
3 Die Chemie der Farbe

Das vorhergehende Kapitel hat uns gezeigt, wie Farbe physikalisch durch Absorption
von Licht im sichtbaren Bereich entsteht. (Streng genommen, entsteht natürlich die
Farbe erst durch unsere Sinneswahrnehmung des resultierenden Wellenlängengemi-
sches als Farbeindruck, im folgenden soll diese strenge Unterscheidung immer im-
plizit vorausgesetzt sein.) Wir wollen in diesem Kapitel zur Chemie fortschreiten und
schauen, welche Möglichkeiten wir haben, um gezielt Absorptionsvorgänge auszulö-
sen und maltechnisch verwertbare farbige Substanzen zu erhalten. Wir werden vier
verschiedene Mechanismen dazu kennenlernen, die in klar definierten chemischen
Bausteinen, den Chromophoren, realisiert sind. Diese Chromophore stellen entweder
bereits für sich Klassen von Farbmittel dar, oder sie dienen uns als Grundlage einer
komplexeren Klassifikation von Farbmitteln. Sodann werden wir jede der gefunde-
nen Klassen zusammenmit beispielhaften Farbmitteln näher betrachten. Dabei müs-
sen wir leider zahlreiche interessante und im Alltag wichtige physikalische Absorp-
tionsmöglichkeiten ausser Acht lassen, eine sehr schöne Abhandlung zu sämtlichen
Möglichkeiten, Farbe zu erzeugen, ist jedoch in [232] zu finden. Zur allgemeinen Che-
mie der Farbe gehört schließlich ein Verfahren, das es uns gestattet, aus Farbstoffen
vermalbare Pigmente zu gewinnen, die Verlackung.

3.1 Chemisch bedingte Absorptionsmechanismen

Aus der Sicht des Chemikers haben wir vier grundlegende Mechanismen zur Verfü-
gung, um Lichtabsorption und damit Farbeindrücke hervorzurufen:
– elektronische Übergänge vom Valenz- ins Leitungsband in Festkörpern (Halblei-

tern) über die Bandlücke hinweg (HL),
– elektronische Übergänge zwischen d- oder f -Orbitalen bei Nebengruppenmetall-

Komplexen, die im Feld von Liganden aufgespalten sind (LF),
– Charge Transfer-Übergänge (CT) zwischen Liganden L und Metallen M (LMCT,

MLCT) oder zwischen Metallen,
– elektronische Übergänge zwischen Molekülorbitalen (MO oder inner ligand).

Die Symbole HL, LF, CT undMO benutzen wir im folgenden als Kurzzeichen für einen
bestimmtenMechanismus.Die typischenSpurendieserMechanismen inAbsorptions-
spektren sind in 󳶳Abbildung 3.1 und 󳶳Abbildung 3.2 angedeutet.

In 󳶳Abbildung 3.3(a) sind diese Mechanismen im Periodensystem lokalisiert. Wir
sehen, wie einzelne Mechanismen in bestimmten Bereichen lokalisiert sind und kön-
nen aufgrund dessen bestimmen, welche Chemie die Farbmittel und welche Eigen-
schaften die resultierenden Farbe haben werden:
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Abb. 3.1. Oben: Schematischer HL-Übergang in einem binären Halbleiter AxBy, in dem beispiel-
haft 3d- und 4s-Elektronen sowie 4p-Elektronen hochliegende (Metall-)Bänder bilden, und 2p-
Elektronen des Anions ein tiefliegendes Band.
Unten: Typische Features im Spektrum aufgrund des HL-Mechanismus. Im Vergleich zu 󳶳Abbil-
dung 3.2 sehen wir keine Absorptionspeaks, sondern eine Bandkante.

– HL tritt bei Festkörpern mit Halbleitercharakter auf. Die Festkörper werden aus
Haupt- und Nebengruppenmetallen gebildet, Chalkogenide fungieren als Anio-
nen. Für die Malerei sind vor allem Oxide, Sulfide und Selenide von Metallen der
4./5. Hauptgruppe und der Zinkgruppe wichtig, die meist auch natürlich als Mi-
neralien vorkommen.
Da keine Absorptionspeaks entstehen, sondern eine Bandkante, zeigen HL-
Übergänge nicht beliebige Farben, sondern sind auf die Reihe Weiß–Gelb–Rot–
Schwarzmit Zwischentönen begrenzt. Die Farbe hängt von der Energie der Band-
kante ab, ihre Reinheit von der Steilheit der Kante. I. a. sind die Farben rein. Die
Übergänge und damit Farben sind intensiv (ϵ ≈ 103 − 106 [642, S. 21]).

– LF ist ein Phänomen der Nebengruppenmetalle mit d- und f -Elektronen und
kann alle Farben hervorrufen, da der Übergang je nach Lage der Orbitale jede
Energiedifferenz haben kann. Entartete Orbitale können aufgespalten werden,
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Abb. 3.2. Oben: Schematische Einordnung von CT-, LF- und MO-Übergängen im MO-Diagramm eines
ML6-Komplexes (M=Metall, L= Ligand).
Unten: Typische Features im Spektrum aufgrund der verschiedenen farberzeugenden Mechanismen:
links hochenergetische CT-Übergänge mit hoher Intensität zwischen Ligand und Metall (LMCT), in
der Mitte schwache LF-Übergänge innerhalb des Metalls, rechts niederenergetische CT-Übergänge
hoher Intensität zwischen Metallen unterschiedlicher Wertigkeit (MMCT oder LMCT).
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(a) Unter Berücksichtigung aller farbaktiven Elemente.
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(b) Unter Berücksichtigung der Elemente, die in Pigmenten tatsächlich ver-
wendet werden.

Abb. 3.3. Lokalisierung der dominanten farberzeugenden Mechanismen im PSE. Rot: Übergänge
zwischen Molekülorbitalen (MO), orange: Charge Transfer-Übergänge (CT), weiß: Ligandenfeld-
übergänge (LF), violett: Bandübergänge in Halbleitern (HL). Die Mechanismen treten in bestimmten
Bereichen des PSE bevorzugt auf.

sodass mehrere parallele Übergänge auftreten. Reine Farben werden dadurch
etwas stumpfer.
Die Farben hängen stark von der Chemie der Metallverbindung ab und können
bei kleinen Änderungen stark variieren, werden aber durch die praktische Kom-
binierbarkeit von Metall und Anion (Ligand) begrenzt.
Je nach Zusammensetzung und Symmetrie des Metallkations sind einige Über-
gänge durch spektroskopische Auswahlregeln verboten und ihre Intensitäten
sind niedriger als die der HL-Übergänge (für d-Elektronenübergänge ϵ ≈ 102, für
f -Elektronenübergänge ϵ ≈ 101 [642, S. 21]).
Nebengruppenmetalle treten in kristallinen Mineralien auf, aber auch in amor-
phem Material wie Glas. Praktische Beispiele sind Mn, Cr, Fe, Co, Ni und Cu, die
natürlich als oxidische, hydroxidische oder karbonatische Mineralien auftreten
und den Farbbereich Braun, Rot, Gelb, Blau und Grün abdecken.

– CT ist hauptsächlich bei komplexen Anionen mit Nebengruppenmetallen der 3.
bis 6. Nebengruppe anzutreffen und bei Elementen, die mehrere Oxidationsstu-
fen annehmen können. Dieser Mechanismus resultiert in Farben, die nicht auf
einen bestimmten Spektralbereich beschränkt sind. Die tatsächlich möglichen
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Farben werden durch die begrenzte Kombinierbarkeit von Metallen und Anio-
nen bestimmt. Sie werden durch isolierte Übergänge verursacht und weisen hohe
Reinheit auf.
Die Farben sind sehr intensiv (ϵ ≈ 103 −104 [642, S. 21]), da keine Auswahlregeln
die zugrundeliegenden Übergänge verbieten.
Chromate, Manganate und Molybdate repräsentieren den Typ des LMCT (Ligand-
Metall-CT), der bei hochgeladenen Metallkationen mit Oxidliganden anzutreffen
ist. Der häufignatürlich vorkommendeHämatit ist einBeispiel auf Eisen(III)-Basis
und intensiv rot.
Metallpaare oder multivalente Metalle führen zum Typ des MMCT oder IVCT (Me-
tall-Metall- oder Intervalenz-CT). Einige intensiv gefärbte natürliche Mineralien
und Edelsteine enthalten Fe,Mn, Pb in verschiedenen Valenzstufen (→IVCT) oder
Metallpaarewie Fe/Ti (→MMCT), etwadiebläulichenGesteine,OlivineundSaphi-
re.

– MO ist nicht auf bestimmte Elemente begrenzt, tritt aber vorzugsweise bei Kohlen-
stoff und Schwefel in Erscheinung. MO-Übergänge sind intensiv (z. B. für Über-
gänge mit π → π∗-Charakter ϵ ≈ 103 − 106 [642, S. 21]) und können in allen
Spektralbereichen auftreten.
Kohlenstoff-basierende MO-Übergänge führen zu zahlreichen organischen Farb-
mitteln. Die Fülle der erzielbaren Farbenwird uns eindrucksvoll in den Farbender
Blüten, Früchte und Tieren vor Augen geführt.
MO auf Schwefel-Basis gibt Anlass zu den zahlreichen Polysulfidfärbungen in
heissen vulkanischen Quellen und Schwefelschmelzen, aber auch im Mineral
Ultramarin.

Nicht alle theoretisch möglichen Elemente werden in Farbmitteln auch praktisch ein-
gesetzt, sei es, daßdieMetalle zu selten oder die resultierendenVerbindungen instabil
sind. Unter Berücksichtigung der tatsächlich für den malerischen Einsatz verwende-
ten Elemente ergibt sich eine Verteilung der Mechanismen gemäß 󳶳Abbildung 3.3(b).
Nach Farben geordnet, erhalten wir das in 󳶳Abbildung 3.4 gezeigte Bild, in dem wir
die Korrelation bestimmter Farben mit Mechanismen sehen können:

Farbton HL LF CT MO

Weiß ✓

Gelb ✓ ✓ ✓ ✓

Rot ✓ ✓ ✓ ✓

Grün ✓ ✓

Blau ✓ ✓ ✓

Braun ✓ ✓

Schwarz ✓ ✓
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Abb. 3.4. Lokalisierung von typischen Farben, die durch Metallverbindungen in Pigmenten erziel-
bar sind, im PSE. Es ist zu erkennen, daß ähnliche Farben mechanismusbedingt bei Elementen in
bestimmten Bereichen auftreten.

3.2 HL: Bandlücken-Übergänge in Halbleitern

Feststoffe aus einer Vielzahl an Atomen können Eigenschaften zeigen, die von denen
der zugrundeliegenden Atome und Moleküle deutlich abweichen. Für unser Thema
sind die Besonderheiten in den elektronischen Verhältnissen von Interesse, die zu
Farbe führen können. Dies ist der Fall, wenn der Feststoff als Halbleiter klassifiziert
wird:
– Die Farbe wird nicht durch Absorptionsbanden, sondern durch eine Absorptions-

kante hervorgerufen, das heisst die Absorption fällt ab einer bestimmten Wellen-
länge sehr rasch auf Null ab, eine Feinstruktur mit schwachen Peaks ist nur unter
bestimmten Umständen zu beobachten.

– Durch die Kantenabsorption zeigen Halbleiter das Farbspektrum von Weiß über
Gelb und Rot zu Schwarz, abhängig von Lage der Kante, die wiederum von der
Bandlücke bestimmt wird.

– Die Absorptionen sind nicht verboten, Halbleiter zeigen intensive Farben.
– Die Reinheit der Farbe ist abhängig von der Steilheit der Kante, aber im allgemei-

nen sehr groß.
– Klassische maltechnisch verwendete Halbleiter sind Haupt- sowie einige Neben-

gruppenchalkogenide, also binäre Verbindungen der Elemente Arsen, Antimon,
Blei, Zink, Kadmium, Quecksilber mit Schwefel, Selen, Sauerstoff. Fortschritte
der Anorganik zeigen, daß die toxischen Schwermetalle Arsen, Quecksilber, Cad-
mium und Blei durch Elemente wie Lantan und Tantal ersetzt werden können,󳶳Abschnitt 3.2.3. Außerdem könnenAnionen undKationen gemischtwerden,wo-
durch die Farben variiert werden können.

Details zum Thema Halbleiter finden Sie in [188, 235–246], zum Thema Halbleiter in
Mineralien [174, 184].

Den Aufbau von Halbleitern und die Entwicklung der kollektiven Eigenschaften
können wir uns vorstellen, wenn wir von einzelnen Atomen ausgehen, diese zu Mole-
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külen verbinden und die Zahl der beteiligten Atome immerweiter steigern. Bei diesem
Vorgang werden aus Atomorbitalen (AO) Molekülorbitale (MO) gebildet, diese MOs
kombinieren zu immer weiteren MOs, bis wir diese schließlich bei sehr grossen Atom-
zahlen N als ausgedehnte Kristallorbitale ansehen können, die den ganzen Kristall
umfassen und von allen im Kristall vorhandenen Atomen gemeinsam gebildet wer-
den, 󳶳Abbildung 3.5 zeigt diesen Sachverhalt schematisch [188, 238, 266, 267, 269].

Für N Atome entstehen N dieser Kristallorbitale. Da bei jeder Kombination von
MOs energetisch höher- und niedrigerliegende MOs entstehen, werden die Energie-
unterschiede der Kristallorbitale schließlich verschwindend gering (∝ 1/N). Wir kön-
nen dann nicht mehr von individuellen Orbitalen sprechen, sondern von Bändern. In
einem Band sind zahllose Kristallorbitale zusammengefasst. Die Anzahl der MOs in
einem unendlich kleinen Energieintervall nennen wir Zustandsdichte, die Anzahl an
Elektronen, die eines dieser kristallweiten MOs einnehmen, die Besetzungzahl. Beide
Angaben sind energieabhängig. In diesem Modell können wir, je nach der Herkunft
der Orbitale, von s-, p-, d-Bändern usf. sprechen.

Es ist durchaus möglich, dass die entstehenden Bänder nicht „rein“ sind, je nach
Streuung der Energiewerte kann z. B. ein d-Band auch p- oder s-Charakter zugemischt
haben, wenn sich s- und p-Elektronen energetisch überlappen und zu einem Band
verschmelzen.

In einem anderen Modell wird ein delokalisiertes Elektronengas im Potential der
positiven Atomrümpfe betrachtet und die Energieverteilung berechnet, ohne die re-
sultierenden Bändermit Schalen- oder Orbital-Quantenzahlen in Verbindung zu brin-
gen.

In beiden Modellen werden die Bänder nicht mehr durch eine individuelle Ener-
gie, sondern durch ihren Energiebereich, ihre Besetzungszahlenund Zustandsdichten
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gekennzeichnet. Die kollektiven oder Bulk-Eigenschaften bilden sich heraus, wenn
soviele Atome oder Moleküle zusammengetreten sind, daß das resultierende Teilchen
im Grössenbereich um 10nm liegt, also bei kolloidaler Verteilung des Materials. Clu-
ster der Grösse 2–50nm werden auch quantum dots oder Q-Teilchen genannt. Das Zu-
rückbilden der molekularen Eigenschaften bei schrumpfender Teilchengröße heisst
in der Literatur quantum confinement oder Grössenquantisierungseffekt.

3.2.1 Valenz- und Leitungsband

Zwei Bänder sind besonders hervorgehoben: Valenzband und Leitungsband. Das Va-
lenzband ist das energetisch höchste, vollständig von Elektronen besetzte Band, das
die quasi-freien Elektronen enthält, die Wärme- und Stromleitfähigkeit verursachen.
Das Leitungsband ist das energetischniedrigste teil- oder unbesetzte Band. BeideBän-
der sind energetisch durch die Bandlücke Eg voneinander getrennt, die eine unter-
schiedliche Grösse aufweisen kann, 󳶳Abbildung 3.6:
– Eg = 0, die Lücke existiert nicht, beide Bänder gehen ineinander über, es liegt

ein Leiter vor. Die Leitungs- oder äusseren Elektronen befinden sich bereits im
Leitungsband und können sich frei durch den Festkörper bewegen. Sie vermitteln
die Wärme- und elektrische Leitfähigkeit, z. B. von Metallen.

– Eg ist mässig gross (einige eV), der Festkörper ist ein Halbleiter, da sich die Elek-
tronen durch geringe Energiezufuhr (zum Beispiel Zimmertemperatur oder Ein-
strahlung von Licht) vom Valenz- in das Leitungsband überführen lassen. Aus
dem isolierenden Material wird so ein zunehmend guter Leiter.

– Eg ist gross (mehr als einige eV), der Festkörper ist ein Isolator, da es zu grosser
Energiezufuhr bedarf, um Elektronen aus dem Valenz- in das Leitungsband zu
überführen, die thermisch oder optisch nicht mehr erbracht werden kann.

Die höchste auftretende Elektronenenergie imKristall wird Fermi-Energie EF genannt.
Ihre Lage im LB oder VB entscheidet über die Klassifizierung eines Festkörpers als
Leiter oder Halbleiter/Isolator.

Komplexes Bandstrukturdiagramm, Dispersionskurven
Banddiagramme, wie wir sie in diesem Buch verwenden, stellen eine starke Verein-
fachung der tatsächlichen Bandstrukturen dar, da wir in ihnen lediglich die Band-
kanten, also die kleinst- und grösstmögliche Energie eines Elektrons in einem Band,
darstellen. Für unsere Betrachtung von Farbigkeit ist diese Vereinfachung akzeptabel,
aber da in der Literatur häufig vollständige Darstellungen der energetischen Verhält-
nisse als komplizierte „Schnittmuster-Diagramme“ dargestellt sind, wollen wir eine
grobe Darstellung geben. Eine ausführliche Einführung in die Bandtheorie und der
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Abb. 3.6. Die Entstehung der Bandlücke Eg: die drei verschiedenen Möglichkeiten der relativen An-
ordnung von Valenz- (VB) und Leitungsband (LB). Grau schraffiert sind die mit Elektronen besetzen
Zustände, weiß dargestellt die unbesetzten Zustände in den Bändern. Die höchste, von Elektronen
eingenommene Energie ist die Fermienergie EF . Das Metall besitzt ein teilbesetztes LB und delo-
kalisierte Leitungselektronen, der Isolator ein leeres LB. Im Halbleiter können Valenz-Elektronen
thermisch oder optisch ins LB angeregt werden.

Deutungder Schnittmuster ist in [236] gegeben, [188, Kapitel 10], [189, Kapitel 10] zeigt
eine für Chemiker geeignete Herleitung.

Kristalline Festkörper, wie sie in Farbmitteln vorliegen, lassen sich aufgrund ih-
rer Kristallsymmetrie auf eine Elementareinheit, die Elementarzelle, reduzieren. Diese
Zelle, beliebig oft aneinandergereiht, ergibt stets Kristalle des fraglichen Stoffes und
enthält alle Information über die (periodische) Elektronenstruktur. Sie kann würfel-
förmige, hexagonal-prismatische oder viele andere Gestalten besitzen.

Die Kurven und Linien des Schnittmusters stellen in ihrer Gesamtheit die Disper-
sionsrelation eines Elektrons dar, d. h. den Einfluß des Festkörper-Gitterpotentials auf
ein Elektron. Jede Kurve repräsentiert die Abhängigkeit der Energie E des Elektrons
längs bestimmter Wege durch den Kristall, wobei als „Wegweiser“ derWellenvektor k
benutzt wird.Wir können uns k als kontinuierlichesGegenstück der Festkörperphysik
zu dendiskreten Quantenzahlen vorstellen, mit denenwir in der Chemie ein bestimm-
tes Orbital bezeichnen. Da imFestkörper sehr viele Orbitale zu Bändern verschmolzen
sind, müssen wir von diskreten Zahlen auf kontinuierliche Bezeichnungen überge-
hen.

Die Wege, längs derer wir Elektronenenergien berechnen oder messen, heißen
Hochsymmetrielinien und verbinden ausgewählte Hochsymmetriepunkte (kritische
Punkte), die für ein Kristallgitter typisch sind. Hochsymmetriepunkte werden mit
großen griechischen oder lateinischen Buchstaben bezeichnet, z. B. Γ, X, K oder L.
Beispiele solcher Punkte sind der Mittelpunkt der Elementarzelle, die Mittelpunk-
te der Begrenzungsflächen der Zelle, die Eckpunkte oder Mittelpunkte von Verbin-
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dungslinien solcher Punkte. Hochsymmetrielinien werden mit großen griechischen
Buchstaben benannt, z. B. die Λ-Linie als Weg von Γ zu L.

Obwohl an jedem Raumpunkt der Elementarzelle ein anderes elektrisches Feld
herrscht, liefern die Darstellungen längs typischer Linien ein hinreichend genaues
Bild über die energetischen Verhältnisse auch für Raumbereiche, die nicht auf den
Symmetrielinien und -punkten liegen. Ein Beispiel für eine Zelle und das zugeordnete
Schnittmuster ist in [516] gezeigt, eine Erklärung der Symbolik ist in [265] gegeben.
Für unser Vorhaben reicht es jedoch, die zahlreichen Kurven in Blöcke zu packen und
die Kurvenscharen gegeneinander abzugrenzen.

3.2.2 Farbigkeit

Durch das Konzept eines mit Elektronen gefüllten Valenz- und eines leeren Leitungs-
bandes ist esmöglich, Elektronen durch Absorption von elektromagnetischer Energie
(Licht) vom Valenz- ins Leitungsband zu überführen. Dies gibt Anlaß zu Farbigkeit,
wenn der Elektronenübergang im Bereich optischer Energien liegt. Die Bandlücke
gibt dabei eine Mindestenergie vor, die für den Elektronenübergang nötig ist, und
stellt daher eine entscheidende Größe für den wahrgenommenen Farbton dar. (Da wir
die elektronische „Schnittmuster-Feinstruktur“ zugunsten der einfachen Bandvor-
stellung ignoriert haben, müssen wir hier Feinheiten der Übergänge ignorieren und
so tun, als gäbe es nur einen Übergang zwischen den Bandkanten, der der erwähnten
Mindestenergie entspricht. In Wirklichkeit kann jede der Energielinien Übergänge zu
anderen Linien und damit ein komplexes Spektrummitmehreren Peaks verursachen,
deren Intensität von der Zustandsdichte abhängt, d. h. der Elektronendichte. Dies ist
in [525] detailliert zu sehen.)

Wird Licht höherer Energie absorbiert, tritt das Elektron nicht ander unteren Kan-
te, sondern „mitten“ ins LB ein,󳶳Abbildung 3.7 links. Außerdemkönnen auchElektro-
nen niedrigerer Energie als EF angeregt werden. Die Absorption bei diesem Typ von
Pigment erfolgt also breitbandig ab einer Energie, die der Bandlücke Eg entspricht.󳶳Abbildung 3.8 stellt die Farbe in Abhängigkeit von der Größe der Bandlücke dar,󳶳Abbildung 3.1 das zugehörige optische Spektrum mit der Kante bei Eg. (Außerdem
enthält 󳶳Abbildung 3.8 die Farbe, die einer Emission mit der Energie der Bandlücke
entspricht – diese Farbe wird von einer LED ausgestrahlt, die aus dem betreffenden
Halbleitermaterial hergestellt wurde.)

Charakteristik der Farben
Eine wichtige Beobachtung ist, daß halbleiter-basierte Farbmittel sehr sauber die Far-
benWeiß und Schwarz erzeugen können. Schwarz, das bei kleiner Bandlücke auftritt,
weist eine gleichmäßig hohe Absorption über einen weiten Wellenlängenbereich auf,
anders als die organischen Schwarzpigmente mit mehreren überlappenden Absorpti-
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Abb. 3.7. Links: Entstehung der Absorpti-
onskante bei der Bestrahlung von Halblei-
tern mit Licht. Jede Energie ab hνmin führt
zu einem Übergang, die Absorption erfolgt
nicht als Peak, sondern fällt ab dieser Ener-
gie nie mehr auf Null. Rechts: Verringerung
der Bandlücke durch ein zusätzliches Ni-
veau ED durch Dotierungs-Elemente. Das
neue Niveau kann ein Elektronendonor (ν2)
oder -akzeptor sein (ν1), d. h. es muß statt
hνmin nur mehr die Energie hν1 oder hν2
aufgebracht werden.
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onsbanden. Reines Weiß wird durch die Transparenz eines Isolators oder Halbleiters
mit großer Bandlücke erzielt, der so fein vermahlen ist, daß das farbloseMaterial wei-
ßes Streulicht an den Korngrenzen produziert.

Je steiler die Absorptionskante ist, umso reinfarbiger ist der Stoff. Bei Temperatu-
ren über dem Nullpunkt werden einige Elektronen bereits durch thermische Energien
angeregt. Sie erreichen zwar nicht das Leitungsband, aber höhere Energien innerhalb
ihres Ursprungsbandes, sodass die Elektronenbesetzung bei EF nicht abrupt auf Null
abfällt, sondern sich ein Zwischenbereich um EF herum ausbildet, der teilweise mit
Elektronen besetzt ist, wie 󳶳Abbildung 3.1 auch andeutet. Bei Raumtemperatur ist die
Kante immer noch so scharf, daß halbleiter-basierte Pigmente stets brillante Farben
zeigen. Vergleichen wir nur einmal Chromgelb, Cadmiumgelb oder Cadmiumrot mit
gelben und roten Ocker-Erden!
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Variation der Bandlücke durch Kristallgröße, Farbe
Da mit steigender Anzahl der am Pigmentpartikel beteiligten Atome die Bandlücke
kleiner wird (oder mit sinkender Kristallgrösse grösser, 󳶳Abbildung 3.5), hat bei die-
sem Typ von Chromophor die Größe der Kristalle, also auch der Vermahlungsgrad ei-
nes solchen Pigments, Einfluß auf ihre Farbe. Das Verringern der Partikelgröße führt
zu einem deutlichen Farbumschlag in Richtung Rot→Gelb→Weiß, das Vergrössern
zumUmschlag in Richtung Rot→Braun→Schwarz. [268] zeigt die Variation der Band-
lücke zwischen 400 und 700 nm, wenn CdSe-Cluster von 1 nm bis 10 nm vergrößert
werden, in [269] ist die perfekte Halbleiter-Farbsequenz Weiß–Gelb–Orange–Rot–
Braun–Schwarz für Cd3P2-Teilchen unterschiedlicher Größe abgebildet. Maltech-
nisch bedeutsam ist Zinnober, der für Teilchengrößen von < 5 μm hell orangerot, für
Teilchengrößen > 5μm tief dunkelrot ist [55].

3.2.3 HL-basierte Chromophore

Wir kennen heute zahlreiche halbleitende Festkörper, z. B. die für die Elekronik-
industrie wichtigen Metalle Silizium und Germanium, aber auch roten Phosphor,
Bor, Selen und Tellur. Neben diesen Element-Halbleitern sind vor allem die binären
III-V-Verbindungshalbleiter aus Elementen der 3. und 5. Hauptgruppe von Bedeu-
tung: Nitride, Phosphide und Arsenide von Gallium und Indium, z. B. GaAs oder InN
werden in großen Mengen für Beleuchtungskörper und Anzeigetafeln auf LED-Basis
benötigt.

In maltechnischer Hinsicht müssen wir dagegen die Oxide, Sulfide und Selenide
von Metallen der 6. Haupt- oder 9. Nebengruppe wie Blei, Arsen, Zink, Cadmium und
Quecksilber, aber auch Eisen, ins Auge fassen. Diese II-VI-Halbleiter besitzen Band-
lücken im optischen Bereich, sodass sie Farbe hervorrufen. Für die Entwicklung der
Malerei wichtig war, daß viele dieser Halbleiter natürlich in Form von Mineralien vor-
kommen: bis ins 19. Jhd. hinein stellte Zinnober (Quecksilbersulfid) daswichtigste rei-
ne Rotpigment dar, Bleioxide lieferten wichtige weiße und gelbe Pigmente (Bleiweiß,
Bleizinngelb, Bleigelb, Neapelgelb).

Heute werden neben binären auch ternäre Verbindungen verwendet, in denen ei-
nige Atome der binärenGrundkörper durch ein drittes Element ersetzt sind. Dies führt
zu einem erweiterten Farbenspektrum, Beispiele sind Cadmiumorange/-rot Cd(S, Se)
und Cadmiumgelb zitron (Cd, Zn)Se.

Ein großes Problem der klassischen und auch modernen Halbleiterpigmente ist,
daß viele darin enthaltene Metalle toxisch sind (Blei, Quecksilber, Cadmium), sodass
einige bekannte Pigmente (Bleiweiß, Bleizinngelb, Neapelgelb) bereits von der Palette
verschwunden sind oder zukünftig vermindert eingesetzt werden (Cadmiumfarben).
Bereits angesprochen wurden jedoch nicht-toxische Neuentwicklungen wie die Oxy-
nitride (󳶳Abschnitt 3.2.3), die eine lückenlose Mischreihe von CaTaO2N nach LaTaO2N
bilden, begleitet von einem Farbumschwung Gelb–Rot.
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Tab. 3.1. Atomorbital-Energien in eV für einige Elemente aus Halbleiterfarbmitteln zur groben Ab-
schätzung von Bandlücken [283].

O S Se Ti Zn Cd Hg

6s −8,93

5d −17,68
5p −96,27
5s −7,66 −138,95

4d −20,09 −402,61
4p −10,93 −89,00 −710,87
4s −23,48 −6,09 −8,13 −129,17 −834,43

3d −71,30 −10,82 −20,98 −435,40 −2433,58
3p −11,65 −187,26 −49,60 −107,70 −679,05 −3337,17
3s −24,14 −250,95 −79,31 −157,83 −797,92 −3623,95

2p −16,78 −182,87 −1516,00 −489,15 −1081,37 −3782,94 −14 336,45
2s −34,08 −246,57 −1697,17 −589,59 −1233,92 −4076,49 −14 980,77

1s −563,23 −2512,30 −12 744,96 −5019,98 −9734,80 −26 868,48 −83 705,32

Beispiel: Titanweiß, Zinkweiß, Cadmiumgelb, Zinnober
AlsBeispiel für halbleiter-basierte Farbmittel sollendieweissen, gelbenund rotenVer-
treter Titanweiß, Zinkweiß, Cadmiumgelb und Zinnober dienen. Für eine erste grobe
AbschätzungderBandlückengreifenwir aufdieAtomorbital-Energienaus󳶳Tabelle 3.1
zurück. DaAtomorbitale nur selten direktmit Bändern verglichenwerden könnenund
sich in der Regel die Bänder auswechselnden Anteilenmehrerer Atomorbitale zusam-
mensetzen, müssen für eine genauere Analyse die Bandstrukturdiagramme („Schnitt-
musterbögen“) zur Ermittlung von Bandlücken herangezogen werden, wie sie in den
angegebenen Quellen zu finden sind.

Betrachten wir als konkretes Beispiel Titanweiß TiO2 mit den Elektronenkonfigu-
rationen 3d24s2 für Titan und 2p4 für Sauerstoff bzw. 3d04s0 für Ti4⊕ und 2p6 für
O2⊖. Das Valenzband wird von den 2p-Elektronen der Oxid-Anionen gebildet, die lee-
ren 3d-Orbitale der Titan-Kationen stellen das Leitungsband dar, 󳶳Abbildung 3.9 [513,
514]. Der wesentliche Übergang ν1 in Titanweiß ist also O(2p)→Ti(3d). Eine genauere
Rechnung zeigt, dass die Zustandsdichten für das O(2p)-Band auch im Bereich der
Ti(3d)-Bänder nicht Null ist und umgekehrt, sondern in gewissem Masse eine Mi-
schung des d- und p-Charakters stattfindet, wie überhaupt die Zuordnung zu den
Atomorbitalen nur eine Näherung darstellt. Auch die Bänder zeigen eine Liganden-
feldaufspaltung: das 3d-Band des (annähernd) oktaedrisch koordinierten Titans be-
steht (annähernd) aus den Teilbändern 3d(t2g) und 3d(eg).

Im Zinkweiß mit der Konfiguration 3d104s2 für Zink oder 3d104s0 für Zn2⊕ wird
das Valenzband sowohl von den 2p-Elektronen der Oxid-Anionen wie auch den 3d-
Elektronen des Zink-Kations gebildet, während das Leitungsband in guter Näherung
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Abb. 3.9. Schematische Bandstruktur von Titanweiß TiO2, Zinkweiß ZnO, Cadmiumgelb CdS und
Zinnober HgS. Die Farbe verändert sich aufgrund der unterschiedlich grossen Bandlücken. Gezeigt
ist, daß in den realen Verbindungen keine reinen Bänder auftreten: im O(2p)-Band hat z. B. auch
das Ti(3d)-Band etwas Besetzungswahrscheinlichkeit.

dem leeren 4s- und 4p-Orbital des Zink-Kations entspricht, 󳶳Abbildung 3.9 [244, 245,
515, 516]. Der Übergang ν2 ist hier O(2p)→Zn(4s),Zn(4p). Als Breite der Bandlücke
liefert dieÜberschlagsrechnungmit󳶳Tabelle 3.1 denWert−8,13−(−16,78) = 8,66 eV,
was Weiß entspricht.

Cadmiumgelb weist die Konfiguration 4d105s2 für Cadmium, 4d105s0 für Cd2⊕

und 3s23p6 für die Sulfidionen auf. Das Valenzband umfasst die 3p-Elektronen der
Sulfidanionen und die 4s-, 4p- und 4d-Elektronen des Cadmium, die eine sehr ähn-
liche Raumverteilung aufweisen. Als Leitungsband steht das leere 5s-Orbital des
Cadmiumkations zur Verfügung, 󳶳Abbildung 3.9 [244, 245, 517]. Die Überschlagsrech-
nung mit AO-Energien liefert eine deutlich kleinere Bandlücke der Grösse −7,66 −(−11,65) = 3,99 eV, was näher an Gelb liegt, aber durch die grobe Näherung nicht
erreicht wird.

Zinnober weist die Konfiguration 5d106s2 für Quecksilber, 5d106s0 für Hg2⊕ und
3s23p6 für die Sulfidionen auf. Die Überschlagsrechnung mit 󳶳Tabelle 3.1 liefert er-
wartungsgemäss eine nochmals kleinere Bandlücke von −8,93 − (−11,65) = 2,71 eV.
Das Valenzband umfasst die 3p-Elektronen der Sulfidanionen und die 6s- und 5d-
Elektronen des Quecksilber. Als Leitungsband steht das leere 6s-Orbital des Quecksil-
berkations zur Verfügung, 󳶳Abbildung 3.9 [519, 520].

Die Tendenz der Bandlücke, vom Zinkweiß/Zinksulfid zum Zinnober kleiner zu
werden und damit die FarbsequenzWeiß–Gelb–Rot zu erzeugen, ist auf die steigende
Elektronegativität vom Zink über Cadmium zum Quecksilber zurückzuführen (Wer-
te nach Pauling: 1,65, 1,69, 1,9). Mit steigender Elektronegativität werden Elektronen
fester gebunden, die Energie des Bandes sinkt ab.
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Tab. 3.2. Farben von Oxynitriden der Form ATa(O, N)3 und isoelektronischen Verbindungen [450–
452].

Gelb Orange Rot

CaTaO2N SrTaO2N, Ca1−xLaxTaO2−xN1+x BaTaO2N,
Ca0,25La0,75TaO1,25N1,75

Calciumtantalgelb Lanthantantalrot

Braun Schwarz Grün

SrNbO2N, LaTaON2, LaTiO2N BaNbO2N Yb2Ta2O5N2

Oxynitridpigmente
Ein Beispiel für die Gewinnung von neuen anorganischen Pigmenten ist in [450–
453] vorgestellt. Hier werden Oxynitride mit der Formel ATa(O, N)3 (Perowskite mit
Erdalkali- oder Seltenerdmetallen als A) untersucht, die durch Mischkristallbildung
undManipulation der Bandlücke eine reiche Auswahl an Farben zeigen, 󳶳Tabelle 3.2.
Besonders Calcium-Lanthan-Tantal-Perowskite sind als nicht-toxische, aber farb-
gleiche Ersatzstoffe für Cadmiumsulfoselenidpigmente wie Cadmiumgelb, -orange
oder -rot sehr interessant. Ihren Farbton können wir über den Bruchteil x an Lanthan
und damit verbunden dem Sauerstoff-/Stickstoffverhältnis lückenlos von Gelb über
Rot bis Braun variieren.

Die Farbreihe zeigt verschiedene Einflüsse, 󳶳Abbildung 3.10 Mitte und links. Die
meisten Metalloxide sind farblos (weiss), da sie eine grosse Bandlücke aufweisen.
Durch Senkung der Elektronegativität des Anions werden dessen Elektronen weniger
stark vom Kern gebunden, die Oberkante des Valenzbands steigt, und damit verrin-
gert sich die Bandlücke. Wir können die EN ändern, indem wir im Perowskit Oxid-
Anionen (teilweise) gegen Nitrid-Anionen austauschen und die Ladungsneutralität
durch gleichzeitigen Austausch von Calcium gegen Lanthan wahren:

3O2⊖ = 2N3⊖, Mn⊕O = M(n+1)⊕N

Die Nitrid-Kristallchemie und die Eigenschaften von Oxynitriden werden in [453] de-
tailliert besprochen. Gegenüber reinen Oxiden sind die so erhaltenen Oxynitride far-
big, weil die Bandlückenicht zwischenO(2p)- und d-Bändern liegt, sondern zwischen
N(2p)- und d-Bändern. Durch die geringere EN von Stickstoff im Vergleich zu Sauer-
stoff liegt sein 2p-Band höher und verringert damit die Bandlücke in den optischen
Bereich hinein.

Die Elektronegativität spielt auch eine Rolle bei den Farbunterschieden zwischen
Niobaten und Tantalaten: SrTaO2N vs. SrNbO2N (Orange vs. Braun) und BaTaO2N vs.
BaNbO2N (Rot vs. Schwarz). Wiederum verringert die höhere Elektronegativität des
Niob die Bandlücke,weil nun die d-Bänder durchdie festere Elektronenbindung tiefer
liegen, 󳶳Abbildung 3.10 Mitte und rechts.
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Abb. 3.10. Veränderung der Farbigkeit von Oxynitriden durch Mischkristallbildung und Manipula-
tion der Bandlücke: die geringere Elektronegativität des Stickstoff erhöht die Energie des N(2p)-
Bandes im Vergleich zu Sauerstoff. Die geringere Elektronegativität des Tantal erhöht die Energie
des Ta(5d)-Bands im Vergleich zum Nb(4d)-Band.

Weitere Unterschiede in den Farben rühren von unterschiedlich deformierten und di-
mensionierten Kristallgittern her, bei denen die Eigenschaften der verschiedenen Io-
nen, auch der Reinheitsgrad, eine Rolle spielen.

3.2.4 Einfluss der Gitterweite und Kristallstruktur, Thermochromie

Wir haben gesehen, dass durch das Zusammentreten von vielen Atomen zu einem
Festkörper neue Eigenschaften entstehen, die durch die sich bildenden Bänder und
die Lücken zwischen ihnen verursacht werden. Eine wichtige Einflussgrösse auf die
Größe dieser Bandlücken ist der Atomabstand oder – im Kristall – die Gitterweite.
Wir können diesen Einfluss verstehen, wenn wir an die Entstehung des Wasserstoff-
Moleküls H2 denken: zwei räumlich getrennte Wasserstoffatome werden zusammen-
gebracht und beginnen, über ihre 1s-Elektronen miteinander zu wechselwirken. Als
Folge entstehen ein bindendes und ein antibindendes Molekülorbital, deren Lage auf
der Energieskala vom räumlichen Abstand der Atome abhängt und damit von der Fä-
higkeit der Atomorbitale, zu überlappen.

Analoges geschieht bei der Annäherung von Atomen in einem Kristallverband:
wird die Gitterkonstante vergrößert, verschiebt sich die Lage der Bänder auf der Ener-
gieskala und damit die fundamentale Bandlücke Eg 󳶳Abbildung 3.11 [255, Kapitel 6].
Mit steigender Gitterkonstanten verringert sich i. A. Eg, die Änderung kann sich in der
Größenordnung 4 eV/Å bewegen. Der Eg vs. a-Plot (󳶳Abbildung 3.12 links) zeigt dies
für (Zn, Cd)S und Cd(S, Se) (Daten aus 󳶳Tabelle 3.3).
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Abb. 3.11. Abhängigkeit der Band-
lücke von der Gitterkonstanten re-
sp. dem Abstand r zwischen zwei
Gitterpunkten ( [255, Kapitel 6], ge-
zeichnet nach [241, Kapitel 8.4.3,
S. 300]). Gezeigt sind als Beispiel p-
und s-Bänder eines fiktiven Halblei-
ters, dessen Atome in der Gleichge-
wichtslage den Abstand r1 haben.
Die Bandlücke 2p–5s für ein Gitter
der Weite r2 ist kleiner als für eines
der Gleichgewichtsweite r1, d. h.
eine Erhöhung der Gitterweite führt
zu einer Farbverschiebung nach Rot,
eine Verkleinerung zu einer nach
Gelb.

Wir können folgende Faktoren nennen, die die Gitterweite beeinflussen:
– Druck. Eine Erhöhung des Drucks verringert i. A. die Gitterweite.
– Temperatur, eine Erhöhung vergrößert i. A. die Gitterweite. Als Beispiel ist ther-

mochromes Zinkweiß zu nennen, das sich bei Temperaturerhöhung reversibel
gelb färbt.

– Kristallstruktur. Die Kristallstruktur bestimmt die Anordnung der Atome, welche
Atome benachbart sind undwelchenAbstand sie voneinander haben. Blei(II)oxid
kann in zwei Strukturen kristallisieren und besitzt einmal rote (Litharge), einmal
gelbe Farbe (Massicot).

– Zusammensetzung (bei einer Halbleiterlegierung). Die Gitterweite eines ternären
Halbleiters AxB1−xC verändert sich mit x kontinuierlich, Beispiele sind die Cad-
miumpigmente ZnxCd1−xS oder CdSxSe1−x. Den Einfluß der Zusammensetzung
auf die Bandlücke werden wir in 󳶳Abschnitt 3.2.5 besprechen, da neben der Ver-
änderung der Gitterweite auch tiefgreifende Veränderungen der elektronischen
Bandstruktur stattfinden.

Die Erkenntnis ist, daß die Farbe eines Halbleiters auch ohne Zumischung farbakti-
ver Verbindungen verändert werden kann. Wir werden sehen, daß die kontrollierte
Ausnutzung dieses Zusammenhangs zu einer Reihe neuer Pigmente führte.

Das gezeigte Modell ist nur eine grobe Näherung für das Verständnis dieser Ab-
hängigkeit. Es wird u. a. angenommen, dass sich Bänder tatsächlich wie gezeigt ein-
zelnen AOs zuordnen lassen. In der Realität hängt die Zusammensetzung der Bänder
aus AOs und ihre energetische Lage in komplizierter Weise von der Gitterkonstanten
und weiteren Faktoren ab.
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Abb. 3.12. Schematische Abhängigkeit der Bandlücke Eg von der Gitterkonstanten a, von der
Temperatur T, vom Druck p und von der Zusammensetzung einer Legierung x. Daten aus 󳶳Tabel-
le 3.3, [239, Chapter 6.7], [239, Chapter 6.10], 󳶳Tabelle 3.3.

Einfluß des Drucks auf die Gitterweite
Der beschriebene Einfluss der Gitterweite auf die Bandlücke Eg unter demEinfluß von
Druck ist im Eg vs. p-Plot (󳶳Abbildung 3.12Mitte rechts) für GaInAs gezeigt. Auch [235,
275] enthalten Beispiele, dort wird die Verschiebung der unteren Leitungsbandkante
Γ󸀠2 (s-artiger Zustand) gegenüber der oberen Valenzbandkante Γ

󸀠
25 (p-artiger Zustand)

beschrieben. Bei kleinen Drücken (weitem Gitter) ist Eg klein, bei hohen Drücken (en-
gem Gitter) wird sie grösser.Zur Erklärung wird angenommen, dass ein Rumpfatom
mit den inneren Elektronen bei Kompression weitgehend unverändert bleibt, wäh-
rend sich die Valenzelektronen unter Druck stärker zum Rumpfatom bewegen. Da s-
Zustände höhere Dichten im Kernbereich haben, sind diese Zustände empfindlicher
gegenüber Druck.

Einfluß der Temperatur auf die Gitterweite
Die Gitterweite kann durch Temperaturerhöhung vergrößert werden. Ein praktisches
Beispiel für eine solche Thermochromie ist Zinkweiß, das bei Raumtemperatur weiss
ist. Bei Temperaturen von einigen hundert Grad Celsius jedoch nimmt das Pigment
eine gelbe Farbe an, da die erhöhte thermische Bewegung das Kristallgitter aufweitet
und die Bandlücke Eg daraufhin kleiner wird. Beim Abkühlen schrumpft das Kristall-
gitterwieder, Eg erreichtdieursprünglicheGrösseunddasPigmentwirdwiederweiss.
Solche Stoffe finden Verwendung als passive unverwüstliche Temperaturindikatoren,
z. B. an Pfannen oder Töpfen. Der ΔEg vs. T-Plot (󳶳Abbildung 3.12Mitte links) zeigt die
geschilderte Änderung ΔEg für ZnO.

Einfluß der Kristallstruktur auf die Gitterweite
Wie bereits angedeutet, legt die Kristallstruktur eines Halbleiters die Positionen aller
Atome fest, ihre gegenseitige Nachbarschaft und ihren Abstand. Sie hat damit grund-
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legenden Einfluß auf die chemische Umgebung und die elektronischen Verhältnisse,
d. h. die Bandstruktur des Halbleiters.

Beispiel: Massicot, Bleigelbpigmente, Litharge
Eine Übersicht über die kristallographischen und elektronischen Strukturen der
Blei(II)oxide [526–528] zeigt, dass die Farbe des roten, tetragonalen α-Bleioxids
(Litharge) von einer Bandlücke in Höhe von 1,9 eV herrührt. Litharge besitzt eine
CsCl-Struktur, jedes Bleiatom ist im Abstand von 0,232 nm von vier Sauerstoffatomen
umgeben. Im Gegensatz dazu weist gelbes orthorhombisches metastabiles β-Bleioxid
(Massicot) eine Bandlücke der Grösse 2,4–2,7 eV auf und besteht aus Blei- und Sau-
erstoffschichten mit Pb–O-Ketten mit einem durchschnittlichen Atomabstand von
0,2358 nm Abstand.

In beidenModifikationenwird die Kante des Valenzbands von O(2p)- und Pb(6p)-
Orbitalen gebildet, die des Leitungsbandes von Pb(6s+6p)-Orbitalen, je nach theo-
retischem Modell mit wechselnder Zumischung von Sauerstoff. Der Unterschied zwi-
schen gelbem und rotem Bleioxid ist nach [529, 530], dass in Massicot durch die ab-
weichendeGittergeometrie die Oberkante Valenzband resp. Unterkante Leitungsband
vornehmlich aus 6s- und 6p-Orbitalen von Blei gebildet werden, während im roten
Bleioxid starke Beteiligungen von 2p-Orbitalen des Sauerstoff an beiden Kanten auf-
treten, 󳶳Abbildung 3.13. Dadurch ändern sich die Energiewerte, die Elektronen an-
nehmen können, und die Zustandsdichten innerhalb der Bänder so, daß es zu den
beobachteten Farbunterschieden kommt.

In engem Zusammenhang mit gelbem Bleioxid stehen weitere, als klassische
Pigmente genutzte Bleiverbindungen: Neapelgelb (Bleiantimonat) und Bleizinngelb
(Bleistannat). Es handelt sich bei ihnen um Mischoxide von Massicot mit Antimon-
oxid oder Zinndioxid. Die gelbe Farbe wird wie bei Massicot selber durch den Band-
übergang aus dem Pb(6s, 6p)+O(2s, 2p)-Band ins Pb(6s, 6p)-Band verursacht [531].
Übergänge ins Sn(5s, 5p)-Band sind zu energiereich für optische Absorptionen und
führen zur weißen Farbe von Zinndioxid. Die genauen Vorgänge innerhalb eines
Mischkristalle kommen im nächsten Abschnitt zur Sprache.

3.2.5 Legierungen, Mischkristalle und Farbe

Die Möglichkeit, die Bandlücke und damit die Farbe eines Halbleiters durch hohen
Druck oder hohe Temperatur zu ändern, ist theoretisch interessant, zum Glück für
unsere Kunstmuseen haben Chemiker jedoch praktikablere Möglichkeiten gefunden,
solche Änderungen hervorzurufen.

Eine Reihe wichtiger Farbmittel besteht aus zwei verschiedenen Halbleitern, die
im Pigment als Mischkristall auftreten. Wenn die Kristallstrukturen der beiden Halb-
leiter wenig voneinander abweichen oder kompatibel sind, erhalten wir Mischkristal-
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O(2s)

Pb(6s)+O(2p)

Pb(6s + 6p)+
O(2s + 2p)

hν1

PbO rot

O(2s)

O(2p)

Pb(6s + 6p)

Pb(6s + 6p)

hν2

PbO gelb

O(2s)

O(2p)
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Abb. 3.13. Schematische Bandstruktur von gelbem hexagonalem Bleioxid (Massicot) und rotem
tetragonalen Bleioxid (Litharge). Die Zumischung von O(2s)- und O(2p)-Charakter zum PB(6s)-Band
im Zusammenspiel mit der anderen Kristallstruktur engt die Bandlücke im Vergleich zu Massicot so
ein, daß ein roter Farbeindruck erreicht wird. Zinnoxid tritt im Bleizinngelb auf.

le, deren Bandlücken sich je nach Mischungsverhältnis kontinuierlich zwischen den
Werten der beiden Reinstoffe bewegen, und wir beobachten einen fließenden Farb-
übergang (Eg vs. x-Plot, 󳶳Abbildung 3.12 rechts). Beispiele sind:
– Cadmiumpigmente. Cadmiumgelb zitron Cd(S, SO4) bzw. (Zn, Cd)S ist ein

Mischkristall von Cadmiumsulfid und -sulfat oder Zinkcadmiumsulfid. Reines
Cadmiumsulfid liefert Cadmiumgelb mittel, während Mischkristalle Cd(S, Se)
mit steigendem Selenanteil röter werden (Cadmiumgelb dunkel, Cadmium-
orange, Cadmiumrot). Reines Cadmiumselenid ist braunschwarz, wird aber
nicht als Pigment verwendet.

– Cadmiumzinnober (Cd, Hg)S, der je nach Quecksilberanteil orange bis rot ist.
– Neapelgelb 2PbO ⋅ Sb2O5 und Bleizinngelb 2PbO ⋅ SnO2, deren Mischungsver-

hältnis theoretisch zwar fix ist, in der Praxis herstellungsbedingt aber differiert,
vor allem in historischer Zeit.

In [237, 239–241] werden die Eigenschaften von Halbleiterlegierungen im Detail be-
trachtet. Es zeigt sich, daß sich bei Halbleiterlegierungen zwei Einflüsse überlagern,
die Gitterweite und Bandlücke bestimmen:
– Die Abhängigkeit der Gitterweite von der Zusammensetzung der Legierung.
– Die Umstrukturierung der elektronischen Bandstruktur beimÜbergang zwischen

den beiden reinen Legierungspartnern.
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Gitterweite und Zusammensetzung
Die Änderung der Gitterweite bei ternären Halbleiterlegierungen AxB1−xC können wir
uns so vorstellen, daß in das Gitter der binären Ausgangsverbindung AC größere oder
kleinere Atome des Legierungspartners B eingebaut werden [239, Chapter 3.7], die das
Gitter aufweiten oder zusammenfallen lassen. Die direkte Folge ist eine Verschiebung
von Atomen aus ihrer Gleichgewichtslage, eine Änderung von Bindungswinkeln und
-längen und entsprechend eine Änderung der Bandstruktur und -lücken gemäß 󳶳Ab-
schnitt 3.2.4. Ein Zahlenbeispiel soll den möglichen Einfluß auf die Bandlücke ver-
deutlichen: die Bandlücke von Quarz in Feldspat ändert sich mit 0,054 eV/Grad (bei
einer Änderung des Bindungswinkels) oder 35 eV/Å (bei einer Änderung der Bin-
dungslänge) [277].

Untersuchungen [237, 243], [246, Chapter 4.6], [239, Chapter 3.7] haben gezeigt,
dass sich bei ternären Halbleitern AxB1−xC alle Bindungslängen und damit die Gitter-
weite a proportional zumMolenbruch x zwischen denWerten für die reinen Substan-
zen AC und BC ändern (Gesetz von Vegard):

a = a(x) = xaAC + (1 − x)aBC (3.1)

Dieser Zusammenhang ist idealisiert, gilt aber annähernd, wenn Ionenradien und
Elektronegativität der beteiligten Atome wenig voneinander abweichen und die Kri-
stallgitter der Reinstoffemiteinander weitgehend kompatibel sind. Sind diese Voraus-
setzungen nicht erfüllt, beobachten wir einen komplexen Verlauf von a(x).

Gemäß 󳶳Abschnitt 3.2.4 ändert sich mit der Gitterweite a auch die Bandlücke Eg
proportional zu x [237]. In der Praxis treten Abweichungen von der linearen Propor-
tionalität in Form einer Kurvenkrümmung b (bowing parameter) auf:

Eg(x) = xEg,AC + (1 − x)Eg,BC − x(1 − x)b (3.2)

Durch Mischkristallbildung ist es also möglich, Eg(x) eines Materials kontinuierlich
über den Energiebereich zu verschieben, der zwischen den Bandlückender Reinstoffe
liegt. Die Veränderung der elektronischen Struktur, d. h. die Verschiebung der Band-
kanten, ist in [281] zu sehen. 󳶳Abbildung 3.14 zeigt dies schematisch für die oben er-
wähnten, maltechnisch wichtigen ternären Halbleiter.

Bandstruktur und Zusammensetzung
Die Veränderung der Bandstruktur, ausgehend von AC, ist gekennzeichnet durch das
Auftreten neuer Bänder des Legierungspartners B und vom Übergang in die Band-
struktur von BC [240, 273, 277–282]:
– Im Halbleiter AC konzentrieren sich die delokalisierten Zustände bis zur Ener-

gie EV im Valenzband (resp. ab der Energie EL im Leitungsband).
– Einzelne FremdatomeBbilden zunächst isolierte, neueNiveaus in der Bandlücke,

die lokalisierten Zuständen mit geringer Zustandsdichte entsprechen und nur zu
einer lokalen Deformation der Bandstruktur führen.
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Abb. 3.14. Schematische Abhängigkeit der Band-
lücke Eg und Farbe von der Gitterkonstante a in
maltechnisch wichtigen ternären Halbleiterlegie-
rungen (Cadmiumgelb, Cadmiumzinnober).

– Steigende Konzentration von B führt zur zunehmenden Delokalisierung der
B-Elektronen über den ganzen Kristall, die diskreten B-Niveaux verbreitern sich
und entwickeln sich zu selbständigen Bändern, impurity bands.
Die Wechselwirkung mit den A-Bändern führt zu Verbreiterung und Verflachung
der Bänder, denband tails, Ausläufern der Bänder, die beidseitig in die Bandlücke
reichen und neue Bandkanten E󸀠V resp. E

󸀠
L bilden,󳶳Abbildung 3.15. Sie verringern

die Bandlücke von EL − EV auf E󸀠L − E󸀠V .
– A- und B-Bänder verschmelzen miteinander. Nach [280] treten nebeneinander

Peaks in den Zustandsdichten der Bänder auf, die den jeweiligen Reinstoffen
entsprechen. Die Peaks von A nehmen an Intensität ab, die von B zu.

– Ab einer bestimmten Konzentration nähert sich die Bandstruktur der von BC mit
der finalen Bandlücke E󸀠󸀠L − E󸀠󸀠V , während nun A-Atome die immer weiter abneh-
mende Störung in BC darstellen.

Die Veränderung der Bandstruktur spiegelt sich in den optischen Absorptionsspek-
tren wider (󳶳Abbildung 3.16) [274, 276–279]:
– FürAC liegt die Absorptionskante bei der Energie der größeren Bandlücke EL−EV .
– Die Zustände in den band tails führen zu einem Ausschmieren der Absoptions-

kante hin zu niedrigeren Energien E󸀠g.
– Durch die zunehmende Gitteraufweitung verschiebt sich die Bandlücke und Ab-

sorptionskante kontinuierlich von EL − EV nach E󸀠󸀠L − E󸀠󸀠V .
– Für BC liegt die Absorptionskante bei der niedrigeren Energie E󸀠󸀠L − E󸀠󸀠V .
Wir beobachten ein Summenspektrum, das vom kontinuierlichen Übergang der bei-
den Bandlücken ineinander geprägt ist und in komplexer Weise durch band tails und
impurity bands modifiziert ist. Weitere Erläuterungen in aller Tiefe sind in [240, 241,
243], [246, Chapter 5.8], [271, 272, 280–282] zu finden.
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Abb. 3.15. Abhängigkeit der Band-
lücke von AC von der Zusammenset-
zung am Beispiel einer Legierung
mit BC [246, 277]. Die Zustandsdich-
te wird durch Legierungsbildung zu
band tails „verschmiert“, die Band-
lücke Eg schmäler, die Farbe ändert
sich. Bei geringer Konzentration von
BC bildet B zunächst isolierte Ni-
veaux, dann impurity bands.

λ

k(λ)

Eg

E󸀠󸀠g
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A0.9B0.1C

A0.1B0.9C
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Abb. 3.16. Absorptions-
spektren (schematisch)
für die Legierungsrei-
he AC über (A, B)C bis
BC [274, 276–279].
Die steilen Kanten der
reinen Verbindungen
bei den Energien der
Bandlücke Eg bzw. E󸀠󸀠g
werden durch band tails
verschmiert, die Band-
kanten wandern mit der
sich fließend verklei-
nernden Bandlücke zu
niedrigeren Energien.

Beispiel: Cadmiumpigmente
Reines gelbes Cadmiumsulfid zeigt eine Farbe, die der großen Lücke zwischen S(3p)-
und Cd(5s)-Band entspricht, 󳶳Abbildung 3.17 Mitte links. Mit Hilfe einer Überschlags-
rechnung und 󳶳Tabelle 3.1 können wir den Wert zu −7,66 − (−11,65) = 3,99 eV
abschätzen. Reines braunes Selenid zeigt eine kleinere Bandlücke, da das Valenz-
band aus lockerer gebundenen (höher liegenden) Se(4p)-Elektronen besteht, 󳶳Ab-
bildung 3.17 rechts. Die Abschätzung liefert −7,66 − (−10,93) = 3,27 eV. Die Sul-
fid-Selenid-Legierung zeigt eine demMischungsverhältnis entsprechende Bandlücke
zwischen diesen Werten und dunkelgelbe, orange und rote Farbe [243, 281].

Der Übergang zwischenbeiden Verbindungen erfolgt fließend, da Cadmiumsulfid
und -selenidmiteinander verträgliche Kristallgitter besitzen, die sich imwesentlichen
durch ihre Gitterweite unterscheiden (󳶳Tabelle 3.3). Die grösseren Selenidanionen
können in beliebigem Umfange Sulfidanionen ersetzen. Die kontinuierliche Verän-
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Tab. 3.3. Gitterkonstanten a und Bandlücken für verschiedene binäre Halbleiter in Pigmenten [243].
Die Halbleiter können in zwei Modifikationen kristallisieren, der Zinkblende- und der Wurtzitstruk-
tur. Es sind daher zwei Gitterkonstanten angegeben.

Halbleiter a (Zinkblende) [Å] a (Wurtzit) [Å] Bandlücke [eV]

ZnS 5,406 3,811 3,8
(Zn, Cd)S Werte dazwischen
CdS 5,835 4,137 2,45
Cd(S, Se) Werte dazwischen
CdSe 6,05 4,30 1,85

derung der Bandlücke von ν0 über ν12a,b zu ν1 aufgrund der Gitterweite geht mit
einem Übergang in die Bandstruktur des Legierungspartners einher. Zunächst dis-
krete Selen-Niveaux entwickeln sich zu Se(4s)-Bändern und verschmelzen mit dem
S(3s)-Band zu einem Band, das Elektronendichte von Schwefel und Selen enthält.
Das sichtbare Resultat der geänderten elektronischen Verhältnisse ist der geschilder-
te Farbumschlag von Gelb über Orange nach Rot.

In gleicherWeise ist dieHerstellung vonCadmiumgelb hell durch Zumischungder
kleinen Zinkkationen möglich, da auch Zinksulfid- und Cadmiumsulfidgitter kompa-
tibel sind (󳶳Tabelle 3.3). Die Farbe liegt zwischen Hellgelb und Gelb, 󳶳Abbildung 3.17
links. In [243, 280, 282, 521–523] ist gezeigt, wie die Bandlücke mit steigendem Zink-
gehalt und sinkender Gitterkonstante a ansteigt, das Pigment also weisser oder heller

S(3p)

Cd(5s)+
Zn(4s)

hν0

(Zn,Cd)S

S(3p)

Cd(5s)

hν1

CdS

S(3p)

Se(4p)

CdS+Se

Se(4p)+
S(3p)

Cd(5s)

hν12a
hν12b

Cd(S,Se)

Se(4p)

Cd(5s)

hν2

CdSe

Abb. 3.17. Schematische Bandstruktur von Cadmiumgelb hell, Cadmiumgelb mittel und Cadmium-
rot. Die Farbe verändert sich durch Änderung der Gitterweite der Zink-Cadmium- resp. der Sulfid-
Selenid-Legierung (Verringerung der Bandlücke), sowie durch den Übergang in die Bandstruktur
des Legierungspartners: isolierte Selenniveaux verbreitern sich zu Bändern und verschmelzen mit
dem Valenzband [280–282].
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wird. Auch durch die Beimischung von farblosem Cadmiumsulfat zu Cadmiumsulfid
wird a und damit der Farbton verändert.

3.2.6 Herstellung von Halbleiterlegierungen

Wir haben in 󳶳Abschnitt 3.2.4 gelbes Bleioxid und seine engen Verwandten Bleizinn-
gelb und Neapelgelb kennengelernt, die Legierungen von Bleigelb und Zinn(IV)oxid
oder Antimon(V)oxid darstellen. Zur Herstellung des Neapelgelb sind zahlreiche Re-
zepte überliefert, 󳶳Abschnitt 4.4.1 auf S. 203. Interessant ist, daß der endgültige Farb-
ton von denMengenverhältnissen der Edukte abhängt, aber auch von der Temperatur,
analoges gilt für Bleizinngelb. Die Herstellung bei höheren Temperaturen und län-
geren Reaktionszeiten führt zu kühlen grünstichigen oder zitrongelben Pigmenten,
während bei niedrigeren Temperaturen rötliche oder orangegelbe Pigmente erhalten
werden.

Hierfür verantwortlich sind zwei Effekte. Zum einen entstehen bei unterschied-
lichen Temperaturen teilweise andere Verbindungen, die anhand eines Phasendia-
gramms ermittelt werden können [241, Abschnitt 3.1.2]. Ein solches ist für Bleigelb-
Legierungen leider nicht bekannt, in [45, Band 1] wurde jedoch experimentell festge-
stellt, daßbei niedrigen Temperaturen kein echtesNeapelgelb entsteht, sondern gelbe
Bleioxide. Bei salzhaltigen Edukten entstehen Bleioxichloride.

Zum anderen werden die Edukte nicht in einer Schmelze legiert, sondern durch
eine Festkörperreaktion, das heißt sie werden unterhalb des Schmelzpunktes einiger
Komponenten gesintert. Abgesehen von der mechanischen Vermischung durch das
Vermahlen der Edukte wird ihre Verbindung nur durch Diffusion der Legierungspart-
ner im Festkörper erreicht, deren Geschwindigkeit proportional zur Temperatur ist,
siehe u. a. [241, Abschnitt 5.1]. Nur durch höhere Temperaturen und hinreichend lan-
ge Reaktionszeiten lassen sich reproduzierbare, homogene Produkte erhalten, anson-
sten ist das Material weit entfernt vom Gleichgewicht.

Spezielle Analysen zu diesem Thema liegen nicht vor, wir können aber spekulie-
ren, daß bei niedrigen Temperaturen eine großeAnzahl an strukturellen Defekten auf-
tritt, die eingefroren werden, sodaß das Bleioxidgitter im Durchschnitt etwas aufge-
weitet ist, 󳶳Abschnitt 3.2.4. Nach 󳶳Abbildung 3.11 führt dies zu wärmeren rötlicheren
Farben.

Bei hoher Temperatur und längerer Reaktionszeit (was in neueren Rezepten der
Farbenfabrikanten auch verfolgt wird) können sich die Defekte ausgleichen, und das
Gitter nähert sich seiner engeren Gleichgewichtslage an. Dies ist gleichbedeutend mit
einer Farbverschiebung zu kühleren, weißgelben Farben.
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3.2.7 Dotierung und blaue Diamanten

Bringen wir in einen Mischkristall nur Spuren des zweiten Materials ein, tauschen wir
also nur einige Atome des Halbleiters durch andere Elemente aus, wird der Vorgang
Dotierung genannt. Auch er kann für die Farbigkeit dramatische Konsequenzen ha-
ben. Zunächst erhalten wir eine Verschiebung des Farbtons in Richtung des neuen
Halbleitermaterials, die jedochdurchdessen geringeKonzentration kaumwahrnehm-
bar ist. Es ist jedochmöglich, daß das neue Element neue Energieniveaus inmitten der
Bandlücke erzeugt. Diese wirkenwie Sprungbretter für die Elektronen des Valenzban-
des, die nun anstelle der ursprünglichenMindestenergie schonmit erheblich geringe-
rer Energie angeregt werden. 󳶳Abbildung 3.7 rechts illustriert dies: statt hνmin müssen
wir nur noch hν1 oder hν2 aufbringen. Beispiele sind doped rutil- (DR-)Pigmente.

Neben der Produktion von Künstlerpigmenten erlaubt dieser Sachverhalt es uns,
zuweilen einen blauen oder gelben Diamanten zu finden. Ein in der Bandlücke liegen-
des Niveau eines natürlich dotierten Bor- oder Stickstoffatoms setzt die ursprünglich
große Bandlücke so weit herab, daß sichtbares Licht absorbiert wird. Da das neue Ni-
veau strikt lokalisiert ist und kein Bestandteil eines Bandes, ist die Absorption scharf.
Praktisch wird sie durch die thermische Anregung von Elektronen aber verbreitert.

Beispiel: Komplexe Rutilpigmente, DR-Pigmente
Rutil dient neben der Produktion des bekannten Titanweiß auch dazu, wichtige far-
bige Pigmente herzustellen: die DR- oder doped rutil-Pigmente, 󳶳Abschnitt 4.1. Bei
diesen werden Metallkationen in die Rutilmatrix eingelagert, die dem weissen Rutil
verschiedene Farben verleihen. Als Mechanismus wird neben der Ligandenfeldauf-
spaltung der Metall-d-Orbitale ein Charge Transfer-Mechanismus diskutiert [13, 524].
Die farbgebenden Kationen führen unbesetzte oder teilbesetzte Energieniveaus in die
Bandlücke des Rutil zwischen dem O(2p)-Band und dem Ti(3d)-Band ein. Je nach-
dem, ob Q ein Elektronenakzeptor oder -donor ist, werden so Übergänge zu diesen

O(2p)+Ti(3d)

Ti(3d) eg
t2g

EAhν1

hν󸀠1

TiO2+Akzeptor

O(2p)+Ti(3d)

Ti(3d) eg
t2g

EDhν2

hν󸀠2

TiO2+Donor

Abb. 3.18. Schematische Bandstruktur von do-
tiertem Rutil (Titanweiß) in den DR-Pigmenten.
Metallkationen führen zusätzliche Energienive-
aus in die Bandlücke ein und ermöglichen Charge
Transfer-Übergänge von den Sauerstoffbändern in
die Zusatzniveaus (Metall ist Elektronenakzeptor)
oder aus den Zusatzniveaus in die Titanbänder
hinein (Metall ist Elektronendonor) [13, 524].
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(O(2p)→X) oder von diesen Niveaus (X→Ti(3d)) in die Bänder des Rutil möglich, 󳶳Ab-
bildung 3.18.

3.3 LF: Aufspaltung von d-Orbitalen im Ligandenfeld

Nebengruppenelemente des d-Blocks besitzen teilbesetzte d-Orbitale, die beim frei-
en Atom oder Ion entartet, d. h. energiegleich, sind. Das Einbringen des Metallatoms
oder -ions in ein äußeres elektrisches Feld, das z. B. von einem Kristallgitter hervor-
gerufen wird, hebt die Entartung auf und elektronische Übergänge zwischen diesen
Orbitalen werden möglich. Das Kristallgitter wird in einer älteren Theorie durch ein
rein ionisches Kristallfeld beschrieben, später durch ein Ligandenfeld, das auch kova-
lente Bindungsanteile erfasst.

Die Aufspaltung von d- und analog von f -Orbitalen durch Kristall- oder Liganden-
felder ist auch ohne den Bezug zurMalerei interessant und von grosser Bedeutung für
die Koordinationschemie. Wir können uns an dieser Stelle daher auf eine Übersicht
über das Gebiet beschränken und für detaillierte Informationen auf [175, 177–181, 185]
sowie jedes Lehrbuch der anorganischen Chemie verweisen. Speziell für die Anwen-
dung in der Kristallchemie vonMineralien ist [174] und [184] zu nennen. Einewertvolle
Einführung in die zugrundeliegende Gruppentheorie liegt mit [172] vor.

Charakteristika von Farbmitteln auf Basis von Ligandenfeldübergängen sind:
– Die Absorption ist schmalbandig, die Farben rein. Je nach Chemie und Symme-

trie des Metallions sind mehrere parallele Übergänge möglich, die ein komplexes
Gesamtspektrum ergeben, sodass die Farben u.U. nicht rein sind.

– Die Übergangswellenlänge wird stark von der Ligandenfeldstärke und damit der
Chemie des Farbmittels beeinflußt und kann den gesamten Farbbereich überstrei-
chen. Durch die begrenzte Zahl an Liganden (in natürlichen Pigmenten vorzugs-
weise Oxid, Hydroxid, Karbonat, Halogenid) sind jedoch nicht alle Farben prak-
tisch erreichbar. Der hoheEinflußdes Ligandenfelds bedeutet auch, daßdie Farbe
empfindlich auf Schmutz und Nebenbestandteile reagiert.

– Die Übergänge sind häufig spin- oder laporte-verboten und daher wenig intensiv.
Wir können uns hiervon überzeugen, indemwir einMineral nehmen, das auf den
ersten Blick intensiv gefärbt ist, und auf einer rauhen Oberfläche wie ein Stück
Kreide reiben. Häufig werden wir feststellen, daß der Strich kaum gefärbt oder
gar weiß ist, und keineswegs die erwartete Farbintensität zeigt.

– Aufgrund der geringen Übergangsintensitäten kommen nur d-Block-Elemente
in Betracht. Die Häufigkeit der Elemente zeigt, daß die klassischen natürlichen
LF-Pigmente auf einer Mangan(IV)-, Eisen(III)- und Kupfer(II)-Basis beruhen.
Synthetisch kommen Kobalt, Chrom und höhervalentes Mangan als Farbzentren
hinzu.

– Das Ligandenfeld kann durch ein geordnetes Kristallgitter wie in den natür-
lichen Mineralien aufgebaut sein, oder durch ein statistisches mittleres Feld
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in amorphen Substanzen wie Gläsern. Die meisten farbigen Gläser sind durch
LF-Übergänge gefärbt.

– Als Liganden kommen zahlreiche Anionen in Frage, praktischwerden Oxide, Hy-
droxide und Karbonate in natürlichen Pigmenten gefunden. Besonders Oxide lie-
fern hochtemperaturfeste stabile Pigmente und können daher in Keramikfarben
und farbigen Gläsern verwendet werden. Synthetische Pigmente der Neuzeit ver-
wendeten dann Anionen wie Acetat oder Arsenit.

3.3.1 Spektroskopische Auswahlregeln

Bevor wir uns die Natur der LF-Übergänge im Detail anschauen, wollen wir kurz dar-
auf eingehen, warumsie zu den vergleichsweise schwachenÜbergängen gehören. Au-
ßerdem werden wir klären müssen, warum einige theoretische Übergänge nicht als
LF-Übergang in Frage kommen.

Elektronen können nicht beliebig zwischen Orbitalgruppen übertragen werden,
die Übergänge sind durch spektroskopische Auswahlregeln eingeschränkt. Viele Über-
gänge sind verboten und die Übergangsintensitäten der erlaubten Übergänge sind
gering im Vergleich zu anderen Elektronenübergängen (Charge Transfer- oder Inter-
Band-Übergang). Als Folge sind die meisten farbigen Mineralien auf LF-Basis so farb-
schwach, daß sie als Pigment nicht in Frage kommen: die leuchtenden Farben der
Mineralien, Edel- und Schmucksteine verlieren sich bei der Vermahlung zum Pig-
mentpulver schnell, wir erhalten meist nur noch ein weisses Pulver mit einem Hauch
von Farbe. Häufig wurden solche Minerale nur deshalb in der Malerei eingesetzt,
weil sie einen interessanten Farbbereich erschliessen: wir können als Beispiel die
farbschwächeren Pigmente Azurit, Kobaltviolett und Gelbocker (LF) gegen die in-
tensiven Preussischblau (Charge Transfer), Chinacridonviolett (MO-Übergang) und
Cadmiumgelb (Bandübergang) stellen. Selbverständlich ist das Färbevermögen nur
ein Kriterium von vielen für ein gutes Pigment, und Gelbocker sowie Kobaltviolett
überzeugen durch ihre subtilten Farben auch heute noch, aber hätte es bereits früher
Alternativen vor allem im Blau-/Grün-Bereich gegeben, wären die Kupferminerale
wohl nicht als Pigment verwendet worden.

Ohne dieses Thema zu vertiefen (dies geschieht in [180, Chapter 9]), wollen wir
zumindest einen Eindruck der Auswahlregeln erhalten:
– Erhalt der Spin-Multiplizität: Übergänge, bei denen sich die Spin-Multiplizität än-

dert (also die Zahl der ungepaarten Elektronen), sind verboten. Als Gleichung ge-
schrieben: ΔS = 0, ΔJ = 0, ±1.
Das Verbot kann durch die Spin-Bahn-Kopplung gelockert werden, die besonders
bei den f -Block-Elementen ausgeprägt ist.

– Laporte-Verbot: bezieht die Parität ein. Die Parität eines Orbitals beschreibt
die Symmetrie des Orbitals gegenüber Punktspiegelung. g-Parität haben s- und
d-Orbitale, u-Parität haben p- und f -Orbitale.
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Wir müssen uns die Fragen stellen:
– Ist der Metall-Ligand-Komplex punktsymmetrisch bezüglich des Metallions?

Wenn nein (wie im Tetraeder), ist der Übergang mit hoher Intensität erlaubt.
Wenn ja (wie im Oktaeder):

– Wechselt bei der Anregung das Elektron in ein Orbital mit anderer Parität?
Wenn ja (gerade→ungerade oder ungerade→gerade), ist der Übergang mit
hoher Intensität erlaubt. Wenn nein (gerade→gerade oder ungerade→unge-
rade), ist er verboten.

Als Gleichung geschrieben: ΔL = 0.
Das Laporte-Verbot kann umgangen werden, wenn durch Molekülschwingungen
die Symmetrie des Komplexes lange genug aufgehoben wird, daß in dieser Zeit-
spanne ein Elektronenübergang stattfinden kann.

Aufgrund der Spinerhaltung sind z. B. 3d5-Ionen wie Fe3⊕ farblos, da jede Anregung
den Gesamtspin von 5

2 verringern würde. Eisenoxide sind stark farbig, weil bei ih-
nenmehrere Eisenionenmagnetisch gekoppelt sind und nicht isoliert vorliegen, 󳶳Ab-
schnitt 3.1 auf S. 99.

Übergänge von d- in d-Orbitale sind bei oktaedrischen Komplexen aufgrund des
Laporte-Verbots verboten: oktaedrisch koordiniertes Co2⊕ besitzt nur deshalb eine
schwache Farbe, weil Molekülschwingungen das Verbot lockern. Tetraedrisch koordi-
niertes Kobalt (laporte-erlaubt) zeigt dagegen tiefblaue Farben. In gleicher Weise sind
die meisten LF-Farbmittel mit oktaedrischen Komplexen farbschwach, da die Über-
gänge laporte-verboten sind.

3.3.2 Ligandenfeldaufspaltung entarteter d-Orbitale

Um zu verstehen, wieso der Satz von fünf gleichartigen d-Orbitalen zu elektromagne-
tischen Übergängen Anlaß geben kann, müssen wir zunächst einen Blick auf die Be-
schreibung eines Atoms werfen. Farbtragende Kationen sind Mehrelektronensysteme
und werden durch folgenden Hamilton-Operator beschrieben:

H = H0 +Hee + HLS +HLF (3.3)

H enthält neben der Kern-Elektron-WechselwirkungH0 einige Störungen:Hee berück-
sichtigt die elektrostatische Abstossung der Elektronen untereinander, HLS die Spin-
Bahn-Kopplungder ElektronenundHLF schliesslich die Störungder Elektronendurch
das Kristall- oder Ligandenfeld.

Die drei störenden Komponenten sind von unterschiedlicher Größenordnung.
Den stärksten Einfluß zeigt die Elektron-Elektron-Wechselwirkung. Für 4f -Elemente
ist die Spin-Bahn-Kopplung von besonderer Bedeutung, bei farbtragenden Kationen
in Pigmenten (3d-Block-Elemente) liegt die Größe vonHLF etwa zwischen den beiden
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anderen Störungen:
Hee > HLF > HLS (3.4)

Wir werden im Folgenden zunächst das freie Atom resp. Ion und die Störung der
d-Orbitale durch elektrostatische Abstossung betrachten, die zur Bildung von Ter-
men aus den d-Orbitalen führt. Hernach wird die Störung des Kristallfeldes hinzuge-
nommen. Das gewonnene Wissen werden wir sodann nutzen, um die Farbigkeit von
Chrom-, Kupfer- und Kobaltpigmenten zu verstehen.

Freie Atome und Ionen, Terme
Isoliert betrachtete Elektronen in Atomen (H = H0) können wir durch Quantenzah-
len (n, l,ml ,ms) (Haupt-, Bahndrehimpuls-, Neben- und magnetische Quantenzahl)
beschreiben. Ein 3d-Elektron mit ml = −2,ms = 1

2 hat dann den Quantenzustand(3, 2, −2, 12 ). Alle 3d-Orbitale haben in diesem Bild die gleiche Energie.
Freie Atome und Ionen (beschriebendurchH0+Hee) sindMehrelektronensysteme,

die wir durch folgende Grössen charakterisieren: den Gesamtbahndrehimpuls L mit
den ganzzahligenWerten 0, 1, 2, . . . (als Buchstabe S, P, D, . . . ) und den Gesamtspin S.
Beide Informationen sind im Termsymbol

2S+1L

zusammengefasst. Die Zahl 2S + 1 heisst Spin-Multiplizität, ihre Werte tragen beson-
dere Namen: 1= Singulett, 2=Duplett, 3= Triplett usf. L ist der Bahndrehimpuls, die
zu den Nebenquantenzahlen ml der einzelnen Elektronen korrespondiert, S ist die
Spinquantenzahl, die zu den magnetischen Quantenzahlen ms der Elektronen korre-
spondiert. Da wir hier ml und ms resp. L und S separat betrachten, was für leichte-
re Elemente erlaubt ist, sprechen wir von LS-Kopplung und Russel-Saunders-Termen.
(Bei schweren Elementen koppeln L und S für jedes Elektron zu J, und wir sprechen
von der Spin-Bahn-Kopplung und JJ-Termen.)

Sehen wir nun in 󳶳Tabelle 3.4 einige Terme, die Elektronen in Kationen aus
LF-Pigmenten annehmen können. Wir betrachten hier nur einige der vielen mög-
lichen Konfigurationen oder Mikrozustände, d. h. Verteilungen der Elektronen auf
ml und ms. Das Verfahren, wie wir von der Elektronenkonfiguration auf den Term
kommen können, wird in [181, S. 171] beschrieben:
– Ermittle alle Mikrozustände mit ihrem ML undMS und gruppiere sie tabellarisch

nachML undMS
– Verfahre, solange noch Mikrozustände in dieser Tabelle verbleiben:

– Ermittle den maximalen Wert von MLmax → L und MSmax → S und ermittle
das Termsymbol (2∗MSmax+1)⟨L⟩

– Streiche den Mikrozustand, der zu den Maximalwerten gehört, und streiche
aus jeder weiteren Gruppe imRechteck−L. . .L,−S. . .S je einenMikrozustand,
der dann zu diesem Term gehört
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Tab. 3.4. Beispiele für Terme von Elementen, die in anorganischen Farbmitteln auftreten. ↑ und ↓
symbolisieren Elektronen mit Spin ms = ±

1
2 .

Element ml ML MS RS-Term
−2 −1 0 1 2 = ∑ml = ∑ms

dx2y2 dyz dz2 dxz dxy

Cr3⊕, 3d3 ↑ ↑ ↑ – – −3 3/2 4F
– – ↑ ↑ ↑ 3 3/2 4F
– ↑ ↑ ↑ – 0 3/2 4P
↑ ↑ – – ↑ −1 3/2 4P

Cu2⊕
2 , 3d9 ↑↓ ↑↓ ↑↓ ↑↓ ↑ −2 1/2 2D

Co2⊕
2 , 3d7 ↑↓ ↑↓ ↑ ↑ ↑ −3 3/2 4F

Da ein Term nur die Werte des Gesamtspins und des Gesamtbahndrehimpulses spe-
zifiziert, gibt es pro Term viele Möglichkeiten (Konfigurationen oderMikrozustände),
die Elektronen auf die d-Orbitale zu verteilen. Wir können z. B. die 4F-Terme von
Chrom(III)-Ionen durch (↑, ↑, ↑, −, −) oder (−, −, ↑, ↑, ↑) erreichen, oder anders ge-
schrieben:

4F: (dx2−y2 )1(dyz)1(dz2 )1
4F: (dz2 )1(dxz)1(dxy)1

. . .

Diese Entartung der RS-Termewird durch das Kristall- oder LigandenfeldHLF und die
Spin-Bahn-KopplungHLS schrittweise aufgehoben.

Die gezeigten Konfigurationen unterscheiden sich nur durch die Verteilung der
Elektronen auf die einzelnen d-Orbitale. Auch bei gleicher Energie der d-Orbitale sind
doch die Gesamtenergien der einzelnen Konfigurationen aufgrund der Elektron-Elek-
tron-Wechselwirkung und der individuellen Orbitalgeometrie unterschiedlich. So ist
es vorteilhafter für zwei Elektronen, unterschiedlicheOrbitale zubesetzen, als sich ein
Orbital zu teilen (s. Regel von Hund). Terme fassen alle Konfigurationen zusammen,
die die gleicheGesamtenergie unter Berücksichtigungder Elektron-Elektron-Wechsel-
wirkung aufweisen.

Ein freies Atom oder Ion kann jede dieser Konfigurationen annehmen, es gibt je-
doch einen Term, der die geringste Energie aufweist und Grundzustand genannt wird.
Terme höherer Energie sind angeregte Zustände, diewir durch Einstrahlung von Licht
geeigneter Energie unter Absorptionserscheinungenbesetzen können. Dies ist dasGe-
biet derAtomspektroskopie, sie betrachtetÜbergänge zwischenTermen,wie 4F →4 P.

Wir werden im folgenden die Terme einiger 3dn-Konfigurationen benötigen und
entnehmen diese den einschlägigen Lehrbüchern, 󳶳Tabelle 3.5. Über die energetische
Reihenfolge der angeregten Terme können wir keine allgemeingültige Aussage ma-
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Tab. 3.5. dn-Konfigurationen und die zugehörenden RS-Terme unter Berücksichtigung der Elektro-
nenwechselwirkung [178, p. 101], [180, Chapter 8.3.1].

dn Ion RS-Term Grundzustand Weitere RS-Terme

d1 2D
d2 3F 3P, 1G, 1D, 1S
d3 Cr3⊕ 4F 4P, 2H, 2G, 2F , 2D, 2D, 2P
d4 5D 3H, 3G, 3F , 3F , 3D, 3P, 3P, 1I, 1G, 1G, 1F , 1D, 1D, 1S, 1S
d5 6S 4G, 4F , 4D, 4P, 2 I, 2H, 2G, 2G, 2F , 2F , 2D, 2D, 2D, 2P, 2S
d6 5D 3H, 3G, 3F , 3F , 3D, 3P, 3P, 1I, 1G, 1G, 1F , 1D, 1D, 1S, 1S
d7 Co2⊕ 4F 4P, 2H, 2G, 2F , 2D, 2D, 2P
d8 3F 3P, 1G, 1D, 1S
d9 Cu2⊕ 2D

chen, hierzu müssen wir Messungen oder ausführliche Berechnungen durchführen
(oder in einem einschlägigen Lehr- und Tabellenwerk nachschlagen).

Ionen im Ligandenfeld
Fügen wir eines der soeben betrachteten freien Ionen in einen Pigmentkristall ein,
geht neben Hee noch die Störung durch das Ligandenfeld HLF in die Schrödinger-
gleichung ein. Die Metallelektronen spüren nun nicht nur den Einfluß der anderen
Elektronen im selben Ion, sondern auch den der Elektronen aller anderen Atome im
Kristall. Während die weiter entfernten Atome einen Beitrag zu einem statischenmitt-
leren Feld leisten, ist der Einfluß der nächsten Nachbarn des Metallions von großer
Bedeutung. Diese Nachbarn sind die Bindungspartner des Metallions (Liganden) und
in einer charakteristischenWeise umdasMetall angeordnet, die durchdie Koordinati-
onszahl und -geometrie des Metalls beschrieben ist. In der Verbindung Cr(OH)3⊕6 z. B.
sind die sechs Aqualiganden oktaedrisch um das Chromion angeordnet.

Die Koordinationsverhältnisse sind bei Verbindungen wie CuCO3 ⋅ Cu(OH)2 nicht
sofort ersichtlich: welche Liganden umgeben die Kupferionen, und in welcher Anord-
nung? Auf diese Frage kann uns die Kristallchemie Antwort geben. Es stellt sich her-
aus, daß die für Pigmente wesentlichen Kationen zumeist oktaedrisch, verzerrt-okta-
edrisch oder tetraedrisch von ihren Liganden umgeben sind. Kupfer ist bekannt für
starke Jahn-Teller-Verzerrungen und zeigt sehr variable Koordination.

Welche Folgen müssen wir von der Koordinationsgeometrie erwarten? Die Elek-
tronen des zentralenMetallions spüren je nachdemOrbital, in dem sie sich aufhalten,
den Ligandeneinfluß unterschiedlich stark. Er hängt davon ab, wie das betreffende
Orbital zum Liganden orientiert ist. Dies führt zur Aufspaltung der Terme in Abhän-
gigkeit der Liganden und ihrer Anordnung. Da die Elektron-Ligand-Wechselwirkung
von der Koordinationsgeometrie und damit der Symmetrieeigenschaften der Orbitale
und Liganden abhängt, kann das Aufspaltungsmuster der Terme gruppentheoretisch
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Tab. 3.6. Aufspaltung von atomaren Orbitalwellenfunktionen im oktaedrischen (Oh-Symmetrie) und
tetraedrischen (Td -Symmetrie) Ligandenfeld in Gruppen (Starkfeldnäherung) [180, Chapter 1.2].

Orbital Aufspaltung Oh-Symmetrie Aufspaltung Td-Symmetrie

s a1g a1
p t1u t2
d t2g + eg t2 + e
f a2u+ t1u + t2u a2 + t1 + t2

bestimmt werden, wie wir gleich sehen. Wiederum können wir über die energetische
Lage und Abfolge der entstehenden Energieniveaus aber keine allgemeine Aussage
treffen.

3.3.3 Oktaedrische Koordination

Wir wollen den wichtigen Fall einer oktaedrischen Koordination genauer untersu-
chen und betrachten für einen Moment einzig die Ligandenfeldstörung HLF, H =
H0 +HLF. Das Aufspaltungsmuster kann mit Hilfe der Gruppentheorie bestimmt wer-
den: „d-Orbitale besitzen unter einer Oh-Symmetrie die irreduziblen Darstellungen
t2g und eg“ heisst es in der Sprache der Mathematiker. Das bedeutet, daß die entar-
teten d-Orbitale des freien Ions bei oktaedrischer Koordination Oh in zwei Gruppen
zu zwei resp. drei Orbitalen getrennt werden (󳶳Tabelle 3.6, 󳶳Abbildung 3.19), die die
Bezeichnungen eg und t2g tragen. Die Bezeichnungen kennzeichnen die Symmetrie-
eigenschaften der Orbitale in den beiden Gruppen. Details zu solchen gruppentheo-
retischen Betrachtungen finden Sie in [172], [180, Chapter 1.2].

Die Entstehung der zwei Gruppen ist auf die unterschiedliche Raumausrichtung
der fünf d-Orbitale zurückzuführen, die je nach ihrer Lage unterschiedlich stark mit
den hinzutretenden Liganden wechselwirken. Orbitale der Gruppe eg erstrecken sich
längs der x-, y- und z-Achse und sind genau auf die Liganden gerichtet. Die Orbitale
der t2g-Gruppe sind zwischen den Achsen konzentriert und wechselwirken weniger
stark mit den Liganden. Eine genauere Diskussion dieser Orbitalwechselwirkung mit
Hilfe der MO-Theorie führen wir in 󳶳Abschnitt 3.4.1 im Rahmen von Ligand-Metall-
Übergängen.

Die Energiedifferenz zwischen denGruppen eg und t2g wird Δo genannt und steht
indirektemZusammenhangzudenLiganden.Umallgemeinüber sie sprechen zukön-
nen, wird sie nicht in Energieeinheiten wie eV oder J angegeben, sondern in „10Dq“.
Im Falle der Oktaederaufspaltung weist die t2g-Gruppe eine Energie von −4Dq relativ
zum freien Ion auf, die eg-Gruppe von +6Dq.

Wennwir zuHLF wiederHee hinzunehmen, könnenwir dies in verschiedener Rei-
henfolge tun:
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D4h

tetragonal
quadratisch-planar

D4h

Abb. 3.19. Niveauschema eines Zentralions in einem oktaedrischen Ligandenfeld ohne Berücksichti-
gung von Hee. Die Oktaedersymmetrie wird über eine gestreckt-oktaedrische zu einer quadratisch-
planaren 4+2-Symmetrie verzerrt. Gezeigt ist die energetische Lage der Orbitale, keine Term- oder
Zustands-Gesamtenergie. Bei der D4-Symmetrie kann das dz2 -Niveau auch unterhalb der dxz- und
dyz-Niveaus liegen. Rechts von jedem Orbital bezeichnen kleingeschriebene Symbole wie eg oder
a1g die Symmetrie der betreffenden Orbitale.

– Wir bestimmen zunächst das Niveauschema unter Einfluss von Hee und berech-
nen dann die zusätzliche Aufspaltung durch HLF. Dies ist die Schwachfeldnähe-
rung, da sie annimmt, dass das Ligandenfeld schwach gegenüber der Elektron-
Elektron-Wechselwirkung ist. Den Fall HLF = 0 (verschwindendes Ligandenfeld)
hatten wir bereits in 󳶳Abschnitt 3.3.2 betrachtet und als Ergebnis die (atomaren)
RS-Terme erhalten, die sagen, welche Gesamtenergie jede Verteilung von Elektro-
nen auf die entarteten d-Orbitale hat.
Die Gruppentheorie sagt uns, dass die atomaren RS-Terme im oktaedrischen
Ligandenfeld gemäß 󳶳Tabelle 3.7 in (molekulare, d. h. komplexbezogene) Kri-
stallfeldkomponenten aufgespalten werden. Das heißt, weist ein freies Ion einen
F-Term auf, wird dieser im oktaedrischen Ligandenfeld in die drei Kristallfeld-
komponenten A2g, T2g, T1g aufgespalten.

– Wir bestimmen das Niveauschema unter Einfluss von HLF und berechnen dann
die zusätzliche Aufspaltung durch Hee. Da hier ein gegenüber der Elektron-Elek-
tron-Wechselwirkung starkes Ligandenfeld angenommen wird, heissen wir dies
die Starkfeld-Näherung.
Wir haben den Einfluß von Hee = 0 in diesem Abschnitt für ein Oktaederfeld be-
stimmt, die Orbitalgruppen t2g und eg erhalten, und müssen nun Hee hinzuneh-
men. Wir sehen dann, dass sich t2g und eg in die gleichen Kristallfeldkomponen-
ten A2g, T1g etc. aufspalten.
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Tab. 3.7. Aufspaltung von atomaren RS-Termen in komplexbezogene Kristallfeldkomponenten im
oktaedrischen (Oh-Symmetrie) und tetraedrischen (Td-Symmetrie) Ligandenfeld (Schwachfeldnähe-
rung) [180, Chapter 8.3.3].

Term (HLF = 0, Hee ̸= 0) Oh (HLF ̸= 0, Hee ̸= 0) Td (HLF ̸= 0, Hee ̸= 0)

S A1g A1
P T1g T1
D T2g + Eg T2 + E
F A2g + T1g + T2g A2 + T1 + T2
G A1g + Eg + T1g + T2g A2 + E + T1 + T2
H Eg + 2 T1g + T2g E + T1 + 2 T2
I A1g + A2g + Eg + T1g + 2 T2g A1 + A2 + E + T1 + 2 T2

Letztlich erhalten wir auf beidenWegen die gleichen Kristallfeldkomponenten; wenn
wir mit der RS-Termfolge des freien Ions beginnen und die Ligandenfeldstärke konti-
nuierlich von Null (Schwachfeld) bis zumMaximumerhöhen, endenwir bei der Stark-
feld-Näherung. Die Kristallfeldkomponenten ändern lediglich ihre energetische Lage
auf dem Weg von einer zur anderen Näherung. Besonders schön wird dieser Über-
gang in Korrelationsdiagrammen sichtbar, 󳶳Abbildung 3.20 zeigt ein Beispiel für eine
3d3-Konfiguration im Oktaederfeld. Wir sehen an diesem Diagramm, daß es mehre-
re Kristallfeldkomponenten derselben Symmetrie, aber unterschiedlicher Energie ge-
ben kann, z. B. T1g. Zur Unterscheidung werden ihnen oft die Ursprungsterme nach-
gestellt: T1g(4F), T1g(4P).

Während die Korrelationsdiagramme die Zusammenhänge schematisch wieder-
geben, zeigen die Tanabe-Sugano-Diagramme die genauen energetischen Verhältnis-
se.Wir finden diesewichtigen Hilfsmittel in Aufsätzen [260, pp. 753] und Tabellenwer-
ken [182].

Δo und das sichtbare Licht
Nach diesem theoretischen Exkurs wollen wir aber wieder zum eigentlichen Thema,
der Farbe, kommen. Durch das Auflösen der Entartung der d-Orbitale imKristall, d. h.
dieHerausbildungmehrerer Orbitalgruppen, habenwir dieMöglichkeit, durch Zufuhr
der Energie Δo Elektronen aus den tieferliegenden Orbitalen in höhere Orbitale zu he-
ben. Genauer gesagt: wir überführen eine energetisch tieferliegende in eine höherlie-
gende Konfiguration. Können wir Δo durch Bestrahlung mit sichtbarem Licht aufbrin-
gen, findet eine Absorption statt und die Substanz erscheint uns farbig. Da Δo für die
Aufspaltung von d-Orbitalen im Bereich des sichtbaren Lichts liegt, sind besonders
d-Block-Elementen am Aufbau von Pigmenten und gefärbten Mineralien beteiligt.

Den Grundvorgang wollen wir uns am Beispiel einer 3d3-Konfiguration für das
Cr3⊕-Ion anschauen, 󳶳Abbildung 3.21. In der Starkfeldnäherung sind die d-Orbitale
in zwei Gruppen t2g und eg unterteilt, ein t2g-Elektron kann durch Bestrahlung in
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Abb. 3.20. Korrelationsdiagramm für ein oktaedrisches Ligandenfeld und einer 3d3-Konfiguration.
Links die Aufspaltung in Terme (RS-Terme) im schwachen Ligandenfeld, hervorgerufen durch Elek-
tron-Elektron-Wechselwirkung. Rechts die Aufspaltung der Orbitale in einem starken Liganden-
feld in Gruppen, die sich denselben Kristallfeldkomponenten und damit RS-Termen zuordnen las-
sen [178].
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Abb. 3.21. Links: Grundvorgang der Absorption durch Ligandenfeldaufspaltung am Beispiel einer
Drei-Elektronen-Konfiguration 3d3 in Cr3⊕ in der Starkfeldnäherung. d-Orbitale werden durch das
Kristallfeld in Gruppen aufgespalten, kleingeschriebene Symbole bezeichnen die Symmetrie die-
ser Gruppen. Rechts: Auftragung der Konfigurationsenergie unter Berücksichtigung der Elektron-
Elektron-Wechselwirkung. Großgeschriebene Symbole (Kristallfeldkomponenten) bezeichnen die
Symmetrie der Konfiguration.
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ein eg-Orbital wechseln, sodass die Grundzustandskonfiguration (t2g)3 in die Konfi-
guration eines angeregten Zustands (t2g )2(eg)1 überführtwird und einÜbergangmög-
lich ist (links). Nehmenwir die Elektron-Elektron-Wechselwirkunghinzu, erhaltenwir
die Kristallfeldkomponenten. Für den Grundzustand mit (t2g)3-Konfiguration erhal-
ten wir die Kristallfeldkomponente 4A2g. Die Konfiguration (t2g)2(eg)1 des angereg-
ten Zustandes wird nun jedoch durch zwei Kristallfeldkomponenten 4T1g und 4T2g
dargestellt, da z. B. das eg-Elektron ein dz2 -Orbital besetzen kann, das nur längs einer
Achse mit den Liganden wechselwirkt und energetisch tiefer liegt als eine Konfigura-
tion, bei der das eg-Elektron in ein ex2−y2-Orbital wechselt, das längs zweier Achsen
mit den Liganden wechselwirkt und energetisch entsprechend höher liegt.

Beispiel: Eisenoxidpigmente
Als erstes, wenn auch nicht einfachstes Beispiel, wollen wir die Farbe der Eisen-
oxidpigmente untersuchen [61, chap. 2, 6, 7], [174], [184, pp. 217], [175, Chapter 3.7.2,
3.7.3, 10.8.1]. Zu diesen Oxiden gehören die Verbindungen α-Fe2O3 (Hämatit und roter
Ocker) und α-FeOOH (Goethit, gelber Ocker), sowie γ-Fe2O3 (Maghemit, braun) und
γ-FeOOH (Lepidokrokit, orange). 󳶳Abbildung 3.22 zeigt für die wichtigen Ockererden
schematische Reflexionsspektren.

In allen Oxiden ist das dreiwertige Eisen Fe3⊕ mit der Konfiguration 3d5 in einen
High-Spin-Komplex eingebaut und oktaedrisch von O2⊖- oder OH⊖-Liganden umge-
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Goethitν2ν3 EPT
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Maghemitν3 EPT, ν2

Abb. 3.22. Schematisches Reflexionsspektrum von gelbem Ocker (Goethit), rotem Ocker (Hämatit)
und einem violetten Rotocker (Spektren gezeichnet nach [45, vol. 4, p. 55]). Ligandenfeldübergän-
ge ν2 und ν3 in Eisen sind nur schwach zu erkennen, z. B. der 6A1 →4 T2-Übergang beim Goethit.
Gut sichtbar ist die Absorption im Blaubereich durch die Flanke der sehr starken OMCT-Bande, die
um 250 nm im UV liegt, 󳶳Abschnitt 3.4.1 auf S. 117. Gut zu erkennen auch die unterschiedliche Lö-
schung des Blau-/Grünbereichs durch die EPT (electron pair transition), die im Hämatit bei 530 nm
zur roten Farbe führt.
Oben angegeben sind Absorptionsbereiche typischer Features der verschiedenen Eisenoxide.



100 | 3 Die Chemie der Farbe

6S

4G

4P
4D

4F

6A1(4G) (t2g)3(eg)2

4T1(4G) (t2g)4(eg)1

4T2(4G) (t2g)4(eg)1

4E(4G),4 A1(4G) (t2g)3(eg)2
4T2(4D) (t2g)3(eg)2
4E(4D) (t2g)3(eg)2

4T1(4P) (t2g)3(eg)2

4A2(4F) (t2g)3(eg)2

hν1

hν2

hν3

hν4

hν5

freies Ion oktaedrisch

Abb. 3.23. Termschema eines 3d5-Kations wie Fe3⊕ im Oktaederfeld. Rechts neben der großge-
schriebenen Termsymmetrie ist die Besetzung der Orbitale mit Elektronen angegeben [174, 175,
184].

ben, die Baueinheiten sind somit Fe(O)6 resp. Fe(O)3(OH)3-Oktaeder. In den α-Phasen
sind die Liganden hexagonal-dicht gepackt, in den γ-Phasen kubisch-dicht.

d-Orbitale spalten auf in die Gruppen t2g und eg (󳶳Abbildung 3.19) mit der Term-
folge gemäß 󳶳Abbildung 3.23, sodass wir folgende Übergänge sehen:

6A1 →4 T1(4G) (t2g)3(eg)2 → (t2g)4(eg)1 ν1 NIR
6A1 →

4 T2(4G) (t2g)3(eg)2 → (t2g)4(eg)1 ν2 VIS
6A1 →4 E(4G),4 A1(4G) (t2g)3(eg)2 → (t2g)3(eg)2 ν3 VIS
6A1 →4 T2(4D) (t2g)3(eg)2 → (t2g )3(eg)2 ν4 UV
6A1 →

4 E(4D) (t2g)3(eg)2 → (t2g)3(eg)2 ν5 UV

Alle Übergänge sind spinverboten, da sich die Spinmultiplizität von 6 auf 4 ändert,
und daher von Natur aus schwach. Wie 󳶳Tabelle 3.8 zeigt, führen die Strukturunter-
schiede zwischen α- und γ-Phasen bzw. Oxiden und Hydroxiden, dem unterschied-
lichen Ligandenfeld entsprechend, zu einer unterschiedlichen Orbitalaufspaltung.
In der Realität führen Verzerrungen der Struktur zu einer Reduktion der Oktaeder-
symmetrie und Aufhebung von Orbitalentartungen und damit zahlreichen Übergän-
gen [507–510]. Die Unterschiede in den LF-Übergangsenergien zwischen rotem Hä-
matit und gelbem Ocker resp. den γ-Modifikationen sind jedoch zu wenig ausgeprägt
und die Intensitäten von verbotenen Übergängen normalerweise zu gering, um die
Eigenfarbe oder die deutlichen Farbunterschiede zwischen gelben Hydroxiden und
roten Oxiden zu erklären.
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Tab. 3.8. Übergangsenergien der farbbestimmenden Übergänge in Eisenoxidpigmenten in Nanome-
ter [175, Chapter 3.7.2, 3.7.3, 10.8.1]. EPT: electron pair transition.

Übergang Hämatit Maghemit Goethit Lepidokrokit

CT O→ Fe3⊕ (2t1u → 2t∗2g) 270 250 250 240
CT O→ Fe3⊕ (1t2u → 2t∗2g) 250 210

LF 6A1 →4 T1(4G) 885 935 917 960
LF 6A1 →4 T2(4G) 649 510 649 485
LF 6A1 →4 E(4G),4 A1(4G) 444 435 435 435
LF 6A1 →4 T2(4D) 405
LF 6A1 →4 E(4D) 380 370 365 360

EPT 6A1 +6 A1 →4 T1 +4 T1 530 510 480 485

Eine genaue Analyse der elektronischen Verhältnisse zeigt, dass die eigentliche Ursa-
che für die Farbe der Eisenoxide in zwei weiteren Prozessen begründet ist:
– Im UV-Bereich um 210–270 nm tritt ein starker OMCT-Übergang zwischen Oxid-

ionen und Eisen auf, 󳶳Abschnitt 3.4.1 auf S. 117. Der Übergang ist so intensiv, dass
schon bei geringem Eisengehalten um 0,5% die langwellige Flanke des Absorp-
tionspeaks ins Sichtbare reicht und blaue Teile des Spektrums absorbiert. Viele
Eisenminerale zeigen deshalb rotbraune oder dunkle Farben.
Bei reinen Verbindungen wie den Eisenoxiden ist diese Absorption noch stärker
und löscht blaue Anteile des sichtbaren Lichts aus. Es verbleibt eine gelbe Farbe,
die durch LF-Übergänge nur wenig modifiziert wird.

– In den Eisenoxiden und -hydroxiden liegt das Eisen zwar in kristallographisch
äquivalenten Oktaederpositionen vor, Verzerrungen in den einzelnen Kristall-
strukturen führen jedoch zu kürzeren und längeren Eisen-Sauerstoff-Bindungen
und einer magnetischen Ungleichheit der Eisenionen. Eisenionen können über
Elektronen der Oxid- und Hydroxidbrücken weiträumig magnetisch koppeln.
Details sind in [507, 508], [61, Chapter 6] zu finden.

Während der erste Prozess eine Erklärung für die grundsätzlich gelben Farben liefert,
hat der zweite Prozess zwei Auswirkungen, die die roten Farben erklären:
– Durch die Kopplung werden spektroskopische Auswahlregeln, die für isolierte Io-

nen und nicht für Ionenpaare gelten, so weit gelockert, dass die bei isolierten Ei-
senionen verbotenen LF-Übergänge nun erlaubt sind, erheblich an Intensität ge-
winnen und beobachtet werden können.

– Die Kopplung über die elektronenreiche Oxidbrücke (Fe−O−Fe) in Hämatit und
Maghemit ist so intensiv, dass sie Anlass zu einem neuen Absorptionspeak gibt,
der electron pair transition (EPT) genannt wird. Die EPT liegt im Hämatit bei
530 nm und führt durch das Löschen der grünen Anteile des Spektrums zum
roten Gesamteindruck des roten Ockers.
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– Die magnetische Kopplung in Goethit und Lepidokrokit ist durch die veränderte
Geometrie des Kristallgitters schwächer und liegt bei kürzeren Wellenlängen. Die
Lage der EPT bei 470nm im Goethit beeinflußt durch Löschung der Blauanteile
den gelben Farbton nur wenig.

Die Kopplung kann mathematisch durch einen Hamiltonoperator beschrieben wer-
den, der die Elektronenspins der Kopplungspartner Fea und Feb zusammenfaßt, J ist
das Austauschintegral [508]:

H = JSa ⋅ Sa (3.5)

Führt man eine Störungsrechnung mit diesem Hamiltonoperator als Störung zum Li-
gandenfeld durch, erhält man für die Energien des gekoppelten Systems

E = J
2 (S(S + 1) − Sa(Sa + 1) − Sb(Sb + 1)) (3.6)

Der Gesamtspin S des gekoppelten Systems kann die Werte |Sa + Sb|, |Sa + Sb − 1|,
. . . |Sa − Sb| annehmen. Wenn wir vom Grundzustand 6A1 ausgehen, gilt Sa = Sb = 5

2 ,
und SGZ = (0, 1, 2, 3, 4, 5).

Bei einfachenLF-Übergängen in angeregte Zuständewie 4T1 oder 4T2 gilt dagegen
Sa = 5

2 , Sb = 3
2 , und SAZ = (1, 2, 3, 4). Wir sehen, daß es durch Kopplung der beiden

Eisenionen nun vier Übergänge aus dem Grundzustand in angeregte Zustände gibt,
für die die Auswahlregel ΔS = 0 erfüllt ist. Im gekoppelten System sind Übergänge
wie 6A1 +6 A1 →6 A1 +4 T1 nun spin-erlaubt und entsprechend intensiver.

Im gekoppelten System können zwei Übergänge hν1 zusammengeschaltet wer-
den und erfolgen dann simultan. Diese electron pair transition oder EPT wird durch
6A1 +6 A1 →4 T1 +4 T1 beschrieben und liegt etwa bei der doppelten Energie des
einfachen Übergangs, der dadurch aus dem nahen Infrarot in den sichtbaren Bereich
wandert. Für die EPT gilt Sa = Sb = 3

2 , und SAZ = (0, 1, 2, 3). Für die EPT gibt es durch
Kopplung der Eisenionen ebenfalls vier spin-erlaubte Übergänge aus dem Grundzu-
stand in den angeregten Zustand mit ΔS = 0. EPT sind daher so intensiv, daß sie si-
gnifikante Anteile im grün-gelben Teil des Spektrums löschen. Im Hämatit führt dies
zu der beobachteten intensiv roten Farbe.

Da die Kopplung über Brücken in den Eisenhydroxiden durch eine veränderte
Geometrie der Kristallgitter (veränderte Eisen-Sauerstoff-Eisen-Winkel) nicht so effi-
zient ist, liegt sie bei den Eisenhydroxiden im kurzwelligen Bereich nahe der OMCT-
Flanke und beeinflußt das Spektrum von Goethit und Lepidokrokit daher nicht so
stark, die ihre gelbe Farbe beibehalten.

Die magnetische Kopplung ist empfindlich gegenüber einer Veränderung der
Partikelgröße. Eine Verringerung der Teilchengröße trägt zur Verringerung der Kopp-
lung bei, sodass im Reflexionsspektrum ein höherer Anteil gelben Lichts verbleibt
und das Teilchen einen wärmeren oder orangefarbenen Rotton zeigt. Auch die Kri-
stallinität spielt eine große Rolle für die Intensität der Kopplung und wirkt damit
auf die Farbe ein. Zusätzlich spielt die Entwicklung von Oberflächenplasmonen eine
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bedeutende Rolle für die Abhängigkeit der genauen Farbe von der Teilchengröße, in󳶳Abschnitt 2.6.3 haben wir dies genauer diskutiert.

3.3.4 Einfluß der Ligandenfeldstärke

Die geschilderten Zusammenhänge können wir am Beispiel des Chromoxids nach-
vollziehen, dessen grüne Farbe von der Ligandenfeldaufspaltung des Cr3⊕ bestimmt
wird – ebenso wie die violette Farbe im Chromalaun und die rote im Rubin [493]. Wie
kann das sein?

Beispiel: Chromoxidgrün
Chromoxidgrün besitzt das Ion Cr3⊕ (3d3), das oktaedrisch von denO2⊖-Ligandenum-
geben ist. Die d-Orbitale spalten in zwei Gruppen t2g und eg auf (󳶳Abbildung 3.19)
mit der Termfolge gemäß 󳶳Abbildung 3.24 [174, 175]. Für den Grundzustand beobach-
tenwir die Elektronenkonfiguration (t2g)3(eg)0, aus der folgende spin-erlaubtenÜber-
gänge möglich sind:

4A2g →4 T2g(4F) (t2g)3(eg)0 → (t2g)2(eg)1 ν1 VIS
4A2g →4 T1g(4F) (t2g)3(eg)0 → (t2g)2(eg)1 ν2 VIS

Wir können auch einen Übergang in den höheren 4P-Zustand beobachten. Dieser
Übergang ist schwächer, da es sich um einen Zwei-Elektronen-Übergang handelt,
dessen Wahrscheinlichkeit geringer ist:

4A2g →4 T1g(4P) (t2g)3(eg)0 → (t2g)1(eg)2 ν3 UV

Übergänge wie 4A2g →2 T2g sind spin-verboten (der Spin ändert sich von 3
2 → 1

2 )
und treten daher (theoretisch) nicht auf. Da die Verbindung oktaedrisch ist, sind al-
le gezeigten LF-Übergänge laporte-verboten (g-g-Übergänge aus d- in d-Orbitale) und
daher entsprechend intensitätsschwach.

Meist liegen ν1 und ν2 imVIS-Bereich, sodasswir beim Chromoxidgrün oder Sma-
ragd die Absorption bei ν1 imRoten und bei ν2 im Blauen sehen, sodass nur der grüne
Bereich durchgelassen wird, was eine grüne Farbe ergibt. Im Falle des Rubins liegen
die Kristallfeldkomponenten 4T2g und 4T1g höher, daher ist ν1󸀠 > ν1, ν2󸀠 > ν2, und
dieAbsorptionen bei ν1󸀠 und ν2󸀠 erfolgen bei niedrigerenWellenlängen imGelben und
Blauvioletten, sodass neben blauem ein deutlicher Anteil an rotem Licht durchgelas-
sen wird, 󳶳Abbildung 3.25. Der Gesamtfarbeindruck beim Rubin ist ein blaustichiges
Rot.
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Abb. 3.24. Termschema eines 3d3-Kations wie Cr3⊕ im Oktaederfeld. Rechts neben der großge-
schriebenen Termsymmetrie ist die Besetzung der Orbitale mit Elektronen angegeben [174, 175].
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Abb. 3.25. Reflektivität zweier Minerale mit Chromoxid-Zusammensetzung (Rubin und Smaragd
oder Chromoxidgrün). Verschiebung von ν1 und ν2 im unterschiedlich starken Ligandenfeld. Im
Rubin ist das Ligandenfeld stärker, sodass ν󸀠1 und ν󸀠2 kurzwellig verschoben sind. Rubin zeigt neben
blaugrünem auch rotes Licht und besitzt daher eine kühl-rote Farbe [174] (Spektren schematisch
gezeichnet nach [174]).



3.3 LF: Aufspaltung von d-Orbitalen im Ligandenfeld | 105

eg

t2g

hν1
eg

t2g

hν2

schwaches
Ligandenfeld

starkes
Ligandenfeld

Abb. 3.26. Einfluß der Ligandenfeldstärke auf
die Aufspaltung. Im starken Ligandenfeld ist
die Aufspaltung groß, der Übergang erfordert
kurzwelliges Licht, der Farbeindruck ist ins
Rote verschoben. Schwache Ligandenfelder
führen zu langwelliger Absorption und blauen
Farbeindrücken.

Ligandenfeldstärke
Warum verhält sich der Term in der geschilderten Art und Weise? Der Energieunter-
schied Δo zwischen den Orbitalgruppen t2g und eg steht in direktem Zusammenhang
zu der chemischen Umgebung des Metallions, also zu seinen Liganden. Durch syste-
matische Untersuchungen konnte die spektrochemische Reihe gefunden werden, in
der Liganden nach der Größe der durch sie bewirkten Aufspaltung angeordnet sind,󳶳Abbildung 3.26:

(Δ klein) I⊖ < Br⊖ < Cl⊖ < F⊖ < O2⊖ < S2⊖ (Δ groß)

Deutlich wird der Einfluß der Liganden auf Δ, wenn wir in einem Komplex bei anson-
sten gleichen Bedingungen einen oder mehrere Liganden austauschen. In Pigmenten
sind oft Oxid- und Sulfidliganden zu finden, die ein starkes Feld hervorrufen, sodass
es gerechtfertigt ist, in der Starkfeldnäherung zu arbeiten.

Desweiteren besteht eine Proportionalität zwischen Δo und dem Abstand a zwi-
schen Metallion und Ligand [178, Kapitel2]:

Δo ∝ a−5 (3.7)

Je nach dem zugrundeliegenden Rechenmodell (Liganden als Punktladung oder als
Dipol) variiert der Exponent etwas, für die Dipolnäherung gilt etwa näherungsweise
eine Abhängigkeit von a−6. Unabhängigkeit von diesen Details erkennen wir, dass
die Weite des Kristallgitters oder die Grösse einer Elementarzelle den Wert von a be-
stimmt und damit einen starken Einfluss auf die Aufspaltung besitzt. In [505, 506]
wird gezeigt, wie eine Aufweitung verschiedener oxidischer Kristallgitter die Far-
be von Kobalt- und Chromdotierungen ins Kürzerwellige verschiebt (größere Gitter-
konstante, schwächeres Kristallfeld, geringere Aufspaltung, langwellige Absorption,
kurzwelliger Farbeindruck).

UmeinenEindruckhiervon zubekommen, könnenwir anhandeines schönenBei-
spiels für dieseAbhängigkeit eineÜberschlagsrechnungdurchführen: sowohl Korund
Al2O3 (farblos) als auch Eskolait Cr2O3 (grün) kristallisieren in der Korundstruktur
und bilden eine lückenlose Reihe von Mischkristallen mit zunehmendem Cr3⊕/Al3⊕-
Verhältnis, was demMineral eine Farbe verleiht, die sich wie folgt mit der Chromkon-
zentration ändert: farblos (Korund), rot (Rubin, etwas Chrom), grün (mehr Chrom),
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grün (Eskolait, Aluminium vollständig durch Chrom ersetzt). Wir sehen hieran, daß
sich die Farbe im gleichen Gitter mit dem gleichen Chromophormit der Konzentration
ändern kann.

Im Rubin ist der O–Cr- (Ligand-Metall-) Abstand etwa 191 pm mit einer ungefäh-
ren Oktaederaufspaltung von Δ = 535 nm. Damit können wir die Proportionalitäts-
konstante bestimmen und ausrechnen, dass Δ für den Abstand 199pm im Eskaloit
ungefähr den Wert 668nm annimmt. In 󳶳Abbildung 3.25 können wir sehen, daß die-
se grobe Näherung erstaunlich gut ist! Der fiktive Abstand 180pm ergäbe Werte um
394nm. Wir sehen deutlich, wie durch eine geringe Änderung des Ligandenabstan-
des eine erhebliche Änderung in der Farbe eintreten kann.

Wir können mit dieser starken Abstandsabhängigkeit auch das Phänomen der
Thermochromie erklären: durch die erhöhte Temperatur wird das Gitter aufgeweitet,
a wird grösser und damit Δ kleiner. Über die fünfte Potenz verstärkt sich die Ände-
rung. Es wird damit auch klar, dass Kristallbaufehler in grösserer Menge (etwa bei hy-
drothermaler Bildung oder durch Verwitterung, die oft zu unregelmässigen Kristallen
oder Knollen führt) zu einem buntem Reigen anmehr oder weniger nahe beieinander-
liegenden Farben führt, die sich in der Summe zu Braunschwarz mischen.

3.3.5 Verzerrung des Oktaederfelds, Jahn-Teller-Effekt

In 󳶳Abbildung 3.19 sehen wir nicht nur die Aufspaltung im Oktaederfeld, sondern
auch in Feldern, die durch Verzerrung des Oktaeders entstehen: verschieben wir die
beiden Liganden auf der z-Achse nach aussen, erhalten wir einen länglich gestreck-
ten Oktaeder mit tetragonaler Symmetrie. Verschieben wir die beiden Liganden so
weit nach aussen, dass sie praktisch nicht mehr vorhanden sind, gelangen wir zur
quadratisch-planarenKoordination. Da bei teilbesetzten d-Orbitalen durch diese Auf-
spaltung unter Umständen die Gesamtenergie verringert werden kann, können wir
häufig solchermaßen verzerrten Kristallgitter beobachten.

Die Verzerrung hat nicht nur veränderte Koordinationsgeometrie zur Folge, son-
dern führt auch zu einer weiteren Aufhebung der Orbitalentartung: je niedriger die
Symmetrie wird, umso weniger Entartung tritt noch auf. Da dieser Vorgang wieder-
um allein durch die Symmetrieverhältnisse der Orbitale und Liganden bedingt wird,
können wir auch diesen Vorgang gruppentheoretisch formulieren: „Das Korrelations-
diagramm für Oh zeigt, daß die Verzerrung resp. Symmetrieerniedrigung Oh → D4h
eine Aufspaltung von t2g → b2g/eg und von eg → a1g/b1g bewirkt.“ Das heisst, die
Orbitalgruppen des Oktaederfelds spalten durch die Symmetrieerniedrigung weiter
auf.

Bei Kupferpigmenten beobachten wir in deutlicher Weise diese Wechselwirkung
desMetalls mit dem Kristallgitter: einerseits wird das Koordinationspolyeder über die
Lage der Liganden vom Kristallgitter bestimmt, andererseits übt auch das Metallion
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eine Kraft auf die Liganden aus, die einige Kristallgitter bevorzugt oder Verzerrungen
hervorruft.

Diese Jahn-Teller-Verzerrung tritt immer dann auf, wenn hochliegende Orbitale
entartet und partiell gefüllt sind, wie die eg-Orbitale im Falle von Cu2⊕ mit der Kon-
figuration 3d9. eg ist zweifach entartet, und es müssen drei Elektronen in diesen
beiden Orbitalen untergebracht werden. In 󳶳Abbildung 3.19 können wir sehen, was
geschieht: durch eine leichte Verzerrung des Oktaeders in z-Richtung (Elongation)
kann die Symmetrie erniedrigt und diese Entartung aufgehoben werden. Durch die
schwächere Wechselwirkung der dz2 -Elektronen mit dem Liganden in z-Richtung ist
es nun energetisch günstiger, zwei Elektronen im dz2 -Orbital unterzubringen, das
energetisch abgesenkt wird, während dx2y2 einfach besetzt und energetisch erhöht
wird. Als Ergebnis erhalten wir einen Energiegewinn, sodass das Kristallgitter dauer-
haft verzerrt (elongiert) wird.

Beispiel: Kupferpigmente (Malachit, Azurit, Ägyptischblau)
Die Ligandenfeldaufspaltung von Cu2⊕ ist das farbgebende Prinzip aller kupferhal-
tigen Pigmente. Es hat als freies Ion die Elektronenkonfiguration 3d9 (Zustand 2D).
In den für uns relevanten farbigen Verbindungen ist es oktaedrisch koordiniert und
besitzt den Grundzustand 2Eg(2D) sowie den angeregten Zustand 2T2g(2D), 󳶳Abbil-
dung 3.27 [174, 175]. Daher können wir nur den Übergang

2Eg(2D) →2 T2g(2D) (t2g)6(eg)3 → (t2g)5(eg)4

erwarten.Der Jahn-Teller-Effekt führt aber zu einemEnergiegewinn,wenndie Symme-
trie durch Verzerrung des idealen Oktaeders verringert wird. Die t2g- und eg-Orbitale
werden aufgespalten, sodass letztlich folgende drei Übergänge resultieren:

2B1g(2D) →2 A1g(2D) (eg)4(b2g)2(a1g)2(b1g)1 → (eg)4(b2g)2(a1g)1(b1g)2 ν1 IR
2B1g(2D) →2 B2g(2D) (eg)4(b2g)2(a1g )2(b1g)1 → (eg)4(b2g)1(a1g)2(b1g)2 ν2
2B1g(2D) →2 Eg(2D) (eg)4(b2g)2(a1g)2(b1g)1 → (eg)3(b2g)2(a1g)2(b1g)2 ν3 VIS

Die Verzerrung des idealen Oktaeders nimmt in der Reihe Malachit (stark verzerrter
Oktaeder) – Azurit (vier Liganden quadratisch-planar, zwei bipyramidal) – Cuprori-
vait (quadratisch-planar) zu. Hierdurch ändert sich die Lage von 2Eg so, daß beim
Malachit ein grüner, beim Azurit und Cuprorivait (Ägyptischblau) ein blauer Farbein-
druck entsteht. In 󳶳Abbildung 3.28 können wir die Verschiebung von ν3 zu höheren
Energien hin deutlich erkennen; der Farbeindruck entsteht durch die Reflexion zwi-
schen der Absorption bei ν3 und starken OMCT-Übergängen (Ligand-Kupfer) bei ho-
hen Energien im UV. Hierdurch entsteht ein deutliches Reflexionsmaximum im Grü-
nen (Malachit) resp. Blauen (Azurit und Cuprorivait). ν1 liegt bei den Mineralen im
IR-Bereich.
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2D 2Eg

2T2g
hν

2B1g (eg)4(b2g)2(a1g)2(b1g)1

2A1g (eg)4(b2g)2(a1g)1(b1g)2

2B2g (eg)4(b2g)1(a1g)2(b1g)2

2Eg (eg)3(b2g)2(a1g)2(b1g)2

hν1

hν2

hν3

freies Ion oktaedrisch Oh tetragonal
quadratisch-planar

D4h

Malachit Azurit Cuprorivait, Ägyptischblau

Abb. 3.27. Termschema eines 3d9-Kations wie Cu2⊕ im Oktaederfeld [174, 175]. Von links nach
rechts nimmt die Verzerrung des Oktaeders zu, entsprechend den Mineralien Malachit, Azurit und
Cuprorivait (Ägyptischblau). Rechts ist wieder die Elektronenverteilung der Konfigurationen auf die
Orbitale angegeben.
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Abb. 3.28. Reflektivität verschiedener Kupferminerale und -pigmente (Spektren schematisch ge-
zeichnet nach [174]). Verschiebung des ν3-Übergangs im Kupfer durch die unterschiedlich starken
Ligandenfelder von Malachit (schwach, ν3) und Azurit/Cuprorivait (stark, ν󸀠3) [174]. ν1 liegt in allen
Fällen im IR-Bereich. Starke OMCT-Übergänge formen ein ausgeprägtes Reflexionsmaximum, das
beim Malachit im Grünen liegt, während beim Azurit/Cuprorivait die verschobene ν󸀠3-Absorption das
Maximum auf den blauen Bereich begrenzt.
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Die Lage des OMCT-Übergangs wird von der Zusammensetzung der Kupferver-
bindungen beeinflußt. Sie variiert gerade bei natürlichen Kupferpigmenten, da deren
Entstehung in der Verwitterungszone von Erzlagerstätten oder auf hydrothermalem
Wege wechselnde Zusammensetzung mit Carbonaten, Hydroxiden und weiteren An-
ionen bedingt. Eine Veränderung der OMCT-Bandenlage vom UV in den Blaubereich
beeinflußt die Farbe von Malachit besonders, da sie darüber entscheidet, ob wir eine
blaugrüne oder grüne Farbe sehen. Der breite Reflexionspeak imMalachit wird daher
zwischen 505 und 525 nm beobachtet [45, Band 2].

3.3.6 Tetraedrische Koordination

Nach der ausgiebigen Betrachtung des oktaedrischen Ligandenfelds sehen wir noch
das tetraedrische Ligandenfeld näher an, das im Zusammenhang mit Kobaltpigmen-
ten von Bedeutung ist. 󳶳Abbildung 3.29 zeigt die typische Aufspaltung der d-Orbitale.
Der Energieunterschied Δt zwischen den Gruppen t2 und e ist kleiner als Δo, auch die
beiden Orbitalgruppen t2g und eg sind vertauscht.

Der Wechsel der Koordination bewirkt eine gravierende Änderung in der elektro-
nischen Struktur, die wir am Beispiel der kobalthaltigen Farbmittel sehen können:
in den tiefblauen Kobaltgläsern (Smalten) ist Kobalt(II) tetraedrisch koordiniert (Δt
klein, Absorption erfolgt im Roten, es resultiert eine blaue Farbe), während es im
rotvioletten Kobaltviolett quadratisch-planar koordiniert ist (Δq gross, Absorption im
Grünen, zu sehen ist eine rotviolette Farbe). Im Aureolin ist das oktaedrische Feld
durch die sechs Cyano-Liganden so stark, daß die Absorption im Blauen stattfindet
und zu einer gelben Farbe führt. Auch das Färben von Glas verschiedener Grund-
zusammensetzung liefert Beispiele: gewöhnliches Silikatglas liefert prächtig-blaues
Kobaltglas (Kobalt tetraedrisch koordiniert), Phosphatglas dagegen pinkfarbenes Ko-
baltglas mit oktaedrisch koordiniertem Kobalt.

Die Farbvielfalt der Kobaltpigmente wird durch die Fähigkeit von Kobalt erreicht,
in verschiedenen Wertigkeiten und Koordinationsgeometrien aufzutreten: Co2⊕ mit

dxy − dz2

e
dx2y2 , dz2

t2
dxy , dxz , dyz

Δt = 10 Dq

ungestörtes Ion tetraedrisch

Abb. 3.29. Aufspaltung der d-Orbitale in einem tetra-
edrischen Ligandenfeld ohne Berücksichtigung von
Termen oder LS-Kopplung.
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der Konfiguration 3d7 bildet High-Spin-Komplexe, die entweder tetraedrisch koordi-
niert und meist blau sind (Konfiguration (e)4(t2)3), oder oktaedrisch koordiniert und
meist rot (Konfiguration (t2)5(e)2).
Beispiel: Kobaltblau
Kobaltblau ist ein gutes Beispiel für blaues, tetraedrisch koordiniertes Kobalt. Es ist
ein normaler Spinell AIIBIII

2 O4, in der die divalenten Kationen A die Tetraederlücken
und die trivalenten Kationen B die Oktaederlücken einnehmen. Der Grundzustand ist
4A2, wir können folgende Übergänge beobachten, 󳶳Abbildung 3.30 [174, 175]:

4A2(
4F) →4 T2(4F) (e)4(t2)3 → (e)3(t2)4 ν1 IR

4A2(4F) →4 T1(4F) (e)4(t2)3 → (e)3(t2)4 ν2 NIR
4A2(4F) →4 T1(4P) (e)4(t2)3 → (e)2(t2)5 ν3 VIS

Durch die Tetraedersymmetrie ist jeder Übergang laporte-erlaubt und daher intensiv.
Im Kobaltblau liegt der intensive Übergang ν3 im grün-roten Bereich, sodass das Pig-
ment tiefblau erscheint.

4F

4P
2G

2S

4A2(4F) (e)4(t2)3

2E(2G) (e)4(t2)3

2T1(2G) (e)4(t2)3

2T2(2G) (e)4(t2)3

4T2(4F) (e)3(t2)4

4T1(4F) (e)3(t2)4

2A1(2G) (e)3(t2)4

4T1(4P) (e)2(t2)5

2A1(2S) (e)2(t2)5

hν1

hν2

hν3

freies Ion tetraedrisch

Abb. 3.30. Termschema eines 3d7-Kations wie Co2⊕ im Tetraederfeld [174, 175]. Rechts ist die Beset-
zung der Orbitale mit Elektronen angegeben.
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Wenn wir nochmals den Vergleich zum oktaedrischen Chrom ziehen, sehen wir,
daß dort ν3 schon im UV und ν1, ν2 in VIS liegen, was auf die größere Oktaederauf-
spaltung Δo im Vergleich zu Δt zurückzuführen ist.

Beispiel: Aureolin
Im Aureolin liegt trivalentes Kobalt Co3⊕ (3d6) vor, das fast immer oktaedrische Low-
Spin-Komplexe (t2g)6(eg)0 mit dem Grundzustand 1I bildet [175]. Die Aufspaltung
führt zu folgenden spin-erlaubten (ν3, ν4) und -verbotenen (ν1, ν2) Übergängen, 󳶳Ab-
bildung 3.31:

1A1g(
1I) →3 T1g(3H) (t2g)6(eg)0 → (t2g)5(eg)1 ν1 IR

1A1g(1I) →3 T2g(3H) (t2g)6(eg)0 → (t2g)5(eg)1 ν2 IR
1A1g(1I) →1 T1g(1I) (t2g)6(eg)0 → (t2g)5(eg)1 ν3 VIS
1A1g(

1I) →1 T2g(1I) (t2g)6(eg)0 → (t2g)5(eg)1 ν4 VIS

Im Aureolin liegen die ν3- und ν4-Übergänge im blauen und roten Bereich, sodass der
gelbe und gelbgrüne Bereich reflektiert wird.

5D

1 I

3H

1A1g(1 I) (t2g)6(eg)0

3T1g(3H) (t2g)5(eg)1

3T2g(3H) (t2g)5(eg)1

1T1g(1 I) (t2g)5(eg)1

1T2g(1 I) (t2g)5(eg)1

hν1

hν2

hν3

hν4

freies Ion oktaedrisch

Abb. 3.31. Termschema eines 3d6-Kations wie Co3⊕ im Oktaederfeld (Low-Spin-Komplex) [175]. Der
Knick symbolisiert den Wechsel der Energielagen von High-Spin- (links) zu Low-Spin-Komplexen
(rechts).
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3.3.7 LF-Basierte Chromophore

Pigmente auf Basis eines LF-Übergangs enthalten als farbaktive Substanz einen Kom-
plex aus einem d-Block-Metall und Liganden, die eine hinreichend hohe Feldstär-
ke für die beabsichtigte Farbe aufbauen. Aufgrund der natürlichen Häufigkeit der
Elemente gehören Eisen, Mangan und Kupfer zu den klassischen Metallen, die in
LF-Pigmenten enthalten sind. Durch die Herausbildung der anorganischen Chemie in
der Neuzeit wurden auch Chrom, Kobalt, Vanadium zu häufigen metallischen Kom-
ponenten.

Kristallgitter
zeichnen sich durch einen hohen Grad an Nah- und Fernordnung aus, das heißt das
aufgebaute Ligandenfeld ist in allen Richtungen für alle Metallionen gleich, sodass
wir im optischen Spektrum eine (oder mehrere) isolierte scharfe Absorption entspre-
chend einer reinen Farbe beobachten können.

Um eine hohe Farbstärke zu erhalten, muß dasMetall für den Einsatz als Pigment
der Hauptbestandteil des Kristallgitters sein. In natürlichen Mineralien ist es oft nur
eine Verunreinigung, sodass viele Mineralien entsprechend farbschwach sind. Wert-
volle Beispiele sind Edelsteine wie Rubin oder Smaragd, die aus farblosem Aluminiu-
moxid bestehen. Die Aluminiumatome sind oktaedrisch von Oxidionen umgeben, die
Farbe entsteht durch den Ersatz eines Teils des Aluminiums durch das farbaktive Me-
tall Chrom. Da Chromnur in geringemMasse enthalten ist, ist dasMineralpulver nicht
gefärbt, sondern weiß.

Liganden in natürlichen, plutonisch (d. h. unterirdisch durch Hitze und Druck)
entstandenenMineralien sind häufigOxid- und Sulfidanionen, die eine hohe Feldstär-
ke besitzenund auch chemisch stabile Pigmente bilden. Heutewerdendie natürlichen
Kristallgitter als Vorbild für neue Mineralbildungen gesehen, in denen die Metallka-
tionen ganz oder teilweise durch Ionen eines neuen Metalls ersetzt sind und dabei
ihre Farbe verändern oder überhaupt erst farbig werden. Häufige Wirtsgitter solcher
„Farbtrojaner“ sind Korund Al2O3 oder Rutil TiO2. Da solche Mischoxidpigmente heu-
te einen hohen Anteil an farbstabilen und feuerfesten Pigmenten darstellen, werden
wir uns mit ihnen in 󳶳Abschnitt 4.4.3 auf S. 213 ausführlich befassen.

Häufige Liganden inhydrothermal abgelagerten oder durchVerwitterung entstan-
denen Mineralien sind Hydroxidionen, Karbonationen und Wasser. Die Mineralien
entstehen durch spontane Fällung aus wäßrigen Lösungen oder stückchenweise Ver-
witterung und besitzen oft erheblich gestörte Kristallfelder, die zu Einbußen in der
Farbqualität führen. Diese Problematik haben wir in 󳶳Abschnitt 2.1 schon angespro-
chen.
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Statistische oder gemittelte Kristallgitter
finden wir in amorphen Stoffen wie Gläsern und Glasuren. In diesen liegt kein regel-
mässiges Gitter vor, aber sie weisen dennoch eine Nahordnung auf. Jedes Metallion
befindet sich in einer individuellen chemischenUmgebung, statistisch betrachtet sind
sich die meisten von ihnen aber ähnlich und können in erster Näherung als Kristall-
gitter betrachtet werden. Eine darüberhinaus gehende Fernordnung existiert nicht,
bei homogener Zusammensetzung ist jedoch auch der Beitrag der entfernten Bereiche
zum lokalen Ligandenfeld überall im Durchschnitt gleich. In Summe beider Effekte
ist das lokal wirkende Ligandenfeld konstant mit einer kleinen Streuung, sodass wir
leicht verbreiterte Absorptionspeaks im Spektrum beobachten können. Auch Gläser
können somit farbrein sein.

Da die Zusammensetzung von amorphen Substanzen nicht durch stöchiometri-
sche Gesetze begrenzt ist, sondern nur von elektrischer Ladungsneutralität und der
Löslichkeit einer Mineralphase in einer anderen, können die Ligandenfelder in wei-
ten Bereichen kontinuierlich schwanken. Die Färbungen von Gläsern sind dement-
sprechend sehr empfindlich gegenüber einemWechsel in der Zusammensetzung und
nicht leicht durch Faustregeln faßbar.

3.4 CT: Charge-Transfer-Übergänge

Im letzten Abschnitt haben wir gesehen, wie Farbe durch elektronische Übergänge
zwischen d-Orbitalen entsteht. Die Entartung der d-Orbitalewird durch ein Liganden-
feld aufgehoben, sodass bei partieller Besetzung der d-Orbitale ein Elektronenüber-
gang zwischen ihnen möglich ist. Überraschenderweise können auch Verbindungen,
in denen dasMetall eine d0- oder d10-Konfiguration aufweist, intensiv farbig sein, ob-
wohl hier kein d-Elektronen-Übergang erfolgen kann, Beispiele sind HgI2 (rot) oder
MnO⊖4 (violett).

Wertvolle Beispiele finden wir auch in der Welt der Edelsteine: Korund Al2O3 ist
in reinem Zustand farblos (weißer Saphir). Verunreinigt mit weniger als 1% Ti4⊕, ist er
immer noch farblos, mit 1% Fe2⊕-Anteil dagegen schwach gelb undmit Cr3⊕ rubinrot.
Die genannten Farben lassen sich auf die LF-Übergänge von Eisen und Chrom zurück-
führen. Entsprechend gelang es dem französischen Chemiker Verneuil 1902 relativ
leicht, Rubine künstlich herzustellen, indem er reinem Korund Chromsalze als Ver-
unreinigung hinzufügte. Ein anschliessender Versuch, auch Saphire künstlich herzu-
stellen, schlug jedoch fehl: zugesetzte Kobaltsalze konnten die gesuchte saphirblaue
Farbe nicht hervorrufen, ebensowenig alle anderen getesteten Metallsalze. Unerwar-
teterweise war Verneuil erst erfolgreich, als er zwei Verunreinigungen zusammen hin-
zufügte: die kombinierte Gabe vonwenigen Promille Ti4⊕ und Fe2⊕ lieferte eine präch-
tige saphirblaue Farbe.
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Ladungsübertragung
Was wir bei HgI2 und MnO⊖4 beobachten, ist die (partielle) Übertragung von Ladung
eines Liganden zum Metall. Im Bild der Molekülorbitale werden durch Einstrahlung
von Licht Elektronen aus einem MO mit Ligandcharakter (von Iod oder Sauerstoff) in
ein MOmit Metallcharakter (von Quecksilber oder Mangan) überführt. Dieser Mecha-
nismus wird Charge Transfer genannt, bei den Beispielen vom Typ des Ligand-Metall-
Übergangs. (Wir können diese Reaktion als photoinduzierte Redoxreaktion ansehen
und Analogien zur Verwendung von Silberiodid in Photopapieren ziehen: auch hier
wird Silber durch lichtinduzierten Elektronenübergang vom Iodid zum schwarzen Sil-
ber reduziert.) Im Gegensatz dazu wechseln bei LF-Übergängen Elektronen zwischen
Orbitalen innerhalb des Metalls.

Das Beispiel des Saphirs zeigt den Typus des Intervalenz- oderMetall-Metall-Über-
gangs. Im Saphir ersetzen Ti4⊕- und Fe2⊕-Ionen einige Al3⊕-Ionen imKorundgitter, und
durch Einstrahlen von Licht kann ein Elektron von Fe2⊕ zu Ti4⊕ wechseln. Wiederum
sind bei diesemÜbergang imGegensatz zu LF-Übergängen Orbitale zweier Reaktions-
partner beteiligt.

Allgemein werden bei CT-Prozessen Ladungen von einemDonor auf einen Akzep-
tor übertragen, sodass wir von einer internen Redoxreaktion sprechen können [263],
[180, Chapter 13]. Das Saphirbeispiel hat uns gezeigt, daßder Prozess nicht auf d0 oder
d10-Konfigurationen beschränkt ist, sondern ganz allgemein bei Komplexen aus Me-
tall und Ligand, oder noch allgemeiner bei Verbindungen vonNebengruppenmetallen
und organischenVerbindungen auftreten kann [263]. In der Regel liegen die betreffen-
den Absorptionen im UV-Bereich und sind daher nicht als Farbe beobachtbar. Wenn
einer der Partner aber ein hohes Oxidationspotential aufweist (hohe Elektronenaffini-
tät) und der andere ein Reduktionsmittel ist, kann die Übergangsenergie so erniedrigt
werden, daß die Absorption im blauen Bereich stattfindet (gelbe Farbe) oder gar im
roten (grüne bis blaue Farbe).

Die chemische Natur der Redoxpartner bestimmt den Typus des CT-Übergangs:
– Ligand-Metall-CT (LMCT): ElektronenwerdenvonLiganden- inMetallorbitale ver-

schoben. Häufig tritt das Oxidion als Ligand auf, dieser wichtige Speziallfall wird
oxygen metal CT (OMCT) genannt. Beispiele sind Chromationen (gelb), Perman-
ganationen (violett) und Eisen(III)oxid (Hämatit, rot).

– Intervalenz-CT homonuklear (IVCT): Elektronen werden von einemMetall niedri-
ger Oxidationsstufe zum gleichen Metall in höherer Oxidationsstufe verschoben.
Beispiel ist Preussischblau oder grüne Erde mit einem Fe2⊕ → Fe3⊕-Übergang.

– Intervalenz-CT heteronuklear oder Metall-Metall-CT (MMCT): Elektronen wer-
den von einem Metall niedriger Oxidationsstufe zu einem anderen Metall hoher
Oxidationsstufe übertragen. Beispiel ist blauer Saphir mit einem Fe2⊕ → Ti4⊕-
Übergang.

– Metall-Ligand-CT (MLCT): Elektronen werden vom Metall zum Liganden übertra-
gen. Dieser Typus tritt in Farbmitteln nicht auf, aber z. B. in Nickelcarbonylen.
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– Donor-Akzeptor-CT intra- und intermolekular: Elektronen werden von einem (oft
organischen) Donor zu einem (oft organischen) Akzeptor übertragen. Auchdieser
Typus ist nicht relevant für Farbmittel, Beispiel ist Chinhydronmit einem Elektro-
nenübergang vom Hydrochinon zum Chinon.

Die Charakteristika des Charge-Transfer-Mechanismus sind:
– CT-Übergänge sind durch Auswahlregeln erlaubt und sehr intensiv

(ϵ > 103 mol−1cm−1).
– Als Folge der hohen Intensität ist die Absorptionsbande sehr breit.
– Der Übergang kann prinzipiell jede Farbe hervorrufen, ist aber praktisch durch

die begrenzte Zahl an geeigneten Redoxpartnern eingeschränkt.
Häufig liegen LMCT-Übergänge im Blaubereich oder nahen UV, sodass die Flan-
ken der intensiven Absorptionspeaks in den Blaubereich ragen, 󳶳Abbildung 3.2.
Dies gilt insbesonders für OMCT-Übergänge, die einer langen Reihe von oxidi-
schen Mineralien oder Chromaten eine gelbe bis rote Farbe verleihen, Beispiele
sind Chromgelb (Bleichromat), gelbe und rote Ocker (Eisenoxid).
IVCT-Übergänge liegen dagegen häufig im VIS oder nahen IR, daher beobachten
wir eine blaue Farbe (Preussischblau, blaue und grüne Minerale mit gemischt-
valentem Eisen).

– Die Farbe, die von einem CT-Übergang hervorgerufen wird, hängt vom Druck und
der Temperatur ab. Eine Druckerhöhung verkürzt die Bindungslänge der beteilig-
ten Ionen, die Überlappung der Orbitale vergrössert sich und das Überwechseln
von Elektronen wird erleicht. Es resultiert eine intensivere Farbe. Im Gegensatz
dazu vergrössert eine Temperaturerhöhung die Bindungslängen und vermindert
damit das Überlappungsintegral und die Farbintensität.

– CT-Übergänge überdecken häufig die viel schwächeren LF-Absorptionen.

In einigen Verbindungen sind CT-Übergänge nicht auf zwei Partner beschränkt. Die
Elektronen können in ihnen, bedingt durchdie Kristallstruktur, kettenartig von einem
Partner zumnächstenwechseln, sodass sichdie Absorptionsbanden breitbandig über
den ganzen VIS-Bereich erstrecken und den Verbindungen eine braune bis schwarze
Farbe verleihen, ein Beispiel ist der schwarze Magnetit.

Sulfide sind in dieser Hinsicht den Oxiden nicht ähnlich, da Schwefel mehr zu
kovalenter als ionischer Bindung neigt und somit Elektronenübergänge vermindert
stattfinden. Die elektrischen und optischen Eigenschaften weisen auf Elektronen
hin, die über den ganzen Kristall delokalisiert sind. Es resultiert eine Molekülorbital-
oder Bandstruktur, Elektronen wechseln zwischen MOs und Bändern statt zwischen
Komplex- oder Ionenorbitalen. Sulfide zeigen daher im Gegensatz zu Oxiden mehr
Ähnlichkeit mit Metallen, und ihnen ist oft hoher Glanz und eine metallische Farbe
zu eigen (Beispiele FeS2 Pyrit oder PbS Galenit). Sulfidische Farbmittel haben wir bei
der Diskussion des HL-Mechanismus 󳶳Abschnitt 3.2 bereits besprochen.
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MO Ligand (d, π, . . . )

MO Metall (d, π, . . . )hν

Cr6⊕ O2⊖
4

Cr(6−δ)⊕ ← O(2−δ)⊖4
hν

Abb. 3.32. Schematische Darstellung eines LMCT-Übergangs. Links allgemein, rechts am Beispiel
des Chromats (ohne korrekte Zuordnung der MOs zu Metall oder Ligand). Es können s-, p- oder
d-Orbitale sowie alle Mischungen wie d − π beteiligt sein.

3.4.1 Ligand-Metall- und Sauerstoff-Metall-Übergang

Bei dieser Variante des CT-Mechanismus (LMCT) wird in einem atomaren Bild La-
dung von Liganden auf ein Zentralatom verschoben. Beispiele sind die komplexen
Permanganat- und Chromatanionen MnO⊖4 und CrO2⊖

4 mit ihrer intensiven violetten
und gelben Farbe. Bei diesen Kationen ist aufgrund ihrer 3d0-Konfiguration kein d-d-
Übergang möglich. Das hochgeladene (sechs- oder siebenfach positive) Metallkation
kann aber licht-induziert einen Teil der Ladungsdichte von den Oxo-Liganden über-
nehmen, 󳶳Abbildung 3.32. Da Oxo-Liganden sehr häufig auch in Verbindung mit klei-
neren Oxidationszahlen wie bei Eisen(III), Mangan(IV) oder Kupfer(II) auftreten, wird
dieser spezielle Fall eines LMCT auch OMCT (oxygen metal charge transfer) genannt.

Der Sachverhalt kann auch in der Molekülorbital-Sicht beschrieben werden [180,
Chapter 9.5.2, 13], [172, Chapter 6], [183]. Wie wir weiter unten sehen werden, beteiligt
sich das Metall mit seinen 3d-, 4s- und 4p-Orbitalen am Komplex. Unter Oktaeder-
symmetrie besitzen diese Orbitale die Symmetrien t2g/eg, a1g und t1u, unter Tetra-
edersymmetrie e/t2 und a1. Die Liganden beteiligen sich mit 2s- und 2p-Orbitalen
am Komplex, ihre Symmetrien sind verschieden.

Auftreten des Mechanismus, LMCT-Farbmittel
Als Partner benötigen wir ein Übergangsmetall mit grosser Ionisierungsenergie oder
einer hohen Oxidationsstufe (ein Oxidationsmittel), das unbesetzte Orbitalemit nied-
riger Energie aufweist. Als Ligand kommt ein Nichtmetall mit geringer Elektronenaffi-
nität (ein starkes Reduktionsmittel) in Frage, das besetzte Orbitale mit hoher Energie
besitzt und leicht oxidierbar ist. Diese Voraussetzungen sind bei allen komplexen An-
ionenmit Metallkationen in hoher Oxidationsstufe (V5⊕, Cr6⊕,Mo6⊕,Mn7⊕, Ti4⊕, Fe3⊕,
Cu2⊕) sowie Oxid-Liganden gegeben und führen oft zu einer Absorption im UV- oder
Blaubereich, d. h. gelben Farben:
– Kupferverbindungen: blau–grün (durch zusätzliche Absorptionen im roten und

gelben Bereich),
– Eisen(III)oxid Fe2O3 (Hämatit), roter Ocker: rot (durch zusätzliche Absorptionen

im gelben Bereich),
– Eisen(III)oxidhydrat FeOOH (Goethit) gelber Ocker: gelb,
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– Bleichromat PbCrO4 (Krokoit), Chromgelb: gelb,
– Bleimolybdat PbMoO4 (Wulfenit): gelb; Molybdatrot Pb(Cr, S, Mo)O4: rot,
– Bismutvanadat BiVO4 und Bismutvanadat-molybdat 4BiVO4 ⋅ 3Bi2MoO6: gelb,
– Kaliumpermanganat KMnO4: violett.

Bis auf Kaliumpermanganat werden oder wurden alle genannten Verbindungen als
wertvolle farbstarke Pigmente genutzt. Sie wurden teils natürlich gefunden, teils in
der Neuzeit synthetisch hergestellt. Auch die schweren Halogenide erfüllen die Anfor-
derungen anLiganden inVerbindungenwieHgI2 (Iodscharlach, in Bildern von J.W.M.
Turner), BiI3 oder PbI2. Darüberhinaus verleihen OMCT-Übergänge vielen Eisenma-
gnesiumsilikaten (Amphibole, Biotite, Hornblenden) ihre dunkle rote bis braune Far-
be [175, pp. 132].

Die Tatsache, daß auch Fe3⊕ in oxidischem Umfeld, z. B. in Hämatit und Goethit,
dem OMCT-Mechanismus unterliegt, ist von größter Bedeutung für die Kolorierung
unserer gesamten Umwelt. Der intensive Übergang O2⊖ → Fe3⊕ liegt bei hohen Ener-
gien im nahen UV, die Flanke dieser Absorptionsbande im blauen Bereich führt zu
den beobachteten gelben und roten Farben. Da Eisenoxide als Verunreinigung in fast
allen Mineralen und Gesteinen enthalten ist, ist deren Farbe häufig gelb, rot oder röt-
lich modifiziert (braun). Die Nordhälfte Afrikas ist dank der OMCT-Übergänge im Ei-
sen(III)ion gelb gefärbt (Sahara), die andere Hälfte durch zusätzliche EPT-Übergänge
rot (Namib, Kalahari, Laterit-Böden). Diese Variabilitätmacht Eisen zu einemwertvol-
len Element für Pigmente, 󳶳Abschnitt 4.4.2. LF- und EPT-Übergänge des Eisens haben
wir in 󳶳Abschnitt 3.1 auf S. 99 im Detail besprochen.

Beispiel: Oktaeder-Komplex ML6, Eisenoxidpigmente
In Eisenoxidpigmenten, besonders im intensiv farbigen Hämatit, liegt das farbge-
bende Eisenkation oktaedrisch koordiniert in FeO6-Oktaedern vor, oder im Goethit
in FeO3(OH)3-Oktaedern [61, chap. 2, 6, 7], und zwar in der high-spin-Konfiguration.
Im FeO9⊖

6 -Komplex bringen die sechs Oxid-Liganden 6 × 8 = 48 Elektronen mit, das
Eisenkation 5.

Das theoretische MO-Schema ist in 󳶳Abbildung 3.33 gezeigt [184, pp. 116], eine
genauere Ableitung ist z. B. in [162, Chapter 15.2], [180, Chapter 1.3.1] zu finden. In der
Realität sind die Verhältnisse bei Eisenoxiden durch Verzerrungen der Kristallgitter
sehr viel komplizierter [507–510],überhaupt ist die Kristallsymmetrie in vielen Eisen-
mineralen erniedrigt. Als Folge ist die Entartung derMOsweitgehend aufgehoben und
eswerden viele eng beieinanderliegendeÜbergängemöglich, die zu komplizierten Fe-
instrukturen in den Spektren führen.

σ-Gerüst Jeder der sechs Oxid-Liganden bringt neben dem s-Orbital je ein Orbital in
das σ-Gerüst ein, das z. B. durch Linearkombination aus p-Orbitalen entsteht (sym-
metry-adopted linear combination, SALC, [162, Chapter 14.1]). Die sechs s- und sechs
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t2g , eg (3d)

a1g (4s)

t1u (4p)
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hν2

hν3

Metall LigandML6

Ligand s

Ligand pσ , pπ
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Abb. 3.33. Schematisches MO-Diagramm eines ML6-Komplexes mit LMCT-Übergängen. Das Sche-
ma zeigt d2sp3-Hybridorbitale, die für inner orbital-Komplexe von Nebengruppenmetallen typisch
sind kann näherungsweise für d5-high spin-Konfigurationen wie Fe3⊕ (Hämatit, Eisenoxidpigmente)
genutzt werden [184, pp. 116], [185, p.248] [162, Chapter 14.1, 15.2], [180, Chapter 1.3.1]. Die hoch-
liegenden MOs haben starken Metallcharakter, die tieferen überwiegend Ligandcharakter.

pσ-Orbitale weisen in der Oktaedergruppe die Symmetrien a1g, eg und t1u auf. Damit
besteht das σ-Gerüst aus den vollbesetzten σ- und den leeren σ∗-Orbitalen. Die σ-MOs
weisen einen starken Ligandencharakter auf, die σ∗-MOs einen starkenMetallcharak-
ter.

π-Gerüst Kann der Ligand π-Bindungen zum zentralen Metall bilden, etwa durch die
beiden verbleibenden p-Orbitale, so besitzen diese Ligandenorbitale im Oktaederfeld
die Symmetrietypen t1g , t1u, t2g und t2u . Das heisst, die t1u- und t2g-Orbitale treten in
Wechselwirkungmit denMetall-d- und p-Orbitalen, und die t1g- und t2u-Orbitale blei-
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ben nicht-bindend. Ist der Ligand unfähig zur Ausbildung von π-Bindungen, bleiben
die t2g-Orbitale ebenfalls nichtbindend.

Übergänge Bei Liganden wie O2⊖ sind die MOs durch die Liganden-Elektronen bis
einschliesslich der nicht-bindenden MOs gefüllt. Die Metall-d-Elektronen besetzen
das t∗2g-MO (eventuell auch e∗g ) und können durch Lichteinstrahlung in e∗g überführt
werden, was einem normalem Ligandenfeldübergang entspricht. Der eigentliche Li-
gand-Metall-Übergang findet jedoch mit Elektronen statt, die in MOs mit starkem Li-
gandcharakter lokalisiert sind:

2t1u → 2t∗2g ν1 VIS
2t1u → 3e∗g ν2 VIS
1t2u → 2t∗2g ν3 n → π∗ CT, VIS . . .

Die Verhältnisse bei den Eisenoxiden sind durch die Verzerrungen der Kristallgitter
nicht einfach und in [507–510] detailliert dargestellt.

Beispiel: Tetraeder-Komplex ML4, Chromgelb (Chromat), Permanganat
Analoge Betrachtung können wir auch für tetraedrische Komplexe anstellen, wie
sie im Chromat- oder Permanganat-Ion vorliegen. Nach Korrelation der Orbitale des
σ- und π-Gerüsts erhalten wir das in 󳶳Abbildung 3.34 gezeigte MO-Diagramm [184,
pp. 116], eine theoretische Ableitung enthält [180, Chapter 1.3.1]. Folgende Übergänge
sind für die tiefe Farbigkeit entscheidend:

1t1 → 2e∗ ν1 n → dπ∗ CT, VIS
1t1 → 4t∗2 ν2 n → dπ∗ CT, VIS
3t2 → 2e∗ ν3 dπ→ dπ∗ CT, VIS
3t2 → 4t∗2 ν4 dπ → dπ∗ CT, VIS

In [494–504] werden die tatsächlichen Verhältnisse im Chromat- resp. Permanganat-
Ion beschrieben, die imwesentlichen dem Schema entsprechen. Durch die enge Ener-
gielage der HOMO-Gruppe (1t1, 2t2, 3t2, 2a1) und der LUMO-Gruppe (2e∗, 4t∗2, 3a

∗
1)

treten neben den genannten vier Übergängen fast alle anderen HOMO-LUMO-Kombi-
nationen ebenfalls auf.

3.4.2 Metall-Metall-, Intervalenz-Übergang

Findet der Elektronen- oder Ladungstausch zwischen zwei verschiedenen Übergangs-
metallkationen statt, handelt es sich um MMCT-Übergänge. Liegt dasselbe Metall in
verschiedenen Oxidationsstufen vor, können Elektronen vom niedriger zum höher
oxidierten Metallion wechseln, wir nennen dies IVCT [180, Chapter 13].
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Abb. 3.34. Schematisches MO-Diagramm eines ML4-Komplexes mit LMCT-Übergängen. Das Schema
kann so für d0-Konfigurationen wie Cr6⊕ (Chromat) und Mn7⊕ (Permanganat) genutzt werden [184,
pp. 116], [185, p.248] [180, Chapter 1.3.2].

Heteronuklearer IVCT-Übergang (Metall-Metall-Übergang, MMCT)
Der Ladungsübergang erfolgt zwischen zwei verschiedenen Metallkationen. Als klas-
sisches Beispiel könnenwir Saphir betrachten, in demLadung vonEisen(II)- zu Ti(IV)-
Kationen übertragen wird:

Fe2⊕ + Ti4⊕
2,11 eV
→ Fe3⊕ + Ti3⊕
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Im Saphir ersetzen Ti4⊕- und Fe2⊕-Kationen einige Al3⊕-Kationen imGitter des Korund.
Sie können benachbarte Positionen in den Aluminiumoxid-Oktaedern besetzen (die
dadurch etwas verzerrt werden) und in eine Distanz von ca. 0,265 nm gelangen, ab
der die dz-Orbitale beider Kationen überlappen. Die Überlappung ermöglicht den be-
schriebenen Elektronwechsel, wenn zusätzlich eine Energie von 2,11 eV aufgebracht
wird, z. B. durch gelbes Licht von 588 nm (photochemische Oxidation). Als sichtbare
Farbe erhalten wir tiefes Saphirblau.

Das klassische Beispiel für MMCT ist das Paar Fe2⊕/Ti4⊕, das in vielen intensiv
blauen, braunen oder schwarzen Edelsteinen und Mineralen farbgebend wirkt [175,
pp. 115]:
– Saphir (Al, TiIV , FeII)2O3, blau,
– Kyanit, Disthen Al2SiO5, blau,
– Tansanit Ca2Al3Si3O12OH, blau,
– LunarePyroxene (Regolith) (Mg,Ca,Mn, FeII)⋅(Mg,Mn, FeII, FeIII)(Si,Al, FeIII)2O6.

Da CT-Übergänge intensiv sind, sind nur geringe Eisen-Titan-Beimischungen für eine
kräftige Farbe erforderlich. ImVergleich benötigen Saphire nur eine Fremdatombeimi-
schung im Promille-Bereich, um eine kräftige blaue Farbe zu zeigen, während Chrom
im Prozentbereich notwendig ist, um einen Rubin über LF-Übergänge intensiv zu fär-
ben. Dennoch sind die Farbintensitäten der gemahlenen Steine zu schwach, als daß
sie als Farbmittel in Erscheinung getreten wären.

Homonuklearer IVCT-Übergang
Hier erfolgt der Ladungstausch zwischen zwei Kationen desselben Elements, die ver-
schiedeneOxidationsstufen aufweisen. Ein klassisches Beispiel ist das Paar Fe2⊕/Fe3⊕

im Preussischblau und Magnetit:

Fe2⊕A + Fe3⊕B → Fe3⊕A + Fe2⊕B

Zur Hervorbringung von Farbigkeit müssen sich die Kationen in verschiedenen che-
mischen Umgebungen A und B befinden, da sonst Anfangs- und Endzustand nicht
unterscheidbar sind und damit keine Energiedifferenz vorläge. Beispiele dieses Typs
sind [175, pp. 115]:
– Verbindungen mit gemischtvalentem Eisen Fe2⊕/Fe3⊕:

– Turnbulls oder Preussischblau, intensiv blau,
– braunes Flaschenglas,
– allochromatische (farblose) Minerale, die durch Eisen gefärbt werden, das

teilweise nur als Verunreinigung enthalten ist:
– antikeBlau- undGrünpigmente (󳶳Abschnitt 2.2.1 auf S. 9,󳶳Abschnitt 4.4.2

auf S. 211 sowie weiter unten):
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– Glaukophan, einAmphibolNa2O⋅3 (Mg, FeII)O⋅(FeIII, Al)2O3 ⋅8SiO2 ⋅
H2O, blau,

– Grünerde, eine Mischung aus Seladonit und Glaukonit mit der Zu-
sammensetzung (K, Na)(Al, FeIII , Mg)2(Si, Al)4O10(OH)2, grün, die
grüne Farbe entsteht durch Mischung der blauen CT-Farbe mit Gelb,
hervorgerufen von LF-Übergängen im Fe3⊕,

– Vivianit, Lazulith, blaue und grüne Turmaline, Aquamarin, Chlorit mit
der Struktur (FeII , FeIII , Mg, Al)6(Si, Al)4O10(OH)8, blau,

– gemischt-valente Übergangsmetalloxide, die als Minerale idiochromatisch (ei-
genfarbig) sind:
– Magnetit (Eisen(II,III)oxid) Fe3O4 oder Fe[Fe2O4], schwarz,
– Mennige (Blei(II,III)oxid) Pb3O4 oder Pb2[PbO4], orangerot,
– Mangan(II,III)oxid Mn3O4, schwarz,

– Molybdän- und Wolfram-Blau, blau.

Wir sehen an der Aufzählung, daß der IVCT-Mechanismus einige Farbmittel natürli-
chenUrsprungs imBlau- undGrünbereich liefert, die seit der Antike neben Kupferpig-
menten Verwendung fanden. Preussischblau gehörte zu den ersten und wichtigsten
synthetischen Blaupigmenten der Neuzeit.

Ein interessantes und farbenprächtiges Beispiel ist das Mineral Vivianit, das
frisch gefällt einem farblosen Eisen(II)phosphat entspricht. An der Luft wird FeII

teilweise allmählich zu FeIII oxidiert. Da dieser Vorgang einige Zeit in Anspruch
nimmt, existieren währenddessen beide Oxidationsstufen nebeneinander, sodass
die Bedingungen für IVCT erfüllt sind und ein Farbumschlag über Grün und Blau zu
Schwarzblau und retour stattfindet:

FeII3 (PO4)2⋅ 8 H2O

frisch
farblos

+ O2 grün→blau→schwarzblau
→blau→grün

+ O2
FeIII3 (PO4)2(OH)3

gealtert
gelb

Da in der oxidierten Form Hydroxidionen hinzugekommen sind, liegen beide Sorten
Eisenionen in einer anderen chemischen Umgebung vor, sodass die Bedingung der
Diversität erfüllt ist. Ein ähnlicher Vorgang ist bei der Oxidation von Mangan(II)sulfid
zu beobachten, das frisch gefällt eine pink Farbe aufweist, die sich dann zu Braun
weiterentwickelt.

Ein anderes interessantes Beispiel ist Magnetit, der so intensiv absorbiert, daß er
schwarz und undurchsichtig ist. Er besteht aus endlosen Ketten vonmiteinander kan-
tenverknüpften Eisenoxid-Oktaedern. Die Elektronen können in diesen Ketten nicht
nur zwischen zwei bestimmten Eisenionen wechseln, sondern jeweils zum nächsten
Ion in der Kette gelangen und auf dieseWeise ein über die Kette delokalisiertes System
aufbauen. Dieses System hat eine Vielzahl von angeregten Zuständen, sodass Magne-
tit Licht jeder Wellenlänge absorbiert und damit schwarz ist. In ähnlicher Weise sind
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zahlreiche Mineralien mit ketten- oder bandverknüpften Eisenoxid-Oktaedern braun
bis schwarz gefärbt.

Beispiel: Berlinerblau
Der IVCT-Mechanismus ist die Grundlage eines Pigments, das ab 1700 die Palette in re-
volutionärer Weise um ein farbstarkes billiges Blaupigment erweiterte. Das seinerzeit
sehr beliebte blaue Pigment Turnbulls-, Preussisch- oder Berlinerblau (󳶳Abschnitt 4.7
auf S. 233)

FeIII4 [FeII (CN)6]3 ⋅ 16H2O

besitzt eine intensive blaue Farbe, weil es zwei- und dreiwertiges Eisen im selben Mo-
lekül enthält. Im Kristallgitter resultiert daraus das Strukturelement FeII−C−N−FeIII.
Sowohl Fe2⊕ als auch Fe3⊕ befinden sich an Positionen mit oktaedrischer Koordi-
nation, die zu einer Aufspaltung der Eisen-d-Orbitale im jeweiligen Ligandenfeld
führt [353], [301, p.298]. Während Fe2⊕ von sechs Kohlenstoffatomen (vom Cyanid)
umgeben ist und einen low-spin-Komplex bildet, befindet sich Fe3⊕ in einer Umge-
bung aus Stickstoff (vom Cyanid) und Sauerstoff (vom Kristallwasser). Diese Umge-
bung führt zu einem schwächeren Ligandenfeld, einer geringerer Aufspaltung und zu
high-spin-Komplexen, 󳶳Abbildung 3.35.

Bei der geschilderten Anordnung befinden sich beide Sorten von Metallionen in
unterschiedlicher chemischenUmgebung, sind aber räumlich so nahebeinander, daß
sie miteinander wechselwirken: bei Einstrahlung von gelbem Licht beobachten wir
den Transfer eines low-spin-t2g-Elektrons in den high-spin-t2g-Zustand:

(t2g)6 ⋅ (t2g)3(eg)2 → (t2g)5 ⋅ (t2g)4(eg)2

Der intensive Übergang führt zur sichtbaren blauen Farbe der Verbindung. Da das
plötzlich in einer Umgebung für FeII verbleibende FeIII einen aktivierten Zustand dar-

t2g

eg

t2g

eg

hν

↑↓↑↓↑↓

↑↑↑

↑↑

FeII, C-Liganden
low-spin-Komplex

FeIII, N-Liganden
high-spin-Komplex

Abb. 3.35. Niveauschema der Eisen-
d-Orbitale im Berlinerblau [353], [301,
p.298]. Links der low-spin-Komplex, ge-
bildet von FeII und über Kohlenstoff ge-
bundene Cyanidliganden, rechts der high-
spin-Komplex aus FeIII und über Stickstoff
gebundene Cyanidliganden.
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stellt, reagiert es raschüber Gitter-Schwingungen abund führt damit die eingestrahlte
Energie ans Gitter ab.

Beispiel: Grüne Erde
Ebenso wie Preussischblau sind auch die grünen Erden (󳶳S. 211) aufgrund des IVCT-
Übergangs

t2g (FeII ) → t2g (FeIII )

vom tiefliegenden t2g von Eisen(II) ins höherliegende t2g von Eisen(III) gefärbt, in die-
sem Fall grün. Dieser CT-Übergang ruft zwar ebenfalls eine blaue Farbe hervor, in den
grünen Erden mischt sich diese jedochmit der gelben Farbe, die durch LF-Übergänge
im Eisen(III)-Ion entsteht.

3.5 MO: Molekülorbital-Übergänge

Die bisher diskutierten Mechanismen von Farbigkeit haben sich dadurch ausgezeich-
net, dass sie vor allem bei anorganischen Materialien auftraten, und dass sie im we-
sentlichen auf ein oderwenigeAtomebegrenztwaren,wodurch sie sich relativ einfach
beschreiben lassen. Organische und auch einige anorganische Farbmittel lassen sich
besser beschreiben, wenn wir viele, wenn nicht gar alle Atome des Moleküls mitein-
beziehen. Farbigkeit resultiert dann aus dem Übergang zwischen Molekülorbitalen.
Leider können wir eine solche Beschreibungmathematisch nicht geschlossen liefern,
und die numerischen Näherungen sind ausserordentlich rechenintensiv. Auf diesem
Gebiet müssenwir dahermitModellen arbeiten, von denen es eine ganze Anzahl gibt.
Unbefriedigenderweise werden wir dieses Thema daher jetzt nur streifen können und
verweisen auf die Literatur, insbesondere auf [3–5, 156, 157, 159–161, 161, 163, 284].

Farben, die durch MO-Übergänge hervorgerufen werden, weisen folgende Merk-
male auf:
– Die (theoretisch) schmalbandigen Absorptionen führen zu reinen Farbtönen.
– Die Lage der Absorptionsbanden ist durch geeigneten Chemismus frei wählbar,

d. h. alle Farben sind möglich. Um grüne Farbmittel zu erhalten, müssen aller-
dings zwei geeignete Absorptionsbanden erzeugt werden.

– DieAbsorptionsbandenkönnenhohe Intensitäten erreichenund intensive Farben
liefern.

– Sie treten bei den meisten organischen Farbmitteln und einigen anorganischen
Molekülen auf, z. B. in den Sulfidionen S3⊖ oder S4⊖ (Ultramarine).
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Molekülorbitale

Molekülorbitale sind Vorstellungen der theoretischen Chemie, die den Orbitalbegriff
über ein einzelnes Atomorbital (AO) hinaus auf ein ganzes Molekül erweitern. Erste
Ansätze in dieser Richtung wurden bereits in der ersten Hälfte des letzten Jahrhun-
derts mit dem LCAO-Ansatz entwickelt, seitdem werden sowohl die theoretischen als
auch die numerischen Methoden intensiv weiterentwickelt [5].

Um zu erkennen, wieso die Bildung von Molekülorbitalen (MO) Ursache von Far-
bigkeit sein kann, betrachten wir ein stark vereinfachtes Bild, in dem zwei Atome mit
s- und p-AOs ein Molekül bilden. Die Elektronen können sich dann in erweiterten Be-
reichen, die beide Atome umfassen, bewegen, den sog. MOs, 󳶳Abbildung 3.36.

Aufgrund der guten Überlappung der s-AOs in Richtung der Molekülachse bilden
diese ein energetisch tiefliegendes bindendes σs-MO und ein energetisch um hνs1 hö-
herliegendes anti-bindendes σ∗s -MO. Auch eines der p-Orbitale, das sich in Richtung
der Molekülachse ausbreitet, kann eine σ-Bindung ausbilden, woraus ein weiteres
Paar bindender σp und anti-bindender σ∗p MOs folgt. Da das Überlappungsintegral
(der gemeinsameBereich) imFalle der p-Orbitale geringer ist, ist dieAufspaltung hνs2
zwischen den σp-MOs kleiner als die der σs-MOs.

Die verbleibenden p-AOs können ebenfalls überlappen, aber nicht direkt in Rich-
tung der Molekülachse, sondern innerhalb einer Ebene, die die Achse enthält. Als Re-
sultat erhaltenwir bindende π- undanti-bindende π∗-MOs.DasÜberlappungsintegral
bei π-Bindungen ist viel kleiner als bei σ-Bindungen, sodass der Energieunterschied
hνp zwischen den π-MOs noch kleiner als bei den σp-MOs ist.

sA

pA

sB

pB

σs

σ∗s

σp

σ∗p

π

n

π∗

hνs1

hνs2

hνp hνnp

hνns
E

Abb. 3.36. Bildung von MOs aus s-
und p-Orbitalen zweier Atome A und
B, sowie die möglichen strahlungsin-
duzierten Übergänge zwischen den
σ- und π-MOs. A und B bilden ein
zweiatomiges Molekül mit einer Dop-
pelbindung, z. B. Ethen. Ein p-Orbital
von B ist im Beispiel nicht an der
Bindung beteiligt und verbleibt als
nicht-bindendes MO.
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n → π∗ konj.

n → π∗

π → π∗ konj.

π → π∗

n → σ∗σ → σ∗

λ/nm

200 400

UV
VIS

Abb. 3.37. Schematische Lage der wichtigsten Arten von Elektronenübergängen zwischen Mole-
külorbitalen (gezeichnet nach [163]).

Im Bild ebenfalls angedeutet ist die Möglichkeit, dass Orbitale (hier ein p-Orbital) kei-
ne Bindung eingehen und als nicht-bindendesMO n verbleiben (häufig sind dies freie
Elektronenpaare von Sauerstoff, Schwefel oder Stickstoff). Diese Orbitale sind energe-
tisch nicht abgesenkt worden.

Die in 󳶳Abbildung 3.36 geschilderte Situation liefert uns mehrere Möglichkeiten,
licht-induzierte Elektronenübergänge zu formulieren: je nach der Besetzung der Orbi-
tale können wir Elektronen aus den bindenden in die ani-bindendenMOs überführen
(σ → σ∗-Übergänge mit den Energien hνs1 und hνs2 sowie π → π∗-Übergang mit der
Energie hνp). Auch nicht-bindende Elektronen können in σ∗- oder π∗-Orbitale über-
führt werden (n → σ∗- oder n → π∗-Übergang mit den Energien hνns und hνnp). Da
n-Orbitale zwischen bindenden und anti-bindenden MOs liegen, stellen sie für Elek-
tronen „Sprungbretter“ dar, die die notwendige Energie für Übergänge in π∗-Orbitale
reduzieren. Die typische Lage dieser Elektronenübergänge ist in 󳶳Abbildung 3.37 ge-
zeigt.

σ → σ∗-Übergang
Die Aufspaltung der σ-MOs ist so gross, dass die σ → σ∗-Absorptionsbande im UV-
Bereich stattfindet und wir keine Farbe beobachten können. Aus diesem Grunde ist
der grösste Teil der organischen Welt farblos. Die Absorption führt jedoch dazu, daß
organische Verbindungen gegenüber UV-Licht empfindlich sind und von diesem zer-
stört werden können.

Die σ → σ∗-Absorptionsbande im UV kann so intensiv und breit sein, dass ihre
Flanke in den nahen Blau-/Violettbereich hineinragt. Dieses „Anknabbern“ des VIS-
Bereichs nehmen wir als leichte Gelbfärbung wahr und ist der Grund dafür, daß orga-
nische Verbindungen häufig schwach gelbe Färbung besitzen.
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n→ π∗-Übergang
Durch den geringen energetischen Abstand zwischen n- und π∗-MOs liegt die n →
π∗-Absorptionsbande im VIS- oder nahen UV-Bereich. Bekannte nπ∗-Chromophore
sind:
– Carbonylgruppen R2C=O liefern mit ihren nicht-bindenden Elektronenpaaren

hochliegende Sprungbretter.
– Azogruppen NR=NR liefern ebenfalls nicht-bindende Elektronenpaare, ebenso

das doppelt gebundene Heteroatom in der Iminogruppe =C=N−.
Wir begegnen diesen Chromophoren in zahlreichen organischen Verbindungen, die
teilweise schöne Farben zeigen. Durch die geringe Übergangswahrscheinlichkeit
des n → π∗-Übergangs sind ihre Extinktionskoeffizienten jedoch gering. Das Car-
bonylchromophor tritt unerwünschterweise beim Vergilben von Firnis, Malmitteln
und Papier auf und verleiht dem Material einen gelben Farbstich, 󳶳Abschnitt 8.4.6
auf S. 465 und 󳶳Abschnitt 8.3 auf S. 526.

Sowohl Carbonyl- als auch Azogruppen finden wir als wesentlichen Bestandteil
echter Farbmittel wieder, S. 136 und S. 141. In diesen Fällen wirken die Strukturen
allerdings nicht über den n → π∗-Übergang, sondern über ihre Fähigkeit, als Elektro-
nenakzeptoren aufzutreten.

π→ π∗-Übergang
Durch die relativ geringe Aufspaltung der π-MOs liegt eine π → π∗-Absorptionsbande
im nahen UV-Bereich. Eine Molekülstruktur mit solcher Absorption ist „fast farbig“.
Besonders wichtig ist die Doppelbindung R2C=CR2, die über einen π → π∗-Übergang
wirkt und entweder selber Basis von Farbmitteln ist oder die Absorptionsbanden an-
derer Chromophore durch Konjugation in den langwelligeren Bereich verschiebt. Um
die Absorption des π → π∗-Chromophors vollends in den sichtbaren Bereich zu ver-
schieben, haben wir mehrere Möglichkeiten.

Auxochrome
Substituenten, die die elektronische Struktur verändern, verändern auch die Über-
gangsenergien.Auxochrome sindElektronendonoren, deren freies Elektronenpaarmit
demHOMOdes Chromophors inWechselwirkung tritt und es anhebt, sodass die Über-
gangsenergie von hν1 auf hν2 sinkt, 󳶳Abbildung 3.38.
Konjugation
MitderVergrösserungdes π-Systemsumweitere π-Bindungenerhöhenwir dieHOMO-
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π

π∗

↑↓

Chromogen
H2C=CH2

π1

π2

π∗3

↑↓

↑↓

Ethen/Auxochrom
H2C=CH-Aux

n↑↓

Auxochrom
Aux

hν1

hν2

E

Abb. 3.38. Bathochrome Verschie-
bung von π → π∗-Elektronenüber-
gängen ν1 durch Auxochrome (−OR,
−SR, −NR2, −Hal), die nicht-bindende
MOs n beisteuern. Durch die π-n-
Wechselwirkung wird ein höherlie-
gendes MO π2 erzeugt, die Über-
gangsenergie hν2 aus dem neuen
HOMO π2 ist kleiner als hν1 (gezeich-
net nach [163]).

Energie, senken die LUMO-Energie und verringern damit ebenfalls die Energie des
π → π∗-Übergangs auf hν4, 󳶳Abbildung 3.39. Von dieser Möglichkeit wird häufig
Gebrauch gemacht, z. B. bei Polyenen und Polymethinen (󳶳Abschnitt 3.5.4 und 󳶳Ab-
schnitt 3.5.5), und so finden wir in gebräuchlichen Farbmitteln ausgedehnte konju-
gierte π-Bindungssysteme.

3.5.1 VB- und MO-Bild, Resonanzstrukturen

Wir haben bisher MO-Diagramme von Farbmitteln betrachtet. Üblicherweise finden
wir auch Diskussionen der Chromophore über Resonanzstrukturen oder mesomere
Grenzformeln. Letztlich beschreiben beide Bilder unterschiedliche Aspekte des glei-
chen Problems, 󳶳Abbildung 3.40 zeigt den Zusammenhang. Farbmittel mit energe-
tisch ähnlichen Resonanzstrukturen sind häufig farbig, da die Resonanzstrukturen
durch Lichteinstrahlung ineinander überführt werden können (VB-Bild):

A X A⊕

Resonanzstruktur 1

hνAA
A⊕ X A

Resonanzstruktur 2

󳶳Abbildung 3.40 links zeigt das MO-Bild: die Realität wird weder durch A−X=A⊕ noch
durch und A⊕=X−A wiedergegeben, sondern durch die Überlagerung beider Struktu-
ren, d. h. die Bildung neuer MOs Ψ und Ψ∗. Zwischen diesen ist der beschriebene
Übergangmit der Energie hνAA möglich. Jemehr gleichwertige Grenzformeln möglich
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π

π∗

↑↓

Ethen
H2C=CH2

π1

π2

n

π∗3

π∗4

↑↓

↑↓

↑↓

H2C=CH-CH=CH-Aux
(oder En-on

H2C=CH-CO-R)

π1 (π)

π2 (n)

π∗3 (π∗)

↑↓

↑↓

Ethen+Auxochrom
H2C=CH-Aux

(oder Keton R2C=O)

hν1

hν4 hν5

hν2 hν3

E

Abb. 3.39. Weitere bathochrome Verschiebung von π → π∗-Elektronenübergängen (ν1, ν2) und
n → π∗-Elektronenübergängen (ν3) durch konjugierte Doppelbindungen. Jede weitere Etheneinheit
erhöht das HOMO (von π auf π2) und senkt das LUMO (von π∗ auf π∗3). ν4 und ν5 sind kleiner als die
ursprünglichen Frequenzen (gezeichnet nach [163]).

ΨA

Ψ = ΨA + ΨB

Ψ∗ = ΨA − ΨB

ΨB

A-X=A⊕ ⊕A=X-A

hνAA

hνAA + ΔER

ΨA

Ψ = ΨA + ΨB ≈ ΨA

Ψ∗ = ΨA − ΨB ≈ ΨB

ΨB

B-X=A⊕ ⊕B=X-A

ΔER

Abb. 3.40. Zusammenhang zwischen Resonanzstrukturen (VB-Bild) und MO-Schema (gezeichnet
nach [4, Chapter 4.2]). Links: die Resonanzstrukturen weisen gleiche Energie auf, im MO-Bild ent-
stehen neue MOs Ψ und Ψ∗, die durch die Energie hνAA getrennt sind und einen Elektronenüber-
gang ermöglichen. Rechts: die Resonanzstruktur mit A-Kation ist um den Betrag ΔER bevorzugt
(stabiler), die Aufspaltung der MOs ist um diesen Betrag grösser.
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sind, desto geringerwerdendie Energiedifferenzen zwischendenHOMOsundLUMOs,
d. h. desto langwelliger und näher am VIS-Bereich ist der Übergang.

Ist eine der Resonanzformeln um die Energie ΔER bevorzugt, z. B. B−X=A⊕ ge-
genüber B⊕=X−A, muß neben hνAA noch die Energie ΔER zusätzlich aufgebracht wer-
den, die Absorption erfolgt bei kürzerenWellenlängen und verschiebt sich in den UV-
Bereich. Das zugehörige MO-Bild ist in 󳶳Abbildung 3.40 rechts gezeigt.
3.5.2 Erweiterte Chromophore

Wie wir gesehen haben, reicht in der Regel das Vorhandensein eines ππ∗-Chromo-
phors nicht aus, um durch eine Absorption im VIS-Bereich farbige Verbindungen
herzustellen, es ist zusätzlich eine bathochrome Verschiebung der Absorptionsbande
notwendig. Wir können die genannten Mittel zur Herbeiführung bathochromer Ver-
schiebungenmit denChromophorenkombinierenundStruktureinheiten erhalten, die
immerwieder als Farbträger inMO-basierten Farbmitteln fungieren, 󳶳Abbildung 3.41:
– Donor-Akzeptor-Systeme aus Elektronendonoren, -akzeptoren und konjugierten

Brücken sind einwesentliches Element vieler natürlicher und synthetischer Farb-
mittel. Die chromogene Wirkung beruht auf dem Übergang zwischen Donor und
Akzeptor, die Brücken rufen die bathochrome Verschiebung hervor.
Wir können einfache lokalisierte Akzeptoren unterscheiden von komplexen Ak-
zeptoren. Die Carbonylgruppe ist als einfacherAkzeptor in vielen Farbmitteln ent-
halten, u. a. den indioiden Farbmitteln. Zu komplexen Akzeptoren zählen donor-
substituierte Chinone und Diazoverbindungen.

– Verbindungen mit einer ungeraden Anzahl an Atomen und MOs in einem konju-
gierten π-System zeigen Übergänge zwischen einem nichtbindendenMO (NBMO)
und dem LUMO. Zu diesem Typus zählen die wichtigen natürlichen und syntheti-
schen Oxonol- und Cyaninfarbmittel.

– Verbindungen mit einer geraden Anzahl an Atomen und MOs in einem π-System
gehören zudenPolyenen, indenenderHOMO-LUMO-Übergang chromogenwirkt.
Neben linearen Polyenen gehören die zyklischen Annulene und die polycycli-
schen Kohlenwasserstoffe zu dieser Gruppe.

In all diesen Klassen spielt die Farbigkeit aufgrund eines eventuell möglichen n →
π∗-Übergangs in Carbonylgruppen keine wesentliche Rolle.

3.5.3 Donor-Akzeptor-Chromophore

Zu den häufigsten Chromophoren in Farbmitteln gehören die Typen

D − B − A(einfach) D − A(komplex)
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Abb. 3.41. Stammbaum der Chromophore, die primär durch MO-Übergänge Farbe hervorrufen. Die
Hauptvertreter sind π-Systeme, Systeme mit Azogruppen und Carbonylgruppen mit π-Systemen. Die
gestrichelten Linien markieren äquivalente Chromophore. B=Brücke, Bn = Brücke, die äquivalent
zu n CH2 = CH2-Einheiten ist.
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die aus einem Elektronendonor D, einem Elektronenakzeptor A und einer Brücke aus
konjugierten Mehrfachbindungen B aufgebaut sind [4, Chapter 6, 7]. Prinzipiell wird
die Farbe bei diesem Chromophor durch die Anregung

D B A

A einfach

hν
D⊕ B A⊖ D B A

A komplex

hν
D⊕ Bδ− Aδ−

hervorgerufen. Im Falle eines einfachen Akzeptors können wir kleine Molekülteile A
identifizieren, die die Ladung im angeregten Zustand übernehmen. Ist dies nichtmög-
lich, liegt ein komplexer Akzeptor vor, bei dem die Ladung von einem oder mehreren
größeren Teilen des Moleküls übernommen wird, worin auch die Brücke einbezogen
sein kann.

Da die Anregungsfrequenz des Chromophors D − A im UV-Bereich liegt, kommt
dem konjugierten System der Brücke und dem komplexen Akzeptor eine große Be-
deutung zu. Beide bewirken eine bathochrome Verschiebung, die die Absorption des
Chromophors in denVIS-Bereichverschiebt, wiewir an einemBeispiel sehen können:

H2N NO2

Nitro-amin
farblos

NH2 CH CH NO2

1-p-Aminophenyl-2-p-Nitrophenyl-ethen
farbig, einfacher Akzeptor

NH2 N N NO2

p-Amino-p’-Nitro-azobenzol
farbig, komplexer Akzeptor

Im Nitroamin liegen zwar ein starker Donor (Aminogruppe) und Akzeptor (Nitrogrup-
pe) vor, die Absorption liegt jedoch nicht im sichtbaren Bereich. Durch Einbau einer
Polyenbrücke (über zwei Phenylringe und eine Vinyleinheit) wird die Absorption in
den VIS-Bereich verschoben. In beiden Fällen ist die Nitrogruppe ein einfacher Elek-
tronenakzeptor. Beim Azobenzol tritt uns ein komplexer Akzeptor entgegen, da die
Stickstoffatome der Brücke die Ladung schon teilweise selber übernehmen.

Als Donor treten Atome mit einem einsamen Elektronenpaar in einem hohem Or-
bital auf, das zur Überlappung mit dem π-System befähigt ist, d. h. in die Bildung von
MOs einbezogen ist. (Liegt das freie Elektronenpaar als isoliertes n-AO vor, kann nur
der oben besprochene lokalisierte n → π∗-Übergang erfolgen.) Häufig übernehmen
Sauerstoff, Schwefel oder Stickstoff diese Rolle, wichtige Donoren sind nach Stärke
geordnet:

−O⊖, −NR⊖, −S⊖ > −N(CH3)2 > −NHCH3 > −SCH3 > −NH2 > −OCH3 > −NHCOCH3 >

−OH > −OCOCH3

Die Rolle derBrückeübernimmt ein SystemvonkonjugiertenMehrfachbindungen, die
in Ketten oder Ringen angeordnet sein können. Je größer dieses System ist, desto grö-
ßer ist die bathochrome Verschiebung, die erreicht wird. Die absolute Größe hängt je-
dochnebender PositionierungvonDonorenundAkzeptorenauchvonder Anordnung
der Brücke ab. So ist z. B. die longitudinale Verlängerung der Brücke wirkungsvoller
als die laterale Anordnung:



3.5 MO: Molekülorbital-Übergänge | 133

D A wirkungsvoller als
D A

Brückenglieder, die nicht in aromatischenKernen liegen, zeigenwie die später behan-
delten Polyene deutliche Unterschiede zwischen Einfach- und Doppelbindungen.

Der Akzeptor ist aus zwei Atomen aufgebaut, die über eine Mehrfachbindung ver-
bunden sind und von denen das terminale Atom eine höhere Elektronegativität als
Kohlenstoff hat. Wichtige Akzeptoren in fallender Stärke sind

−SO2CF3 > −NO2 > −SO2CH3 > −CN > −COCH3 > −COOH > −SOCH3 > −COOCH3 >

−CONH2 > −CHO > −NO > −COO⊖

EinfacheDonor-Akzeptor-Systeme treten in den von uns betrachteten Farbmitteln mit
Carbonylgruppen als Akzeptor und als indigoide Chromophore auf. Komplexe Akzep-
toren finden wir in donorsubstituierten Chinonen und donorsubstituierten Diazover-
bindungen. Beide Gruppen sind von großer Bedeutung für natürliche und syntheti-
sche Farbmittel.

Einfache D-A-Chromophore mit Carbonylakzeptor
Die Carbonylgruppe ist ein häufiger Akzeptor in Donor-Akzeptor-Systemen, kombi-
niert mit einem Polyen als konjugierter Brücke [4, Chapter 6.2]:

D

R

O

I
D=OH: Oxonol, D=NH2: Merocyanin

hν

D
⊕

R

O⊖

II

In diesem System liegt i. A. eine asymmetrische Ladungsverteilung vor, sodass auch
im Grundzustand schon polare Anteile II mit einer Konzentration von negativer
Ladung am Carbonylsauerstoff vorhanden sind, die im angeregten Zustand ver-
stärkt werden. Desweiteren beobachten wir in der Brücke nach wie vor abwechselnd
Einfach- und Doppelbindungen und eine Konvergenz der bathochromen Verschie-
bung mit steigender Brückenlänge, auch bei Verwendung starker Donoren. Je nach
Brückenlänge und Donor können diese Systeme jedoch Absorption im gesamten VIS-
Bereich zeigen, d. h. die erreichbare Palette umfaßt alle Farben von Gelb bis Blaugrün.

Die maximale bathochrome Verschiebung des HOMO-LUMO-Übergangs erhalten
wir bei einer symmetrischen Elektronenverteilung, also Anteilen der neutralen I und
der ionischen Struktur II im Grundzustand. Interessanterweise wird diese Verschie-
bung nicht bei Verwendung des stärksten Donors und des stärksten Carbonylakzep-
tors erhalten, da dies nur zu einer stark ionischen Grundzustandsstruktur II führt.
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Stattdessen müssen Donor und Carbonylakzeptor in ihrer Stärke aufeinander so
abgestimmt werden, daß eine hohe elektronische Symmetrie erreicht wird. Die ma-
ximal erreichbare bathochrome Verschiebung liegt dann in der Größenordnung von
etwa 80 nm pro Vinyleinheit in der Brücke. (Die höchste Symmetrie erhalten wir im
gezeigten Beispiel mit einem Oxonol, wenn also das Donoratommit dem Carbonylak-
zeptor übereinstimmt. Dann sind aber Donor und Akzeptor nicht mehr unterscheid-
bar und wir haben ein Polymethin erhalten, dessen elektronische Struktur mit einem
nichtbindenden MO und Äquivalenz zwischen Einfach- und Doppelbindungen stark
von Donor-Akzeptor-Systemen abweicht, 󳶳Abschnitt 3.5.5.)
Indigoide Chromophore
Indigo gehört zu den klassischen Farbmitteln mit häufig diskutiertem Chromophor.
Ausgangspunkt war die Beobachtung, dass das kleine Indigomolekül eine hohe ba-
thochrome Verschiebung bis in den blauen Bereich zeigt, wie sie sonst nur mit erheb-
lich ausgedehnteren Molekülen oder starken Donorgruppen erreichbar ist.

DieGeschichtedieserDiskussion ist interessantundumfasst viele Jahrzehnte che-
mischer Forschung und wechselnde Ansichten, die sich in der Debatte widerspiegeln
und das Chromophor immer mehr reduzieren konnten ([455–457], 󳶳Abschnitt 5.7.4).
Wir wollen uns mit den Resultaten befassen, die als eigentliches Chromophor die
Gruppe I identifiziert haben, das sog. H-Chromophor [4, Chapter 7.9]:

D

C
A

D

C
A

H-Chromophor I

A
D

Pentacyanin II

O

NH

NH

O

III

O⊖

NH

N⊕H

O

IV

Die GruppenD sind Elektronendonoren (−O−,−S−,−NH−,−Se−,−Te−), A sind Akzep-
toren (=O, =NH, =NR).

I kann als einfaches Donor-Akzeptor-Systemmit zwei Donor-Akzeptor-Paaren an-
gesehen werden, die über eine Brücke aus einer einzelnen Vinylgruppe verbunden
sind. In jedem dieser Paare −CO − CH=CH − NH− ist die sekundäre Aminogruppe der
Donor, die Carbonylgruppe der Akzeptor. I kann aber auch als doppeltes Merocyanin
(Pentacyanin, II) mit der kürzestmöglichen Kette aus einer Doppelbindung betrach-
tet werden. In einer Mesomerie-Beschreibung wird das Chromophor am besten durch
Grenzformeln wie III und IVwiedergegeben, MO-Rechnungen legen die tatsächlichen
Verhältnisse aber besser dar.

Nun zeigen selbst Donor-Akzeptor-substituierte Merocyanine wie II bei so kurzen
Ketten noch keine Farbe. Die starke Bathochromie resultiert aus der Substitution von
II mit einem zweiten Donor X und einemweiteren Akzeptor Y [5], 󳶳Abbildung 3.42. Die
Substitution mit dem Donor erfolgt am mittlerem Kohlenstoffatom, das einen großen
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Abb. 3.42. MO-Schema des Pentacyanins, das den indigoiden Farbmitteln zugrundeliegt (gezeich-
net nach [5, Chapter X.1]). Links MOs des Pentacyanins, die Kugeln deuten die Grösse der Entwick-
lungskoeffizienten und damit die Anteile der einzelnen AOs am MO an. Rechts sind die MOs der
zusätzlichen Donor- und Akzeptorgruppen (Amino- resp. Carbonylgruppe) angedeutet. Im substitu-
ierten Pentacyanin (Mitte) sind HOMO und LUMO dichter zusammengerückt, die Absorptionsenergie
von hν1 auf hν2 gesenkt.

Entwicklungskoeffizienten im HOMO aufweist. Donor und II koppeln daher stark, Ψ
und ΨDonor bilden das MO-Paar Ψu und Ψo. Das neue HOMO Ψo ist energetisch an-
gehoben. Das LUMO Ψ∗ koppelt nicht mit dem Donor, da es an der Stelle einen ver-
schwindenden Entwicklungskoeffizienten aufweist.

Der Akzeptor dagegen wird an einer Stelle mit hohem LUMO-Koeffizienten ein-
geführt, sodass Ψ∗ und ΨAkzeptor koppeln und das MO-Paar Ψ∗u und Ψ∗o bilden. Das
neue LUMO Ψ∗u ist energetisch abgesenkt. In der Summe ist in I im Vergleich zu II
die HOMO-LUMO-Lücke erheblich verringert und damit die Übergangsfrequenz hν2
verringert worden. Betrachten wir II als heterosubstituiertes Pentacyanin, das an den
Positionen D und A Stickstoff und Sauerstoff trägt, können wir dieses Ergebnis auch
aus denDewarregeln herleiten,󳶳Abschnitt 3.5.5 auf S. 166. Der Donor ist dann an einer
besternten Position des Polymethins eingeführt, der Akzeptor an einer unbesternten
Stelle. Beide Veränderungen führen zu einer bathochromen Verschiebung der Über-
gangsfrequenz. Das Beispiel zeigt gleichzeitig, wie eng Polymethine und Polyene mit
Carbonylakzeptor zusammenhängen.

Das H-Chromophor zeigt zwar eine hohe Bathochromie, die eigentliche Farbe des
Indigo ist aber nichtBlau, sondernRot, dieVerschiebung fällt somit geringer aus [458].
Die blaue Farbe ist ein Artefakt von Indigo als Feststoff und in der Dampfphase nicht
zu beobachten. Für den Festkörper werden weitere Wechselwirkungen zwischen Car-
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bonylgruppen undWasserstoffatomen der Aminogruppe diskutiert, über die das kon-
jugierte System erheblich vergrössert wird (theoretisch über den ganzen Festkörper).

Donorsubstituierte Chinone
Die wichtigen natürlichen Benzo-, Naphtha- und Anthrachinonfarbmittel, allen vor-
an das klassische rote Chinonpigment „Krapplack“ (󳶳Abschnitt 5.1) wie auch die syn-
thetischen Anthrachinonfarbmittel (󳶳Abschnitt 5.2) basieren auf donorsubstituierten
Chinonen als Chromophoren. Schon der lokalisierte n → π∗-Übergang innerhalb der
Carbonylgruppe ruft Farbehervor, ist aber für kommerzielle Farbmittel von zugeringer
Intensität. Farbintensive Chinone sindmit Elektronendonoren substituiert und zeigen
dann einen intensiven π → π∗-Übergang, der auf der Übertragung von Ladung vom
Donor auf den Carbonylsauerstoff basiert. Mit stärker elektronenliefernden Substitu-
enten könnenmono- unddisubstituierteAnthrachinone jedenbeliebigen Farbton von
Gelb bis Blau liefern.

Zusammen mit dem π-System des Aromaten stellt der Carbonylsauerstoff einen
effizienten, komplex aufgebauten Elektronenakzeptor dar [3], [4, Chapter 7.2]:

D
O

O

hν
δ⊖ Dδ⊕

δ⊖

Oδ⊖

Oδ⊖

In der Formel ist angedeutet, daß Ladung vom Donor abgezogen und primär auf den
Carbonylsauerstoff, aber auch auf andere Positionen im Ringsystem übertragen wird.
Im VB-Bild (siehe unten) führt diese Ladungsverschiebung zu intensiven Absorpti-
onsbanden und mehr oder weniger ausgeprägten ionischen Zuständen. Als Donoren
kommen in fallender Stärke in Frage:

−O⊖ ,−NR⊖2 ,−S
⊖ > −N(CH3)2 > −NHCH3 > −NH2 > −SH2 > −NHOCCH3 > −OCH3 > −OH >

−OOCCH3

Im Spektrum können wir mehrere Peaks beobachten, die sich Elementen zuordnen
lassen, die durch die verschiedenen Zerlegungsmöglichkeiten des farbigen Moleküls
entstehen [5]. Chinone können wir in Carbonylgruppen mit konjugiertem π-System
zerlegen und damit p-Chinon als „verdoppeltes En-on“ oder Anthrachinon als „ver-
doppeltesAcetophenon“ betrachten. Auch aromatischeKohlenwasserstoffe sindmög-
liche Komponenten. Beispielhafte Zerlegungen von p-Chinon und Naphthochinon
sind:
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O
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Enon- (Polyen-)
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O

O

=

O

Acetophenon

+
O

En-on

+

Benzol

Jede dieser Zerlegungen erklärt bestimmte Aspekte des Spektrums. Banden im UV
gehören zu π → π∗-Übergängen innerhalb der Benzolringe, intensive Banden im
VIS-Bereich gehören zu π → π∗-Übergängen des chinoiden Systems, und langwel-
lige schwache Absorptionen zu n → π∗-Übergängen der konjugierten Carbonylgrup-
pe. [557] und [558] zeigen dies am Beispiel der Anthrachinone.

Die Banden der π → π∗-Übergänge werden durch Kondensation der Chinone
mit Benzolringen zu höheren Wellenlängen verschoben (Vergrößerung der Konjuga-
tion), Anthrachinon unterscheidet sich jedoch kaum vom Naphthochinon. Die spek-
troskopischen Eigenschaften werden bereits im Naphthochinon mit dem einzelnen
Benzolring festgelegt. Der zweite Ring im Anthrachinon führt zu keiner weiteren Ver-
schiebung der Absorption zu höheren Wellenlängen, aber zu einer Verdoppelung der
Intensität: Anthrachinon können wir in dieser Hinsicht in zwei sich überdeckende
Naphthochinone zerlegen. Es gilt für annelierte Aromaten die Faustregel: das grösse-
re Ringsystem bestimmt die bathochrome Verschiebung, alle weiteren Ringe erhöhen
die Intensität der Absorption.

VB-Bild, donor-substituierte Chinone ImVB-Bild könnenwir π → π∗-Übergänge von
ChinonendurchdasGleichgewicht zwischen einer neutralenundmehreren ionischen
mesomeren Grenzformeln beschreiben, 󳶳Abbildung 3.43 [3]. Die Stabilität der ioni-
schenStrukturenhängt vomSubstitutionsmuster desChinonsmit Elektronendonoren
ab, sodass wir folgende Reihe zunehmender Bathochromie erhalten:

2-Substitution < 1 < 1,5 < 1,8 < 1,2 < 1,4 < 1,4,5,8-Tetrasubstitution

Beispiele für die resultierenden Farben sind in 󳶳Tabelle 3.9 gegeben.
Unsubstitutiertes Anthrachinon BeimÜbergang vomunsubstituiertenAnthrachinon
I in den angeregten Zustand, der durch Grenzformeln wie II und III beschrieben wird,
verlieren wir die Resonanzstabilisierungsenergie (RSE) eines Benzolrings, die Über-
gangsenergie ist höher und die Verbindung nur schwach gelblich gefärbt, 󳶳Abbil-
dung 3.43 links.

1-Donor-Substitution Durch die Einführung eines 1-Donor-Substituenten kann das
Carbokation in der ionischen Struktur III stabilisiert werden, die Übergangsenergie
sinkt, 󳶳Abbildung 3.43 Mitte links. Die Grösse dieser bathochromen Verschiebung
hängt unmittelbar mit der Donorfähigkeit des Substituenten ab:

NHCH3 > NH2 > NHCOCH3 > OCH3 > OH
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Tab. 3.9. Farben von verschiedenartig substituierten Anthrachinonen [3, Chapter 4.6].

Substitution Farbe λ(π→ π∗)

2-Hydroxy-anthrachinon Gelbgrün 368 nm
1-Hydroxy-anthrachinon Gelb 402 nm
1,5-Dihydroxy-anthrachinon Gelb 425 nm
1,2-Dihydroxy-anthrachinon Gelb 430 nm
1,8-Dihydroxy-anthrachinon Gelb 430 nm
2-Amino-anthrachinon Gelb 440 nm
1,4-Dihydroxy-anthrachinon Orange 470 nm
2-Dimethylamino-anthrachinon Orange 472 nm
1-Amino-anthrachinon Orange 475 nm
1,2-Diamino-anthrachinon Orangerot 480 nm
1,5-Diamino-anthrachinon Rot 487 nm
1-Dimethylamino-anthrachinon Rot 504 nm
1,8-Diamino-anthrachinon Rot 507 nm
1,4-Diamino-anthrachinon Blau 550, 590 nm
1,4,5,8-Tetra-amino-anthrachinon Blau 610 nm

Durch die Symmetrie des Anthrachinon-Moleküls liegt diese Situation auch bei
1,5-disubstituierten Anthrachinonen vor. Durch die räumliche Nähe des Donor-Kat-
ions zum Oxid-Anion an C9 gewinnen wir darüberhinaus elektrostatische Energie.
Donoren mit freiem Wasserstoff können zusätzlich Wasserstoffbrücken ausbilden
und über diese Elektronendichte zum Carbonylsauerstoff verschieben:

O

O⊖ O
H
⊕

2-Donor-Substitution Eine ähnliche Situation liegt bei einer Donor-Substitution in
2-Position vor, es fehlt in VII aber die elektrostatische Stabilisierung zwischen dem
Donor und O9. Die Übergangsenergie ν3 liegt daher über ν2, 󳶳Abbildung 3.43 Mitte
rechts.

1,4-Donor-Substitution Eine besonders hohe Stabilisierung erhalten wir durch die
1,4-Substitution mit zwei Elektronendonoren VIII: hier gibt es Grenzformeln wie IX,
in denen die RSE eines Naphthen-Systems erhalten wird, 󳶳Abbildung 3.43 rechts.
MO-Bild, donor-substituierte Chinone Im MO-Bild können wir die Änderung der
Elektronendichte beim Übergang vom Grund- in den angeregten Zustand betrach-
ten [3, 4]. Wir sehen deutlich, dass der Donor jeweils der Hauptlieferant der Elektro-
nendichte ist (Veränderung der Dichte um −0,38 und −0,43), die am Carbonylsau-
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Abb. 3.43. VB-Schemata für verschieden donor-substituierte Anthrachinone [3, Chapter 4.6]. Links
der Übergang vom Anthrachinon in den angeregten Zustand. Die Ladung des Carbokations kann von
Elektronendonoren übernommen und stabilisiert werden. Entsprechend sinkt die Übergangsenergie
von ν1 auf ν2, ν3 oder ν4.

erstoff (+0,19, +0,11, +0,08 und +0,13) und -kohlenstoff (+0,13, +0,26) aufgebaut
wird:

O
+ 0.11

O
+ 0.19

N- 0.38

+

+

- 0.37
+ 0.13

+ 0.26

O
+ 0.13

O
+ 0.08

A

+
+

+
+

B

N
- 0.43

+ 0.11

-

+

DurchdieseLadungsverteilungerhältderÜbergangChargeTransfer-Charakter (D→O),
Ladung geht vom Donor auf Sauerstoff über.
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Abb. 3.44. Schematische strahlungsinduzierte Elektronenübergänge zwischen Molekülorbitalen von
Chinon, Naphthochinon und Anthrachinon (gezeichnet nach [5]). Gezeigt sind nur erlaubte Übergän-
ge. Die mit Ψ1 und Ψ2 bezeichneten Orbitale sind das HOMO und die weiteren tieferen bindenden
MOS, während Ψ∗1 das LUMO bezeichnet. Die Größe der Scheiben symbolisiert die Größe der Ent-
wicklungskoeffizienten und für die HOMOs auch den Einfluß von Donorsubstituenten.

Interessant ist, dass die MO-Rechnung im Gegensatz zum einfachen VB-Bild zusätz-
lich eine Erhöhung der Elektronendichte am jeweils anderen Carbonylsauerstoff so-
wie verschiedenen Kohlenstoffatomen voraussagt. Substitution dieser Positionen mit
Elektronenakzeptoren können daher weitere bathochrome Verschiebung bewirken.
Die Bewertung der einzelnen Veränderungen ist kompliziert undwird in [5] detaillier-
ter gezeigt. Mit Hilfe von 󳶳Abbildung 3.44 können wir diesen Substituenteneinfluß im
Rahmen desMO-Bildes verstehen. Es zeigt für die höchsten besetzten MOs einschließ-
lich HOMO und das LUMO einiger Chinongerüste die Größe der Entwicklungskoeffizi-
enten. An den Positionen, die bereits von der VB-Theorie als Donorpositionen erkannt
wurden, sind die Entwicklungskoeffizienten der besetzten MOs groß und der Einfluß
eines Donors destabilisierend. D. h. Donoren erhöhen die Energie des MOs und die
Energiedifferenz des MO-LUMO-Übergangs sinkt (bathochrome Verschiebung). Die-
sen Sachverhalt werden wir zusammen mit den Dewarregeln näher kennenlernen,󳶳S. 166. Hiervon betroffen sind z. B. die 5,8-Positionen von Naphthochinonen und die
1,4,5,8-Positionenen des Anthrachinons.

Mit Hilfe von MO-Rechnungen können wir den Charakter der Übergänge genau-
er bestimmen, 󳶳Abbildung 3.45 zeigt die vier höchsten besetzten MOs Ψ1 bis Ψ4 und
das LUMO von Anthrachinon.Wir sehen, daß aus zwei MOs (Ψ1 und Ψ2) heraus beim
Übergang die Entwicklungskoeffizienten an den Donorpositionen kleiner, im LUMO
an den Carbonylsauerstoffatomen größer werden, was einem Donor-Akzeptor-Über-
gang entspricht. Daneben sind auch MO-MO-Übergänge möglich, bei denen die Sau-
erstoffatome nicht wesentlich beteiligt sind (Ψ3 und Ψ4). Diese Art von Übergängen
dominiert bei polyzyklischen Chinonen zunehmend.
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Abb. 3.45. Entwicklungskoeffizienten der vier höchsten besetzten MOs Ψ1–Ψ4 und des LUMO
Ψ∗1 von Anthachinon, berechnet mit ArgusLab [254] (Standardeinstellungen). Die energetische La-
ge oder Reihenfolge der (HO)MOs Ψ1 bis Ψ4 ist nicht berücksichtigt. Beim Übergang aus Ψ1 oder
Ψ2 ins LUMO ändert sich die Elektronendichte an Donor- und Carbonylpositionen (Donor-Akzeptor-
Charakter). Die Übergänge aus Ψ3 oder Ψ4 ins LUMO sind reine MO-MO-Übergänge ohne Beteili-
gung des Carbonylakzeptors.

Diazo-Chromophore
Die Azogruppe −N=N− ist bereits durch ihr freies Elektronenpaar am Stickstoff ein
n → π∗-Chromophor und als solches farbig (gelb bis orange), der Übergang ist je-
doch aufgrund seiner niedrigen Intensität keine geeignete Grundlage für Farbmittel.
Durch Hinzunahme von Elektronendonoren und konjugierten Brücken wird die Azo-
gruppe dagegen zu einemwichtigen π → π∗-Chromophor [4, Chapter 7.3, 7.4] mit dem
Aufbau

D
N N

D
N N

D

Die Anregung kann in erster Näherung durch Ladungsübergang vom Donor auf einen
Akzeptor beschrieben werden (II):

D Nα Nβ A0,1

hν

D⊕ N N
⊖

A0,1

I

D⊕ N N A⊖

II
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Tab. 3.10. Erreichbare Verschiebungen des π → π∗-Übergangs in einfachen Azofarbmitteln [5].

Verbindung Farbe λπ→π∗ [nm]

C6H5 − N=N − C6H5 316
HO − C6H4 − N=N − C6H5 339
H2N − C6H4 − N=N − C6H5 Gelbgrün 364
1-Naphthyl−N=N−1-naphthyl Gelbgrün 371
HO − C6H4 − N=N − C6H4 − NH2 Gelb 399
(H3C)2N − C6H4 − N=N − C6H5 Gelb 400
(H3C)2N − C6H4 − N=N − C6H4 − N(CH3)2 Orange 460

Diazochromophore besitzen einen komplexen Akzeptor, da nicht nur die Stickstoff-
atome der Azobrücke Ladung aufnehmen können (I), sondern weitere große Teile des
Moleküls, selbst wenn kein expliziter Akzeptor A vorhanden ist. Wie wir weiter unten
sehen werden, ist die gezeigte Ladungsansammlung am β-Stickstoffatom nur in der
VB-Theorie eindeutig, tatsächlich finden wir auch am α-Stickstoffatom signifikante
Ladung, die durch die MO-Theorie gut beschrieben wird.

Die zunächst benutzten klassischen Donoren und Akzeptoren konnten die Ab-
sorptionsbande des Diazo-Chromophors vom UV- überwiegend in den blauen VIS-
Bereich verschieben, was zu den bekannten gelben, orangen und roten Farbtönen der
Azofarbmittel führte. Grüne und blaue Azofarbmittel sind vergleichsweise selten und
erfordern moderne Substituenten, die wir im Abschnitt über Azofarbmittel näher be-
trachten, 󳶳Abschnitt 5.11.4. 󳶳Tabelle 3.10 zeigt typische Zahlen für die erreichbaren
Verschiebungen.

VB-Modell 󳶳Abbildung 3.46 zeigt uns den Einfluß der Substitution im VB-Bild [3,
Chapter 3.5]. Links sehen wir das schwach gelbe unsubstituierte Azobenzen I, dessen
angeregter Zustand durch die ionische Struktur II repräsentiert werden kann. Die Auf-
hebung der Aromatizität des Benzolrings macht diesen Zustand unattraktiv, zu seiner
Erreichung müssen wir viel Energie aufbringen und beobachten entsprechend eine
hohe Energiedifferenz hν1 (kurze Wellenlänge). Substitution mit einem Elektronen-
akzeptor allein verändert das Bild noch nicht wesentlich, da bereits die Azogruppe
ein guter Akzeptor ist (angeregter Zustand III).

Ortho- oder para-ständige Elektronendonoren stabilisieren die Grenzformel mit
dem Carbokation, z. B. durch Bildung des Ammonium-Ions in V, 󳶳Abbildung 3.46Mit-
te. Durch die Donorfähigkeit der Aminogruppe sinkt die Energie des angeregten Zu-
stands ab, und hν2 ist entsprechend geringer.

In 󳶳Abbildung 3.46 rechts sehen wir die Wirkung einer gleichzeitigen ortho- oder
para-Donor- und Akzeptorsubstitution: hier ist die Energiedifferenz zwischen Grund-
VI und angeregtem Zustand VII noch geringer, weil durch den Akzeptor nun auch die
negative Ladung der Azogruppe übernommen wird.
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Abb. 3.46. VB-Schemata für verschieden substituierte Diazoverbindungen [3]. Links der Übergang
vom Azobenzol in den angeregten Zustand. Die Ladung des Carbokations kann von Elektronendono-
ren übernommen und stabilisiert werden (Mitte), entsprechend ändert sich die Übergangsenergie
ν1 auf ν2. Die negative Ladung kann von einem Elektronenakzeptor übernommen werden, verbun-
den mit weiterer Absenkung der Übergangsenergie auf ν3 (rechts).

MO-Bild ImMO-Bild zeigen Rechnungen an p-Amino-azobenzol, daß beimÜbergang
vomGrund- in den angeregten Zustand erwartungsgemäßElektronendichte amAmin-
Stickstoff abgebaut und an den Stickstoffatomen der Azogruppe aufgebaut wird [3,
Chapter 3.5], [5, Chapter VII]:

N
-0.13

N
-0.07

NH2

+0.24 hν
N

-0.25
N

-0.32
NH2

+0.39

Die Erhöhung der Elektronendichte am β-Stickstoff entspricht in etwa dem Übergang
zum Azo-Anion. Im Gegensatz zum VB-Modell beobachten wir jedoch eine deutliche
Erhöhung der Elektronendichte an beiden Stickstoffatomen, die auf eine Wechselwir-
kung der n-AO der beiden Stickstoffatome miteinander zurückzuführen ist: die freien
Elektronenpaare mit sp2-Charakter liegen in der σ-Bindungsebene und bilden eine
bindende und eine anti-bindende Kombination n+ und n−. Die Veränderung der Elek-
tronendichte an den verschiedenen Kohlenstoffatomen ist komplizierter zu begrün-
den und wird ausführlich in [5] diskutiert. Dort werden auch weitere mögliche Über-
gänge zwischen den MOs vorgestellt.
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Metallierung Das Diazochromophor kann mit Metallen Komplexe bilden. Diese Me-
tallierung wird genutzt, um die Lichtechtheit des Farbmittels zu erhöhen und/oder
den Farbton zu verändern, da sie zu einer bathochromen Verschiebung der π →
π∗-Absorption führt [4, Chapter 7.8]. Die Komplexe werden besonders mit o,o’-stän-
digen Substituenten gebildet, 󳶳Abschnitt 6.5 auf S. 375. Die Ursache der bathochro-
men Verschiebung ist dieselbe wie bei der Bildung von Farblacken, 󳶳Abschnitt 3.6.3.
3.5.4 Polyenchromophore

Polyenchromophore [4, Chapter 8] besitzen keine erkennbaren Donor- oder Akzeptor-
gruppen, zwischen denen bei Anregung eine Ladungsverschiebung stattfinden kann.
Stattdessen bestehen sie aus n konjugierten Doppel- oder Mehrfachbindungen, die
verschiedenartig angeordnet sein können und ein System von 2n π-Elektronen auf-
bauen. Je nach Anordnung der Doppelbindungen unterscheiden wir:
– Lineare Polyene stellen die einfachste Form organischer Farbmittel dar und be-

sitzen eine Kette mit n konjugierten Doppelbindungen oder Vinyleinheiten. Sie
tragen an den Enden des konjugierten Bindungssystems aus 2n π-Elektronen ali-
phatische oder alizyklische Gruppen, die elektronisch inert sind und nicht zur
Farberscheinung beitragen.
Alk ( )n Alk

Die einzelnen Methingruppen können heterosubstituiert oder Teil eines carbo-
oder heterozyklischen Ringsystems sein.

– Annulene sind zyklische Polyene mit n Vinyleinheiten, die einen einfachen Ring
mit 2n π-Elektronen bilden.

(CH=CH)n

– In polyzyklischen Kohlenwasserstoffen sind die n Vinyleinheiten zu Ringsystemen
mit komplexer und vielfältiger Geometrie verschmolzen (linear, gewinkelt, kon-
densiert). Sie besitzen aromatischen oder olefinischen Charakter.

Isolierte Doppelbindungen zeigen im Gegensatz zu σ-Systemen Energiedifferenzen
zwischen HOMO und LUMO im nahen UV-Bereich. Je ausgedehnter das konjugierte
π-Elektronensystem ist, umso mehr sinkt diese Energiedifferenz, bis sie bei Polyen-
chromophoren im Bereich der sichtbaren Strahlung liegt.

Lineare Polyene, Annulene sowie viele (aber nicht alle) Typen von polyzyklischen
Kohlenwasserstoffen gehören zu den sogenannten „even alternant hydrocarbons“
oder alternierenden Kohlenwasserstoffen mit einer geraden Anzahl an Atomen im
π-System. Bei alternierenden Verbindungen ist es möglich, von einem Kohlenstoffa-
tom ausgehend, die anderen Kohlenstoffatome immer abwechselnd somit Sternen zu
markieren, dass jedes Atom mit Stern nur Verbindungen zu einem Atom ohne Stern
hat und umgekehrt (Alternanzprinzip):
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nicht besternbarer
Kohlenwasserstoff

Besternbare alternierende Kohlenwasserstoffe besitzen eine grundlegend andere
Elektronenstruktur als nichtalternierende Verbindungen mit diesen Eigenschaften:
– Die MOs treten immer gepaart auf, d. h. zu jedem Ψ mit der Energie E = α + iβ

gibt es ein Ψ∗ mit der Energie E = α − iβ, das MO-Schema ist symmetrisch zu
einer Energie α aufgebaut. 󳶳Abbildung 3.47 (links) zeigt dies, die MOs Ψn−1 und
Ψn sowie Ψn−2 und Ψn+1 sind solche Paare.

– In den gepaarten MOs haben die Entwicklungskoeffizienten gleiche Beträge.
– Die Elektronendichte qr für das Atom r über alle MOs j ist Eins, qr = 2∑j c2rj = 1.
Für Betrachtungen der optischen Spektren sind die langwelligsten Übergänge rele-
vant, sodass wir nur die MOs an der HOMO-LUMO-Grenze betrachten, die sog. four
orbitals. Die Folge der MO-Paarung und dieser Energielage ist, daß Übergänge aus
Ψn−2 ins LUMO Ψn bzw. dem HOMO Ψn−1 in Ψn+1 die gleiche Energie hν2 aufwei-
sen. Die langwelligsten Übergänge zwischen den four orbitals haben damit in einer
Ein-Elektronen-Näherung die Energien ν1 bis ν3.

Die Konfigurationswechselwirkung hebt die Entartung auf und führt zu vier lang-
welligen Absorptionsbanden, die p, α und β und β󸀠 genannt werden (Notation nach
Clar [289]), 󳶳Abbildung 3.47 (rechts). p entspricht dem HOMO-LUMO-Übergang,
α und β den Übergängen zwischen den aufgespaltenen Zuständen in ihrer energe-
tischen Reihenfolge, und β󸀠 entspricht dem Übergang zwischen den äußeren MOs
Ψn−2 und Ψn+1 (HOMO-1 und LUMO+1). Die Reihenfolge hängt von der Größe der
Aufspaltung der entarteten Zustände ab, die nach Platt mit Namen wie 1La oder
1Bb bezeichnet werden [287, 288]. Bei großer Aufspaltung ist eine Sequenz α, p, β zu
erwarten, bei kleiner Aufspaltung p, α, β.

Lineare Polyene
Die einfachsten Polyenfarbmittel sind lineare Polyene, die aus n konjugierten Dop-
pelbindungen bestehen [4, Chapter 8.2]. Dieses Chromophor ist an beiden Enden mit
Gruppen R abgesättigt ist, die keinen Einfluß auf die elektronische Anregung des Mo-
leküls aufweisen, wie zum Beispiel Alkylgruppen oder Alicyclen:

Alk ( )n Alk
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Ψ2n−1

Ψn+1

Ψn (LUMO)
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↑↓

↑↓
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Abb. 3.47. Schematische strahlungsinduzierte Elektronenübergänge zwischen Molekülorbitalen
eines alternierenden Kohlenwasserstoffs mit gerader Anzahl an MOs (even alternant-Kohlenwasser-
stoff). Links: das MO-Schema mit der gedachten Mittellinie um E = α (gestrichelt) und die mögli-
chen langwelligen Übergänge. Mitte: Energetische Lage dieser Übergänge mit dem entarteten Über-
gang ν2. Rechts: Energetische Lage der Zustände nach Aufhebung der Entartung bei kleiner und
großer Aufspaltung. GZ=Grundzustand, p, α, β, β󸀠 sind die Namen der Übergänge nach Clar [289],
1La , 1Ln und 1Bb sind die Namen der Zustände nach Platt [287, 288], ν1–ν3 sind die Übergangs-
energien.

Lineare Polyene besitzen in der chromogenen Kette 2n π-Elektronen und 2n MOs. Im
Beispiel Butadien (n = 2) liegt ein π-System mit vier Elektronen vor, die MOs werden
mit Ψ0–Ψ3 bezeichnet, 󳶳Abbildung 3.48. Dabei ist Ψ1 das HOMO und Ψ2 das LUMO,
sodass diese vier MOs gleichzeitig den four orbitals entsprechen. Die Übergänge mit
der kleinsten Übergangsenergie sind der HOMO-LUMO-Übergang Ψ1 → Ψ2 und der
Übergang Ψ1 → Ψ3, der energiegleich mit dem Übergang von Ψ0 → Ψ2 ins LUMO ist,
sowie der kürzerwelligste Übergang Ψ0 → Ψ3:

(Ψ0)2(Ψ1)2 → (Ψ0)2(Ψ1)1(Ψ2)1 ν1
(Ψ0)

2(Ψ1)
2 → (Ψ0)

2(Ψ1)
1(Ψ3)

1 ν2
(Ψ0)2(Ψ1)2 → (Ψ0)1(Ψ1)2(Ψ2)1 ν2
(Ψ0)2(Ψ1)2 → (Ψ0)1(Ψ1)2(Ψ3)1 ν3

Wie geschildert, wird die Entartung von ν2 durch Konfigurationswechselwirkung auf-
gehoben und es resultieren zwei Übergänge, sodass wir in aufsteigender Energie die
langwelligsten Übergänge p (ν1), α, β und β󸀠 (ν3) erwarten können.

DurchVerlängerung des Polyens schiebenwir hν1 zu optischen Energien. 󳶳Abbil-
dung 3.48 zeigt schematisch, daßmit steigendem n bei Hexatrien oder Oktatetraen die
Absorption ins Langwellige wandert, da die HOMO-Energien steigen und die LUMO-
Energien sinken. Als Folge sinken auch die Übergangsfrequenzen ν3 und ν4 und er-
reichenmit n = 7 den sichtbaren Bereich. Beispiele aus der Natur sind Carotene, 󳶳Ab-
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Abb. 3.48. Schematische strahlungsinduzierte Elektronenübergänge zwischen Molekülorbitalen
eines vieratomigen Moleküls mit konjugierten Doppelbindung, z. B. Butadien. Die Ψ-MOs werden
aus π- und π∗-MOs von je zwei Ethen-Einheiten gebildet und liegen symmetrisch zu einer gedachten
Mittellinie. Rechts: MO-Schemata für die homologen Hexatrien und Oktatetraen mit dem Zusam-
menrücken von HOMO und LUMO.

schnitt 5.3. An ihnen sehen wir, daß zum Auftreten von Farbigkeit, also einer Absorp-
tion im VIS-Berich (ab etwa 400nm), die erwähnten 14 Methingruppen erforderlich
sind (n = 7). Die Verschiebung der Übergangsfrequenz ins Langwellige sehen wir am
Bixin (gelb n = 7), α-Carotin (orange, n = 10) und Lycopin (rot, n = 11).

Das geschilderte Verhalten kann aus theoretischen Modellen abgeleitet wer-
den. [159, 160] beschreibt die Berechnung der MO-Energien für Ψi und der Über-
gangsfrequenz für Polyene mit 2n Kohlenstoffatomen in der Hückel-Näherung:

hν = Ψn − Ψn−1 = −4β sin π
2n + 2 (3.8)

Bekannter als die mathematische Herleitung der Orbitalenergien als Eigenwerte ist
ein graphisches Verfahren, das alsMusulin-Frost-Diagramm bekannt ist: wir zeichnen
einen Halbkreis längs der Energie-Achse und unterteilen diesen in n + 1 gleiche Sek-
toren. Die Projektionen der Eckpunkte der Sektoren auf die Energieachse liefern die
MO-Energien.

In der Praxis beobachten wir, daß sich die Übergangsfrequenz mit steigendem n
einem festen Wert annähert, der bei etwa 600nm liegt. Das Polyenchromophor kann
daher nicht für die Erzeugung von Farben über Rot hinaus verwendet werden. Dieses
Verhalten ist Ausdruck dafür, daß einige Voraussetzungen der Hückel-Theorie nicht
streng eingehalten werden, z. B. die Gleichwertigkeit der Bindungen: Polyene zeigen
starke Unterschiede zwischen Einfach- und Doppelbindungen. Die Theorie sagt je-
doch korrekt, daß Substitution der Kettenatome durch Heteroatome keinen Einfluß
auf die Lage der Absorptionsbanden hat.
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Donor-Akzeptor-substituierte Polyene
Schließen wir ein Polyen nicht mit Alkylgruppen, sondern einem Donor und einem
Akzeptor ab, erhalten wir ein Chromophor, dessen Übergangsfrequenz mit steigender
Kettenlänge n immer weiter sinkt. Die Donor- und Akzeptorgruppen unterstützen die
Delokalisierung der Elektronen über die gesamte Kette und erfüllen damit die Bedin-
gungen desHückel-Modells besser. DasVB-Bild zeigt, wie der Donor imVergleich zum
Carbokation die Elektronenabgabe ins System unterstützt:

hν
⊖C C⊕

A D A⊖ D⊕

O NH2 O⊖ NH⊕2

Im MO-Bild 󳶳Abbildung 3.49 (links) sehen wir, daß die terminalen Atome der Polyen-
kette große Entwicklungskoeffizienten sowohl im HOMO wie auch im LUMO aufwei-
sen, sodass Donor und Akzeptor mit den Grenzorbitalen stark koppeln. Gemäß den
Dewarregeln, 󳶳S. 166, erhöht die Substitution mit einem Donor das HOMO, während
ein Akzeptor das LUMO senkt. 󳶳Abbildung 3.49 zeigt die Lage von HOMO und LUMO
des Donor-Akzeptor-substituierten Polyens, die mesomeren Grenzformeln zeigen den
klassischen Grund- und angeregten Zustand.

Das substituierte System können wir wahlweise als Donor-Akzeptor-substituier-
tes Polyen betrachten, oder als Donor-Akzeptor-Chromophor mit einem Polyen als
Brücke, 󳶳Abschnitt 3.5.3. Als Donor resp. Akzeptor kommen alle dort vorgestellten
Gruppen in Frage.

Einige Akzeptoren wie die Carbonylgruppe verlängern die Kohlenstoff-Kette des
Polyens umein Kohlenstoffatom. Zusammenmit den beidenHeteroatomen vonDonor
undAkzeptor kommenwir so formal zu denPolymethinenmit einer ungeradenAnzahl
anKettenatomen, die Thema eines folgendenAbschnitts󳶳Abschnitt 3.5.5 seinwerden.
Je nachdem,welcheDonor- undAkzeptorgruppendie Kette abschliessen, erhaltenwir
Oxonole, Streptocyanine oder weitere Typen:

NH2
⊕

NH2

Streptocyanin, n = 3
Polyen, n = 2

O OH

Oxonol, n = 3



3.5 MO: Molekülorbital-Übergänge | 149
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Abb. 3.49. MO-Schema eines Polyens mit terminalen Donor- und Akzeptorgruppen. Die Absorpti-
onsenergie wird von hν1 beim Polyen auf hν2 beim substituierten Polyen gesenkt. Links sind die
Entwicklungskoeffizienten der Atome im jeweiligen MO angedeutet. Die Durchmesser der Scheiben
symbolisieren die Größe der Entwicklungskoeffizienten [5, Chapter VI.1].

Polyzyklische Polyene
n Vinyleinheiten oder Doppelbindungen können wir in vielfältiger Weise zu konden-
sierten Ringen, meist Sechsringen, kombinieren [226–228]. Mögliche Anordnungen
sind lineare Reihen von Ringen, angulare Reihen mit einem oder mehreren Winkeln,
verzweigte oder vielfältig kondensierte Systeme. Sie können aromatisch seinoder klei-
ne aromatische Einheiten (aromatische Elektronensextette oder Naphthaleneinhei-
ten) und Bereiche mit olefinischem Charakter enthalten.

Leider ist es aufgrund der strukturellen Vielfalt nicht möglich, allgemeine Aus-
sagen über die MO-Strukturen dieser polyzyklischen Kohlenwasserstoffe zu machen
oder Formeln für die HOMO-LUMO-Differenz zu erhalten, wie dies für monozyklische
Polyene möglich ist. 󳶳Abbildung 3.50 zeigt als Beispiele MO-Schemata einiger hö-
her annelierter Kohlenwasserstoffe, die in Farbmitteln auftreten. Die Energien wur-
den mittels einfacher Hückel-MO-Rechnung erhalten, und wir sehen daran, daß die
von den Polyenen und Polymethinen her bekannten Muster bei polyzyklischen Ver-
bindungen nicht mehr gültig sind.

Als Gruppe sind polyzyklische Kohlenwasserstoffe farbschwach, Systeme mit
vier Ringen wie Pyren oder Chrysen sind farblos. Die HOMO-LUMO-Übergangsenergie
sinkt jedoch wie bei allen Polyenen bei hinreichend großem n bis in den sichtbaren
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Abb. 3.50. MO-Schemata einiger polyzykli-
scher Verbindungen, die als Stammkörper
von Farbmitteln auftreten, auf Basis ein-
facher Hückel-Rechnungen. Die von den
Polyenen und Polymethinen her bekann-
ten Muster von MOs sind hier nicht mehr
anwendbar.

Bereich ab, sodass höhermolekulare Vertreter intensive Farben in allen Farbtönen
zeigen (Perylen gelb, Diindenoperylen rot).

Aufgrund der Vielfalt sind allgemeine Aussagen über die Farbe der Verbindungen
nur für die einzelnen Strukturtypen möglich, in [228] ist dies für eine große Anzahl
geschehen. Wir müssen uns an dieser Stelle damit begnügen, das Prinzip kennenzu-
lernen, und werden sehen, daß bei einem bestimmten Strukturtyp mit jeder Erweite-
rung des Systems um einen Ring eine bathochrome Verschiebung in ähnlicher Größe
erfolgt.

Der einfachste Fall liegt bei den aromatischen, linear annelierten Acenen vor. Die
niederen Vertreten Benzol, Naphthalin, Anthracen sind farblos, Farbe tritt ab dem
vierten Ring in Folge auf: Tetracen ist orange (λmax 470nm), Pentacen violett (λmax
580nm) und Hexacen grün (λmax 690nm). Mit zunehmender Länge der Acene ver-
liert sich jedoch der aromatische zugunsten eines polyolefinischen Charakters (siehe
unten), die höheren Vertreter sind reaktiv und instabil.

Wie eingangs geschildert, gibt es vier langwellige Übergänge, von denen zwei zu-
nächst entartet sind, 󳶳Abbildung 3.47. Durch Konfigurationswechselwirkung wird die
Entartung aufgehoben und wir beobachten vier Absorptionsbanden p, α, β und β󸀠. In
der Reihe der Acene steigt die Wellenlänge des p-Übergangs (HOMO-LUMO) stark mit
n an,was sich im erwähntenAuftreten vonFarbe ab vier Ringenmanifestiert. Bei nied-
rigen Vertretern liegt also die Reihenfolge β, p, α vor (UV- bis VIS-Bereich), während
höhere Glieder die Reihenfolge β, α, p zeigen. Farbbestimmend sind aufgrund ihrer
Intensität im wesentlichen der p- und der β-Übergang.



3.5 MO: Molekülorbital-Übergänge | 151

In der Reihe der Phene sind alle Ringe mit einer Ausnahme linear verknüpft, so-
dass sich eine gewinkelte Anordnung ergibt. In dieser Reihe steigen mit jedem neuen
Ring die Wellenlängen von β, α und p nur schwach an, intensive Farben treten im
Vergleich zu Acenen erst bei größeren Systemen auf. Generell erfahren angular kon-
densierte Verbindungen mit jedem Winkel und jeder Verzweigung eine hypsochrome
Verschiebung. Wir sehen dies an folgenden Beispielen [4, pp. 219]:

I, Hexacen, grün (λmax 690 nm) II, violett (λmax 550 nm)

III, gelb (λmax 438 nm) IV, farblos(λmax 388 nm)

Wir können diese Farbreihe deuten, wenn wir wie gezeigt Polyzyklen nach Clar so
zeichnen, daß wir abgeschlossene π-Elektronensextette mit dem Robinsonsymbol
markieren [227, 228]. Das Kreissymbol wurde 1925 von Robinson eingeführt und sym-
bolisiert die Eigenschaft „6 π-Elektronen“, d. h. das Vorliegen eines aromatischen
Elektronensextetts mit benzolähnlichen Eigenschaften und vergleichbarer Stabili-
tät [285]. Die Regeln von Clar und Zander zur Zeichnung der Strukturformel sind
(1958) [227, 286]:
– Zeichne soviele Robinsonkreise wie möglich.
– Zeichne niemals Robinsonkreise in angrenzenden Sechsringen.
– Zeichne für denMolekülrest nachWegnahmeder Sechsringemit Robinsonkreisen

eine Kekuléstruktur mit Doppelbindungen.

Vergleichenwir nun isomere benzenoide Kohlenwasserstoffe, steigt mit der Anzahl an
Robinsonkreisen die Stabilität des Polyzyklus, und die Absorptionswellenlänge sinkt
in gleichem Maße: Im Hexacen I liegt ein Robinsonring und zehn Doppelbindungen
vor, in II zwei Ringe und 7 Doppelbindungen, III besitzt drei Ringe, und das farblose
IV ganze 4 „abgeschlossene“ Ringe. Mit steigender Anzahl an Robinsonringsymbo-
len vergrößert sich die Resonanzenergie, die durch benzoide Konfiguration gewon-
nen wird und zunehmend Untereinheiten vom Gesamt-π-System abkoppelt, sodass
die Konjugation im Großen abgeschwächt wird. Als Folge beobachten wir eine Er-
höhung der HOMO-LUMO-Differenz und -übergangsenergien. 󳶳Abbildung 3.51 zeigt
diese Tendenzen für eine Reihe typischer Kohlenwasserstoffskelette: lineare Annelie-
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Ia, farblos Ib, farblos Ic, farblos Id, orange Ie, blauviolett If, grün

IIa, grün IIb, violett IIc, gelb IId, gelb IIe, farblos

IIIa, farblos IIIb, gelb IIIc, orange IIId, violett IIIe, violett

IVa, gelb IVb, gelb IVc, gelblich Va, farblos Vb, violett Vc, grün Vd, gelb

VIa, blau VIb, violett VIIa, farblos VIIb, gelb VIIc, blau

VIIIa, farblos VIIIb, gelb VIIIc, blau VIIIe, rotbraun

Abb. 3.51. Annelierungsreihen von polyzyklischen Kohlenwasserstoffen zur Verdeutlichung eini-
ger Farbprinzipien [228]. Lineare Annelierung führt i. A. zu bathochromer Verschiebung, angulare
Annellierung i. A. zu hypsochromemr Verschiebung durch Bildung neuer Elektronensextette.
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rung führt i. A. zu einer Rotverschiebung der Absorption, angulare Annelierung zu
einer Blauverschiebung durch Bildung neuer Elektronensextette und Unterbrechung
der konjugierten Systeme.

Viele der größeren farbigen Systeme haben stark olefinischen Charakter. Wir er-
kennen dies schön ander Clar-Darstellung der Formeln, besonders desHexacen. Dop-
pelbindungen, die zu keiner benzoiden Untereinheit mit dem Robinsonkreissymbol
gehören, verbleiben als olefinische Doppelbindung. Systememit vielen reaktiven ole-
finischen Bindungen können kaum als Farbmittel eingesetzt werden. Es gibt jedoch
Polyzyklen, die als Chinon so viele aromatische Teilstrukturen aufweisen, daß sie sta-
bil sind und alswichtigeKüpenfarbstoffe dienen,wiewir imnächstenAbschnitt sehen
werden.

Polyzyklische Chinone
Aus den polyzyklischen Verbindungen lassen sich durch Ersatz zweier Methingrup-
pen durch Carbonylgruppen polyzyklische Chinone ableiten [4, Chapter 8.5]. Die Car-
bonylgruppen können im gleichen Ring liegen, oder durch mehrere annelierte Ringe
voneinander getrennt sein („phenyloge Chinone“). Es resultieren Polyzyklen, die auf-
grund dieser Dicarbonylstruktur als Küpenfarbstoffe (󳶳Abschnitt 5.6.1) und Pigmente
(󳶳Abschnitt 5.6.4) eingesetzt werden, z. B. Indanthrenblau.

Die chinoide Struktur ist nicht nur für das Lösen des Polyzyklus zur Küpewichtig,
sie erhöht auch die Stabilität von Polyzyklen, wie wir am Beispiel des Hexacens sehen
können:

Hexacen

O

O

Hexacen-dion

Durch die Chinoneinheit wird zwar die Größe des zusammenhängenden π-Systems
erheblich verringert und damit die Absorption ins Kurzwellige oder UV verschoben,
aber auch die Zahl der reaktiven olefinischen Doppelbindungen zugunsten eines neu-
en aromatischen Sextetts (eines Robinsonrings) verringert. Um den Verlust der Kon-
jugation wettzumachen, werden in kommerziellen polyzyklischen Chinonen die Zahl
der Sechsringe erhöht oder Elektronendonoren eingebaut.

Polyzyklische chinoide Kohlenwasserstoffe wie Anthanthren (󳶳Abschnitt 5.6.4),
die nicht mit Elektronendonoren substituiert sind (󳶳Abschnitt 3.5.3), müssen ausge-
dehnte π-Systeme aufweisen, um farbig zu sein. Wir können uns vorstellen, daß das
ausgedehnte aromatischeRingsystemDonorfunktion übernimmt, imBeispiel speziell
das zentrale Naphthalinfragment [5]. Der Carbonylsauerstoff ist Teil eines komplexen
Akzeptors, das π-System stabilisiert die positive Ladung mesomer:
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Untersuchungen der Spektren zeigen aber, daß höhere polyzyklische Chinone zuneh-
mende Ähnlichkeit mit den reinen Kohlenwasserstoffen besitzen und dann die Car-
bonylgruppen nur kleine Störungen des aromatischen Systems darstellen. Wir sehen
dies in 󳶳Abbildung 3.52. In der oberen Reihe erkennen wir, daß beim HOMO-LUMO-
Übergang im Anthrachinon große Ladungsmengen von den äußeren Ringen in den
zentralen Ring und zu den Carbonylsauerstoffatomen verschoben werden (Übergang
mit Donor-Akzeptor-Charakter). Im Anthanthron (mittlere Reihe) sehen wir, daß sich
beim HOMO-LUMO-Übergang zwar ebenfalls Ladung im zentralen Bereich zwischen
den Carbonylsauerstoffatomen sammelt, aber nicht mehr stark am Sauerstoffatom
selber konzentriert. Im Anthanthren, dem Stammkohlenwasserstoff, ist keine ein-
deutige Ladungsverschiebung mehr zu erkennen, der Donor-Akzeptor-Charakter des
Übergangs ist einem MO-MO-Charakter gewichen (untere Reihe). Die Farbigkeit ist in
diesen Fällen im wesentlichen auf π → π∗-Übergänge zwischen MOs der Kohlenwas-
serstoffe als Ganzes zurückzuführen.

Wir haben in dieser Diskussion ein stark vereinfachtes Bild benutzt und nicht
berücksichtigt, zwischen welchen MOs aufgrund ihrer Symmetrie tatsächlich Über-
gänge stattfinden. In der Praxis müssen wir beachten, daß neben dem HOMO auch
tieferliegende MOs (HOMO-1, HOMO-2, . . . ) an Übergängen beteiligt sein können, de-
ren Donor-Akzeptor-Charakter stark variiert. So gibt es auch im Anthrachinon Über-
gänge zwischen tieferliegenden MOs und dem LUMO ohne deutliche Beteiligung der
Carbonylsauerstoffatome.

Annulene
Schließen wir eine Polyenkette mit n konjugierten Doppelbindungen zu einem Ring,
erhalten wir ein zyklisches System mit 2n π-Elektronen, ein sog. [2n]-Annulen:

(CH=CH)n

Der bekannteste Vertreter dieser Art ist das [3]-Annulen oder Benzen. Annulene, die
2n = 4m+2 Elektronen besitzen, befolgen dieHückel-Regel und sind aromatisch,was
sich unter anderem in einer Gleichwertigkeit von Einfach- und Doppelbindungen äu-
ßert. Unabhängig hiervon sind sie aber ebenso wie Polyene bei hinreichend großem
n > 6 farbig [4, Chapter 8.6].Wie auf 󳶳S. 144 geschildert, wird die Entartung von Über-
gängen zwischen den four orbitals durch Konfigurationswechselwirkung aufgehoben,
sodass zwischen HOMO-1 bis LUMO+1 die vier Übergänge p, α, β und β󸀠 auftreten. Da
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Abb. 3.52. Obere Reihe: HOMO (links) und LUMO (rechts) von 9,10-Anthrachinon. Mittlere Reihe:
HOMO (links) und LUMO (rechts) von Anthanthron. Untere Reihe: HOMO (links) und LUMO (rechts)
von Anthanthren. Alle MOs wurden mit ArgusLab [254] (Standardeinstellungen) berechnet und sind
dargestellt, ohne zu berücksichtigen, ob Übergänge zwischen ihnen tatsächlich (symmetrie-)erlaubt
sind oder nicht. Bei Chinonen sammelt sich Ladung im zentralen Bereich um die Akzeptorachse, die
höheren Chinone wie Anthanthron (Mitte) ähneln aber zunehmend den reinen Kohlenwasserstoffen
wie Anthanthren (unten).

Annulene der gleichen Reihe wie Benzol angehören, ähneln die Spektren dem von
Benzol, sie besitzen alle den langwelligen α-Übergang, gefolgt vom p-Übergang und
der kurzwelligen β-Bande.

Porphine und Phthalocyanine
In der Natur treten [16]-Annulene als vierfach stickstoff-substituierte Tetraaza-annu-
lene auf, z. B. Porphin I, von denen sich wichtige Naturfarbstoffe wie Hämin ablei-
ten. VerschiedeneHydrierungsmuster andenFünfringen führen zuweiterenGruppen,
z. B. den Chlorinen mit Chlorophyll als bekanntem Vertreter. Durch Substitution der
Brückenglieder mit Stickstoff gelangen wir zu Tetraza-porphinen (TAP) II, und durch
Annelierung von Benzolringen zu Phthalocyaninen (Pc) III, die wichtigen syntheti-
schen Farbmitteln zugrundeliegen, 󳶳Abschnitt 5.10:
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Porphine zeichnen sich durch zwei Bereiche starker Absorption aus, die nahe dem
UV und dem IR liegen und je nach Substitutionsmuster zwei bis mehrere intensive
Absorptionsbanden aufweisen. Die stärkste Bande liegt nahe dem UV und heißt B-
oder Soret-Bande, die nächstintensive und farbbestimmende Bande liegt nahe dem
IR-Bereich und heißt Q-Bande.

Beobachtungsdaten Je nachdem,welcher der Typen I–III vorliegt, ändert sich die La-
ge der Hauptbanden B undQ und damit die Farbe in charakteristischerWeise,󳶳Tabel-
le 3.11 [292–296]. Im Grundkörper I liegt die intensive B-Bande imnahen UV/VIS. Liegt
sie unter 400 nm, ergibt sich zusammen mit schwachen Q-Banden um 550 nm ein ro-
ter Farbeindruck (Hämin: B<400nm, Q= 550 nm= rot). Verschiebt sich die B-Bande
nach 400nm, wird eine Gelbkomponente zugemischt. In asymmetrischen Porphinen
können sich die Q-Banden bis über 600 nm erstrecken, und es ergibt sich insgesamt
ein grüner Farbeindruck wie im Chlorophyll (B =400nm= gelb, Q= 600nm= blau),󳶳Abbildung 3.53 links und Mitte.

Der Ersatz der vier Brückenmethingruppen durch Stickstoff im Tetrazaporphin II
ändert das Spektrum entscheidend: die B-Bande behält ihre Intensität und wandert

Tab. 3.11. Lage der hauptsächlichen Absorptionsbanden in einigen Porphinen und Phthalocyani-
nen [4, Chapter 8.6f], [5, Chapter XIII], [292]. Angegeben ist die Bandenlage (schematisch) und der
Absorptionskoeffizient log ϵ.

Klasse B Qy Qx

[16]Annulen Dianion 412/5,2 560/4,1 600/4,2
Porphin allgemein um 400 4× zwischen 500–700 nm
Me4Et4-porphin 398/5,1 529/3,8 619/3,6
Kupfer-porphin 387/10 531/1 566/2

Tetrazaporphin 340/4,9 556/4,7 624/4,9
(Q intensiver, B UV-verschoben, konstante Intensität)

Kupfer-tetrazaporphin 334/5,5 578/6

Phthalocyanin 330 556/3,8 576/4,0 604/4,5 636/4,7
668/5,2 703/5,2

Kupfer-phthalocyanin 325 620/5 657/10
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Abb. 3.53. Schematischer Einfluß der B- und Q-Bandenlage auf die Farbe, gezeigt sind Absorpti-
onsbanden. Es sind nur die Hauptbanden B und Q in die Berechnung einbezogen. Links: Hämin (ein
Porphin, rot, Löschung von Blaugrün und Gelb), Mitte: Chlorophyll (ein Porphin, grün, Löschung von
Blau, Gelb, Rot), rechts: Phthalocyanin (türkis, Löschung von Gelb und Rot).

in denUV-Bereich.DieQ-Banden dagegen gewinnen erheblich an Intensität, behalten
ihre Lage aber bei. Dieser Wechsel führt zu einem rein blauen Farbeindruck.

Die Hinzunahme der vier Benzolringe beim Wechsel zu Phthalocyaninen III än-
dert an der B-Bande nichts Entscheidendes, die Q-Banden erstrecken sich nun aber
bis in den IR-Bereich, 󳶳Abbildung 3.53 rechts, blaues Phthalocyanin. Änderungen am
Benzolring oder Ersatz durch z. B. Naphthalin führennicht zu deutlichenVeränderun-
gen.

Weiterhin beobachtenwir ein symmetrieabhängiges Splitting der Banden:Metall-
komplexe aller drei Typen sowie deren Dianionen besitzen die hohe Symmetrie D4h,
in der die Absorptionsbanden (je nachUmgebungsbedingungen) entartet sind. In den
freien Diwasserstoffverbindungen ist die Symmetrie auf D2h verringert (im Zentrum
treten zwei Amino- und zwei Iminogruppen auf), die elektronische Entartung aufge-
hoben, und wir sehen Splitting der Peaks in eine x- und eine y-Komponente. Dasselbe
geschieht, wenn dasMetall so groß ist, daß es nicht zentral in die Ringebene paßt, die
Symmetrie ist dann auf C4v gesenkt.

Die Metallierung der freien Verbindungen führt zu einer leichten Blauverschie-
bung der B-Bande, die parallel zur Elektronegativität desMetalls wächst. DieQ-Bande
wird durch Dimerisation oder Aggregation blauverschoben, was besonders bei der
Herstellung von Blaupigmenten für den Normfarbdruck bedeutsam ist, da der Kristal-
laufbau damit den Farbton beeinflussen kann.

Elektronische Struktur Untersuchungen haben gezeigt, daß die chromogene elektro-
nische Struktur der innere 16-Ring ist, in dem 18 π-Elektronen delokalisiert sind [4,
Chapter 8.6f], [5, Chapter XIII], [292, 293, 296]. Die Zahl ergibt sich aus folgender Rech-
nung: jede Methingruppe und jede Azagruppe =N− stellt ein π-Elektron, die tertiären
Stickstoffatome −NH− liefern durch ihr freies Elektronenpaar zwei π-Elektronen. Der
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Abb. 3.54. Entstehung der B- und Q-Banden in Porphinen und Tetraaza-annulenen. Links: schema-
tisches MO-Schema eines Tetraaza[16]annulens mit 18 π-Elektronen und der mögliche entartete
Übergang [4, Chapter 8.6f]. Im Polyenmodell wird dieser durch mehrere Zustände dargestellt.
Mitte: modernes berechnetes MO-Schema eines Phthalocyanins mit den vier zentralen MOs des four
orbital-Modells und dem Ursprung von B- und Q-Banden (gezeichnet nach [293, 296]).
Rechts: Typische Lage von Metallorbitalen bei Phthalocyanin-Metall-Komplexen mit den Möglichkeit
von MLCT und LMCT [296].

Azastickstoff kanndies nicht, da sein freies Elektronenpaar in der Ringebene liegt und
nicht senkrecht dazu steht. Wir haben es somit mit [16]Annulen-dianionen zu tun.

Es hat nicht an Versuchen gefehlt, die Spektren mit ihrer Bandenlage, -aufspal-
tung, -intensität und -verschiebung zu deuten, u. a. durch Herleitung aus Annulenen
undHMO-Rechnungen, [292, 293] gibt einenÜberblick hierzu. EineReihe von Artikeln
von Gouterman, die das sog. four orbital Modell zur Beschreibung von Porphinen,
Tetrazaporphinen und Phthalocyaninen entwickeln, zeichnet die Grundzüge schön
nach [297–299].

Das einfache Annulenmodell nach Simpson betrachtet Porphine als 4n + 2-
und 4n-Annulene, bei denen jeweils die entarteten HOMOs Ψ±4 vollständig besetzt
sind, 󳶳Abbildung 3.54 links. Die MOs werden durch magnetische Quantenzahlen ν
unterschieden, für die HOMOs gilt ν = ±4, für die LUMOs ν = ±5. Da HOMO-LUMO-
Übergänge ν = ±4 → ±5 nach der Abbildung mehrfach entartet sind, müssen wir
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starke Konfigurationswechselwirkung erwarten. Wir beobachten für Annulene vom
Typ 4n zwei angeregte Zustände (in aufsteigender Energie):

1E7u, 1E1u (zwei Übergänge mit Δν = ±9 und ±1)

Der Übergang GZ→1 E7u zeigt mit Δν = ±9 eine große Änderung der magnetischen
Quantenzahl und ist symmetrieverboten und schwach.Die Literatur assoziiert ihnmit
der Q-Bande. Der Übergang GZ→1 E1u mit Δν = ±1 ist symmetrieerlaubt und entspre-
chend intensiv. Er gehört zur B-Bande. Das einfache Modell kann also die Intensitäts-
verteilung annähernd richtig wiedergeben.

DasModell kann die Aufspaltung der Q-Banden in zwei Peaks erklären, wenn an-
genommen wird, daß in der freien Porphinbase H2P die Imino-Wasserstoffatome den
Elektronenfluß durchdas [16]Annulen stören und ein Flußdurchdie äußeren Bindun-
gen der beiden Pyrrolringe auftritt, der faktisch zu einem [18]Annulen korrespondiert.
Dieses Annulen ist vom Typ 4n + 2 mit anderen angeregten Zuständen:

1B2u , 1B1u , 1E1u (drei Übergänge mit Δν = ±9, ±9 und ±1)

Die Übergänge GZ→1 B2u und GZ→1 B1u zeigen mit Δν = ±9 wiederum eine große
Änderung der magnetischen Quantenzahl, sie sind symmetrieverboten und schwach
(Q-Bande, gesplittet in zwei Peaks). Der Übergang GZ→1 E1u (Δν = ±1) ist wiederum
symmetrieerlaubt, intensiv und gehört zur (einfachen) B-Bande.

Goutermanund seine Gruppe fasste die Vorzüge des Polyen- und aller folgenden
Modelle (Elektronen auf Draht, HMO-Rechnungen) in der Erkenntnis zusammen, daß
die Spektren der Porphinderivate im wesentlichen von den eingangs erwähnten zwei
HOMOs und zwei LUMOs bestimmt werden, den four orbitals, und schuf damit eine
langfristig brauchbare Basis für weitere Untersuchungen.󳶳Abbildung 3.54 rechts zeigt einen Ausschnitt desMO-Schemas auf moderner Ba-
sis, das größere Unterschiede zu dem des Annulens (links) aufweist. Die HOMOs der
four orbitals sind vom Symmetrietyp a1u und a2u, die LUMOs sind mit e∗g entartet.󳶳Abbildung 3.55 zeigt die four orbitals im Vergleich der Porphintypen I–III und erklärt
damit das unterschiedliche visuelle Verhalten dieser so ähnlichen Porphinderivate.

Porphine Im Falle der Porphine sind die HOMOs a1u und a2u eng beieinanderliegend
und quasi entartet, was zu starker Konfigurationswechselwirkung führt. Anstelle ein-
facher Übergänge wie a1u → e∗g beinhalten die angeregten Zustände Mischungen ver-
schiedener Übergänge mit verschiedener Intensität. Konkrete Beispielrechnungen für
die freien Porphinbasen sindmit [290, 291] verfügbar. Die Porphinbase zeigt demnach
folgende Übergänge:

Qx: k1(2au → 4b3g) + k2(5b1u → 4b2g)
Qy: k3(2au → 4b2g) + k4(5b1u → 4b3g)
Bx: k5(2au → 4b3g) + k6(5b1u → 4b2g) + k7(4b1u → 4b2g)
By : k8(2au → 4b2g) + k9(5b1u → 4b3g)
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Abb. 3.55. Veränderung der Bandenlage der four orbitals bei drei Porphintypen, nach MO-
Berechnungen und die damit verbundene bathochrome Verschiebung der Q-Bande und hypsochro-
me Verschiebung der B-Bande (gezeichnet nach [299]). Rechts: Das gleiche Schema für die freien
Basen (gezeichnet nach [291]).
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Abb. 3.56. HOMO, LUMO und die zwei angrenzenden MOs von H2TAP mit schematischer Darstellung
der Größe der Entwicklungskoeffizienten (symbolisiert durch die Größe der Scheiben, gezeichnet
nach [290]).

Aufgrund der ähnlichen Energielage aller HOMOs sind die Beiträge k1–k4 der Q-Über-
gänge in ähnlicher Größenordnung, und die Übergangsdipolmomente addieren sich
etwa zu Null. Die Q-Übergänge sind damit wie beobachtet schwach. Die Beiträge der
B-Banden sind so beschaffen, daß ein großes Netto-Übergangsmoment und intensive
B-Banden resultieren.

Tetrazaporphine Beim Übergang von Porphin zu Tetrazaporphin TAP ist der Ein-
fluß der meso-Substitution durch Stickstoff zu betrachten. Als Element mit höherer
Elektronegativität als Kohlenstoff stabilisiert Stickstoff die MOs, die große Entwick-
lungskoeffizientenander PositiondesStickstoffatomsaufweisen, d. h. dieMO-Energie
sinkt. Dies ist besonders beim zweithöchsten HOMO-1 der Fall, etwas weniger bei den
LUMOs, 󳶳Abbildung 3.56. Das HOMO hat an der Stelle der Stickstoffatome Knoten-
punkte und verändert sich kaum. Die resultierende Bandenlage ist in 󳶳Abbildung 3.55
Mitte dargestellt, an der wir sehen können, wie als Folge die B-Bande blauverschoben,
die Q-Bande dagegen rotverschoben wird.
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Abb. 3.57. Der Übergang der freien Basen
von Tetrazaporphinen H2TAP zu Phthalocya-
ninen H2Pc, dargestellt als Wechselwirkung
von H2TAP mit vier Butadien-Einheiten (ge-
zeichnet nach [290, 291]). Die Lage der
LUMO bleibt i. w. unverändert, da kein pas-
sendes Gegenstück im Butadien vorliegt.
Durch die Wechselwirkung des HOMO 2au
mit Butadien wird das neue HOMO 4au de-
stabilisiert und die Energie der Q-Bande
gesenkt. Das HOMO-1 bleibt ebenfalls un-
verändert und damit auch die Lage der
B-Bande.

Durch die Aufhebung der Entartung der HOMOs verringert sich die Konfigurati-
onswechselwirkung. Die angeregten Zustände sind zwar immer noch aus allen Über-
gängen gemischt, aber die Beiträge der einzelnen Übergänge sind nun so, daß sich
die Übergangsdipolmomente auch für die Q-Banden nicht mehr kompensieren. Sie
gewinnen daher etwa gleiche Intensität wie die B-Banden.

Phthalocyanine Die Annellierung der Benzenringe in den Phthalocyaninen ändert
die Lage der four orbitals wiederum, 󳶳Abbildung 3.55 rechts. Diesen Schritt können
wir uns als Wechselwirkung von TAP mit vier Butadien-Einheiten vorstellen, 󳶳Abbil-
dung 3.57. HOMO 2au tritt mit einem 2au-MO der Butadien-Einheiten in Wechselwir-
kung, daraus geht 4au als neues HOMO hervor, das destabilisiert und energetisch
angehoben ist. Das zweithöchste HOMO 5b1u bleibt energetisch unverändert, da das
Gegenstück im Butadien zu tief liegt und stattdessen mit dem tieferen 4b1u-MOwech-
selwirkt. Die Gegenstücke der LUMOs im Butadien liegen bei so hohen Energien, daß
die Benzosubstitution auf das LUMO nur wenig Einfluß zeigt.

Das Resultat der Wechselwirkung ist eine weitere bathochrome Verschiebung der
Q-Bande, die nun soweit zum IR-Bereich verschobenwurde, daßder Farbe des Phtha-
locyanins ein deutlicher Grünstich zugemischt werden kann. Durch das noch größe-
re Ungleichgewicht der HOMO-LUMO-Energien addieren sich die Übergangsdipolmo-
mente der Q-Bande noch stärker als bei TAP, sodass ihre Intensität noch höher ist. Die
B-Bande bleibt weitgehend unverändert.

Weitere Komponenten der Spektren In der Realität werden die Verhältnisse dadurch
verkompliziert, daß auchOrbitale unterhalb desHOMOs zuÜbergängen imUV-nahen
Bereich unter der B-Bande beitragen. Freie Elektronenpaare der Stickstoffatome kön-
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Abb. 3.58. Entstehung der hypsochromen Verschie-
bung der B- und Q-Banden in Phthalocyanin-Dime-
ren (gezeichnet nach [293, 296]). Je nach gegen-
seitiger Anordnung sind Übergänge in die neuen
Eg-Zustände (Hypsochromie) oder – wie gezeigt – in
Eu (Bathochromie) möglich.

nen zu n → π∗-Übergängen Anlaß geben. Schließlich liegen in einigen Metallo-
phthalocyaninen Metall-d-orbitale im Bereich der ππ∗-MOs und können entweder
als Donor oder Akzeptor in LMCT- und MLCT-Übergängen auftreten, 󳶳Abbildung 3.54
rechts. Diese CT-Banden liegen i. A. zwischen B- und Q-Bande und können diese
verbreitern oder als isolierte Peaks erscheinen. [290] gibt über die MO-Schemata
einiger Metallo-phthalocyanine Auskunft. [291] deutet die Banden aufgrund SAC-CI-
Rechnungen teilweise neu. EinBeispielmöge die in der neueren Literatur diskutierten
komplexen Konfigurationsmischungen zeigen: 0,57(4a2u→7eg)+0,31(2a1u→7eg)−
0,55(3b2u→7eg) − 0,2(3a2u→7eg)+ . . . [293].
Dimerisierung und Aggregation Die planare Molekülgestalt der Phthalocyanine er-
möglicht Dimerisierung und dichte Stapelung (Aggregation). Dabei treten charakteri-
stische Änderungen in den Spektren auf, vor allem eine Verbreiterung und Verschie-
bung der Q-Banden.

Der Einfluß der Dimerisierung kann durch Wechselwirkung der eg-MOs zweier
Phthalocyanine gedeutet werden, die bei geeigneter räumlicher Anordnung (Aggre-
gationsgrad, Abstand, Winkel) gemeinsam einen neuen Satz angeregter Zustände bil-
den (Excitonensplitting), 󳶳Abbildung 3.58 [293, 296]. Die angeregten 1Eu-Zustände bil-
den imDimer je einen energetisch tieferliegenden 1E(1)g - oder 1E(2)g -Zustand und einen
höherliegenden 1E(1)u - oder 1E(2)u -Zustand. Je nach gegenseitiger Orientierung der Di-
meren sind Übergänge in diese neuen Zustände erlaubt oder verboten. Übergänge
in tieferliegende Eg-Zustände entsprechen einer Rotverschiebung, solche in höher-
liegenden Eu-Zustände einer Blauverschiebung der Banden, die zu grünstichig-küh-
len oder rotstichig-warmen Blautönen führen. In [300] wird das Phänomen des Exci-
tonsplittings detailliert diskutiert.

Ringsubstitution B- und Q-Übergänge rufen eine Elektronenverschiebung vom Zen-
trum des Moleküls zum Rand hervor [4, Chapter 8.6f]. Elektronenziehende Substitu-
enten an der Ringperipherie stabilisieren daher den angeregten Zustand und führen
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zu einer bathochromen Verschiebung. In Übereinstimmung mit der Theorie zeigen
halogenierte Phthalocyanine wie PG7 einen deutlichen Grünstich. Analog destabili-
siert ein elektropositives Metall im Zentrum und ruft eine hypsochrome Verschiebung
hervor (Tetraphenylporphyrin: B= 440nm,Q= 635 nm; Kupfer-tetraphenylporphyrin:
B= 420 nm, Q= 580nm). Die Metallierung wird technisch jedoch nicht ausgenutzt,
es kommen fast ausschließlichmetallfreie Phthalocyanine oder Kupferphthalocyanin
zum Einsatz.

3.5.5 Polymethinchromophore

Im letzten Abschnitt haben wir uns mit Polyenen beschäftigt, also Systemen mit
n Vinyleinheiten. Fügen wir einem solchen System eine CH2-Methineinheit mit ei-
nem sp2-hybridisierten Kohlenstoff derart hinzu, daß das p-Orbital des neuen Koh-
lenstoffatoms mit den π-Elektronen des Polyens überlappen kann, ändert sich die
elektronische Struktur der erhaltenen Verbindung in erheblichem Maße. Aus einem
Kohlenwasserstoff vom Typ „even alternant“ mit lokalisierten Einfach- und Doppel-
bindungen ist ein „odd alternant“-Typ geworden, in dem die Elektronen weitgehend
über die Kette delokalisiert sind und ein zentrales nichtbindendes MO (NBMO) auf-
tritt. Die resultierenden Verbindungen vom Typ I

�

H2C ( )n

I

hν
( )n

�

CH2

II

⊖H2C ( )n

III

hν ( )n CH⊖2

⊕H2C ( )n

IV

hν ( )n CH⊕2

weisen π-Systeme mit einer ungeraden Anzahl 2n + 1 an Atomen und MOs auf und
werden Polymethine genannt. Der neutrale Kohlenwasserstoff I besitzt eine ungerade
Anzahl an π-Elektronen und ist radikalischerNatur, wenn die hinzugetretene Methin-
gruppe −CH2 � ein einzelnes p-Elektron mitbringt. Es gibt auch anionische Polymethi-
ne III mit 2n+2 π-Elektronen, in denen dasMethinfragment −CH2 �

� zwei p-Elektronen
einbringt und Polymethinkationen IV mit 2n π-Elektronen, in denen das Methinfrag-
ment −CH2 nur die sp2-Elektronen einbringt.



164 | 3 Die Chemie der Farbe
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Abb. 3.59. Vergleich der MO-Struktur von Annulenen (links), Polyenen (Mitte) und Polymethinen
(rechts). Polymethine besitzen durch die ungerade Anzahl an MOs ein nichtbindendes MO als HO-
MO, ihre Übergangsenergie νpm2 ist kleiner als die vergleichbarer Polyene νpe2.

Gehen wir von einem Polyen zum nächsthöheren, um ein Kohlenstoffatom länge-
ren Polymethin über, schiebt sich das neue MO als nichtbindendes MO (NBMO) zwi-
schen HOMO und LUMO des Polyens, 󳶳Abbildung 3.59.

Das NBMO verringert die Energiedifferenz zum LUMO erheblich, sodass Polyme-
thinchromophore bereits ab fünf bis sieben Methingruppen (n = 2 oder 3) zu einer
intensivenAbsorption imVIS-Bereich führen,wenndieDimethylaminogruppe alsDo-
nor und Akzeptor verwendet wird. Vergleichbare Polyene sind erst ab etwa 14Methin-
gruppen (n = 7) farbig.

Im Vergleich zu Polyenen können Polymethine auch bei großem n durch die ein-
fache Hückelmethode beschrieben werden, da bei ihnen die Elektronen gleichmäßig
über die ganze Kette delokalisiert sind. Als Ausdruck für die Übergangsenergie erhal-
ten wir nach Hückel [159, 160]:

hν = −2β sin π
n + 1 (3.9)

Der Ersatz der terminalenMethingruppen durchHeteroatome führt zu Verbindungen,
die formal als Donor-Akzeptor-substituiertes Polymethin betrachtet werden können
und ebenfalls mindestens zwei gleiche oder ähnliche resonante Strukturen besitzen:

D �� A
hν

D �

�A

⊖O O
hν

O O⊖

NH2
⊕
NH2

hν ⊕
NH2 NH2
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Tab. 3.12. Wichtige Arten von Polymethinen. Bei Amino-Donoren und -akzeptoren ist die Zugehörig-
keit zu einem Ring oder der Kette von Bedeutung [158, Kapitel 34].

Akzeptor Donor Klasse

=O -OH Oxonol O ( )n O O ( )n O⊖

=O⊕- -OH O
⊕

( )n O

=X, =O -Y ��, -NH2 Mero-, Neutro-
cyanin

O ( )n N

=NH⊕- -NH2 Streptocyanin
N
⊕

( )n N

=NH⊕- -NH2 Hemicyanin
N
⊕

( )n N

=NH⊕- -NH2 Cyanin
N
⊕

( )n−1 N

Als Heteroatome spielen Sauerstoff oder Stickstoff die größte Rolle. Anhand der Natur
von Donor und Akzepor können wir Polymethine in Kategorien unterteilen. 󳶳Tabel-
le 3.12 zeigt sauerstoff- und stickstoffbasierte Typen, die große Bedeutung für natürli-
che und synthetische Farbmittel besitzen, 󳶳Kapitel 5 auf S. 253.

Interessant ist, wie sich die Eigenschaften der Polymethine durchdiese Substituti-
onändern.SinddieHeteroatomeoderSubstituentengleichartig,bleibenelektronische
SymmetrieundEigenschaften speziell derKohlenstoffkette gewahrt. Unterschiedliche
Substitution führt zuAsymmetrieund letztlichzumVerlustderPolymethineigenschaf-
ten, die Systeme gehen inDonor-Akzeptor-Systeme mit einem Carbonylakzeptor über,
die wir bereits in 󳶳Abschnitt 3.5.3 behandelt haben.

Als Beispiel können wirMerocyanine heranziehen, die durch die Substitutionmit
SauerstoffundStickstoff eine elektronischeAsymmetrie aufweisen, sodassdasGleich-
gewicht im Grundzustand stark auf der Seite der neutralen Form I liegt:

NH2 O

I
Donor-Brücke Bn-Akzeptor

hν ⊕
NH2 O⊖

II

Die Verbindungen zeigen alternierende Bindungslängen und eine Konvergenz der
langwelligen Absorption mit steigender Kettenlänge, sowie große Unterschiede zwi-
schen Grund- und angeregtem Zustand. Im Falle der Merocyanine sind die Unter-
schiede zwischen Stickstoff und Sauerstoff noch nicht so ausgeprägt, daß wir nicht
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mehr von einem Polymethin sprechen können, wir sehen jedoch, daß wesentliche
Eigenschaften der Polymethine aufgeweicht werden.

Dewarregeln
Wir können Polymethine in verschiedener Weise modifizieren, ohne ihre grundlegen-
de Struktur und damit optische Eigenschaften zu verändern. Zu diesen Modifikatio-
nen gehört der Ersatz von Kohlenstoffatomen oder Methingruppen der Kette durch
Heteroatome sowie die Substitution von Wasserstoffatomen der Kette durch Seiten-
gruppen. Die Auswirkungen der Änderungen auf die Absorption können auf die ver-
änderten Elektronegativitäten (EN) derHeteroatomeunddie Fähigkeit der Substituen-
ten, Elektronen zu liefern oder aufzunehmen, abgeschätztwerden. Dewarhat dies auf
Basis einer Störungsrechnung mit seinen Regeln für Polymethine getan [160, Chap-
ter 6.9–6.11], [4, Chapter 4.4] [5, Chapter XII], [258, S. 26ff].

Für das Verständnis der Regeln, die in 󳶳Tabelle 3.14 zusammengefaßt sind, hilft
die Kenntnis, welche Auswirkung der Ersatz eines Atoms eines π-Systems durch ein
Heteroatom oder Substitution hat. Die geschilderten Auswirkungen auf ein MO sind
nur wirksam, wenn das betroffene Hetero- oder subsituierte Atom große Entwick-
lungskoeffizienten im betreffenden MO hat, insbesondere im HOMO oder LUMO, also
MOs, die am optischen Übergang beteiligt sind.

Allgemein gilt, daß der Ersatz eines Kohlenstoffatoms in der Kette durch ein He-
teroatom niedriger EN eine lockerere Bindung der π-Elektronen an das Atom bewirkt,
alle MOs werden energetisch angehoben. Gleichartig wirkt die Substitution des Ket-
tenatoms mit einem Elektronendonor. 󳶳Abbildung 3.60 zeigt dies in der linken Hälfte
graphisch.

Im Gegensatz dazu bewirkt der Ersatz eines Kettenatoms durch ein Heteroatom
höherer EN eine engere Bindungder π-Elektronen andasAtom, alleMOswerden ener-
getisch abgesenkt. In gleicher Weise wirkt die Substitution des Kohlenstoffatoms mit
einem Elektronenakzeptor, 󳶳Abbildung 3.60, rechte Hälfte.

Die Auswirkungen treten für die MOs deutlich hervor, für die das Hetero- oder
substituierte Atom einen hohen Beitrag liefert, d. h. einen großen Entwicklungsko-
effizienten hat, 󳶳Tabelle 3.13. Ist der Entwicklungskoeffizient groß, ist auch die beob-
achtbareAuswirkung groß. Ist der Koeffizient klein, wird auchdie Auswirkung kleiner
und verschwindet völlig, wenn der Koeffizient Null wird.

Die Frage ist nun, an welchen Stellen der Polymethinkette Entwicklungskoeffizi-
enten groß sind. Zur Lösungmüssenwirwissen, daß Polymethine zu den sog. „odd al-
ternant“-Verbindungen gehören, die eine ungeradeAnzahl an π-Zentren besitzen. Bei
diesen ist es möglich, die Kohlenstoffatome des π-Systems so abwechselndmit einem
Stern („starred position“) zu markieren, daß Atome mit Stern immer nur mit Atomen
ohne Stern verbunden sind, und umgekehrt. Aus MO-Rechnungen können wir ablei-
ten, daß im Grundzustand (HOMO) Sternpositionen einen hohen Entwicklungskoeffi-
zienten besitzen, unmarkierte Positionen einen solchen von Null, und dass im LUMO
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Abb. 3.60. Einfluss von Donor- und Akzeptorsubstitution auf die Lage von HOMO und LUMO eines
Chromophors R (gezeichnet nach [258, S. 26ff], [4, Chapter 4.4] [5, Chapter XII]). Oben: Donor-Sub-
stitution einer Position mit starkem HOMO-Koeffizient erhöht das HOMO (Bathochromie, ν2 < ν1).
Die Akzeptor-Substitution einer solchen Position senkt dagegen das HOMO (hypsochrome Verschie-
bung). Unten: Akzeptor-Substitution einer Position mit starkem LUMO-Koeffizient senkt das LUMO
(wiederum bathochrome Verschiebung, ν2 < ν1). Die Donor-Substitution einer solchen Position
erhöht dagegen das LUMO (hypsochrome Verschiebung).

Tab. 3.13. Auswirkung von Donor- und Akzeptorsubstitution bzw. Änderung der EN auf die Lage von
HOMO und LUMO in Polymethinen.

Änderung Koeffizient groß am Wirkung

Donorsubstitution, Heteroatom mit kleiner EN HOMO HOMO↑
dto LUMO LUMO↑
Akzeptorsubstitution, Heteroatom mit großer EN HOMO HOMO↓
dto LUMO LUMO↓
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Tab. 3.14. Die Regeln von Dewar zur Abschätzung von Substitutionseinflüssen auf optische Eigen-
schaften von Polymethinen (odd alternant-Kohlenwasserstoffe, das HOMO entspricht hier dem
NBMO). Ein „*“ bedeutet eine mit Stern markierte Position, „ “ eine unmarkierte Position. ↑ bedeu-
tet eine Anhebung der MO-Energie, ↑↑ eine starke Anhebung. Gleiches gilt für ↓. = symbolisiert eine
unveränderte Lage.

Substitution mit Pos. Verschiebung HOMO Lage LUMO Lage

Donor oder Heteroatom niedrigerer EN * bathochrom HOMO↑↑ LUMO↑
Akzeptor oder Heteroatom höherer EN * hypsochrom HOMO↓↓ LUMO↓
Donor oder Heteroatom niedrigerer EN hypsochrom HOMO= LUMO↑
Akzeptor oder Heteroatom höherer EN bathochrom HOMO= LUMO↓

alle Positionen einen Koeffizienten ungleich Null aufweisen, der aber insgesamt klei-
ner ist, da die Elektronendichte über mehr Atome verteilt wird. Die Größe der Scheibe
deutet die Größe des Entwicklungskoeffizienten an:

C*
C

C*
C

C*
Polymethin Markierung

= besternte Position

D
C

C*
C

A

Polymethin Grundzustand
(HOMO)

hν

angeregter Zustand
(LUMO)

Die äußeren Positionen sind bei einer reinen Kohlenstoffkette Sternpositionen, in der
Bedeutung von Donor D und Akzeptor A werden sie nicht berücksichtigt. Da die Koef-
fizienten das Maß der Auswirkung (Erhöhung oder Absenkung von MOs) darstellen,
gelangen wir so zu den Regeln von Dewar, 󳶳Tabelle 3.14, mit folgendem Ergebnis für
eine Polymethinbrücke:

D(*)

bathochrom
C

hypsochrom
C*

bathochrom
C

A(*)

Heteroatom mit höherer EN
oder Akzeptorsubstitution

D(*)

hypsochrom
C

bathochrom
C*

hypsochrom
C

A(*)

Heteroatom mit niedrigerer EN
oder Donorsubstitution

Da Polymethine häufig als Farbstoff verwendet werden, werden diese Regeln oft ange-
wandt, z. B. bei Farbmitteln für die Farbphotographie, Drucktechnik und Spezialbe-
reiche. Den genannten Veränderungen des Molekülgerüstes sind wir bei Farbmitteln
bereits begegnet, z. B. beim Indigo 󳶳Abbildung 3.42, den wir formal als Polyen mit
Carbonylakzeptor oder Polymethin betrachten können.

(Die MOs von Polyenen unterliegen zwar ebenfalls den geschilderten Verände-
rungen, aber Polyene unterliegen als even alternant-Kohlenwasserstoffe dem Pairing-
Theorem, 󳶳Abschnitt 3.5.4. Das heißt, die Entwicklungskoeffizienten im HOMO ent-
sprechen bis auf das Vorzeichen exakt denen im LUMO, sodass alle Verschiebungen
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der Energielage für HOMO und LUMO gleichsinnig erfolgen und weder batho- noch
hypsochrome Verschiebungen resultieren.)

3.5.6 Weitere Chromophore: Sulfid-Radikalionen

Ein wichtiges Chromophor, das vor allem im leuchtend blauen Lapis Lazuli und Ul-
tramarin ins Auge fällt, ist das radikalische Trisulfidanion, oder allgemeiner die Poly-
sulfidanionen. Wir können sie auf Basis einer MO-Betrachtung verstehen.

Die elektronischen Verhältnisse im Disulfid-Radikalanion S⊖2, das eine gelbe Far-
be besitzt und die Farbe im Ultramarin und anderer schwefelhaltiger Minerale deut-
lich beeinflusst, sind in 󳶳Abbildung 3.61 dargestellt [465]. Die erlaubten Elektronen-
übergänge sind im wesentlichen folgende:

2Πg →
2 Πu (1πu)4(1πg)3 → (1πu)3(1πg)4 ν1 VIS, 400 nm

2Πg →2 Σu (1πu)4(1πg)3 → (1πu)4(1πg)2(2σu)1 ν2 UV, 340nm

󳶳Abbildung 3.61 zeigt auch die Verhältnisse im ansonsten weitgehend unerforschten
Trisulfid-Radikalanion S⊖3 [465, 466]. Dieses Anion ist die primäre Ursache der tief-
blauen Farbe des Ultramarin und vieler anderer schwefelhaltiger Minerale. Sie kann
durch die eventuelle Anwesenheit des gelben Disulfid-Anions in Richtung Grün mo-
difiziert werden. Das Trisulfid-Anion liegt als gewinkeltes Molekül mit der Symmetrie
C2v vor, die erlaubten Elektronenübergänge sind im wesentlichen folgende:

2B2 →2 A2 (4a1)2(1a2)2(3b1)2(2b2)1 → (4a1)2(1a2)1(3b1)2(2b2)2 ν1 VIS, 600nm
2B2 →2 A1 (4a1)2(1a2)2(3b1)2(2b2)1 → (4a1)1(1a2)2(3b1)2(2b2)2 ν2 IR, 870 nm
2B2 →2 A1 (4a1)2(1a2)2(3b1)2(2b2)1 → (4a1)2(1a2)2(3b1)2(2b2)0(5a1)1 ν3 UV–VIS, 400nm
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Abb. 3.61. MO-
Schemata der Radikal-
Anionen S⊖2 (gelb) und
S⊖3 (blau), wie sie in
den Ultramarinen vor-
kommen (gezeichnet
nach [465]).
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Ultramarin-Analoga, die Selen und Tellur anstelle Schwefel enthalten und rote resp.
blaugrüneDiselenid- undDitellurid-Farbzentren bilden, konnten ebenfalls hergestellt
werden [467–470]. Wir werden hierauf in 󳶳Abschnitt 4.3 zurückkommen.

3.6 Verlackung und Farblacke

Viele farbige Verbindungen liegen zunächst in löslicher Form als Farbstoff vor, ins-
besondere Farbmittel, die aus natürlichen pflanzlichen oder tierischen Quellen extra-
hiertwerden, aber auch für synthetischeVerbindungen. Umsie vermalbar zumachen,
müssenwir ihreLöslichkeitmöglichst starkherabsetzenund ihnenKörper geben.Dies
gelingt durchHerstellung von Farblacken, das sind Farbstoffe, die auf unlöslicheman-
organischemMaterial niedergeschlagen oder adsorbiert sind. Während Farbstoffe die
Farbe erzeugen, magert der Träger die Farbmittel ab und verleiht ihnen Körper, Ver-
malbarkeit und Deckkraft.

In 󳶳Tabelle 3.15 sind einige demMaler wohlbekannte Farblacke aufgelistet. In [45,
vol. 3], [63, 66, 327, 589] werden Details ihrer Spektren und Herstellung genannt, [86]
widmet sich ausführlich der Eigenherstellung von Pflanzenlacken. [100] enthält eine
große Anzahl kommentierter mittelalterlicher Rezepte. Farblacke können den ganzen
Spektralbereich abdecken, weisen jedoch ähnlich wie ihre zugrundeliegenden Farb-

Tab. 3.15. Bekannte und historisch in der Tafelmalerei genutzte Farblacke, die aus den genannten
Farbstoffen durch Verlackung mit Aluminium- (Alaun), Eisen- und Zinnsalzen entstehen [63, 66,
305, 327, 589]. Lacke, die in der Buchmalerei Verwendung fanden, sind in 󳶳Tabelle 9.3 auf S. 568
aufgeführt.

Pflanze (Tier) Zugrundeliegender Farbstoff Eigenname des Farblacks

Gelb
Färbermaulbeere Morin (Flavonoid)
Färberwau, Reseda Luteolin (Flavonoid)
Färberginster Luteolin (Flavonoid), Genistein (Iso-

flavonoid)
Färbereiche Quercetin (Flavonoid)
Kreuzbeeren (unreif) Rhamnetin (Flavonoid) Stil de Grain, Schüttgelb

Rot
Saflor Carthamin (Chalkon)
Krappwurzel Alizarin (Anthrachinon) Krapplack, Türkischrot
Kermes-Läuse Kermessäure (Anthrachinon) Kermes-Lack, Karmin
Cochenille-Läuse Karminsäure (Anthrachinon) Karminrot
kerria lacca-Läuse Laccainsäure A, B (Anthrachinon) Lac Dye
Rotholz, Brasilholz Brasilin (Neoflavon)

Grün
Kreuzbeeren (reif) Rhamnetin (Flavonoid), Anthocyane Saftgrün
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stoffe unterschiedliche Lichtechtheit auf. In der Tafelmalerei wurden daher die in der
Tabelle aufgeführten gelben und roten Lacke verwendet, während für die Buchmale-
rei auch blaue, grüne und violette Lacke in Frage kamen, die wir in 󳶳Tabelle 9.3 auf
S. 568 finden. Auch in der klassischen Färberei wurden vielfarbige Farblacke herge-
stellt [579].

Farblacke werden in zwei Schritten hergestellt. Zunächst werden die Farbstof-
fe mit mehrwertigen Metallkationen komplexiert, anschliessend die Komplexe auf
einem unlöslichen Träger (Substrat) niedergeschlagen oder adsorbiert. Die Komple-
xierung stabilisiert einerseits die Farbstoffe gegenüber Licht, da Metall-Sauerstoff-
Bindungen gegenüber energiereicher UV-Strahlung stabiler als Kohlenstoffbindun-
gen sind und die eingestrahlte Energie über einen größeren Bereich des Moleküls
verteilt wird, s. unten.

Zum anderen wird die Löslichkeit der Farbstoffe verringert, da durch die Komple-
xierung dasMolekulargewicht erhöht und die Zahl der funktionellen Gruppen verrin-
gert wird, die zur Löslichkeit beitragen, in der Regel freie Hydroxyl-, Carbonyl- oder
Carboxylgruppen [573, pp. 727]. Das Molekulargewicht wird besonders hoch, wenn
mehrere Farbstoffmoleküle über das Metall verbrückt werden. Farbstoffe, die über
mehrere geeignet angeordnete Koordinationsstellen verfügen, bilden Komplexe mit
erhöhter Stabilität (Chelate).

Komplexbildende Metalle
Zur Komplexbildung befähigte Metalle sind Eisen, Aluminium, Zinn, Blei, Kupfer und
Chrom. Historisch bedeutsam ist Aluminium, da es durch reiche Vorkommen von
Alaun (Kaliumaluminiumsulfat) in der Antike leicht verfügbar war. Auch Eisen war
leicht zugängig, und ab ca. 1600 wird auch der Zinnlack entdeckt. Farblacke gehören
zu den Beizen- oder Metallkomplexfarbstoffen, 󳶳Abschnitt 6.5.
Trägermaterialien
Als neutrale Trägerkörper haben Tonerde (Aluminiumhydroxid), Gips, Kreide (Calci-
umcarbonat) und Baryt (Bariumsulfat) teilweise seit der Antike eine lange Tradition.
Tonerde kann vorteilhaft zusammenmit demAluminiumkomplex hergestellt werden:
versetzt man den Farbstoffextraktmit Alaun undAlkalien, bildet sich ein Aluminium-
komplex, und aus überschüssigem (nichtkomplexiertem) Aluminium entsteht Alumi-
niumhydroxid und später amorphe Tonerde, die durch ihre gallertige Struktur den
Aluminiumlack gut in ihre Struktur integriert.

Die meisten Rezepturen sehen ein saures Metallsalz und ein alkalisches Reagenz
vor, umdasMetall zu fällen. Je nachden gewähltenKonzentrationsverhältnissen steht
ein Teil der Metallkationen für die Komplexbildung zur Verfügung. Der andere Teil
wird als Hydroxid ausgefällt und so zum Trägermaterial für den Komplex. Das Metall-
hydroxid kristallisiert beim Trocknen, oder bildet langsam basische Oxide.
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Wir können die geschilderten Vorgänge an den klassischen Rezepturen zur Ver-
lackung sehen: als Quelle des Metalls dient vorzugsweise Alaun, auch Zinnchlorid.
Das alkalische Reagenz ist zumeist Pottasche (Kaliumcarbonat) oder Soda, aber auch
KreideundBleiweiß, diewieAlaun schon inderAntike leicht gewonnenwerdenkonn-
ten:

2 KAl(SO4)2 + 3K2CO3 → 2Al(OH)3 ↓ +3CO2 ↑ +4K2SO4
SnCl2 + K2CO3 → SnO ⋅ H2O ↓ +CO2 ↑ +2 KCl
2 KAl(SO4)2 + 3CaCO3 → 2Al(OH)3 ↓ +3CO2 ↑ +3CaSO4 ↓ +K2SO4
2 KAl(SO4)2 + 3PbCO3 → 2Al(OH)3 ↓ +3CO2 ↑ +3 PbSO↓ + K2SO4

Hauptträger ist meist Tonerde (Aluminiumhydroxid), aber auch andere unlösliche
Produkte wie basisches Zinnoxid, Calciumsulfat oder Bleisulfat können als Träger
dienen. Zugesetzte Kreide reagiert je nach Mengenverhältniss entweder auf die ge-
zeigte Weise als Fällungsreagenz für das Aluminiumsubstrat, oder wird lediglich
angefärbt und dient dann selber als Substrat.

Beispiel: Krapplack
Um uns den Vorgang der Verlackung näher anzuschauen, nehmen wir Krapplack,
einen Komplex des AlizarinsmitmehrwertigenMetallionen, als Beispiel. In der natür-
lich vorkommenden Krappwurzel sind Anthrachinone wie Alizarin die farbgebenden
Elemente. Wir erhalten je nach vorherrschendem Anthrachinon und Metall Farben,
die von hellen Rosatönen bis zu dunklem Braun oder Violett reichen: Sn4+ Orange,
Al3+ Purpurrot, Al3+/Ca2+ Purpur, Ca2+ Blauviolett, Fe3+ Blauschwarz [585, Kapitel
2.8.3, Anhang 1.4].

Wir sehen uns mit zwei Fragen konfrontiert:
– welche Struktur besitzen die entstandenen Lacke
– warum tritt mit der Metallkomplex-Bildung eine Vertiefung der Farbe auf

3.6.1 Struktur der Farblacke

Die Basis der Farblacke wird von aromatischen und chinoiden Stammkörpern gebil-
det, die mit Hydroxy- und Carbonylgruppen versehen sind. Sie bieten damit ideale
Voraussetzungen für die Bildung von Metallkomplexen.

Das Produkt der Verlackung wird von mehreren Faktoren bestimmt. Zum einen
bestimmtdieKoordinationszahldesMetallkationsdiegrundsätzlicheKomplexgeome-
trie. Zum anderen legt das Substitutionsmuster der Liganden fest, inwelcher Orientie-
rung sie sich um das Zentralatom anordnen, und wie viele von ihnen hinderungsfrei
gleichzeitig um dasMetall angeordnet sein können. Zur Erreichung der vollen Koordi-
nationszahl treten noch Sekundärliganden hinzu (Lösungsmittelmolekülen oder die
Liganden des ursprünglichen Metallsalzes):
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Die gezeigte Struktur I eines Aluminiumlackes wurde 1963 vorgeschlagen [581], [573,
S. 727ff] und ist nur ein Meilenstein auf einem langen (Irr)weg. Das Problem besteht
darin, daß die Stammkörper meist ambidente Liganden darstellen, d. h. mehrere
mögliche Chelatisierungspositionen aufweisen. Im Falle des Alizarins kann Alumi-
nium über Sauerstoffatome an den Positionen 1,2 oder 1,9 koordiniert werden. Die
1,9-Koordinationwurde schon in [573] festgestellt, letztlich haben wir erst durchmod-
ernste Festkörper-Spektroskopie Sicherheit erhalten [586]. Diese zeigt uns, daß gegen-
über Struktur I die sechste Koordinationsposition nicht vom Lösungsmittel (Wasser)
eingenommen wird, sondern von der Hydroxygruppe eines zweiten Aluminium-Kom-
plexes, sodass ein sauerstoff-verbrückter, mehrkerniger Komplex II resultiert:
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Wunderlich [585, Kapitel 3.2.2.2] weist jedoch darauf hin, daß die negative Ladung
des Alizarinat-Dianions bevorzugt an O1 und O2 konzentriert ist, sodass für Alumini-
um-alizarinat eine Struktur III analog der des Türkischrot IV zu erwarten ist.

Interessant wird es, wenn wie beim Türkischrot mehrere Metalle zugesetzt wer-
den. In diesem Falle können Chelate mit den 1,2- und 1,9-Positionen gebildet werden.
Die Verteilung der Metalle auf die Positionen wird maßgeblich von ihrer Größe und
Lewis-Säurestärke bestimmt, s. unten.
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Abb. 3.62. Entstehung der Calcium- und Calcium-Aluminium-Lacke von Alizarin [582].

Historisch wurde im Zuge der Strukturaufklärung des Aluminiumlackes für den Cal-
cium-Aluminium-Lack eine Struktur IV vorgeschlagen [580], [573, S. 727ff], die auch
dem Pigment PR83:1 (Alizarinkarmesin) zugeschriebenwurde ( [11], 󳶳Abschnitt 5.6.4).
Die Bildung des Calcium-Aluminium-Lacks geht nach [582] zunächst mit der Entste-
hung eines sauren Calciumsalzes an der 2-Hydroxygruppe einher, da die 1-Hydroxy-
gruppe eine relativ festeWasserstoffbrückemit demCarbonylsauerstoff ausbildet und
wenig reaktiv ist. Das saure Salz kann entweder zum Calciumlack weiterreagieren,
oder bei Anwesenheit eines dreiwertigen Kations wie Aluminium die dimere Struk-
tur IV ausbilden, die die 1-Hydroxylgruppe einschließt, 󳶳Abbildung 3.62.

In [584, 585] wird die Struktur des Calcium-Aluminium-Lacks jedoch analog
zu II als mehrkerniger, Aluminium-verbrückter Komplex bestimmt (V), in dem je
zwei Aluminium- und Calciumkationen mit Sauerstoffbrücken zu einem Metallkom-
plex zusammentreten. Alle Metallkationen koordinieren je zwei Alizarinmoleküle,
Aluminium über die 1,2-Positionen (fünfgliedriger Chelatring), Calcium über die
1,9-Positionen (sechsgliedriger Chelatring). Insgesamt entsteht so ein Tetramer aus
vier Alizarinmolekülen um einen Metall-Sauerstoff-Komplex herum:
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Die Bevorzugung bestimmter Koordinierungsstellen am ambidenten Liganden Aliza-
rin können wir mit der Lewissäurestärke der beteiligten Metallkationen erklären [585,
Kapitel 3.2.1.1]. Im Alizarinat-Dianion konzentriert sich die negative Ladung auf die
Sauerstoffatome an den Positionen 1 und 2. Es ist daher zu erwarten, daß bei ge-
mischten Metallen das Kation mit der höchsten Lewissäurestärke (Elektronenakzep-
torfähigkeit) diese Positionen besetzt. Beim vorliegenden Calcium-Aluminium-Lack
hat Aluminium die höhere Lewissäurestärke und koordiniert mit Alizarin über die
1,2-Positionen, sodass für Calcium die 1,9-Positionen verbleiben.

Die Strukturen einer Reihe ähnlicher Lacke (z. B. Barium-Aluminium-Lack) wird
in [586] besprochen. Wesentlich für den Maler ist, daß über das Metall eine Ver-
brückungmehrerer Alizarin-Einheiten stattfindet. Diese erhöht dasMolekulargewicht
und senkt die Löslichkeit, was einerseits die gute Waschechtheit des Türkischrot
erklärt, und andererseits die guten Pigmenteigenschaften des Calcium-Aluminium-
Lacks und überhaupt dieser Lacke.

3.6.2 Praktisches Vorgehen

Praktisch erfolgt die Verlackung auf verschiedenen Wegen [45, vol. 3], [66, 100, 480,
481]. Dabei sind natürliche Rohstoffe wie Alaun und Soda (Kaliumaluminiumsulfat
und Natriumcarbonat) von größter Bedeutung, wie einige historische Rezepte zeigen
mögen [45, vol. 3, pp. 122]:
– Krapplack entstand durchAuslaugen der Krappwurzelnmit kaltemWasser, wobei

lösliche Begleitstoffe ausgewaschen werden, während Alizarin und Purpurin als
unlösliche Farbkörper in derWurzel verbleiben. NachAuspressenwurde dieWur-
zel mit heißer Alaunlösung versetzt und etwas gewartet, um die Komplexbildung
zu ermöglichen. Nach Filtrationwurde der Lack durch Zugabe von Natriumcarbo-
nat (Soda), Kaliumarsenat oder Borax gefällt (Az = Alizarin):

4Az(OH)2 + 3 KAl(SO4)2 + 13NaOH → [(AzO2)4Al2(OH)2]4⊖ + Al(OH)3 + 8H2O + 3K⊕ +
13Na⊕ + 6SO2⊖

4
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Bei diesem und den folgenden Verfahren ist es wichtig, die richtigen Temperatu-
ren für die Lösungen zu wählen, um die Komplexbildung zu beschleunigen und
Alizarin in Lösung zu halten, ohne braune Zersetzungsprodukte zu erzeugen.

– Rosemadderwurde erzeugt, indemdieKrappwurzelmit verdünnter Schwefelsäu-
re ausgelaugt wurde. Beim Erwärmen setzte sich Pseudopurpurin Psp ab, das in
Alaunlösung aufgelöst und mit warmer Sodalösung gefällt wurde. Durch Fällung
auf Kreide erhielt man einen helleren Farbton.

4Psp(OH)2 + 3KAl(SO4)2 + 3NaOH + 2H2O → [(PspO2)4Al2(OH)2]4⊖ + Al(OH)3 + 3K⊕ +
3Na⊕ + 6 SO2⊖

4 + 10H⊕

Die ausgefallenen Flocken konnten auch durch Auflösen in Natronlauge und Fäl-
lung mit Aluminiumsulfat in einen konzentrierten Lack umgewandelt werden.

4Psp(OH)2 + Al2(SO4)3 +8NaOH→ [(PspO2)4Al2(OH)2]4⊖ + 8Na⊕ + 2H⊕ +3SO2⊖
4 +6H2O

– ReinesAluminium-alizarinat entstanddurch kaltesAuslaugender Krappwurzeln,
Extraktion des Farbstoffs mit heißer Alaunlösung und Fällung der Sulfationen
durch Zugabe von Bleiacetat. Nach Filtration setzte sich beim Abkühlen der kon-
zentrierte Aluminiumlack ab.

4Az(OH)2+2 KAl(SO4)2+2H2O+4 PbAc2 → [(AzO2)4Al2(OH)2]4⊖ +4PbSO4 +2K⊕ +2H⊕ +
8AcH

– Zur Darstellung des brillanten Türkischrot (Calcium-Aluminium-Lack von Aliza-
rin) wurde zunächst das Substrat (Aluminiumhydroxid) hergestellt, indem es aus
einer heissen Lösung von natürlichem Alaun mit Natriumcarbonat gefällt wurde.
Nach Filtration und Waschen wurde es mit Calciumchlorid und Krapp versetzt,
woraufhin sich der Calcium-Aluminium-Lack des Alizarins bildete und beim Ab-
kühlen absetzte.

4Az(OH)2+2CaCl2+2KAl(SO4)2+6NaOH→ [(AzO2)4Ca2Al2(OH)2]o+4Cl⊖+2K⊕+6Na⊕+
4H⊕ + 4SO2⊖

4 + 4H2O

In der Neuzeit wurden reine Stoffe wie Aluminiumsulfat und Alizarin anstelle der
Naturstoffe verwendet, umdie Reinheit des Produkts zu erhöhen, sowie Türkisch-
rotöl zugesetzt, um die Benetzung des Alizarins zu verbessern. Türkischrotöl ist
ein Tensid aus Riziniusöl, dasmit Schwefelsäure behandelt und anschließendmit
Natronlauge neutralisiert wurde. Es besteht aus einemGemisch vonRizinusöl (Ri-
zinolsäure-glycerid), den Natriumsalzen von an der Hydroxylgruppe sulfatierter
Rizinolsäure und Polyrizinolsäuren, sowie deren Anhydriden und -lactonen.

OH
COOH

Rizinolsäure
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Während wir über die Benutzung von Farblacken als Künstlermaterial erst fallweise
aus der römischen Epoche, eher aber dem Mittelalter, genaue Kenntnis haben, wird
das Prinzip der Verlackung bereits im zweiten Jahrtausend vor Christus beim texti-
len Beizenfärben realisiert, 󳶳Abschnitt 6.5. Die Textilien werden mit einer Lösung des
komplexbildenden Metallsalzes getränkt, und das Metallhydroxid durch Zugabe von
Alkalien auf der Faser gefällt. Anschließendes Tränken des gebeizten Stoffes in einer
Farbstofflösung führt zur Verlackung auf der Faser und Fixierung des Farbstoffes.

3.6.3 Farbtonverschiebung

Die Bildung des Komplexes zwischen einemMetall und einem organischen Liganden
gibt zu zwei Typen von Farberscheinungen Anlass:
– DieAusgangsprodukte sind farblos, das organischeMolekül absorbiert nur imUV-

Bereich, die Farbe tritt erst mit der Komplexbildung mit einem Nebengruppenme-
tall (d-Block) auf. Wir beobachten eine Ligandenfeld-Absorption.

– Der organische Ligand ist bereits zuvor farbig, oder die Absorption liegt im nahen
UV. Durch die Komplexbildung wird die Farbe in den sichtbaren Bereich verscho-
ben. Die beteiligten Metalle müssen nicht aus dem d-Block stammen, wie Alumi-
nium oder Zinn. Die Absorption zeigt π → π∗-Charakter.

d-Orbital-Bathochromie: Ligandenfeld- und LMCT-Übergänge
Im ersten Falle wird durch dieMetallierungmit einem d-Block-Metall ein Chromophor
in Form desMetallions erzeugt: das organischeMolekül wirkt als Ligand und baut ein
Ligandenfeld für dasMetall auf. Zwischenden d-Orbitalen desMetallionswerden d-d-
Übergänge im sichtbaren Bereich des Spektrums möglich, 󳶳Abschnitt 3.3.

Hochgeladene Kationen wie Fe3⊕ oder Ti4⊕ können darüberhinaus LMCT-Über-
gänge π → t2g(t2)/eg(e) zeigen, indem sie Elektronen von elektronenreichen Ligan-
den und deren π-Systemen übernehmen und auf diese Weise Farbe entwickeln, 󳶳Ab-
schnitt 3.4.1.

π→ π∗-Bathochromie
Die blassroten Anthrachinone und leuchtend roten Anthrachinon-Metallkomple-
xe (Krapplack) illustrieren den zweiten Fall, die bathochrome Verschiebung von
π → π∗-Übergängen in den sichtbaren Bereich. Da das Ausmass der Verschiebung
vom Metall abhängig ist, können wir durch Verlackung mit verschiedenen Metallen
aus einem Farbstoff mehrere unterschiedlich gefärbte Pigmente gewinnen: neben
dem karminroten Krapplack gibt es ein Scharlach- und ein Violettrot.

Die Verschiebung kann so weit gehen, dass Metallkomplexfarbstoffe grün oder
blau sind, 󳶳Abschnitt 6.5. Da gerade diese Farbtöne schwer zu erzielen sind, sind Me-
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tallkomplexfarbstoffe häufig an dunklen Färbungen beteiligt [574]. Neben der batho-
chromen Verschiebung tritt auch eine Verbreiterung der Banden auf, die wir optisch
als „Verschmutzung“ wahrnehmen: Metallkomplexe zeigen weniger reine Farben,
sondern eher gedeckte, stumpfe, bräunliche oder gräuliche. Es eröffnet sich damit die
Möglichkeit, braune und schwarze Farbstoffe herzustellen.

Worauf sind die geschilderten Vorgänge zurückzuführen? Ein Faktor ist, dass
durch die Bildung des Chelatrings eine planare Molekülgestalt favorisiert wird, in
der die Konjugation der π-Orbitale verstärkt ist. Wesentlich für die bathochrome Ver-
schiebung z. B. bei Verbindungen der Typen

O

N N

O
M

Azo metalliert

OO

M

Chinon metalliert

O
O

M

Dihydroxyaromat metalliert

sind jedoch zwei Faktoren, die in [4, 584] allgemein und in [577, 578] an Beispielen im
Detail untersucht werden:
– Die Elektronendonorstärke von Gruppen wie der Hydroxylgruppe wird durch die

Metallierung erhöht, das freie Elektronenpaar der Donorgruppe wird leichter in
das π-System abgegeben.

– Das freie Elektronenpaar von Akzeptorgruppen wie der Azo- oder der Carbonyl-
gruppewirdmit demMetall geteilt und somit die Elektronegativität des Akzeptors
erhöht.

Beide Faktoren verstärken Substituenteneffekte von Donor-Akzeptor-Chromophoren.

Erhöhung der Donorstärke Die Metall-Ligand-σ-Bindung wird in der Valenzstrich-
Schreibweise als kovalente Bindung beschrieben, die in der Realität jedoch ionische
Anteile aufweist. Je elektropositiver dasMetall gegenüber demLigand ist, desto ausge-
prägter ist die Ionizität. Da als Ligand oft Sauerstoff (En 3,44) oder Stickstoff (En 3,04)
mit hoher Elektronegativität auftreten, konzentriert sich die negative Ladung am
Ligand, dessen Donorfähigkeiten dadurch gesteigert werden:

M L

En hoch, kovalent

Mδ⊕ Lδ⊖

partiell ionisch

M⊕ L⊖

En klein, ionisch

Am Beispiel eines Anthrachinons können wir uns diese Art der Beteiligung des Me-
tallkations am Anregungsvorgang folgendermaßen vorstellen [585, Kapitel 3.3.2]:
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Bei elektropositiven Metallen liegt das Gleichgewicht auf der ionischen Seite, im Fall
der Alkalimetalle wird aus −OH sogar der sehr starke Donor −O⊖:

O⊖Na⊕ O

En = 0,93
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Bei starken Donoren reicht bereits die Absorption von langwelligem rotem Licht zur
Elektronenübertragung vom Donor auf den Akzeptor. Die sichtbare Farbe liegt dann
im Blauen, während die schwächeren, nicht-metallierten Donoren Farben im Bereich
Gelb–Rot zeigen. In 󳶳Abbildung 3.63 sehen wir den Sachverhalt deutlich: die elektro-
positiven Metalle Calcium oder Strontium (En 1,0 resp. 0,95) führen bei Anthrachi-
nonen zu einer Absorption oberhalb von 550 nm, die mässig elektropositiven Metalle
Zinn und Aluminium (En 1,96 resp. 1,61) zu einer um 500nm, der elektronegativere
Wasserstoff (En 2,2) nur zur Absorption bei 450nm.

Eine Folge einer stark polaren Metall-Donor-Bindung ist, dass der π → π∗-Über-
gang zunehmend Charge Transfer-Charakter annehmen kann: die hohe Ladung des
Donor-Systems kann partiell in ein leeres MOmit starkemMetallcharakter übertragen
werden, was mit der hohen Intensität erfolgt, die CT-Übergänge allgemein auszeich-
net. Damit kommen wir zum zweiten Punkt, der . . .

Erhöhung der Akzeptorstärke Der zweite Effekt der Metallierung erhöht nicht die
Stärke der Donorgruppen, sondern die der Akzeptorgruppen. Durch die Komplexie-
rung der Akzeptoren wird das freie Elektronenpaar eines Carbonyl-Sauerstoff oder
eines Azo-Stickstoffs (partiell) zum Metall transferiert, wir beobachten eine Vermin-
derung der Elektronendichte am Akzeptor. Die Übertragung von Elektronen eines
Donors zu einem solchen, effektiv elektronegativer gewordenen Akzeptor kann be-
reits durch Absorption von langwelligem Licht erfolgen. Wir können auch den Stand-
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klein EN groß

580 nm λmax 430 nm

Blau Violett Rot Gelb

π → π∗-Übergang
mit CT-Charakter π → π∗-Übergang

Ca,Mg Al Sn H

Abb. 3.63. Einfluß der Elektronegativität (EN) auf die Farbigkeit metallierter Farbmittel (Anthrachino-
ne) am Beispiel von Calcium, Magnesium, Aluminium, Zinn und Wasserstoff [584], [585, Kapitel 3.3].

punkt einnehmen, daß dasMetall oder ein Metallchelat-Ring als gute Akzeptoren das
konjugierte System vergrössern und damit auxochrom wirken. Klassisch formuliert:
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Bei Hauptgruppenmetallen wie Aluminiumwerden die Elektronen des Akzeptors von
Metall-p-Orbitalen übernommen und tragen zur Erlangung der Edelgaskonfigurati-
on bei. Bei Nebengruppenmetallen tritt eineWechselwirkung zwischenMetall-d- und
Akzeptor-pπ-Orbitalen auf, die wir in 󳶳Abschnitt 3.4.1 und 󳶳Abbildung 3.33 auf S. 118
bereits kennengelernt haben und die zur Bildung von d − p-MOs mit starkem Metall-
charakter führt. Die Elektronen werden vom Akzeptor in diese d − p-MOs und damit
zumMetall überführt.

Wir können die Akzeptorfähigkeit eines komplexierten Metalls anhand des Alu-
miniumalizarinats (Krapplack) sehen [585, Kapitel 3.2.2.2]. Die vorgestellten MO-
Rechnungen zeigen, daß im Aluminiumkomplex beim HOMO-LUMO-Übergang La-
dung in ein 3p-Orbital des Metalls fließt, also ein π → 3p-Übergang mit hohem
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Charge Transfer-Charakter vorliegt. Im freien Alizarin wird die Ladung überwiegend
vom Carbonylsystem immittleren Ring übernommen:

HOMO Alizarin

hν
OH

OH

LUMO Alizarin

O

O

HOMO Al-alizarinat

hν
O

O

O
O

LUMO Al-alizarinat

Bei einigen Metallen dominiert dieser intensive LMCT-Übergang die Farberscheinung
gegenüber π → π∗-Übergängen, weshalb wir bei Komplexbildungsreaktionen mit
z. B. Eisen(III)-Kationen oft intensive Farberscheinungen beobachten. Ein Beispiel ist
die Eisen-Phenol-Reaktion, 󳶳S. 577.


