger Lösung vorhandene Aqua-Ion kann auch als
[Cu(H2O)6]2C formuliert werden. Die H2O-Moleküle bilden ein tetragonal verzerr-
tes Oktaeder, in dem zwei Wassermoleküle weiter entfernt und schwächer gebunden
sind. Mit NH3 entsteht das Ion [Cu(NH3)4(H2O)2]2C. Nur die axial koordinierten
H2O-Moleküle können in wässriger Lösung verdrängt werden. Der Komplex
[Cu(NH3)6]2C bildet sich nur in flüssigem NH3. Amminkomplexe sind intensiver
blau als das Aqua-Ion. Die Farbänderung ist darauf zurückzuführen, dass NH3 ein
stärkeres Ligandenfeld erzeugt und die Absorptionsbande nach kürzeren Wellenlän-
gen verschiebt (Abschn. 5.4.6).

Praktisch alle Komplexe und Verbindungen von Cu(II) sind blau oder grün.
Kupfer(II)-oxid CuO entsteht als schwarzes Pulver beim Erhitzen von Cu an der

Luft.

Cu C 1
2 O2 $% CuO ΔHB

+ Z K157 kJ.mol

Bei 900 (C geht es durch Sauerstoffabgabe in Cu2O über. Mit H2 lässt es sich
leicht zum Metall reduzieren. Im CuO-Gitter sind die Cu-Atome quadratisch von
O-Atomen koordiniert, die O-Atome sind von Cu tetraedrisch umgeben (vgl.
Abb. 5.85).

Kupfer(II)-hydroxid Cu(OH)2 erhält man aus Cu(II)-Salzlösungen mit Alkali-
lauge als hellblauen voluminösen Niederschlag. Es ist amphoter und löst sich in Säu-
ren und Laugen. In alkalischer Lösung bildet sich der blaue Hydroxidokomplex
[Cu(OH)4]2K. Beim Erhitzen entsteht aus Cu(OH)2 unter Wasserabspaltung CuO.

Da Cu(OH)2 amphoter ist, reagieren Cu(II)-Salze in wässriger Lösung sauer.
Mit Kaliumnatriumtartrat (Seignettesalz) KNaC4H4O6, einem Salz der Weinsäure,

bildet Cu2C in alkalischer Lösung einen Komplex, in dem Cu2C quadratisch koordi-
niert ist.
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Mit den tiefblauen Lösungen (Fehling’sche Lösung) können reduzierende Stoffe,
wie z. B. Zucker, nachgewiesen werden, da sich bei der Reduktion Cu2O ausscheidet.

Kupfer(II)-sulfid CuS bildet sich aus Cu(II)-Salzlösungen mit H2S. Covellin, das
unterhalb 500 (C die beständige Modifikation ist, besitzt eine komplexe Struktur und

die ungewöhnliche Zusammensetzung Cu3

C1
(S2

K1
)S
K1

. 2
.3 der Schwefelatome bilden S2-

Paare. Die Formulierung S
K1

soll symbolisieren, dass im Valenzband, das von den 3p-
Orbitalen der Schwefelatome gebildet wird (vgl. Abschn. 2.4.4.2), pro Formeleinheit
ein Defektelektron vorhanden ist. Die beweglichen Defektelektronen des Valenz-
bandes bewirken die metallische Leitung.

Kupfer(II)-Halogenide bilden sich durch direkte Reaktion aus den Elementen.

Cu C X2 $% CuX2 (X Z F, Cl, Br)

CuI2 ist instabil und zerfällt in CuI und I2. CuF2 (farblos) kristallisiert in einem
verzerrten Rutilgitter, in dem gestreckte CuF6-Oktaeder vorliegen. CuCl2 (gelb) und
CuBr2 (schwarz) bilden Ketten mit quadratischer Koordination des Kupfers.

Die beiden verbleibenden axialen Koordinationsstellen von Cu werden in größe-
rem Abstand von Cl-Atomen der Nachbarketten besetzt. Die Koordination ist also
tetragonal verzerrt-oktaedrisch.

In wässriger Lösung bilden sich in Abhängigkeit von der Halogenidkonzentration
verschiedene Komplexe, z. B.

[Cu(H2O)4]2C

hellblau
$$$$%

CClK
[CuCl2(H2O)2]
grün

$$$%
CClK

[CuCl4]2K

gelb

Kupfer(II)-sulfat CuSO4 entsteht beim Auflösen von Cu in heißer, verd. Schwefel-
säure bei Luftzutritt.

Cu C 1
2 O2 C H2SO4 $% CuSO4 C H2O

Aus der Lösung kristallisiert das blaue Pentahydrat [Cu(H2O)4]SO4 · H2O (Kupfervi-
triol) aus. Vier H2O-Moleküle koordinieren das Cu2C-Ion quadratisch-planar, das
fünfte ist über Wasserstoffbrücken an Sulfationen und an Koordinationswasser ge-
bunden. Beim Erhitzen bis 130 (C werden in zwei Stufen die vier koordinativ gebun-
denen H2O-Moleküle abgegeben, das fünfte erst bei 250 (C.



5.7 Gruppe 11 761

CuSO4 $ 5 H2O $$$$$%
K2 H2O

100 +C
CuSO4 $ 3 H2O $$$$$%

K2 H2O

130 +C
CuSO4 $ H2O $$$$$%

KH2O

250 +C
CuSO4

Wasserfreies CuSO4 ist farblos. Es zersetzt sich bei 750(C.

CuSO4 $$$$$%
O 750 +C

CuO C SO3

Einige Kupferverbindungen werden als Malerfarben verwendet: Malachit CuCO3 ·
Cu(OH)2 (grün), Kupferlasur (Azurblau) 2 CuCO3 · Cu(OH)2 (blau). Grünspan ist
basisches Kupferacetat, das bei Einwirkung von Essigsäuredämpfen auf Kupferplat-
ten entsteht.

5.7.6.3 Kupfer(III)-Verbindungen (d8), Kupfer(IV)-Verbindungen (d7).

Die Oxidationsstufe C3 tritt nur in Fluor- und Sauerstoffverbindungen auf, die Oxi-
dationsstufe C4 nur in Fluorverbindungen.

Es gibt zahlreiche Hexafluoridocuprate(III) M
D1

3Cu
D3

F6 mit K auch gemischten K

Alkalimetallkationen. Es sind feuchtigkeitsempfindliche, grüne, paramagnetische
Verbindungen mit oktaedrischen [CuF6]3K-Baugruppen.

CsCu
D3

F4 ist ein Tetrafluoridocuprat(III). Es ist orangerot, diamagnetisch und ent-
hält quadratische [CuF4]K-Ionen.

Die Hexafluoridocuprate(IV) M
D1

2Cu
D4

F6 (M Z K, Rb, Cs) sind orangerote, paramag-
netische Verbindungen, die durch Druckfluorierung hergestellt wurden. Cs2CuF6 hat
eine tetragonal-verzerrte K2PtCl6-Struktur (vgl. Abb. 5.89). Die Cu4C-Kationen ha-
ben eine d7 low-spin-Konfiguration, dafür ist Jahn-Teller-Effekt zu erwarten (vgl.
Abb. 5.28), die oktaedrischen [CuF6]2K-Polyeder sind daher gestreckt.

Die Oxidocuprate(III) M
D1

Cu
D3

O2 (M Z Na, K, Rb, Cs) sind diamagnetische Verbin-
dungen, in denen quadratische CuO4-Gruppen durch Kantenverknüpfung planare
Ketten bilden.

LaCu
D3

O3 ist ein rhomboedrisch-verzerrter Perowskit mit oktaedrischer Koordina-
tion der Cu3C-Ionen. In zahlreichen oxidischen Hochtemperatursupraleitern, deren
Strukturen sich vom Perowskit ableiten, sind Cu3C- neben Cu2C-Ionen vorhanden.
Ein Beispiel ist Y3DBa2

2DCu2
2DCu3DO7 (vgl. Abschn. 2.7.5.3).

5.7.7 Silberverbindungen

5.7.7.1 Silber(I)-Verbindungen (d10)

Potentialdiagramm:

Ag2C $$$$$%
C1,98 V

AgC $$$$$%
C0,80 V

Ag
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Die stabilste Oxidationsstufe des Silbers ist C1. Von Ag(I) leiten sich die meisten
Verbindungen ab. Im Gegensatz zum CuC-Ion ist das AgC-Ion in wässriger Lösung
beständig. Viele Ag(I)-Salze sind schwer löslich und kristallisieren als wasserfreie
Salze. Leicht löslich sind AgF, AgNO3 und AgClO4. Das AgC-Ion hat d10-Konfigura-
tion, ist also diamagnetisch und farblos. Die Farbigkeit einiger Ag(I)-Verbindungen
(AgI, Ag2O, Ag2S, Ag3AsO4) beruht auf der polarisierenden Wirkung des Silberions.

In Ag(I)-Komplexen erstreckt sich die Koordinationszahl von 2 mit linearer An-
ordnung der Liganden, über 3 bis zu 4 mit verzerrt tetraedrischer Geometrie. Die
tetraedrische Koordination ist z. B. bei [Ag(SCN)4]3K realisiert.

Silber(I)-oxid Ag2O erhält man aus Ag(I)-Salzlösungen mit Laugen als braun-
schwarzen Niederschlag.

2 AgC C 2 OHK $% Ag2O C H2O

Ag2O kristallisiert im Cuprittyp (Abb. 5.45), es ist schwer löslich, die Lösungen rea-
gieren basisch.

Oberhalb 200 (C zerfällt Ag2O in die Elemente; die Darstellung aus den Elemen-
ten bei höherer Temperatur ist daher nur bei Sauerstoffdrücken über 20 bar möglich.
Schon bei Raumtemperatur wird Ag2O von H2 und CO reduziert.

Silbersulfid Ag2S kann aus den Elementen oder durch Fällung mit H2S aus AgC-
Lösungen hergestellt werden. Es ist extrem schwer löslich (LAg2S z 10K 50). Die Auf-
lösung in CNK-Lösungen (vgl. S. 755) beruht auf der gleichzeitigen Oxidation des
Sulfids zum Sulfat durch Luftsauerstoff.

Silbernitrat AgNO3 ist das wichtigste Silbersalz. Es ist gut löslich und Ausgangs-
produkt für die Darstellung der anderen Silberverbindungen. Man erhält es durch
Auflösen von Ag in HNO3.

3 Ag C 4 HNO3 $% 3 AgNO3 C NO C 2 H2O

Auf der Haut wirkt AgNO3 ätzend und oxidierend (Höllenstein).
Silber(I)-Halogenide können direkt aus den Elementen hergestellt werden.

Ag C 1
2 X2 $% AgX (X Z F, Cl, Br, I)

Mit Ausnahme des gut löslichen Fluorids werden sie einfacher aus AgNO3-Lösungen
mit Halogenidionen als schwer lösliche Niederschläge dargestellt.

AgC C XK $% AgX (X Z Cl, Br, I)

Die Löslichkeit nimmt vom weißen AgCl (L Z 2 · 10K10 mol2 lK2) über das gelbliche
AgBr (L Z 5 · 10K13 mol2 lK2) zum gelben AgI (L Z 8 · 10K17 mol2 lK2) ab. In
halogenidhaltigen Lösungen bilden sich die Komplexionen [AgX2]K, [AgX3]2K und
[AgX4]3K (X Z Cl, Br, I).

AgF, AgCl und AgBr kristallisieren in der NaCl-Struktur. AgI, bei dem die Bin-
dung überwiegend kovalent ist, kristallisiert bei Raumtemperatur in der Zink-
blende-Struktur.

AgCl löst sich in NH3-, Na2S2O3- und KCN-Lösungen unter Komplexbildung.
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AgCl C 2 NH3 $% [Ag(NH3 )2]C C ClK

AgCl C 2 S2O3
2K $% [Ag(S2O3 )2]3K C ClK

AgCl C 2 CNK $% [Ag(CN )2]K C ClK

Die Komplexbeständigkeit nimmt von [Ag(NH3)2]C (lg � Z 7) über [Ag(S2O3)2]3K

(lg � Z 13) zum [Ag(CN)2]K (lg � Z 21) zu. Das schwerer lösliche AgBr löst sich
nicht mehr in verdünntem NH3, AgI, das noch schwerer löslich ist, nicht mehr in
Na2S2O3-Lösungen. Man erhält die folgende Reihe mit abnehmender AgC-Gleich-
gewichtskonzentration in der Lösung.

AgCl / [Ag(NH3)2]C / AgBr / [Ag(S2O3)2]3K / AgI

/ [Ag(CN)2]K / Ag2S

Die Silberhalogenide sind lichtempfindlich. AgCl, AgBr und AgI werden bereits
durch sichtbares Licht zersetzt.

2 AgX $$%
hν

2 Ag C X2 (X Z Cl , Br , I)

AgBr wird daher als lichtempfindliche Substanz bei der klassischen Fotografie ver-
wendet. Durch Belichtung entstehen Silberkeime (latentes Bild). Diese werden
durch Reduktionsmittel vergrößert (Entwickeln). Das unbelichtete AgBr wird mit
Natriumthiosulfat Na2S2O3 (Fixiersalz) unter Bildung eines löslichen Komplexes ent-
fernt (Fixieren).

AgBr C 2 Na2S2O3 $% [Ag(S2O3)2]3K C 4 NaC C BrK

AgI-Kristalle wirken als Kondensationskeime bei der Regenbildung, lösen das Ab-
regnen aus und werden z. B. bei der Hagelbekämpfung eingesetzt.

Schwer löslich sind auch die Pseudohalogenide Silbercyanid AgCN und Silberthio-
cyanat AgSCN. Sie bilden die Komplexe [Ag(CN)2]K, und [Ag(SCN)2]K. Im Fest-
körper liegen beim Cyanid lineare Ketten, beim Thiocyanat Zickzackketten vor.

5.7.7.2 Silber(II)-Verbindungen (d9)

Das Redoxpotential ist EAg2C/AgC+ Z C 1,98 V. Ag2C-Ionen oxidieren H2O2 zu O2,
Mn2C zu MnO4

K und Cr3C zu CrO4
2 K. AgC-Ionen können nur durch sehr starke

Oxidationsmittel oder anodisch oxidiert werden. Es sind zwei einfache Salze von
Ag(II) bekannt, Silber(II)-fluorid AgF2 und Silber(II)-fluoridosulfat Ag(OSO2F)2.

Silber(II)-fluorid AgF2 entsteht durch Reaktion von F2 mit fein verteiltem Silber.
Es ist thermisch sehr beständig (Smp. 690 (C), reagiert mit Wasser unter Ozonbil-
dung und wird als Fluorierungsmittel verwendet. Es kristallisiert in einem Schichten-



764 5 Die Elemente der Nebengruppe

gitter mit gewellten Schichten, in denen Ag2C quadratisch-planar koordiniert ist. Mit
Fluoriden bilden sich die Fluoridokomplexe AgF3

K, AgF4
2 K und AgF6

4 K mit tetra-
gonal verzerrt-oktaedrischer Koordination der Ag2C-Ionen.

Ag(II) kann durch Komplexbildung stabilisiert werden. Geeignete Komplexbild-
ner sind z. B. Pyridin C5H5N und o-Phenanthrolin C12H8N2. Ag(II) ist in diesen
Komplexen quadratisch koordiniert.

Beispiel: [Ag(py)4]2C

5.7.7.3 Silber(III)-Verbindungen (d8)

Silber(III)-fluorid AgF3 ist diagmagnetisch mit low-spin-Ag(III) in annähernd quad-
ratisch-planarer Umgebung. Es ist mit AuF3 isotyp. Man erhält es als rote, thermody-
namisch instabile Verbindung aus wasserfreien AgF4

K-Lösungen mit BF3 nach der
Reaktion AgF4

K C BF3 $% AgF3 C BF4
K . Bei Raumtemperatur zersetzt es sich un-

ter Abgabe von F2 zu Ag3F8.
Die Tetrafluoridoargentate(III) MAgF4 (M Z Na, K, Rb, Cs) sind zersetzliche,

gelbe, diamagnetische Verbindungen mit planaren [AgF4]K-Gruppen.
Eine Verbindung, in der Ag(III) die Koordinationszahl 6 besitzt, ist das purpur-

rote, paramagnetische Cs2K[AgF6].
CsAgCl3 ist keine Ag(II)-Verbindung, sondern gemischtvalent. Im Cs2Ag

C1
Ag
C3

Cl6
ist Ag(I) linear und Ag(III) quadratisch koordiniert.

Auch das diamagnetische AgO ist eine Silber(I,III)-Verbindung. Im Ag
C1

Ag
C3

O2 ist
Ag(I) linear und Ag(III) quadratisch koordiniert. Es entsteht bei der Oxidation von
Ag2O mit Peroxidodisulfat in alkalischer Lösung.

Durch anodische Oxidation von Silbersalzlösungen (z. B. AgClO4) erhält man me-

tallisch glänzende, schwarze Kristalle von Ag3O4 und Ag2O3. Ag
C3

2O3 ist diamagne-
tisch, die Ag3C-Ionen sind annähernd quadratisch-planar koordiniert. Im paramag-

netischen Ag
D2

Ag2

D3
O4 sind alle Ag-Ionen quadratisch-planar von Sauerstoff umgeben.

Die AgdO-Bindungsabstände unterscheiden sich nur wenig, so dass teilweiser La-
dungsausgleich durch delokalisierte Elektronen anzunehmen ist.

Weder eine Silber(IV)- noch eine Silber(V)-Verbindung ist bisher mit Sicherheit
bekannt.



5.7 Gruppe 11 765

5.7.8 Goldverbindungen

Die wichtigsten Oxidationsstufen von Gold sind C1 und C3. Beständiger ist die
Oxidationsstufe C3. Es gibt relativ wenige Komplexverbindungen mit Au(II). Die
Verbindungen AuCl2 und AuBr2 enthalten Au(I) und Au(III) nebeneinander. AuSO4

jedoch ist ein Gold(II)-sulfat, es enthält hantelförmige Au2
4 C-Ionen.

Für die Bevorzugung der Oxidationsstufe C3 gegenüber C2 sind die Ionisierungs-
energien und die Ligandenfeldeffekte von Bedeutung. Die Summe der Ionisierungs-
energien M $% M3C ist für Goldatome kleiner als für Kupfer- und Silberatome.
Bei der d9-Konfiguration ist für tetragonal-verzerrt oktaedrische oder quadratisch-
planare Strukturen wegen der größeren Ligandenfeldaufspaltung beim Gold (80 %
größer als beim Kupfer) die Energie des dx2Ky2 -Orbitals sehr hoch, so dass leicht
Oxidation zur d8-Konfiguration erfolgt (vgl. Abb. 5.28 und S. 719). Anionisches Gold
existiert im Suboxid Cs3

CAuKO2Kund im Subnitrid Ca3AuN (vgl. S. 498).

5.7.8.1 Gold(I)-Verbindungen (d10)

Das Potentialdiagramm

Au3C $$$$$%
C1,40 V

AuC $$$$$%
C 1,69 V

Au

zeigt, dass K im Gegensatz zum stabilen AgC-Ion K das AuC-Ion in wässriger
Lösung nicht beständig ist, sondern disproportioniert.

3 AuC $% 2 Au C Au3C ΔE Z 0,29 V

Nur schwer lösliche Verbindungen oder stabile Komplexe, die kleine AuC-Gleichge-
wichtskonzentrationen besitzen, sind in Wasser beständig. Au(I) bevorzugt die li-
neare Koordination.

Gold(I)-chlorid AuCl (Smp. 170 (C) entsteht aus AuCl3 beim Erhitzen.

AuCl3 $$$$%
185 +C

AuCl C Cl2

Es ist ein gelbes schwer lösliches Pulver, das beim Erwärmen in Wasser disproportio-
niert.

3 AuCl $% 2 Au C AuCl3

Durch Komplexbildung kann AuCl stabilisiert werden. Mit ClK bilden sich lineare
[AuCl2]K-Ionen.

Gold(I)-iodid AuI (Smp. 120 (C) erhält man aus Gold(III)-Salzlösungen mit KI.

Au3C C 3 IK $% AuI C I2

AuI (und auch AuCl) ist aus Zickzackketten aufgebaut, die AudI-Bindungen sind
kovalent.
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Der Dicyanidoaurat(I)-Komplex [Au(CN)2]L ist stabiler (� Z 1037) als der analo-
ge Silberkomplex (� Z 1021). Er entsteht bei der Cyanidlaugerei (vgl. S. 755).
K[Au(CN)2] wird bei der galvanischen Vergoldung verwendet.

Gold(I)-sulfid Au2S erhält man beim Einleiten von H2S in eine [Au(CN)2]K-Lö-
sung.

Die Existenz des entsprechenden Oxides Au2O ist nicht gesichert, aber es existiert
das Aurat(I) CsAuO. Es ist wie KCuO aus quadratischen [Au4O4]4K-Ringen aufge-
baut (vgl. S. 757).

5.7.8.2 Gold(III)-Verbindungen (d8)

Das Au3C-Ion ist ein starkes Oxidationsmittel (EAu3 C
.Au

+ Z C1,50 V) und hat eine
starke Komplexbildungstendenz. Es besitzt d8-Konfiguration und bevorzugt daher
die quadratische Koordination.

Gold(III)-oxid Au2O3 ist isotyp mit Ag2O3, thermisch instabil, und es zerfällt ober-
halb von 150 (C in die Elemente. Es besitzt amphoteren Charakter und löst sich in
Basen unter Bildung von [Au(OH)4]K.

Gold(III)-Halogenide AuX3 (X Z F, Cl, Br). Das Fluorid ist orangefarben und bis
500 (C beständig. Es ist ein Fluorierungsmittel, man erhält es durch Fluorierung von
AuCl3. Es ist mit AgF3 isotyp, ist wie dieses diamagnetisch und aus quadratischen
AuF4-Einheiten aufgebaut. Die Fluoridoaurate(III) MAuF4 (M Z Li, Na, K, Rb, Cs)
sind diamagnetische Verbindungen, die quadratische AuF4

K-Ionen enthalten. Das
Chlorid und das Bromid können bei 200 (C bzw. 150 (C aus den Elementen herge-
stellt werden. Beide sind dimer mit quadratischer Koordination der Au-Atome.

Mit HCl bildet Au2Cl6 das quadratische, gelbe Tetrachloridoauration [AuCl4]K.
Dampft man die Lösung ein, so kann man die gelben Kristalle der Chloridogoldsäure
H[AuCl4] · 4 H2O isolieren. Die Salze KAuCl4 · 1

2 H2O und NaAuCl4 · 2 H2O sind
wasserlöslich. In Wasser erfolgt Hydrolyse zu [AuCl3OH]K. Es existieren analoge
Fluorido- und Bromidoaurate(III). Das Bromid bildet auch den oktaedrischen Kom-
plex [AuBr6]3K.

Bei Zusatz von CNK zu Tetrachloridoauratlösungen entsteht der sehr stabile, farb-
lose Tetracyanidoaurat(III)-Komplex [Au(CN)4]K.

Im Chlorid Au4Cl8 Z Au
C1

2Au
C3

2Cl8 ist Au(I) linear und Au(III) quadratisch koordi-
niert.
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Dieselben Koordinationen gibt es auch bei Cs2Au
C1

Au
C3

Cl6, das mit Cs2Ag2Cl6 isotyp
ist.

Das erste Gold(II)-fluorid ist das gemischtvalente Gold(II)-Fluoridoaurat(III),
Au[AuF4]2.

5.7.8.3 Gold(V)-Verbindungen (d6)

Alle bekannten Verbindungen sind Fluorverbindungen.
Gold(V)-fluorid AuF5 ist ein roter, diamagnetischer Feststoff, der bei 80 (C subli-

miert und sich bei 200 (C in AuF3 und F2 zersetzt. Man erhält es durch thermische
Zersetzung von O2

C[AuF6]K.

O 2
CAuF 6

K $$$$$%
200 +C

AuF5 C O2 C 1
2 F2

Die Einkristalle sind dimer aufgebaut (analog NbF5, Abb. 5.58) mit oktaedrisch ko-
ordiniertem low-spin Au(V).

Die Hexafluoridoaurate(V) enthalten das oktaedrische, diamagnetische Ion
[AuF6]K mit Au(V) im low-spin-Zustand. Es gibt Salze mit den Alkalimetallkationen
NaC, KC, CsC, dem Nitrosylkation NOC und dem Dioxygenylkation O 2

C. Aber auch
die Verbindungen XeF 5

CAuF6
K, IF 6

CAuF 6
K und KrFCAuF 6

K sind bekannt.

Beispiele für Darstellungen:

CsAuF4 C F2 $% CsCAuF6
K

AuF3 C O2 C 3
2 F2 $% O 2

CAuF6
K

IF7 C O 2
CAuF 6

K $% IF 6
CAuF 6

K C O2F
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5.8 Gruppe 12

5.8.1 Gruppeneigenschaften

Zink Cadmium Quecksilber
Zn Cd Hg

Ordnungszahl Z 30 48 80
Elektronenkonfiguration [Ar]3d10 4s2 [Kr]4d10 5s2 [Xe]4f14 5d10 6s2

1. Ionisierungsenergie in eV 9,4 9,0 10,4
2. Ionisierungsenergie in eV 18,0 16,9 18,7
3. Ionisierungsenergie in eV 39,7 37,8 34,2
Elektronegativität 1,7 1,5 1,4
Schmelzpunkt in (C 419 321 K39
Siedepunkt in (C 908 767 357
Sublimationsenthalpie in kJ.mol 131 112 61
Standardpotential M2C

.M in V K0,76 K0,40 C0,85

Auf Grund der Elektronenkonfiguration (n K 1)d10 ns2 treten die Elemente der
Gruppe 12 alle in der Oxidationsstufe C2 auf. Verbindungen höherer Oxidationsstu-
fen sind bisher noch nicht isoliert worden. Die hohen 3. Ionisierungsenergien, die
zur Entfernung eines Elektrons aus der abgeschlossenen 3d-Unterschale erforderlich
sind, können durch die Hydratationsenthalpie bzw. die Gitterenergie nicht kompen-
siert werden. Die Oxidationsstufe C1 ist nur für Quecksilber von Bedeutung. Bei
Zink und Cadmium ist sie in einigen Spezies realisiert. Aus Zink und einer ZnCl2-
Schmelze erhält man ein gelbes, diamagnetisches Glas, das Zn2

2C-Ionen enthält. Aus
Cd2C[AlCl4]2

K erhält man durch Reduktion mit Cd bei 350 (C die diamagnetische
Verbindung Cd2

2C(AlCl4
K )2. In Wasser disproportioniert das Cd2

2C-Ion sofort zu Cd
und Cd2C. In den Verbindungen mit der Oxidationsstufe C1 sind nicht paramagneti-
sche MC-Ionen mit s1-Konfiguration vorhanden, sondern stets diamagnetische Di-
mere M2

2C, in denen eine kovalente MdM-Bindung vorliegt. Die Kraftkonstanten
der MdM-Bindungen zeigen die zunehmende Stabilität in Richtung Hg. Hg2

2C ist
stabil.

Die Elemente der Gruppe 12 bilden also nur Verbindungen mit voll besetzten d-
Unterschalen und sind daher keine Übergangselemente. Die Ionen M2C und M2

2 C

sind farblos und diamagnetisch.
Ähnlich den Übergangsmetallen bilden sie jedoch zahlreiche Komplexe. Klassi-

sche Carbonyle sind nicht bekannt.
Zink und Cadmium sind sich chemisch recht ähnlich. Quecksilber unterscheidet

sich als edles Metall stark von seinen unedlen Homologen. Hg2C ist viel stärker
polarisierbar und bildet kovalentere Verbindungen. Die Chloride von Zn und Cd
z. B. sind ionisch, HgCl2 dagegen bildet ein Molekülgitter. Analoge Zn- und Cd-
Verbindungen sind besser löslich als die Hg-Verbindungen. Hg2C-Komplexe sind
sehr viel stabiler als die von Zn2C und Cd2C. Nur Hg bildet stabile Verbindungen
mit der Oxidationsstufe C1, in denen kovalente MdM-Bindungen vorhanden sind.
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Die Stereochemie ist durch die Ionengröße und die kovalenten Bindungskräfte
bestimmt. Auf Grund der voll besetzten d-Unterschale treten keine Ligandenfeldsta-
bilisierungseffekte auf. In ionischen Verbindungen sind Zn2C-Ionen tetraedrisch
(ZnO, ZnCl2), Cd2C-Ionen oktaedrisch koordiniert (CdO, CdCl2). Für Hg(II) ist die
lineare Koordination typisch. Es ähnelt darin Cu(I), Ag(I) und Au(I), die ebenfalls
eine d10-Konfiguration besitzen.

Die Ähnlichkeit zu den Elementen der Gruppe 2 ist insgesamt nicht groß. Zwi-
schen Zn2C- und Mg2C-Ionen besteht Ähnlichkeit. Viele Salze bilden Mischkristalle.
Ein Beispiel ist (Zn,Mg)SO4 · 7 H2O.

5.8.2 Die Elemente

Die Metalle der Gruppe 12 haben niedrige Schmelzpunkte. Hg ist das einzige bei
Raumtemperatur flüssige Metall. Zn und Cd kristallisieren in einer verzerrt hexago-
nal-dichten Packung. Der Abstand zu den 6 nächsten Nachbarn innerhalb einer
Schicht dichter Packung ist kleiner als der Abstand zu den 6 nächsten Nachbarn in
den beiden Nachbarschichten (vgl. Abb. 2.84). Die Abweichung ist bei Cd größer als
bei Zn. Hg kristallisiert rhomboedrisch mit der KZ 6 (vgl. S. 177).

Zink ist ein bläulich-weißes Metall, das in hochreinem Zustand duktil ist. Durch
Verunreinigungen, z. B. Fe, wird es spröde. Im Temperaturbereich 100K150 (C ist es
duktil und gut bearbeitbar, oberhalb 200 (C wird es wieder spröde, so dass man es
pulverisieren kann. Der Dampf besteht aus Zn-Atomen. Zink ist ein unedles Metall.
Es ist aber gegenüber Luft und Wasser beständig, da es durch die Bildung von
Schutzschichten aus Oxid, Carbonat bzw. Hydroxid passiviert wird. Sehr reines Zink
wird auch von Säuren bei Raumtemperatur nur sehr langsam unter H2-Entwicklung
gelöst, da Wasserstoff an Zink eine hohe Überspannung hat. Durch edlere Metalle
(z. B. Kupfer) verunreinigtes Zink bildet Lokalelemente (vgl. S. 391), die eine nor-
male Auflösungsgeschwindigkeit ermöglichen. Zink löst sich auch in Laugen unter
H2-Entwicklung, da wegen des amphoteren Charakters von Zn(OH)2 die Schutz-
schicht unter Bildung von Hydroxidokomplexen, z. B. [Zn(OH)4]2K, gelöst wird.
Zink ist nach Eisen das wichtigste essentielle Spurenelement. Die Hälfte ist in zink-
haltigen Enzymen gespeichert. Täglicher Bedarf 40 mg.

Cadmium ist ein silberweißes Metall. Es ist edler und duktiler als Zink. Die chemi-
sche Beständigkeit ist ähnlich der des Zinks. Es ist an Luft beständig, löst sich schwer
in nicht oxidierenden Säuren, leicht in verd. Salpetersäure. Von Laugen wird es nicht
gelöst. Cadmium ist stark toxisch, und die Aufnahme löslicher Cd-Verbindungen
über den Magen-Darm-Trakt sowie die Inhalation von Cd-Dämpfen ist gefährlich.
Cadmium reichert sich im Körper an und verursacht chronische Erkrankungen.

Quecksilber ist ein silberglänzendes Metall, das bei K39 (C erstarrt. Es ist sehr
flüchtig. Bei 20 (C beträgt der Sättigungsdampfdruck 0,0016 mbar (15 mg.m3). Der
Dampf besteht aus Hg-Atomen. Hg-Dämpfe sind sehr giftig und verursachen chroni-
sche Vergiftungen, besonders irreversible Schäden des zentralen Nervensystems.
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Verschüttetes Quecksilber muss daher unbedingt, z. B. mit Zinkstaub (Amalgambil-
dung) oder Iodkohle (Reaktion zu HgI2), unschädlich gemacht werden. Lösliche
Quecksilberverbindungen sind sehr giftig (z. B. HgCl2). In den chemischen Reaktio-
nen unterscheidet sich Hg von Zn und Cd. Es ist ein edles Metall, wird von Salpeter-
säure gelöst, aber nicht von Salzsäure oder Schwefelsäure. Bei Raumtemperatur ist
Hg beständig gegen O2, Wasser, CO2, SO2, HCl, H2S, NH3, reagiert aber mit den
Halogenen und Schwefel. Mit O2 reagiert Hg erst oberhalb 300 (C. Hg bildet bereits
bei Raumtemperatur mit vielen Metallen Legierungen, die Amalgame genannt wer-
den. Bei größeren Metallgehalten sind die Amalgame fest (bei Na-Gehalten
O 1,5 %). Eisen ist nicht in Hg löslich; Hg kann daher in Eisengefäßen aufbewahrt
werden.

5.8.3 Vorkommen

Zink und Cadmium kommen in der Natur nicht elementar vor. Cadmium und
Quecksilber gehören zu den seltenen Elementen. Die wichtigsten Zinkerze sind:
Zinksulfid ZnS, das als kubische Zinkblende (Sphalerit) und als hexagonaler Wurtzit
vorkommt; Zinkspat (Galmei, Smithsonit) ZnCO3. Cadmium ist in den meisten
Zinkerzen mit einem Anteil von 0,2K0,4 % enthalten. Es ist daher ein Nebenpro-
dukt bei der technischen Zinkherstellung. Cadmiummineralien spielen für die Cd-
Gewinnung keine Rolle. Das einzige für die Gewinnung von Quecksilber wichtige
Mineral ist der Zinnober HgS. Er kommt in ergiebigen Lagerstätten vor, die zuwei-
len gediegenes Hg (kleine Tröpfchen im Gestein eingeschlossen) enthalten.

5.8.4 Darstellung

Die Zinkdarstellung erfolgt thermisch oder elektrolytisch. Zuerst werden die Zink-
erze durch Rösten in ZnO überführt.

ZnS C 3
2 O2 $% ZnO C SO2

ZnCO3 $% ZnO C CO2

Beim thermischen Verfahren wird ZnO mit Kohle bei 1100K1300 (C reduziert.

ZnO C C $% Zn C CO ΔH( Z C238 kJ.mol

Das Zink entweicht dampfförmig und wird in Vorlagen kondensiert. Das so erhal-
tene Rohzink enthält ca. 98 % Zn und als Hauptverunreinigungen Pb, Fe und Cd.
Da die Siedepunkte der Metalle genügend weit auseinander liegen (Fe 3 070 (C, Pb
1 751 (C, Zn 908 (C, Cd 767 (C) kann durch fraktionierende Destillation Feinzink
mit einer Reinheit von 99,99 % erhalten werden.

Beim elektrolytischen Verfahren wird das ZnO in verd. Schwefelsäure gelöst. Die
edleren Verunreinigungen, darunter auch Cd, werden mit Zinkstaub ausgefällt. Die
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Elektrolyse wird mit Al-Kathoden und Pb-Anoden und einer Spannung von ca. 3,5 V
durchgeführt. Die Abscheidung des unedlen Zinks ist auf Grund der Überspannung
von Wasserstoff am Zink möglich. Allerdings müssen die Zinksalzlösungen sehr rein
sein. Bei Verwendung von Quecksilberkathoden ist die Hochreinigung der Zinksalz-
lösungen nicht erforderlich. Zink wird überwiegend elektrolytisch hergestellt, seine
Reinheit ist 99,99 %.

Sowohl beim thermischen als auch beim elektrolytischen Verfahren der Zinkher-
stellung erhält man Cadmium. Die Feinreinigung erfolgt elektrolytisch analog der
Zinkelektrolyse.

Quecksilber erhält man durch Rösten von Zinnober.

HgS C O2 $% Hg C SO2

Das Quecksilber entweicht dampfförmig und wird kondensiert. Eine Feinreini-
gung kann durch Waschen mit verd. Salpetersäure und anschließende Vakuumdestil-
lation erfolgen.

5.8.5 Verwendung

Zinkblech wird für Dächer, Dachrinnen und Trockenbatterien verwendet, Zinkstaub
als Reduktionsmittel, z. B. in der Metallurgie zur Gewinnung von Metallen (Cd, Ag,
Au). Als Zinküberzug über Eisenteile schützt es diese wirksam vor Korrosion und
bildet im Gegensatz zu Sn oder Ni keine Lokalelemente (vgl. S. 391). Die Schutz-
schichten werden durch Eintauchen in flüssiges Zn (Feuerverzinken) oder galvanisch
aufgebracht (siehe auch unter Phosphatierung). Bei hohen SO2-Gehalten der Luft
korrodiert Zn, da die Entstehung von passivierenden Schichten auf Zn durch die
Bildung von löslichem ZnSO4 verhindert wird. Zink wird für Legierungen benötigt.
Cu-Zn-Legierungen (Messing) wurden bereits beim Cu besprochen. Außerdem sind
Zn-Al-Legierungen technisch wichtig. Legierungen mit ca. 20 % Al sind bei höherer
Temperatur (270 (C) plastisch, aber bei Raumtemperatur hart wie Stahl. Titanzink
ist eine Zinklegierung mit 0,15 % Ti und 0,15 % Cu, die eine große Korrosionsbestän-
digkeit und Festigkeit mit geringer Wärmeausdehnung und guter Bearbeitbarkeit
vereinigt. Sie eignet sich für Dach- und Fassadenverkleidungen.

Elektrolytisch auf Eisenteile aufgebrachte Schutzschichten von Cadmium sind be-
ständiger gegen Alkalien und Seewasser als Zinküberzüge und obwohl teurer in
manchen Fällen ökonomischer. Wegen des hohen Neutronenabsorptionsquerschnitts
wird Cadmium für Regelstäbe zur Steuerung von Kernreaktoren eingesetzt. Cad-
mium ist Bestandteil niedrig schmelzender Legierungen, z. B. des Woodschen Metalls
(vgl. S. 494).

Quecksilber wird vielfältig verwendet: für wissenschaftliche Geräte (Thermo-
meter, Barometer), Quecksilberdampflampen (hohe UV-Anteile des emittierten
Lichts), als Kathodenmaterial bei der Alkalichloridelektrolyse und bei der Zn-Her-



772 5 Die Elemente der Nebengruppe

stellung sowie als Extraktionsmittel bei der Goldgewinnung. Natriumamalgam wird
als Reduktionsmittel benutzt. Silberamalgam findet in der Zahnmedizin Verwendung
(Amalgamplomben).

5.8.6 Zinkverbindungen (d10)

Alle wichtigen Zinkverbindungen enthalten Zink in der Oxidationsstufe C2. Sie sind
farblos und diamagnetisch. Die meisten Zinksalze sind leicht löslich, sie reagieren
schwach sauer, da das [Zn(H2O)6]2C-Ion eine Brönsted-Säure ist (pKS Z 9,8). Die
bevorzugte Koordination ist tetraedrisch, häufig auch oktaedrisch.

Zinkhydroxid Zn(OH)2. Aus Lösungen, die Zn2C-Ionen enthalten, fällt mit OHK-
Ionen Zn(OH)2 als weißer gelatinöser Niederschlag aus. Zn(OH)2 ist amphoter. In
Säuren löst es sich unter Bildung von [Zn(H2O)6]2C-Ionen, in konz. Basen unter
Bildung von Hydroxidozincat-Ionen [Zn(OH)4]2K. Zn(OH)2 ist in NH3 unter Bil-
dung des Komplexes [Zn(NH3)4]2C löslich.

Zinkoxid ZnO (Smp. 1975 (C) entsteht durch Entwässerung von Zn(OH)2 oder
durch thermische Zersetzung von ZnCO3. Technisch wird es durch Oxidation von
Zinkdampf an der Luft hergestellt.

Zn C 1
2 O2 $% ZnO ΔH+ Z K348 kJ.mol

Es kristallisiert im Wurtzit-Typ. Beim Erhitzen ändert das weiße ZnO oberhalb
425 (C seine Farbe reversibel nach gelb. Die Farbe ist auf Gitterdefekte zurückzufüh-
ren. Durch Sauerstoffabgabe entsteht ein kleiner Zinküberschuss, die Zinkatome
besetzen Oktaederlücken des Gitters (vgl. S. 220).

Mit vielen Metalloxiden bildet ZnO die Doppeloxide ZnM
C3

2O4 (M Z Al, Co, Cr,
Fe, Ga, Mn, V), die im Spinellgitter kristallisieren. Der grün-schwarze Spinell
ZnCo2O4 wird vielfach fälschlicherweise als Rinmans Grün bezeichnet. Tatsächlich
ist Rinmans Grün ein Mischkristall von ZnO mit bis zu 30 % CoO, d. h. ein nichtstö-
chiometrisches Co-dotiertes Zinkoxid der Formel Zn1KxCoxO mit hexagonaler ZnO-
(Wurtzit-)Struktur. Rinmans Grün erhält man z. B. beim Erhitzen von ZnO, das mit
einer sehr verdünnten Lösung von Co(NO3)2 getränkt wurde oder durch gemein-
same Ausfällung der basischen Carbonate aus einer wässrigen Lösung der Nitrate
von Zn2C und Co2C und Erhitzen auf 200 (C.

Verwendung findet ZnO als Pigment in Anstrichfarben (Zinkweiß), in der Kera-
mikindustrie, für Emaille und als Zusatzstoff für Gummi. In der Medizin wird es
wegen der antiseptischen und adstringierenden Wirkung in Pudern und Salben
(Zinksalbe) verwendet.

Zinksulfid ZnS (Sblp. 1180 (C, Smp. bei 150 bar 1850 (C) ist dimorph; es kristalli-
siert in der Zinkblende- und in der Wurtzit-Struktur.

Zinkblende
1 020 (C

Wurtzitddd/1ddd
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Man erhält ZnS durch Einleiten von H2S in Zinksalzlösungen bei pH R 3, bei kleine-
ren pH-Werten löst es sich. ZnS wird als Weißpigment verwendet, im Gemisch mit
BaSO4 unter dem Namen Lithopone (vgl. S. 638).

ZnS emittiert beim Bestrahlen mit energiereicher Strahlung (UV, γ-Strahlen, Ka-
thodenstrahlen) sichtbares Licht. Dotierungen (etwa 1 : 104) mit Cu- oder Ag-Verbin-
dungen verbessern den Effekt und wirken als farbgebende Komponente (Verwen-
dung für Fluoreszenzschirme, Fernsehbildschirme, Leuchtfarben). Für das Farbfern-
sehen werden die Leuchtstoffe ZnS: Cu, Au, Al (grün), ZnS: Ag (blau) und Y2O2S:
Eu (rot) verwendet.

Zinkhalogenide. ZnF2 (Smp. 872 (C) ist ionogen und kristallisiert in der Rutil-
Struktur. Bei den anderen Zinkhalogeniden sind die Zn2C-Ionen tetraedrisch koor-
diniert, die Bindungen überwiegend kovalent, die Schmelzpunkte wesentlich niedri-
ger, die Löslichkeiten wesentlich höher (ZnCl2: Smp. 275 (C, in Wasser lösen sich
bei 25 (C 31,7 mol.l).

Die Darstellung kann durch Auflösen von Zn in Halogenwasserstoffsäuren er-
folgen.

Zn C 2 HX $% ZnX2 C H2 (X Z F, Cl, Br, I)

Die entstehenden Hydrate werden im Hydrogenhalogenidstrom entwässert, da sich
sonst basische Salze bilden, z. B. Zn(OH)Cl. Mit Alkalimetall- und Erdalkalimetall-

halogeniden bilden die Zinkhalogenide Komplexsalze, zum Beispiel M
C1

2ZnX4 (X Z
F, Cl, Br).

Der stabile Tetracyanidokomplex [Zn(CN)4]2K (lg � Z 20) ist in der Galvanotech-
nik wichtig; aus CNK-haltigen Zn-Lösungen erhält man sehr fest haftende Zn-Über-
züge.

ZnF2 und ZnCl2 dienen als Holzschutzmittel (Zink ist ein starkes Gift für Mikro-
organismen). ZnCl2 ist stark hygroskopisch und wird in der präparativen Chemie als
Wasser abspaltendes Mittel verwendet.

Zinksulfat ZnSO4 ist das technisch wichtigste Zinksalz. Es entsteht durch Auflösen
von Zinkschrott oder von oxidischen Zinkerzen in verdünnter Schwefelsäure.
Aus wässrigen Lösungen kristallisiert es bei Raumtemperatur als Zinkvitriol
[Zn(H2O)6]SO4 · H2O aus.

5.8.7 Cadmiumverbindungen (d10)

Cd(OH)2 löst sich in Säuren und in sehr starken Basen (als [Cd(OH)4]2K). In NH3

löst es sich analog zu Zn(OH)2 unter Bildung des Komplexions [Cd(NH3)6]2C. CdO
(Sblp. 1 559 (C) kristallisiert in der NaCl-Struktur, CdF2 (Smp. 1 110 (C) in der Fluo-
rit-Struktur. CdCl2, CdBr2 und CdI2 kristallisieren in Schichtstrukturen, in denen
Cd2C oktaedrisch koordiniert ist (Abb. 2.58). Mit Halogeniden bilden sich die Halo-
genidokomplexe CdX3

K und CdX4
2K. CdS wird als gelbes Pigment (Cadmiumgelb)

verwendet. Durch CdSe-Zusatz erhält man ein rotes Pigment (Cadmiumrot). Diese
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Cadmiumpigmente können durch feste Lösungen der Perowskite CaTaO2N und
LaTaON2 ersetzt werden. Sie enthalten keine toxischen Schwermetalle. Die Farben
rot bis gelb sind durch das O.N-Verhältnis bestimmt. CdS ist photoleitend (Verwen-
dung für Belichtungsmesser).

Cadmiumsalze neigen stärker zur Komplexbildung als Zinksalze. Die Koordina-
tion ist hauptsächlich oktaedrisch daneben tetraedrisch. [Cd(CN)4]2L (lg � Z 19)
wird, wie der entsprechende Zinkkomplex, in der Galvanotechnik verwendet. Mit
H2S fällt aus [Cd(CN)4]2K CdS aus, aus dem stabileren Komplex [Cu(CN)4]3K dage-
gen kein Kupfersulfid.

5.8.8 Quecksilberverbindungen

5.8.8.1 Quecksilber(I)-Verbindungen

Quecksilber(I)-Salze enthalten immer das dimere Ion Hg2
2C mit einer kovalenten

HgdHg-Bindung. Quecksilber betätigt also auch in der Oxidationsstufe C1 beide
Valenzelektronen und die Hg(I)-Verbindungen sind daher diamagnetisch. Die Nei-
gung zur Komplexbildung ist beim Hg(I) gering.

Zum Verständnis der Chemie von Hg(I) ist die Kenntnis der folgenden Potentiale
erforderlich:

Hg2
2C C 2 eK # 2 Hg E( Z C 0,79 V

Hg2C C 2 eK # Hg E( Z C 0,85 V

2 Hg2C C 2 eK # Hg2
2C E( Z C 0,91 V

Für das Disproportionierungsgleichgewicht

Hg2
2C # Hg C Hg2C ist K Z

cHg2C

cHg2
2 C

z 10K 2 ΔE Z K0,12 V

Zur Oxidation von Hg zu Hg(I) sind also nur Oxidationsmittel geeignet, deren Po-
tentiale zwischen C0,79 V und C0,85 V liegen. Alle gebräuchlichen Oxidationsmit-
tel haben höhere Potentiale und oxidieren Hg daher zu Hg(II). In Gegenwart von
überschüssigem Hg aber bildet sich Hg(I), da, wie die Gleichgewichtskonstante des
Disproportionierungsgleichgewichts zeigt, Hg2C durch Hg reduziert wird. Hg2

2C ist
also hinsichtlich der Disproportionierung stabil, aber alle Stoffe, die die Konzentra-
tion von Hg2C stark herabsetzen (durch Fällung oder Komplexbildung), bewirken
eine Disproportionierung von Hg2

2C. Die Zahl stabiler Hg(I)-Verbindungen ist da-
durch eingeschränkt. Typische Reaktionen sind:

Hg2
2C C 2 OHK $% Hg C HgO C H2O

Hg2
2C C S2 K $% Hg C HgS

Hg2
2C C 2 CNK $% Hg C Hg(CN)2
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Hg(CN)2 ist zwar nicht schwer löslich, aber sehr schwach dissoziiert. Mit NH3 und
SCNK erhält man entsprechende Reaktionen.

Quecksilber(I)-Halogenide. Mit Ausnahme von Hg2F2 sind die Hg(I)-Halogenide
schwer löslich. Hg2I2 ist gelb, die anderen Verbindungen sind farblos. Die Hg(I)-
Halogenide sind lichtempfindlich. Sie sind linear aufgebaut, die Bindung ist überwie-
gend kovalent. Hg2Cl2 besteht in allen Phasen aus den Molekülen CldHgdHgdCl.
Es entsteht durch Reduktion von HgCl2-Lösungen mit SnCl2 in der Kälte.

2 HgCl2 C SnCl2 $% Hg2Cl2 C SnCl4

Für die Präparation eignet sich die Reaktion von Hg(I)-Lösungen mit Halogenwas-
serstoffsäuren.

Hg2(NO3)2 C 2 HX $% Hg2X2 C 2 HNO3 (X Z Cl, Br, I)

Hg2Cl2 reagiert mit Ammoniak unter Disproportionierung.

Hg2Cl2 C 2 NH3 $% Hg C HgNH2Cl C NH4Cl

Da durch das fein verteilte Hg Schwarzfärbung erfolgt, nennt man Hg2Cl2 Kalomel
(schön schwarz).

Die Kalomelelektrode (Aufbau: Hg.Hg2Cl2.ClK) ist eine Bezugselektrode (vgl.
S. 376).

Disproportionierung von Hg(I)-Halogeniden erfolgt auch durch Bildung stabiler
Komplexe mit überschüssigem Halogenid.

Hg2I2 C 2 IK $% Hg C [HgI4]2K

Quecksilber(I)-nitrat Hg2(NO3)2 entsteht aus Hg und verd. Salpetersäure. Es ist
eine der wenigen leicht löslichen Hg(I)-Verbindungen. Hg2(NO3)2 reagiert infolge
Hydrolyse sauer. Beim Eindampfen bilden sich basische Nitrate.

5.8.8.2 Quecksilber(II)-Verbindungen

In den Hg(II)-Verbindungen sind mit Ausnahme von HgF2 die Bindungen überwie-
gend kovalent. Viele Hg(II)-Verbindungen sind schwer löslich, in Lösungen liegen
sie weitgehend molekular gelöst vor. Wegen des schwach basischen Charakters der
nicht isolierbaren Base Hg(OH)2 hydrolysieren sie und sind daher nur in sauren
Lösungen stabil. Hg(II) bildet zahlreiche Komplexe mit linearer, tetraedrischer und
selten oktaedrischer Koordination. Beispiele dafür sind: [Hg(NH3)2]2C, [HgI4]2K,
[Hg(en)3]2C.

Quecksilber(II)-oxid HgO. Beim Erhitzen an der Luft auf 300K350 (C erhält man
orthorhombisches rotes HgO, das oberhalb 400 (C wieder zerfällt. Der Sauerstoff-
partialdruck erreicht bei 450 (C 1 bar.
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Hg C 1
2 O2

300K350 (C
HgOdddd/1dddd

400 (C

Aus Hg(II)-Salzlösungen erhält man mit Basen in der Kälte gelbes HgO, das sich
beim Erhitzen rot färbt. Der Farbunterschied kommt durch unterschiedliche Korn-
größen zustande. Ganz allgemein werden die Farben bei kleineren Teilchen heller.

Das orthorhombische HgO ist aus Zickzackketten aufgebaut.

Metastabiles hexagonales HgO ist isotyp mit Zinnober.
Quecksilber(II)-sulfid HgS. In der Natur kommt roter, hexagonaler Zinnober vor.

Das Kristallgitter ist aus schraubenförmigen dHgdSdHgdS-Ketten aufgebaut, die
ein verzerrtes Steinsalzgitter bilden. Aus Hg(II)-Salzlösungen fällt mit H2S schwarzes
HgS (L Z 10K54 mol2 lK2) aus, das in der Zinkblende-Struktur kristallisiert. Mit
Polysulfidlösungen kann es unter Erwärmen in stabiles, rotes HgS umgewandelt wer-
den. Schwarzes HgS löst sich als Thiokomplex, daraus fällt das schwerer lösliche rote
HgS aus. Zinnoberrot wird als Farbpigment verwendet. Da es nachdunkelt, bevor-
zugt man jetzt aber Cadmiumrot.

Quecksilber(II)-sulfat HgSO4 erhält man aus Hg und konz. Schwefelsäure.

Hg C 2 H2SO4 $% HgSO4 C SO2 C 2 H2O

Es kann nur aus schwefelsaurer Lösung auskristallisiert werden, da sich in wässriger
Lösung schwer lösliches basisches Quecksilbersulfat bildet.

3 HgSO4 C 2 H2O $% HgSO4 · 2 HgO C 2 H2SO4

Quecksilber(II)-Halogenide. Die Darstellung kann durch Reaktion von HgO mit
Halogenwasserstoffsäuren oder durch Umsetzung von HgSO4 mit Alkalimetallhalo-
geniden erfolgen.

HgSO4 C 2 NaX $$$$%
300 +C

Na2SO4 C HgX2 (X Z Cl , Br)

Quecksilber(II)-fluorid HgF2 (Smp. 645 (C) ist ionogen aufgebaut und kristalli-
siert in der Fluorit-Struktur. Es ist ein Fluorierungsmittel und hydrolysiert in wässri-
gen Lösungen.

Quecksilber(II)-chlorid HgCl2 (Sublimat) ist weiß, schmilzt schon bei 280 (C, sie-
det bei 303 (C und ist gut löslich (6,6 g in 100 ml Wasser bei 25 (C). Bei der Darstel-
lung aus HgSO4 mit NaCl sublimiert es. Es kristallisiert in einem Molekülgitter, in
dem wie im Dampfzustand und in wässriger Lösung lineare Moleküle CldHgdCl
mit kovalenten Bindungen vorliegen. Die Dissoziation in wässriger Lösung ist gering.
Mit ClK-Ionen werden die Komplexe [HgCl3]K und [HgCl4]2K gebildet. HgCl2 ist
sehr giftig, 0,2K0,4 g sind letal.
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Quecksilber(II)-iodid HgI2 (Smp. 257 (C, Sdp. 351 (C) kann man wegen seiner
Schwerlöslichkeit (6 · 10K3 g in 100 ml Wasser bei 25 (C) nach

HgCl2 C 2 KI $% HgI2 C 2 KCl

darstellen. HgI2 ist dimorph.

HgI2

127 (C
HgI2dd/1dd

rot gelb

Die reversible Farbänderung bei einer bestimmten Temperatur nennt man Thermo-
chromie (optische Thermometer). Reversible Farbänderungen zeigen auch zwei Iodi-
domercurate(II).

Ag2[HgI4]
35 (C

Ag2[HgI4]dd/1dd
gelb orangerot

Cu2[HgI4]
70 (C

Cu2[HgI4]dd/1dd
rot schwarz

Im Dampfzustand liegen isolierte HgI2-Moleküle vor, ebenso im Molekülgitter des
gelben HgI2. Rotes HgI2 kristallisiert in einer Schichtstruktur mit tetraedrischer Ko-
ordination der Hg-Atome. Im Überschuss von KI löst sich HgI2 unter Bildung des
tetraedrischen Komplexions [HgI4]2K.

HgI2 C 2 KI $% K2[HgI4]

Die alkalische Lösung des Komplexsalzes dient unter dem Namen „Neßlers Rea-
genz“ zum Nachweis von NH3 (vgl. unten).

Quecksilber(II)-cyanid Hg(CN)2 ist sehr giftig. Es ist in Wasser löslich. Wegen
seiner minimalen elektrolytischen Dissoziation zeigt es keine der normalen Reaktio-
nen von Hg2C, mit Ausnahme der Fällung von HgS, das ein extrem kleines Löslich-
keitsprodukt besitzt. Es ist aus linearen Molekülen N^CdHgdC^N aufgebaut.
Mit CNK bildet sich der tetraedrische Komplex [Hg(CN)4]2K. Die Stabilität der ana-
logen Komplexe [HgX4]2K wächst von ClK in Richtung CNK.

X lg � von [HgX4]2K

ClK 15
BrK 21
IK 32
CNK 42

Quecksilber(II)-Stickstoffverbindungen. Aus HgCl2 und Ammoniak entstehen je
nach Reaktionsbedingung verschiedene Reaktionsprodukte. Mit gasförmigem Am-
moniak bildet sich das weiße „schmelzbare Präzipitat“ (Smp. 300 (C).

HgCl2 C 2 NH3 $% [Hg(NH3)2]Cl2
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Im festen Zustand und in der Lösung liegt der lineare Diamminkomplex
[H3NdHgdNH3]2C vor. Mit verd. NH3-Lösung entsteht das weiße Amidochlorid,
das sich beim Erhitzen zersetzt („unschmelzbares Präzipitat“).

HgCl2 C 2 NH3 $% [HgNH2]Cl C NH4
C C ClK

Es bildet sich auch aus Hg2Cl2 mit NH3 durch Disproportionierung. [HgNH2]C hat
eine Zickzackkettenstruktur.

Im Kristall werden die Ketten durch ClK-Ionen zusammengehalten. Aus HgO erhält
man mit konz. NH3-Lösung das Dihydrat der Millon’schen Base.

2 HgO C NH3 C H2O $% [Hg2N]OH · 2 H2O

Von ihr leiten sich Salze des Typs [Hg2N]X · n H2O (X Z Cl, Br, I, NO3) ab. Beim
Kochen einer ammoniakalischen Lösung von [HgNH2]Cl entsteht z. B. das Chlorid.

2 [HgNH2]Cl $% [Hg2N]Cl C NH4Cl

Aus Neßlers Reagenz K2[HgI4] entsteht mit NH3 ein orangefarbiger Niederschlag
von [Hg2N]I.

[Hg2N]C besitzt eine dem Cristobalit analoge Raumnetzstruktur.

Hg ist linear, N tetraedrisch koordiniert. Die Anionen und die Wassermoleküle sind
in den Kanälen des Gitters eingelagert. Die Verbindungen können als Ionenaustau-
scher fungieren.
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5.9 Gruppe 3

5.9.1 Gruppeneigenschaften

Scandium Sc Yttrium Y Lanthan La

Ordnungszahl Z 21 39 57
Elektronenkonfiguration [Ar]3d1 4s2 [Kr]4d1 5s2 [Xe]5d1 6s2

1. Ionisierungsenergie in eV 6,5 6,4 5,6
2. Ionisierungsenergie in eV 12,8 12,2 11,4
3. Ionisierungsenergie in eV 24,7 20,5 19,2
Elektronegativität 1,2 1,1 1,1
Schmelzpunkt in (C 1539 1552 920
Siedepunkt in (C 2832 3337 3454
Sublimationsenthalpie in kJ.mol 376 422 431
Standardpotential M3C

.M in V K2,08 K2,37 K2,52
Ionenradius M3C in pm 75 90 103

Die Metalle der Gruppe 3 treten auf Grund ihrer Elektronenkonfiguration aus-
schließlich in der Oxidationsstufe C3 auf. Die M3C-Ionen haben Edelgaskonfigura-
tion und sind daher diamagnetisch und farblos. Es bestehen Ähnlichkeiten zur Che-
mie des Aluminiums. Dies gilt besonders für Scandium, das wie Aluminium ampho-
ter ist.

Scandium, Yttrium und Lanthan werden zusammen mit den Lanthanoiden als Sel-
tenerdmetalle bezeichnet. Wegen der ähnlichen Ionenradien besteht eine enge chemi-
sche Beziehung zu den Lanthanoiden. In der Natur kommen sie zusammen mit die-
sen vor.

Die Metalle sind unedel und reaktionsfreudig. Die Zunahme der Ionenradien hat
eine zunehmende Basizität der Hydroxide zur Folge. Sc(OH)3 ist amphoter, La(OH)3

eine ziemlich starke Base. Die Scandiumsalze sind daher stärker hydrolytisch gespal-
ten und leichter thermisch zersetzbar. Die Fluoride, Sulfate, Oxalate und Carbonate
der Metalle der Gruppe 3 sind schwer löslich. Die Neigung zur Bildung von Komplex-
verbindungen ist gering.

Actinium Ac ist radioaktiv und kommt als radioaktives Zerfallsprodukt des Urans
in der Pechblende vor. Das längstlebige Isotop A89

227 c hat eine Halbwertszeit von 22
Jahren. Chemisch ist Ac dem La sehr ähnlich und wie zu erwarten basischer als dieses.

5.9.2 Die Elemente

Im elementaren Zustand kristallisieren Scandium, Yttrium und Lanthan in typischen
Metallstrukturen. Von Lanthan sind drei Modifikationen bekannt.

α-La
hexagonal-
dichte Packung

$$$$%
310 +C

�-La
kubisch-
flächenzentriert

$$$$%
864 +C

γ-La
kubisch-
raumzentriert



780 5 Die Elemente der Nebengruppe

Es sind silberweiße, duktile Metalle. Scandium und Yttrium sind Leichtmetalle. Die
Metalle der Gruppe 3 sind unedler als Aluminium und reagieren dementsprechend
mit Säuren unter Wasserstoffentwicklung. In der Atmosphäre und in Wasser sind sie
beständig, da sich passivierende Deckschichten bilden.

5.9.3 Vorkommen

Die Elemente der Scandiumgruppe sind nicht selten, sondern ebenso häufig wie
Zink und Blei (Massenanteil in der Erdkruste in %: Y, La 2 · 10K3, Sc 5 · 10K4),
aber sie sind wesentlich seltener in Lagerstätten angereichert. Es gibt nur wenige
wichtige Mineralien: Thortveitit (Y, Sc)2[Si2O7], Gadolinit Be2Y2Fe[Si2O8]O2, Xeno-
tim YPO4. Es gibt keine Lanthanmineralien, sondern La kommt immer zusammen
mit den auf das La folgenden Lanthanoiden vor, vor allem als Begleiter des Cers.

Im Monazit (M,Th)PO4 ist der Massenanteil der Seltenerdmetalle M mit Z Z
57K63 (Ceriterden) 50K70 %, der des Lanthans 15K25 %.

5.9.4 Darstellung und Verwendung

Alle Metalle können durch Reduktion der Fluoride mit Ca oder Mg hergestellt
werden.

2 LaF3 C 3 Ca $% 2 La C 3 CaF2

Die Abtrennung von den Lanthanoiden wird dort beschrieben (vgl. S. 791).
Mg-Sc-Legierungen werden in der Kerntechnik als Neutronenfilter verwendet. In

Magnetspeichern erhöht eine Dotierung mit Sc2O3 die schnelle Ummagnetisierung
und ermöglicht hohe Rechengeschwindigkeiten. Rohre aus Yttrium dienen in der
Kerntechnik zur Aufnahme von Uranstäben, da sie beständig gegen flüssiges Uran
und Uranlegierungen sind. Yttriumverbindungen werden in großen Mengen in der
Farbfernsehtechnik als Farbkörper (rote Fluoreszenz) benötigt. Eine Co-Y-Legie-
rung ist ein hervorragendes Material für Permanentmagnete. Flüssiges Lanthan dient
zur Extraktion von Plutonium aus geschmolzenem Uran. Außerdem dient Lanthan
zur Herstellung von Speziallegierungen, La2O3 zur Herstellung von Spezialgläsern.

5.9.5 Scandiumverbindungen

Die Scandiumverbindungen ähneln den Aluminiumverbindungen. Scandiumfluorid
ScF3 ist in Wasser schwer löslich, die Halogenide ScX3 (X Z Cl, Br, I) sind hygrosko-
pisch und leicht löslich. Wie wasserfreies AlCl3, erhält man wasserfreies ScCl3 durch
Entwässerung des Hexahydrats ScCl3 · 6 H2O nur im HCl-Strom, da sich sonst basi-
sche Salze bilden. Mit Halogeniden bilden sich die Halogenidokomplexe [ScF6]3K
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und [ScCl6]3K. Bei der Oxidation von Sc bei 800 (C oder durch Glühen von Sc-
Salzen entsteht Scandiumoxid Sc2O3 (Smp. 3 100 (C) als weißes Pulver. Mit Erdalka-
limetalloxiden bildet es die Doppeloxide MSc2O4 (M Z Mg, Ca, Sr). Scandiumhydro-
xid Sc(OH)3 (L Z 10K28 mol4 lK4) ist eine schwache Base und weniger amphoter als
Al(OH)3. Nur in konz. NaOH-Lösungen löst es sich unter Bildung von
Na3[Sc(OH)6]. Mit HNO3 und H2SO4 erhält man aus Sc(OH)3 die farblosen Salze
Sc(NO3)3 · 4 H2O und Sc2(SO4)3 · 6 H2O. In wässriger Lösung sind die Sc-Salze wie
die Al-Salze Kationensäuren.

5.9.6 Yttriumverbindungen

Sie ähneln weitgehend den Scandiumverbindungen. Y(OH)3 (L Z 8 · 10K23 mol4 lK4)
ist stärker basisch und besser löslich als Sc(OH)3. Yttriumnitrat kristallisiert aus
wässriger Lösung als Hexahydrat Y(NO3)3 · 6 H2O, Yttriumsulfat als Octahydrat
Y2(SO4)3 · 8 H2O.

5.9.7 Lanthanverbindungen

Lanthanfluorid LaF3 (Smp. 1 493 (C) ist in Wasser schwer löslich. Es existieren die
Fluoridokomplexe [LaF4]K und [LaF6]3K. Lanthanchlorid-Heptahydrat LaCl3 ·
7 H2O ist leicht löslich. Wasserfreies LaCl3 (Smp. 852 (C) ist sehr hygroskopisch. Es
bildet den Chloridokomplex [LaCl6]3K. Lanthanoxid La2O3 (Smp. 2 750 (C) erhält
man beim Erhitzen von La(OH)3 oder durch Verbrennung von Lanthan. Frisch her-
gestellt reagiert es ähnlich wie CaO heftig mit Wasser und absorbiert CO2 der Luft.
Hochgeglüht wird es als Tiegelmaterial verwendet. Lanthanhydroxid La(OH)3 (L Z
10K20 mol4 lK4) ist eine starke Base und setzt aus Ammoniumsalzen NH3 frei. Mit
CO2 reagiert es zu La2(CO3)3. Das Oxalat La2(C2O4)3 · 9 H2O ist schwer löslich. In
einigen Verbindungen besitzt Lanthan hohe Koordinationszahlen, zum Beispiel die
KZ 10 in [La(H2O)4(EDTA)]K.

5.10 Die Lanthanoide

5.10.1 Gruppeneigenschaften

Als Lanthanoide (Ln) bezeichnet man die Elemente Lanthan bis Lutetium, also
Lanthan und die folgenden 14 Elemente (Tabelle 5.9). Alle Lanthanoide sind Me-
talle. Für Scandium, Yttrium und die Lanthanoide ist der Begriff Seltenerdmetalle
gebräuchlich.

Bei den Lanthanoiden werden die 4f-Niveaus besetzt, die N-Schale wird auf die
Maximalzahl von 32 Elektronen aufgefüllt. Da die 6s-, 5d- und 4f-Niveaus sehr ähnli-
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Tabelle 5.9 Elektronenkonfigurationen der Lanthanoide (Ln)

Ordnungs- Name Symbol Elektronenkonfiguration Grundterm der
zahl Z Atom Ion Ln3C Ln3C-Ionen1

57 Lanthan La 5d1 6s2 [Xe] 1S0

58 Cer Ce 4f2 6s2 4f1 2F5.2

59 Praseodym Pr 4f3 6s2 4f2 3H4

60 Neodym Nd 4f4 6s2 4f3 4I9.2

61 Promethium Pm 4f5 6s2 4f4 5I4

62 Samarium Sm 4f 6 6s2 4f5 6H5.2

63 Europium Eu 4f7 6s2 4f 6 7F0

64 Gadolinium Gd 4f7 5d1 6s2 4f7 8S7.2

65 Terbium Tb 4f9 6s2 4f8 7F6

66 Dysprosium Dy 4f10 6s2 4f9 6H15.2

67 Holmium Ho 4f11 6s2 4f10 5I8

68 Erbium Er 4f12 6s2 4f11 4I15.2

69 Thulium Tm 4f13 6s2 4f12 3H6

70 Ytterbium Yb 4f14 6s2 4f13 2F7.2

71 Lutetium Lu 4f14 5d1 6s2 4f14 1S0

1 Die Grundterme der Atome sind in der Tabelle 2, Anhang 2 angegeben.

che Energien haben, ist die Auffüllung unregelmäßig. Die Elektronenkonfiguratio-
nen sind in der Tabelle 5.9 angegeben. Sie zeigen die Bevorzugung der halb gefüllten
(4f7) und der vollständig aufgefüllten (4f14) 4f-Unterschale.

Da bei den Lanthanoiden die drittäußerste Schale aufgefüllt wird, ändert ein neu
hinzukommendes Elektron die Eigenschaften wenig, und die Lanthanoide sind daher
untereinander sehr ähnlich. Alle Lanthanoide kommen in der Oxidationsstufe C3
vor. Die Elektronenkonfigurationen der Ln3C-Ionen enthält die Tabelle 5.9. Da die
Ln3C-Ionen ähnliche Radien wie Sc3C und insbesondere Y3C haben, besteht weitge-
hende chemische Verwandtschaft zwischen den Elementen der Gruppe 3 und den
Lanthanoiden. Die kristallchemische Verwandtschaft führt zu einer mineralogischen
Vergesellschaftung (vgl. S. 790). Promethium ist radioaktiv und kommt in der Natur
nur in Spuren vor. Es wird künstlich hergestellt.

Die Metalle sind silberglänzend, unedel, reaktionsfreudig und an der Luft anlau-
fend. Sie kristallisieren K mit Ausnahme von Samarium und Europium, das kubisch-
raumzentriert vorkommt K in dichten Packungen. Die physikalischen Eigenschaften
sind überwiegend periodisch. Die Dichten (Abb. 5.46), Schmelzpunkte (Abb. 5.47)
und Sublimationsenthalpien ΔHs (Abb. 5.48) haben Minima, die Atomradien
(Abb. 5.49) Maxima bei Europium und Ytterbium. Im metallischen Zustand liefern
die Lanthanoidatome normalerweise drei Elektronen zum Elektronengas des Metall-
gitters, die Europium- und Ytterbiumatome jedoch nur zwei. Sie erreichen dadurch
in ihren Ionenrümpfen die stabile f7- bzw. f14-Konfiguration. Die verringerte Anzie-
hung zwischen Elektronengas und Metallionen beim Europium und Ytterbium be-
wirkt ihre Ausnahmestellung.
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Abbildung 5.46 Dichten der Lanthanoide.
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Abbildung 5.47 Schmelzpunkte der Lanthanoide.



784 5 Die Elemente der Nebengruppe

450

400

350

300

250

200

150

58 7060

Ordnungszahl   Z

62 64 66 68

Ce

Nd

Pr

Pm

Sm

Eu

Gd
Tb

Dy

Ho

Er

Tm

Yb

Lu

Su
bl

im
at

io
ns

en
th

al
pi

e 
(k

J/
m

ol
)

Abbildung 5.48 Sublimationsenthalpien ΔHs der Lanthanoide.
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Abbildung 5.49 Atomradien der Lanthanoide.
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Abbildung 5.50 Standardpotentiale E( der Lanthanoide für das Redoxsystem
Ln3C

C 3eK
# Ln. Die Standardpotentiale werden mit zunehmendem Z weniger negativ,

die leichten Lanthanoide sind also unedler. Alle Lanthanoide sind aber ähnlich unedle Metalle
wie die Metalle der 3. und der 2. Gruppe.

Die Standardpotentiale Ln3C
.Ln (Abb. 5.50) sind stark negativ. Sie ändern sich

kontinuierlich von K2,48 V beim Cer auf K2,25 V beim Lutetium. Die Metalle sind
daher kräftige Reduktionsmittel K von der Stärke des Magnesiums K und reagieren
mit Wasser und Säuren unter Wasserstoffentwicklung. Mit den meisten Nichtmetal-
len reagieren sie bei erhöhter Temperatur.

Beispiele:

2 Ln C 3 X2 $$$$$%
O 200 +C

2 LnX3 (X Z F, Cl, Br, I)
4 Ln C 3 O2 $$$$$%

O 150 +C
2 Ln2O3

2 Ln C N2 $$$$$%
1 000 +C

2 LnN

5.10.2 Verbindungen mit der Oxidationszahl +3

Die Radien der Ln3C-Ionen nehmen auf Grund der schrittweisen Zunahme der
Kernladung mit zunehmender Ordnungszahl kontinuierlich ab (Lanthanoid-Kon-
traktion) (Abb. 5.51). Die Lanthanoid-Kontraktion bewirkt, dass die Atomradien
und Ionenradien solcher Elementhomologe, zwischen denen die Lanthanoide stehen,
sehr ähnlich sind. Dies gilt besonders für die Paare Zr.Hf, Nb.Ta, Mo.W. Die zu
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Abbildung 5.51 Ionenradien der Lanthanoide.
Mit zunehmender Ordnungszahl nehmen die Ionenradien der Lanthanoide kontinuierlich um
19 pm ab (Lanthanoid-Kontraktion). Die Lanthanoid-Kontraktion bewirkt die große Ähnlich-
keit der 4d- und 5d-Elemente der Nebengruppen.

erwartende Zunahme der Radien in einer Gruppe wird durch die Lanthanoid-Kon-
traktion gerade ausgeglichen. Für die Lanthanoide selbst hat die Lanthanoid-Kon-
traktion die regelmäßige Änderung einiger Eigenschaften zur Folge.

Die Hydratationsenthalpien der Ln3C-Ionen nehmen mit Z zu. Die Aquakom-
plexe sind Kationensäuren, die umso stärker sauer wirken, je kleiner das Ln3C-Ion
ist. Für die Aquakationen [Ln(H2O)n]3C werden Koordinationszahlen bis n Z 8 ge-
funden.

Die Löslichkeit und die Basizität der Hydroxide Ln(OH)3 nehmen mit Z ab. Die
am stärksten basischen Hydroxide ähneln in der Basizität dem Ca(OH)2. Nur
Yb(OH)3 und Lu(OH)3 zeigen bereits etwas amphoteren Charakter, sie bilden mit
konz. Natronlauge die Verbindungen Na3Yb(OH)6 und Na3Lu(OH)6. Die Salze der
Lanthanoide hydrolysieren wenig. Entsprechend der abnehmenden Basizität nimmt
auch die thermische Beständigkeit z. B. der Nitrate und Carbonate mit Z ab.

Die Chemie der Ln3C-Ionen ähnelt der des Scandiums und Yttriums. Die Trifluo-
ride sind in Wasser und in verdünnten Säuren schwer löslich. Die Chloride, Bromide
und Iodide sind leicht löslich, aus den Lösungen lassen sich Hydrate abscheiden. Die
Perchlorate, Nitrate und Sulfate sind gut bis mäßig löslich, die Carbonate, Phosphate
und Oxalate schwer löslich. Die Neigung zur Komplexbildung ist nur gering. Alle
Ln3C-Ionen bilden aber z. B. mit EDTA (1 : 1)-Komplexe.

Im magnetischen und spektralen Verhalten unterscheiden sich die f-Elemente
grundlegend von den d-Elementen. Die 4f-Niveaus sind gegen äußere Einflüsse weit-
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Tabelle 5.10 Farben der Ln3C-Ionen

Ion Farbe Ion Zahl der unge-
paarten 4f-
Elektronen

La3C (4f0) farblos Lu3C (4f14) 0
Ce3C (4f1) farblos Yb3C (4f13) 1
Pr3C (4f2) grün Tm3C (4f12) 2
Nd3C (4f3) rosa Er3C (4f11) 3
Pm3C (4f4) rosa, gelb Ho3C (4f10) 4
Sm3C (4f5) gelb Dy3C (4f9) 5
Eu3C (4f6) blassrosa Tb3C (4f8) 6
Gd3C (4f7) farblos Gd3C (4f7) 7

gehend abgeschirmt und werden nur geringfügig durch die Ionen der Umgebung
beeinflusst. Die Terme der Lanthanoide sind daher in allen Verbindungen praktisch
unverändert. Die Absorptionsbanden der f-f-Übergänge sind sehr scharf und ähneln
denen freier Atome. Die Farben der Ln3C-Ionen sind praktisch unabhängig von der
Umgebung der Ionen, sie sind in der Tabelle 5.10 angegeben. Die Farbenfolge der
Reihe LaKGd wiederholt sich in der Reihe LuKGd. Die magnetischen Eigenschaf-
ten wurden bereits im Abschn. 5.1.5 behandelt. Der Verlauf der magnetischen Mo-
mente der Ln3C-Ionen ist in der Abb. 5.6 dargestellt.

5.10.3 Verbindungen mit den Oxidationszahlen +2 und +4

Außer in der Oxidationszahl C3 kommen einige Lanthanoide in den Oxidationszah-
len C4 und C2 vor. Ihr Auftreten in der Gruppe wiederholt sich periodisch.

Ce Pr Nd Pm Sm Eu Gd Tb Dy Ho Er Tm Yb Lu

C2 C2 C2 C2
C3 C3 C3 C3 C3 C3 C3 C3 C3 C3 C3 C3 C3 C3
C4 C4 C4 C4 C4

Beim Ce4C, Tb4C, Eu2C und Yb2C entstehen die stabilen Konfigurationen f0, f 7 und
f 14. Bei Pr, Nd, Dy, Sm und Tm ist dies jedoch nicht der Fall. Das Auftreten und die
Periodizität der Oxidationszahlen C2 und C4 werden aus dem Verlauf der Ionisie-
rungsenergien verständlich. Zur Bildung gasförmiger Ln3C-Ionen aus gasförmigen
Ln2C-Ionen muss die dritte Ionisierungsenergie I3 aufgewendet werden. Die dritte
Ionisierungsenergie (Abb. 5.52a) hat Maxima bei Eu und Yb; bei diesen Lanthanoi-
den muss ein Elektron aus der stabilen f7- bzw. f14-Konfiguration entfernt werden.
Gegenüber den anderen Lanthanoiden erhöhte I3-Werte besitzen aber auch Sm und
Tm. Relativ zu den gasförmigen Ln3C-Ionen ist also das Auftreten der folgenden



788 5 Die Elemente der Nebengruppe

50

48

46

44

42

40

38

25

24

23

22

21

20

58 7060

Ordnungszahl   Z

62 64 66 68

Ce

Nd

Pr

Pm Sm

Eu

Gd

Tb

Dy

Ho
Er

Tm

Yb

Lu

La

58 7060

Ordnungszahl   Z

62 64 66 68

Ce

NdPr

Pm

Sm

Eu

Gd
Tb

Dy

Ho Er

Tm

Yb

Lu

La

(a)

(b)

3.
 Io

ni
si

er
un

gs
en

er
gi

e 
 I 3

 (e
V)

4.
 Io

ni
si

er
un

gs
en

er
gi

e 
 I 4

 (e
V)

Abbildung 5.52 a) 3. Ionisierungsenergie I3 der Lanthanoide. Der Verlauf ist periodisch mit
Maxima bei den Konfigurationen f7(Eu2C) und f14(Yb2C).
b) 4. Ionisierungsenergie I4 der Lanthanoide. Maxima treten auf bei Gd3C(f7) und Lu3C(f14).
Die Periodizität hat zur Folge, dass außer Ce und Pr auch Tb einen niedrigen I4-Wert aufweist.
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Ln2C-Ionen begünstigt: Eu2C, Yb2C, Sm2C, Tm2C. Zur Bildung von Ln4C-Ionen ist
die vierte Ionisierungsenergie erforderlich. Die Oxidationszahl C4 ist also für solche
Lanthanoide zu erwarten, die kleine vierte Ionisierungsenergien besitzen. Dies sind
vor allem Ce, Pr und Tb, außerdem noch Nd und Dy (Abb. 5.52b).

Für die Stabilität der Verbindungen mit der Oxidationszahl C2 gilt: Eu2C O Yb2C

O Sm2C O Tm2C. Die Standardpotentiale in Wasser betragen:

Eu3C
.Eu2C E( Z K0,35 V

Yb3C
.Yb2C E( Z K1,05 V

Sm3C
.Sm2C E( Z K1,55 V

Tm3C
.Tm2C E( Z K2,3 V

Eu2C-Ionen erhält man durch Reduktion von Eu3C-Lösungen mit Zn, Yb2C- und
Sm2C-Ionen durch Reduktion mit Natriumamalgam oder durch elektrolytische Re-
duktion. Nur Eu2C-Ionen sind in wässriger Lösung stabil, die anderen Ln2C-Ionen
zersetzen Wasser unter H2-Entwicklung.

Die Ln2C-Radien liegen im Bereich der Radien der schweren Erdalkalimetallka-
tionen. Sie betragen in pm:

Sm2C 122 Ca2C 100
Eu2C 117 Sr2C 118
Tm2C 103 Ba2C 135
Yb2C 102

Ln(II)-Verbindungen ähneln daher den Erdalkalimetallverbindungen. So sind die
Sulfate schwer löslich, die Hydroxide löslich. Beispiele für isotype Verbindungen
sind:

SmF2 CaF2 YbI2 CaI2

TmF2 CaF2 EuSO4 SrSO4

EuF2 SrF2 YbO, EuO BaO

Von den Verbindungen mit der Oxidationszahl C4 sind die Ce(IV)-Verbindungen
am stabilsten. In wässriger Lösung sind nur Ce4C-Ionen beständig, von Tb4C-, Pr4C-,
Dy4C- und Nd4C-Ionen wird Wasser unter O2-Entwicklung oxidiert.

O2 C 4 H3OC C 4 eK # 6 H2O E( Z 1,23 V
Tb4C

.Tb3C E( Z 3,1 V
Pr4C

.Pr3C E( Z 3,2 V

Das Standardpotential Ce4C
.Ce3C in sauren Lösungen hängt von der Säure ab. Bei

der Säurekonzentration 1 mol.l beträgt es C1,70 V in Perchlorsäure, C1,61 V in
Salpetersäure, C1,44 V in Schwefelsäure und C1,28 V in Salzsäure. Die Erniedri-
gung kommt durch Komplexbildung mit den Säureanionen zustande. Die Standard-
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potentiale zeigen, dass Ce4C-Ionen in wässriger Lösung metastabil sind. Das Redox-
system

Ce4C

gelb
C eK # Ce 3C

farblos

wird in der Maßanalyse (Cerimetrie) benutzt.
Im festen Zustand existieren nur wenige binäre Ln(IV)-Verbindungen. Die Di-

oxide LnO2 (Ln Z Ce, Pr, Tb) kristallisieren in der Fluorit-Struktur. Von den Fluori-
den LnF4 (Ln Z Ce, Pr, Tb) sind CeF4 und TbF4 isotyp mit UF4.

Im System PraseodymKSauerstoff gibt es eine Folge von nichtstöchiometrischen
Phasen mit einem kleinen Homogenitätsbereich, in denen Pr(III) neben Pr(IV) vor-
handen ist: PrnO2nK2 (n Z 7, 9, 10, 11, 12).

Ähnlich kompliziert ist das System TerbiumKSauerstoff. Pr(IV) ist auch in den
verzerrten Perowskiten SrPrO3 und BaPrO3 vorhanden.

Von Nd(IV) und Dy(IV) sind die Verbindungen Cs3NdF7 und Cs3DyF7 bekannt.

5.10.4 Vorkommen

Da die Ionenradien der Seltenerdmetalle größer sind als die der meisten M3C-Ionen,
werden sie nicht in die Kristallgitter der gewöhnlichen gesteinsbildenden Mineralien
eingebaut. Sie bilden eigene Mineralien, in denen sie auf Grund der ähnlichen Ionen-
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Abbildung 5.53 Häufigkeit der Lanthanoide in der Erdkruste. Lanthanoide mit geraden
Ordnungszahlen sind häufiger als die Nachbarn mit ungeraden Ordnungszahlen (Harkins-
Regel). 1 ppm entspricht 1 mg.kg.
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radien gemeinsam vorkommen (diadoche Vertretbarkeit). In der Oxidationsstufe C2
kommt Europium als Begleiter des Strontiums vor (rEu2 C Z 117 pm , rSr2 C Z 118 pm),
z. B. im Strontianit SrCO3.

Die leichten Lanthanoide (Ceriterden) sind bis 70 % angereichert im Bastnäsit
MCO3F und Monazit MPO4 (M Z Ceriterden). Der Monazitsand ist eine sekundäre
Ablagerung, in der Monazit angereichert ist. Die schweren Lanthanoide und Yttrium

(Yttererden) kommen vor im Xenotim MPO4, Gadolinit M2Be2Fe
C2

[SiO4]2O2 und im
Euxenit M(Nb,Ta)TiO6 (M Z Yttererden).

Die relative Häufigkeit der Lanthanoide demonstriert eindrucksvoll die Harkins-
Regel (Abb. 5.53). Die Lanthanoide mit geraden Ordnungszahlen sind häufiger
(Massenanteil in der Erdrinde 10K3 bis 10K4 %) als die mit ungeraden Ordnungszah-
len (Massenanteil 10K4 bis 10K5 %). Die Lanthanoide sind keine seltenen Elemente,
Cer z. B. ist häufiger als Blei, Quecksilber oder Cadmium. Insgesamt ist der Massen-
anteil der Lanthanoide in der Erdrinde 0,01 %.

5.10.5 Darstellung, Verwendung

Die Abtrennung der Lanthanoide von den übrigen Elementen der Erze erfolgt durch
Aufschlussverfahren mit konz. Schwefelsäure oder mit Natronlauge. Die Trennung der
Lanthanoide ist wegen der sehr ähnlichen Eigenschaften schwierig. Früher erfolgte die
Trennung durch die äußerst mühsamen Methoden der Fraktionierung: fraktionierende
Kristallisation z. B. der Doppelnitrate 2 NH4NO3 · Ln(NO3)3 · 4 H2O oder fraktionie-
rende Zersetzung der Nitrate. Dabei wurde die geringe unterschiedliche Löslichkeit
bzw. thermische Beständigkeit ausgenutzt. Die Trennoperationen mussten viele Male
wiederholt werden. Die jetzt verwendete wirksame Methode zur Trennung und zur
Gewinnung der einzelnen Lanthanoide in kleinen Mengen sehr hoher Reinheit ist
der Ionenaustausch (vgl. S. 557). Die Tendenz zum Austausch wächst mit zunehmen-
dem Ionenradius, La reichert sich am oberen Ende, Lu am unteren Ende der Austau-
schersäule an. Der Trenneffekt wird durch einen geeigneten Komplexbildner ver-
stärkt. Kleine Ionen bilden stärkere Komplexe, so dass die Lanthanoide nacheinan-
der K in der Eluierungsfolge Lu $% La K in die wässrige Phase überführt werden.

Die technische Gewinnung der Lanthanoide erfolgt durch flüssig-flüssig-Extrak-
tion mit Tri-n-butylphosphat (TBP) aus Nitratlösungen.

Zur Trennung kann auch ausgenutzt werden, dass sich mit der Oxidationszahl die
Eigenschaften ändern. Durch Reduktion erhält man Eu2C, das als schwer lösliches
EuSO4 isoliert werden kann. Durch Oxidation erhält man Ce4C, das durch Fällung
als (NH4)2Ce(NO3)6 abgetrennt werden kann.

Verwendung der Lanthanoide: Herstellung farbiger Gläser (Nd, Pr); Legierungs-
bestandteile in Permanentmagneten (Sm); Leuchtfarbstoffe für Fernsehbildröhren
(Eu, Y); Feststofflaser (z. B. Nd-Laser); Feuerzeug-Zündsteine (Cerlegierungen;
beim Reiben an aufgerautem Stahl entstehen pyrophore Teilchen, mit denen brenn-
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bare Dämpfe entzündet werden können); Regelstäbe in Kernreaktoren (Eu, Sm, Dy,
Gd); Crack-Katalysatoren (Ceriterden auf synth. Zeolithen); Yttrium-Eisen-Granate
(YIG: Yttrium-Iron-Garnet) und Yttrium-Aluminium-Granate (YAG) dienen zur
Frequenzsteuerung in Schwingkreisen; Gadolinium-Gallium-Granate (GGG) sind
magnetische Blasenspeicher (hauptsächlich verwendet wird Gd3Ga5O12; vgl. Abschn.
5.1.6); Gd-DTPA (DTPA Z Diethylentriaminpentaacetat) u. ä. Chelatkomplexe kön-
nen in Zellen eindringen und dienen als Kontrastmittel in der Kernspintomographie
(vgl. Abschn. 2.7.4); das Isotop 157Gd hat einen der höchsten Neutroneneinfangquer-
schnitte; Glühstrümpfe (ein feinmaschiges Oxidgerüst aus 90 % ThO2 und 10 %
CeO2 sendet in der Gasflamme ein helles Licht aus), sie werden noch in Gaslaternen
verwendet, die aber weitgehend durch elektrische Leuchtkörper ersetzt sind.

5.10.6 Elektrische Lichtquellen, Leuchtstoffe

Weltweit werden 19 % der elektrischen Energie für Beleuchtungszwecke verbraucht.
79 % der Lichtquellen sind Glüh- und Halogenlampen, 20 % Fluoreszenzlampen
(Leuchtstofflampen). Die Lichtausbeute beträgt bei Glüh- und Halogenlampen
17K30 lm.W, bei Fluoreszenzlampen 60K100 lm.W. Ziel ist es, die Glüh- und Halo-
genlampen durch effizientere Lichtquellen zu ersetzen, dies sind Gasentladungslam-
pen und die neueren Leuchtdioden, LEDs (lichtemittierende Dioden). LEDs sind
keine Temperaturstrahler wie Glühlampen, sie haben eine lange Lebensdauer, kurze
Schaltzeiten und sind unempfindlich gegen Erschütterungen. Die Lichtausbeute liegt
bei 35K50 lm.W. Lanthanoide sind als Aktivatoren für Leuchtstoffe bei Gasentla-
dungslampen (Fluoreszenzlampen) und Leuchtdioden unentbehrlich.

Glüh- und Halogenlampen wurden bereits im Abschn. 4.3.2 besprochen.

Gasentladungslampen

Bei einer Gasentladung werden Atome oder Moleküle durch Elektronen in einem
elektrischen Feld angeregt, so dass Photonen abgestrahlt werden. Bei Niederdruck-
gasentladungslampen ist der Druck kleiner als 100 Pa, die freie Weglänge der Elekt-
ronen liegt im Bereich einiger cm, es stellt sich auf Grund der kleinen Stoßraten
kein thermisches Gleichgewicht ein, Teilchen und Entladungsgefäß bleiben kalt. Bei
Hochdruckgasentladungslampen (bis 10 000 Pa) stellen sich Teilchentemperaturen
von mehreren 1000 K ein.

Bei Niederdruckgasentladungslampen ist meist Quecksilber der Emitter der UV-
Strahlung erzeugt, die mit fluoreszierenden Leuchtstoffen in sichtbares Licht umge-
wandelt wird. (Fluoreszenz- bzw. Leuchtstofflampen). Xenongasentladungslampen
werden wegen der kurzen Schaltzeiten für Spezialzwecke eingesetzt (z. B. Kopierer).

Es gibt viele Leuchtstoffe, die UV-Strahlung in jedes gewünschte Emissionsspekt-
rum zwischen 300 und 700 nm umwandeln. Leuchtstoffe sind stabile anorganische
Wirtsmateralien, die mit Aktivatoren dotiert werden.
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Beispiele:

Im UV-Bereich sind als Aktivatoren Gd3C, Ce3C, Pb2Cund Eu2C geeignet.

(Y1KxEux)2O3 x w 0,05 Emitter für rotes Licht (611 nm)
SrAl12O19 : Ce3C Medizinische Lampe (300 nm)
BaSi2O5 : Pb2C Kosmetische Lampe (350 nm)

Fluoreszenzlampen für die allgemeine Beleuchtung enthalten Leuchtstoffe, die
einen möglichst großen spektralen Bereich abdecken. Man verwendet dafür z. B.
eine trichromatische Leuchtstoffmischung.

Y2O3 : Eu Linienemitter 611 nm (rot)
LaPO4 : Ce, Tb Linienemitter 545 nm (grün)
BaMgAl10O17 : Eu Breitbandemitter (Bereich blau)

Leuchtdioden

Leuchtdioden sind Halbleiterlichtquellen. Bei den Halbleitern ist ein p.n-Übergang
erforderlich. An der Kontaktstelle eines n-Halbleiters mit einem p-Halbleiter (vgl.
Abschn. 2.4.4.4) diffundieren Elektronen vom n-Halbleiter zum p-Halbleiter und
besetzen dort Elektronenlöcher. Dadurch entsteht im n-Halbleiter eine positive
Raumladung, im p-Halbleiter eine negative Raumladung. Man bezeichnet diesen
Bereich als Sperrschicht.

Legt man eine elektrische Spannung mit dem negativen Pol am n-Leiter an, dann
werden Elektronen und Defektelektronen in die Sperrschicht transportiert. Es er-
folgt elektrische Leitung und dabei auch ein Übergang von Elektronen aus dem
Leitungsband des n-Leiters in das Valenzband des p-Leiters mit gleichzeitiger Emis-
sion von Lichtquanten (vgl. Abschn. 1.4.2). Die Energie der Photonen hängt von der
Breite der Bandlücke (verbotene Zone) ab. Bei entgegengesetzter Spannung finden
keine Leitung und keine Strahlungsemission statt. Durch Mischkristallbildung zwi-
schen Halbleitern mit unterschiedlichen Bandlücken können die Bandlücken und die
Wellenlängen (Farben) des ausgestrahlten Lichts kontinuierlich verändert werden.
Verwendung fanden folgende Halbleiter:

(Al1LxGax)As. Die Bandlücke von AlAs beträgt 2,16 eV, das emittierte Licht hat
die Wellenlänge 570 nm, Farbe gelb. GaAs hat eine Bandlücke von 1,42 eV, dies
entspricht der Strahlung mit 870 nm im IR-Bereich. Die Mischkristallreihe ist geeig-
net für LEDs im Farbbereich gelb-rot-IR.

(Al1LxLyGaxIny)P. AlP hat eine Bandlücke von 2,45 eV und erzeugt blaugrünes
Licht der Wellenlänge 500 nm. GaP mit der Bandlücke 2,25 eV liefert grünes Licht
der Wellenlänge 550 nm.

Für die Erzeugung von weißem Licht sind Halbleiter erforderlich die blaues Licht
liefern. Dies wurde erst in den 1990er Jahren möglich. Der Halbleiter GaN hat eine
Bandlücke von 3,4 eV, die emittierte Strahlung liegt mit 360 nm im UV-Bereich. In



794 5 Die Elemente der Nebengruppe

Mischkristallen mit InN, dessen Bandlücke 1,9 eV beträgt, wird die emittierte Strahlung
ins Langwellige, Bereich blau, verschoben. Aus monokristallinem GaN wird durch Do-
tierung p-Leitung und n-Leitung erzeugt. Mit dem System (AlxInyGa1LxLy)N kann
man blaues Licht mit einer Quanteneffizienz von 70 % erzeugen.

Mit blauen Leuchtdioden konnten weiße LEDs entwickelt werden. Man kombi-
niert eine blaue LED mit einem Leuchtstoff, der eine gelbe Emissionsbande besitzt.
Der geeignete Leuchtstoff ist ein Yttrium-Aluminium-Granat (YAG), der mit Cer
dotiert ist: (Y1KxGdx)Al5O12 : Ce. Ein anderes Konzept ist die Kombination einer
blauen LED mit einem grünen und einem roten Leuchtstoff. Die Dreibandenlampen
finden breite Anwendung in Energiesparlampen. Geeignete Leuchtstoffe sind
SrGa2S4 : Eu (grün) und SrS : Eu (rot).

Alternative Leuchtstoffe mit Eu2C als Aktivator werden mit silicatischen und ni-
tridischen Wirtsgittern entwickelt.

5.11 Gruppe 4

5.11.1 Gruppeneigenschaften

Titan Zirconium Hafnium
Ti Zr Hf

Ordnungszahl Z 22 40 72
Elektronenkonfiguration [Ar]3d2 4s2 [Kr]4d2 5s2 [Xe]4f14 5d2 6s2

1. Ionisierungsenergie in eV 6,8 6,8 7,0
2. Ionisierungsenergie in eV 13,6 13,1 14,9
3. Ionisierungsenergie in eV 27,5 23,0 23,2
4. Ionisierungsenergie in eV 43,2 34,3 33,3
Elektronegativität 1,3 1,2 1,2
Standardpotentiale in V

M4C
.M K K1,53 K1,70

MO2C C 2 H3OC
.M C 3 H2O K0,88

M3C
.M K1,21 K K

M2C
.M K1,63 K K

Schmelzpunkt in (C 1677 1852 2227
Siedepunkt in (C 3262 4200 4450
Dichte in g cmK3 4,51 6,51 13,31
Ionenradien in pm

M4C 60 72 71
M3C 67 K K
M2C 86 K K

Beständigkeit der $% nimmt zu
Oxidationsstufe C4

Die Atome der Elemente der Gruppe 4 besitzen vier Valenzelektronen. Die sta-
bilste Oxidationszahl ist bei allen Elementen C4. Es gibt außerdem stabile binäre
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Verbindungen mit den Oxidationszahlen C3 und C2. Im Gegensatz zu den Elemen-
ten der Gruppe 14 nimmt mit zunehmender Ordnungszahl die Stabilität niedriger
Oxidationszahlen ab.

Die Ti(IV)-Verbindungen haben kovalenten Bindungscharakter. Die häufigste
Koordinationszahl ist 6. Sie ähneln den Verbindungen der Elemente der Gruppe 14,
besonders denen des Sn(IV). TiO2 (Rutil) und SnO2 sind isotyp. TiCl4 und SnCl4 sind
destillierbare, leicht hydrolysierbare, farblose Flüssigkeiten. Es existieren ähnliche
Halogenido-Anionen wie TiF6

2K, GeF6
2K, TiCl6

2K, SnCl6
2K und PbCl6

2K.
In wässrigen Lösungen sind auch bei kleinen pH-Werten [Ti(H2O)6]4C-Ionen

nicht beständig, sondern nur Ionen mit niedrigeren Ladungen wie TiO2C. Sowohl in
wässrigen Lösungen als auch in Salzen existiert das violette Ion [Ti(H2O)6]3C. Man
erhält es durch Reduktion von Ti(IV)-Lösungen mit Zink.

TiO2 C C 2 H3OC C eK # Ti3C C 3 H2O E( Z C0,10 V

[Ti(H2O)6]3C ist eine Kationensäure.

[Ti(H2O)6]3C C H2O # [Ti(H2O)5OH]2C C H3OC KS Z 5 $ 10K3

Ti2C-Ionen sind in wässriger Lösung nicht beständig, da sie von Wasser unter H2-
Entwicklung oxidiert werden.

Ti3C C eK # Ti2C E+ Z K0,37 V

Ti(II)-Verbindungen existieren nur in fester Form.
Der basische Charakter nimmt vom amphoteren, aber vorwiegend sauren TiO2

zum basischen HfO2 zu. Die Basizität ist bei niedrigen Oxidationszahlen höher.
Kein Paar homologer Elemente ist im chemischen Verhalten so ähnlich wie Zirco-

nium und Hafnium. Auf Grund der Lanthanoid-Kontraktion besitzen die beiden
Elemente fast gleiche Atomradien und Ionenradien. Vom Titan unterscheiden sich
Zirconium und Hafnium durch die geringere Stabilität niedriger Oxidationsstufen,
die stärkere Basizität der Oxide und durch die Neigung, die höheren Koordinations-
zahlen 7 und 8 anzunehmen. Es gibt vom Zr(III) und Hf(III) keine Chemie in Was-
ser oder anderen Lösungsmitteln.

5.11.2 Die Elemente

Die Elemente der Gruppe 4 kristallisieren in dichten Packungen, sie sind dimorph.

Beispiel: Titan

α-Ti
882 (C

�-Tiddd/1ddd
hexagonal-dichte kubisch-
Packung raumzentriert

Es sind hochschmelzende, duktile, unedle, aber korrosionsbeständige Metalle.
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Reines Titan ist silberweiß und gut leitend (104 ΩK1 cmK1). Auf Grund seiner
Dichte gehört es zu den Leichtmetallen. Es besitzt große mechanische Festigkeit,
einen hohen Schmelzpunkt, einen niedrigen thermischen Ausdehnungskoeffizienten
und ist außerordentlich korrosionsbeständig. Es hat daher die Qualitäten von Alumi-
niumlegierungen und von rostfreiem Stahl, dies erklärt die Bedeutung von Titan als
Werkstoff. Bei normaler Temperatur ist Titan reaktionsträge. Bis 350 (C behält Titan
an der Luft seinen metallischen Glanz. Titanlegierungen können ohne Festigkeitsver-
lust bis 650 (C erhitzt werden. Beim Erhitzen reagiert Titan mit den meisten Nicht-
metallen: H2, Halogene, O2, N2, C, B, Si, S.

Titan ist ein unedles Metall. Da es aber durch Bildung einer Oxidschicht passiviert
wird, wird es in der Kälte von den meisten Säuren, auch konz. Salpetersäure und
Königswasser, sowie von Alkalilaugen nicht gelöst. Es wird auch von nitrosen Gasen,
Chlorlösungen und Meerwasser nicht angegriffen. Durch Komplexbildung wird die
Passivierung aufgehoben, Titan löst sich daher in Flusssäure.

Ti C 6 FK # TiF6
2 K C 4 eK E( Z K1,19 V

In heißer Salzsäure löst sich Titan unter Bildung von TiCl3.

5.11.3 Vorkommen

Titan gehört zu den häufigen Elementen (vgl. Tabelle 4.1). Da Ti4C einen ähnlichen
Ionenradius wie Al3C und Fe3C hat, enthalten viele Mineralien Titan, daher ist es
in der Natur in kleinen Konzentrationen weit verbreitet. Die wichtigsten Titanmine-
ralien sind Ilmenit FeTiO3, Rutil TiO2, Titanit CaTiO[SiO4] und Perowskit CaTiO3.
Ti-reich ist Mondgestein, es enthält 10 % Ti als Ilmenit.

In der Natur vorkommende Zirconiumverbindungen sind Zirkon ZrSiO4 und
Baddeleyit ZrO2. Es gibt keine Hafniummineralien. Die Ionenradien von Zr4C und
Hf4C sind fast gleich. Hafnium ist daher in Zirconiummineralien enthalten, in denen
es Zirconium diadoch vertritt. Dies ist auch die Ursache dafür, dass Hafnium erst
1923 K 134 Jahre nach dem Zirconium K nur mit der Röntgenspektroskopie (siehe
S. 69) entdeckt worden ist.

Das Massenverhältnis Ti : Zr : Hf in der Erdkruste beträgt 2 200 : 60 : 1.

5.11.4 Darstellung

Titan kann nicht durch Reduktion von Titandioxid mit Kohle hergestellt werden, da
sich Titancarbid TiC bildet. Mit Wasserstoff entsteht bei 900 (C Ti3O5. Die Reduk-
tion mit unedlen Metallen wie Na, Al, Ca führt zu Oxiden mit niedrigen Oxidations-
zahlen.

Im Labor wird TiO2 mit CaH2 reduziert.

TiO2 C 2 CaH2 $$$%
900 +C

Ti C 2 CaO C 2 H2
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Technisch wird Ti durch Reduktion von Titantetrachlorid TiCl4 hergestellt. TiCl4
erhält man durch Reaktion von TiO2 mit Kohle und Chlor.

TiO2 C 2 Cl2 C 2 C $% TiCl4 C 2 CO ΔH( Z K80 kJ.mol

Die Reaktion verläuft bei 800K1 200 (C rasch und quantitativ. TiCl4 wird durch Des-
tillation gereinigt. Verwendet man als Ausgangsmaterial nicht Rutil TiO2, sondern
Ilmenit FeTiO3, muss vor der Chlorierung das Eisen entfernt werden. Dazu wird
Ilmenit durch Reduktion im elektrischen Lichtbogenofen mit Koks zu einer TiO2-
reichen Schlacke und Roheisen umgesetzt. Das Roheisen fällt flüssig an und wird
periodisch abgestochen.

Beim Kroll-Verfahren reduziert man Titantetrachlorid mit Magnesium.

TiCl4 C 2 Mg $% Ti C 2 MgCl2 ΔH( Z K450 kJ.mol

Die Reaktion wird bei 850 (C in einem mit Titanblech ausgekleideten Stahlbehälter
unter einer Helium- oder Argonatmosphäre durchgeführt. Zum flüssigen Magnesium
wird TiCl4 zugesetzt. Titan fällt als Schwamm an; das flüssig anfallende MgCl2 wird
periodisch abgestochen und wieder zur elektrolytischen Mg-Gewinnung verwendet.
Der Titanschwamm enthält noch erhebliche Mengen MgCl2 und Mg-Metall. Sie wer-
den entweder durch Destillation im Vakuum oder durch Auslaugen mit verdünnter
Salzsäure entfernt. Ganz analog wird Zirconium aus ZrO2 dargestellt.

Titanschwamm wird in Vakuumlichtbogenöfen zu Rohblöcken bis 10 t einge-
schmolzen. Dazu werden Abschmelzelektroden aus verpresstem Titanschwamm her-
gestellt. Titanschwamm wird auch pulvermetallurgisch zu gesinterten Formkörpern
verarbeitet.

Beim Hunter-Verfahren wird TiCl4 mit Natrium reduziert.

TiCl4 C 4 Na $% Ti C 4 NaCl ΔH( Z K869 kJ.mol

Der mit diesem Verfahren gewonnene Titanschwamm lässt sich leichter zerkleinern
als Kroll-Titan und ist besser für die pulvermetallurgische Weiterverarbeitung ge-
eignet.

Chemische Transportreaktionen (CVT Z chemical vapor transport) werden zur
Synthese, Kristallzucht und Reinigung von Verbindungen und Elementen eingesetzt.
Bei der chemischen Transportreaktion reagiert ein fester Stoff As mit einem gasför-
migen Transportmittel Xg unter Bildung des gasförmigen Stoffs AXg.

As C Xg # AXg

Der Stoff AXg wird durch Rückreaktion an einer anderen Stelle der Apparatur
zersetzt, und As wird abgeschieden. Für die Transportreaktion ist ein reversibles
chemisches Gleichgewicht erforderlich. Der Transport über die Gasphase erfolgt
durch Gasbewegung (Strömung, Diffusion) meist in einer geschlossenen Quarzam-
pulle bei einem Temperaturgefälle. Verläuft die Bildung von AX exotherm (ΔH(

negativ), so erfolgt der Rücktransport von der kälteren zu einer heißen Zone der
Ampulle und Abscheidung von A dort; bei einer endothermen Reaktion (ΔH( posi-
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tiv) von der heißen zur kalten Zone. Das ist nach dem Prinzip des kleinsten Zwangs
(Abschn. 3.5.3) zu erwarten. Bei exothermen Reaktionen verschiebt sich das Gleich-
gewicht mit steigender Temperatur in Richtung der Ausgangsstoffe.

Hochreines Titan ist ein Beispiel für eine Herstellung durch eine chemische Trans-
portreaktion (Verfahren von van Arkel-de Boer). In einer Quarzampulle reagiert
Titan in exothermer Reaktion bei niedrigen Temperaturen mit Iod zu gasförmigem
TiI4. An der heißen Stelle der Ampulle zersetzt sich TiI4 unter Abscheidung von
reinem Titan. I2 wandert zurück in die kältere Zone und reagiert erneut mit Titan.

Ti C 2 I2

600 (C
TiI4 ΔH( Z K376 kJ.molddd/1ddd

1 200 (C

Durch Transportreaktionen mit Iod erfolgt auch die Reinstdarstellung von Zirco-
nium, Hafnium und Vanadium. Beim Mond-Prozess (Abschn. 5.15.4.2) wird Nickel
mit CO als Ni(CO)4 transportiert. Die Anwendung in Halogenlampen wurde im
Abschn. 4.3.2 besprochen.

5.11.5 Verwendung

Da Titan leicht, fest und sehr korrosionsbeständig ist, besitzt es große Bedeutung für
die Luftfahrtindustrie (Überschallflugzeuge) und die Raumfahrtindustrie sowie im
chemischen Apparatebau. Titanstähle sind besonders widerstandsfähig gegen Stoß
und Schlag, sie werden daher z. B. für Turbinen und Eisenbahnräder verwendet. All-
tägliche Verwendung sind Armbanduhren, Brillengestelle, Hochleistungsfahrräder.

Zirconium wird wegen seines kleinen Einfangquerschnitts für thermische Neutro-
nen und seiner Korrosionsbeständigkeit gegen Heißwasser und Dampf als Umhül-
lungsmaterial für Brennelemente in Atomreaktoren verwendet. Es darf kein Haf-
nium enthalten, da dieses einen hohen Einfangquerschnitt für Neutronen besitzt.
Die Trennung ZirconiumKHafnium ist daher technisch wichtig. Früher gelang sie
nur durch die aufwendige fraktionierende Kristallisation, z. B. von (NH4)2ZrF6 und
(NH4)2HfF6. Heute erfolgt die Trennung durch Flüssig-Flüssig-Extraktion. In kleinen
Mengen wird Zirconium in Energiesparlampen als Getter verwendet, um Spuren
von Sauerstoff und Stickstoff zu entfernen. Zr.Ni-Legierungen im Gemisch mit Oxi-
dationsmitteln (z. B. Chlorate) sind pyrotechnische Zünder für den Airbag-Gasent-
wickler.

5.11.6 Verbindungen des Titans

5.11.6.1 Sauerstoffverbindungen des Titans

Titandioxid TiO2 ist in drei kristallinen Modifikationen bekannt, als Rutil, Anatas
und Brookit, die alle in der Natur vorkommen. Beim Erhitzen wandeln sich Anatas
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und Brookit in Rutil um. In allen drei Modifikationen ist Titan verzerrt oktaedrisch
von Sauerstoff koordiniert und Sauerstoff von drei Titanatomen umgeben. Die Ele-
mentarzelle des Rutilgitters ist in der Abb. 2.11 dargestellt. TiO2 ist thermisch stabil
und bis zum Schmelzpunkt von 1855 (C beständig. Die Reaktionsfähigkeit hängt von
der thermischen Vorbehandlung ab. Hochgetempertes TiO2 ist gegen Säuren und
Basen beständig. Bei Raumtemperatur ist TiO2 ein Isolator. Beim Erhitzen im Va-
kuum über 1800 (C oder durch Reduktion mit Wasserstoff wird reversibel Sauerstoff
aus dem Gitter entfernt. Es entsteht eine dunkelblaue, nichtstöchiometrische Rutil-
phase TiO2Kx mit einem kleinen Sauerstoffdefizit, die etwas Ti(III) enthält und ein
Halbleiter vom n-Typ ist. Auf Grund der hohen Brechzahl (2,8), des großen Färbe-
und Deckvermögens sowie seiner chemischen Beständigkeit ist TiO2 das bedeu-
tendste Weißpigment. Es wird daher großtechnisch hergestellt. Es gibt zwei Ver-
fahren.

Beim Sulfat-Verfahren wird Ilmenit FeTiO3 oder TiO2-Schlacke mit konz. Schwe-
felsäure aufgeschlossen. Die Auflösung des Aufschlusskuchens erfolgt unter Zusatz
von Eisenschrott oder Ti(III)-Lösung, um Fe3C- zu Fe2C-Ionen zu reduzieren.

Nach dem Abkühlen kristallisiert K falls Ilmenit Ausgangsmaterial ist K FeSO4

· 7H2O aus. Danach wird durch thermische Hydrolyse bei 95K110 (C Titandioxid-
Hydrat TiO2 · xH2O ausgefällt. Die Hydrolyse wird durch Impfung mit TiO2-Keimen
beschleunigt. Das Hydrolysat wird bei Temperaturen zwischen 800 und 1000 (C cal-
ciniert. Durchsatz und Temperaturführung im Ofen beeinflussen den Rutilgehalt so-
wie Teilchengröße und Teilchengrößenverteilung der Pigmente. Ohne Zusätze ent-
steht bis 1000 (C die Anatasmodifikation, Rutil bildet sich erst bei höheren Tempe-
raturen. Rutil besitzt eine höhere Brechzahl und ein stärkeres Aufhellungsvermögen
als Anatas. Durch Zusatz von Rutilisierungskeimen erreicht man, dass bevorzugt
Rutilpigmente gebildet werden.

Beim Chlorid-Verfahren wird bei 800K1 200 (C Rutil oder TiO2-Schlacke mit
Koks und Chlor zu Titantetrachlorid umgesetzt.

TiO2 C 2 C C 2 Cl2 $% TiCl4 C 2 CO

Nach Reinigung durch Destillation wird TiCl4-Dampf mit Sauerstoff zu Rutil und
Cl2 verbrannt.

TiCl4 C O2 $$$$$$$$$%
1000K1400 +C

TiO2 C 2 Cl2

Durch gezielten Einbau farbgebender Ionen in das Rutilgitter entstehen Farbpig-
mente, z. B. „Postgelb“, dessen Farbe durch Cr-, Ni- und Sb-Zusatz entsteht. Werden
TiO2-Schichten auf Glimmer aufgebracht, erhält man Perlglanzpigmente. Es entste-
hen abhängig von der Schichtdicke unterschiedliche Interferenzfarben.

TiO2 ist amphoter. Aus Ti(IV)-Lösungen entsteht mit Basen wasserhaltiges Titan-
dioxid TiO2 · n H2O. Es löst sich in konz. Alkalilaugen, aus den Lösungen erhält man

hydratisierte Titanate wie M2

C1
TiO3 $ n H2O und M2

C1
Ti2O5 $ n H2O unbekannter

Struktur. Auch in stark saurer Lösung existieren keine Ti4C-Ionen, sondern mono-



800 5 Die Elemente der Nebengruppe

mere Ionen mit niedrigeren Ladungen wie TiO2C, [Ti(OH)2]2C und [Ti(OH)3]C. Aus
wässrigen Lösungen können keine normalen Ti(IV)-Salze, sondern nur Oxidosalze
hergestellt werden. Aus schwefelsauren Lösungen erhält man z. B. Titanoxid-sulfat
TiOSO4 · H2O. Es enthält keine TiO2C-Ionen, sondern polymere dTidOdTidOd

Zickzack-Ketten.
TiO2 bildet mit vielen Metalloxiden Doppeloxide. Die meisten kristallisieren im

Ilmenit-, Perowskit- und Spinell-Typ.

Beispiele:

Ilmenit-Typ MTiO3 (M Z Fe, Mg, Mn, Co, Ni) (s. S. 83).
Perowskit-Typ MTiO3 (M Z Ca, Sr, Ba) (vgl. Abb. 2.18).
Spinell-Typ M2TiO4 (M Z Mg, Zn, Mn, Co) (vgl. Abb. 2.19).

Außer BaTiO3 gibt es weitere Bariumtitanate mit der allgemeinen Zusammenset-
zung BaxTiyOxC2y, z. B. Ba4Ti13O30 und Ba6Ti17O40, die wegen ihrer ferroelektri-
schen Eigenschaften technisch interessant sind.

Bei ferroelektrischen Kristallen richten sich unterhalb einer charakteristischen fer-
roelektrischen Curie-Temperatur elektrische Dipole in kleinen Bereichen des Kris-
talls („Domänen“) aus, es kommt zu einer spontanen Polarisation. Die Dielektrizi-
tätskonstante ε erreicht Werte bis zu ε z 104. Die Abhängigkeit der Polarisation von
der elektrischen Feldstärke folgt einer Hysterese-Schleife. Die Ferroelektrizität ist
ein kooperatives Phänomen und ähnelt im Wesen dem Ferromagnetismus (vgl.
Abschn. 5.1.6).

Peroxidoverbindungen. Bei Zugabe von H2O2 zu einer sauren Ti(IV)-Lösung ent-
steht das intensiv orangegelbe Ion [Ti(O2)OH]C, das zum Nachweis von H2O2 oder
Titan verwendet wird.

[Ti(OH)3]C C H2O2 $% [Ti(O2)OH]C C 2 H2O

Es lassen sich Salze mit den Anionen [Ti(O2)F5]3K und [Ti(O2)(SO4)2]2K isolieren.

Oxide des Titans mit Oxidationszahlen kleiner D4

Es existieren nicht nur die binären Sauerstoffverbindungen TiO und Ti2O3 mit den
Oxidationszahlen C2 und C3. Typisch für viele Übergangsmetalle ist das Auftreten
von Verbindungen mit gemischten Oxidationszahlen und die Nichtstöchiometrie die-
ser Verbindungen.

Phasen im System TitanKSauerstoff
TiKTiO0,5 Im hexagonal-dicht gepackten Gitter des Titans löst sich

Sauerstoff, die Sauerstoffatome besetzen oktaedrische Lü-
cken. Bei den Zusammensetzungen Ti6O, Ti3O und Ti2O
treten geordnete Strukturen auf.

TiO0,68KTiO0,75 Die Ti-Atome sind nicht mehr hexagonal-dicht gepackt. Die
Phase hat die Struktur von TaN mit Sauerstoffleerstellen.
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TiO TiO ist bronzefarben, metallisch leitend und hat oberhalb
900 (C eine NaCl-Defektstruktur mit 15 % Leerstellen in
beiden Teilgittern. TiO ist eine nichtstöchiometrische
Verbindung mit großer Phasenbreite. Der Zusammen-
setzungsbereich bei hohen Temperaturen reicht von
TiO0,75KTiO1,25, mit abnehmender Temperatur verengt er
sich. Unterhalb 900 (C treten geordnete Phasen mit kleinen
Homogenitätsbereichen auf.

Ti2O3 Ti2O3 besitzt Korund-Struktur (vgl. Abb. 2.17), ist blau-
schwarz und ein Halbleiter, der oberhalb 200 (C metallisch
leitend wird. Die Phasenbreite ist klein (TiOx, x Z
1,49K1,51)

Ti3O5 Ti3O5 ist eine stöchiometrische Phase, unterhalb 175 (C ein
Halbleiter, darüber metallisch leitend.

TinO2nK1 Im Bereich TiO1,75KTiO1,90 existieren sieben stöchiometri-
(4 % n % 10) sche Phasen einer homologen Reihe. Sie besitzen Struktu-

ren mit komplizierter Verknüpfung von TiO6-Oktaedern
(vgl. Scherstrukturen S. 224).

TinO2nK1 Im Bereich TiO1,94KTiO1,97 existiert eine weitere homologe
(16 % n % 36) Serie von Scherstrukturen.
TiO2 Rutil, Anatas, Brookit.

5.11.6.2 Halogenverbindungen des Titans

Die Titan(IV)-Halogenide TiX4 (X Z F, Cl, Br, I) sind stabile Verbindungen.

Smp. in (C Farbe Eigenschaften

TiF4 284 (Sblp.) weiß polymer (KZ Z 6), hygroskopisch
TiCl4 K24 Aus kovalenten, tetraedrischenfarblos

orange
dunkelbraun

}TiBr4 38 Molekülen aufgebaut,
TiI4 155 hydrolyseempfindlich.

Titantetrachlorid TiCl4 ist eine farblose, rauchende Flüssigkeit. Mit Wasser er-
folgt Hydrolyse.

TiCl4 C 2 H2O $% TiO2 C 4 HCl

Es wird großtechnisch produziert (vgl. S. 797), da aus TiCl4 metallisches Titan und
TiO2-Pigmente hergestellt werden.

Titantetraiodid TiI4 entsteht bei 25 (C aus Titanschwamm und Iod und ist ein
Zwischenprodukt beim van Arkel-de Boer-Verfahren (vgl. Abschn. 5.11.4).

Die Titan(III)-Halogenide TiX3 (X Z F, Cl, Br, I) sind kristalline Feststoffe, die
nicht schmelzen, sondern sublimieren und disproportionieren. Die Disproportionie-
rungstemperatur nimmt von 950 (C bei TiF3 auf 350 (C bei TiI3 ab.
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Die Titan(II)-Halogenide TiX2 (X Z Cl, Br, I) sind schwarze Feststoffe, sie kristal-
lisieren in der Schichtstruktur des CdI2-Typs. Sie sind starke Reduktionsmittel. Beim
Erhitzen erfolgt Zerfall oder Disproportionierung.

5.11.6.3 Schwefelverbindungen des Titans

Ähnlich wie im System TitanKSauerstoff gibt es eine Reihe von Verbindungen, de-
ren Zusammensetzungen zwischen denen von TiS und TiS2 liegen, nämlich Ti5S8,
Ti2S3, Ti3S4, Ti4S5 und Ti8S9. TiS kristallisiert im NiAs-Typ (vgl. Abb. 2.56), TiS2 im
CdI2-Typ (vgl. Abb. 2.58). Bei den anderen Phasen besetzen die Ti-Atome ebenfalls
oktaedrisch koordinierte Lücken, aber die Schichtenfolge ist kompliziert.

Zwischen den Schwefelschichten im TiS2-Gitter können ähnlich wie im Graphit
(vgl. Abschn. 4.7.4) Alkalimetallatome eingelagert werden. Es entstehen Alkalime-
tall-Intercalate MTiS2 (M Z Alkalimetall). Auch die Einlagerung von Lewis-Basen,
z. B. von aliphatischen Aminen, ist gelungen. Alkalimetall-Intercalate sind auch von
den Chalkogeniden MX2 mit X Z S, Se, Te und M Z Zr, Hf, V, Nb, Ta bekannt.

5.11.6.4 Titannitrid TiN

TiN (Smp. 2 950 (C) ist ein gelbes Pulver, das in der NaCl-Struktur kristallisiert. Die
Darstellung der stöchiometrischen Verbindung ist schwierig, meist entstehen Phasen
mit Metallüberschuss.

5.11.6.5 Titancarbid TiC

TiC (Smp. 2 940K3 070 (C) ist sehr hart (8K9 nach Mohs) und ein guter elektrischer
Leiter. Es ist eine Einlagerungsverbindung (vgl. S. 208), kristallisiert im NaCl-Typ
und besitzt einen breiten Homogenitätsbereich. An der Luft ist TiC bis 800 (C stabil,
in Schwefelsäure und Salzsäure ist es unlöslich. Die Darstellung erfolgt nach

TiO2 C 3 C $$$$%
1 800 +C

TiC C 2 CO

oder

Ti C C $$$$%
2 400 +C

TiC

TiC dient zur Herstellung von Werkzeugen für harte Werkstoffe.

5.11.7 Verbindungen des Zirconiums und Hafniums

Verglichen mit Titan sind beim Zirconium und Hafnium die Oxide basischer, hohe
Koordinationszahlen (7 und 8) häufiger und Verbindungen mit niedrigen Oxidations-
zahlen weniger stabil.
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Zirconiumdioxid ZrO2 (Smp. 2 700 (C) ist eine weiße, chemisch, thermisch und
mechanisch stabile Verbindung. Sie wird daher für feuerfeste Geräte sowie als Weiß-
pigment (hauptsächlich für Porzellan) verwendet. ZrO2 kommt in drei Modifikatio-
nen vor. Bei Raumtemperatur ist es monoklin (Baddeleyit, KZ Z 6), oberhalb
1 100 (C tetragonal (KZ Z 8) und oberhalb 2 300 (C kubisch (Fluorit-Typ, KZ Z 8).
Die Umwandlung in die tetragonale Phase erfolgt unter Volumenverminderung, dies
hat beim Abkühlen einen Zerfall von Sinterkörpern zur Folge. Durch Einbau von
CaO oder Y2O3 gelingt es, die kubische Hochtemperaturmodifikation zu stabilisie-
ren. Außerdem werden Anionenleerstellen erzeugt (vgl. Abschn. 2.7.5.1).

CaO C ZrZr C OO # Ca$Zr C VO
•• C ZrO2

Dotiertes ZrO2 ist ein reiner Anionenleiter und dient als Festelektrolyt in Brenn-
stoffzellen, sowie in galvanischen Ketten zur Bestimmung von kleinen O2-Partialdrü-
cken (s. Abb. 2.132b u. Abschn. 4.11.2.2) und ΔG(-Werten von Festkörperreak-
tionen.

Das Mineral Baddeleyit kommt in der Natur nur in geringen Mengen vor. Haupt-
rohstoff für Zirconiumoxidkeramik ist daher der Zirkon ZrSiO4, aus dem ZrO2 ge-
wonnen wird. Es gibt kein Zirconiumhydroxid. Aus Zirconium(IV)-Salzlösungen
fällt mit Basen ZrO2 · n H2O aus. Es ist in Alkalien unlöslich, löst sich aber in
Schwefelsäure unter Bildung eines hydrolysebeständigen Sulfats Zr(SO4)2.

Synthetische ZrO2-Kristalle („Zirconia“) haben die kubische CaF2-Struktur und
werden als Diamantimitationen verwendet. ZrO2-Fasern (ca. 3 µm) benutzt man
wegen ihrer Thermostabilität zur Wärmedämmung von Hochtemperaturanlagen.

Es sind alle Zirconium(IV)-Halogenide ZrX4 bekannt. ZrCl4 ist ein weißer sub-
limierender Feststoff, der aus Zickzack-Ketten aufgebaut ist, in denen kanten-
verknüpfte ZrCl6-Oktaeder vorliegen. Er hydrolysiert zu dem beständigen Oxid-
chlorid ZrOCl2 · 8 H2O. Dieses enthält kein „Zirconylion“, sondern das Ion
[Zr4(OH)8(H2O)16]8C, in dem die Zr-Atome an den Ecken eines verzerrten Quad-
rats liegen und durch Paare von OH-Brücken miteinander verbunden sind. Außer-
dem ist jedes Zr von 4 H2O koordiniert, so dass Zr die KZ Z 8 besitzt. Bekannt sind
auch die Halogenide ZrX3, ZrX2 und ZrX. Zum Unterschied von Ti3C ist Zr3C in
wässrigen Lösungen nicht existent.

Die Chemie des Hafniums ist weitgehend analog zu der des Zirconiums.
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5.12 Gruppe 5

5.12.1 Gruppeneigenschaften

Vanadium Niob Tantal
V Nb Ta

Ordnungszahl Z 23 41 73
Elektronenkonfiguration [Ar]3d3 4s2 [Kr]4d3 5s2 [Xe]4f14 5d3 6s2

Elektronegativität 1,4 1,2 1,3
Standardpotential in V

M2C
.M K1,19 K K

M3C
.M K0,88 K1,10 K

VOC
2 C 4 H3OC

.V C 6 H2O K0,25 K K
M2O5 C 10 H3OC

.2 M C 15 H2O K K0,64 K0,86
Schmelzpunkt in (C 1 919 2 468 2 996
Siedepunkt in (C 3 400 4 930 5 425
Dichte in g.cm3 6,09 8,58 16,68
Ionenradien in pm

M5C 54 64 64
M4C 58 68 68
M3C 64 72 72
M2C 79 K K

Beständigkeit der $% nimmt zu
Oxidationszahl C5
Bildungsenthalpie von K1 552 K1 901 K2 047
M2O5 in kJ.mol
Bildungsenthalpie von K1 481 K1 815 K1 905
MF5 in kJ.mol

Die Atome der Gruppe 5 besitzen fünf Valenzelektronen, die maximale Oxidati-
onszahl ist C5. Sie ist die wichtigste Oxidationszahl. Die Beständigkeit der Verbin-
dungen mit der Oxidationszahl C5 nimmt vom Vanadium zum Tantal zu. Ta(V) lässt
sich in wässriger Lösung nicht reduzieren, während eine V(V)-Lösung mit Zink bis
zum V(II) reduziert werden kann. Es bilden sich nacheinander die folgenden Kat-
ionen:

[VO2(H2O)4]C

gelb
$$$$%
C1,00 V

[VO(H2O)5]2C

blau
$$$$%
C0,36 V

[V(H2O)6]3C

grün
$$$$%
K0,26 V

[V(H2O)6]2C

violett

In der Oxidationsstufe C5 zeigen die Elemente der Gruppe 5 Ähnlichkeiten zu
Nichtmetallen. Sie bilden praktisch keine Kationen, sondern Anionenkomplexe. Die
Halogenide sind flüchtig und hydrolysieren.

Auf Grund der Lanthanoid-Kontraktion sind Niob und Tantal einander sehr ähn-
lich, Vanadium hat eine Sonderstellung. In den Verbindungen des Niobs und Tantals
mit niedrigen Oxidationsstufen treten oft Metallcluster mit Metall-Metall-Bindun-
gen auf.
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Die Verwandtschaft zur Gruppe 15 ist gering. Gemeinsam ist die maximale Oxida-
tionszahl C5 und der saure Charakter der Pentaoxide.

5.12.2 Die Elemente

Die Elemente kristallisieren kubisch-raumzentriert. Vanadium ist stahlgrau und in
reinem Zustand duktil. Verunreinigtes Metall ist hart und spröde. Es ist unedel,
bleibt aber infolge Passivierung bei Raumtemperatur an der Luft blank und wird von
verdünnter Schwefelsäure, Salzsäure und alkalischen Lösungen nicht angegriffen. In
konz. Schwefelsäure, Salpetersäure und Königswasser löst es sich. Bei Weißglut rea-
giert es mit Kohle zu VC, mit Stickstoff zu VN. Bei 200 (C reagiert es mit Chlor zu
VCl4, mit Sauerstoff bilden sich je nach Reaktionstemperatur unterschiedliche
Oxide.

Niob ist silberweiß, weich und duktil, es lässt sich walzen und schmieden. Es be-
sitzt die Sprungtemperatur von 9 K, unterhalb der das Metall supraleitend wird. Ei-
nige Nioblegierungen haben hohe Sprungtemperaturen (Nb3Ge 23 K; Nb3Al 19 K).
Niob ist in Säuren, auch in Königswasser unlöslich.

Tantal ist blaugrau, glänzend, ist noch dehnbarer als Niob und besitzt stahlähnliche
Festigkeit. Es ist chemisch ebenso widerstandsfähig wie Niob. Mineralsäuren (außer
HF), Königswasser und wässrige Alkalilaugen greifen Tantal unter 100 (C nicht an.

5.12.3 Vorkommen

Vanadium ist mit einem Massenanteil von 10K2 % in der Erdrinde kein seltenes
Element. Es ist in Spuren verbreitet in Eisenerzen, Tonen und Basalten. Größere
Anreicherungen sind selten. Wichtige Mineralien sind Patronit VS4, Vanadinit
Pb5(VO4)3Cl und Carnotit K(UO2)(VO4) · 1,5 H2O. Vanadium kommt in einigen
Erdölen vor.

Niob gehört mit 10K3 % zu den seltenen Elementen, es ist etwa zehnmal so häufig
wie Tantal. Auf Grund der praktisch gleichen Atom- und Ionenradien sind bei-
de Elemente in der Natur stets vergesellschaftet. Ein wichtiges Vorkommen ist
(Fe,Mn)(Nb,Ta)2O6, das je nach dem überwiegenden Metall als Columbit oder Tan-
talit bezeichnet wird (Früher wurde für Niob auch der Name Columbium benutzt).
Niob kommt auch im Pyrochlor NaCaNb2O6F vor.

5.12.4 Darstellung

Vanadium. Die Vanadiumerze werden bei 700K850 (C mit Na2CO3 oder NaCl ge-
röstet. Es entsteht Natriumvanadat NaVO3, das mit Wasser ausgelaugt wird. Aus den
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Vanadatlösungen wird mit Schwefelsäure Polyvanadat ausgefällt, aus dem bei 700 (C
V2O5 entsteht.

Das meiste V2O5 wird in Gegenwart von Eisen oder Eisenerzen zu Ferrovanadium
(Eisen-Vanadium-Legierungen) mit Gehalten von 30K80 % Vanadium reduziert.
Die Reduktion erfolgt mit Ferrosilicium im Elektroherdofen oder aluminothermisch.

Reines Vanadium wird aus V2O5 durch Reduktion mit Calcium oder Aluminium
hergestellt. Durch Reduktion von VCl3 mit Magnesium erhält man Vanadium-
schwamm.

Reinstes Vanadium gewinnt man mit dem van Arkel-de Boer-Verfahren durch
thermische Zersetzung von VI3.

Niob und Tantal. Ferroniob mit 40K70 % Nb wird hauptsächlich aus Pyrochlor
durch Reduktion mit Aluminium hergestellt.

Zur Gewinnung der reinen Metalle werden die Erze bei 50K80 (C mit einem
Gemisch aus HF und H2SO4 behandelt. Niob und Tantal gehen als Heptafluorido-
komplexsäuren H2[(Nb,Ta)F7] in Lösung. Die Trennung erfolgt heute vorwiegend
durch Flüssig-Flüssig-Extraktion mit Methylisobutylketon. Früher wurde zur Tren-
nung die unterschiedliche Löslichkeit von K2[NbOF5] und K2[TaF7] in verdünnter
Flusssäure ausgenutzt. Eine Trennung ist auch durch fraktionierende Destillation der
Pentachloride NbCl5 und TaCl5 möglich.

Tantal wird durch Reduktion von K2[TaF7] mit Natrium hergestellt. Unter Argon
wird zu einer K2[TaF7]-Schmelze flüssiges Natrium zugesetzt. Die Reaktionstempe-
ratur steigt auf 900K1 000 (C.

Niob wird hauptsächlich aluminothermisch aus Nb2O5 bei 2 300 (C hergestellt.
Das Al-haltige Rohniob (in Blöcken bis 1 t gewonnen) wird durch Umschmelzen
gereinigt. Außerdem wird Niob auch durch Reduktion von Nb2O5 mit Kohle bei
1600K1900 (C im Hochvakuum hergestellt.

5.12.5 Verwendung

Vanadium wird ganz überwiegend als Legierungsbestandteil für Stähle verwendet.
Bereits 0,2 % V machen Stahl zäh und dehnbar (Federstahl). V2O5 dient als Kataly-
sator bei der Schwefelsäureherstellung.

Niob wird ebenfalls hauptsächlich für Legierungen in der Stahlindustrie verwen-
det. In der Kerntechnik ist es für Kühlsysteme mit flüssigen Metallen wichtig, da es
mit einigen flüssigen Metallen (Li, Na, K, Ca, Bi) nicht reagiert. Bedeutung haben
supraleitende Niobverbindungen wie Nb3Sn und Nb3Ge.

Tantal ist wegen seiner Korrosionsbeständigkeit gegen flüssige Metalle, Cl2, HCl
und andere Verbindungen wichtig für den chemischen Apparatebau. Aus Tantal wer-
den chirurgische und zahnärztliche Instrumente hergestellt. Tantal bildet in sauren,
fluoridfreien Elektrolyten eine elektrisch nicht leitende Sperrschicht, es wird daher
für Elektrolytkondensatoren verwendet. Etwa ein Viertel der Tantalproduktion dient
zur Herstellung des hochschmelzenden Hartstoffs Tantalcarbid TaC.
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5.12.6 Verbindungen des Vanadiums

5.12.6.1 Sauerstoffverbindungen

Ähnlich wie im System TitanKSauerstoff existieren auch im System VanadiumK

Sauerstoff nicht nur die Oxide mit den Oxidationszahlen C2, C3, C4 und C5, son-
dern zahlreiche weitere Oxide mit gemischten Oxidationsstufen. Bei einigen Phasen
reicht die Zusammensetzung über einen breiten Bereich. Die folgende Zusammen-
stellung gibt einen Überblick. Die wichtigsten Oxide werden dann im Einzelnen be-
handelt.

V2O5 Die Koordination ist verzerrt oktaedrisch
V3O7, V4O9, V6O13 Phasen der Zusammensetzung VnO2nC1. Komplizierte Struk-

turen mit stark verzerrten Oktaedern, so dass die Koordinati-
onszahl eher 5 ist.

VO2 Monoklin verzerrte Rutil-Struktur.
VO1,89 K VO1,75 Eine homologe Reihe von sechs Oxiden VnO2nK1 (4 % n % 9).

Die Koordination ist verzerrt oktaedrisch. Die Strukturen lei-
ten sich vom Rutil-Typ ab (vgl. Scherstrukturen, S. 224).

V3O5 Strukturell nicht mit den Oxiden der Reihe V4O7 bis V9O17

verwandt.
V2O3 Korund-Struktur.
VO NaCl-Defektstruktur mit Leerstellen in beiden Teilgittern.

Der Existenzbereich reicht von VO0,8 bis VO1,3 (vgl. S. 222).

Vanadium(V)-oxid V2O5 (Smp. 658 (C) ist orangerot. Es entsteht durch Oxidation
von Vanadium. Reines V2O5 erhält man durch thermische Zersetzung von NH4VO3

im Sauerstoffstrom.

2 NH4VO3 $$$$%
550 +C

V2O5 C 2 NH3 C H2O

V2O5 ist in Wasser schwer löslich. Es ist ein Oxidationsmittel. Konz. Salzsäure z. B.
wird zu Chlor oxidiert.

V2O5 C 6 HCl $% 2 VOCl2 C Cl2 C 3 H2O

V2O5 ist amphoter. In Säuren löst es sich unter Bildung des gelben Dioxidovana-
dium(V)-Ions [VO2]D. Mit Alkalilaugen bilden sich bei pH O 13 farblose Lösungen,
die das tetraedrisch gebaute Orthovanadation [VO4]3L enthalten. Dazwischen treten
in Abhängigkeit vom pH-Wert und der Konzentration verschiedene Isopolyanionen
auf. Mit abnehmendem pH bildet sich zunächst das protonierte Ion [HVO4]2K, das
zum zweikernigen Divanadation [V2O7]4K aggregiert. Wahrscheinlich entstehen auch
die mehrkernigen Spezies [V3O9]3K und [V4O12]4K. Die Hauptspezies im pH-Bereich
2 bis 6 ist das orangefarbene Decavanadation [V10O28]6K (Abb. 5.54), das auch in
protonierten Formen wie [HV10O28]5K und [H2V10O28]4K auftritt. In stark sauren
Lösungen ist das Decavanadation unbeständig, es bildet sich das Dioxidovana-
dium(V)-Ion [VO2]C.
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O

V

Abbildung 5.54 Struktur des Decavanadations [V10O28]6K, das sich aus 10 VO6-Oktaedern
aufbaut.

Das Decavanadation ist auch in Salzen wie Na6V10O28 · 18 H2O und Ca3V10O28 ·
18 H2O enthalten. Beim Erhitzen von Decavanadatlösungen können verschiedene
kristalline Salze erhalten werden: Na4V2O7 · 18 H2O, KV3O8, K3V5O14, KVO3.

Strukturell außerordentlich vielfältig sind Polyoxidovanadate mit V(V) und
V(IV), die in großer Anzahl synthetisiert worden sind.

Gibt man zu V(V)-Lösungen H2O2, so bilden sich Peroxidokomplexe. In alkali-
schen und neutralen Lösungen entsteht das gelbe Ion [VO2(O2)2]3K, in saurer Lö-
sung das rotbraune Kation [V(O2)]3C.

Vanadiumdioxid VO2 (Smp. 1 967 (C) ist blauschwarz und amphoter. Es kristalli-
siert in einer verzerrten Rutil-Struktur, in der V-V-Paare vorhanden sind. Oberhalb
70 (C bildet sich die unverzerrte Rutil-Struktur, in der die V-V-Bindungen aufgebro-
chen sind. Durch die frei werdenden Elektronen erfolgt ein plötzlicher Anstieg der
Leitfähigkeit und der magnetischen Suszeptibilität. VO2 löst sich in Säuren unter
Bildung des blauen Oxidovanadium(IV)-Ions [VO(H2O)5]2C. Man erhält es auch
durch Reduktion des VO2

C-Ions.

VO2
C C 2 H3OC C eK # VO2C C 3H2O E+ Z C1,00 V

Unterschiedlich zum polymeren TiO2C-Ion ist das [VO(H2O)5]2C-Ion verzerrt okta-
edrisch gebaut und enthält eine V]O-Bindung. Das VO2C-Ion ist in Verbindungen
und Komplexen wie VOSO4 · 5 H2O und [VO(NCS)4]2K enthalten.

Durch Zusammenschmelzen mit Erdalkalimetalloxiden bildet VO2 die Verbindun-

gen M
C2

VO3 und M
C2

2VO4.
Vanadiumtrioxid V2O3 ist schwarz, hochschmelzend (Smp. 1970 (C) und basisch.

Es kristallisiert in der Korund-Struktur, die bis zur Zusammensetzung VO1,35 erhal-
ten bleibt. V2O3 löst sich in Säuren, es bildet sich der grüne Komplex [V(H2O)6]3C,
der auch durch Reduktion von V(IV)-Lösungen entsteht.
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VO2C C 2 H3OC C eK # V3C C 3 H2O E+ Z C0,36 V

V(III)-Lösungen werden durch Luftsauerstoff oxidiert. V(III) bildet eine Reihe ok-
taedrischer Komplexe, z. B. [V(ox)3]3K (ox Z Oxalat), [VF6]3K. Siebenfach koordi-
niertes V(III) tritt in der roten Verbindung K4[V(CN)7] · 2 H2O auf. Das Ion

[V(H2O)6]3C liegt auch in den Alaunen M
C1

V
C3

(SO4)2 $ 12 H2O vor.

Mit einer Reihe von Oxiden M
C2

O bildet V2O3 Spinelle des Typs MV2O4 (M Z Mg,
Zn, Cd, Co, Fe, Mn).

Vanadiummonooxid VO ist schwarz und besitzt eine NaCl-Defektstruktur mit gro-
ßer Phasenbreite. Es hat metallischen Glanz und ist wie TiO ein metallischer Leiter.
Wird in Vanadiumverbindungen ein kritischer V-V-Abstand unterschritten, so über-
lappen die d-Orbitale der Vanadiumionen und bilden ein teilweise besetztes Leitungs-
band (vgl. S. 228). Deswegen ist auch der Spinell LiV2O4 ein metallischer Leiter.

VO ist basisch und löst sich in Säuren unter Bildung des violetten Ions
[V(H2O)6]2C, das man auch durch Reduktion von V(III)-Lösungen z. B. mit Zink er-
hält.

V3C C eK # V2C E+ Z K0,26 V

Die Lösungen sind luftempfindlich, sie sind stark reduzierend und werden von Was-
ser unter H2-Entwicklung oxidiert.

Bekannte Salze sind das violette VSO4 · 6 H2O und die Doppelsalze
M2[V(H2O)6](SO4)2 (M Z NH4

C, KC, RbC, CsC).

5.12.6.2 Halogenide

Es gibt Halogenide von Vanadium mit den Oxidationszahlen C2, C3, C4 und C5.
Sie sind in der Tabelle 5.11 zusammengestellt. Vanadium(I)-Halogenide sind nicht
bekannt, da ihre Disproportionierung energetisch begünstigt ist.

Tabelle 5.11 Vanadiumhalogenide

Oxidationszahl C2 C3 C4 C5

VF2 VF3 VF4 VF5

blau grün grün weiß
VCl2 VCl3 VCl4
hellgrün rotviolett braun.flüssig
VBr2 VBr3 VBr4*
orangebraun schwarz purpurrot.flüssig
VI2 VI3 VI4**
rotviolett braun

* zerfällt oberhalb K23 (C
** nur in der Gasphase bekannt
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Beispiel:

2VF $% VF2 C V ΔH( Z K502 kJ.mol

Vanadium(II)-Halogenide können aus Halogeniden höherer Oxidationszahlen
durch Reduktion hergestellt werden. Die Verbindungen sind kristallin, paramagne-
tisch und nur unter Inertgas handhabbar. Sie sind starke Reduktionsmittel, hygrosko-
pisch und lösen sich unter Bildung von [V(H2O)6]2C-Ionen. VF2 kristallisiert im
Rutil-Typ, die anderen Halogenide im CdI2-Typ.

Vanadium(III)-Halogenide haben eine polymere Struktur, Vanadium hat die Ko-
ordinationszahl 6. VF3 ist wasserunlöslich und unzersetzt sublimierbar. Die anderen
Trihalogenide sind hygroskopisch, ihre wässrigen Lösungen enthalten [V(H2O)6]3C-
Ionen, an der Luft werden sie oxidiert. Bei höheren Temperaturen disproportionie-
ren sie.

VF4 ist ein über Fluoratome verbrückter polymerer Feststoff, VCl4 und VBr4 sind
aus tetraedrischen Monomeren aufgebaut.

VF5 wird durch Fluorierung von Vanadium hergestellt. Es schmilzt bei 19 (C zu
einer gelben, viskosen Flüssigkeit. In der Gasphase existieren trigonal-bipyramidale
Moleküle, im Kristall Ketten aus VF6-Oktaedern (Abb. 5.55).

V
F

Abbildung 5.55 Struktur von Vanadiumpentafluorid. VF5 ist aus unendlichen Ketten aufge-
baut.

5.12.7 Verbindungen des Niobs und Tantals

5.12.7.1 Sauerstoffverbindungen

Niobpentaoxid Nb2O5 und Tantalpentaoxid Ta2O5 sind weiße, chemisch relativ inerte
Pulver. Sie sind schwerer zu reduzieren als V2O5.

Niobdioxid NbO2 und Tantaldioxid TaO2 sind blauschwarze Pulver. Sie kristallisie-
ren in einer verzerrten Rutil-Struktur. Niob bildet zwischen den Oxidationszahlen
C4 und C5 eine homologe Serie strukturell verwandter Phasen der allgemeinen
Formel Nb3nD1O8nL2 mit n Z 5, 6, 7, 8.
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(a) (b)

Nb

O

Struktur von NbONaCl-Struktur

Abbildung 5.56 a) NaCl-Struktur. b) Struktur von NbO. Sie lässt sich von der NaCl-Struk-
tur ableiten. Es existieren in beiden Teilgittern 25 % Leerstellen (im Zentrum der Elementar-
zelle eine Sauerstoffleerstelle und Metallleerstellen an den Ecken der Elementarzelle). Da-
durch entstehen oktaedrische Nb6-Cluster (NbdNb-Abstände im Cluster 298 pm, NbdNb-
Abstände im Metall 285 pm), die für die metallische Leitfähigkeit verantwortlich sind.

Niobmonooxid NbO ist grau, metallisch leitend und nichtstöchiometrisch. Der
Homogenitätsbereich NbO0,982KNbO1,008 ist viel kleiner als beim VO. Die Struktur
ist kubisch und aus Nb6-Clustern aufgebaut (Abb. 5.56).

Schmilzt man Nb2O5 und Ta2O5 mit Alkalimetallhydroxiden und löst die Schmelze
in Wasser, enthält die Lösung Isopolyanionen. Beim Vanadium existiert eine Vielfalt
von Isopolyanionen, beim Niob und Tantal sind nur die Ionen [M6O19]8K (Abb.5.57)
vorhanden. Auch die Existenz von MO4

3K-Ionen in stark alkalischen Lösungen ist
ungewiss. Unterhalb pH z 10 bei Ta und unterhalb pH z 7 bei Nb scheiden sich aus
den Lösungen wasserhaltige Oxide M2O5 · n H2O aus. [M6O19]8K-Ionen sind auch
in Salzen wie K8M6O19 · 16 H2O vorhanden. Die meisten „Niobate“ MNbO3 und
„Tantalate“ MTaO3 sind unlöslich und besitzen Perowskitstruktur. Es sind also Dop-
peloxide, die keine isolierten Anionen NbO3

K und TaO3
K enthalten. Einige sind

wegen ihrer ferroelektrischen und piezoelektrischen Eigenschaften (LiNbO3 und
LiTaO3) technisch interessant.

Abbildung 5.57 Die Isopolyanionen [M6O19]8K (M Z Nb, Ta) sind aus sechs MO6-Okta-
edern aufgebaut. Die M-Atome im Zentrum der Oktaeder bilden ebenfalls ein Oktaeder.
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5.12.7.2 Halogenverbindungen

Von allen vier Halogenen sind die Pentahalogenide NbX5 und TaX5 bekannt. Die
Pentafluoride sind weiße, flüchtige Feststoffe mit tetrameren Struktureinheiten
(Abb. 5.58a). Die restlichen sechs Halogenide sind farbige Feststoffe, die sublimieren
und mit Wasser hydrolysieren. Die Chloride und Bromide bestehen aus dimeren
Molekülen (Abb. 5.58b).

(a) (b)

Nb, Ta
Halogen

Abbildung 5.58 a) Die Pentafluoride NbF5 und TaF5 sind aus tetrameren Molekülen
M4F20 aufgebaut.
b) Die Pentahalogenide NbX5 und TaX5 (X Z Cl, Br) bestehen aus dimeren Molekülen
M2X10.

Außer TaF4 sind alle möglichen Tetrahalogenide bekannt. NbF4 ist schwarz, nicht-
flüchtig und paramagnetisch. Es besitzt eine Struktur, bei der NbF6-Oktaeder zu
Schichten verknüpft sind (Abb. 5.59a). Die anderen Tetrahalogenide sind aus Ketten
aufgebaut, in denen Metall-Metall-Bindungen auftreten und die deshalb diamagne-
tisch sind (Abb. 5.59b).

(a)

(b)Nb, Ta Halogen

X

M

X

X

M

X

X

M

X

X

M

X

X X

X X

X

X

Abbildung 5.59 a) NbF4 kristallisiert in einer Schichtstruktur.
b) Die Tetrahalogenide NbX4 und TaX4 (X Z Cl, Br, I) sind aus Ketten aufgebaut, in denen
Metallpaare mit Metall-Metall-Bindungen auftreten. Dies hat kürzere Abstände und den Dia-
magnetismus dieser Tetrahalogenide zur Folge.

Die Halogenide mit niedrigen Oxidationszahlen sind interessante Clusterverbin-
dungen mit Metall-Metall-Bindungen. Die Halogenide der Zusammensetzung
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NbX2,33 Z Nb6X14 (X Z Cl, Br) und TaX2,33 Z Ta6X14 (X Z Cl, Br, I) sind aus
diamagnetischen [M6X12]2C-Clustern aufgebaut, in denen die Metallatome ein Okta-
eder bilden (Abb. 5.60). Die Cluster sind durch die Halogenidionen zu Schichten
verknüpft. Ohne Änderung der Cluster-Struktur ist Oxidation möglich.

[M6X12]2C

diamagnetisch
# [M6 X12]3C

paramagnetisch
(1 ungepaartes Elektron)

C eK

Die Cluster [M6X12]3C sind auch Baugruppen der Halogenide NbF2,5 Z Nb6F15 und
TaX2,5 Z Ta6X15 (X Z F, Cl, Br, I). Die Cluster sind durch die Halogenidionen drei-
dimensional verknüpft. Die Halogenide NbX2,67 Z Nb3X8 (X Z Cl, Br, I) bilden
Schichtstrukturen, die aus Nb3-Clustern aufgebaut sind.

Nb, Ta

Halogen

Abbildung 5.60 [M6X12]nC-Cluster. Diamagnetische Cluster [M6X12]2C sind am Aufbau der
Halogenide NbX2,33 und TaX2,33 beteiligt. Die Cluster [M6X12]3C sind Baugruppen der Halo-
genide NbF2,5 und TaX2,5.
Im Cluster [M6X12]2C sind insgesamt 40 Valenzelektronen vorhanden, 24 davon werden für
die MdCl-Bindungen gebraucht, 16 verbleiben für die MdM-Bindungen im Cluster. Damit
können 8 3-Zentren-2-Elektronen-Bindungen gebildet werden. (Beim M-Oktaeder gibt es 8
reguläre Dreiecke.)
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5.13 Gruppe 6

5.13.1 Gruppeneigenschaften

Chrom Molybdän Wolfram
Cr Mo W

Ordnungszahl Z 24 42 74
Elektronenkonfiguration [Ar]3d5 4s1 [Kr]4d5 5s1 [Xe]4f14 5d4 6s2

Elektronegativität 1,6 1,3 1,4
Standardpotential in V

M2C
.M K0,91 K K

M3C
.M K0,74 K0,20 K0,11

Schmelzpunkt in (C 1 903 2 620 3 410
Siedepunkt in (C 2 640 4 825 z5 700
Sublimationsenthalpie in kJ.mol C397 C659 C850
Ionenradien in pm

M6C 44 59 60
M5C 49 61 62
M4C 55 65 66
M3C 61 69 K
M2C 73 ls* 80 hs K K

Beständigkeit der Oxidationszahl C6 $% nimmt zu
Beständigkeit der Oxidationszahl C3 $% nimmt ab

* ls Z low spin, hs Z high spin

Auch in dieser Gruppe sind auf Grund der Lanthanoid-Kontraktion die beiden
schweren Elemente Molybdän und Wolfram einander recht ähnlich. Die Unter-
schiede zum Chrom sind sehr deutlich. Die maximale Oxidationszahl ist C6. Sie ist
die stabilste Oxidationszahl des Molybdäns und Wolframs. Für beide ist die Bildung
zahlreicher komplizierter Polyanionen mit meist oktaedrischer Koordination typisch.
Beim Chrom gibt es nur wenige Spezies mit tetraedrischer Koordination. Die sta-
bilste Oxidationszahl des Chroms ist C3. Im Gegensatz zu den Wolframaten sind die
Chromate daher starke Oxidationsmittel. Chrom(III) bildet zahlreiche oktaedrische
Komplexverbindungen. Eine entsprechende Komplexchemie gibt es beim Molybdän
und Wolfram nicht. Chrom(II) wirkt reduzierend, aber es gibt viele Cr(II)-Verbin-
dungen, von denen die mit high-spin-Konfiguration Jahn-Teller-Effekt zeigen. Stabile
Molybdän(II)- und Wolfram(II)-Verbindungen hingegen sind Clusterverbindungen,
deren Stabilität durch Metall-Metall-Bindungen zustande kommt. Bei allen Metallen
gibt es M(II)-Verbindungen mit Metall-Metall-Vierfachbindungen.

5.13.2 Die Elemente

Chrom, Molybdän und Wolfram kristallisieren kubisch-raumzentriert. Es sind silber-
weiß glänzende Metalle, die nur in reinem Zustand duktil sind, sonst sind sie hart
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und spröde. Es sind hochschmelzende und hochsiedende Schwermetalle. Wolfram
besitzt den höchsten Schmelzpunkt aller Metalle, mit Ausnahme von Kohlenstoff
sogar aller Elemente. Es besitzt eine große mechanische Festigkeit, die elektrische
Leitfähigkeit beträgt ca. 30 % von der des Silbers.

Obwohl alle Metalle unedel sind, werden sie bei Normaltemperatur an Luft und in
Wasser nicht oxidiert (Passivierung durch dünne Oxidschichten). Chrom wird wegen
seiner Korrosionsbeständigkeit zur elektrolytischen Verchromung reaktiver Metalle
benutzt. Durch eine dünne (0,3 µm) Chromschicht wird das Metall vor Oxidation
geschützt. Passiviertes Chrom ist beständig gegen kalte nicht oxidierende Säuren,
gegen kalte Salpetersäure, Alkalilaugen und Ammoniaklösungen. Königswasser und
Flusssäure greifen es an. Mit den meisten Nichtmetallen, z. B. Chlor, Schwefel, Stick-
stoff oder Kohlenstoff, reagiert Chrom bei erhöhten Temperaturen.

Auch Wolfram ist gegenüber nicht oxidierenden Säuren korrosionsbeständig,
selbst von Königswasser und Flusssäure wird es nur langsam angegriffen. Gelöst wird
Wolfram und auch Molybdän durch ein Gemisch aus Salpetersäure und Flusssäure.
In Gegenwart oxidierender Substanzen, z. B. KNO3 oder KClO3, lösen sie sich in
alkalischen Schmelzen unter Bildung von Wolframaten bzw. Molybdaten.

Cr(VI)-Verbindungen (Chromate, Dichromate) sind sehr giftig (cancerogen).
Molybdän ist Bestandteil von Enzymen. Das molybdänhaltige Enzym Sulfit-Oxi-

dase oxidiert schädliche Sulfitionen in der Leber zu Sulfat. Das Enzym Nitrogenase
ist in Bakterien enthalten, die Luftstickstoff zu NH4

C -Ionen reduzieren (jährlich etwa
108 t Stickstoff).

5.13.3 Vorkommen

Das wichtigste Chromerz, das allein Ausgangsmaterial zur Herstellung von Chrom
und Chromverbindungen ist, ist Chromit (Chromeisenstein) FeCr2O4, der im Spinell-
Typ kristallisiert. Seltener ist Krokoit (Rotbleierz) PbCrO4.

Das wichtigste Molybdänerz ist Molybdänglanz MoS2. Weniger häufig ist Wulfenit
(Gelbbleierz) PbMoO4.

Wolfram kommt als Wolframit (Mn,Fe)WO4 und als Scheelit CaWO4 vor.
Chrom ist am Aufbau der Erdrinde mit etwa 10K2 % beteiligt, Molybdän und

Wolfram mit etwa 10K4 %.

5.13.4 Darstellung, Verwendung

Zur Herstellung chromhaltiger Stähle wird Ferrochrom (Eisen-Chrom-Legierungen
mit etwa 60 % Cr) verwendet. Chrom ist das wichtigste Legierungselement für nicht
rostende und hitzebeständige Stähle.
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Ferrochrom erhält man durch Reduktion von Chromit mit Koks im Elektroofen.

FeCr2O4 C 4 C $$$$$$$$%
1600K1700 +C

Fe C 2 Cr C 4 CO

Es ist kohlenstoffhaltig, da sich Carbide bilden. Kohlenstoffarmes Ferrochrom wird
durch Reduktion von Chromit mit Silicochrom (ca. 30 % Si) gewonnen.

Chrommetall wird aluminothermisch aus Chrom(III)-oxid hergestellt.

Cr2O3 C 2 Al $% Al2O3 C 2 Cr

Zur Darstellung von Cr2O3 wird Chromit in Gegenwart von Na2CO3 bei
1 000K1 200 (C mit Luft oxidiert. Es entsteht Natriumchromat Na2CrO4, das in Was-
ser gelöst wird. Nach Zugabe von konz. Schwefelsäure wird Natriumdichromat
Na2Cr2O7 · 2 H2O zur Kristallisation gebracht. Dieses wird mit Kohlenstoff zu
Cr2O3 reduziert.

Na2Cr2O7 C 2 C $% Cr2O3 C Na2CO3 C CO

Chrom wird auch elektrolytisch hergestellt. Zur Verchromung von Stahl werden
Chrom(VI)-Lösungen, zur Gewinnung von Chrommetall Chrom(III)-Lösungen
elektrolysiert.

Zur Herstellung von Molybdän wird Molybdänglanz MoS2 zunächst durch Rösten
bei 400K650 (C in das Trioxid MoO3 überführt. MoO3 kann durch Sublimation bei
1 200 (C gereinigt werden. Dieses wird bei 1 100 (C mit Wasserstoff zu Molybdänpul-
ver reduziert.

MoO3 C 3 H2 $% Mo C 3 H2O

Durch Sintern unter Schutzgas bei 1 900K2 000 (C entsteht kompaktes Molybdän.
Molybdänzusätze erhöhen Zähigkeit und Härte von Stahl. Zum Legieren verwen-

det man Ferromolybdän. Man stellt es durch Reduktion von Molybdänoxid und Ei-
senerz mit Silicium und.oder Aluminium her.

Wolfram wird durch Reduktion von Wolfram(VI)-oxid mit Wasserstoff hergestellt.

WO3 C 3 H2 $$$$$$$%
700K1000 +C

W C 3 H2O

Das als Pulver anfallende Wolfram wird in einer H2-Atmosphäre bei 2 000K2 800 (C
zu kompaktem Wolframmetall gesintert.

Zur Herstellung von WO3 gibt es verschiedene Erzaufschlussmethoden. Scheelit
wird mit konz. Salzsäure aufgeschlossen.

CaWO4 C 2 HCl $% CaCl2 C WO3 · H2O

Wolframit wird bei 800K900 (C mit Na2CO3 unter Luftzutritt zur Reaktion gebracht.

2 FeWO4 C 2 Na2CO3 C 1
2 O2 $% 2 Na2WO4 C Fe2O3 C 2 CO2

3 MnWO4 C 3 Na2CO3 C 1
2 O2 $% 3 Na2WO4 C Mn3O4 C 3 CO2

Na2WO4 kann herausgelöst werden.
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Beim Aufschluss mit Natronlauge bei 110K130 (C entsteht eine Lösung von
Na2WO4, Eisen und Mangan werden in unlösliche Hydroxide überführt.

Aus den Na2WO4-Lösungen wird mit konz. Salzsäure Wolfram(VI)-oxid-Hydrat
ausgefällt und dieses in WO3 überführt.

Wolfram wird im Hochtemperaturbereich verwendet: für Schweißelektroden, als
Glühlampendraht, für Anoden in Röntgenröhren. Die Hälfte des Wolframs dient zur
Herstellung von Hartmetall, einem Verbundwerkstoff aus Wolframcarbid WC und
Cobalt. Hartmetalle sind sehr hart und verschleißfest.

5.13.5 Verbindungen des Chroms

5.13.5.1 Chrom(VI)-Verbindungen (d0)

Stabil sind nur Oxidoverbindungen. Die wichtigsten Cr(VI)-Verbindungen sind die
Chromate mit dem Ion CrO4

2 K und die Dichromate mit dem Ion Cr2O7
2 K.

Zwischen einigen Cr(VI)- und S(VI)-Verbindungen gibt es aufgrund der gleichen
Zahl von Valenzelektronen Ähnlichkeiten.

Beispiele:

CrO3 SO3

CrO4
2 K SO4

2 K

CrO2Cl2 SO2Cl2

Chromate, Dichromate

Natriumdichromat Na2Cr2O7 ist ein Zwischenprodukt bei der Darstellung von
Chrommetall. Die technische Herstellung wurde bereits beschrieben (S. 816).

Im Labor erhält man Chromat mit der Oxidationsschmelze.

Cr2

C3
O3 C 2 Na2CO3 C 3 KN

C5
O3 $% 2 Na2Cr

C6
O4 C 3 KN

C3
O2 C 2 CO2

In Lösungen mit pH O 6 liegt das gelbe tetraedrisch gebaute Chromat-Ion CrO4
2L

vor (Abb. 5.61a). Zwischen pH Z 2 und pH Z 6 sind das Ion HCrO4
L und das

orangerote Dichromat-Ion Cr2O7
2L (Abb. 5.61b) im Gleichgewicht. Unterhalb pH Z

1 überwiegt die Chromsäure H2CrO4. Es liegen die folgenden Gleichgewichte vor.

HCrO4
K C H2O # CrO4

2K C H3OC K Z 10K5,9

Cr2O7
2K C H2O # 2 HCrO4

K K Z 10K2,2

H2CrO4 C H2O # HCrO4
K C H3OC K Z 4,1

Die Chromsäure ist im Unterschied zur Schwefelsäure H2SO4 nur in wässriger Lö-
sung bekannt.
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(a)

166 pm

163 pm

120
179 pm

(b)

Cr

O

Abbildung 5.61 a) Struktur des Chromat-Ions CrO4
2 K.

b) Struktur des Dichromat-Ions Cr2O7
2 K.

Versetzt man diese Lösungen mit Ba2C-, Pb2C- oder AgC-Ionen, so fallen die
schwer löslichen Chromate BaCrO4, PbCrO4 und Ag2CrO4 aus. PbCrO4 wurde als
Chromgelb, basisches Bleichromat PbCrO4 · Pb(OH)2 als Chromrot früher für Ma-
lerfarben und Lacke verwendet, wegen ihrer Giftigkeit in Europa mittlerweile aber
durch andere Substanzen wie Bismutvanadat ersetzt.

Aus stark sauren Lösungen kristallisieren Alkalimetallsalze mit den Ionen
Cr3O10

2 K und Cr4O13
2 K aus. Wie beim Cr2O7

2 K-Ion sind CrO4-Tetraeder über Ecken
verknüpft. Es entstehen Ketten mit CrdOdCr-Winkeln nahe 120(. Verglichen mit
Molybdän und Wolfram gibt es beim Chrom nur wenige einfache Polyanionen. Ursa-
che ist vermutlich die geringe Größe des Cr(VI)-Ions, die nur tetraedrische Koordi-
nation erlaubt, außerdem die Tendenz zur Bildung von CrdO-Doppelbindungen.

Saure Dichromatlösungen sind starke Oxidationsmittel.

Cr2O7
2K C 14 H3OC C 6 eK # 2 Cr3C C 21 H2O E+ Z C1,33 V

Basische Chromatlösungen sind sehr viel schwächere Oxidationsmittel.

CrO4
2K C 4 H2O C 3 eK # Cr(OH)3 C 5 OHK E+ Z K0,13 V

Chrom(VI)-oxid CrO3

Es entsteht als roter Niederschlag (Smp. 198 (C) aus Dichromatlösungen mit konz.
Schwefelsäure; es ist also das Endprodukt der Kondensation von Chromatlösungen.
CrO3 ist ein saures, vorwiegend kovalentes Oxid. Es ist aus unendlichen Ketten über
Ecken verknüpfter Tetraeder aufgebaut. Die CrdO-Abstände innerhalb der Kette
entsprechen Einfachbindungen, die endständigen CrdO-Abstände Doppelbindungen.

O O O

OOO

O O O

Cr Cr Cr

Oberhalb des Schmelzpunktes gibt CrO3 Sauerstoff ab und zersetzt sich über die
Zwischenstufen Cr8O21, Cr2O5, Cr5O12, CrO2 zu Cr2O3. CrO3 ist ein starkes Oxida-



5.13 Gruppe 6 819

tionsmittel, mit organischen Stoffen reagiert es explosiv. Es löst sich leicht in Wasser
und ist sehr giftig (cancerogen).

Peroxidoverbindungen

Versetzt man saure Dichromatlösungen mit H2O2, so bildet sich vorübergehend das
tiefblaue Chrom(VI)-peroxid CrO5.

HCrO4
K C 2 H2O2 C H3OC $% Cr

C6
O(O2)2 C 4 H2O

Es zersetzt sich rasch unter Bildung von Cr(III). Die Gesamtreaktion ist

2 HCrO4
K C 3 H2O2 C 8 H3OC $% 2 Cr3C C 3 O2 C 16 H2O

Durch Ausschütteln mit Ether kann CrO5 stabilisiert werden. Durch Zugabe von
Pyridin erhält man ein monomeres blaues Addukt [CrO(O2)2 · py] (Abb. 5.62a).

Bei Einwirkung von H2O2 auf neutrale oder schwach saure Lösungen von KC-,
NH4

C oder TlC-Dichromaten bilden sich diamagnetische, blauviolette, explosive

Salze mit dem Peroxidochromat-Ion [Cr
C6

O(O2)2OH]K.

py

O

O

O

O

O

Cr

(a) (b) (c)

O

O
O

O

O

Cr

O

O

O

O

O
O

O

Cr

NH3

NH3

NH3

Abbildung 5.62 Strukturen von Peroxidoverbindungen des Chroms.
a) Struktur des blauen, diamagnetischen Pyridinaddukts des Chrom(VI)-peroxids CrO5. Die
CrO(O2)2 · py-Moleküle haben die Geometrie einer pentagonalen Pyramide.
b) Struktur des roten, paramagnetischen Peroxidochromat(V)-Ions [Cr(O2)4]3K. Die Zentren
der Peroxidogruppen umgeben das Chrom tetraedrisch, dies führt zu einer Dodekaeder-
Struktur.
c) Das Chrom(IV)-peroxid [Cr(O2)2(NH3)3] besteht aus pentagonal-bipyramidalen Mole-
külen.

Halogenidoxide

Chromylchlorid CrO2Cl2 ist eine tiefrote Flüssigkeit (Sdp. 117 (C). Man erhält es
beim Erwärmen von Dichromat und Alkalimetallchloriden in konz. Schwefelsäure.

K2Cr2O7 C 4 KCl C 3 H2SO4 $% 2 CrO2Cl2 C 3 K2SO4 C 3 H2O

Durch Wasser wird es zu Chromat-Ionen und Salzsäure hydrolysiert.
Bekannt sind auch die Fluoridoxide CrO2F2 und CrOF4.
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5.13.5.2 Chrom(V)-Verbindungen (d1)

Es gibt nur wenige stabile Chrom(V)-Verbindungen. In wässriger Lösung dispropor-
tioniert Cr(V) zu Cr(III) und Cr(VI). Die binäre Verbindung Chrom(V)-fluorid
CrF5, ist ein roter flüchtiger Feststoff (Smp. 30 (C). Als reine Oxidoverbindungen
sind Chromate(V) wie Li3CrO4, Na3CrO4, Ca3(CrO4)2 bekannt, die tetraedrische
paramagnetische CrO4

3 K-Ionen enthalten. Es sind hygroskopische Feststoffe, die un-
ter Disproportionierung zu Cr(III) und Cr(VI) hydrolysieren.

Bei Einwirkung von H2O2 auf alkalische Alkalimetallchromat(VI)-Lösungen

bilden sich rotbraune, paramagnetische Peroxidochromate(V) M
C1

3CrO8. Das
[Cr(O2)4]3K-Ion hat dodekaedrische Struktur (Abb. 5.62b). Wahrscheinlich existiert
das Gleichgewicht

[Cr
C5

(O2)4]3K

rotbraun
C 2 H3OC # [CrO

C6
(O2)2 (OH)]K

blauviolett
C 1,5 H2O2 C H2O

Chrom(V)-Halogenidoxide bilden Komplexe wie [CrOF4]K, [CrOCl4]K und
[CrOCl5]2K, die zu den stabilsten Cr(V)-Verbindungen gehören.

5.13.5.3 Chrom(IV)-Verbindungen (d2)

Wie beim Cr(V) gibt es keine Chemie des Cr(IV) in wässriger Lösung, da Dispropor-
tionierung zu Cr(III) und Cr(VI) erfolgt.

Chrom(IV)-oxid CrO2 kristallisiert im Rutil-Typ. Es ist braunschwarz, ferromag-
netisch und metallisch leitend. Es wird für Tonbänder verwendet.

Die Chromate(IV) Ba2CrO4 und Sr2CrO4 sind blauschwarz, paramagnetisch und
luftbeständig. Sie enthalten tetraedrische CrO4

4 K-Gruppen.
Die Peroxidoverbindung [Cr(O2)2(NH3)3] (Abb. 5.62c) ist eine dunkelrotbraune,

metallisch glänzende Verbindung.
Das stabile Halogenid Chrom(IV)-fluorid CrF4 ist ein sublimierender, hydrolysie-

render Feststoff.

5.13.5.4 Chrom(III)-Verbindungen (d3)

Die stabilste Oxidationszahl des Chroms ist C3, die typische Koordination von
Cr(III) ist oktaedrisch. Cr(III) bildet mit den meisten Anionen stabile Salze. Es sind
ungewöhnlich viele Cr(III)-Komplexe bekannt, die fast alle oktaedrisch gebaut sind
und von denen viele kinetisch stabil sind.

Chrom(III)-oxid Cr2O3 (Smp. 2 275 (C) ist dunkelgrün und kristallisiert im Ko-
rund-Typ. Es entsteht beim Verbrennen des Metalls im Sauerstoffstrom

2 Cr C 1,5 O2 $% Cr2O3 ΔHB
+ Z K1 140 kJ.mol
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oder durch Zersetzung von Ammoniumdichromat

(N
K3

H4)2Cr2

C6
O7 $% Cr2

C3
O3 C N

0

2 C 4 H2O

Es ist chemisch inert, es löst sich nicht in Wasser, Säuren und Laugen. Cr2O3 wird
zum Färben von Glas und Porzellan sowie als grüne Malerfarbe verwendet.

Cr2O3 bildet mit vielen Oxiden MO
C2

(M Z Ni, Zn, Cd, Fe, Mg, Mn) Doppeloxide
MCr2O4 mit Spinellstruktur. Die Cr3C-Ionen besetzen die Oktaederplätze des Spi-
nellgitters (vgl. S. 725). Synthetische Rubine bestehen aus Mischkristallen von Al2O3

und Cr2O3 (Rubinlaser, s. im Abschn. 5.13.5.6).
Chrom(III)-hydroxid Cr(OH)3. Aus Cr(III)-Lösungen fällt mit OHK-Ionen je

nach Reaktionsbedingung kristallines Hydroxid Cr(OH)3(H2O)3 oder Oxid-Hydrat
mit variabler Zusammensetzung Cr2O3 · n H2O aus. Cr(OH)3 ist amphoter und löst
sich frisch gefällt in Säuren und Basen

[Cr(H2O)6]3 C 2)5
H3OC

OH
K

Cr(OH)3 2)5
H3OC

OH
K

[Cr(OH)6]3 K

Das Hexaaquachrom(III)-Ion [Cr(H2O)6]3D ist violett, oktaedrisch gebaut und liegt
auch in Salzen vor, z. B. in Chrom(III)-sulfat [Cr(H2O)6]2(SO4)3, Chrom(III)-

chlorid [Cr(H2O)6]Cl3 und den Chromalaunen [M
C1

(H2O)6] [Cr(H2O)6](SO4)2.
[Cr(H2O)6]3C reagiert sauer.

[Cr(H2O)6]3C C H2O # [Cr(H2O)5OH]2C C H3OC pKS Z 4

In Abhängigkeit von pH-Wert, Temperatur und Konzentration bilden sich polymere
Spezies, in der ersten Stufe ein dimerer Komplex mit OHK-Brücken.

Als Endprodukt bei der Zugabe von Basen entstehen dunkelgrüne Chrom(III)-oxid-
Hydrat-Gele.

Die Hexaaquachrom(III)-Komplexe zeigen Hydratisomerie (vgl. S. 710).

Beispiel Cr(H2O)6Cl3:

[Cr (H2O)6]Cl3
violett

# [Cr (H2O)5Cl]Cl2
hellgrün

$ H2O # [Cr (H2O)4Cl2]Cl $ 2
dunkelgrün

H2O

Beim Erwärmen entstehen aus dem violetten Komplex die grünen Isomere, die sich
in der Kälte sehr langsam wieder in den violetten Komplex umwandeln.

Chrom(III)-Halogenide

Von den wasserfreien Halogeniden CrX3 (X Z F, Cl, Br, I) ist das schuppige, rotvio-
lette Chrom(III)-chlorid CrCl3 (Smp. 1 152 (C) am wichtigsten. Es ist im Cl2-Strom
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bei 600 (C sublimierbar. Wasserfreie Cr(III)-Salze unterscheiden sich in Struktur und
Eigenschaften wesentlich von wasserhaltigen Salzen. CrCl3 kristallisiert in einer
Schichtstruktur mit Schichtpaketen, zwischen denen van-der-Waals-Bindungen vor-
handen sind. Chrom ist oktaedrisch koordiniert. CrCl3 löst sich in Wasser nur in
Gegenwart von Cr2C-Ionen durch deren katalytische Wirkung. Auch kinetisch sta-
bile Cr(III)-Komplexe werden durch Cr(II) zersetzt.

Chrom(III)-Komplexe

Die Elektronenkonfiguration d3 liefert bei oktaedrischer Koordination eine große
Ligandenfeldstabilisierungsenergie (vgl. Abschn. 5.4.6). Es gibt daher eine große
Zahl stabiler oktaedrischer Cr(III)-Komplexe mit typischen Farben. Die magneti-
schen Momente liegen beim „spin-only“-Wert (vgl. S. 695), der für drei ungepaarte
Elektronen 3,87 Bohr’sche-Magnetonen beträgt. Aus den Elektronenspektren kann

4T1g

4T2g
1
5�

4A2g
6
5�

4F

4P

4T1g
3
5�

En
er

gi
e

Abbildung 5.63 Schematisches Termdiagramm für ein d3-Metallion in einem oktaedrischen
Ligandenfeld (vgl. Abb. 5.33). Es gibt drei spinerlaubte ddd-Übergänge. Aus dem Übergang
4A2g $% 4 T2g erhält man direkt die Ligandenfeldausspaltung Δ bzw. 10 Dq.
Für die Aufspaltung des 4F-Terms gilt der Schwerpunktsatz. Unter Berücksichtigung des Ent-
artungsgrades 3 für T-Terme und 1 für A-Terme gilt: K6

5 Δ K 3 $ 1
5 Δ C 3 $ 3

5 Δ Z 0.

Tabelle 5.12 Eigenschaften von Chrom(III)-Komplexen

Komplex Farbe 10 Dq in cmK1 µ in µB

K[Cr(H2O)6](SO4)2 · 6 H2O violett 17 400 3,84
K3[Cr(C2O4)3] · 3 H2O rotviolett 17 500 3,84
[Cr(NH3)6]Br3 gelb 21 550 3,77
[Cr(en)3]I3 · H2O gelb 21 600 3,84
K3[Cr(CN)6] gelb 26 700 3,87
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die Ligandenfeldaufspaltung Δ bzw. 10 Dq ermittelt werden (Abb. 5.63). Für einige
Komplexe sind diese Eigenschaften in der Tabelle 5.12 angegeben.

5.13.5.5 Chrom(II)-Verbindungen (d4)

Cr(II)-Verbindungen sind starke Reduktionsmittel. Durch Abgabe eines Elektrons
entsteht die stabile d3-Konfiguration von Cr(III).

Cr3C C eK # Cr2 C E+ Z K0,41 V

Bei der Konfiguration d4 mit high-spin-Anordnung tritt der Jahn-Teller-Effekt auf.
Für Cr(II) ist daher die tetragonal verzerrte oktaedrische oder die quadratische Ko-
ordination typisch.

Das himmelblaue Hexaaquachrom(II)-Ion [Cr(H2O)6]2D erhält man durch Re-
duktion von Cr(III)-Lösungen mit Zink. Es wird durch Luft schnell wieder oxidiert;
in neutralen Lösungen ist es bei Luftausschluss haltbar, in sauren Lösungen geht es
unter H2-Entwicklung in Cr(III) über.

Blau sind auch die wasserhaltigen Salze CrSO4 · 5 H2O, Cr(ClO4)2 · 6 H2O und
CrCl2 · 4 H2O.

Die wasserfreien Dihalogenide CrX2 (X Z F, Cl, Br, I) erhält man durch Reduk-
tion der Trihalogenide mit H2 bei 500K600 (C. CrCl2 (Smp. 824 (C) ist weiß, die
Koordination von Chrom ist verzerrt oktaedrisch.

Einkernige high-spin-Komplexe wie [Cr(H2O)6]2C, [Cr(NH3)6]2C, [Cr(en)3]2C

sind tetragonal verzerrt oktaedrisch gebaut, mit einem magnetischen Moment, das
vier ungepaarten Elektronen entspricht (µ Z 4,9 µB) (vgl. Abschn. 5.4.6.1).

Die low-spin-Komplexe [Cr(CN)6]4K, [Cr(phen)3]2C und [Cr(bipy)3]2C (bipy Z
Bipyridin, phen Z o-Phenanthrolin) sind oktaedrisch gebaut und haben zwei unge-
paarte Elektronen (µ Z 3 µB).

Cr(II) bildet zweikernige Komplexe mit CrdCr-Mehrfachbindungen. Beispiele
sind das rote Acetathydrat [Cr2(CH3COO)4(H2O)2] und der Komplex [Cr2(CH3)8]4K.

Der Diamagnetismus und die kurzen Cr-Cr-Abstände werden mit einer CrKCr-Vier-
fachbindung erklärt. Die Bindungsverhältnisse sind in der Abb. 5.64 dargestellt.
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= Abbildung 5.64 a) MO-Diagramm eines Komplexes M2L8 mit MdM-Vierfachbindung. Die
M-Ionen sind d4-Ionen, sie sind von den Liganden L quadratisch umgeben. Es gibt vier Linear-
kombinationen zwischen den d-Orbitalen der Metallionen, die bindende Molekülorbitale erge-
ben. Es entsteht eine Vierfachbindung. Für die Bindung mit den Liganden stehen die Orbitale
s, px, py und dx

2
Ky2 zur Verfügung.

b) Darstellung der d-Orbitale, deren Linearkombinationen bindende Molekülorbitale ergeben.
Die Linearkombination der dxy-Orbitale führt zu einer sehr schwachen Bindung (δ-Bindung).
Der Komplex [Re2Cl8]2K (s. Abb. 5.83) ist ein klassisches Beispiel für MdM-Vierfachbindungen
und das Diagramm gilt auch für den Octachloridodirhenat(III)-Komplex.

5.13.5.6 Laser

Der Begriff Laser kommt von light amplification by stimulated emission of radiation
(Lichtverstärkung durch stimulierte Emission). Der erste Laser, ein Rubinlaser,
wurde 1960 gebaut. Synthetische Rubine entstehen aus Mischkristallen von Al2O3

und Cr2O3 (% 0,1 %).

Prinzip

Durch Absorption von Lichtquanten passender Energie wechseln Elektronen aus
dem Grundzustand 1 in ein höheres Niveau 2 (vgl. Abschn. 1.4.2). Springt das Elekt-
ron in den Grundzustand zurück, dann gibt es die Energie durch Emission eines
Photons ab. Es gibt zwei Möglichkeiten der Emission von Photonen. Bei der sponta-
nen Emission ist der Zeitpunkt der Emission willkürlich, und die Raumrichtung, in
der die Photonen abgestrahlt werden, ist unbestimmt. Bei der stimulierten Emission
wird diese durch ein Photon ausgelöst. Es werden zwei Photonen emittiert, das auslö-
sende und das ausgelöste, und es entsteht eine Lichtverstärkung. Beide Photonen
haben identische Eigenschaften (Frequenz, Phase, Polarisation und Ausbreitungs-
richtung). Eine ausreichend große stimulierte Emission erhält man nur, wenn die
Elektronenkonzentration im angeregten Zustand größer ist als im Grundzustand.
Dies bezeichnet man als Besetzungsinversion, und sie ist die physikalische Vorausset-
zung für die Konstruktion eines Lasers. Sie lässt sich realisieren wenn ein drittes
Niveau 3 mit langlebigen Elektronenzuständen vorhanden ist. Die auf das Niveau 2
angeregten Elektronen besetzen mit einem schnellen strahlungslosen Übergang das
metastabile Niveau 3 in hoher Konzentration. Durch Spiegel (Resonator) werden
dann die durch stimulierte Emission erzeugten Lichtwellen reflektiert und durch
Hin- und Herlaufen zwischen den Spiegeln immer mehr verstärkt (s. Abbildung
nächste Seite).
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Eigenschaften

Laserstrahlung ist monochromatisch und kann wegen der Kohärenz hochintensiv
sein und fokussiert werden. Der Wellenbereich verfügbarer Laser reicht vom IR- bis
in den UV-Bereich. Die Ausgangsleistung liegt zwischen µW (Diodenlaser) und TW
(Feststofflaser). Laserlicht kann kontinuierlich oder in Pulsen emittiert werden. Die
kürzesten Impulse liegen im fs-Bereich.

Es gibt zahlreiche Lasertypen.

Beispiele:
Gaslaser Helium-Neon-Laser 632,8 nm (rot)

Kohlenstoffdioxidlaser 6K8 µm (IR)
Stickstofflaser 337,1 nm (UV)

Festkörperlaser Rubinlaser (Dotierung Cr) 694,3 nm (rot)
Yttrium-Aluminium-Granat-Laser 1064 nm (IR)
(YAG, Dotierung Nd)

Halbleiterlaser Halbleiterdioden (vgl. S. 793)

Farbstofflaser Stilbene Spektralbereich blau
Rhodamine Spektralbereich gelb

bis orange-rot

Die Anwendung der Laser ist außerordentlich viefältig.
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Exemplarische Beispiele:
Materialbearbeitung: Bohren, Fräsen, Schweißen, Schneiden, Pulverbeschichtung.
Medizin: Fixieren der Augennetzhaut, Abtragen von Warzen und Melanomen,

Behandlung von Venen.
Informationstechnik: Datenübertragung in Lichtleitern, Information von CDs und

codierten Artikeln, Laserdrucker.
Messtechnik: Vermessung vom Bereich Geologie bis zu atomaren Energieniveaus,

Laserpistolen (Verkehrsüberwachung).

5.13.6 Verbindungen des Molybdäns und Wolframs

5.13.6.1 Oxide

Von Molybdän und Wolfram sind die folgenden Oxide bekannt

Oxidationszahl C6 zwischen C6 und C5 C4

Molybdän MoO3 Mo9O26, Mo8O23, Mo5O14, Mo17O47, Mo4O11 MoO2

Wolfram WO3 W40O119, W50O148, W20O58, W18O49 WO2

Im Unterschied zu Chrom sind keine Oxide mit Oxidationszahlen ! 4 bekannt.
Molybdän(VI)-oxid MoO3 (Smp. 795 (C) ist weiß und besitzt eine seltene Schicht-

struktur, die aus verzerrten MoO6-Oktaedern aufgebaut ist.
Wolfram(VI)-oxid WO3 (Smp. 1 473 (C) ist gelb und kristallisiert zwischen K43

und C20 (C im verzerrten ReO3-Typ (vgl. Abb. 5.68), ist also dreidimensional aus
eckenverknüpften Oktaedern aufgebaut. Es gibt weitere sechs polymorphe Formen.

Beide Trioxide sind wasser- und säureunlöslich. In Alkalilaugen lösen sie sich un-
ter Bildung der Ionen MO4

2 K.
Molybdän(IV)-oxid MoO2 (violett) und Wolfram(IV)-oxid WO2 (braun) sind dia-

magnetische, metallisch leitende Verbindungen. Sie kristallisieren im verzerrten Ru-
til-Typ. Durch die Verzerrung bilden sich Metallpaare mit MdM-Bindungen.

Beim Erhitzen der Trioxide im Vakuum oder durch Reduktion der Trioxide mit
den Metallen erhält man die zahlreichen stöchiometrischen Oxide mit nichtganzzah-
ligen Oxidationszahlen. Sie sind intensiv violett oder blau. Die Strukturen sind kom-
pliziert. Einige Oxide sind Beispiele für Scherstrukturen (vgl. Abschn. 2.7.4), in eini-
gen Strukturen sind neben den vorwiegend oktaedrisch koordinierten M-Atomen
auch siebenfach und vierfach koordinierte Metallatome vorhanden.

Wenn man angesäuerte Molybdat- bzw. Wolframatlösungen oder Suspensionen
von MoO3 bzw. WO3 in Wasser mit Sn(II), SO2, H2S oder N2H4 reduziert, erhält
man tiefblaue Lösungen von Molybdänblau bzw. Wolframblau. Es handelt sich wahr-
scheinlich um nanometergroße Molybdän-Oxid-Hydroxid-Ringe (Isomolybdatringe)
aus ca. 150 Mo-Atomen mit Oxidationszahlen von C6 und C5 (s. S. 828).
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5.13.6.2 Isopolymolybdate, Isopolywolframate

Die alkalischen Lösungen der Trioxide MoO3 und WO3 enthalten tetraedrische
MoO4

2 L- und WO4
2 L-Ionen. Aus stark sauren Lösungen kristallisieren die Oxid-Hy-

drate MoO3 · 2 H2O und WO3 · 2 H2O aus, die als „Molybdänsäure“ bzw. „Wolfram-
säure“ bezeichnet werden. Beim Erwärmen wandeln sie sich in die Monohydrate
MO3 · H2O um.

Bei pH-Werten zwischen diesen Extremen bilden sich polymere Anionen, die
überwiegend aus MO6-Oktaedern aufgebaut sind.

Beim Molybdän erfolgt die Bildung der Polyanionen durch eine rasche Gleichge-
wichtseinstellung, beim Wolfram dauert die Gleichgewichtseinstellung oft Wochen.
Die Polyanionen sind bei Molybdän und Wolfram verschieden und nicht, wie man
vielleicht erwarten könnte, analog.

In Molybdatlösungen bilden sich K sobald der pH-Wert unter 6 sinkt K die Poly-
anionen [Mo7O24]6K, [Mo8O26]4K und [Mo36O112]8K. Von [Mo8O26]4K sind zwei iso-
mere Strukturen bekannt (Abb. 5.65). Einige Polyanionen wie [Mo2O7]2K,

(b)

(a)

(c)

Metallionen

(ein Oktaeder ist verdeckt)
��[Mo8 O26]4�[Mo7 O24]6�

Abbildung 5.65 a) Zwei MoO6-Oktaeder sind über eine gemeinsame Kante verbunden.
Zwischen den Metallionen tritt Coulomb’sche Abstoßung auf, die mit zunehmender Ladung
der Ionen zunimmt. Dies führt zu einer Verzerrung der Oktaeder.
b) und c) Idealisierte Darstellung von Polymolybdationen, die in Lösungen nachgewiesen sind.
Die Oktaeder sind verzerrt, die Metallionen sind in Richtung auf die äußeren Sauerstoffionen
verschoben. Alle Oktaeder sind kantenverknüpft. In α-[Mo8O26]4K sind zwei Metallatome
tetraedrisch koordiniert.
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[Mo10 O34]8�

[Mo2 O7
2�]n

[Mo6 O19]2�

Abbildung 5.66a Polymolybdationen, die in aus Molybdatlösungen ausgeschiedenen Kris-
tallen nachgewiesen wurden.
Im Unterschied zu [Cr2O7]2K (vgl. Abb. 5.61b) ist [Mo2O7]2K polymer.

[Mo6O19]2K und [Mo10O34]8K sind nur aus Feststoffen bekannt, die aus den Molyb-
datlösungen auskristallisieren (Abb. 5.66a).

Die blauen molekularen Isopolymolybdate Na15[MoVI
126 MoV

28 O462H14(H2O)70] ·
w 400 H2O {Z Mo154} und Na15[MoVI

124 MoV
28 O457H14(H2O)68] · w 400 H2O {Z Mo152}

fallen in kurzer Zeit (1 Tag) als Mischkristall-Niederschlag aus einer sauren (pH Z
1) wässrigen Lösung von Natriummolybdat, Na2MoO4 bei Reduktion mit Natrium-
dithionit, Na2S2O4 aus. Diese kristallinen Molybdänblau-Verbindungen bilden nano-
metergroße Räder (Ringe), die sich in wässriger Lösung zu Überstrukturen ordnen.
Diese Überstrukturen haben einen einen Radius von ca. 45 nm und sind aus etwa
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Abbildung 5.66b Polyeder-Darstellung eines {Mo154}-„Nano“-Rades.

Abbildung 5.67 Struktur des Ions [W12O40]8K.
Die Struktur besteht aus vier Gruppen, die wiederum aus drei WO6-Oktaedern aufgebaut
sind: (W3O10)4. In den Dreiergruppen ist jedes Oktaeder durch eine gemeinsame Kante mit
den Nachbaroktaedern verbunden. Jede Dreiergruppe ist über zwei gemeinsame Oktaeder-
ecken mit den drei anderen Dreiergruppen verknüpft. Die Dreiergruppen umschließen einen
Hohlraum, in den Protonen oder Heteroatome eintreten können. In jeder Dreiergruppe gibt
es ein Sauerstoffatom, das allen drei Oktaedern gemeinsam angehört (•). Diese vier Sauer-
stoffatome liegen an der Peripherie des Hohlraums und bilden ein Tetraeder.
Im Isopolyanion [H2W12O40]6K befinden sich im Hohlraum zwei Protonen, im Heteropoly-
anion [P(W3O10)4]3K ein Phosphoratom, das tetraedrisch von vier Sauerstoffatomen koordi-
niert ist.
Die Struktur wird nach dem Entdecker „Keggin-Struktur“ genannt.
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1 165 Einzel-{Mo154}-Rädern zusammengesetzt (gemäß Lichtstreuungsexperimenten
und transmissionselektronenmikrospischen Untersuchungen) (Abb. 5.66b).

Ebenso findet man für [(MoO3)176(H2O)80H32], [(MoO3)176(H2O)63

(MeOH)17Hn](32Kn)K und [Mo176O496(OH)32(H2O)80] die Bildung großer Ringe mit
Hohlräumen von 2K3 nm Durchmesser.

In Wolframatlösungen kondensieren bei pH z 6 die WO4
2 K-Ionen zunächst zu

[HW6O21]5K, das sich langsam mit [H2W12O42]10K ins Gleichgewicht setzt. Bei pH
z 4 bilden sich langsam [H2W12O40]6K-Ionen (Abb. 5.67).

5.13.6.3 Heteropolyanionen

In die Strukturen von Isopolyanionen können Heteroatome eintreten. So erhält man
aus einer Lösung, die MoO4

2 K- und HPO4
2 K-Ionen enthält, beim Ansäuern das gelbe

Heteropolyanion [PMo12O40]3K.
Bei den Heteropolyanionen handelt es sich um eine große Verbindungsklasse. Die

meisten sind Heteropolyanionen des Molybdäns und Wolframs mit mindestens 35
verschiedenen Heteroatomen. Die Heteroatome sind Nichtmetalle und Übergangs-
metalle. Die freien Säuren und die Salze mit kleinen Kationen sind in Wasser gut
löslich, Salze mit großen Kationen wie CsC, Ba2C und Pb2C sind schwer löslich. Die
Salze der Heteropolyanionen sind stabiler als die der Isopolyanionen.

Die Heteroatome befinden sich in den Hohlräumen der aus MO6-Oktaedern ge-
bildeten Polyanionen. Je nach Größe besetzen sie von den Sauerstoffionen der MO6-
Oktaeder tetraedrisch oder oktaedrisch koordinierte Plätze.

Es können verschiedene Klassen von Heteropolyanionen unterschieden werden.

Klasse X : M Heterogruppe Beispiele für Heteroatome X

1 : 12 XO4 Si4C, Ge4C, P5C, As5C, Ti4C
[ X
Cn

M12O40](8Kn)K

2 : 18 XO4 P5C, As5C
[ X
Cn

2M18O62](16K2n)K

1 : 6 XO6 Te6C, I7C
[ X
Cn

M6O24](12Kn)K

1 : 9 XO6 Mn4C, Ni4C
[ X
Cn

M9O32](10Kn)K

Die Heteropolyanionen [ X
Cn

M12O40](8Kn)K besitzen wie das Polywolframation
[H2W12O40]6K die Keggin-Struktur (Abb. 5.67).

5.13.6.4 Bronzen

Reduziert man Natriumpolywolframat mit Wasserstoff bei Rotglut, erhält man eine
Substanz, die wegen ihres metallischen, bronzeähnlichen Aussehens als Bronze be-
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(a) (b)

W ONa

Abbildung 5.68 a) Die Natriumwolframbronze NaWO3 hat die kubische Perowskit-Struk-
tur. WO6-Oktaeder sind über die Oktaederecken dreidimensional verknüpft. Die Na-Atome
sind von 12 O-Atomen umgeben. Die Bronzen NanWO3 (0,3 % n % 1) haben eine Perowskit-
Defektstruktur, in der Natriumplätze statistisch unbesetzt sind. Wenn alle Natriumplätze un-
besetzt sind, liegt die in b) dargestellte ReO3-Struktur vor. WO3 kristallisiert in einer mono-
klin deformierten Variante dieser Struktur. Bei Natriumgehalten n ! 0,3 erfolgt ein Übergang
zur WO3-Struktur, die Phasen sind nicht mehr kubisch.

zeichnet wurde. Natriumwolframbronzen erhält man auch durch elektrolytische Re-
duktion geschmolzener Wolframate oder durch Reduktion von Natriumwolframat
mit Natrium, Wolfram oder Zink.

Natriumwolframbronzen sind nichtstöchiometrische Verbindungen der Zusam-
mensetzung NanWO3 (0 ! n % 1). Es sind chemisch inerte Verbindungen, die in
Wasser und Säuren (außer Flusssäure) unlöslich sind. Sie sind intensiv farbig, die
Farbe ändert sich von goldgelb bei n z 0,9 über orange, rot bis blauschwarz bei
n z 0,3. Sie kristallisieren im Bereich 0,3 % n % 1 in einer Perowskit-Defektstruk-
tur, bei der ein Übergang vom Perowskit-Typ zum ReO3-Typ erfolgt (Abb. 5.68). Die
vom Natrium stammenden Elektronen befinden sich in einem Leitungsband und sind
nicht an den Wolframionen lokalisiert. Die Perowskit-Phasen sind daher metallisch
leitend. Unterhalb n Z 0,3 sind die Substanzen, bedingt durch den Strukturwechsel,
halbleitend.

Lithiumbronzen kristallisieren ebenfalls im Perowskit-Typ. Die Kaliumbronzen
KnWO3 (n Z 0,4 bis 0,6) sind rotviolett und besitzen eine komplizierte tetragonale
Struktur. Die Rubidium- und Caesiumbronzen sind dunkelblau und kristallisieren
hexagonal. Sie sind alle metallische Leiter.

Außer den Alkalimetallen bilden auch die folgenden Metalle Wolframbronzen
MnWO3: Mg, Ca, Sr, Ba, Ga, In, Tl, Sn, Pb, Cu, Ag, Cd, Lanthanoide.

Die den Wolframbronzen analogen Alkalimetallmolybdänbronzen bilden sich nur
unter hohem Druck.
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5.13.6.5 Halogenide

Halogenide des Molybdäns und Wolframs sind mit den Oxidationszahlen C2 bis C6
bekannt. Iodide gibt es allerdings nur mit den Oxidationszahlen C2 und C3.

Oxidationszahl Molybdänhalogenide Wolframhalogenide

C6 MoF6 WF6, WCl6, WBr6

C5 MoF5, MoCl5 WF5, WCl5, WBr5

C4 MoF4, MoCl4, MoBr4 WF4, WCl4, WBr4

C3 MoF3, MoCl3, MoBr3, MoI3 WCl3, WBr3, WI3

C2 MoCl2, MoBr2, MoI2 WCl2, WBr2, WI2

Bei stabilen Halogeniden des Chroms ist die höchste Oxidationsstufe C5, sie wird
nur mit Fluor erreicht. Beim Molybdän und Wolfram gibt es binäre Halogenide mit
den Oxidationszahlen C6, beim Molybdän nur mit Fluor. MoF6 und WF6 sind farb-
lose Flüssigkeiten, WCl6 und WBr6 dunkelblaue Feststoffe.

MoF5 und WF5 sind fest und flüchtig, sie sind tetramer gebaut und isostrukturell
mit (NbF5)4 und (TaF5)4 (vgl. Abb. 5.58a). MoCl5 und WCl5 sind schwarz bzw. dun-
kelgrün und besitzen wie NbCl5 und TaCl5 dimere Strukturen (vgl. Abb. 5.58b).

MoCl3 ist strukturell CrCl3 ähnlich. W(III)-Halogenide unterscheiden sich wie die
Mo(II)-Halogenide und die W(II)-Halogenide wesentlich von den analogen Chrom-
verbindungen. Die Stabilität kommt durch MdM-Bindungen in Metallclustern zu-
stande. WCl3 z. B. hat die hexamere Struktur [W6Cl12]Cl6. Der Cluster [W6Cl12]6C ist
isostrukturell mit den [M6Cl12]nC-Clustern von Niob und Tantal (vgl. Abb. 5.60).

WCl3 bildet Chloride der Zusammensetzung M
C1

3[W2Cl9]. Im [W2Cl9]3K-Ion sind
zwei WCl6-Oktaeder über eine gemeinsame Fläche verknüpft. Der Diamagnetismus
des Ions und der kurze W-W-Abstand bestätigen eine starke Metall-Metall-Bindung
(W^W). Im analogen [Cr2Cl9]3K-Ion gibt es keine CrdCr-Bindung, es ist paramag-
netisch.

Die Dihalogenide sind aus [M6X8]4C-Clustern aufgebaut (Abb. 5.69), die durch
ClK-Ionen verknüpft sind. Es sind diamagnetische, meist farbige Feststoffe mit der
Zusammensetzung [M6X8]X4. Auf Grund der Metall-Metall-Bindungen im Cluster
sind die Dihalogenide recht stabil. Während Cr(II)-Halogenide starke Reduktions-
mittel sind, sind Mo(II)-Halogenide K entgegen dem Trend der Stabilität der Oxida-
tionszahlen in der Gruppe K keine Reduktionsmittel. W(II)-Halogenide lassen sich
leicht zu W(III)-Halogeniden oxidieren.

Bei den Chevrel-Phasen sind in den [M6X8]4C-Clustern die Halogenatome durch
Chalkogenatome ersetzt. In den Verbindungen Fe2Mo6S8, SnMo6S8 und CeMo6Se8

ist das Clusterion [Mo6X8]4K vorhanden. Bei den meisten Chevrel-Phasen ist die
Ladung der Clusterionen kleiner, und es treten auch zahlreiche nichtstöchiometri-
sche Phasen auf.
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(b)

(a)

Mo2�,W2�

Halogen

Pb

Abbildung 5.69 a) Struktur des Clusters [M6X8]4C. Im Cluster sind 40 Valenzelektronen
vorhanden. Für die MdCl-Bindungen werden davon 16 gebraucht. Den M-Atomen verblei-
ben 24 Elektronen für Metall-Metall-Bindungen, sie können längs der 12 Oktaederkanten
2-Zentren-Bindungen ausbilden.
b) Assoziation der Mo6S8-Cluster in der Chevrel-Phase PbMo6S8, die unterhalb 12,6 K supra-
leitend ist.

Beispiele:

LaMo6S8, PbMo6S8, MgMo6S8, Cu1,8Mo6S8, Gd1,2Mo6Se8.

Ungeladene Cluster sind bei den Chalogeniden Mo6S8, Mo6Se8 und Mo6Te8 vorhan-
den. In den Clustern mit der Ladung K4 gibt es im Cluster 56 Valenzelektronen, 32
werden für die ModS-Bindungen gebraucht, 24 Valenzelektronen sind für ModMo-
Bindungen vorhanden (vgl. Abb. 5.69a). Mit abnehmender Ladung des Clusters ver-
ringern sich diese bis 20 in ungeladenen Clustern. Zwischen den Clustern gibt es
starke Wechselwirkungen, die Chalkogenatome besetzen freie Koordinationsstellen
der Mo-Atome in Nachbarclustern (Abb. 5.69b). Dadurch spalten die Orbitale der
Cluster zu Bändern auf. Bei den Chevrel-Phasen mit weniger als 24 Valenzelektronen
für Metall-Metall-Bindungen sind im Band „Elektronenlöcher“ vorhanden. PbMo6S8

und Mo6S8 sind daher metallische Leiter. Bei den supraleitenden Chevrel-Phasen
werden Sprungtemperaturen bis 15 K gefunden.
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5.14 Gruppe 7

5.14.1 Gruppeneigenschaften

Mangan Technetium Rhenium
Mn Tc Re

Ordnungszahl Z 25 43 75
Elektronenkonfiguration [Ar]3d5 4s2 [Kr]4d5 5s2 [Xe]4f14 5d5 6s2

Elektronegativität 1,6 1,4 1,5
Standardpotential in V

MO4
K

.M C0,74 C0,47 C0,37
MO2.M C0,02 C0,27 C0,26
M3C

.M K0,28 K C0,30
M2C

.M K1,18 C0,40 K
Schmelzpunkt in (C 1 247 2 250 3 180
Siedepunkt in (C 2 030 4 700 5 870
Sublimationsenthalpie in kJ.mol C286 C678 C770
Ionenradien in pm

M7C 46 56 53
M6C 25* K 55
M5C 33* 60 58
M4C 53 64 63
M3C 64 hs 58 ls K K
M2C 83 hs 67 ls K K

Beständigkeit höherer $% nimmt zu
Oxidationszahlen
Beständigkeit niedriger $% nimmt ab
Oxidationszahlen

* KZ Z 4, hs Z high-spin, ls Z low spin

Die Metalle der Gruppe 7 treten vorwiegend in den Oxidationszahlen C2 bis C7
auf. Die wichtigsten Oxidationszahlen des Mangans sind C2, C4 und C7, dies ent-
spricht den Elektronenkonfigurationen d5, d3 und d0. Mn(VII)-Verbindungen existie-
ren nur als Oxidoverbindungen wie Mn2O7, MnO4

K und MnO3F. Es sind starke Oxi-
dationsmittel. In saurer Lösung erfolgt Reduktion zu Mn2C, in stark basischer Lö-

sung zu Mn
C6

O4
2 K und in schwach saurem bzw. schwach basischem Milieu zu Mn

C4
O2.

Für Rhenium ist die Oxidationszahl C7 typisch. ReO4
K ist ein viel schwächeres

Oxidationsmittel als MnO4
K . Von Re(II) existieren praktisch keine Verbindungen.

Für Re(III) sind Clusterverbindungen mit Metall-Metall-Bindungen typisch.
Bei beiden Metallen wächst mit zunehmender Oxidationszahl die Tendenz zur

Bildung anionischer Komplexe, ebenso der saure Charakter der Oxide.
Die häufigsten Koordinationszahlen sind beim Mangan 4 und 6, beim Rhenium

außerdem 7, 8 und 9.
Technetium ist nur künstlich darstellbar. Das Nuklid T43

99 c entsteht als Spaltpro-
dukt von Uran in Kernreaktoren. Es ist ein �-Strahler mit einer Halbwertszeit von
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2 · 105 Jahren. Das künstlich hergestellte radioaktive Nuklid T43
99m c wird als Metall-

komplex in der medizinischen Diagnostik verwendet.
Technetium ähnelt chemisch dem Rhenium. Mangan unterscheidet sich deutlich

von beiden und zeigt Ähnlichkeiten zu seinen Nachbarn im PSE, Chrom und Eisen.

5.14.2 Die Elemente

Mangan ist silbergrau, hart und spröde. Es kristallisiert in vier polymorphen Formen.
Die bei Raumtemperatur stabile α-Modifikation kristallisiert nicht in einer der typi-
schen Metallstrukturen, sondern in einer ungewöhnlichen Struktur mit vier verschie-
denen Manganplätzen. Mangan ist ein unedles Metall, es löst sich in Säuren unter
Bildung von Mn2C-Ionen, auch mit Wasser entwickelt es Wasserstoff. Kompaktes
Metall wird an Luft nur oberflächlich oxidiert, in feiner Verteilung erfolgt jedoch
Oxidation. Mit Chlor reagiert Mangan zu MnCl2. Erst beim Erhitzen reagiert kom-
paktes Mangan mit Sauerstoff zu Mn3O4 und mit Stickstoff zu Mn3N2.

Rhenium ist weiß glänzend, hart, luftbeständig und sieht ähnlich wie Platin aus. Es
kristallisiert in der hexagonal-dichten Packung. Nach Wolfram hat es den höchsten
Schmelzpunkt aller Metalle. Rhenium ist weniger reaktiv als Mangan. Es löst sich
nicht in Salzsäure und Flusssäure, ist aber in oxidierenden Säuren wie Salpetersäure
und Schwefelsäure als Rhenium(VII)-säure HReO4 löslich. Sauerstoff reagiert mit
Rheniumpulver oberhalb 400 (C, mit kompaktem Metall erst bei 1 000 (C zu Re2O7.
Beim Erhitzen mit Fluor entsteht ReF6 und ReF7, mit Chlor bildet sich ReCl5. Oxi-
dierende Schmelzen überführen Rheniummetall in Rhenate(VII).

5.14.3 Vorkommen

Mangan ist nach Eisen das häufigste Schwermetall. Am Aufbau der Erdkruste ist es
mit ca. 0,1 % beteiligt. Es gibt zahlreiche Mineralien. Das wichtigste Manganerz ist
Pyrolusit MnO2. Weitere wichtige Mineralien sind Hausmannit Mn3O4, Manganit
MnO(OH) und Rhodochrosit (Manganspat) MnCO3. Auf dem Boden des pazifi-
schen Ozeans gibt es große Mengen von Manganknollen, die 15K30 % Mn enthal-
ten, außerdem Fe, Ni, Cu, Co. Ökologische und ökonomische Gründe, aber auch
politische Probleme verhindern zur Zeit einen Abbau.

Rhenium ist mit 10K7 % in der Erdkruste ein sehr seltenes Element. Es kommt
vergesellschaftet mit Molybdän vor. Relativ rheniumreich ist der Molybdänglanz
MoS2.
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5.14.4 Darstellung, Verwendung

Mangan wird als Ferromangan, Silicomangan und als Manganmetall hergestellt.
Ferromangan ist eine Mn-Fe-Legierung mit mindestens 70 % Mn und enthält je

nach Herstellungsverfahren bis 8 % Kohlenstoff. Kohlenstoffreiches Ferromangan
wird im Hochofen aus manganreichen Erzen durch Reduktion mit Koks hergestellt.

Silicomangan mit 65 % Mn und 15K20 % Si wird in Elektroschachtöfen durch
Reduktion von Fe- und P-armen Manganerzen und Quarzit mit Koks gewonnen.

Manganmetall wird im Elektroofen aus Manganerzen durch Reduktion mit Silico-
mangan hergestellt.

2 MnO C Si $% 2 Mn C SiO2

Die aluminothermische Herstellung ist teurer und wird nur noch ausnahmsweise an-
gewandt.

Reines Manganmetall wird durch Elektrolyse von MnSO4-Lösungen hergestellt.
Trotz des negativen Standardpotentials EMn2C

.Mn
+ Z K1,18 V lässt es sich auf Grund

der hohen Wasserstoffüberspannung an metallischem Mangan abscheiden.
95 % des Mangans wird in der Stahlindustrie verwendet. Mangan reagiert bei hö-

herer Temperatur mit Sauerstoff und Schwefel, es wird daher als Desoxidations- und
Entschwefelungsmittel verwendet. Es ist in fast allen Stählen als Legierungsbestand-
teil vorhanden. Manganin (84 % Cu, 12 % Mn, 4 % Ni) hat einen Temperaturkoeffi-
zienten des elektrischen Widerstands von nahezu null und wird daher für Präzisions-
widerstände benutzt.

Rhenium. Beim Rösten von MoS2-haltigen Erzen entsteht Rhenium(VII)-oxid
Re2O7, das als Perrhenat ReO4

K in Lösung geht. Eine Methode der Isolierung ist die
Fällung als NH4ReO4, aus dem nach Umkristallisation durch Reduktion mit Wasser-
stoff bei 400K1 000 (C graues Metallpulver gewonnen wird. Rhenium wird zur Her-
stellung von Thermoelementen, Elektroden, Glühkathoden und Katalysatoren ver-
wendet. Legierungen von Re mit Nb, Ta, W, Fe, Co, Ni, Rh, Ir, Pt und Au sind sehr
hart und chemisch äußerst resistent.

5.14.5 Verbindungen des Mangans

5.14.5.1 Mangan(II)-Verbindungen (d5)

Die beständigste Oxidationsstufe des Mangans ist C2. Für Mn(II) ist die oktaedri-
sche Koordination typisch. Binäre Verbindungen kristallisieren in Koordinationsgit-
tern (MnO, MnS, MnF2) oder Schichtstrukturen (Mn(OH)2, MnCl2). Mn(II) bildet
mit den meisten Anionen Salze, die meist als Hydrate kristallisieren und überwie-
gend in Wasser gut löslich sind. Schwer löslich sind MnO, MnS, MnF2, Mn(OH)2,
MnCO3 und Mn3(PO4)2.
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In neutralen oder sauren Lösungen liegt das rosafarbene Hexaaquamangan(II)-
Ion [Mn(H2O)6]2D vor, das auf Grund der stabilen d5-Konfiguration von Mn(II)
ziemlich oxidationsbeständig ist (die Ionen Cr2C und Fe2C lassen sich leichter oxi-
dieren).

MnMn2 1,18 V1,51 V

1,51 V

Mn3MnO4

Die meisten Mn(II)-Komplexe sind wie [Mn(H2O)6]2C und [Mn(NH3)6]2C okta-
edrische high-spin-Komplexe. Nur mit Liganden, die eine starke Ligandenfeldauf-
spaltung bewirken, bilden sich low-spin-Komplexe, z. B. [Mn(CN)6]4K und
[Mn(CN)5NO]3K.

Mangan(II)-hydroxid Mn(OH)2 fällt mit OHK-Ionen aus Mn(II)-Lösungen als
weißer gallertartiger Niederschlag aus, der sich an der Luft durch Oxidation braun
färbt.

Mn(OH)2 $$$$%
K 0,2 V

Mn2O3 $ n H2O $$$$%
K 0,1 V

MnO2 $ n H2O

Mn(OH)2 ist eine definierte Verbindung, sie ist isotyp mit Mg(OH)2. Sie ist ampho-
ter mit überwiegend basischen Eigenschaften.

Mn(OH)2 C OHK $% [Mn(OH)3]K K z 10K5

Mangan(II)-oxid MnO ist grün, in Wasser unlöslich, aber löslich in Säuren. Man
stellt es durch thermische Zersetzung von MnCO3 im H2-Strom dar. Es kristallisiert
im NaCl-Typ und hat den Phasenbereich MnO1,00KMnO1,045. MnO ist das klassische
Beispiel einer antiferromagnetischen Substanz (vgl. Abschn. 5.15).

Mangan(II)-sulfid MnS fällt aus alkalischen Mn(II)-Lösungen mit S2K-Ionen aus
(L Z 10K15 mol2 lK2). Es ist wasserhaltig, fleischfarben, in verdünnten Säuren löslich
und färbt sich an der Luft durch Oxidation braun. Unter Luftabschluss wandelt es
sich in die wasserfreie, stabile, grüne Modifikation um, die im NaCl-Typ kristallisiert.

Auch MnSe und MnTe kristallisieren im NaCl-Gitter. Alle Mn(II)-Chalkogenide
sind antiferromagnetisch.

MnS2 hat Pyrit-Struktur (vgl. Abb. 5.79), es ist aus Mn2C- und S2
2K-Ionen aufge-

baut.
Mangan(II)-Halogenide MnX2 (X Z F, Cl, Br, I) sind rosa Feststoffe. MnF2 kristal-

lisiert im Rutil-Typ, MnCl2 im CdCl2-Typ, MnBr2 und MnI2 im CdI2-Typ. MnCl2
bildet die Kristallhydrate MnCl2 $ 4 H2O und MnCl2 $ 2 H2O, in denen Mn(II) okta-
edrisch von Wassermolekülen und Chloridionen koordiniert ist.

H2O

H2O OH2

H2O

Mn
Cl

Cl

H2O

H2O

H2O

H2O

H2O

H2O

Mn Mn Mn
Cl

Cl

Cl

Cl

cis-[MnCl2(H2O)4] trans-[Mn(µ-Cl)2(H2O)2]n
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Die Alkalimetallverbindungen der polymeren Anionen MnF3
K und MnCl3

K kristalli-
sieren im Perowskit-Typ. In den Anionen MnF3

K , MnCl3
K und [MnCl6]4K ist Mn(II)

oktaedrisch koordiniert. In den Komplexen [MnX4]2K ist Mn(II) tetraedrisch koordi-
niert. In tetraedrischer Umgebung hat Mn(II) eine grüngelbe Farbe, während okta-
edrisch koordiniertes Mn(II) meist schwach rosa ist. Da im oktaedrischen Liganden-
feld nur spinverbotene d-d-Übergänge existieren, ist die Farbintensität schwach (vgl.
S. 733).

Mangan(II)-sulfat MnSO4 entsteht als weißes Salz beim Abrauchen von Mangan-
oxiden mit Schwefelsäure. Es bildet mehrere Hydrate. Das Mangansulfat des
Handels ist das Tetrahydrat MnSO4 · 4 H2O. Das Hydrat MnSO4 · 7 H2O und die

Doppelsalze M
C1

2Mn(SO4)2 $ 6 H2O (M Z Alkalimetalle) enthalten das Komplexion
[Mn(H2O)6]2C.

5.14.5.2 Mangan(III)-Verbindungen (d4)

Die häufigste Koordinationszahl von Mn(III) ist 6. Bei d4-high-spin-Konfigurationen
tritt Jahn-Teller-Effekt auf. Auf Grund des Jahn-Teller-Effekts (vgl. Abschn. 5.4.6)
sind die oktaedrischen Umgebungen verzerrt. Praktisch in allen Verbindungen hat
Mn(III) high-spin-Konfiguration. Die high-spin-Verbindungen haben eine breite
Absorptionsbande bei 20 000 cmK1 und sind daher rot bis rotbraun. Ein unverzerrter
oktaedrischer low-spin-Komplex ist [Mn(CN)6]3K.

In wässriger Lösung existiert das granatrote Hexaaquamangan(III)-Ion
[Mn(H2O)6]3D. Es neigt zur Disproportionierung

2 Mn3C C 6 H2O $% Mn2C C Mn
C4

O2 C 4 H3OC

und ist ein Oxidationsmittel. Wasser wird langsam unter Entwicklung von Sauer-
stoff oxidiert.

2 Mn3C C 3 H2O $% 2 Mn2C C 2 H3OC C 1
2 O2

Durch komplexbildende Anionen wie C2O4
2K und EDTA4K kann Mn(III) in wäs-

sriger Lösung stabilisiert werden. Das Ion [Mn(H2O)6]3C ist in den Alaunen

M
C1

Mn (SO4)2 $ 12 H2O (M Z Na, K, Rb, Cs) enthalten.
Mangan(III)-oxid Mn2O3 erhält man durch Oxidation von MnO bei 470K600 (C

oder durch Zersetzung von MnO2 (vgl. S. 842). Die Koordination ist verzerrt oktaed-
risch und als einziges M3C-Ion der Übergangsmetalle kristallisiert es als Oxid M2O3

nicht im Korund-Typ. Bei 1 000 (C entsteht das beständigste Oxid Mn3O4, das als
Mineral Hausmannit vorkommt. Es kristallisiert in einer tetragonal verzerrten Spi-

nell-Struktur Mn
C2

(Mn
C3

2)O4, in der die Mn3C-Ionen von gestreckt verzerrten Sauer-
stoffoktaedern umgeben sind. Erhitzt man Mn(OH)2 an der Luft, entsteht Mn2O3 ·
n H2O, das bei 100 (C in MnO(OH) übergeht. In der Natur kommt MnO(OH) als
Mineral Manganit vor, als „Umbra“ ist es Bestandteil von Malerfarben.
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Mangan(III)-fluorid MnF3 ist ein rubinroter Feststoff, der in Wasser hydrolysiert
und dessen Gitter aus gestreckten MnF6-Oktaedern aufgebaut ist. Verzerrt oktaed-
risch koordiniert ist Mn(III) auch im Komplex [MnF6]3K und im polymeren Anion
MnF5

2K , beide von dunkelroter Farbe.
Mangan(III)-chlorid MnCl3 zerfällt oberhalb K40 (C. Stabil sind die Chlorido-

komplexe [MnCl5]2K. Entsprechende Brom- und Iodverbindungen existieren nicht,
da BrK- und IK-Ionen Mn(III) zu Mn(II) reduzieren.

5.14.5.3 Mangan(IV)-Verbindungen (d3)

Mangan(IV)-oxid MnO2 (Braunstein) ist die beständigste Mangan(IV)-Verbindung.
Es ist grauschwarz, kristallisiert im Rutil-Typ und kommt natürlich als Pyrolusit vor.
Die Zusammensetzung schwankt zwischen MnO1,93 und MnO2,00. Man kann es
durch Erhitzen von Mn(NO3)2 · 6 H2O bei 500 (C an Luft darstellen. Bei höheren
Temperaturen gibt MnO2 Sauerstoff ab, oberhalb 600 (C bildet sich Mn2O3, oberhalb
900 (C Mn3O4 und oberhalb 1 170 (C MnO. Bei der Reduktion von basischen Per-
manganatlösungen entsteht hydratisiertes MnO2.

MnO2 ist in Wasser unlöslich, in den meisten Säuren löst es sich erst beim Erhit-
zen, dabei wirkt es als Oxidationsmittel. Konz. Salzsäure wird zu Chlor oxidiert.

MnO2 C 4 HCl $% MnCl2 C Cl2 C 2 H2O

Diese Reaktion führte 1774 zur Entdeckung des Elements Chlor durch Scheele.
Mit heißer konz. Schwefelsäure entwickelt sich Sauerstoff.

2 MnO2 C 2 H2SO4 $% 2 MnSO4 C O2 C 2 H2O

MnO2 wird in Trockenbatterien (vgl. S. 396) verwendet. Als Glasmacherseife ent-
färbt es grünes Glas. MnO2 bildet mit Glas ein violettes Mn(III)-silicat, das die Kom-
plementärfarbe zur grüngelben Farbe des Fe(II)-silicats besitzt. Dem Licht werden
beide Komplementärfarben entzogen, das ergibt „farblos“. MnO2 als Glasmacher-
seife wird durch Selenverbindungen verdrängt.

Mangan(IV)-fluorid MnF4 ist ein unbeständiger blauer Feststoff, der sich in MnF3

und F2 zersetzt. Beständiger sind Komplexsalze wie K2[MnF6] und K2[MnCl6], die
oktaedrische [MnX6]2K-Ionen enthalten.

5.14.5.4 Mangan(V)-Verbindungen (d2)

Durch Reduktion von Kaliumpermanganat KMnO4 mit Na2SO3 in sehr stark basi-
scher Lösung erhält man das tetraedrisch gebaute, blaue Manganat(V)-Ion MnO4

3L.

MnO4
K C 2 eK # MnO4

3K E( Z C0,42 V

MnO4
3 K-Ionen disproportionieren in Lösungen, die Disproportionierungsgeschwin-

digkeit nimmt mit abnehmender OHK-Konzentration zu.
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2 Mn
C5

blau
O4

3K C 2 H2O # Mn
C6

grün
O4

2K C Mn
C4

O2 C 4 OHK

Die blaue Farbe der Lösung schlägt unter gleichzeitiger Ausscheidung von Braun-

stein in die grüne Farbe des Mn
C6

O4
2 K-Ions um.

Die blauen Alkalimetallsalze M
C1

3MnO4 (M Z Li, Na, K, Rb, Cs) sind bis 1 000 (C
thermisch stabil. Die Verbindung Na3MnO4 · 10 H2O · 0,25 NaOH (Manganblau)
wird zur Zementfärbung verwendet.

5.14.5.5 Mangan(VI)-Verbindungen (d1)

Es gibt nur wenige Mangan(VI)-Verbindungen. Kaliummanganat(VI) K2MnO4 er-
hält man technisch durch Schmelzen von MnO2 mit KOH an der Luft.

MnO2 C 1
2 O2 C 2 KOH $% K2MnO4 C H2O

Im Labor setzt man dem Schmelzgemisch KNO3 zu (Oxidationsschmelze). K2MnO4

ist grün, metallisch glänzend, paramagnetisch und isotyp mit K2SO4 und K2CrO4.
Das tiefgrüne, tetraedrisch gebaute MnO4

2L-Ion ist nur in stark alkalischen Lösun-
gen beständig, in anderen Lösungen disproportioniert es.

3 Mn
C6

grün
O4

2K C 4 H3OC # 2 Mn
C7

violett
O4

K C Mn
C4

O2 C 6 H2O

Beim Ansäuern schlägt die grüne Farbe in violett um (mineralisches Chamäleon)
BaMnO4 wird als ungiftige, grüne Malerfarbe verwendet.

5.14.5.6 Mangan(VII)-Verbindungen (d0)

Mangan(VII)-oxid Mn2O7 entsteht als grünschwarzes Öl (Smp. 6 (C) aus Kaliumper-
manganat KMnO4 und konz. Schwefelsäure.

2 KMnO4 C H2SO4 $% Mn2O7 C K2SO4 C H2O

Beim Erwärmen zersetzt sich Mn2O7 explosionsartig.

2 Mn2O7 $% 4 MnO2 C 3 O2

Mit den meisten organischen Substanzen reagiert Mn2O7 unter Entzündung oder
explosionsartig. In CCl4 gelöst ist es relativ stabil. Das Mn2O7-Molekül besteht aus
zwei eckenverknüpften Tetraedern. Mn2O7 löst sich in Wasser unter Bildung der
Permangansäure HMnO4. Sie ist in wässriger Lösung eine starke Säure (pKS Z
K2,2), aber unbeständig. Wichtig sind ihre Salze, die Permanganate, die technisch
durch elektrolytische Oxidation basischer MnO4

2K-Lösungen hergestellt werden. Im
Labor können farblose Mn2C-Ionen durch Kochen mit PbO2 und konz. Salpeter-
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säure in violettes HMnO4 überführt werden (Nachweisreaktion auf Mangan). Das
am meisten verwendete Permanganat ist Kaliumpermanganat KMnO4, das tiefpur-
purfarben kristallisiert und mit KClO4 isotyp ist. In Permanganatlösungen liegt das
intensiv violette, tetraedrisch gebaute MnO4

L -Ion vor (vgl. Abschn. 5.4.8). Permanga-
natlösungen sind unbeständig. In sauren Lösungen erfolgt langsame Zersetzung.

4 MnO4
K C 4 H3OC $% 3 O2 C MnO2 C 6 H2O

In neutralen oder schwach alkalischen Lösungen ist die Zersetzung im Dunkeln un-
messbar langsam, sie wird jedoch durch Licht katalysiert, daher müssen Permanga-
nat-Maßlösungen in dunklen Flaschen aufbewahrt werden.

Permanganate sind starke Oxidationsmittel. Das MnO4
K -Ion hat abhängig vom

pH-Wert verschiedene Redoxreaktionsmöglichkeiten. In saurer Lösung wird
MnO4

K zu [Mn(H2O)6]2C reduziert.

MnO4
K

violett
C 8 H3OC C 5 eK # Mn2C C

schwach rosa
12 H2O E( Z C1,51 V

Ist MnO4
K im Überschuss vorhanden, wird Mn2C durch MnO4

K oxidiert und das
Endprodukt ist MnO2.

2 MnO4
K C 3 Mn2C C 6 H2O $% 5 MnO2 C 4 H3OC

In neutraler und schwach basischer Lösung entsteht MnO2.

MnO4
K C 2 H2O C 3 eK # MnO2 C 4 OHK E( Z C1,23 V

In sehr stark basischer Lösung erfolgt Reduktion zu Mn(VI).

MnO4
K

violett
C eK # MnO4

2K

grün
E( Z C 0,56 V

Im Labor wird KMnO4 für Maßlösungen verwendet. Bei der Titration in saurer
Lösung wird violettes MnO4

K zu „farblosem“ Mn2C reduziert. Nicht reduziertes
MnO4

K ist der Indikator für das Ende der Titration.
Technisch dient KMnO4 als Oxidationsmittel und wird für die Wasserreinigung

verwendet. Es hat gegenüber Chlor den Vorteil keiner Geschmacksbeeinflussung,
außerdem werden durch MnO2 kolloidale Verunreinigungen gefällt.

Die Oxidhalogenide MnO3F und MnO3Cl sind grüne, explosive Flüssigkeiten.

5.14.6 Verbindungen des Rheniums

5.14.6.1 Sauerstoffverbindungen

Bekannt sind die binären Oxide Re
C7

2O7 , Re
C6

O3 , Re
C5

2O5 , Re
C4

O2.
Im Unterschied zu Mangan gibt es kein Oxid mit der Oxidationszahl C2.
Rhenium(VII)-oxid Re2O7 (Smp. 303 (C) ist das beständigste Oxid des Rheniums.

Es ist gelb, hygroskopisch und kann unzersetzt destilliert werden. Es bildet sich



5.14 Gruppe 7 843

durch Oxidation des Metalls mit Sauerstoff bei 150 (C. Re2O7 kristallisiert in einer
Schichtstruktur, in der ReO4-Tetraeder und ReO6-Oktaeder über gemeinsame Ecken
verknüpft sind.

In Wasser löst sich Re2O7 unter Bildung der Rhenium(VII)-säure (Perrhenium-
säure) HReO4. Es ist eine starke Säure, die sich nicht isolieren lässt. Aus wässrigen
Lösungen fällt das Dihydrat Re2O7 · 2 H2O aus, das aus dimeren Einheiten auf-
gebaut ist, in denen ein Tetraeder und ein Oktaeder eckenverknüpft sind
(O3RedOdReO3(H2O)2).

Rhenate(VII) (Perrhenate) M
D1

ReO4 erhält man durch Oxidation von Rhenium-
verbindungen mit Salpetersäure oder Wasserstoffperoxid. Das ReO4

K -Ion ist tetraed-
risch gebaut und im Unterschied zu MnO4

K farblos, stabil in Alkalilaugen und ein
viel schwächeres Oxidationsmittel. Schwer löslich ist Tetraphenylarsoniumrhe-
nat(VII) Ph4As[ReO4], es wird zur gravimetrischen Bestimmung von Rhenium be-
nutzt.

Rhenium(VI)-oxid ReO3 (Smp. 160 (C) ist rot und metallisch glänzend. Man er-
hält es durch Reduktion von Re2O7 z. B. mit CO. Die ReO3-Struktur (Abb. 5.80)
besteht aus ReO6-Oktaedern, die über alle Ecken dreidimensional verknüpft sind.
ReO3 besitzt metallische Leitfähigkeit, das siebente Valenzelektron ist in einem Lei-
tungsband delokalisiert. Oberhalb 300 (C disproportioniert ReO3 in ReO2 und
Re2O7. ReO3 reagiert nicht mit Wasser. Mit oxidierenden Säuren bilden sich Rhe-
nate(VII), in warmer konz. Natronlauge erfolgt Disproportionierung.

3Re
C6

O3 C 2 NaOH $% Re
C4

O2 C 2 NaRe
C7

O4 C H2O

Beim Verschmelzen mit Alkalimetallhydroxiden unter Luftausschluss entstehen
grüne Alkalimetallrhenate(VI) M2ReO4, die in wässriger Lösung disproportionieren.

Rhenium(V)-oxid Re2O5 disproportioniert oberhalb 200 (C.
Rhenium(IV)-oxid ReO2 ist blauschwarz, wasserunlöslich und kristallisiert im ver-

zerrten Rutil-Typ. Oberhalb 900 (C zerfällt es in Re2O7 und Re. Durch Reduktion
von Rhenat(VII)-Lösungen erhält man es als Oxid-Hydrat, das leicht zu dehydrati-
sieren ist.

Mit Metalloxiden M
C2

O bildet es Doppeloxide M
D2

ReO3 mit Perowskit-Struktur.
Rhenium(III)-oxid ist nur als schwarzes Hydrat Re2O3 · 3 H2O bekannt.

5.14.6.2 Sulfide

Rhenium(VII)-sulfid Re2S7 entsteht als schwarzes Sulfid beim Einleiten von H2S in
Perrhenatlösungen. Durch Reduktion mit Wasserstoff erhält man Rhenium(VI)-sul-
fid ReS3. Das schwarze Rhenium(IV)-sulfid ReS2 bildet sich bei der thermischen
Zersetzung von Re2S7. Es ist das stabilste Sulfid und kristallisiert in einer Schicht-

struktur, in der Re
C4

trigonal-prismatisch von S
K2

koordiniert ist.



844 5 Die Elemente der Nebengruppe

5.14.6.3 Halogenverbindungen

In den Halogeniden kommt Rhenium mit den Oxidationszahlen C3 bis C7 vor. Die
folgenden Halogenide sind bekannt.

Oxidationszahl C7 C6 C5 C4 C3
ReF7 ReX6 ReX5 ReX4 (ReX3)3

X Z F, Cl X Z F, Cl, Br X Z F, Cl, Br, I X Z Cl, Br, I

Alle Penta-, Hexa- und Heptahalogenide K mit Ausnahme von ReF5 K können
direkt aus den Elementen hergestellt werden. Es sind flüchtige Feststoffe, deren
Farben von gelb beim ReF7 bis braun beim ReBr5 variieren. ReF7 ist das einzige
thermisch stabile Heptahalogenid der Übergangsmetalle. Durch Wasser werden die
Halogenide hydrolysiert und anschließend erfolgt Disproportionierung in die stabile-
ren Komponenten ReO4

K und ReO2.

Beispiel:

3 Re
C5

Cl5 C 8 H2O $% HRe
C7

O4 C 2 Re
C4

O2 C 15 HCl

(a) (b)

Re

Cl

L

L

L

Re

Cl im Cluster

Cl im Nachbarcluster

Bindungen zwischen
Nachbarclustern

Abbildung 5.70 a) Struktur des dreikernigen Clusters Re3Cl9.
Die Re-Atome sind durch Doppelbindungen aneinander gebunden. Jedes Re-Atom des Clus-
ters kann noch einen weiteren Liganden binden. Ist der Ligand ClK, entstehen die Komplexe
[Re3Cl10]K, [Re3Cl11]2K und [Re3Cl12]3K. Es können aber auch Liganden wie H2O und Pyri-
din angelagert werden.
b) Im festen Rhenium(III)-chlorid sind die Cluster durch Halogenatome verbrückt, es entste-
hen hexagonale Schichten.
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Alle Halogenide bilden Halogenidokomplexe, bevorzugt Fluoridokomplexe:

[Re
C7

F8]K, [Re
C6

F8]2K, [Re
C5

F6]K, [Re
C5

OCl5]2K, [Re
C5

OX4]K (X Z Cl, Br, I).

ReCl4 kann durch Reaktion von ReCl3 mit ReCl5 bei 300 (C hergestellt werden.
ReCl4 ist aus Re2Cl9-Baueinheiten aufgebaut, die über gemeinsame Cl-Atome zu
Ketten verknüpft sind. Die Re2Cl9-Gruppen bestehen aus zwei flächenverknüpften
Oktaedern. Der kleine Re-Re-Abstand zeigt, dass RedRe-Bindungen vorliegen.

Von allen Tetrahalogeniden sind Komplexe [ReX6]2K (X Z F, Cl, Br, I) bekannt.
Am interessantesten sind die Rhenium(III)-Halogenide. Sie können durch thermi-

sche Zersetzung von ReCl5, ReBr5 und ReI5 hergestellt werden. Es sind dunkelfar-
bige Feststoffe, die aus dreikernigen Clustern aufgebaut sind (Abb. 5.70), in denen
die drei Rheniumatome durch Doppelbindungen miteinander verbunden sind.

Rhenium(III)-chlorid ist dunkelrot, sublimierbar und besteht aus diamagnetischen
Re3Cl9-Einheiten. Mit ClK-Ionen bilden sich dreikernige Komplexe des Typs
[Re3Cl12]3K mit denselben Clustereinheiten wie in (ReCl3)3 und zweikernige blaue,
diamagnetische Komplexe [Re2Cl8]2K mit RedRe-Vierfachbindungen (Abb. 5.71).
Auch Br und I bilden die Cluster [Re3X12]3K und [Re2X8]2K.

Re

Cl

Abbildung 5.71 Struktur des Komplexes [Re2Cl8]2K. Das Re-Atom hat im Komplex eine
d4-Konfiguration und zwischen den beiden Re-Atomen entsteht eine Vierfachbindung (vgl.
Abb. 5.64).

Wie in der 5. und 6. Gruppe erfolgt auch in dieser Gruppe bei den schweren
Elementen eine Stabilisierung von Verbindungen in niedrigen Oxidationsstufen
durch die Errichtung von Clustern mit Metall-Metall-Bindungen.

5.14.6.4 Hydride

Durch Reduktion von Perrhenaten ReO4
K , z. B. mit Kalium in Ethylendiamin, bildet

sich das Hydrid K2[ReH9]. Die Struktur des Anions [ReH9]2K ist in der Abb. 5.72
dargestellt (vgl. Abschn. 4.2.6). Bei 850 K und einem H2-Druck über 3 kbar erhält
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man K3[ReH6], das im Kryolith-Typ mit [ReH6]3K-Oktaedern als Baueinheiten kris-
tallisiert.

Re
H

Abbildung 5.72 Struktur des Ions [ReH9]2K.

5.15 Gruppe 8−10
Die Eisengruppe

Zu den Gruppen 8K10 gehören neun Elemente. Auf Grund der Verwandtschaft der
Elemente ist es zweckmäßig, diese in die Eisengruppe (Eisen, Cobalt, Nickel) und
die Platingruppe (Ruthenium, Rhodium, Palladium, Osmium, Iridium, Platin) zu un-
terteilen.

5.15.1 Gruppeneigenschaften

Eisen Cobalt Nickel
Fe Co Ni

Ordnungszahl Z 26 27 28
Elektronenkonfiguration [Ar]3d6 4s2 [Ar]3d7 4s2 [Ar]3d8 4s2

Elektronegativität 1,6 1,7 1,7
Schmelzpunkt in (C 1 539 1 492 1 452
Siedepunkt in (C 3 070 3 100 2 730
Ionenradien in pm

M2C 78 hs 61 ls 74 hs 65 ls 69
M3C 64 hs 55 ls 61 hs 54 ls 60 hs 56 ls
M4C 58 53 48
M5C 49 K K

(hs Z high-spin, ls Z low-spin)
Standardpotentiale in V

M2C
.M K0,44 K0,28 K0,25

M3C
.M2C C0,77 C1,81 K

MO4
2K

.M3C C2,20 K K

Die im PSE nebeneinander stehenden Elemente Eisen, Cobalt und Nickel zeigen
untereinander größere Ähnlichkeiten als zu ihren Homologen, den Platinmetallen.
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Sie haben ähnliche Elektronegativitäten, Schmelzpunkte und Siedepunkte, sie sind
alle ferromagnetisch, die Ionenradien sind sehr ähnlich, die Hydroxide sind schwach
basisch bis amphoter.

Bei allen drei Elementen wird die aufgrund der Elektronenkonfiguration maximal
mögliche Oxidationszahl nicht mehr erreicht. Die höchste Oxidationszahl ist beim
Eisen C6, beim Cobalt C5 und beim Nickel C4. Diese Oxidationsstufen besitzen
aber nur eine geringe Bedeutung. Das FeO4

2 K-Ion z. B. ist in wässriger Lösung unbe-
ständig und ein stärkeres Oxidationsmittel als MnO4

K. Wichtig sind für Fe nur die
Oxidationsstufen C2 und C3. Das Redoxpotential zeigt, dass Fe(II) relativ leicht zu
Fe(III) zu oxidieren ist. Mit der Oxidationszahl C1 gibt es das ternäre Oxid K3FeO2.
Beim Cobalt ist in Salzen die stabile Oxidationsstufe C2, Co(II)-Komplexe lassen
sich aber leicht oxidieren, und in Komplexverbindungen ist Co(III) beständiger. Die
stabile Oxidationsstufe des Nickels ist C2.

Alle drei Elemente bilden zahlreiche Komplexe. Charakteristisch sind: oktaedri-
sche diamagnetische Co(III)-Komplexe mit der low-spin-Konfiguration t2g

6 ; tetraed-
rische Co(II)-Komplexe; planar-quadratische diamagnetische Ni(II)-Komplexe. Die
Salze und Komplexe sind meist farbige Verbindungen. Die Farben können mit der
Ligandenfeldtheorie gedeutet werden.

5.15.2 Die Elemente

Chemisch reines Eisen ist silberweiß, relativ weich, dehnbar und reaktionsfreudig.
Es kommt in drei Modifikationen vor.

α-Fe 2))5
906 +C

kubisch-
raumzentriert
ferromagnetisch

γ-Fe 2))5
1 401 +C

kubisch-dichte
Packung
paramagnetisch

δ-Fe 2))5
1 539 +C

kubisch-
raumzentriert
paramagnetisch

Schmelze

α-Fe ist nur bis zum Curie-Punkt von 768 (C ferromagnetisch und nur temporär
(in Gegenwart eines äußeren Feldes) ferromagnetisch. Stahl besitzt permanenten
Magnetismus (vgl. Abschn. 5.1.6).

Mit Sauerstoff reagiert kompaktes Eisen ab 150 (C, abhängig von den Reaktions-
bedingungen, zu Fe2O3, Fe3O4 und Fe1KxO (vgl. S. 861). Mit Schwefel und Phosphor
bildet sich exotherm FeS und Fe3P, auch mit Halogenen erfolgt beim Erwärmen
Reaktion. Trockenes Chlor reagiert nicht mit Eisen (Transportmöglichkeit von Chlor
in Stahlflaschen). Eisen ist unedel, es löst sich in Säuren unter H2-Entwicklung.
Oberhalb von 500 (C wird Wasser zersetzt.

3 Fe C 4 H2O # Fe3O4 C 4 H2

An trockener Luft und in luft- und kohlenstoffdioxidfreiem Wasser verändert sich
bei Raumtemperatur kompaktes Eisen nicht. Es wird passiviert und daher auch von
konz. Schwefelsäure und konz. Salpetersäure nicht angegriffen. An feuchter Luft
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oder in lufthaltigem Wasser rostet Eisen. Es bildet sich FeO(OH). Ist die Luft SO2-
haltig, wird die Korrosion durch Bildung von FeSO4 an der Metalloberfläche einge-
leitet, sie setzt sich dann auch in trockener Luft fort. Zum Korrosionsschutz wird
Eisen verzinkt (vgl. S. 772) oder mit Schutzanstrichen passiviert (vgl. S. 865). Der
wichtigste Korrosionsschutz von Stählen ist die Zinkphosphatierung (s. Abschn.
4.6.11).

Eisen ist für alle Organismen ein essentielles Element. Menschen benötigen durch
Nahrungsaufnahme 20 mg Eisen pro Tag und enthalten 60 mg Eisen.kg Körperge-
wicht. 70 % sind im Hämoglobin enthalten, das Sauerstoff von den Lungen in den
Körper transportiert. Sauerstofffreies Hämoglobin, das Desoxyhämoglobin, enthält
Fe(II) im paramagnetischen high-spin Zustand, das Oxyhämoglobin Fe(III) im low-
spin Zustand. Eine magnetische Kopplung, d.h. die Bildung eines gemeinsamen Or-
bitals, zwischen dem ungepaarten Elektron am Fe(III) und dem als Hyperoxid-Radi-
kal-Ion, O2

•K, gebundenen Disauerstoff ergibt den diamagnetischen Grundzustand
des Oxyhämoglobins. An der Luft wird das Eisen des roten Hämoglobins unter
Braunfärbung irreversibel zu Fe(III) oxidiert. Ferritine bestehen aus Proteinen und
darin gespeichertem Fe(III). Es ist in der Milz und in der Leber konzentriert. Fer-
redoxine sind bei Pflanzen und Bakterien an Elektronenübertragungen bei Redox-
prozessen beteiligt. Bei ihnen sind Cluster des Typs Fe2S2X4 und Fe4S4X4 enthalten
(s. S. 863).

Cobalt ist stahlgrau, glänzend und härter als Eisen. Es kristallisiert in den Modifi-
kationen

α-Co 2))5
417 +C

hexagonal-dichte
Packung

�-Co
kubisch-dichte
Packung

Die Umwandlung erfolgt langsam, durch Zusatz von einigen Prozent Eisen erhält
man bei Raumtemperatur metastabiles �-Co. Cobalt ist ferromagnetisch, die Curie-
Temperatur ist sehr hoch (1 121 (C). Durch Zersetzung von Co2(CO)8 entsteht eine
weitere bei Raumtemperatur stabile kubische Modifikation, das ε-Co.

Cobalt ist weniger reaktiv als Eisen. Unterhalb 300 (C ist es an der Luft beständig,
bei stärkerem Erhitzen bildet sich Co3O4, oberhalb 900 (C CoO. Mit Halogenen,
Phosphor, Arsen und Schwefel reagiert Cobalt beim Erhitzen, mit Wasserstoff und
Stickstoff reagiert es nicht. Cobalt ist unedel, reagiert aber mit nicht oxidierenden
Säuren nur langsam. Durch konz. Salpetersäure wird Cobalt passiviert, es wird auch
von feuchter Luft und von Wasser nicht angegriffen. Cobalt ist auch gegen geschmol-
zene Alkalien beständig.

Cobalt ist ein essentielles Element. Co(III) ist im Vitamin B12 enthalten.
Nickel ist silberweiß, zäh und dehnbar. Es kristallisiert normalerweise in der ku-

bisch-dichten Packung. Unterhalb der Curie-Temperatur (357 (C) ist es ferromagne-
tisch. Eine hexagonale Modifikation ist paramagnetisch, sie wandelt sich bei 250 (C
in die kubische Modifikation um. Nickel ist äußerst korrosionsbeständig. Es ist wi-
derstandsfähig gegen Seewasser, Luft und Alkalien. Feuchte Luft und verdünnte



5.15 Die Eisengruppe 849

nicht oxidierende Säuren greifen nur langsam an. In verdünnter Salpetersäure ist
Nickel leicht löslich, in konz. Salpetersäure wird es passiviert. Wegen der Korrosions-
beständigkeit werden viele Gebrauchsgegenstände galvanisch vernickelt. Da Nickel
auch bei 300K400 (C gegen Alkalimetallhydroxide beständig ist, werden Nickeltie-
gel für Alkalischmelzen verwendet.

Beim Erhitzen reagiert Nickel mit Bor, Silicium, Phosphor, Schwefel, Chlor,
Brom, Iod. Fluor reagiert erst oberhalb 400 (C.

5.15.3 Vorkommen

In der Erdkruste ist Eisen mit 6,2 % das vierthäufigste Element und nach Aluminium
das zweithäufigste Metall. Auch kosmisch ist Eisen häufig (vgl. Abb. 1.12). Es gibt
reichhaltige Erzvorkommen. Die wichtigsten Eisenerze sind: Magneteisenstein
(Magnetit) Fe3O4, Roteisenstein Fe2O3 (Abarten sind Hämatit, Eisenglanz, Roter
Glaskopf) und Brauneisenstein Fe2O3 · n H2O (n z 1,5), das häufigste Eisenerz (Ab-
arten sind der Braune Glaskopf und Limonit). Brauneisensteinlager liegen bei Salzgit-
ter und Peine und in Lothringen; durch den Anteil an Vivianit Fe3(PO4)2 · 8 H2O
haben letztere einen hohen Gehalt an Phosphor. Weitere Eisenerze sind Spateisen-
stein (Siderit) FeCO3, Pyrit FeS2 und Magnetkies Fe1KxS.

Cobalt ist mit einem Anteil von 3 · 10K3 % in der Erdkruste ein seltenes Element.
Es kommt meist in sulfidischen Erzen vergesellschaftet mit Kupfer und Nickel vor.
In arsenidischen Erzen ist es mit Nickel und Edelmetallen vergesellschaftet. Cobalt-
mineralien sind Cobaltkies (Linneit) Co3S4, Carrolit CuCo2S4, Cobaltglanz CoAsS,
Speiscobalt (Co,Ni)As3.

Der Anteil an Nickel in der Erdkruste beträgt 10K2 %. Die wichtigsten Mineralien
sind Eisennickelkies (Pentlandit) (Fe,Ni)S, Garnierit (Ni,Mg)6[Si4O10](OH)8, Rot-
nickelkies NiAs, Weißnickelkies NiAs2. NiS ist mit Magnetkies und Kupferkies ver-
gesellschaftet, die arsenidischen Nickelerze meist mit Cobalt, Kupfer und Edel-
metallen.

5.15.4 Darstellung, Verwendung

5.15.4.1 Darstellung von metallischem Eisen

Die Hethiter in Kleinasien waren die ersten, die Eisen verarbeiteten und die Eisen-
zeit löste die Bronzezeit etwa um 1200 v. Chr. ab. Der erste Hochofen wurde im 14.
Jhdt. gebaut. Eisen ist für unsere Zivilisation das bei weitem wichtigste Gebrauchs-
metall. Die Weltproduktion einiger Metalle ist in der Abb. 5.73 dargestellt. Die
Menge produzierten Roheisens ist mehr als zehnmal so groß wie die aller anderen
Metalle zusammen. Stahl wird etwa zwanzigmal mehr hergestellt als Aluminium, das
in der Weltproduktion den zweiten Platz einnimmt. Da zur Stahlproduktion auch



850 5 Die Elemente der Nebengruppe

Stahl

Roheisen

2008 2008

40

38

36

34

32

30

28

26

24

22

20

18

16

14

12

10

8

6

4

2

0

Cu

Zn

Pb

Al

14

13

12

11

10

9

8

7

6

5

4

3

2

1

0

m (108 t)

m (106 t)

Abbildung 5.73 Weltproduktion einiger Metalle.

Eisen-Schrott eingesetzt wird (s. S. 854 u. S. 855) ist die erzeugte Stahlmenge höher
als die von Roheisen. Die stürmische industrielle Entwicklung nach dem 2. Weltkrieg
ist auch am Anwachsen der Weltproduktion der Metalle abzulesen (Abb. 5.74).

Reines Eisen. Im Labor erhält man chemisch reines Eisen mit folgenden Metho-
den: Reduktion von Oxiden mit Wasserstoff bei 400K700 (C. In höchster Reinheit
durch Pyrolyse von Eisencarbonyl Fe(CO)5 bei 250 (C. Elektrolyse wässriger Eisen-
salzlösungen.

Erzeugung von Roheisen. Roheisen wird durch Reduktion von oxidischen Eisen-
erzen mit Koks hergestellt. Verwendet werden in der Bundesrepublik Deutschland
importierte Eisenerze mit einem durchschnittlichen Eisenanteil von 64 %. Der Ei-
senerzbergbau in Deutschland ist seit einigen Jahren eingestellt. 2008 betrug die
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Abbildung 5.74 Entwicklung der Weltproduktion von Stahl, Roheisen, Aluminium, Kupfer,
Zink und Blei seit 1930. Die starke Zunahme der Stahlproduktion seit 2000 ist hauptsächlich
durch das enorme Wirtschaftswachstum in China verursacht.

Weltproduktion an Roheisen 927 · 106 t. Davon wurden über 90 % mit dem Hoch-
ofenverfahren gewonnen. Andere Verfahren wie die Reduktion der Eisenerze mit
Kohle in Drehrohröfen zu Eisenschwamm spielen nur eine untergeordnete Rolle.

Der Hochofen (Abb. 5.75) wird von oben abwechselnd mit Schichten aus Koks
und Erz beschickt. Den Erzen werden Zuschläge zugesetzt, die während des Hoch-
ofenprozesses mit den Erzbeimengungen (Gangart) leicht schmelzbare Calciumalu-
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Abbildung 5.75 Schematische Darstellung eines Hochofens. Die Höhe beträgt etwa 30 m,
der Gestelldurchmesser 10K15 m, das Fassungsvermögen bis 4 000 m3. 2005 waren in Deutsch-
land 18 Hochöfen in Betrieb, zwölf sind museal erhalten.

miniumsilicate (Schlacke) bilden. Ist die Gangart Al2O3- und SiO2-haltig, setzt man
CaO-haltige Zuschläge zu (Kalkstein, Dolomit). Bei CaO-haltigen Gangarten müs-
sen die Zuschläge SiO2- und Al2O3-haltig sein (Feldspat, Schichtsilicate). In den
Hochofen wird von unten auf 1 000K1 300 (C erhitzte Luft (Wind) eingeblasen, der
teilweise bis zu 3,5 % Sauerstoff zugesetzt wird. An der Einblasstelle verbrennt der
Koks mit dem Sauerstoffüberschuss zunächst zu Kohlenstoffdioxid CO2. Es entste-
hen Temperaturen bis 2 300 (C.

C C O2 $% CO2 ΔH( Z K394 kJ.mol

Das CO2 reagiert sofort mit dem heißen Koks gemäß dem Boudouard-Gleichgewicht
(vgl. Abb. 3.22) unter Wärmeverbrauch zu Kohlenstoffmonooxid CO.

CO2CC # 2 CO ΔH( Z C173 kJ.mol

Dadurch kühlt sich das Gas ab, die Temperaturen im unteren Teil des Hochofens
(Rast) betragen ca. 1 600 (C.

In den Erzschichten werden die Eisenoxide von CO stufenweise reduziert. Im
unteren Teil des Hochofens liegt das bereits teilreduzierte Eisenerz überwiegend als
Wüstit „FeO“ vor. Dieses wird durch CO zu Eisen reduziert.

FeO C CO $% Fe C CO2 ΔH( Z K17 kJ.mol
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Das entstehende CO2 wandelt sich in der darüberliegenden Koksschicht auf Grund
des Boudouard-Gleichgewichts wieder in CO um, dieses wirkt in der folgenden Erz-
schicht erneut reduzierend usw. Insgesamt findet also die Reaktion

2 FeO C C $% 2 Fe C CO2 ΔH( Z C138 kJ.mol

statt. Dieser in zwei Schritten ablaufende Vorgang wird „direkte Reduktion“ ge-
nannt.

Sobald die Temperatur des aufsteigenden Gases kleiner als 900K1 000 (C wird,
stellt sich das Boudouard-Gleichgewicht nicht mehr mit ausreichender Geschwindig-
keit ein. Es findet nur noch die Reduktion von Eisenoxid unter Bildung von CO2

statt. Diesen Vorgang bezeichnet man als „indirekte Reduktion“. Im oberen Teil
des Hochofens erfolgt hauptsächlich die indirekte Reduktion von Fe2O3 und Fe3O4

zu FeO.

3 Fe2O3 C CO $% 2 Fe3O4 C CO2 ΔH( Z K47 kJ.mol

Fe3O4 C CO $% 3 FeO C CO2 ΔH( Z C37 kJ.mol

Im oberen kälteren Teil des Schachts erfolgt keine Reduktion mehr, durch die heißen
Gase wird nur die Beschickung vorgewärmt. Das entweichende Gichtgas besteht aus
etwa 55 % N2, 30 % CO und 15 % CO2 (Heizwert ca. 4 000 kJ.m3).

In Eisen können sich maximal 4,3 % Kohlenstoff lösen (Abb. 5.77), dadurch wird
der Schmelzpunkt des Roheisens auf 1 100K1 200 (C erniedrigt (Schmelzpunkt von
reinem Eisen 1 539 (C). Durch Kontakt mit dem Koks löst das flüssige Eisen Kohlen-
stoff bis zur Sättigung. In der unteren heißen Zone des Hochofens tropft verflüssigtes
Eisen nach unten und sammelt sich im Gestell unterhalb der flüssigen, spezifisch
leichteren Schlacke. Die Schlacke schützt das Roheisen vor Oxidation durch die ein-
geblasene Heißluft. Das flüssige Roheisen und die flüssige Schlacke werden von Zeit
zu Zeit durch das Stichloch abgelassen (Abstich). Die Schlacke wird als Straßenbau-
material oder zur Zementherstellung verwendet.

Ein Hochofen kann jahrelang kontinuierlich in Betrieb sein und täglich bis 10 000 t
Roheisen erzeugen. Für 1 t erzeugtes Roheisen benötigt man etwa ½ t Kohle und es
entstehen 300 kg Schlacke. Das Roheisen enthält 3,5K4,5 % Kohlenstoff, 0,5K3 %
Silicium, 0,2K5,0 % Mangan, bis 2 % Phosphor und Spuren Schwefel (! 0,06 %).

Stahlerzeugung. Eisen ist nur walzbar und schmiedbar, wenn der Kohlenstoffge-
halt kleiner als 2,1 % ist (vgl. Abb. 5.77). Roheisen ist wegen des hohen Kohlenstoff-
gehalts spröde und erweicht beim Erhitzen plötzlich. Es kann daher nur vergossen,
aber nicht gewalzt und geschweißt werden. Um es in verformbares Eisen (Stahl) zu
überführen, muss der Kohlenstoffgehalt herabgesetzt werden. Er ist im Stahl meist
kleiner als 1 %. Außerdem müssen störende Begleitelemente wie Phosphor, Schwe-
fel, Silicium, Sauerstoff auf niedrige Restgehalte gebracht werden. Dies geschieht
durch mehrere Raffinationsprozesse: Frischreaktionen, Desoxidationsreaktionen,
Entschwefelungsreaktionen und Entgasungsreaktionen.

Beim Frischen wird Sauerstoff in flüssiges Eisen eingeblasen. Es bildet sich primär
flüssiges Eisenoxid, außerdem löst sich Sauerstoff im Eisen. An der Grenzfläche



854 5 Die Elemente der Nebengruppe

Metall-Oxid oxidiert das Eisenoxid die Begleitelemente Silicium, Mangan und Phos-
phor, die Reaktionsprodukte lösen sich im Eisenoxid.

Si C 2 FeO $% SiO2 C 2 Fe
Mn C FeO $% MnO C Fe
2 P C 5 FeO $% P2O5 C 5 Fe

Zur Verschlackung der Oxide wird CaO zugesetzt. Der Kohlenstoff reagiert mit dem
im flüssigen Eisen gelösten Sauerstoff zu Kohlenstoffmonooxid.

Alle Vorgänge sind exotherm und beheizen die Schmelze.
Im Stahl gelöster Sauerstoff verursacht bei der Erstarrung des Stahls schädliche

oxidische Einschlüsse. Flüssiger Stahl muss daher desoxidiert werden. Das wirk-
samste Desoxidationsmittel ist Aluminium, das mit dem gelösten Sauerstoff zu
Al2O3 reagiert.

Bei der Entschwefelung z. B. mit Calcium, Magnesium oder Calciumcarbid wird
der gelöste Schwefel in Sulfid überführt.

Kohlenstoffmonooxid und atomar gelöster Wasserstoff werden durch Entgasung
unter vermindertem Druck entfernt.

Windfrischverfahren sind das 1855 entwickelte Bessemer-Verfahren und das 1877
entwickelte Thomas-Verfahren. Das Frischen des Roheisens erfolgt in birnenförmi-
gen, kippbaren eisernen Gefäßen (Konverter), die mit feuerfestem Material ausge-
kleidet sind. Durch Bodendüsen des Konverters wird Luft eingeblasen. Der erzeugte
Stahl besitzt einen relativ hohen Stickstoffgehalt. Beim Thomas-Verfahren wird
phosphorreiches Roheisen verblasen, die Schlacke (Thomasphosphat) kann als Dün-
gemittel verwendet werden. Beim Siemens-Martin-Verfahren, seit 1864 eingesetzt,
wird der Stahl aus Roheisen und Schrott erzeugt. Als Ofen wird ein feuerfest ausge-
kleideter kippbarer eiserner Trog (Herd) benutzt. Mit einem heißen Brenngas-Luft-
Gemisch wird das Eisen-Schrott-Gemisch aufgeschmolzen. Das Frischen erfolgt teil-
weise durch den Sauerstoffgehalt des Schrotts (Herdfrischverfahren), die Frischzeit
beträgt 3K5 Stunden. In der Bundesrepublik Deutschland wurden das letzte Tho-
masstahlwerk 1975 und das letzte Siemens-Martin-Stahlwerk 1982 stillgelegt.

Neuere Verfahren

Sauerstoffaufblas- oder LD-Verfahren (Linz-Donawitz-Verfahren, 1949 in Österreich
in Betrieb genommen). Ein mit Dolomit und Magnesit feuerfest ausgekleideter Kon-
verter (Abb. 5.76) enthält Roheisen, Schrott und Kalk. Auf die Schmelze wird mit
einer wassergekühlten Lanze Sauerstoff mit 6K10 bar aufgeblasen. Durch den Gas-
strahl und das beim Frischen entstandene CO wird das Bad durchmischt. Die Blas-
zeit beträgt 12K20 Minuten, die Badtemperatur steigt von 1 350 auf 1 650 (C. Der
Kohlenstoffgehalt sinkt auf 0,04K0,1 %. Pro t Stahl können 240K270 kg Schrott
zugesetzt werden; die Sauerstoffzufuhr beträgt 400K700 m3

.min. Die Konverter ha-
ben Fassungsvermögen von 200K400 t. Alle 30 min erfolgt ein Abstich, die Monats-
leistung ist ca. 0,5 · 106 t Stahl. Bei phosphorreichen Roheisensorten wird zusammen
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Abbildung 5.76 Schema eines LD-Konverters (Blasstellung). Zum Abstich wird der Kon-
verter gekippt (Kippstellung). Typische Endzusammensetzung des Stahls in %: C 0,059, Mn
0,31, P 0,018, S 0,019, N 0,003, O 0,083.

mit dem Sauerstoff Kalkstaub aufgeblasen. Es entsteht eine Phosphatschlacke (Tho-
mas-Schlacke), die als Düngemittel verwendet wird.

Ende der 60er Jahre wurde mit dem OBM-Verfahren (Oxygen-Bodenblasen-Ma-
ximilianshütte) ein Sauerstoffbodenblasverfahren entwickelt. Der Sauerstoff tritt
durch Düsen im Konverterboden in die Schmelze ein. Dem Sauerstoff werden
3K5 % Kohlenwasserstoffe zugesetzt, dadurch beginnt die Reaktion mit der Eisen-
schmelze erst in einigem Abstand von der Düsenmündung, so dass die feuerfeste
Auskleidung standhält.

Seit Mitte der 70er Jahre werden kombinierte Blasverfahren verwendet, bei denen
die Aufblastechnik und die Bodenblastechnik in einem Prozess vereint sind. Die
Vorteile sind bessere Baddurchmischung, damit bessere Gleichgewichtseinstellung,
geringere Verschlackung von Eisen (höhere Stahlausbeute), bessere Entphospho-
rung, sehr definierte und geringe (! 0,02 %) Kohlenstoffgehalte.

Elektrostahlverfahren. Der Stahl wird in Lichtbogen- oder Induktionsöfen er-
schmolzen. Ein bis 8 000 (C heißer Lichtbogen überträgt Wärme durch Strahlung.
Bei Massenstählen wird unlegierter Schrott mit Kohle eingeschmolzen. Anschließend
erfolgt das Frischen. Aus hochwertigem Schrott werden Edelstähle hergestellt.

2004 wurden weltweit 1 060 · 106 t Stahl produziert, 2002 903 · 106 t, davon 60 %
als Oxygenstahl und 35 % als Elektrostahl. 2008 wurden weltweit 1333 · 106 t Roh-
stahl erzeugt.

Nach dem Frischen des Eisens im Konverter oder im Lichtbogenofen wird der
Stahl nachbehandelt, um die endgültige chemische Zusammensetzung einzustellen.
Die Nachbehandlung erfolgt in der Pfanne, einem topfförmigen Gefäß (Fassungsver-
mögen bis 300 t, feuerfest ausgekleidet). Bei der Nachbehandlung erfolgt Desoxida-
tion, Entschwefelung und Entgasung (vgl. S. 852).
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Abbildung 5.77 Zustandsdiagramm Eisen-Kohlenstoff (Prozentangaben in Massenantei-
len). In α-Eisen (kubisch-raumzentriert) lösen sich maximal 0,018 % C. In den Mischkristallen
(Ferrit) besetzen die C-Atome Würfelkanten. In γ-Eisen (kubisch-flächenzentriert) lösen sich
maximal 2,1 % C; die C-Atome besetzen in den Mischkristallen (Austenit) auch Würfelmitten.
Die Mischkristalle sind also Einlagerungsmischkristalle. Eisen ist bis zum Gehalt von 2,1 % C
schmied- und walzbar. In geschmolzenem Eisen ist bei 1 150 (C 4,3 % C löslich, die Löslichkeit
nimmt mit steigender Temperatur zu.
Kühlt man eine Schmelze, die mehr als 4,3 % C enthält sehr langsam ab, scheidet sich Graphit
aus. Kühlt man schneller ab, so scheidet sich Cementit Fe3C (deutsch auch Zementit) aus.
Cementit ist bei Raumtemperatur metastabil. Wird der C-Gehalt von 4,3 % erreicht, entsteht
das als Ledeburit bezeichnete Gemisch aus Austenit und Cementit. Aus Schmelzen mit klei-
nen C-Gehalten scheidet sich zunächst δ-Ferrit, dann Austenit aus, bis wieder die eutektische
Zusammensetzung mit 4,3 % C erreicht wird.
Wenn man Austenit, der 2,1 % C enthält, von 1 150 (C auf 723 (C abkühlt, so scheidet sich
Cementit aus, der C-Gehalt des Austenits verringert sich. Erreicht der C-Gehalt der Austenits
0,8 %, scheidet sich ein als Perlit bezeichnetes Gemisch von Ferrit und Cementit aus. Schreckt
man Austenit auf Temperaturen unter 150 (C ab, so wandelt er sich in metastabilen Martensit
um. Martensit ist ein durch den hohen C-Gehalt tetragonal deformiertes α-Eisen (das α-Eisen
ist mit C übersättigt). Perlit ist weich, Martensit ist hart und spröde. Erhitzt man Martensit
auf 200K300 (C, zerfällt er in Ferrit und Cementit. Auch wenn die Zusammensetzung die
gleiche ist wie bei Perlit, erhält man einen Stahl mit einer gröberen mikrokristallinen Struktur,
er wird Sorbit genannt. Die Umwandlung von Martensit in Sorbit verringert die Härte, aber
erhöht die Zähigkeit.
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Die Eigenschaften des Stahls hängen nicht nur von seiner chemischen Zusammen-
setzung ab, sondern auch von der Wärmebehandlung. Für den Einfluss der Wärmebe-
handlung ist das Zustandsdiagramm EisenKKohlenstoff die Grundlage (Abb. 5.77).
Hohe Anforderungen an Stähle wie Härte, Zähigkeit, Festigkeit und Korrosionsbe-
ständigkeit werden durch Zugabe von Legierungselementen erreicht. Chrom verbes-
sert die Härte und Warmfestigkeit. Bei Cr-Gehalten O12 % werden die Stähle korro-
sionsbeständig. Der korrosionsbeständige V2A-Stahl enthält 70 % Fe, 20 % Cr, 8 %
Ni und etwas Si, C, Mn. Die Korrosionsbeständigkeit beruht auf der schnellen Bil-
dung einer chromreichen Oxidschicht. Nickel und Vanadium erhöhen die Zähigkeit,
Molybdän erhöht die Warmfestigkeit, Wolfram die Härte. Die Legierungen enthalten
meist mehrere Legierungselemente. Dadurch entstehen teilweise Eigenschaften, die
aus der Wirkung der einzelnen Elemente nicht zu erwarten sind.

5.15.4.2 Herstellung von Nickel und Cobalt

Die Herstellung von Nickel ist kompliziert, die Verfahren sind vielfältig und den zu
verarbeitenden Erzen angepasst. Gegenwärtig werden 60 % der Weltnickelproduk-
tion aus sulfidischen Nickel-Eisen-Kupfer-Erzen (vgl. S. 849) gewonnen. Durch Teil-
abröstung erhält man Fe2O3, das mit SiO2 zu Eisensilicat verschlackt wird. Es ent-
steht ein Kupfer-Nickel-Rohstein, der FeS, NiS und Cu2S (10K25 % Cu C Ni) ent-
hält. Im Konverter wird das FeS des Rohsteins durch eingeblasene Luft oxidiert und
mit SiO2 verschlackt. Man erhält einen Nickel-Feinstein, der aus Ni3S2 und Cu2S
besteht. Der Feinstein wird unterschiedlich weiterverarbeitet. Mit dem Röstreduk-
tionsverfahren (vgl. S. 546.47) wird z. B. Monelmetall (Legierung aus 70 % Ni und
30 % Cu) hergestellt. Beim Carbonylverfahren (Mond-Prozess) wird metallisches
fein verteiltes Nickel bei niedriger Temperatur zu Nickeltetracarbonyl umgesetzt und
dieses bei höherer Temperatur zersetzt (vgl. Abschn. 5.11.4 Chemische Transport-
reaktionen).

Ni C 4 CO 2)))5
180K200 +C

50K100 +C
Ni(CO)4

Das so erhaltene Nickel enthält 99,8K99,9 % Ni. Das fein verteilte Nickel erhält
man durch Rösten des Feinsteins und Reduktion des entstandenen NiO mit H2 bei
700K800 (C zu Nickelschwamm.

Zur Nickelgewinnung durch Elektrolyse ist sowohl eine Ni-Cu-Legierung als auch
Nickelfeinstein geeignet. Zum Unterschied zur Auflösung metallischer Anoden ent-
steht bei der Auflösung von Nickelfeinsteinanoden Schwefel.

Ni3S2 $% 3 Ni2C C 1
4 S8 C 6 eK

Kupfer muss aus dem Elektrolyten entfernt werden.
Nickel wird überwiegend für Legierungen verwendet. Es erhöht die Härte, Zähig-

keit und Korrosionsbeständigkeit von Stählen. Niedrig legiertes Nickel wird für
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Zündkerzen, Thermoelemente und im Apparatebau gebraucht. Reines Nickel wird
zur galvanischen Vernickelung verwendet, als fein verteiltes Metall für Hydrierungs-
katalysatoren. Wegen der Beständigkeit gegen Fluor werden aus Nickel und Monel
Apparaturen zur Darstellung von Fluor hergestellt. Ni(OH)2 wird für Ni.Cd- und
Ni.Fe-Elemente gebraucht (vgl. S. 395).

Cobalt. Wegen der wechselnden Vergesellschaftung von Cobalterzen gibt es für
die Aufbereitung kein Standardverfahren. Aus den Nickel-Cobalt-Kupfer-Erzen wird
z. B. durch reduzierendes Schmelzen ein Rohstein hergestellt, der aus einer Co-Cu-
Fe-Ni-Legierung besteht. Aus dem Rohstein wird mit verd. Schwefelsäure Eisen,
Cobalt und Nickel gelöst. Nach Ausfällung des Eisens wird Cobalt durch Oxidation
mit Hypochlorit als Cobalt(III)-oxid-Hydrat ausgefällt.

2 Co2C C ClOK C 4 OHK C (nK2) H2O $% Co2O3 · n H2O C ClK

Cobaltoxid-Hydrat wird zu Co3O4 calciniert. Dieses wird mit Kohle oder Wasserstoff
bzw. aluminothermisch zu Cobalt reduziert.

Cobalt wird überwiegend zur Herstellung von Legierungen verwendet. Magnetle-
gierungen für permanente Magnete enthalten bis 40 % Co, hochtemperaturbestän-
dige Legierungen bis 70 % Co, hochfeste Werkzeugstähle bis 16 % Co. Hartmetalle
(vgl. S. 208) enthalten WC oder TiC als Hartstoff und Cobalt als Bindemetall
(3K30 %). Die Oxide CoO und Co3O4 werden in der Glas- und Keramikindustrie
(Blaufärbung) gebraucht. LiCoO2 wird für Elektroden in Lithium-Ionen-Akkumula-
toren verwendet (s. S. 395). C27

60 o wird als Quelle für γ-Strahlen verwendet.

5.15.5 Verbindungen des Eisens

5.15.5.1 Eisen(II)- und Eisen(III)-Verbindungen (d6, d5)

Die wichtigsten Oxidationszahlen des Eisens sind C2 und C3. In wässrigen Lösun-
gen, die keine anderen Komplexbildner enthalten, ist Fe(II) als das blassblaugrüne
Ion [Fe(H2O)6]2D vorhanden. Es reagiert nur schwach sauer.

[Fe(H2O)6]2 C C H2O # [Fe(H2O)5OH]C C H3OC K Z 10K 7

Die fast farblosen [Fe(H2O)6]3D-Ionen sind nur in stark saurer Lösung bei pH z 0
stabil. Im Bereich bis pH Z 3 existieren die folgenden Gleichgewichte.
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Bei höheren pH-Werten entstehen höher kondensierte Komplexe, es bilden sich
kolloidale Gele, schließlich fällt rotbraunes, gallertartiges Eisen(III)-oxid-Hydrat
Fe2O3 · n H2O aus.

Das Redoxgleichgewicht Fe3 C C e K # Fe2 C hängt sehr stark vom pH-Wert und
von der Gegenwart komplex bildender Liganden ab. Mit der Nernst-Beziehung (vgl.
S. 373) erhält man für 25 (C

E Z E+C 0,059 lg
cFe3C

cFe2C
E+ Z C0,77 V

Fe2C-Ionen sind in saurer Lösung stabil, werden aber durch Luftsauerstoff oxidiert
(1

2 O2 C 2 H3OC C 2 eK # 3 H2O E+ Z C1,23 V).

2 Fe2C C 1
2 O2 C 2 H3OC $% 2 Fe3C C 3 H2O

In alkalischer Lösung ändert sich das Redoxpotential drastisch. Fe(II) und Fe(III)
liegen als Hydroxide vor und die Konzentrationen der freien Ionen sind durch die
Löslichkeitsprodukte bestimmt. Aus cFe3C $ cOHK

3 Z 5 $ 10K 38 und cFe2C $ cOHK
2 Z

2 $ 10K 15 folgt mit cOHK Z 1 mol.l

E Z C0,77 V C 0,059 V lg
5 $ 10K38

2 $ 10K15
Z K0,56 V

In alkalischer Lösung kann Fe(II) Nitrate zu NH3 und Cu2C zu Cu reduzieren.
Fe(OH)2 wird an der Luft sofort zu Fe2O3 · n 2O oxidiert.

Eisen(II)-Salze sind zahlreich, sie ähneln den Magnesiumsalzen. Es sind meist
grüne, hydratisierte, kristalline Substanzen, die das oktaedrische [Fe(H2O)6]2C-Ion
enthalten.

Beispiele:

FeSO4 · 7 H2O (Eisenvitriol), Fe(ClO4)2 · 6 H2O, (NH4)2Fe(SO4)2 · 6 H2O
(Mohr’sches Salz) ist luftbeständig und eignet sich zur Herstellung von Maß-
lösungen.

Eisen(II)-carbonat FeCO3 kommt in der Natur als Siderit vor. In CO2-haltigem Was-
ser löst es sich unter Bildung von Eisen(II)-hydrogencarbonat (vgl. S. 557).

FeCO3 C H2O C CO2 # Fe(HCO3)2

Aus diesen Lösungen entsteht durch Oxidation mit Luftsauerstoff Fe2O3 · n H2O.
Die Reinigung von eisenhaltigen Wässern kann daher durch Einleiten von Sauer-
stoff erfolgen.

Eisen(III)-Salze. Fe(III) bildet mit den meisten Anionen Salze, die den Alumini-
umsalzen ähneln. Die Hydrate enthalten das oktaedrische Ion [Fe(H2O)6]3C und
sind blassrosa bis farblos.

Beispiele:

Fe(ClO4)3 · 10 H2O, Alaune [M
C1

(H2O)6][Fe
C3

(H2O)6](SO4)2
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Fe(III) ist weniger basisch als Fe(II). Es bildet daher z. B. kein beständiges Carbonat.
Lösungen von Fe(III)-Salzen reagieren stark sauer und sind gelb. Die gelbe Farbe
entsteht durch Charge-Transfer-Banden (vgl. Abschn. 5.4.8) von Hydroxido-Ionen,
wie in [Fe(H2O)5OH]2C.

Sauerstoffverbindungen

Eisen(II)-hydroxid Fe(OH)2 fällt aus Fe(II)-Salzlösungen unter Sauerstoffausschluss
mit OHK-Ionen als weißer flockiger Niederschlag aus. In Gegenwart von Ammoni-
umsalzen unterbleibt die Fällung, da Fe(II) als Komplex [Fe(NH3)6]2C gelöst bleibt.
An der Luft oxidiert sich Fe(OH)2 leicht zu Fe2O3 · n H2O (vgl. S. 859). Kristallines
Fe(OH)2 ist isotyp mit Mg(OH)2. Fe(OH)2 ist amphoter, es löst sich in konz. Laugen
unter Bildung von blaugrünen Hydroxidoferraten(II), z. B. Na4[Fe(OH)6].

Eisen(III)-oxid-Hydrat. Eisen(III)-oxidhydroxid. Aus Fe(III)-Salzlösungen fällt
mit OHK-Ionen das braune amorphe Eisen(III)-oxid-Hydrat Fe2O3 · n H2O aus. Der
Niederschlag löst sich leicht in Säuren, praktisch nicht in Laugen. Nur mit heißen
konz. Basen kann man die Hydroxidoferrate(III) M3

2C[Fe(OH)6]2 (M Z Sr, Ba) her-
stellen. Beim Erwärmen geht Fe2O3 · n H2O in α-Fe2O3 über. Eisen(III)-oxidhydro-
xid existiert in mehreren Modifikationen. Aus α-FeO(OH) (Goethit), das auch na-
türlich vorkommt, entsteht beim Erhitzen α-Fe2O3. Die metastabile Modifikation γ-
FeO(OH) (Lepidokrokit) geht durch Wasserabspaltung in γ-Fe2O3 über. Der bei der
Oxidation von Eisen an feuchter Luft entstehende Rost ist γ-FeO(OH).

Eisen(II)-oxid Fe1LxO (Wüstit) ist nur oberhalb 560(C als nichtstöchiometrische
Verbindung stabil. Bei 1 000 (C ist der Bereich der Zusammensetzung
Fe0,95OKFe0,88O (Abb. 5.78). Fe1KxO kristallisiert im NaCl-Typ mit Leerstellen im
Kationenteilgitter. Der Eisenunterschuss wird durch Fe3C-Ionen ausgeglichen.
Fe0,95O hat also die Zusammensetzung Fe0,85

2C Fe0,10
3C Fe,0,05O ( Fe, Z Leerstelle).

Unterhalb 560 (C disproportioniert „FeO“ in α-Fe und Fe3O4; durch schnelles Ab-
kühlen erhält man es bei Raumtemperatur als metastabile Verbindung. Man erhält
Fe1KxO als schwarzes Pulver durch thermische Zersetzung von Eisen(II)-oxalat im
Vakuum oder durch Reduktion von Fe2O3 mit H2. Stöchiometrisches FeO erhält
man aus Fe1KxO und Fe bei 780 (C und 50 kbar.

Eisen(II,III)-oxid Fe3O4 (Smp. 1 538 (C) kommt als schwarzes Mineral Magnetit

vor. Es kristallisiert in der inversen Spinell-Struktur Fe
C3

(Fe
C2

Fe
C3

)O4. Auf den Oktaeder-
plätzen erfolgt ein schneller Elektronenaustausch zwischen den Fe2C- und Fe3C-
Ionen (vgl. S. 704). Daher ist Fe3O4 ein guter elektrischer Leiter. Außerdem ist Fe3O4

stark ferrimagnetisch (vgl. S. 699). Fe3O4 ist beständig gegen Säuren, Basen und
Chlor, es wird daher für Elektroden verwendet.

Eisen(III)-oxid Fe2O3 (Smp. 1 565 (C). Die wichtigsten Modifikationen sind α-
Fe2O3 und γ-Fe2O3. α-Fe2O3 kristallisiert im Korund-Typ, es kommt in der Natur als
Hämatit vor. γ-Fe2O3 kristallisiert in einer Defektspinellstruktur mit Leerstellen im
oktaedrisch koordinierten Teilgitter: Fe8

3C(Fe13 1
3

3C Fe,2 2
3
)O32. Es ist wie Fe3O4 ferri-
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Abbildung 5.78 Ausschnitt aus dem Zustandsdiagramm Eisen-Sauerstoff.
FeO ist als nichtstöchiometrische Verbindung Fe1KxO nur oberhalb 560 (C stabil. Bei Raum-
temperatur ist es metastabil. Fe2O3 und Fe3O4 sind bei Raumtemperatur stöchiometrische
Verbindungen. Oberhalb 1 000 (C hat Magnetit einen Homogenitätsbereich mit einem Fe3C

.

Fe2C-Verhältnis größer als zwei.

magnetisch und wird für Magnetbänder verwendet. Man erhält es durch Oxidation
von Fe3O4 bei 250K300 (C.

2 Fe3O4 C 1
2 O2 $% 3 γ-Fe2O3

Oberhalb 300(C wandelt sich γ-Fe2O3 in α-Fe2O3 um.

γ-Fe2O3 $% α-Fe2O3

Beim Erhitzen auf 1 000 (C im Vakuum oder auf 1 400 (C in Luft spaltet α-Fe2O3

Sauerstoff ab.

3 α-Fe2O3 $% 2 Fe3O4 C 1
2 O2

Die Eigenschaften von α-Fe2O3 hängen von der thermischen Vorbehandlung ab.
Geglühtes Fe2O3 ist hart und auch in heißen konz. Säuren wenig löslich. Je nach
Korngröße ist es hellrot bis purpurviolett und wird als Malerfarbe verwendet.

Eisenoxidpigmente wurden schon in prähistorischen Zeiten verwendet. Farbge-
bende Verbindungen sind: α-FeOOH (gelb), α-Fe2O3 (rot) und Fe3O4 (schwarz).
Der Farbton kann durch Brennen und Korngröße verändert werden. Der gegenwär-
tige Bedarf ist groß für Farben und Lacke sowie zur Einfärbung von Betonbaustof-
fen, und es sind mengenmäßig die wichtigsten Pigmente.

Ferrite sind wegen ihrer magnetischen Eigenschaften technisch wichtig. Ferrite der
Zusammensetzung MFe2O4 (M Z Fe, Co, Ni, Zn, Cd) kristallisieren in der Spinell-
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Struktur (vgl. S. 83), Ferrite der Zusammensetzung M3Fe5O12 (M Z Y, Gd, Tb, Dy,
Ho, Er, Tm, Yb, Lu) in der Granat-Struktur (vgl. S. 700). Die magnetischen Eigen-
schaften dieser Spinelle und Granate werden im Abschnitt 5.1.6 Ferrimagnetismus
behandelt. Spinell-Ferrite dienen als Hochfrequenz-Transformatoren und als Spei-
cherelemente in Computern, der Yttrium-Eisen-Granat (YIG) in Radarsystemen als
Mikrowellenfilter.

Die Verbindungen BaFe12O19, Ba2M2Fe12O22 und BaM2Fe16O27 (M Z Zn, Ni, Co,
Fe) gehören zu den ferrimagnetischen hexagonalen Ferriten, die in komplizierten
Schichtstrukturen kristallisieren. Sie werden als Permanentmagnete verwendet.

Halogenverbindungen

Die Eisen(II)-Halogenide FeX2 (X Z F, Cl, Br, I) sind wasserfrei und als Hydrate
bekannt. FeF2 kristallisiert im Rutil-Typ, FeCl2 im CdCl2-Typ, FeBr2 und FeI2 im
CdI2-Typ.

FeCl2 (Smp. 674 (C) erhält man durch Erhitzen von Eisen mit trockenem HCl-
Gas. Löst man Eisen in Salzsäure, so kristallisiert unterhalb 12 (C das blassgrüne
Hexahydrat FeCl2 · 6 H2O aus, das den oktaedrischen trans-Chloridokomplex
[FeCl2(H2O)4] enthält.

Die direkte Halogenierung von Eisen führt zu den wasserfreien Eisen(III)-Halo-
geniden FeX3 (X Z F, Cl, Br). FeI3 ist nicht bekannt. Auch in Lösungen wird IK von
Fe3C oxidiert.

Fe3C C IK $% Fe2C C 1
2 I2

Aus Eisen und Iod entsteht daher das Diiodid.
Beim Erhitzen der Eisen(III)-Halogenide im Vakuum entstehen die Eisen(II)-Ha-

logenide.

FeX3 $% FeX2 C 1
2 X2

FeCl3 und FeBr3 ähneln den entsprechenden Aluminiumhalogeniden. FeCl3 subli-
miert bei 120 (C, schmilzt bei 306 (C und kristallisiert in einer dem AlCl3 ähnlichen
Schichtstruktur mit Fe3C-Ionen in den oktaedrischen Lücken einer hexagonal-dich-
ten Packung von ClK-Ionen. Bei 400 (C enthält der Dampf Fe2Cl6-Moleküle, ober-
halb 800 (C FeCl3-Moleküle.

FeCl3 ist in Wasser gut löslich. Aus den Lösungen kristallisieren verschiedene Hy-
drate, z. B. das Hexahydrat FeCl3 · 6 H2O mit der Struktur [FeCl2(H2O)4]Cl · 2 H2O.
FeCl3-Lösungen reagieren auf Grund der Protolyse des Ions [Fe(H2O)6]3C sauer
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(vgl. S. 858). In salzsauren Lösungen bilden sich gelbe Chloridokomplexe, z. B. das
tetraedrische Ion [FeCl4]L.

Schwefelverbindungen

Eisen(II)-sulfid FeS entsteht in exothermer Reaktion aus den Elementen. Es kristal-
lisiert im NiAs-Typ, schmilzt bei 1 190 (C und entwickelt mit Säuren H2S.

FeS C 2 HCl $% FeCl2 C H2S

In der Natur kommt Magnetkies mit der ungefähren Zusammensetzung Fe0,9S vor.
FeS2 ist aus Fe2C- und S2

2K-Baugruppen aufgebaut. Es kommt in der Natur als
messingfarbener Pyrit (Abb. 5.79) und als Markasit vor.

Eisen(III)-sulfid Fe2S3 zersetzt sich oberhalb 20 (C. Ein Eisen(III)-sulfid ist das

Doppelsulfid Kupferkies Cu
C1

Fe
C3

S2 (Abb. 5.80), ein wichtiges Mineral.
Eisen-Schwefel-Cluster. Strukturell analog den aktiven Zentren von Redoxsyste-

men in biologischen Systemen (z. B. in der Nitrogenase, durch die die Reduktion von
Luftstickstoff zu Ammoniak katalysiert wird) sind zweikernige und vierkernige Ei-
sen-Schwefel-Cluster (X Z SR, Cl, Br, I).

Fe

S

Abbildung 5.79 Struktur von Pyrit FeS2. Die Struktur kann von der NaCl-Struktur abgelei-
tet werden. Die Na-Positionen sind von Fe-Atomen, die Cl-Positionen von S2-Gruppen be-
setzt. Jedes Fe-Atom ist von 6 S-Atomen annähernd oktaedrisch umgeben. Sechs der S-Atome
sind markiert, sie koordinieren das Fe-Atom im Zentrum der oberen Würfelfläche. Im Pyrit-
Typ kristallisieren auch MnS2, CoS2, NiS2, RuS2, RhS2 und OsS2.
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Fe

S

Cu

Abbildung 5.80 Struktur von Chalkopyrit (Kupferkies) CuFeS2.
Die Metallatome sind tetraedrisch von Schwefel koordiniert. Jedes Schwefelatom ist tetraed-
risch von zwei Eisenatomen und zwei Kupferatomen umgeben. Sind alle Metallatome gleich,
dann ist die Struktur mit der Zinkblende-Struktur identisch (vgl. S. 79). Im Chalkopyrit-Typ
kristallisieren auch die Verbindungen CuMX2 (M Z Al, Ga, In; X Z S, Se, Te).

Die Cluster lassen sich leicht oxidieren und reduzieren. Die Cluster [Fe2S2X4]
können die Ladungen K2 bis K4, die Cluster [Fe4S4X4] die Ladungen K1 bis K4
annehmen. Auch in den Clustern, die formal Fe(II) und Fe(III) enthalten, sind alle
Fe-Atome infolge Elektronendelokalisierung äquivalent (vgl. Fe3O4, S. 704).

Komplexverbindungen

Es überwiegen oktaedrische Komplexe. In der Regel können Fe(II)-Komplexe zu
Fe(III)-Komplexen oxidiert werden. Die Stabilität der Oxidationsstufen hängt von
den Komplexliganden ab.

Beispiele:

[Fe(CN)6]3K # [Fe(CN)6]4K C eK E+ Z C0,36 V

[Fe(H2O)6]3C # [Fe(H2O)6]2C C eK E+ Z C0,77 V

[Fe(phen)3]3C # [Fe(phen)3]2C C eK E+ Z C1,12 V

Fe(III) hat eine große Affinität zu Liganden, die über Sauerstoffatome koordinieren.
Beispiele sind die Komplexe [Fe(PO4)3]6L, [Fe(HPO4)3]3K und [Fe(C2O4)3]3K. Zu
Amminliganden hat Fe(III) eine geringe Affinität, es existieren keine einfachen
Amminkomplexe in wässriger Lösung. Von Fe(II) dagegen sind die Komplexe
[Fe(NH3)6]2C und [Fe(en)3]2C bekannt.
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Die Stabilität der Fe(III)-Halogenidokomplexe sinkt von FK nach BrK. Fluoridio-
nen bilden stabile Komplexe, das vorherrschende Komplexion ist [FeF5(H2O)]2L.
Verknüpfte oktaedrische [FeF6]3K-Ionen treten z. B. in CsFeF4 auf. Die oktaedri-
schen Chloridokomplexe sind viel instabiler, und tetraedrische [FeCl4]K-Ionen sind
begünstigt.

Mit SCNK-Ionen bildet Fe(III) die blutroten oktaedrischen Komplexe
[Fe(SCN)(H2O)5]2D, [Fe(SCN)2(H2O)4]D und [Fe(SCN)3(H2O)3], die zum qualitati-
ven und quantitativen Nachweis von Eisen geeignet sind (vergleiche Abschn. 5.4.8).
Mit FK-Ionen erfolgt Entfärbung, da sich die stabileren Fluoridokomplexe bilden.
Eisen(III)-thiocyanat Fe(SCN)3 kann wasserfrei in violetten Kristallen oder als Tri-
hydrat Fe(SCN)3 · 3 H2O isoliert werden.

Alle bisher besprochenen Komplexe sind high-spin-Komplexe. Nur Liganden wie
Bipyridin (bipy), o-Phenanthrolin (phen) und CNK bilden low-spin-Komplexe.

Der Phenanthrolinkomplex wird als Redoxindikator (Ferroin) verwendet.

[Fe(phen)3]3C CeK

blau
# [Fe(phen)3]2C

rot

Die wichtigsten Komplexe sind die Cyanidokomplexe [Fe
C2

(CN)6]4 K und [Fe
C3

(CN)6]3K.
Hexacyanidoferrat(II) ist nicht thermodynamisch (s. Tab. 5.4 und obige E(-Werte)
aber kinetisch stabiler als Hexacyanidoferrat(III). Mit Salzsäure bildet sich die Hexa-
cyanidoeisen(II)-säure H4[Fe(CN)6], eine starke vierbasige Säure, die sich als weißes
Pulver isolieren lässt. Mit AgC-Ionen fällt nicht AgCN, sondern Ag4[Fe(CN)6] aus.
Mit Chlor- oder Bromwasser kann man Hexacyanidoferrat(II) zu Hexacyanidofer-
rat(III) oxidieren.

[Fe(CN)6]4K

gelb
C 1

2 Cl2 $% [Fe(CN)6]3K

rötlichgelb
C ClK

Die Hexacyanidoeisen(III)-säure H3[Fe(CN)6] kristallisiert in braunen Nadeln und
ist sehr unbeständig.

Die bekanntesten Salze sind Kaliumhexacyanidoferrat(II) K4[Fe(CN)6] (gelbes
Blutlaugensalz) und Kaliumhexacyanidoferrat(III) K3[Fe(CN)6] (rotes Blutlaugen-
salz). Im Gegensatz zu rotem Blutlaugensalz ist gelbes Blutlaugensalz ungiftig. Es
wird zur Schönung von Weinen verwendet (Ausfällung von Eisenionen).

Versetzt man eine [Fe(CN)6]4K-Lösung mit Fe3C-Ionen im Überschuss, so ent-
steht ein als unlösliches Berliner Blau (engl. Prussian blue) bezeichneter tiefblauer
Niederschlag (vgl. Abschn. 5.4.8). Berliner Blau wird technisch hergestellt und als
Malerfarbe, für blaue Tinten und als Wäscheblau verwendet. Versetzt man eine
[Fe(CN)6]3K-Lösung mit Fe2C-Ionen im Überschuss, entsteht ebenfalls ein blauer
Niederschlag, der als unlösliches Turnbulls-Blau bezeichnet wird. Mit der Mößbauer-
Spektroskopie wurde nachgewiesen, dass beide Substanzen aber identisch und

Eisen(III)-hexacyanidoferrat(II) Fe
D3

4 [Fe
D2

(CN)6]3 $ n H2O (n z 14) sind. Kolloidal ge-
löstes „lösliches Berliner Blau“ bzw. „lösliches Turnbulls-Blau“ hat die idealisierte
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Abbildung 5.81 a) Struktur von unlöslichem Berliner Blau. Inhalt der Elementarzelle:

Fe4

C3
[Fe
C2

(CN)6]3 $ 14 H2O. Jedes Eisen(II) ist von 6 CNK oktaedrisch koordiniert: [Fe
C2

(CN)6].

Ein Eisen(III) ist von 6 CNK koordiniert: [Fe
C3

(NC)6] (Koordination über die N-Seite der CN-

Gruppe), drei Eisen(III) sind jeweils von 4 CNK und 2 H2O umgeben: [Fe
C3

(NC)4(H2O)2]. In
jedem Oktanten der Elementarzelle befindet sich ein weiteres H2O-Molekül.
b) Struktur von kolloidalem, „löslichem“ Berliner Blau. Die Elementarzelle enthält 4 Einhei-

ten KFe
C3

[Fe
C2

(CN)6 ]. Jedes Fe(II) ist oktaedrisch von 6 CNK koordiniert: [Fe
C2

(CN)6]. Fe(III) ist

von 6 CNK über die N-Seite koordiniert: [Fe
C3

(NC)6]. Vier der Oktanten sind mit KC-Ionen be-
setzt.

Formel KFe
C3

[Fe
C2

(CN)6] $ H2O. Man erhält es durch Umsatz von [Fe(CN)6]4K- mit
Fe3C- bzw. [Fe(CN)6]3K- mit Fe2C-Ionen im Stoffmengenverhältnis 1 : 1. Die Struk-
turen sind in der Abb. 5.81 dargestellt. Fe(II) liegt im low-spin-Zustand vor, Fe(III)
im high-spin-Zustand. Die blaue Farbe entsteht durch das gleichzeitige Vorhanden-
sein von Fe(II) und Fe(III). Das aus K4[Fe(CN)6] und Fe(II) gebildete unlösliche

K2Fe
C2

[Fe
C2

(CN)6] ist farblos. Aus K3[Fe(CN)6] und Fe(III) entsteht eine dunkelbraune

Lösung von Fe
C3

[Fe
C3

(CN)6].
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Pentacyanidoferrate, bei denen eine Cyanidogruppe des [Fe(CN)6]-Ions durch an-
dere Liganden ersetzt ist, heißen Prussiate.

Beispiele:

[Fe
C2

(CN)5NH3]3 K, [Fe
C2

(CN)5CO]3 K, [Fe
C 2

(CN)5NO]2K

Das Nitrosylprussiat, das NOC als Ligand enthält, entsteht aus [Fe(CN)6]4K mit
Salpetersäure.

[Fe(CN)6]4 K C 4 H3OC C NO3
K $% [Fe(CN)5 NO]2 K C CO2

C NH4
C C 4 H2O

5.15.5.2 Eisen(IV)-, Eisen(V)- und Eisen(VI)-Verbindungen (d4, d3, d2)

Es gibt überraschenderweise keine Fluor- sondern nur Sauerstoffverbindungen.
Am häufigsten und am besten untersucht sind die Fe(IV)-Verbindungen. Bekannt

sind Na4FeO4, Sr2FeO4, Ba2FeO4, Ba3FeO5, Li2FeO3, BaFeO3, CaFeO3, SrFeO3,
SrFeO3.

Ba2FeO4 und Sr2FeO4 enthalten keine FeO4
4 K-Ionen, es sind Doppeloxide, die

nach der folgenden Reaktion dargestellt werden können.

M3

C2
[Fe
C3

(OH)6]2 C M
C2

(OH)2 C 1
2 O2 $$$$$$$%

800K900 +C
2 M2

C2
Fe
C4

O4 C 7 H2O

BaFeO3, CaFeO3 und SrFeO3 kristallisieren in der Perowskit-Struktur. BaFeO3 und
SrFeO3 wurden durch thermische Zersetzung von Ferraten(VI) im Sauerstoffstrom
bei 1000 (C hergestellt. CaFeO3 erhält man aus Ca2Fe2O5 bei 1000 (C und Sauer-
stoffdrücken O 20 kbar. SrFeO3 ist ein metallischer Leiter. Die eg-Orbitale der Fe4C-
Ionen überlappen zu einem schmalen Band, in dem die delokalisierten Elektronen
metallische Leitung bewirken. CaFeO3 ist nur bei Raumtemperatur metallisch. Bei
tiefen Temperaturen sind die eg-Elektronen lokalisiert, es findet die Disproportionie-
rung 2 Fe4C $% Fe3C C Fe5C statt, und es erfolgt ein Übergang zu einem Halblei-
ter. Untersucht wurden auch die Mischkristalle CaFeO3dSrFeO3, LaFeO3dCaFeO3

und LaFeO3dSrFeO3. Bei allen Mischkristallen wurde bei tiefen Temperaturen in
den Mößbauerspektren (vgl. Abschn. 5.2) die Disproportionierung von Fe(IV) be-
obachtet.

Es sind nur wenige Fe(V)-Verbindungen bekannt. Bei den Verbindungen M3FeO4

(M Z K, Na, Rb) sind die Eisenionen tetraedrisch koordiniert. La2LiFeO6 ist ein
Perowskit und die einzige Verbindung, in der die Fe5C-Ionen oktaedrisch koordiniert
sind. Man erhält sie durch Tempern der Nitrate bei 700 (C und anschließende Reak-
tion bei 900 (C und einem O2-Druck von 60 kbar. Ferrate(VI) werden durch Oxida-
tion von Fe(III) mit Chlor in konz. Alkalilauge dargestellt.
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2 Fe(OH)3 C 3 ClOK C 4 OHK $% 2 FeO4
2K C 3 ClK C 5 H2O

Das purpurrote, tetraedrische Ion FeO4
2 K (vgl. Abschn. 5.4.8) ist ein stärkeres

Oxidationsmittel als MnO4
K .

FeO4
2K C 8 H3OC C 3 eK $% Fe3C C 12 H2O E+ Z C2,20 V

In neutraler oder saurer Lösung zersetzt es sich schnell.

2 FeO4
2K C 10 H3OC $% 2 Fe3C C 15 H2O C 3

2 O2

Isoliert wurden das Li-, Na-, K-, Cs-, Ca-, Sr- und Ba-Salz. K2FeO4 ist mit K2CrO4

isotyp. Magnetische Messungen ergaben für Li2FeO4 und Na2FeO4 den für ein d2-
Ion erwarteten spin-only-Wert von 2,8 µB.

5.15.6 Verbindungen des Cobalts

5.15.6.1 Cobalt(II)- und Cobalt(III)-Verbindungen (d7, d6)

In Salzen und binären Verbindungen ist Co(II) stabiler als Co(III). Auch in wässriger
Lösung ist in Abwesenheit anderer Komplexbildner das hellrosa Ion [Co(H2O)6]2C

stabil und nur schwer zu oxidieren.

[Co(H2O)6]3 C C eK

blau
# [Co(H2O)6]2 C

rosa
E+ Z 1,84 V

Die hydratisierten Co(II)-Salze enthalten das Ion [Co(H2O)6]2C und sind rosa oder
rot.

Beispiele:

CoSO4 · 7 H2O, CoCl2 · 6 H2O, Co(NO3)2 · 6 H2O

Es gibt nur wenige einfache Co(III)-Salze.

Beispiele:

Co2(SO4)3 · 18 H2O und die Alaune MCo(SO4)2 · 12 H2O (M Z K, Rb, Cs, NH4)

Sie enthalten den blauen diamagnetischen low-spin-Komplex [Co(H2O)6]3C, der von
Wasser unter Sauerstoffentwicklung reduziert wird. Die Salze sind daher blau, dia-
magnetisch und wasserzersetzlich.

In Komplexverbindungen ist Co(III) stabiler als Co(II). Mit wenigen Ausnahmen
sind die Komplexe diamagnetische low-spin-Komplexe mit der Konfiguration t2g

6 des
Co3C-Ions. Die hohe Ligandenfeldstabilisierungsenergie (vgl. S. 723) stabilisiert die
Co(III)-Komplexe, und die meisten oktaedrischen Co(II)-Komplexe sind, wie die
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Redoxpotentiale zeigen, instabil gegen Luftsauerstoff
(O2 C 4 H3OC C 4 eK # 6 H2O E+ Z C1,23 V).

[Co(C2O4)3]3K CeK # [Co(C2O4)3]4K E( Z C0,57 V

[Co(en)3]3C CeK # [Co(en)3]2 C E( Z C0,18 V

[Co(NH3)6]3C CeK # [Co(NH3)6]2C E( Z C0,11 V

[Co(CN)6]3K CeK # [Co(CN)5]3K C CNK E( Z K0,8 V

Eine ähnliche Wirkung hat die Erhöhung des pH-Wertes. Co(III) wird im basischen
Milieu stabilisiert (vgl. Fe(II).Fe(III), S. 859), da Cobalt(III)-hydroxid schwerer lös-
lich ist als Cobalt(II)-hydroxid.

Co
C3

O(OH) C H2O C eK # Co
C2

(OH)2 C OHK E+ Z C0,17 V

Sauerstoffverbindungen

Cobalt(II)-hydroxid Co(OH)2 fällt aus Co(II)-Salzlösungen mit OHK-Ionen zuerst als
blauer unbeständiger Niederschlag aus, der sich in eine beständige blassrote Form (iso-
typ mit Mg(OH)2) umwandelt. Co(OH)2 ist schwer löslich (L Z 2 · 10K6 mol3 lK3), ist
schwach amphoter und löst sich in konz. Laugen unter Bildung tiefblauer
[Co(OH)4]2K-Ionen. Bei Lufteinwirkung, aber schneller mit Oxidationsmitteln wie
Cl2, Br2 oder H2O2, entsteht in basischer Lösung braunes Cobalt(III)-oxid-Hydrat
Co2O3 · n H2O, aus dem bei 150 (C das Cobalt(III)-oxidhydroxid CoO(OH) entsteht.
Teilweise führt die Oxidation zu schwarzem Cobalt(IV)-oxid-Hydrat CoO2 · n H2O.

Cobalt(II)-oxid CoO kristallisiert im NaCl-Typ, ist olivgrün und säurelöslich. Es
entsteht aus den Elementen bei 1 100 (C oder durch Zersetzung des Hydroxids, Car-
bonats oder Nitrats von Co(II). In Silicaten löst es sich mit blauer Farbe (Cobaltglas)
und wird daher in der keramischen Industrie verwendet.

Cobalt(II,III)-oxid Co3O4 besitzt die normale Spinell-StrukturCo
C2

(Co
C3

2)O4. Die
Co3C-Ionen auf den Oktaederplätzen sind diamagnetisch, also im low-spin-Zustand.
Co3O4 entsteht durch Oxidation von CoO.

3 CoO C 1
2 O2 $$$$$$$%

400K500 +C
Co3O4

Das Oxid Co2O3 ist in reiner Form nicht bekannt.
LiCoO2 s. Abschn. 3.8.11
Erhitzt man Co(NO3)2 mit Al2(SO4)3 entsteht der blaue Spinell CoAl2O4 (The-

nards Blau, Cobaltblau), der für Künstlerfarben verwendet wird. Erhitzt man Co2O3

oder Co3O4 mit ZnO in oxidierender Atmosphäre bei Temperaturen unter 1 000 (C
oder Co(NO3)2 und Zn(NO3)2 im Verhältnis 2 : 1 auf 800K850 (C, bildet sich der
grün-schwarze Spinell ZnCo2O4. Er wird fälschlich als Rinmans-Grün bezeichnet,
das aber Zn1KxCoxO ist (s. S. 772).



870 5 Die Elemente der Nebengruppe

Schwefelverbindungen

Im System Cobalt-Schwefel wurden die Sulfide CoS2 (Pyrit-Typ), Co3S4 (Spinell-
Typ), Co1KxS (NiAs-Defektstruktur) und Co9S8 identifiziert. Alle Verbindungen be-
sitzen metallische Eigenschaften. Die Spinell-Struktur existiert bei Zusammenset-
zungen von Co3,4S4 bis Co2,1S4, sie schließt also das Sulfid Co2S3 ein.

Halogenverbindungen

Alle Cobalt(II)-Halogenide sind existent. Es sind farbige Feststoffe mit oktaedri-
scher Koordination von Co(II).

CoF2 CoCl2 CoBr2 CoI2

Farbe rosa blau grün blauschwarz
Smp. in (C 1 200 724 678 515

CoCl2 und CoBr2 erhält man aus den Elementen, CoF2 durch Reaktion von CoCl2
mit HF, CoI2 durch Reaktion von fein verteiltem Cobalt mit HI. Alle Halogenide
bilden mehrere Hydrate. Aus Cobalt(II)-chlorid-Lösungen kristallisiert das rosafar-
bene Hexahydrat [Co(H2O)6]Cl2 aus. Bereits bei ca. 50 (C wandelt es sich reversibel
in das blaue Dihydrat CoCl2 · 2 H2O um; vollständige Entwässerung erfolgt erst bei
175 (C. Der Farbumschlag von blau nach rosa eignet sich als Feuchtigkeitsindikator
für Silicagel (Blaugel).

Von Cobalt(III) ist nur Cobalt(III)-fluorid CoF3 bekannt. Es ist ein braunes Pul-
ver, das von Wasser unter Sauerstoffentwicklung zu Co(II) reduziert wird. CoCl3,
CoBr3 und CoI3 existieren nicht, da Co(III) die Halogenanionen zu elementarem
Halogen oxidiert.

Komplexverbindungen

Die Cobalt(III)-Komplexe sind oktaedrisch gebaut, intensiv farbig und sind fast alle
diamagnetische low-spin-Komplexe mit der Konfiguration t2g

6 .

Beispiele:

Komplex Farbe Oktaedrische Ligandenfeldaufspaltung
Δ in cmK1

[Co(H2O)6]3C blau 18 200
[Co(C2O4)3]3K dunkelgrün 18 000
[Co(NH3)6]3C orangegelb 22 900
[Co(en)3]3C gelb 23 200
[Co(CN)6]3K gelb 33 500
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Co(III)-Komplexe sind wie die Cr(III)-Komplexe kinetisch inert (der Ligandenaus-
tausch erfolgt langsam). Co(III) besitzt eine starke Affinität zu Stickstoffliganden.
Es sind etwa 2 000 Komplexe mit Ammoniak, Aminen und Nitrogruppen bekannt,
deren Farben, Isomerieverhältnisse und Reaktionen intensiv untersucht wurden. Pa-
ramagnetische high-spin-Komplexe sind nur die blauen Fluoridokomplexe [CoF6]3K

und [CoF3(H2O)3]. Wie auf Grund der Ligandenfeldtheorie zu erwarten ist (vgl. S.
735), gibt es für die low-spin-Komplexe zwei spinerlaubte d-d-Übergänge (zwei Ban-
den), für die high-spin-Komplexe nur einen Übergang (eine Bande). Wie der dia-
magnetische low-spin-Komplex [Fe(CN)6]4K (vgl. S. 865) ist auch der Komplex
[Co(CN)6]3K sehr stabil und nicht toxisch. Er ist beständig gegen Cl2, HCl, H2O2

und Alkalien.
Zum Nachweis von Cobalt eignet sich das gelbe schwer lösliche Kaliumhexanitri-

tocobaltat(III) K3[Co(NO2)6]. Man erhält es aus Co(II)-Lösungen mit überschüssi-
gem Kaliumnitrit in verdünnter Essigsäure.

Co2C C N
C3

O2
K C 2 H3OC $% Co3C C N

C2
O C 3 H2O

Co3C C 6 NO2
K C 3 KC $% K3 [Co(NO2)6]

Die meisten Cobalt(II)-Komplexe sind oktaedrisch oder tetraedrisch gebaut. Fast
alle sind high-spin-Komplexe. Co(II) bildet mehr tetraedrische Komplexe als die
anderen Übergangsmetallkationen. Für ein d7-Ion ist die Differenz zwischen okta-
edrischer und tetraedrischer Ligandenfelsstabilisierung kleiner als für die meisten
d-Konfigurationen, die Benachteiligung der tetraedrischen Koordination also gering
(vgl. Tabelle 5.6). Die Stabilitätsunterschiede zwischen oktaedrischer und tetraedri-
scher Koordination sind nur gering. Einige Liganden treten in beiden Koordina-
tionen auf und liegen sogar im Gleichgewicht nebeneinander vor. Zum Beispiel
ist etwas tetraedrisches [Co(H2O)4]2C im Gleichgewicht mit oktaedrischem
[Co(H2O)6]2C. Tetraedrische Komplexe werden mit einzähnigen Liganden wie ClK,
BrK, IK, SCNK, OHK gebildet. Der Wechsel der Koordination führt auch zu einem
Farbwechsel. Oktaedrische Co(II)-Komplexe sind im Allgemeinen rosa bis rot, tetra-
edrische Co(II)-Komplexe blau.

Beispiel:

[Co(H2O)6]2C

rosa
2))5

H2O

Cl
K

[CoCl4]2K

blau

Versetzt man eine Co(II)-Lösung mit CNK-Ionen, entsteht zunächst der quadratisch
pyramidale low-spin-Komplex [Co(CN)5]3K und schließlich das zweikernige Metall-
cluster-Ion [(CN)5CodCo(CN)5]6K mit einer schwachen CodCo-Bindung. Beide
Komplexe sind oxidationsempfindlich und gehen leicht in Co(III)-Komplexe über.

Eine dem gelben Blutlaugensalz K4[Fe
C2

(CN)6] analoge Co(II)-Verbindung

K4 [Co
C2

(CN)6] existiert nicht. Für low-spin-Co(II) mit der Konfiguration t2g
6 eg

1 ist der
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Jahn-Teller-Effekt zu erwarten, wahrscheinlich ist deswegen die Koordinationszahl 5
für CNK bevorzugt.

5.15.6.2 Cobalt(IV)- und Cobalt(V)-Verbindungen (d5, d4)

Cobalt(IV) und Cobalt(V) gibt es nur als Fluoride und Oxide.

Cs2Co
D4

F6 erhält man durch Fluorierung von Cs2CoCl4. CoF6
2K ist ein paramagneti-

scher low-spin-Komplex.

CoO
D4

2 erhält man durch Oxidation alkalischer Co(II)-Lösungen mit O2, O3 oder

Cl2. Es ist schlecht charakterisiert. Ba2Co
D4

O4 entsteht durch Oxidation von Co(OH)2-

Ba(OH)2-Gemischen bei 1150 (C. SrCo
D4

O3 ist ein Perowskit mit Co
C4

im low-spin-
Zustand, der unterhalb 222 K ferromagnetisch ist. Man erhält ihn durch Festkörper-
reaktion von SrCO3.CoCO3 unter O2 bei 1 kbar.

Alkalimetall-oxidocobaltate(IV). Li4CoO4 enthält tetraedrische CoO4-Gruppen
und ist isotyp mit Li4SiO4. Beim Li8CoO6 sind die O2K-Ionen dichtest gepackt, in
den tetraedrischen Lücken sitzen die LiC- und Co4C-Ionen. Na4CoO4 enthält tetra-
edrische CoO4-Gruppen. Bei K2CoO3, Rb2CoO3 und Cs2CoO3 sind Ketten aus
eckenverknüpften CoO4-Tetraedern vorhanden, während K6Co2O7 aus Co2O7-
Gruppen, analog den Disilicaten, aufgebaut ist.

K3Co
D5

O4 entsteht durch Oxidation der Oxide unter Druck.

5.15.7 Verbindungen des Nickels

5.15.7.1 Nickel(II)-Verbindungen (d8)

Die wichtigste Oxidationsstufe des Nickels ist C2. In wässriger Lösung ist Nickel
nur in dieser Oxidationsstufe stabil. Wenn keine anderen Komplexbildner anwesend
sind, liegt das grüne Hexaaquanickel(II)-Ion [Ni(H2O)6]2C vor. Es findet sich auch in
den zahlreichen hydratisierten, leicht löslichen Nickel(II)-Salzen: Ni(NO3)2 · 6 H2O,

NiSO4 · 6 H2O, NiSO4 · 7 H2O, Ni(ClO4)2 · 6 H2O, M
C1

2[Ni(H2O)6] (SO4)2 (M Z K,
Rb, Cs, NH4, Tl). Schwer löslich sind Nickelcarbonat und Nickelphosphat. Ni-
ckel(II)-Komplexe existieren mit unterschiedlichen Koordinationen. Typisch für Ni-
ckel(II) sind quadratische, diamagnetische low-spin-Komplexe.

Sauerstoffverbindungen

Nickel(II)-hydroxid Ni(OH)2 entsteht aus Lösungen von Ni(II)-Salzen mit OHK-Io-
nen als voluminöses grünes Gel, das allmählich kristallisiert (L Z 2 · 10K16 mol3 lK3).
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Es löst sich nicht in Basen, aber leicht in Säuren unter Bildung des Ions
[Ni(H2O)6]2C. In Ammoniak löst es sich ebenfalls, da das blaue Komplexion
[Ni(NH3)6]2C gebildet wird. Mit starken Oxidationsmitteln (zum Beispiel Br2 in
KOH, aber nicht H2O2) entsteht Nickel(III)-oxidhydroxid NiO(OH). Oxidation mit
Peroxidodisulfat führt zu Nickel(IV)-oxid-Hydrat NiO2 · n H2O.

Nickel(II)-oxid NiO (Smp. 1 990 (C) ist grün, thermisch stabil, in Wasser unlöslich,
in Säuren löslich. Es kristallisiert im NaCl-Typ. Man erhält es durch thermische Zer-
setzung von Ni(II)-Salzen (Hydroxid, Carbonat, Oxalat oder Nitrat).

Durch Reduktion von NiO mit H2 bei 200 (C entsteht fein verteiltes Nickel, das
als Katalysator für Hydrierungen geeignet ist.

Schwefelverbindungen

Die Nickelsulfide sind den Cobaltsulfiden sehr ähnlich. Im System Nickel-Schwefel
existieren NiS2 (Pyrit-Typ), Ni3S4 (Spinell-Typ), Ni1KxS (NiAs-Defektstruktur). Au-
ßerdem gibt es Ni3S2 und metallische Phasen, deren Zusammensetzungen zwischen
NiS und Ni3S2 liegen.

Halogenverbindungen

Es sind alle Nickel(II)-Halogenide wasserfrei und als Hydrate bekannt.

NiF2 NiCl2 NiBr2 NiI2

Farbe gelb gelb gelb schwarz
Schmelzpunkt in (C 1 450 1 000 963 797

Aus NiCl2-Lösungen kristallisiert das grüne Hexahydrat NiCl2 · 6 H2O aus. Es enthält
trans-[NiCl2(H2O)4]-Baugruppen.

Komplexverbindungen

Die einzige stabile Oxidationsstufe des Nickels ist C2. Nickel(II)-Komplexe sind
daher redoxstabil. Ni(II) bildet zahlreiche Komplexe mit verschiedener Koordina-
tion, am wichtigsten ist die oktaedrische und die quadratisch-planare Koordination.
Es gibt aber auch tetraedrische, trigonal-bipyramidale und quadratisch-pyramidale
Komplexe.

Oktaedrische Komplexe bilden Ni2C-Ionen mit den Liganden H2O, NH3, en, bipy,
phen, NO2

K , FK. Die Komplexe sind paramagnetisch, denn die Elektronenkonfigura-
tion ist t2g

6 eg
2. Die Komplexe haben charakteristische Farben und die vom Liganden

abhängige Farbänderung kann mit der vom Liganden abhängigen Ligandenfeldauf-
spaltung erklärt werden (Abb. 5.82).
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Beispiele:

[Ni(H2O)6]2C grün

[Ni(H2O)2(NH3)4]2C

[Ni(NH3)6]2C blau bis violett

[Ni(en)3]2C

3A 2g(F)

3 T1g(P)

3 T2g(F)

3 T1g(F)

10 Dq

En
er

gi
e

�2�1 �3

Abbildung 5.82 Schematisches Termdiagramm für die Elektronenkonfiguration d8 im okta-
edrischen Ligandenfeld. Der Grundterm 3F ist im Ligandenfeld in die Terme 3A2g, 3 T2g, 3 T1g

aufgespalten (vgl. Abb. 5.33 a und 5.34). Der nächsthöhere angeregte Term 3P spaltet nicht
auf (vgl. Tabelle 5.8). Es gibt drei spinerlaubte Übergänge.

Beispiele:

ν1 in cmK1 ν2 in cmK1 ν3 in cmK1 10 Dq in cmK1 Farbe

[Ni(H2O)6]2C 8 500 13 800 25 300 8 500 grün
[Ni(NH3)6]2C 10 750 17 500 28 200 10 750 blau
[Ni(en)3]2C 11 200 18 300 29 000 11 200 blauviolett

Quadratisch-planare Komplexe. Für die d8-Konfiguration ist bei großen Liganden-
feldaufspaltungen die quadratisch-planare Koordination energetisch bevorzugt, da
ein diamagnetischer low-spin-Komplex mit einer größtmöglichen Ligandenfeldstabi-
lisierungsenergie entsteht (vgl. S. 730 u. Abb. 5.83). Diese Komplexe sind häufig gelb
oder rot. Typische Beispiele sind der sehr stabile gelbe Komplex [Ni(CN)4]2L und
das rote Bis(dimethylglyoximato)nickel(II), mit dem Nickel gravimetrisch bestimmt
wird.
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dx2�y2

dxy

dz2

dxz , dyz

eg

t2g

oktaedrisches Ligandenfeld quadratisches Ligandenfeld

Abbildung 5.83 Ligandenfeldaufspaltung im oktaedrischen und im quadratisch-planaren Li-
gandenfeld. Die quadratische Koordination ist für die d8-Konfiguration energetisch günstig,
da sich ein low-spin-Komplex mit größtmöglicher Ligandenfeldstabilisierungsenergie ausbil-
den kann.
Pd(II), Pt(II) und Au(III) bevorzugen daher die quadratische Koordination, Ni(II) dann,
wenn der Ligand eine große Aufspaltung bewirkt.

Die Oximgruppe ist ]NdOH; Dimethylglyoxim ist
H C3 CH3C C

N N OHHO

Tetraedrische Komplexe sind die blauen Komplexionen [NiX4]2K (X Z Cl, Br, I).
Die Konfiguration von Ni(II) ist e4t2

4. Wie bei den oktaedrischen Komplexen sind
also zwei ungepaarte Elektronen vorhanden und auch die tetraedrischen Komplexe
sind paramagnetisch.

Fünffach Koordination. Versetzt man Ni2C-Ionen mit einem Überschuss an CNK-
Ionen, entsteht quadratisch-pyramidales [Ni(CN)5]3K.

Ni2C $$$$%
CNK

Ni(CN)2 $ aq
grüner
Niederschlag

$$$$%
CNK

[Ni(CN)4]2 K

gelb
$$$$%

CNK

[Ni(CN)5]3 K

rot



876 5 Die Elemente der Nebengruppe

Die kristalline Verbindung [Cr(en)3] [Ni(CN)5] · 1,5 H2O enthält Ni(II) in quadra-
tisch-pyramidaler Koordination und auch in einer genau zwischen quadratisch-pyra-
midaler und trigonal-bipyramidaler Koordination liegenden Form.

Für die Nickelkomplexe ist nicht nur die Vielfalt der Koordination charakteris-
tisch, sondern auch, dass Koordinationsgleichgewichte existieren.

Gleichgewichte quadratisch-tetraedrisch

Sie treten z. B. bei den Komplexen [NiX2(PR3)2] (X Z Cl, Br, I; R Z C6H5 oder Al-
kyl) auf.

[NiX2(PR3)2]
R Z Alkyl: quadratisch

diamagnetisch
gelb bis rot

# [NiX2(PR3)2]
R Z C6H5: tetraedrisch

paramagnetisch
blau

Bei Triphenylphosphanliganden sind die Komplexe tetraedrisch, bei Trialkylphos-
phanliganden quadratisch-planar. Sind die Liganden gemischte Alkyl-Phenyl-Phos-
phane, dann existieren in Lösungen beide Komplextypen in einer Gleichgewichtsver-
teilung nebeneinander.

Gleichgewichte quadratisch-oktaedrisch

Beispiele sind die Lifschitz-Salze, Komplexe von Ni(II) mit substituierten Ethylen-
diaminliganden. Abhängig von der Temperatur, der Natur des Diamins, der Art an-
wesender Anionen und dem Lösungsmittel entstehen entweder gelbe diamagneti-
sche quadratische Komplexe, z. B.

oder blaue paramagnetische oktaedrische Komplexe, bei denen zwei weitere Ligan-
den (Anionen oder Lösungsmittelmoleküle) an das Ni-Ion der quadratischen Kom-
plexe angelagert sind.

5.15.7.2 Nickel(III)- und Nickel(IV)-Verbindungen (d7, d6)

Die einfachen Verbindungen von Nickel(III) und Nickel(IV) sind Oxide und Fluo-
ride. Nur von Nickel(III) gibt es eine größere Anzahl von Doppeloxiden.

Ni
D3

F3 ist eine unreine, schwarze, wenig beständige Verbindung.

Ni
D3

O(OH) existiert in zwei Modifikationen, es entsteht bei der Oxidation alkali-

scher Ni(II)-Lösungen (vgl. S. 395 und S. 873). Die Verbindungen MNi
D3

O2 (M Z Li,
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NiF6-Oktaeder

Ni

K

Abbildung 5.84 Elementarzelle der tetragonalen K2NiF4-Struktur. Die NiF6-Oktaeder sind
eckenverknüpft und bilden Schichten. Die K-Atome sind unsymmetrisch von 9 Fluoratomen
koordiniert. In diesem Strukturtyp treten auch auf:
K2MF4 (M Z Mg, Zn, Co); Sr2MO4 (M Z Ti, Sn, Mn); Ba2MO4 (M Z Sn, Pb); La2NiO4.

Na) kristallisieren in Schichtstrukturen mit low-spin Ni(III). Ni
D3

CoO3 hat Korund-
struktur und enthält high-spin Ni(III). In Strukturen, die sich vom Perowskit ablei-

ten, kristallisieren die Verbindungen LnNi
D3

O3 (Ln Z Lanthanoide). LaNiO3 ist ein
metallischer Leiter mit low-spin Ni(III). In der K2NiF4-Struktur (Abb. 5.84) kristalli-

sieren Verbindungen des Typs MLnNi
D3

O4 (M Z Ca, Sr, Ba, Ln Z Lanthanoide).

In der Komplexverbindung K3Ni
D3

F6 hat Nickel die low-spin-Konfiguration t2g
6 eg

1

und auf Grund des Jahn-Teller-Effekts sind die NiF6
3 K-Oktaeder gestreckt.

NiO
D4

2 $ n H2O ist unbeständig und ein starkes Oxidationsmittel, das durch Wasser
unter Freisetzung von O2 reduziert wird (vgl. S. 873). Der Spinell Li(Ni3 DNi4 D)O4

ist ein Hopping-Halbleiter (vgl. Abschn. 2.7.5.2) mit low-spin Ni-Ionen. Ni4C ist auch
Bestandteil von Heteropolyanionen (vgl. S. 831).

Die Komplexverbindungen M2Ni
D 4

F6 (M Z Na, K, Rb, Cs) und BaNi
D4

F6 sind dia-
magnetische low-spin-Komplexe.
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5.16 Gruppe 8−10
Die Gruppe der Platinmetalle

Zu den leichten Platinmetallen (Dichte ca. 12 g cmK3) gehören Ruthenium, Rho-
dium und Palladium, zu den schweren Platinmetallen (Dichte ca. 22 g cmK3) Os-
mium, Iridium und Platin. Als Homologe von Eisen, Cobalt und Nickel kann man
die Osmiumgruppe, die Iridiumgruppe und die Platingruppe unterscheiden. Die Che-
mie der Platinmetalle unterscheidet sich aber wesentlich von der der Eisengruppe.

5.16.1 Gruppeneigenschaften

Osmiumgruppe Iridiumgruppe Platingruppe

Leichte Platinmetalle Ruthenium Rhodium Palladium
Ru Rh Pd

Ordnungszahl Z 44 45 46
Elektronenkonfiguration [Kr]4d7 5s1 [Kr]4d8 5s1 [Kr] 4d10

Elektronegativität 1,4 1,4 1,3
Höchste Oxidationszahl C8 C6 C4
Wichtige Oxidationszahlen C2, C3 C1, C3 C2

Schwere Platinmetalle Osmium Iridium Platin
Os Ir Pt

Ordnungszahl Z 76 77 78
Elektronenkonfiguration [Xe]4f14 5d6 6s2 [Xe]4f14 5d7 6s2 [Xe]4f14 5d9 6s1

Elektronegativität 1,5 1,5 1,4
Höchste Oxidationszahl C8 C9 C6
Wichtige Oxidationszahlen C3, C4 C1, C3, C4 C2, C4

Ru Rh Pd Os Ir Pt

Struktur hexagonal- kubisch-dichte hexagonal- kubisch-dichte
dichte Packung dichte Packung
Packung Packung

Duktilität hart weich duktil hart hart duktil
spröde dehnbar spröde spröde

Dichte in g cmK3 12,45 12,41 12,02 22,61 22,65 21,45
Schmelzpunkt (C 2 450 1 960 1 552 3 050 2 454 1 769
Siedepunkt (C 4 150 3 670 2 930 5 020 4 530 3 830
Ionenradien pm

M2C K K 86 K K 80
M3C 68 66 76 K 68 K
M4C 62 60 61 63 62 62
M5C 56 55 K 57 57 57
M6C K K K 54 K K

Standardpotentiale in V
M2C

.M C0,45 C0,6 C0,99 C0,85 C1,1 C1,2
M3C

.M2C C0,23 C1,2 K K C1,15 K
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Die Platinmetalle sind reaktionsträge, edle Metalle. Zusammen mit Gold und Silber
bilden sie die Gruppe der Edelmetalle. Die Standardpotentiale nehmen von links
nach rechts und von oben nach unten zu. Ruthenium ist das unedelste, Platin das
edelste Metall der Gruppe.

Ru

Pt

zunehmende
Standardpotentiale

Die Elemente kommen in zahlreichen Oxidationsstufen vor. Die höchsten Oxidati-
onsstufen nehmen von rechts nach links und von oben nach unten zu. Die höchste
Oxidationsstufe des Palladiums ist C4, Ruthenium und Osmium erreichen die maxi-
mal mögliche Oxidationsstufe C8, Ruthenium(VIII) ist aber weniger stabil als Os-
mium(VIII).

Pd

Os

höchste
Oxidationszahlen

Auf Grund der Lanthanoid-Kontraktion (vgl. S. 786) haben die Platinmetalle sehr
ähnliche Ionenradien, dies führt zu einer engen chemischen Verwandtschaft.

Die Platinmetalle bilden zahlreiche Komplexverbindungen mit einer Vielzahl von
Oxidationsstufen. Ru(II), Os(II), Rh(III) und Pt(IV) mit d6-Konfiguration bilden
diamagnetische, oktaedrische low-spin-Komplexe. Von Rh(I), Ir(I), Pd(II) und Pt(II)
mit d8-Konfiguration werden diamagnetische, quadratische Komplexe bevorzugt.

Aqua-Ionen [M(H2O)6]nC werden nur von Ru(II), Ru(III), Rh(III) und Pd(II) ge-
bildet.

Sowohl einfache Salze als auch Komplexsalze sind meist farbig.

5.16.2 Die Elemente

Die Platinmetalle sind silberweiße bis stahlgraue Metalle, die schwer schmelzbar sind
und hohe Siedepunkte besitzen. Dichten, Schmelzpunkte, Siedepunkte und Duktili-
tät ändern sich systematisch.

Die Platinmetalle haben katalytische Eigenschaften, und besonders Platin und Palla-
dium werden als Katalysatoren für großtechnische Synthesen verwendet (vgl. S. 330).

Ruthenium und Osmium werden von Mineralsäuren, auch von Königswasser,
nicht angegriffen. Die Reaktion mit Nichtmetallen erfolgt erst bei höherer Tempera-
tur. Sauerstoff überführt bei Rotglut Ruthenium in RuO2 und Osmium in OsO4. Die
Metalle lösen sich in oxidierenden alkalischen Schmelzen (z. B. NaOH C Na2O2).
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Rhodium und Iridium sind inert gegen Königswasser und andere Säuren. Bei Rot-
glut erfolgt mit Sauerstoff und Halogenen langsame Reaktion. Beide Metalle lösen
sich in NaClO3-haltiger, heißer konz. Salzsäure. Iridium ist das chemisch inaktivste
Platinmetall.

Palladium ist das chemisch aktivste Platinmetall. Es löst sich in Salpetersäure.
Platin löst sich in Königswasser, es wird auch von geschmolzenen Hydroxiden, Cyani-
den und Sulfiden gelöst. Auch mit elementarem P, Si, Pb, As, Sb, S, Se erfolgt beim
Erhitzen Reaktion. Diese Stoffe dürfen daher nicht in Platintiegeln erhitzt werden.
Platin und Palladium können große Mengen von molekularem Wasserstoff absorbie-
ren (vgl. S. 411). Palladium wird zur Reinigung von H2 durch Diffusion verwendet
(vgl. S. 404).

5.16.3 Vorkommen

Die Platinmetalle sind sehr selten, sie haben am Aufbau der Erdkruste Anteile von
10K6 bis 10K8 %. Sie kommen fast immer miteinander vergesellschaftet vor. In pri-
mären Lagerstätten sind die Platinmetalle als Sulfide meist mit sulfidischen Nickel-
Kupfer-Erzen vergesellschaftet. In sekundären Lagerstätten (Platinseifen) kommen
die Platinmetalle gediegen (oft als Legierungen) vor. Der Gehalt an Platinmetallen
in den Erzen beträgt etwa 1 g.t. Die Hauptlieferanten von Platinmetallen sind Süd-
afrika, Russland und Kanada.

5.16.4 Darstellung, Verwendung

Die Reindarstellung der Platinmetalle ist kompliziert und teuer. Zunächst wird ein
Rohplatin hergestellt, das aus zwei Legierungen, dem Platin-Iridium (Pt, Ir, Rh, Pd)
und dem Osmium-Iridium (Os, Ir, Rh, Ru) besteht. Bei der Aufarbeitung der Cu-
Ni-Erze fallen die Platinmetalle bei der elektrolytischen Reinigung des Nickels (vgl.
S. 857) und Kupfers (vgl. S. 754) im Anodenschlamm an, beim Mond-Verfahren (vgl.
S. 857) verbleiben sie bei der CO-Behandlung im Rückstand. Bei den gediegenen
Vorkommen erfolgt die Anreicherung durch Mahlung, Schweretrennung und Flota-
tion.

Zur Aufarbeitung des Rohplatins bringt man dieses zunächst durch unterschiedli-
che Löseprozesse oder Aufschlussverfahren in Lösung. Dabei kann bereits eine Vor-
trennung erfolgen. In Königswasser löst sich Platin-Iridium, aber nicht Osmium-Iri-
dium. Durch eine oxidierende Destillation können Ruthenium und Osmium als Tet-
raoxide MO4 (vgl. S. 881) abgetrennt werden. Aus den Lösungen werden die Platin-
metalle selektiv als Ammonium-hexachloridometallat(IV) gefällt. Durch gezielte
Oxidations- und Reduktionsschritte überführt man jeweils eines der Metalle in die
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Oxidationsstufe C4 und fällt es als farbiges Komplexsalz (NH4)2 [M
C4

Cl6] aus. Der
Trennung wird eine Feinreinigung angeschlossen.

Neben dieser klassischen Methode hat auch Flüssig-Flüssig-Extraktion und Ionen-
austausch an Bedeutung gewonnen.

Der Gesamtproduktionswert der Edelmetalle steht wertmäßig nach Roheisen und
Aluminium an dritter Stelle der Metallwirtschaft.

Pt Pd Rh Ag Au

Weltförderung 2000 in t 150 135 18 18 300 2 570
Weltförderung 2004 in t 19 300 2 470

Hohe Schmelzpunkte, chemische Resistenz und die guten katalytischen Eigenschaf-
ten bestimmen die technische Anwendung. Platin wird für die Herstellung von La-
borgeräten (Tiegel, Elektroden), für Widerstandsdrähte und Thermoelemente be-
nutzt. Legierungen von Platin mit 10K20 % Ir sind besonders hart (Platin-Iridium-
Spitzen für Schreibfedern). Legierungen von Platin mit 10 % Rh werden als Netzka-
talysatoren bei der Verbrennung von Ammoniak (s. Ostwald-Verf. S. 503) verwendet.
Pt und Pd werden als Trägerkatalysatoren (auf γ-Al2O3 oder Zeolithen) in der Mine-
ralölindustrie benutzt. Auch die Entgiftungskatalysatoren für Autoabgase sind Pt.
Pd.Rh-Katalysatoren auf keramischen Trägern (vgl. Abschn. 4.11.2.1). Fein verteil-
tes Pd ist der Katalysator bei der Wasserstoffperoxidsynthese (vgl. S. 463).

Für den Schmuckbedarf dienen Platinlegierungen (Pt 96 Cu 4; Pt 96 Pd 4 %).
Rhodium besitzt ein hohes Reflexionsvermögen, es ist daher Belagmaterial für

hochwertige Spiegel.

5.16.5 Verbindungen der Metalle der Osmiumgruppe

Die Chemie von Ruthenium und Osmium ähnelt der des Eisens nur wenig. Die
Oxidationszahlen C4, C5 und C6 werden beim Eisen nur in wenigen Verbindungen
erreicht. Beim Osmium und Ruthenium gibt es eine umfangreiche Chemie höchster
Oxidationszahlen bis zur Oxidationszahl C8.

Sauerstoffverbindungen

Als wasserfreie Oxide sind bekannt:

Oxidationszahl C8 C4

Ruthenium RuO4 RuO2

Osmium OsO4 OsO2
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Ruthenium(VIII)-oxid RuO4 (Smp. 25 (C, Sdp. 100 (C, gelb) und Osmium(VIII)-
oxid OsO4 (Smp. 40 (C, Sdp. 130 (C, farblos) sind flüchtige, sehr giftige, kristalline
Substanzen, die aus tetraedrischen Molekülen aufgebaut sind. OsO4 erhält man
durch Erhitzen von Osmium an der Luft oder durch Oxidation von Osmiumlösungen
mit Salpetersäure. Um Rutheniumlösungen zu RuO4 zu oxidieren, muss man stär-
kere Oxidationsmittel wie MnO4

K oder Cl2 verwenden. OsO4 ist beständiger als
RuO4. Oberhalb 180 (C zersetzt sich RuO4 K manchmal explosionsartig K zu RuO2

und O2. Beide Oxide sind in CCl4 gut löslich, RuO4 auch in verd. Schwefelsäure.
OsO4 löst sich in Laugen unter Bildung des Ions [OsO4(OH)2]2K. RuO4 wirkt stär-
ker oxidierend und wird von OHK-Ionen reduziert.

4 Ru
C8

O4 C 4 OHK $% 4 Ru
C7

O4
K C 2 H2O C O2

4 Ru
C7

O4
K C 4 OHK $% 4 Ru

C6
O4

2K C 2 H2O C O2

Ruthenium(IV)-oxid RuO2 ist blauschwarz und kristallisiert im Rutil-Typ. Es ent-
steht aus Ruthenium mit Sauerstoff bei 1 000 (C.

Osmium(IV)-oxid OsO2 ist kupferfarben und kristallisiert ebenfalls im Rutil-Typ.
Man erhält es aus Osmium mit NO bei 650 (C.

Ruthenium(III) tritt im schwarzen, wasserhaltigen Oxid Ru2O3 · n H2O auf, das
mit OHK-Ionen aus Ru(III)-Lösungen entsteht; es wird von Luft leicht oxidiert.
Ruthenium(IV) existiert im Doppeloxid BaRuO3. Ruthenium(V) liegt in Na3RuO4

und in den Lanthanoid-Perowskiten M
C2

2Ln
C3

RuO6 vor.
Hinsichtlich der Oxidoanionen sind Ruthenium und Mangan ähnlich. Das Ruthe-

nat(VII)-Ion (Perruthenat) RuO4
K ist paramagnetisch und tetraedrisch gebaut, die

Lösungen sind gelbgrün. Aus alkalischen Lösungen erhält man schwarze, relativ be-
ständige KRuO4-Kristalle. Das Ruthenat(VI)-Ion RuO4

2 K ist paramagnetisch, tetra-
edrisch gebaut und orangefarben.

Bei den Oxidoanionen des Osmiums ist die Koordinationszahl erhöht. In alkali-
scher Lösung bildet OsO4 das tiefrote Osmat(VIII)-Ion [OsO4(OH)2]2K. Es lässt
sich leicht zum rosafarbenen Osmat(VI)-Ion [OsO2(OH)4]2K reduzieren.

Schwefelverbindungen

Ruthenium(II)-sulfid RuS2 und Osmium(II)-sulfid OsS2 sind diamagnetische Halb-
leiter mit Pyrit-Struktur.

Halogenverbindungen

Es gibt zahlreiche Halogenide. Es sind farbige Feststoffe, die teilweise noch unzurei-
chend untersucht sind.



5.16 Die Gruppe der Platinmetalle 883

Oxidations- Fluoride Chloride Bromide Iodide
zahl

C7 (OsF7)
C6 RuF6 OsF6

C5 RuF5 OsF5 OsCl5
C4 RuF4 OsF4 OsCl4 OsBr4

C3 RuF3 RuCl3 (OsCl3) (RuBr3) (OsBr3) (RuI3) (OsI3)
C2 (RuCl2) (RuBr2) (RuI2) (OsI2)
C1 (OsI)

( ) Verbindungen, deren Existenz umstritten ist oder die schlecht charakterisiert sind.

Das Fluorid mit der höchsten Oxidationsstufe ist OsF7. Es ist instabil, zerfällt ober-
halb K100 (C und ist nur unter hohem F2-Druck beständig. Die Fluoride sind reak-
tive, in Wasser hydrolysierende Substanzen. Höhere Fluoride disproportionieren un-
ter F2-Entwicklung. Die Pentafluoride sind wie NbF5 tetramer: (MF5)4.

RuCl3 ist aus den Elementen darstellbar. Das dunkelrote RuCl3 · 3 H2O, eine
oktaedrische Komplexverbindung [RuCl3(H2O)3], ist Ausgangsprodukt zur Herstel-
lung von Rutheniumverbindungen.

Komplexverbindungen

Komplexe mit der Oxidationsstufe D2 (d6). Man kennt eine große Anzahl von
Ru(II)- und Os(II)-Komplexen. Sie sind oktaedrisch gebaut und auf Grund der low-
spin-Konfiguration t2g

6 diamagnetisch.
[Ru(H2O)6]2C ist rosafarben und wird leicht, z. B. durch Luft, zu Ru(III) oxidiert.

[Ru(H2O)6]3 C C eK # [Ru(H2O)6]2 C E( Z C0,23 V

Analog zu Fe(II)-Komplexen sind die Komplexe [Ru(CN)6]4K und [Ru(CN)5NO]2K

bekannt. Die wichtigsten Ru(II)-Komplexe sind aber Komplexe mit Stickstoff-Dona-
toratomen: NH3, en, bipy, phen. [Ru(NH3)6]2C wirkt reduzierend.

[Ru(NH3)6]3 C C eK # [Ru(NH3)6]2 C E( Z C0,24 V

In Wasser bildet sich langsam [Ru(H2O)(NH3)5]2C, das Ausgangsprodukt für die
Gewinnung vieler Komplexe des Typs [RuL(NH3)5]2C ist. Mit N2O z. B. bildet sich
[Ru(N2O)(NH3)5]2C. Der erste, seit 1965 bekannte Distickstoffkomplex war
[Ru(N2)(NH3)5]2C. Man erhält ihn z. B. nach folgender Reaktion.

[Ru(N2O)(NH3)5]2C C 2 Cr2C C 2 H3OC $% [Ru(N2)(NH3)5]2C

C 2 Cr3CC 3 H2O

Ru(II) bildet bevorzugt Nitrosylkomplexe, z. B. [Ru(NO)(NH3)5]3C. Os(II)-Komplexe
sind weniger stabil. Es gibt keinen Hexaaquakomplex. Bekannt sind [Os(NH3)6]2C

und [Os(N2)(NH3)5]2C. Stabilisiert wird Os(II) durch Liganden mit π-Akzeptorei-
genschaften, z. B. bipy, phen.
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Komplexe mit der Oxidationsstufe D3 (d5). Ru(III) und Os(III) bilden oktaedri-
sche low-spin-Komplexe. Es sind Chloridokomplexe [RuCln(H2O)6Kn](nK3)K mit
n Z 0 bis n Z 6 bekannt. Aus einer ammoniakalischen Ru(III)-chlorid-Lösung ent-
steht an der Luft langsam ein roter dreikerniger Komplex („Ruthenium-Rot“).

[ (NH3)5Ru
C3

dOdRu
C4

(NH3)4dOdRu
C3

(NH3)5]6 C

Auch mit milden Oxidationsmitteln erfolgt Oxidation zum gelben Komplex
[Ru3O2(NH3)14]7C.

Komplexe mit der Oxidationsstufe D4 (d4). Es gibt nur wenige, meist anionische
oder neutrale Komplexe. Die Osmiumkomplexe [OsX6]2K (X Z F, Cl, Br, I) sind
relativ stabil, die Rutheniumkomplexe [RuX6]2K (X Z F, Cl, Br) sind leichter zu
Ru(III) zu reduzieren. Alle Komplexe sind oktaedrische low-spin-Komplexe. Durch
Reaktion von Salzsäure mit RuO4 in Gegenwart von KCl entstehen die roten Kris-
talle K4[Ru2OCl10].

Die Ionen [M2OX10]4K (X Z Cl, Br; M Z Ru, Os) sind diamagnetisch mit einer
linearen MdOdM-Gruppierung.

Der Diamagnetismus kann mit der MO-Theorie erklärt werden (3-Zentren-π-Bin-
dung RudOdRu).

Komplexe mit höheren Oxidationsstufen (d3, d2, d1, d0). Es gibt nur wenige Bei-

spiele. Die oktaedrischen [Ru
C5

F6]K-Ionen werden in wässriger Lösung unter O2-Ent-

wicklung zu [Ru
C4

F6]2K reduziert. Bei [Os
C5

F6]K findet diese Reaktion erst in basischer
Lösung statt.

Von den Osmat(VI)-Verbindungen [OsO2(OH)4]2K (vgl. S. 882) leiten sich okta-
edrische Komplexe ab, bei denen die äquatorial angeordneten OHK-Ionen durch
Halogenionen, CNK, NO2

K , C2O4
2K ersetzt sind („Osmyl“-Komplexe, nach der Os-

mylgruppe OsO2
2C).

Osmium(VIII)-Komplexe sind die Nitridoosmate(VIII) [OsO3N]K, die tetraed-
risch gebaut sind und eine Os^N-Dreifachbindung enthalten.

5.16.6 Verbindungen der Metalle der Iridiumgruppe

Die höchste Oxidationszahl von Rhodium ist C6, von Iridium C9, die beständigste
C3. Für Iridium ist daneben auch die Oxidationszahl C4 von Bedeutung. Typisch
für Rhodium und Iridium sind Rh(I)- und Ir(I)-Komplexverbindungen.
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Sauerstoffverbindungen

Es sind Oxide mit den Oxidationszahlen C3, C4, C8 und in der Matrix mit C9 be-
kannt.

Oxidationszahl C9 C8 C4 C3

Rhodium RhO2 Rh2O3

Iridium [IrO4]C IrO4 IrO2 Ir2O3

Rhodium(III)-oxid Rh2O3 ist dunkelgrau und kristallisiert im Korund-Typ. Es ist
das einzige stabile Rhodiumoxid. Man erhält es durch thermische Zersetzung von
Rhodium(III)-nitrat oder durch Oxidation von metallischem Rhodium mit Sauer-
stoff bei 600 (C.

Rhodium(IV)-oxid RhO2 ist schwarz, kristallisiert im Rutil-Typ und kann durch
Erhitzen von Rh2O3 unter O2-Druck hergestellt werden.

Aus Rh(III)-Lösungen erhält man mit Basen gelbes Rh2O3 · 5 H2O. Durch elektro-
lytische Oxidation kann es in RhO2 · 2 H2O überführt werden, das beim Entwässern
aber nicht RhO2, sondern Rh2O3 ergibt.

Beim Iridium ist Iridium(IV)-oxid IrO2 das stabile Oxid. Es ist schwarz, hat Rutil-
Struktur und entsteht beim Erhitzen von Iridium mit Sauerstoff. Iridium(III)-oxid
Ir2O3 entsteht immer unrein und wird leicht zu IrO2 oxidiert.

Halogenverbindungen

Höhere Oxidationszahlen als C3 sind von Fluoriden bekannt.

Oxidationszahl Fluoride Chloride Bromide Iodide

C6 RhF6 IrF6

C5 RhF5 IrF5

C4 RhF4 IrF4

C3 RhF3 IrF3 RhCl3 IrCl3 RhBr3 IrBr3 RhI3 IrI3

Alle Halogenide sind farbige Feststoffe. Die Fluoride sind sehr reaktionsfreudige
Substanzen. Wie bei den anderen Platinmetallen haben die Pentafluoride die tetra-
meren Strukturen (RhF5)4 und (IrF5)4. Die stabilsten Halogenide sind die Trihaloge-
nide. Die wasserfreien Trihalogenide sind wasserunlöslich. Es sind aber wasserlösli-
che Hydrate wie RhF3 · 6 H2O, RhF3 · 9 H2O, RhCl3 · 3 H2O, RhBr3 · 2 H2O bekannt.
Das dunkelrote RhCl3 · 3 H2O Z [RhCl3(H2O)3] ist Ausgangsprodukt zur Herstel-
lung von Rhodiumverbindungen.

Komplexverbindungen

Komplexe mit der Oxidationsstufe D3 (d6). Wie Cobalt, bilden auch Rhodium und
Iridium in der Oxidationsstufe C3 eine große Anzahl oktaedrischer, diamagnetischer
low-spin-Komplexe mit t2g

6 -Konfiguration. Die Spektren lassen sich analog denen der
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Co(III)-Komplexe deuten. Rh(III)-Komplexe sind meist gelb bis rot. Im Gegensatz
zu Co(III)-Komplexen lassen sich die Rh(III)- und Ir(III)-Komplexe nicht zu zwei-
wertigen Komplexen reduzieren.

[Rh(H2O)6]3C ist ein stabiler, gelber Komplex. Das Ion reagiert sauer (pKS z 3).
Das Aqua-Ion kommt auch in Salzen vor, zum Beispiel im Sulfat Rh2(SO4)3 · n H2O

und in Alaunen M
C1

Rh (SO4)2 $ 12 H2O.
[Ir(H2O)6]3C ist schwerer zu erhalten und luftempfindlich. Es tritt in Salzen wie

[Ir(H2O)6](ClO4)3 auf.
Es existieren die Halogenido-Komplexe [MX6]3K mit M Z Rh, X Z F, Cl, Br und

M Z Ir, X Z Cl, Br, I. Es gibt gemischte Aqua-chlorido-Komplexe und gemischte
Ammin-chlorido-Komplexe.

Aus [RhCl(NH3)5]2C lässt sich in wässriger Lösung mit Zink der Hydridokomplex
[RhH(NH3)5]2C herstellen. Das isolierbare Salz [RhH(NH3)5]SO4 ist luftstabil. Sta-
bile Komplexe sind auch [M(C2O4)3]3K und [M(CN)6]3K (M Z Rh, Ir).

Komplexe mit der Oxidationsstufe D4 (d5). Von Rhodium(IV) existieren wenige
Komplexe. Beispiele sind die oktaedrischen Komplexe [RhX6]2K (X Z F, Cl), die
hydrolysierbar sind und oxidierend wirken. Stabiler sind die Iridium(IV)-Komplexe
und ihre Salze. Die Komplexionen [IrX6]2K (X Z F, Cl, Br) sind in wässriger Lösung
und in Salzen bekannt. Das schwarze, in Wasser gut lösliche Na2IrCl6 ist Ausgangs-
material für andere Ir(IV)-Komplexe.

Obwohl Chlorido- und Bromido-Komplexe von Ir(IV) stabil sind, ist die Existenz
der binären Halogenide IrCl4 und IrBr4 nicht gesichert.

Komplexe mit der Oxidationsstufe D1 (d8). Komplexe von Rhodium(I) und Iri-
dium(I) erfordern für ihre Stabilisierung π-Akzeptorliganden wie PR3, CO oder Al-
kene. Auf Grund der Konfiguration d8 (vgl. S. 876) existieren überwiegend diamag-
netische, quadratisch-planare Komplexe, daneben auch trigonal-bipyramidale. Die
Komplexe werden durch Reduktion von Halogenido-Komplexen wie RhCl3 · 3 H2O
und K2IrCl6 in Gegenwart der Liganden dargestellt.

Chloridotris(triphenylphosphan)rhodium(I) [RhCl(PPh3)3] ist ein rotvioletter,
diamagnetischer, annähernd quadratischer Komplex. Es hat Bedeutung als Katalysa-
tor für die selektive Hydrierung von Alkenen in homogener Lösung bei Normaltem-
peratur und Normaldruck (Wilkinson-Katalysator). [RhCl(PPh3)3] kann Wasser-
stoff addieren.

[Rh
C1

Cl(PPh3)3] C H2 $% [Rh
C3

Cl(H)2(PPh3)2] C PPh3

Chloridodihydridobis(triphenylphosphan)rhodium(III) hydriert Alkene.

[RhCl(H)2(PPh3)2] [RhCl(PPh3)2]C C CHHC

Der Komplex [RhCl(PPh3)2] kann wieder H2 addieren und fungiert als Katalysator.
trans-[IrCl(CO)(PPh3)2] (Vaska-Komplex) ist ein gelber, diamagnetischer, plana-

rer Komplex. Er kann ein weiteres Molekül CO addieren und in das Hydrid über-
führt werden.
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trans-[IrCl(CO)(PPh3)2] $$$$%
CO

[IrCl(CO)2(PPh3)2] $$$$%
NaBH4

[Ir(CO)2H(PPh3)2]

Moleküle wie H2, O2 und SO2 werden oxidativ addiert.

trans-[ Ir
C1

Cl(CO)(PPh3)2] C H2 $% trans-[ Ir
C3

Cl(CO)(H)2(PPh3)2]

Diese Prozesse spielen eine Rolle für die katalytische Wirkung von
[Ir(CO)H(PPh3)2] bei der Hydroformylierung von Alkenen.

5.16.7 Verbindungen der Metalle der Platingruppe

Die höchste Oxidationszahl des Platins ist C6, die des Palladiums C4. Sowohl in
binären Verbindungen als auch in Komplexverbindungen sind die wichtigsten Oxida-
tionszahlen C2 beim Palladium, C2 und C4 beim Platin.

Sauerstoffverbindungen

Die beständigen wasserfreien Oxide der Metalle der Platingruppe sind PdO und
PtO2.

Palladium(II)-oxid PdO ist schwarz und säureunlöslich. Es entsteht durch Erhit-
zen des Metalls mit Sauerstoff. Oberhalb 900 (C dissoziiert es, von Wasserstoff wird
es bereits bei Raumtemperatur reduziert. Im Kristallgitter von PdO (Abb. 5.85) ist
Palladium quadratisch von Sauerstoff koordiniert. Aus Pd(II)-Lösungen fällt mit
OHK-Ionen gelbbraunes, wasserhaltiges Palladium(II)-oxid aus. Es ist in Säuren lös-
lich, lässt sich aber nur unter Sauerstoffabgabe entwässern.

Pd

O

Abbildung 5.85 Tetragonale Struktur von PdO. Palladium ist quadratisch von Sauerstoff
koordiniert, Sauerstoff tetraedrisch von Palladium.
In dieser Struktur kristallisieren auch PdS und PtS.
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Auch im Ag2PdO2 sind die Pd-Atome nahezu quadratisch-planar koordiniert.
Platin(IV)-oxid PtO2. Aus wässrigen Lösungen von PtCl4 fällt mit OHK-Ionen

gelbes, wasserhaltiges Platindioxid aus. Es ist amphoter, es löst sich in Basen unter
Bildung von [Pt(OH)6]2K-Ionen. Durch Erhitzen erhält man das braunschwarze was-
serfreie PtO2, das sich oberhalb 650 (C zersetzt. Aus Lösungen von [PtCl4]2K ent-
steht mit OHK-Ionen ein unbeständiges wasserhaltiges, nicht genau charakterisiertes
Pt(II)-oxid, das von Luft oxidiert wird.

Halogenverbindungen

Die Oxidationszahl C6 und C5 wird nur bei den Platinfluoriden erreicht. Es
gibt keine Halogenide mit der Oxidationszahl C3. PdF3 hat die Zusammensetzung

Pd
C2

[Pd
C4

F6].

Oxidations- Fluoride Chloride Bromide Iodide
zahl

C6 PtF6

C5 PtF5

C4 PdF4 PtF4 PtCl4 PtBr4 PtI4

C2 PdF2 PdCl2 PtCl2 PdBr2 PtBr2 PdI2 PtI2

PtF6 ist ein starkes Oxidationsmittel. Es oxidiert O2 und Xe unter Bildung von

O2
C [Pt

C5
F6]K und XeC[Pt

C5
F6]K (vgl. S. 464). PtF5 ist ebenfalls sehr reaktiv und hat

wie die Pentafluoride von Ru, Os, Rh und Ir die tetramere Struktur (PtF5)4. Nur
Platin bildet alle vier Tetrahalogenide. PdF2 hat Rutil-Struktur, die Koordination von
Pd(II) ist oktaedrisch. Es ist eine der wenigen paramagnetischen Pd(II)-Verbindun-
gen. Von PdCl2 gibt es zwei Modifikationen. α-PdCl2 hat eine Kettenstruktur
(Abb. 5.86a), es ist hygroskopisch und wasserlöslich. �-PdCl2 ist aus Pd6Cl12-Einhei-

(a) Pd Cl

Pd, Pt Cl(b)

Abbildung 5.86 a) Kettenstruktur von α-PdCl2.
b) Pd6Cl12-Einheiten von �-PdCl2. �-PtCl2 ist mit �-PdCl2 isotyp.
In beiden Strukturen ist Pd und Pt quadratisch-planar koordiniert.
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ten aufgebaut (Abb. 5.86b). In beiden Strukturen ist Palladium quadratisch koordi-
niert. Aus wässriger Lösung kristallisiert das Dihydrat PdCl2 · 2 H2O aus. Auch PtCl2
tritt in zwei Modifikationen auf. �-PtCl2 ist mit �-PdCl2 isotyp. α-PtCl2 ist wasserun-
löslich, löst sich aber in Salzsäure unter Bildung des Komplexes [PtCl4]2K. Im Gegen-
satz zu PdF2 und auch den Nickelhalogeniden (vgl. S. 873), die ionisch sind, sind die
Chloride von Pd und Pt kovalente Verbindungen.

Komplexverbindungen

In den Komplexverbindungen sind die wichtigsten Oxidationszahlen C2 und C4.
Komplexe mit der Oxidationsstufe D2 (d8). Die meisten Komplexe sind diamag-

netische low-spin-Komplexe mit quadratisch-planarer Koordination (Abb. 5.83).
Beim Ni(II) werden nur mit solchen Liganden, die eine starke Ligandenfeldaufspal-
tung bewirken, quadratische Komplexe gebildet. Bei den 4d- und den 5d-Ionen Pd2C

und Pt2C ist die Ligandenfeldaufspaltung praktisch mit allen Liganden dafür ausrei-
chend groß (vgl. S. 731). Eine Ausnahme ist nur das paramagnetische PdF2, bei dem
Pd(II) oktaedrisch koordiniert ist und die Konfiguration t2g

6 eg
2 hat.

Die Pd(II)-Komplexe sind etwas weniger stabil als die von Pt(II). Pt(II)-Komplexe
sind K wie auch die Pt(IV)-Komplexe K kinetisch träge (s. S. 716). Die durch ihre
Untersuchung gewonnenen Erkenntnisse über Isomerie und Reaktionsmechanismen
waren für die Entwicklung der Koordinationschemie wesentlich.

Bevorzugte Liganden sind Amine, NO2
K, Halogenide, Cyanid, PR3, AsR3. Zu Sau-

erstoff und Fluor besteht nur eine geringe Affinität.
Der Komplex [Pd(H2O)4]2C existiert in wässriger Lösung und z. B. auch in

Pd(ClO4)2 · 4 H2O. [Pt(H2O)4]2C ist nicht bekannt. Die Komplexe [MX4]2K (M Z
Pd, Pt; X Z Cl, Br, I, SCN, CN) bilden mit NH4

C und Alkalimetallionen Salze. Die
Salze des gelben Ions [PdCl4]2K und des roten Ions [PtCl4]2K sind Ausgangsverbin-
dungen zur Herstellung anderer Komplexe. In wässriger Lösung erfolgt Hydrolyse.

[PtCl4]2K C H2O # [PtCl3(H2O)]K C ClK

[PtCl3(H2O)]K C H2O # [PtCl2(H2O)2] C ClK

Häufig sind in den Salzen die quadratischen Baueinheiten der Pt(II)-Komplexe pa-
rallel übereinander angeordnet, z. B. in K2[Pt(CN)4] und K2[PtCl4] (Abb. 5.87). Im
Magnus-Salz [Pt(NH3)4][PtCl4], dem ältestbekannten Amminkomplex des Platins,
sind alternierend die quadratischen [Pt(NH3)4]2C-Kationen und [PtCl4]2K-Anionen
übereinander gestapelt.

Eine besondere Eigenheit von Ligandensubstitutionsreaktionen in quadratischen
Komplexen ist der trans-Effekt.

Wird in einem Komplex der allgemeinen Zusammensetzung [PtLX3]K ein Ligand
X durch einen Liganden Y substituiert, sind sterisch zwei Reaktionsprodukte mög-
lich.
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(b)(a)

CN

CN

NC

NC
Pt

CNNC Pt

CN

CN

CN

CN

NC

NC
Pt

CNNC Pt

CN

CN
Pt

K

Cl

Abbildung 5.87 a) Anordnung der Komplexionen [Pt(CN)4]2K in der Verbindung
K2[Pt(CN)4] · 3 H2O. Die großen PtdPt-Abstände (348 pm) zeigen, dass keine PtdPt-Wech-
selwirkungen vorhanden sind. Die KC-Ionen verknüpfen im Kristall die komplexen Anionen
durch Ionenbindungen. Die übereinander gestapelten [Pt(CN)4]2K-Gruppen sind um 45( ge-
geneinander gedreht. Durch teilweise Oxidation mit Halogenen entsteht K2 [Pt(CN)4]X0.3 ·
2,5 H2O (X Z Cl, Br) mit deutlich verkürzten PtdPt-Abständen (288 pm) und eindimensio-
naler metallischer Leitfähigkeit (s. Abb. 5.88).
b) Elementarzelle der tetragonalen Struktur von K2[PtCl4].

trans-Orientierung cis-Orientierung LY
Der Ligand L dirigiert
Y in trans-Stellung

Man kann die Liganden L nach ihrer wachsenden Fähigkeit ordnen, einen Liganden
in trans-Stellung zu sich zu dirigieren: FK, H2O, OHK, NH3 ! ClK, BrK ! SCNK,
IK ! PR3 ! CNK, CO.

Der trans-Effekt ist ein kinetisches Phänomen. Es ist der Einfluss eines Liganden
auf die Substitutionsgeschwindigkeit in trans-Position.

Beispiel: [PtCl2(NH3)2]

Das cis-Isomere entsteht aus [PtCl4]2K-Ionen mit NH3.

ClK hat einen stärker trans-dirigierenden Einfluss als NH3.
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Das trans-Isomere bildet sich aus [Pt(NH3)4]2C mit ClK-Ionen.

ClK dirigiert das zweite ClK in trans-Stellung.

Cis-[PtCl2(NH3)2] („Cisplatin“) ist für einige Krebsarten das bis heute wirksamste
Antitumormittel. Das trans-Isomere ist unwirksam.

Außer den einkernigen Komplexen gibt es auch zweikernige Komplexe des Typs

M Z Pd2C, Pt2C; L Z NR3, PR3, CO; X Z anionische Gruppen, z. B. ClK, BrK, IK.

Durch partielle Oxidation kann weißes K2 [Pt
C2

(CN)4] $ 3 H2O in bronzefarbenes

K1,75 [Pt
C2,25

(CN)4] $ 1,5 H2O bzw. K2 [Pt
C2,3

(CN)4]Cl0,3 $ 3 H2Oüberführt werden. Diese
Verbindungen sind eindimensionale metallische Leiter (Abb. 5.88).

Pt

Pt

Pt

Pt

C von CN

Abbildung 5.88 Lineare Ketten aus übereinander gestapelten [Pt(CN)4]1,7K-Ionen der Ver-

bindungen K1,75 [Pt
C2,25

(CN)4] $ 1,5 H2O bzw. K2 [Pt
C2,3

(CN)4]Cl0,3 $ 3 H2O. Die PtdPt-Abstände
betragen nur 280K300 pm (PtdPt-Abstände im Metall 278 pm, in K2[Pt(CN)4] · 3 H2O 348
pm), die dz2 -Orbitale überlappen, dies bewirkt eine eindimensionale metallische Leitung in
Richtung der Ketten (Leitfähigkeit ca. 400 ΩK1 cmK1). Ein eindimensionaler metallischer
Leiter ist auch K1,6[Pt(C2O4)2] · 1,2 H2O.
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Komplexe mit der Oxidationsstufe D4 (d6). Alle Komplexe sind oktaedrisch und
diamagnetisch mit der low-spin-Konfiguration t2g

6 .
Pd(IV)-Komplexe sind zwar beständiger als einfache Pd(IV)-Verbindungen, aber

weniger stabil als Pt(IV)-Komplexe. Es gibt relativ wenige Pd(IV)-Komplexe. Am
besten bekannt sind die Halogenidokomplexe [PdX6]2K (X Z F, Cl, Br). In allen ist
Pd(IV) leicht zu Pd(II) zu reduzieren. [PdF6]2K hydrolysiert mit Wasser zu PdO ·
n H2O. [PdCl6]2K und [PdBr6]2K sind hydrolysebeständig, durch heißes Wasser wer-
den sie aber in [PdX4]2K und X2 zerlegt. Das rote Komplexion [PdCl6]2K entsteht
beim Auflösen von Palladium in Königswasser. Es bildet mit KC und NH4

C schwer
lösliche Salze.

Pt(IV)-Komplexe sind zahlreich, sie sind thermodynamisch stabil und kinetisch
inert. Häufige Liganden sind Stickstoffdonatoren D Z NH3, N2H4, en, sowie Haloge-
nide und Pseudohalogenide X Z F, Cl, Br, I, CN, SCN. Es sind die Komplextypen
[PtD6]4C, [PtXD5]3C, cis- und trans-[PtX2D4]2C, mer- und fac-[PtX3D3]C, cis- und
trans-[PtX4D2], [PtX5D]K und [PtX6]2K bekannt.

Die wichtigsten Pt(IV)-Verbindungen sind Salze des roten Hexachloridoplati-
nat(IV)-Ions [PtCl6]2L. Löst man Platin in Königswasser, kristallisieren gelbe Kris-
talle der Hexachloridoplatin(IV)-säure H2[PtCl6] · 6 H2O aus. Mit den schweren Al-
kalimetallionen KC, CsC, RbC und NH4

C bildet [PtCl6]2K schwer lösliche Salze
(Abb. 5.89). Reduziert man wässrige Lösungen von (NH4)2[PtCl6], erhält man fein
verteiltes schwarzes Platin (Platinschwarz, Platinmohr).

K�

PtCl 6
2�-Oktaeder

Abbildung 5.89 Elementarzelle der kubischen Struktur von K2[PtCl6]. Die Struktur lässt
sich vom Antifluorit-Typ ableiten. Die KC- und [PtCl6]2K-Ionen besetzen die FK- bzw. die
Ca2C-Plätze der Fluorit-Struktur (vgl. S. 79).
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5.17 Die Actinoide

Zur Gruppe der Actinoide (An) gehören Actinium und die darauf folgenden 14
Elemente, bei denen die 5f-Unterschale aufgefüllt wird. Die auf das Uran folgenden
Elemente werden auch als Transurane bezeichnet.

Ord- Name Symbol Elektronen- Schmelz- Standardpotentiale in V
nungs- konfiguration punkt An3C

.An An4C
.An

zahl Z in (C

89 Actinium Ac 6d1 7s2 1 050 K2,6 K
90 Thorium Th 6d2 7s2 1 755 K K1,90
91 Protactinium Pa 5f2 6d1 7s2 oder 1 568 K1,95 K1,7

5f1 6d2 7s2

92 Uran U 5f3 6d1 7s2 1 132 K1,80 K1,50
93 Neptunium Np 5f5 7s2 oder 639 K1,86 K1,35

5f4 6d1 7s2

94 Plutonium Pu 5f6 7s2 639 K2,03 K1,27
95 Americium Am 5f7 7s2 1 173 K2,32 K1,24
96 Curium Cm 5f7 6d1 7s2 1 350 K2,31 K
97 Berkelium Bk 5f8 6d1 7s2 oder 986 K K

5f9 7s2

98 Californium Cf 5f10 7s2 900 K2,32 K
99 Einsteinium Es 5f11 7s2 K K K

100 Fermium Fm 5f12 7s2 K K K
101 Mendelevium Md 5f13 7s2 K K K
102 Nobelium No 5f14 7s2 K K K
103 Lawrencium Lr 5f14 6d1 7s2 K K K

5.17.1 Gruppeneigenschaften

Die etwa 200 bekannten Isotope der Actinoide sind alle radioaktiv. Auf der Erde
kommen natürlich nur Actinium, Protactinium, Uran und Thorium vor, denn nur
235U, 238U und 232Th konnten auf Grund ihrer großen Halbwertszeiten seit der Ent-
stehung des Sonnensystems überleben. Aus ihnen entstehen durch radioaktiven Zer-
fall Actinium und Protactinium, die in den Uran- und Thorium-Erzen gefunden wer-
den. Neptunium und Plutonium können in Spuren aus Uranmineralien isoliert wer-
den, da sie durch Neutroneneinfang ständig neu gebildet werden.

U92
238 C n $% U92

239 $$$$%
K�

K

N93
239 p $$$$%

K�
K

P94
239 u

Alle Transurane werden künstlich hergestellt. In den Kernreaktoren (vgl. S. 24) ent-
stehen 239Np und 239Pu in größeren Mengen. Mendelevium, Nobelium und Lawren-
cium sind bisher nur in unwägbar kleinen Mengen dargestellt worden.

Thorium und Uran sind keine seltenen Elemente, ihr Anteil in der Erdkruste ist
8 · 10K4 % bzw. 2 · 10K4 %. Uran ist also häufiger als Sn, Hg, Ag, Pb. Es gibt aber
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nur wenige nutzbare Erzvorkommen. Die wichtigsten Erze sind die Uranpechblende
mit der ungefähren Zusammensetzung UO2 und der Carnotit K(UO2)(VO4) · 1,5 H2O.

Im Jahr 2004 betrug die Bergwerkproduktion von Uran 44 200 t (30 % wurden in
Kanada, 20 % in Australien gefördert). Die Produktion deckte nicht den Bedarf ab.
Die fehlenden Mengen wurden mit Lagerbeständen und wiederaufbereitetem Uran
ergänzt (s. S. 24).

Die Actinoide sind silbrige, elektropositive, reaktive Metalle. Sie kommen fast alle
in mehreren Strukturen vor, teilweise in dichten Packungen. Die Schmelzpunkte
ändern sich unregelmäßig, sie liegen zwischen 1750 (C und 640 (C. Die Metallradien
ändern sich ebenfalls unregelmäßig (Abb. 5.90). Dies ist nicht nur eine Folge der
Strukturvielfalt der Actinoide, sondern kommt auch durch die unterschiedliche An-
zahl von Elektronen zustande, die an das Metallband abgegeben werden (vgl. Lan-
thanoide S. 784). Die zunehmende Anzahl von Elektronen, die an metallischen Bin-
dungen beteiligt sind, führt vom Actinium zum Uran zu einer starken Abnahme
der Radien.

In fein verteiltem Zustand sind die Actinoide pyrophor. Sie reagieren besonders
beim Erwärmen mit Nichtmetallen. Sie sind in konz. Salzsäure löslich. Durch konz.
Salpetersäure werden Thorium, Uran und Plutonium passiviert, aber in Gegenwart
von FK-Ionen gelöst.

Die 5f-Elektronen der Actinoide sind weniger fest gebunden als die 4f-Elektronen
der Lanthanoide. Im Unterschied zu den 4f-Elektronen sind daher die 5f-Elektronen
stärker an chemischen Bindungen beteiligt. Bis zum Neptunium können alle f-Elekt-
ronen als Valenzelektronen betätigt werden, die maximale Oxidationszahl von Nep-
tunium ist C7. Beim Thorium, Protactinium und Uran sind die maximalen Oxidati-
onszahlen C4, C5 und C6 zugleich auch die beständigsten. Ab Plutonium sind die
5f-Elektronen nur noch teilweise an Bindungen beteiligt. In der zweiten Hälfte der
Actinoide ist wie bei den Lanthanoiden die beständige Oxidationsstufe C3 und nur
bei den ersten beiden Elementen der zweiten Hälfte, Berkelium und Californium,
tritt auch die Oxidationsstufe C4 auf.

Oxidationsstufen der Actinoide

Ac Th Pa U Np Pu Am Cm Bk Cf Es Fm Md No Lr

2 2 2 2 2 2 2
3 3 3 3 3 3 3 3 3 3 3 3 3 3 3

4 4 4 4 4 4 4 4 4
5 5 5 5 5

6 6 6 6
7 7

(Die blauen Zahlen bezeichnen die stabilste Oxidationsstufe)

Die Radien der An3C- und der An4C-Ionen (Abb. 5.90) nehmen mit zunehmender
Ordnungszahl regelmäßig ab (Actionoid-Kontraktion).
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Abbildung 5.90 Metallradien und Ionenradien der Actinoide. Wie bei den Lanthanoiden
(vgl. Abb. 5.51) nehmen die Ionenradien der Actinoide mit zunehmender Kernladung konti-
nuierlich ab (Actinoid-Kontraktion).

Die Ionen haben charakteristische Farben. Die Absorptionsspektren bestehen aus
schmalen Banden, die durch Ligandenfelder weniger beeinflusst werden als die der
d-Übergangsmetalle. Die Stabilität der An3C-Ionen wächst mit zunehmender Ord-
nungszahl. Th3C- und Pa3C-Ionen sind in wässriger Lösung nicht beständig. U(III)-
Lösungen entwickeln Wasserstoff unter Bildung von U(IV). Pu(III)-Lösungen lassen
sich leicht oxidieren, Am(III)-Lösungen nur noch schwer. In den Fällungsreaktionen
ähneln die An3C-Ionen den Ln3C-Ionen. Die Fluoride, Hydroxide und Oxalate sind
in Wasser unlöslich, die Nitrate, Sulfate und Perchlorate löslich. Die Basizität der
Hydroxide An(OH)3 nimmt wegen der Actinoid-Kontraktion mit steigender Ord-
nungszahl ab.
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Die Stabilität der An4C-Ionen fällt mit zunehmender Ordnungszahl. Das einzige
beständige Ion des Thoriums ist Th4C. Beständig ist auch das Pu4C-Ion. Die Ionen
Pa4C, U4C und Np4C lassen sich leicht oxidieren.

In der Oxidationsstufe C5 und C6 existieren ab Protactinium die Ionen AnO2
C

und ab Uran die Ionen AnO2
2C. Sie sind linear gebaut und von charakteristischer

Farbe. Mit zunehmender Ordnungszahl nimmt die Beständigkeit der Ionen ab. Am
stabilsten sind PaO2

C und UO2
2C.

Während bei den Lanthanoiden die Bindungen überwiegend ionisch sind, sind die
Actinoide zu kovalenten Bindungen unter Einbeziehung der 5f-Elektronen befähigt.

5.17.2 Verbindungen des Urans

Uran tritt in seinen Verbindungen mit den Oxidationszahlen C3, C4, C5 und C6
auf. Die stabilste Oxidationszahl ist C6. U(III)- und U(V)-Verbindungen sind leicht
zu oxidieren oder neigen zur Disproportionierung.

Uran(VI)-Verbindungen

Uran(VI)-oxid UO3 kommt in sieben Modifikationen vor, es ist amphoter. Mit Säu-
ren entstehen salzartige Uranylverbindungen, die das gelbe Ion UO2

2C enthalten.
Das wichtigste Uranylsalz ist das Uranylnitrat-Hexahydrat UO2(NO3)2 · 6 H2O. Es
ist in Ethern, Alkoholen und Estern (z. B. Tributylphosphat) löslich. Darauf beruht
eine Abtrennungsmethode von anderen Metallen, z. B. die Trennung von Uran und
Plutonium bei der Wiederaufbereitung von Kernbrennstoffen (Purexverfahren). Mit
Basen bildet UO3 gelbe Uranate UO4

2K, die sich in Diuranate U2O7
2K umwandeln.

In der Schmelze bilden sich aus UO3 mit Oxiden M
C1

2O neben Mono- und Diuranaten
auch Polyuranate UnO3nC1

2K (n Z 3 K 6).
Hexahalogenide werden nur mit Fluor und Chlor gebildet. Uranhexafluorid UF6

(Smp. 64 (C) ist eine farblose, flüchtige, kristalline Substanz, die leicht hydrolysiert.
Die Uranisotope können durch Gasdiffusion von UF6 getrennt werden. Für die erste
Atombombe (s. S. 25) wurde das dafür erforderliche 235U durch die mühsame Diffu-
sionstrennung der Fluoride 235UF6 und 238UF6 hergestellt.

Uran(V)-Verbindungen

Es sind die Pentahalogenide UX5 (X Z F, Cl, Br) bekannt. Das Chlorid ist dimer.
Die Pentahalogenide lassen sich leicht oxidieren, beim Erhitzen disproportionieren
sie in U(VI)- und U(IV)-Halogenide.

In Lösungen sind die blasslila UO2
C -Ionen bei pH-Werten von 2K4 am stabilsten.

Sie disproportionieren in UO2
2C- und U4C-Ionen.
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Uran(IV)-Verbindungen

Uran(IV)-oxid UO2 (Smp. 2 880 (C) ist ein basisches Oxid, es kristallisiert im Fluorit-
Typ. Es entsteht durch Reduktion von UO3 mit H2. Beim Glühen an der Luft wan-
deln sich sowohl UO3 als auch UO2 in das Oxid U3O8 (UO2 · 2 UO3) um. In Salpe-
tersäure lösen sich alle Oxide unter Bildung von UO2(NO3)2.

Es sind alle Tetrahalogenide UX4 bekannt. Es sind farbige kristalline Substanzen.
In wässriger Lösung entstehen aus U(IV)-Salzen grüne U4C-Ionen, die schon

durch Luft langsam zu UO2
2C-Ionen oxidiert werden.

(Bu4N)3[U(N3)7] enthält das erste binäre Azid eines Actinoidelements. Im
[U(N3)7]3K-Ion sind die 7 Azidliganden pentagonal-bipyramidal um das U(IV)-
Atom angeordnet.

Uran(III)-Verbindungen

Bekannt sind die Halogenide UX3 (X Z F, Cl, Br, I) und das Hydrid UH3. In Lösun-
gen entsteht das purpurfarbene Ion U3C, das von Wasser zum U4C-Ion oxidiert wird
(U4C C eK # U3C E( Z K0,61 V).




