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7 Kohlenstoff

7.1 Allgemeines

Kohlenstoff unterscheidet sich in mehrfacher Hinsicht von den anderen 21 Nichtmetallen
und insbesondere von den weiteren Elementen der 14. Gruppe des Periodensystems
(4. Hauptgruppe). Das liegt vor allem daran, dass das C-Atom sehr starke Bindungen mit
H-Atomen und mit den anderen Nichtmetallen der ersten Achterperiode eingeht, d.h. mit
B, C, N, O und F. Die Zahl der Kohlenstoffverbindungen ist daher größer als die aller
anderen Nichtmetalle mit Ausnahme des Wasserstoffs. Es ist deswegen gerechtfertigt,
diese Verbindungsklasse als Organische Chemie gesondert zu betrachten. Dazu berechti-
gen aber besonders die speziellen am C-Atom möglichen Bindungsverhältnisse, die den
meisten organischen Verbindungen Eigenschaften verleihen, die sie von den übrigen
Nichtmetallverbindungen deutlich unterscheiden. Darauf wird weiter unten noch näher
eingegangen.

Zum Stoffgebiet der Anorganischen Chemie zählen traditionsgemäß die allotropen
Modifikationen und einige einfachere Verbindungen des Kohlenstoffs, wie Halogenide,
Oxide, Oxosäuren und sonstige Chalkogenide sowie die Nitride. Darüber hinaus spielen
aber in der anorganischen Nichtmetallchemie organische Reste als Substituenten eine
bedeutende Rolle. Substanzen dieser Art werden als elementorganische bzw. Organo-
element-Verbindungen bezeichnet; eine Untergruppe davon sind die metallorganischen
Verbindungen. Dies zeigt einmal mehr, dass die künstliche Trennung der Molekülchemie
in Anorganische und Organische Chemie nicht sinnvoll ist.

Natürlich vorkommende Kohlenstoffverbindungen sind die Carbonate (Kalkstein und
Dolomit), Graphit und Diamant, Kohle und Erdöl, das Methan des Erdgases einschließ-
lich Schiefergas und Methanhydrat1, sowie die zahlreichen organischen Verbindungen
biologischen Ursprungs (Biomasse). Biogas enthält bis zu 70% CH4. Hinzu kommt das
CO2 in der Luft (0.039%) und im Meerwasser. Trotz der geringen CO2-Konzentration
von gegenwärtig 390 ppm enthält die Erdatmosphäre 0.75·1012 t Kohlenstoff, die Hydro-
sphäre geschätzte 38·1012 t und die Lithosphäre 66·1015 t. Vor 200 Jahren betrug die
CO2-Konzentration der Atmosphäre nur 280 ppm. Kalkstein ist nach Quarz das zweit-
häufigste Mineral an der Erdoberfläche.

Wie andere Nichtmetalle auch, unterliegt das Element Kohlenstoff einem globalen bio-
geochemischen Kreislauf, der in neuerer Zeit stark von Menschen beeinflusst wird.2 Bei-
spielsweise wurden im Jahre 2008 allein 4.4·109 t Rohöl für das Transportwesen verwen-

1 Erdgas, das in Norddeutschland z.B. bei Söhlingen gefördert wird, besteht zu >90% aus CH4

neben 1% CO2, einigen % N2 und geringen Konzentrationen anderer Kohlenwasserstoffe (KW)
bis C23 sowie Spuren von Hg. Erdgas ist außerdem immer mit Wasserdampf gesättigt. Andere
norddeutsche Erdgasquellen liefern ein Gas mit einem H2S-Gehalt von bis zu 35% („Sauergas“).
Von H2S, H2O, höheren KW und Hg befreites Erdgas ist ein wichtiger Energieträger. In Deutsch-
land sind Erdgasrohrleitungen mit einer Gesamtlänge von über 320000 km verlegt.

2 H. Pütter, Chemie unserer Zeit 2013, 47, 184. A. Körtzinger, Chemie unserer Zeit 2010, 44, 118.
F. J. Millero, Chem. Rev. 2007, 107, 308.
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det. Der größte Teil (93%) des geförderten Rohöls geht in den Energiesektor, nur 7%
werden für chemische Synthesen gebraucht.

Natürlicher Kohlenstoff besteht zu 98.89% aus dem Isotop 12C mit dem Kernspin
I = 0. Für die NMR-Spektroskopie wichtig ist daher der geringe Gehalt an 13C (1.11%;
I = 1

2). Das spurenweise in der Natur vorkommende Isotop 14C ist ein β-Strahler mit einer
Halbwertszeit von 5570 a. Dieses Isotop entsteht durch kosmische Strahlen, die in der
Atmosphäre thermische Neutronen erzeugen, die ihrerseits mit 14N zu 14C und 1H rea-
gieren. Die so gebildeten C-Atome werden sofort zu 14CO2 oxidiert. Da auch dieses CO2

bei der Photosynthese der grünen Pflanzen assimiliert wird, enthalten alle lebenden Or-
ganismen eine gewisse Konzentration an 14C, die erst beim Tod des Organismus langsam
durch radioaktiven Zerfall abnimmt und auf diese Weise die Bestimmung des Alters von
fossilen Pflanzenteilen gestattet (Kohlenstoffuhr). Mit dieser Radiocarbon-Methode las-
sen sich entsprechende Gegenstände bis zu 50000 Jahre zurück datieren, wobei aller-
dings eine Korrektur für die in diesem Zeitraum nicht immer ganz konstante Sonnen-
aktivität angebracht werden muss. Praktisch die gesamte auf der Erde vorhandene
Biomasse sowie Kohle, Erdöl und das Methan des Erdgases entstammen der Reduktion
von CO2 zu Kohlenhydraten durch die Photosynthese bei gleichzeitiger Spaltung von
Wasser unter Freisetzung von Sauerstoff (siehe Kap. 11.1.1). Der Sauerstoff findet sich
zum großen Teil in der Atmosphäre, teilweise gelöst im Meerwasser, aber auch in den
Verwitterungsprodukten der ursprünglichen Sulfidmineralien, die zu Oxiden und Sulfa-
ten wurden.

7.2 Bindungsverhältnisse in der 14. Gruppe

Von den Elementen der 14. Gruppe sind Kohlenstoff, Silicium und Germanium typische
Nichtmetalle. Die beiden letzteren weisen im kristallinen Zustand allerdings bereits Halb-
leitereigenschaften auf und ihre höheren Homologen Zinn und Blei sind echte Metalle.
Die Elektronenkonfiguration des C-Atoms ist 2s2px

1py
1 (3P-Zustand). Da der Energieun-

terschied zwischen dem Grundzustand und dem angeregten 5S-Zustand mit der Orbital-
besetzung 2s1px

1py
1pz

1 nur ca. 4 eV beträgt (386 kJ mol–1), sind in nahezu allen C-Verbin-
dungen sämtliche vier Valenzorbitale an den kovalenten Bindungen beteiligt. Nach der
MO-Theorie ist es aber nicht erforderlich, Valenzelektronen auf ein höheres Niveau zu
promovieren oder gar Atomorbitale zu hybridisieren. Vielmehr kann ausgehend vom
Grundzustand des Atoms jedes bekannte Molekül erklärt werden (Kap. 2.4).

Die Koordinationszahl des C-Atoms kann in Verbindungen alle Werte zwischen 1
und 8 annehmen, jedoch dominieren die Koordinationszahlen 3 und 4. Beispiele sind:

Höhere Koordinationszahlen beobachtet man bei den Carboranen (Kap. 6.7) und be-
stimmten metallorganischen Verbindungen wie Hexamethyldialuminium Me6Al2, in de-
nen Organylreste eine Brückenfunktion ausüben:
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Die Koordination am Aluminium ist hierbei verzerrt tetraedrisch, während die verbrücken-
den C-Atome fünffach koordiniert sind. Koordinationszahlen von 5 bis 8 findet man auch
bei manchen Übergangsmetallclustern, in denen ein C-Atom in einem Metallkäfig einge-
schlossen ist. Beispielsweise besteht der Rutheniumcarbonyl-Komplex [Ru6C(CO)17] aus
einem oktaedrischen Metallcluster mit einem einzelnen C-Atom im Zentrum. Das Car-
bonylat-Anion [Co8C(CO)18]2– enthält einen quadratisch-antiprismatischen Metallcluster
mit eingeschlossenem C-Atom. Über die Ladung und Oxidationsstufen dieser carbidi-
schen C-Atome kann man nur spekulieren.

Das C-Atom hat auf der PAULING-Skala die Elektronegativität 2.50 (Tab. 4.8). Dieser
Wert erlaubt es dem C-Atom nicht, mit irgendeinem stark elektronegativen Nichtmetall
ionische Verbindungen etwa mit dem Kation C4+ zu bilden. CF4 und CO2 sind daher keine
Ionenverbindungen sondern molekulare Gase. Lediglich einfach geladene Kationen vom
Typ [R3C]+ sind in Form von Salzen herstellbar (Carbenium-Ionen).3 Beispiele dafür sind
die protonierte Kohlensäure [C(OH)3]+, die Trihalocarbenium-Ionen [CX3]+ (X = Cl,
Br, I) und das Trisazidocarbenium-Ion im Hexachloroantimonat [C(N3)3][SbCl6].

Mit stark elektropositiven Metallen bildet das C-Atom andererseits Carbide, die for-
mal Anionen wie C4– (Methanid, isoelektronisch mit N3–, O2–, F– und Ne),4 [C2]2– (Ace-
tylid, isoelektronisch mit N2 und CO)5 oder [C3]4– (Allenid, isoelektronisch mit CO2)6 ent-
halten:

C4–: Li4C, Be2C, Al4C3 [C2]2–: K2[C2], Ca[C2] [C3]4–: Ca3[C3]Cl2

Calciumcarbid Ca[C2] kristallisiert in einer tetragonal verzerrten NaCl-Struktur mit pa-
rallel ausgerichteten [C2]2–-Ionen auf den Anionenplätzen. Ca3[C3]Cl2 enthält formal das
nahezu lineare, von Kationen umgebene [C3]4–-Ion neben zwei Chlorid-Ionen. Die Bin-
dungen in den kristallinen Carbiden Li4C, Be2C und Al4C3 sowie in den zahlreichen
Übergangsmetallcarbiden7 sind zwar stark polar, aber überwiegend kovalent, da mehr-
fach geladene kleine Anionen wie C4– nicht realistisch sind, sondern spontan Elektronen
abstoßen und in einfach geladene Anionen übergehen würden (Kap. 2.1.3).

Negativ polarisierte C-Atome liegen auch in manchen Kohlenstoff-Komplexen vor, in
denen eine LEWIS-Base als Ligand am C-Atom als LEWIS-Säure gebunden ist. Beispiels-
weise ist das formale Diphosphaallen Ph3P=C=PPh3 nach heutiger Auffassung als Bis-
Ylid zu formulieren, da der Valenzwinkel am C-Atom ca. 140°C beträgt:

3 Für die Erforschung von Carbokationen erhielt GEORGE A. OLAH den Chemie-Nobelpreis 1994.
4 A. Maercker, Angew. Chem. 1992, 104, 598, und darin zitierte Literatur
5 S. Hemmersbach, B. Zibrowius, U. Ruschewitz, Z. Anorg. Allg. Chem. 1999, 625, 1440. Ca[C2]

wird großtechnisch aus Ca[CO3] und Koks im Elektroofen hergestellt, in Deutschland aber nicht
mehr.

6 Ca3[C3]Cl2 entsteht bei 900°C aus Ca, CaCl2 und Graphit: H.-J. Meyer, Z. Anorg. Allg. Chem.
1991, 593, 185.

7 W. Lengauer, A. Eder, Encycl. Inorg. Chem. 2005, 2, 674; H. Tulhoff, Ullmann’s Encycl. Ind.
Chem. 1986, A5, 61.
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Analoges gilt für den Komplex Ph3PCCCPPh3.8

Ionen des Typs [R3C]– werden Carbanionen genannt. Allgemein ist jedoch festzustel-
len, dass die Neigung des C-Atoms zur Bildung ionischer Bindungen nur schwach aus-
geprägt ist. Besondere Bedeutung besitzen im Gegenteil gerade die unpolaren bis
schwach polaren Bindungen C–C und C–H, die in den meisten organischen Verbindun-
gen vorkommen. Die C–C-σ-Bindung weist von allen homonuklearen Einfachbindungen
zwischen zwei Nichtmetallen die zweithöchste Bindungsenthalpie auf (nach H2). Das
geht deutlich aus Abbildung 4.2 hervor. C-Atome zeigen daher eine ausgeprägte Tendenz
zur Bildung von Ketten und Ringen, und entsprechende Verbindungen sind thermisch
und chemisch sehr beständig. Auch die C–H-Bindung ist einerseits durch eine hohe Bin-
dungsenthalpie charakterisiert und andererseits in der Regel nur schwach polar. Che-
misch besonders inert sind daher vor allem die Alkane, d.h. die Kohlenwasserstoffe der
allgemeinen Formel CnH2n+2, also CH4, C2H6, usw., sowie die von diesen abgeleiteten Al-
kylgruppen –CnH2n+1. Die Bindungsverhältnisse im Molekül CH4 wurden im Kapi-
tel 2.4.10 behandelt.

Das vierfach koordinierte C-Atom unterscheidet sich in seinem Bindungszustand von
den meisten Nichtmetallen dadurch, dass es in seiner Valenzschale weder energetisch
günstig liegende unbesetzte Orbitale noch nichtbindende Elektronenpaare aufweist. Der
Angriff nukleophiler und elektrophiler Reagenzien ist daher gleichermaßen erschwert.
Dies ist einer der wichtigsten Gründe für die Sonderstellung der gesättigten Kohlenstoff-
verbindungen. Hinzu kommt, dass das kleine C-Atom z.B. in Verbindungen wie CF4

durch die Substituenten gegen den Angriff von Reagenzien perfekt abgeschirmt ist, wäh-
rend bei größeren Zentralatomen wie beim SiF4 die Abschirmung wesentlich unvollkom-
mener ist. Dies erklärt zum Beispiel, warum SiF4 und SiCl4 schon bei 20°C nach

hydrolysiert werden, wogegen CF4 und CCl4 bei 20°C gegen H2O beständig sind, obwohl
die analogen Reaktionen zu CO2 und HF bzw. HCl thermodynamisch durchaus möglich
sind (ΔGo<0). Erst bei hohen Temperaturen reagiert CF4 mit Wasser zu COF2 und HF.

Die Fähigkeit des C-Atoms, thermodynamisch sehr stabile Mehrfachbindungen auszu-
bilden, ist allgemein bekannt (siehe CO und CO2; Kap. 4). Geeignete Partner dafür sind
vor allem die Atome C, N, O und S, aber auch Si, Ge, P, As, Se und Te. Mit zunehmendem
Kovalenzradius des Partneratoms wird allerdings die Tendenz dieser Mehrfachbindun-
gen, unter spontaner Polymerisation in Einfachbindungen überzugehen, immer stärker.
Beispiele für Verbindungen mit p-p-π-Bindungen sind:

8 H. Schmidbaur, A. Schier, Angew. Chem. 2013, 125, 187.
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Alle vier genannten Verbindungen sind thermodynamisch instabil, bei Normalbedingun-
gen aber beständig, da die Aktivierungsenergien für den Übergang in die stabilen Verbin-
dungen zu groß sind, um eine spontane Reaktion bei 25°C zuzulassen.9 Graphit mit sei-
nen σ- und π-Bindungen ist allerdings thermodynamisch stabiler als Diamant, der nur
σ-Bindungen aufweist (siehe unten).

Eine weitere Besonderheit der Kohlenstoffchemie ist die weitgehende Delokalisierung
von π-Elektronen in aromatischen Systemen wie Benzol C6H6 oder dem Cyclopenta-
dienid-Anion [C5H5]– (Abb. 7.1). Diese planaren Moleküle sind von hoher Symmetrie
(D6h bzw. D5h), da alle CC-Bindungen äquivalent sind. Wenn man die Molekülebene als
xy-Ebene definiert, können die σ-Bindungen an den C-Atomen unter Verwendung der
Atomorbitale 2s und 2pxpy konstruiert werden (vgl. BF3; Kap. 2.4.8).

Die senkrecht zur Molekülebene (xy-Ebene) orientierten pz-Orbitale der C-Atome überlap-
pen miteinander, wodurch π-Molekülorbitale entstehen, die sich über den gesamten Ring
erstrecken. Die Ringebene stellt für diese MOs eine Knotenebene dar. Zur grafischen
Darstellung der Überlappungsverhältnisse im Benzolmolekül benutzt man zweckmäßig
eine Projektion der π-Orbitale in die Molekülebene, wodurch sich 2p-Orbitale kreisförmig
abbilden. Bei sechs C-Atomen sind 6 einfach besetzte π-Orbitale zu kombinieren, woraus
6 Molekülorbitale entstehen. Diese Kombinationen sind in Abbildung 7.2 dargestellt. We-
gen der hohen Molekülsymmetrie kommt es zu zweifachen Entartungen. Die Energie dieser
MOs steigt mit zunehmender Knotenzahl an. In Abbildung 7.3 ist das Energieniveaudia-
gramm für die π-MOs von Benzol gezeigt. Mit Elektronen besetzt sind die drei bindenden
Zustände, wodurch sich sehr starke CC-Bindungen ergeben (Kernabstand 140 pm).

Da die energetische Aufspaltung der π-Orbitale geringer ist als die der σ-Orbitale,
bildet das e1g-Niveau das HOMO und das e2u-Niveau ist das LUMO des Benzolmoleküls.
Die HOMO-LUMO-Energiedifferenz beträgt 6.55 eV.

Sind in einem planaren Ringsystem aus gleichartigen Atomen sechs oder allgemein
2n+2 (n = 0, 1, 2, …) π-Elektronen vorhanden, handelt es sich um ein aromatisches
System (HÜCKEL-Aromat). Auch von anderen Nichtmetallen sind HÜCKEL-Aromaten
bekannt. Einfache Beispiele sind die quadratischen Ionen [S4]2+, [Se4]2+ und [Te4]2+

(Kap. 12.5). Die Delokalisierung der π-Elektronen wird in den Strukturformeln durch
einen Kreis symbolisiert, in den gegebenenfalls die Anzahl der π-Elektronen eingetragen
wird. Dem Benzol verwandte Heterocyclen mit aromatischem Charakter sind Pyridin
C5H5N (Azabenzol), Silabenzol C5SiH6 und Phosphabenzol C5H5P:

9 Die jeweils stabileren Systeme sind: Graphit mit CO2, Benzol, polymeres CS2 bzw. dimeres
CSCl2. Auch Ethen C2H4 ist bei 25°C thermodynamisch instabil bezüglich einer Polymerisation
zu Polyethylen (PE).
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Abb. 7.1 Benzol (links) und das Cyclopentadienid-Anion als planare HÜCKEL-Aromaten mit äquiva-
lenten CC- und CH-Bindungen. Die Kreise symbolisieren die Delokalisierung der sechs π-Elektronen.
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Abb. 7.2 Die sechs π-Molekülorbitale von Benzol. Dargestellt sind die oberhalb der Molekülebene
befindlichen Lappen der 2pπ-Orbitale der sechs C-Atome in Form einer Projektion in die Molekül-
ebene. Durch Linearkombination entstehen sechs orthogonale π-Molekülorbitale. Die Energie der
MOs steigt mit der Zahl der gestrichelt gezeichneten Knotenflächen. Mit Elektronen besetzt sind die
Niveaus a2u und e1g (siehe Abb. 7.3).
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Abb. 7.3 Energieniveaudiagramm für
die π-Molekülorbitale des Benzol-
moleküls. Alle π-Elektronen befinden
sich in bindenden MOs, aber auf zwei
verschiedenen Energieniveaus.
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In den drei heterocyclischen Verbindungen sind die π-Elektronen allerdings nicht mehr
vollkommen gleichmäßig über alle Ringatome delokalisiert, da sich die Elektronegativi-
täten von Kohlenstoff einerseits und Silicium, Stickstoff und Phosphor andererseits deut-
lich unterscheiden (Tab. 4.8). Wegen der niedrigeren Symmetrie (C2v) der drei Hetero-
cyclen gibt es in diesen Fällen auch keine entarteten MOs.

7.3 Modifikationen des Kohlenstoffs10

Reiner Kohlenstoff bildet zwei bei Raumtemperatur beständige und gut untersuchte poly-
mere Modifikationen, nämlich Graphit und Diamant, die beide als Mineralien vorkom-
men, aber auch synthetisch hergestellt werden. Unter den festen Elementen stellen diese
beiden Materialen das weichste und das härteste Material dar. Darüber hinaus wurden
aber im Labor noch weitere Modifikationen hergestellt, nämlich eine Reihe käfigartiger
Kohlenstoffmoleküle Cn (n > 20), die gemeinsam als Fullerene bezeichnet werden. Struk-
turell verwandt mit Graphit und den Fullerenen sind die neuen Werkstoffe Kohlenstoff-
Nanoröhren, die heutzutage im Tausendtonnen-Maßstab produziert werden, und Gra-
phen. Von größter technischer Bedeutung sind außerdem die kohlenstoffreichen Produkte
Kohle, Koks, Kohlefasern und Ruß.

7.3.1 Graphit und Graphen

Graphit ist die bei Normalbedingungen thermodynamisch stabile Kohlenstoff-Modifi-
kation (Dichte 2.22 g cm–1). Die Struktur besteht aus planaren Schichten aus kondensier-
ten Sechsringen. Eine einzelne Schicht wird in Analogie zu den kondensierten Aromaten
wie Anthracen und Phenanthren als Graphen bezeichnet. In den Schichten sind die
Atome durch σ- und π-Bindungen miteinander verknüpft, während zwischen den Schich-
ten nur VAN DER WAALS-Dispersionskräfte wirksam sind (Abb. 7.4).

In den Schichten der Graphitstruktur ist jedes C-Atom von drei nächsten Nachbarn in
Form eines gleichseitigen Dreiecks umgeben. Unter Verwendung der Valenzorbitale 2s,
px und py sowie von drei Valenzelektronen bildet jedes C-Atom mit seinen drei Nachbarn
je eine σ-Bindung. Die Winkel zwischen den Bindungen betragen 120°. Das vierte Elek-
tron befindet sich im pz-Orbital, dessen Achse senkrecht zur Schichtebene steht und das
daher von π-Symmetrie ist. Jedes dieser pπ-Orbitale überlappt nun mit den drei pπ-Orbi-
talen der Nachbaratome.11 Dadurch entstehen Molekülorbitale, die sich über die gesamte
Schichtebene erstrecken. Die in Abbildung 7.4 dargestellte Grenzstruktur zeigt, dass pro
Sechsring formal zwei π-Bindungen vorhanden sind. Tatsächlich sind jedoch alle CC-
Bindungen gleich. Der CC-Kernabstand ist mit 141.5 pm etwas größer als im Benzol

10 A. Krüger, Neue Kohlenstoffmaterialien, Teubner, Wiesbaden, 2007. K. H. Büchel, H.-H. Mo-
retto, P. Woditsch (Herausg.), Industrielle Anorganische Chemie, 3. Aufl., Wiley-VCH, Wein-
heim, 1999.

11 Die Bindungssituation ähnelt der im Molekül BF3 (Kap. 2.4.8) und der im Benzol (siehe oben).
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(140 pm). Die Ränder der Graphen-Schichten sind hoch reaktiv und wahrscheinlich mit
H-Atomen und OH-Gruppen abgesättigt.

Der gewöhnliche Graphit kristallisiert hexagonal und weist die in Abbildung 7.4a ge-
zeigte Schichtfolge ABAB… auf.12 Die schwarze Farbe des Graphits und die innerhalb
der Schichten gute elektrische Leitfähigkeit sind auf die leicht anregbaren und innerhalb
der Schicht gut beweglichen π-Elektronen zurückzuführen, die ein zweidimensionales
Elektronengas bilden. Die Überlappung der π-Orbitale ergibt ein Valenzband (bindende
MOs) und ein Leitungsband (antibindende MOs), die sich geringfügig überlappen. Da-
durch ist Graphit ein allerdings schlechter metallischer Leiter. In Abbildung 7.5 ist die
Zustandsdichte (density of states, DOS) für Graphit dargestellt, aus der hervorgeht, dass
beim FERMI-Niveau zwar ein Minimum der Zustandsdichte, aber keine Bandlücke vor-
liegt.

Senkrecht zu den Schichten ist die elektrische Leitfähigkeit um den Faktor 105 kleiner
als parallel zu den Schichten. Der Abstand der Graphenschichten beträgt 335 pm. Dies
entspricht einer VAN DER WAALS-Wechselwirkung (Kap. 3). Die geringen Kräfte zwischen
den einzelnen Schichten bedingen die gute Spaltbarkeit von Graphitkristallen parallel zur
hexagonalen Basisebene und ermöglichen seine Verwendung als Schmiermittel. Graphit
wird darüber hinaus für die Herstellung von Hochtemperaturtiegeln sowie zur hitzefesten
Auskleidung von Öfen und Düsen verwendet. Auch Elektroden für Lichtbogenöfen und
Batterien sowie Bleistiftminen enthalten Graphit.

Natürliche Vorkommen von Graphit finden sich in China, Korea, Kanada und auf
Madagaskar, aber auch in Deutschland und Österreich. Synthetisch wird Graphit nach
dem ACHESON-Verfahren aus pulverisiertem Petrolkoks (oder Anthrazitkohle) hergestellt,

12 Auch rhomboedrischer Graphit mit der Schichtfolge ABC… ist bekannt.
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Abb. 7.4 (a) Ausschnitt aus der Struktur von hexagonalem Graphit; (b) Bindungsverhältnisse in
den einzelnen planaren Schichten dargestellt durch eine von mehreren Grenzstrukturen für die de-
lokalisierten π-Bindungen. Die kürzesten Kernabstände betragen 141.5 pm.
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der mit Teer zu einer plastischen Masse angeteigt wird, aus der man Stäbe herstellt, die
zunächst bei 800–1300°C gebrannt (verkokt) und dann mittels Stromdurchgang auf
3000°C erhitzt werden, wobei der amorphe Kohlenstoff kristallisiert (graphitisiert).
Durch thermische Zersetzung von Kohlenwasserstoffen bei 800°C wird unter H2-Abspal-
tung pyrolytischer Graphit bzw. Glaskohlenstoff hergestellt (HOPG, highly oriented
pyrolytic graphite).

Graphen13

Durch Einwirkung von Ultraschall sowie mechanisch mit einem Klebeband können ein-
zelne Schichten der Graphitstruktur abgeblättert werden. Eine weitere Herstellungsme-
thode ist die chemische Gasphasenabscheidung (CVD) durch Pyrolyse von Methan,
Ethen, Acetylen oder Benzol auf einem Substrat aus Metallen der 18. Gruppe oder einer
entsprechenden Legierung. Durch diese Methoden ist reines, fast defektfreies Graphen in
kleinsten Mengen zugänglich. Makroskopische Mengen erhält man durch Einwirkung
von Ultraschall auf Graphitoxid zwecks Abschälen einzelner Lagen (Kap. 7.4.1) und an-
schließende Reduktion mit gasförmigem Hydrazin N2H4 (reduziertes Graphenoxid,
rGO). Dabei entsteht allerdings ein Produkt mit zahlreichen Fehlstellen in Form von Pen-
tagon-Heptagon-Paaren und restlichem Sauerstoff. Ohnehin ist die Darstellung in Abbil-
dung 7.4b eine Idealisierung.

Man unterscheidet zwischen atomaren Monolagen und Multilagen (<10) von Graphen.
Die flächenmäßige Ausdehnung einer Lage liegt im Bereich von mehreren Mikrometern

13 Themenheft zu Graphen, Acc. Chem. Res. 2013, 46, issue 1-3. S. Guo, S. Dong, Chem. Soc.
Rev. 2011, 40, 2644. K. Balasubramanian, M. Burghard, Chemie unserer Zeit 2011, 45, 240.
D. R. Dreyer, R. S. Ruoff, C. W. Bielawski, Angew. Chem. 2010, 122, 9524.
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(ca. 100000 C-Atome). Für die Wiederentdeckung14 und physikalische Charakterisierung
dieses „Wundermaterials“ im ersten Jahrzehnt unseres Jahrhunderts wurde der Physik-
Nobelpreis des Jahres 2010 an ANDRE GEIM und KOSTYA NOVOSELOV vergeben.15 Mehr als
10000 Publikationen erscheinen inzwischen jährlich zu diesem Thema, und die Europäi-
sche Union hat 2013 ein Zehnmilliarden-Euro-Programm für die Erforschung von Gra-
phen über die folgenden 10 Jahre aufgelegt.

Graphenschichten sind mechanisch auflerordentlich stabil aber zugleich biegsam und
sehr gut elektrisch leitend. Sie eignen sich daher als Elektrodenmaterial für Brennstoff-
zellen, Kondensatoren, Batterien, Solarzellen, Transistoren und Sensoren. Die chemische
Modifizierung und Funktionalisierung von Graphen ist ein heißes Forschungsgebiet der
organischen Chemie.13,16 Beispielweise führt die Reduktion mit Lithium in Wasser oder
flüssigem Ammoniak (BIRCH-Reduktion) zu polyhydriertem Graphen (phG), genannt
Graphan.

7.3.2 Diamant17

In Abbildung 7.6 ist das Phasendiagramm von Kohlenstoff gezeigt, aus dem hervorgeht,
dass Diamant erst bei Drücken oberhalb von ca. 10 GPa die thermodynamisch stabile
Modifikation darstellt. Dies ist auf die verglichen mit Graphit wesentlich höhere Dichte
von Diamant zurückzuführen (3.51 g cm–1). Gasförmiger Kohlenstoff tritt im Phasendia-
gramm erst oberhalb von 4000 K bei gleichzeitig sehr kleinen Drucken auf.

Zur Umwandlung von Graphit in Diamant kann man ihn entweder unter hohen stati-
schen Druck setzen, ihn einer Stoßwelle aussetzen oder mit hochenergetischen Elektro-
nen oder Ionen bestrahlen. Technisch wird die Diamantsynthese jedoch im Allgemeinen
nach dem Schmelzverfahren ausgeführt. In bestimmten flüssigen Metallen und Metallle-
gierungen ist die Löslichkeit von Graphit unter hohem Druck größer als die von Diamant.

14 Die lange Geschichte von Graphen von einer Laborkuriosität zu einem high-tech-Material be-
schreibt H.-P. Boehm, Angew. Chem. 2010, 122, 9520.

15 A. K. Geim, Angew. Chem. 2011, 123, 7101; K. S. Novoselov, ibid. 7123.
16 K. S. Kim et al., Chem. Rev. 2012, 112, 6156.
17 U. Schwarz, Chemie unserer Zeit 2000, 34, 212 (reich bebildert).
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Dies gilt z.B. für Fe, Co, Ni und für Mischungen aus diesen Metallen. Beispielsweise
lösen sich in flüssigem Ni bei 1800 K und 9 GPa ca. 4.0 Massen-% Graphit aber
nur 3.6% Diamant. Wird daher das flüssige Metall mit Graphit gesättigt, kristallisiert
Diamant aus. Auf diese Weise werden Kristalle mit bis zu 1 mm Kantenlänge erhalten,
die allerdings Spuren von Metall enthalten. Durch eine Art Umkristallisation aus flüssi-
gem Ni können dann wasserklare Kristalle von 1 cm Kantenlänge erhalten werden.18 Bei
den heute verwendeten Verfahren wird eine Fe-Co-Schmelze eingesetzt, die etwas Titan
und Kupfer enthält und die Herstellung wasserklarer Diamantkristalle von bis zu 9 mm
Durchmesser ermöglicht.

Der natürlich vorkommende Diamant ist bei geologischen Prozessen durch Kristallisa-
tion aus einer Schmelze bei hohem Druck entstanden, wobei es sich allerdings um Sili-
catschmelzen handelt.17 Der dafür notwendige Druck erfordert, dass die Diamantbildung
in Tiefen von mehr als 140 km erfolgte. Durch Vulkanismus sind die so gebildeten Dia-
manten an die Erdoberfläche transportiert worden, wo sie durch Verwitterung der Ge-
steine frei gesetzt und unter anderem im Sediment von Flüssen gefunden werden. Haupt-
sächlich werden die Diamant-führenden Gesteine jedoch bergmännisch, z.T. auch
unterirdisch, abgebaut und entsprechend aufbereitet. Weltweit werden ca. 20 t Diamanten
pro Jahr gefördert. Hauptfundorte sind der südliche Teil Afrikas, Russland (Ostsibirien)
und Australien.

Die Produktion von synthetischem Diamant übersteigt die Menge der jährlich geför-
derten natürlichen Diamanten allerdings bei weitem. Die Masse (das „Gewicht“) von
Schmuckdiamanten wird in Karat angegeben: 1 Karat = 0.2 g. Entscheidend für die Qua-
lität von Brillanten sind der Schliff, die Farbe, das Gewicht und die Reinheit bezüglich
Einschlüssen. 98% aller natürlichen Diamanten enthalten bis zu 0.2% Stickstoff, was zu
starker Absorption im UV und im IR führt. Völlig reine Diamanten sind bis herab zu 225
nm transparent. Selten kommen in der Natur auch Bor-haltige Diamanten vor, die eine
bläuliche Farbe haben und p-Halbleiter sind. Carbonados sind natürliche polykristalline
Diamanten, die oft Graphit und andere Verunreinigungen enthalten und daher schwarz
aussehen. 80% aller natürlichen und synthetischen Diamanten werden zur Herstellung
von Werkzeugen verwendet.

In der Diamantstruktur bilden die C-Atome ein dreidimensionales Netzwerk (Abb. 7.7).19

Darin ist jedes Atom tetraedrisch von vier anderen umgeben und mit diesen durch σ-Bin-
dungen ähnlich wie im CH4-Molekül verbunden (Kap. 2.4.10). Diese Art der Bindung
führt dazu, dass Diamant im schroffen Gegensatz zum weichen Graphit das härteste
Material darstellt, das man kennt. Reine Diamantkristalle sind außerdem farblos und
elektrisch nichtleitend. Die Wärmeleitfähigkeit von Diamant ist wesentlich größer als die
von Kupfer oder Silber, vor allem bei tiefen Temperaturen! Erhitzt man Diamant an der
Luft auf 600–800°C, verbrennt er zu CO und CO2. Bei stärkerem Erhitzen unter Luftaus-
schluss wandelt er sich in Graphit um (bei ca. 1500°C). Die große Aktivierungsenergie
dieser Reaktion verhindert, dass sich Diamanten schon bei Standardbedingungen in Gra-
phit umwandeln. Diamant ist säurebeständig und Laugen greifen ihn erst oberhalb 500°C
an. Zum Schneiden von Diamanten werden Laser verwendet.

18 M. Takano, Y. Takeda, O. Ohtaka, Encycl. Inorg. Chem. 2005, 3, 1785.
19 In Meteoriten kommen auch hexagonale Diamantkristalle vor, deren Struktur der von Wurtzit

entspricht. Die sechsgliedrigen Ringe liegen darin teils in der Sessel- und teils in der Wannenkon-
formation vor; J. Donohue, The Structures of the Elements, Wiley, New York, 1974.
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In der kubischen Diamantstruktur kristallisieren auch die unter Standardbedingungen sta-
bilen Modifikationen des Siliciums, des Germaniums sowie das graue Zinn (α-Sn). Im
Gegensatz zum Diamant, der ein Isolator ist, sind Si und Ge, wenn sie durch Zonen-
schmelzen oder auf anderem Wege weitgehend gereinigt wurden, Eigenhalbleiter, d.h.
sie weisen eine schwache, mit steigender Temperatur stark zunehmende elektrische Leit-
fähigkeit auf. Diamant wird erst bei sehr hohen Temperaturen ein Halbleiter. Das ist auf
eine vom C zum Sn abnehmende Breite der verbotenen Zone (Bandlücke) zwischen dem
Valenzband und dem Leitungsband zurückzuführen. Bei der Überlappung der s- und
p-Orbitale benachbarter C-Atome entstehen bindende und antibindende Molekülorbitale.
Die bindenden MOs eines Diamantkristalls bilden das Valenzband, die antibindenden bil-
den das energetisch wesentlich höher liegende Leitungsband. Da das Valenzband voll-
ständig mit Elektronen gefüllt ist, ist elektrische Leitfähigkeit erst dann möglich, wenn
einzelne Elektronen in das normalerweise leere Leitungsband überführt werden. Die dazu
erforderlichen Energien betragen beim Diamant 530, beim Si 108, beim Ge 64 und beim
α-Sn nur noch 8 kJ mol–1. Beim Diamant kann dieser hohe Energiebetrag nur durch Be-
strahlen mit Röntgenstrahlen zugeführt werden. Beim Si und Ge genügt dagegen einfa-
ches Erhitzen, um eine starke Abnahme des elektrischen Widerstandes zu erzielen. Durch
Dotierung z.B. mit Bor kann jedoch auch Diamant bei 25°C elektrisch leitend gemacht
werden. Die Zustandsdichte von Diamant ist in Abbildung 7.8 dargestellt.

Diamant lässt sich auch aus der Gasphase abscheiden, indem man z.B. Methylradikale
mit Wasserstoffatomen bei einem Druck von 1–10 kPa zu Kohlenstoffradikalen und H2

umsetzt. Diese Radikale und Atome werden in einem Gemisch aus molekularem Wasser-
stoff und einigen wenigen Prozent eines Kohlenwasserstoffs wie CH4 thermisch bei
2000–2800°C (etwa an der Oberfläche eines heißen Drahtes) oder in einer elektrischen
Entladung (Plasma) erzeugt:20

Aus im Einzelnen nicht bekannten reaktiven C-Verbindungen wächst auf einem geeigne-
ten, auf 500–1000°C temperierten Substrat (z.B. Ti oder W) eine dichte Diamantschicht,

20 B. Dischler, C. Wild (Herausg.), Low-Pressure Synthetic Diamond, Springer, Berlin, 1998.
K. Kohse-Höinghaus, Chemie unserer Zeit 1998, 32, 242.
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Abb. 7.7 Ausschnitt aus der Kristallstruktur
von kubischem Diamant. Jedes Atom ist
exakt tetraedrisch koordiniert. Die Struktur
besteht formal aus sechsgliedrigen Ringen
in der Sesselkonformation. Alle Kernabstände
betragen 154.5 pm.
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die die physikalischen und chemischen Eigenschaften der Oberfläche entsprechend ver-
ändert (CVD: chemical vapor deposition). Auf diese Weise ist die Beschichtung auch von
komplex geformten dreidimensionalen Gegenständen, z.B. mechanischen Werkzeugen,
möglich.

Industriediamanten werden zur Herstellung von Werkzeugen zum Drehen, Bohren
oder Profilschneiden, als Lagerwerkstoff und als Ziehsteine (Düsen) zum Ziehen von
Drähten verwendet.

7.3.3 Fullerene

Die Fullerene sind eine Familie von Verbindungen, die aus Molekülen der Art Cn beste-
hen, wobei für ganz bestimmte geradzahlige Werte von n ≥ 20 stabile, kugelförmige oder
elliptische Käfige entstehen.21 Das bekannteste dieser Moleküle ist C60 oder [60]Fulleren,
das strukturell einem klassischen Fußball ähnelt, da sich die 60 C-Atome an den Ecken
von 12 gleichseitigen Fünfecken und von 20 gleichseitigen Sechsecken befinden
(Abb. 7.9). Fullerene sind im Gegensatz zu Diamant und Graphit in organischen und be-
stimmten anorganischen Lösungsmitteln löslich, was die chemische Derivatisierung sehr
erleichtert. Die neben C60 („Buckminsterfulleren“) bekanntesten und in reiner Form
isolierten Spezies sind C70, C76, C80, C82 und C84.22 Da die Fullerene vollkommen aus
C-Atomen bestehen, handelt es sich um Kohlenstoffallotrope.

21 A. Hirsch, M. Bettreich, Fullerenes – Chemistry and Reactions; Wiley-VCH, Weinheim, 2005.
F. Langa, J.-F. Nierengarten, Fullerenes – Principles and Applications, RSC, Cambridge, 2007.

22 Für die Entdeckung der Fullerene wurde der Nobelpreis für Chemie des Jahres 1996 gemeinsam
an folgende Autoren vergeben: R. F. Curl, Angew. Chem. 1997, 109, 1637; H. W. Kroto, ibid.
1649; R. E. Smalley, ibid. 1667.
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Abb. 7.8 Zustandsdichte von Diamant (Abszisse:
Zustände pro eV und pro C-Atom). Die punktierte
Linie markiert das FERMI-Niveau. Im Gegensatz
zum Graphit (Abb. 7.5) gibt es hier eine Bandlücke von
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Herstellung
Fullerene verschiedener Molekülgröße sind in dem Ruß-ähnlichen Produkt enthalten, das
durch Verdampfung von Graphit in einem Lichtbogen unter He-Schutzgas und anschlie-
ßende Kondensation des Dampfes auf einer kalten Fläche entsteht. Das Helium mit seiner
sehr guten Wärmeleitfähigkeit dient vor allem zur Kühlung des Dampfes. Auch durch
Widerstandsheizung, Laserbestrahlung oder in einem Hochfrequenzplasma kann der
Graphit verdampft werden. Graphit verdampft in Form von kleinen Molekülen wie C2,
die beim Abkühlen miteinander zu größeren Aggregaten reagieren. Das so entstehende
Gemisch von Kohlenstoffmolekülen schlägt sich an den kälteren Teilen der Apparatur
nieder. Es wird mit einem geeigneten Lösungsmittel wie Toluol extrahiert und anschlie-
ßend chromatografisch fraktioniert.23 Durch Umkristallisieren der in den Fraktionen ge-
lösten Komponenten erhält man z.B. C60 und C70 in einer Reinheit von über 98%. Auch
größere Cluster sind auf diese Weise in geringer Ausbeute erhältlich (Isolierung durch
präparative reversed-phase-HPLC). C60 und C70 sind in Hexan, CH2Cl2, CS2 und Toluol
löslich.

Tonnenweise werden heutzutage Fullerengemische durch unvollständige Verbrennung
von Kohlenwasserstoffen in einer stark rußenden Flamme bei ca. 1500°C und unter ver-
mindertem Sauerstoffdruck (20 mbar) erzeugt, wobei das Verhältnis C:O etwa 1 beträgt
und 10% Argon zugemischt werden. Auf diese Weise sind Fullerene relativ preiswerte
Chemikalien geworden.

23 A. D. Darwish et al., J. Chem. Soc. Chem. Commun. 1994, 15.

Abb. 7.9 Molekülstruktur der Fullerene C60 (oben; Symmetrie Ih) und C70 (unten; Symmetrie D5h).
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Strukturen
Da einige Fullerene in mehreren Isomeren existieren, gibt man in solchen Fällen mit der
Formel die Symmetrie des Moleküls an: C60-Ih ist von Ih-Symmetrie, d.h. alle C-Atome
sind äquivalent (1 Signal im 13C-NMR-Spektrum). Alle stabilen Fullerenmoleküle ent-
halten 12 Fünfecke, die jeweils nur an Sechsecke aus C-Atomen grenzen (isolated penta-
gon rule, IPR). Im Falle von C60 sind es 20 Sechsecke, beim C70-D5h dagegen 25
(Abb. 7.9). Die Fünfringe sorgen für die Krümmung der Oberfläche. Die Kernabstände
im festen C60 betragen 135.5 und 146.7 pm, was teils unter, teils über dem Wert von Gra-
phit liegt (141.5 pm; siehe Tab. 4.7) Das Isomer C76-D2 ist ein chirales Molekül, dessen
Enantiomere isoliert werden konnten. Die trigonale Koordination der C-Atome in den
Fullerenen ähnelt der beim Graphen, nur dass es keine Schichtränder mit Fremdatomen
gibt. Die senkrecht zu den Oberflächen ausgerichteten 2p-Orbitale der C-Atome bilden
mit den darin enthaltenen Elektronen ein delokalisiertes π-Bindungssystem. Da C60 zwei
dreifach entartete LUMOs von geringer Energie aufweist, ist die Verbindung ein starker
Elektronenakzeptor. Die Bandlücke von kristallinem C60 beträgt 1.9 eV, d.h. die feste Ver-
bindung ist ein Halbleiter.

Eigenschaften
Die Fullerene bilden braune bis schwarze Pulver; in Lösung ist C60 dagegen fuchsinrot und
C70 wird als Portwein-rot beschrieben. Diese beiden Verbindungen sind bei 20°C längere
Zeit beständig; manche Fullerene erleiden jedoch in Gegenwart von Luft und Wasserdampf
langsame Zersetzung. Die Bildungsenthalpie Δf Ho von kristallinem C60 bei 298 K beträgt
2282 kJ mol–1 (38 kJ mol–1 pro C-Atom bezogen auf Graphit); die Dichte ist 1.78 g cm–3.

Reaktionen24

Mit Ausnahme des kommerziell erhältlichen C60 sind reine Fullerene kostspielig und ste-
hen daher nur in kleinen Mengen zur Verfügung. Dennoch wurden bereits unzählige De-
rivate hergestellt, vor allem von C60. Elektrochemisch und mit Alkalimetallen kann man
Fullerene stufenweise zu verschiedenen Anionen reduzieren. Die festen Alkalimetall-
salze M[C60], M2[C60] und M3[C60] entsprechen den Graphitverbindungen mit Alkali-
metallen (siehe 7.5.2), d.h. die Kationen sind zwischen die C60-Anionen eingelagert. Das
Monoanion [C60]– dimerisiert bei tiefen Temperaturen und mit geeignetem Kation zu
[C120]2–.25 K3[C60], dessen Anion in einem Dublettzustand vorliegt, ist ein metallischer
Leiter, der bei 19 K supraleitend wird. Auch Salze mit hochgeladenen Fullerid-Anionen
wie [C70]6– wurden hergestellt. K6[C60] hat eine kubisch-raumzentrierte Struktur. Als
Ionenverbindungen sind die Alkalifulleride in THF und in flüssigem Ammoniak löslich.
Mit MeI reagieren sie zu polymethyliertem C60. Eine völlig andere Struktur hat das Salz
[Li@C60][PF6], bei dem ein Li+-Ion im Inneren des C60-Moleküls eingeschlossen ist;
diese bemerkenswerte Verbindung kristallisiert oberhalb von 97°C in der Steinsalzstruk-
tur26 (siehe auch weiter unten: endohedrale Komplexe).

Mit den Halogenen F2, Cl2 bzw. Br2 reagiert C60 stufenweise zu zahlreichen kovalenten
Halogeniden wie C60F18, C60F20, C60F24, C60F48, C60Cl6, C60Cl24, C60Cl30, C60Br6, C60Br8

24 A. Hirsch, M. Bettreich, Fullerenes – Chemistry and Reactions, Wiley-VCH, Weinheim, 2005.
25 M. Jansen et al., Chem. Eur. J. 2011, 17, 1798.
26 S. Aoyagi et al., Angew. Chem. 2012, 124, 3433.
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und C60Br24. Eine riesige Zahl weiterer Halogenide, und zwar auch von Fullerenen, die in
reiner Form nicht stabil sind, wurde hergestellt und strukturell charakterisiert.27 Dabei
wird wie bei den Graphitfluoriden (siehe 7.4.1) eine entsprechende Zahl von C–C-π-Bin-
dungen zugunsten der neuen C–X-σ-Bindungen aufgelöst, sodass ungefähr tetraedrisch
koordinierte C-Atome entstehen. Im äußersten Fall könnte ein vollkommen gesättigtes
Derivat C60X60 entstehen, was jedoch bisher nicht realisiert werden konnte. Durch Hy-
drierung oder Zn/HCl-Reduktion erhält man Fullerenhydride (Fullerane) wie C60H2,
C60H4, C60H18 und C70H38.28 Bei hohen Wasserstoffgehalten werden die Fullerengerüste
allerdings instabil.

Die Oxidation von Fullerenen mit Peroxosäuren oder mit O2 unter Bestrahlung liefert
Oxide oder Epoxide, und auch Ozonide sind bekannt.29 Auf diese Weise wurden beispiels-
weise C60O, C60O2, C120O und C70O erhalten. Die Reaktion von C60 mit AsF5 liefert neben
AsF3 das polymere Salz [C60][AsF6]2, das ein Halbleiter ist und eine Zickzack-Kette aus
[C60]2+-Kationen enthält. Mit entsprechenden funktionellen (hydrophilen) Gruppen wur-
den wasserlösliche Fullerenderivate synthetisiert.30 Auf die zahlreichen organischen und
metallorganischen Derivate der Fullerene kann hier aber nicht eingegangen werden.

Heterofullerene sind Käfige, in denen einzelne C-Atome durch andere Atome wie Bor
oder Stickstoff ersetzt wurden. Von diesen sind die Azafullerene bei weitem am besten un-
tersucht, z.B. (C59N)2, C59NH und C59NR.31 Als endohedrale Komplexe bezeichnet man
Fullerene, in deren Käfig andere Atome oder Moleküle eingesperrt wurden, was durch
das Symbol @ gekennzeichnet wird. Beispielsweise entsteht He@C60, wenn man C60 in
Gegenwart von K[CN] unter He-Überdruck (270 MPa) auf ca. 600°C erhitzt.32 Wird da-
bei das Isotop 3He verwendet, das einen Kernspin von I = 1

2 aufweist, kann man mittels
3He-NMR-Spektroskopie die spezifische magnetische Abschirmung im Inneren von Ful-
lerenkäfigen und ihren Derivaten einschließlich der Anionen durch die chemische Ver-
schiebung des He-Signals studieren.33 Auch alle anderen Edelgase (außer Rn) sowie H2

und selbst große Metallatome wurden in den Innenraum von C60 eingesperrt, der einen
verfügbaren Innendurchmesser von ca. 330 pm aufweist (Kernabstand zwischen den ge-
genüber liegenden C-Atomen minus doppelter VAN DER WAALS-Radius des C-Atoms). Zur
Herstellung solcher Verbindungen wie La@C60, La@C82 oder U@C82 verdampft man
Graphit zusammen mit dem entsprechenden Metallhalogenid oder -oxid (Metallofulle-
rene).34 La@C82 ist an Luft stabil und in Toluol und CS2 löslich. Durch die Einlagerung
von Metallatomen oder Metallcarbiden und -nitriden können auch solche Fullerenkäfige
stabilisiert werden, bei denen wie im C68 kantenverknüpfte Fünfringe vorliegen, die also
nicht der Regel von den isolierten Fünfecken gehorchen. Beispiele für carbidische und ni-

27 Neuere Arbeiten: S. I. Troyanov et al., Chem. Eur. J. 2011, 17, 10662 und Inorg. Chem. 2012, 51,
2719 sowie 11226 und Angew. Chem. 2012, 124, 8364.

28 D. Johnels et al., Angew. Chem. 2008, 120, 2838 und zitierte Literatur.
29 D. Heymann, R. B. Weisman, Compt. Rend. Chim. 2006, 9, 1107.
30 E. Nakamura, H. Isobe, Acc. Chem. Res. 2003, 36, 807.
31 O. Vostrowsky, A. Hirsch, Chem. Rev. 2006, 106, 5191. B. Nuber, A. Hirsch, Chem. Commun.

1996, 1421.
32 R. J. Cross, A. Khong, M. Saunders, J. Org. Chem. 2003, 68, 8281.
33 F. Diederich et al., Chem. Eur. J. 1997, 3, 1071. T. Sternfeld et al., Angew. Chem. 2003, 115, 3244.
34 X. Lu, L. Feng, T. Akasaka, S. Nagase, Chem. Soc. Rev. 2012, 41, 7723. M. Yamada, T. Akasaka,

S. Nagase, Acc. Chem. Res. 2010, 43, 92. L. Echegoyen et al., Angew. Chem. 2009, 121, 7650.
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tridische Einlagerungen sind die Verbindungen Sc2C2@C68 und Sc3N@C70.35 Zahllose
Verbindungen dieser Art, z.T. auch mit exohedralen Substituenten, wurden hergestellt
und bereichern die moderne Materialwissenschaft.

7.3.4 Kohlenstoff-Nanoröhren

Nanoröhren aus Kohlenstoffatomen (carbon nanotubes, CNTs)36 sind wegen ihrer he-
rausragenden mechanischen und elektrischen Eigenschaften von großer Bedeutung für
die Materialwissenschaften und die Elektronik. Daher werden diese erst vor relativ kurzer
Zeit entdeckten Materialien intensiv erforscht und die entsprechende Literatur steigt na-
hezu explosionsartig an. Man unterscheidet einwandige und mehrwandige Röhren (single
wall und multiwall nanotubes, SWNTs und MWNTs) sowie offene und geschlossene
Röhren. Eine idealisierte Struktur ist in Abbildung 7.10 dargestellt, aus der zu erkennen
ist, dass es sich um eine fullerenartige Röhre mit trigonal koordinierten C-Atomen han-
delt. Im Prinzip wurde eine Schicht der Graphitstruktur zu einer Röhre aufgerollt. Die
C-Atome bilden überwiegend 6-Ringe (an den Wänden), jedoch müssen für den Ver-
schluss der Röhren an den Kappen auch sechs 5-Ringe eingebaut werden, um eine ent-
sprechende Krümmung der Oberfläche zu erzielen. Der Durchmesser von einwandigen
Röhren liegt üblicherweise bei ca. 0.8–2.0 nm (1 nm = 10–9 m), die Länge kann von
100 nm bis zu mehreren Zentimetern reichen.

Diese Nanoröhren stellen Kohlenstofffasern von höchster Festigkeit dar. Sie weisen
eine extrem hohe thermische Leitfähigkeit auf und sie haben interessante elektrische
Eigenschaften (Halbleiter oder metallische Leiter, je nach Chiralität). Sie können an ihrer
äußeren Oberfläche durch chemische Reaktionen in ähnlicher Weise modifiziert und
funktionalisiert werden wie die Fullerene (siehe 7.3.3). Im Innenraum können Moleküle
wie Schwefel und Iod in Form von atomaren Ketten oder Stäben untergebracht werden,
aber auch Fullerene wurden in CNTs eingebracht.

Die Synthese der CNTs erfolgt am einfachsten durch Gasphasenabscheidung bei ca.
1000 K (Pyrolyse) aus einem Kohlenwasserstoff wie Methan, Ethan, Acetylen, Benzol
oder Xylol, und zwar in einem Wirbelschichtreaktor in Gegenwart eines metallorgani-
schen Vorläufers von metallischen Nanopartikeln in und auf denen C-Atome in Form von
carbidischem Kohlenstoff rasch wandern können und von denen aus die CNTs wachsen.
Als Metalle eignen sich insbesondere Fe, Co und Ni. Eisenpentacarbonyl Fe(CO)5 und
Ferrocen (C5H5)2Fe sind daher geeignete Vorläufer. Es wurde aber auch über ein Wachs-
tum aus einem CH4-H2-Gemisch auf einem SiO2-Film bei 900°C berichtet. Die Röhren
bilden oft Bündel oder Knäuel. Durch anschließendes Erhitzen auf 1800–2600 °C werden
Strukturdefekte geheilt und restliches Metall verdampft. Die Funktionalisierung gelingt
mit den üblichen Reaktionen der organischen Chemie. Besonders reaktiv sind die Kappen

35 L. Dunsch, Nachr. Chemie 2007, 55, 503. L. Dunsch, S. Yang, Phys. Chem. Chem. Phys. 2007, 9,
3067.

36 T. Akasaka, F. Wudl, S. Nagase (Herausg.), Chemistry of Nanocarbons, Wiley, Hoboken, 2010.
D. M. Guldi, N. Martin, Carbon Nanotubes and Related Structures, Wiley-VCH, Weinheim,
2010. P. J. F. Harris, Carbon Nanotube Science, Cambridge Univ. Press, 2009. H. Frauenrath et al.,
Angew. Chem. 2010, 122, 6644. Siehe auch das Themenheft von Acc. Chem Res. 2002, Heft 12.
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und Enden der Nanoröhren, an denen die trigonale Koordination der C-Atome am stärks-
ten gestört ist. Die Funktionalisierung kann dazu führen, dass die an sich unlöslichen und
unschmelzbaren CNTs in organischen Lösungsmitteln löslich werden. Mehrwandige
CNTs (MWNTs) bestehen aus vielen, eng anliegenden konzentrischen Röhren, die dann
Außendurchmesser von 250 nm erreichen können. Der Durchmesser richtet sich nach der
Größe des Metallpartikels, an dem die Röhren wachsen. Je nach Orientierung der Sechs-
ringe bezüglich der Röhrenachse sind die CNTs chiral oder achiral.

Im Jahre 2011 wurden weltweit bereits mehrere tausend Tonnen Nanoröhren herge-
stellt, und zwar hauptsächlich MWNTs. Wichtigste Produzenten sind die USA, Japan,
China und auch Deutschland, wo die Bayer AG im Jahre 2009 eine Kapazität von 200 Jah-
restonnen aufgebaut hat. Wichtige Anwendungsbereiche sind Verbundwerkstoffe, um de-
ren Festigkeit zu erhöhen, elektrisch leitfähige Beschichtungen, Elektroden von Li-Io-
nen-Batterien, Feldemissions-Displays und Träger für Katalysatoren. Auch Fasern aus
CNTs wurden gesponnen, was dadurch möglich ist, dass sich die Röhren in Chloroschwe-
felsäure lösen lassen.37

7.4 Graphitverbindungen

Vom Graphit leiten sich Verbindungen ab, die nicht einfach molekulare Kohlenstoff-
verbindungen sind, sondern eine polymere Struktur aufweisen, in der die Schichten der
Graphits noch erhalten sind. Man unterteilt diese Verbindungsklasse zweckmäßig nach
der Art der Bindung zu dem neu hinzukommenden Partner. Diese Bindung kann überwie-

37 M. Pasquali et al., Science 2013, 339, 182. A. J. Hart et al., Science 2013, 339, 535.

Abb. 7.10 Struktur von Kohlenstoff-Nanoröhren (SWNT). Die Enden können auf verschiedene
Weise verschlossen werden (jcrystal.com/steffenweber/gallery/NanoTubes/NanoTubes.html).
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gend kovalent oder überwiegend ionisch sein. Außer aus natürlichem Graphit lassen sich
solche Verbindungen auch aus hochgradig orientiertem pyrolytischem Graphit (HOPG)
herstellen.

7.4.1 Kovalente Graphitverbindungen

Unter geeigneten Bedingungen reagiert Graphit bei 350–650°C mit Fluor in stark exo-
thermer Reaktion, aber ohne Entzündung zu den stabilen, kristallinen Graphitfluoriden
(C2F)n und (CF)n.38 Bei 350–400°C erhält man das schwarze (C2F)n, vor allem wenn na-
türlicher Graphit verwandt wird. Bei 600–640°C entsteht (CF)n, das grauweiß ist und
industriell aus Naturgraphit oder Petrolkoks hergestellt wird. Beide Verbindungen sind
elektrisch nichtleitend; die Dichten liegen bei 3 g cm–1. Präparate mittlerer Zusammen-
setzung sind Gemische aus den beiden Verbindungen. Diese beiden Fluoride bilden he-
xagonale Schichtstrukturen, wobei im Falle des (CF)n an jedem C-Atom ein Fluoratom
gebunden ist, wodurch sich eine tetraedrische Koordination und damit eine gewellte (ses-
sel- oder bootförmige) Ringkonformation ergibt (Abb. 7.12a).

Der Abstand der Schichten (halbe c-Achse) beträgt ca. 600 pm; er hängt etwas von der
Qualität des verwendeten Graphits ab.

Auch im Fluorid (C2F)n sind alle C-Atome tetraedrisch koordiniert, jedoch bilden sie
Doppelschichten, die beidseitig F-Atome tragen, wie der Ausschnitt aus der Struktur in
Abbildung 7.12b zeigt. Die CC-Kernabstände (153 pm) entsprechen denen im Diamant;
der Schichtabstand (c/2) beträgt 809 pm. An den Kanten der Schichten sind CF2- und
CF3-Gruppen gebunden. Beim Erhitzen disproportionieren die Graphitfluoride zu flüch-
tigen Kohlenstofffluoriden (CF4, C2F6, etc.) und schwarzem amorphem Kohlenstoff.

Die Graphitfluoride sind hydrophob und chemisch resistent. Sie sind von Bedeutung
als Schmiermittel und als wasserabstoßende Stoffe. Darüber hinaus sind sie verantwort-
lich für den Anodeneffekt, das ist ein starker Anstieg der Überspannung bei der Elektro-

38 N. Watanabe, T. Nakajima, H. Touhara, Graphite Fluorides, Elsevier, Amsterdam, 1988; R. Ha-
giwara, M. Lerner, N. Bartlett, J. Chem. Soc., Chem. Commun. 1989, 573.

= C

= F

(a) (b)

Abb. 7.12 Ausschnitte aus den Strukturen der polymeren Graphitfluoride (CF)n (links) und (C2F)n

(rechts).
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lyse fluoridhaltiger Schmelzen, wie sie zur Produktion von Fluor (Kap. 13.4.1) und von
Aluminium verwendet werden. Der Anodeneffekt wird vermieden, wenn man Elektroden
aus amorphem Kohlenstoff verwendet.

Lithium-Graphitfluorid-Batterien beruhen auf folgender exothermen Reaktion:

Als Elektrolyt dient beispielsweise eine Lösung von Li[PF6] in Propylencarbonat (siehe
auch Kap. 13.4.4). Solche Batterien sind umweltfreundlich und zeichnen sich durch hohe
Betriebs- und Lagerzeiten aus (bis über 10 Jahre).

Oberflächenverbindungen
Die Atome an der Oberfläche von Atomgittern, wie sie im Diamant und Graphit vorlie-
gen, befinden sich in einem stark gestörten Bindungszustand, da sie nicht genügend
Nachbaratome haben, um alle Valenzelektronen für kovalente Bindungen verwenden zu
können. Es bleiben daher Elektronen ungepaart und diese verleihen den oberflächen-
nahen Atomen eine erhöhte Reaktionsfähigkeit. Daher können Fremdatome oder Atom-
gruppen an solchen Oberflächen chemisch gebunden werden (Chemisorption). Eine
Oberflächenverbindung liegt dann vor, wenn die Bindungen zu den Fremdatomen nach
Art und Stärke einer normalen chemischen Bindung entsprechen.

Diamantpulver, das normalerweise hydrophob ist, wird beim Erhitzen in einer O2-
Atmosphäre auf 500°C sowie beim Behandeln mit Oxidationsmitteln hydrophil. Dabei
bilden sich Oberflächenoxide folgender Art:

Durch Erhitzen der Proben auf 800°C im Hochvakuum können die Fremdatome wieder
entfernt werden (Desorption als CO, CO2, H2O). Danach reagiert die saubere Oberfläche
mit Luft aber schon bei Raumtemperatur zu neuen Oxiden; mit Cl2, F2 und H2 entstehen
erst bei erhöhter Temperatur Oberflächenverbindungen.
Beim Graphit oder graphitähnlichem mikrokristallinem Kohlenstoff werden Oberflä-
chenverbindungen bevorzugt an den Rändern der ebenen Schichten gebildet, da die
Atome in den Schichten valenzmäßig gesättigt sind. Durch Oxidation von Graphit mit (a)
O2 bei 400°C, (b) mit rauchender Salpetersäure bei 25°C oder (c) mit einem Gemisch aus
konzentrierter Schwefelsäure, Na[NO3] und K[MnO4] erhält man Graphitoxid (GO), das
nach dem Waschen und Gefriertrocknen die auf der folgenden Seite dargestellten funk-
tionellen Gruppen enthält.39

Während die Ränder hauptsächlich mit Carboxylgruppen besetzt sind, liegen auf den
Flächen vor allem Epoxid- und Hydroxylfunktionen vor. Dadurch lassen sich die einzel-
nen Schichten relativ leicht voneinander trennen. Der Kohlenstoffgehalt liegt bei Herstel-
lung nach der HUMMERS-Methode (c) bei 45–76%. Allerdings enthalten derartige Präpa-
rate auch nachweisbare Mengen an HSO3O-Gruppen, gebunden an C-Atome. Beim
Erhitzen solcher nahezu farblosen Präparate entweichen nacheinander H2O, CO2 und

39 D. Chen, H. Feng, J. Li, Chem. Rev. 2012, 122, 6027. A. Bonanni, A. Ambrosi, M. Pumera, Chem.
Eur. J. 2012, 18, 4541. J.-M. Tour et al., J. Am. Chem. Soc. 2012, 134, 2815. J. Kim, L. J. Cote, J.
Huang, Acc. Chem. Res. 2012, 45, 1356.

n nLi + (CF) LiF + Cn n
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CO.40 Die sauren Gruppen können, soweit sie Wasserstoff enthalten, mit Natronlauge
titriert werden; Ketogruppen werden mit Natriummethylat titriert. Auch Ionenaustau-
schreaktionen an entsprechenden Graphitpräparaten sind möglich. Ruß, also besonders
feinteiliger Kohlenstoff, kann nach oxidativer Behandlung mit NO2, HNO3 oder O3 bis zu
15% Sauerstoff enthalten.

Oberflächenverbindungen lassen sich mittels 13C-NMR-, IR- und Raman-Spektrosko-
pie, XPS (Photoelektronenspektroskopie mit Röntgenstrahlen), EXAFS (Röntgenabsorp-
tions-Feinstrukturspektroskopie), Thermogravimetrie und auf chemischem Wege (durch
Titration) charakterisieren. Oberflächenverbindungen, die man auch beim SiO2 kennt,
sind naturgemäß von erheblichem praktischem Interesse, da sie die mechanischen, elek-
trischen, optischen und chemischen Eigenschaften des Trägermaterials stark beeinflussen.
Oberflächenoxide des Kohlenstoffs spielen bei der technisch eminent wichtigen Oxidation
von Kohlenstoff zu CO und CO2 eine Rolle. Graphitoxid hat aber in neuester Zeit vor al-
lem als Vorstufe zur Herstellung von Graphen eine enorme Bedeutung erlangt (Kap. 7.3.1).

7.4.2 Ionische Graphitverbindungen

Mit bestimmten Reaktionspartnern reagiert Graphit entweder unter Elektronenaufnahme
(a) oder Elektronenabgabe (b). Dabei entstehen ionische Verbindungen folgender Art
(M = Metall):

Nach dem Schema (a) reagieren die stark elektropositiven Alkalimetalle K, Rb, Cs und
bei höheren Temperaturen auch Li, Na Ca, Sr, Ba und sogar Sm, Eu, Yb und Tm. Am bes-
ten untersucht sind die Kaliumverbindungen.41

Kalium reagiert bei Temperaturen oberhalb von 200°C unter Luftausschluss mit aus-
geheiztem Graphit je nach Temperatur und molaren Verhältnissen in exothermer Reak-
tion und stufenweise zuerst zu KC60, gefolgt von KC48, KC36 und KC24 und schließlich zu
KC8. Diese Verbindungen sind goldbronzefarben (KC8) oder blaugrau und im Gegensatz
zum diamagnetischen Graphit paramagnetisch. Die Strukturen der einzelnen Phasen sind
aus Abbildung 7.13 zu ersehen.

40 S. Eigler et al., Carbon 2012, 50, 3666 und Chem. Eur. J. 2013, 19, 9490.
41 A. Charlier, M. F. Charlier, D. Fristot, J. Phys. Chem. Solids 1989, 50, 987. M. S. Dresselhaus,

G. Dresselhaus, Adv. Phys. 2002, 51, 1.

(a) C + M M [C ] (b) C + A [C ] An n n n
+ +� �
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Die Kaliumatome lagern sich zwischen die Graphenschichten der Graphitstruktur ein.
Beim KC8, das zuletzt gebildet wird, das aber als „Stufe 1“ bezeichnet wird, ist jede Zwi-
schenschicht besetzt, bei den übrigen Phasen nur jede zweite, dritte, vierte oder fünfte
(Stufen 2, 3, …). Die 4s-Valenzelektronen der K-Atome werden an das Leitungsband des
Graphits abgegeben, sodass eine überwiegend ionische Bindung resultiert. Der CC-
Kernabstand von KC8 ist mit 143.1 pm etwas größer als im Graphit (141.5 pm), was auf
die teilweise Besetzung der antibindenden π*-Zustände des Graphits zurückzuführen ist.
Die Leitfähigkeit von KC8 weist einen positiven Temperaturkoeffizienten auf. Sie ist in-
nerhalb der Graphenschichten etwa zehnmal, senkrecht zu den Schichten etwa hundert-
mal größer als beim reinen Graphit. Bei Temperaturen unterhalb 1.0 K wird KC8 in
Richtung der Schichten supraleitend. Das analoge NaC8 reagiert mit Tetrabutylammoni-
umbromid bei 60°C unter Ionenaustausch, d.h. das Kation [Bu4N]+ wird anstelle von Na+

zwischen die Schichten eingelagert.
Beim Erhitzen im Vakuum zersetzt sich Kaliumgraphit in die Komponenten. Auch von

Wasser wird es zersetzt. Durch Reaktion mit Alkylhalogeniden lässt sich Kaliumgraphit
in funktionalisierte Derivate überführen. In der organischen Synthese wird KC8 als
Reduktions- und Enthalogenierungsreagenz eingesetzt. Rb und Cs bilden ebenfalls Pha-
sen der Zusammensetzung MC8; mit anderen Metallen werden jedoch in der ersten Stufe
Verbindungen der Zusammensetzung MC6 gebildet. Durch Verwendung binärer Legie-
rungen können Graphitverbindungen auch mit zwei verschiedenen Metallen hergestellt
werden.

Graphit
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A
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Abb. 7.13 Schematische Darstellung der Strukturen von Kalium-Graphit-Verbindungen verschie-
dener Zusammensetzung. Die senkrechten Striche geben die jeweilige Identitätsperiode an (c-Achse
der Elementarzelle).
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Die Einlagerung von Li+-Ionen und Elektronen in eine Graphit-Anode als LiC6 findet in
Lithium-Ionen-Batterien beim Ladevorgang statt. Die Lithium-Ionen kommen von der
Kathode, die aus LiCoO2 besteht und sich dabei in Li1–xCoO2 umwandelt. Der Elektrolyt
besteht aus einer Lösung von Li[PF6] in einem polaren organischen Lösungsmittel. Bei
der Entladung findet der umgekehrte Vorgang statt. Solche Batterien, die in Wirklichkeit
Akkus mit einer Nennspannung von 3.6 V sind, haben eine wesentlich höhere Energie-
dichte und Lebensdauer als andere gängige Akkumulatoren und sind daher heute die
wichtigsten Spannungsquellen für tragbare elektronische Geräte.42

Nach dem obigen Schema (b) reagiert Graphit mit starken Oxidationsmitteln wie Cl2,
Br2, N2O5, SO3 sowie mit Gemischen von H2SO4 mit HNO3 oder von F2 mit HF. Dabei
entstehen beispielsweise C8Cl, C8Br, C24[HSO4]·2H2SO4 und C24[HF2]·2HF. Oft werden
diese Verbindungen durch anodische Oxidation von Graphit in Gegenwart des Reaktions-
partners (z.B. HClO4) hergestellt. Auch diese Verbindungen weisen gegenüber reinem
Graphit eine erhöhte elektrische Leitfähigkeit auf, sodass man eine ionische Bindung an-
nimmt (Bildung positiver Löcher im Valenzband des Graphits). Die Leitfähigkeit erreicht
zum Teil die des Aluminiums!

Viele Metallhalogenide, insbesondere Fluoride und Chloride, lassen sich durch Subli-
mation zwischen den Schichten der Graphitstruktur einlagern. Beispielsweise reagiert
FeCl3 mit Graphit in Gegenwart von Cl2 unterhalb 300°C zu CnFeCl4·xFeCl3 mit n ≈ 27
und x ≈ 3, dessen Struktur in Abbildung 7.14 gezeigt ist. Der Abstand der Graphene ver-
größert sich durch die Einlagerung von FeCl3-Molekülen und [FeCl4]–-Anionen von 335
pm im Graphit auf 940 pm.

Die elektrische Leitfähigkeit der Einlagerungsverbindungen mit Metallhalogeniden
übersteigt in Einzelfällen die des Kupfers (z.B. mit AsF5).

Charakteristisch für die ionischen Graphitverbindungen sind die schichtartige Struktur,
die stufenweise Einlagerung des Reaktionspartners zwischen den Schichten und die
Empfindlichkeit gegen Wasser, das diese Verbindungen zersetzt. Bedeutsam ist dieses
Verhalten des Graphits für seine Verwendung als Elektrodenmaterial in Batterien und bei
Elektrolysen. Graphitverbindungen zeigen auch katalytische Eigenschaften, z.B. bei der
Isomerisierung von Kohlenwasserstoffen.43 Auch andere schichtartig kristallisierende

42 D. J. Sollmann, Nachr. Chemie 2007, 55, 979. Themenheft „Batteries“ in Chem. Rev. 2004, 104,
Heft 10.

43 K. Arata, Adv. Catal. 1990, 37, 165.
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Abb. 7.14 Schematische Darstellung
der Struktur des Einlagerungsproduktes
von FeCl3 in Graphit. Die Schichten der
Eisen- und Chlor-Atome sind durch Linien
angedeutet.
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Verbindungen bilden Einlagerungsverbindungen (Silicate, Metallhydroxide und Metall-
dichalkogenide).44

7.5 Ruß, Kohle und Koks45

Eine technisch sehr wichtige Form des Kohlenstoffs ist der Ruß, der in riesigen Mengen
produziert wird. Der größte Teil wird als Verstärkerfüllstoff für Gummi (z.B. Autoreifen)
eingesetzt, der Rest wird einerseits als Schwarzpigment für Lacke, Druckfarben, Toner
und Kunststoffe sowie andererseits für die Herstellung von Elektroden für Batterien ver-
wandt. Industrieruß (carbon black)46 wird hauptsächlich aus so genanntem Rußöl herge-
stellt, das einen hohen Anteil aromatischer Kohlenwasserstoffe aufweist und das aus
Steinkohlenteer und aus Erdöl gewonnen wird. Das Rußöl wird unter Sauerstoffmangel
bei 1200–1900°C verbrannt, im Prinzip nach folgender Gleichung:

Dazu dient ein 20 m langer, horizontaler Reaktor, in den das Öl zusammen mit Erdgas
und vorgeheizter Luft eingedüst wird, während der hintere Teil durch Einspritzen von
Wasser gekühlt wird, um die Oxidation des Rußes zu unterbinden (Furnaceruß-Verfah-
ren). Die Verbrennung des Methans erzeugt eine sehr hohe Temperatur, während die zu-
gesetzte Luftmenge nicht ausreicht, um das Rußöl vollständig zu oxidieren, weswegen
dessen C-Gehalt als Ruß anfällt. Die größte Rußproduktionsanlage Westeuropas mit
einer Jahreskapazität von 160000 t und 80 verschiedenen Sorten steht in Kalscheuren
bei Köln. Ruß besteht bis zu 99.5% aus Kohlenstoff neben Spuren von H, O, N und S.
Er kann amorph oder graphitisch-mikrokristallin hergestellt werden. Die Teilchengröße
liegt je nach Herstellungsverfahren zwischen 15 und 200 nm, beim Druckfarbenruß im
Bereich 20–80 nm. Der Reaktionsmechanismus der Rußbildung aus niedermolekularen
Kohlenwasserstoffen ist komplex und beinhaltet den stufenweisen Aufbau von zweidi-
mensionalen Aggregaten aus kondensierten Kohlenstoffringen, die an den Rändern mit
Wasserstoffatomen abgesättigt sind (polycyclische aromatische Kohlenwasserstoffe,
PAH). Auch Fullerene treten in Ruß-bildenden Flammen auf (siehe 7.3.3).47

Kohlefasern (Carbonfasern) erhält man durch entsprechende Pyrolyse von Baumwoll-
oder Kunststofffasern. Je nach Pyrolysetemperatur sind die Fasern amorph (500-1500°C)
oder kristallin (2000-3000°C), d.h. graphitisiert.48 Carbonfasern sind leicht, fest, hitze-
und korrosionsbeständig.49 Sie werden in Form von Verbundwerkstoffen in großem Um-
fang in der Luft- und Raumfahrtindustrie sowie zur Herstellung von Golfschlägern ver-
wendet.

44 A. J. Jacobson, Encycl. Inorg. Chem. 1994, 3, 1556.
45 O. Vohler et al., Ullmann’s Encycl. Ind. Chem. 1986, A5, 95.
46 J.-B. Donnet, R. C. Bansal, M.-J. Wang (Herausg.), Carbon Black, Dekker, New York, 1993.
47 K.-H. Homann, Angew. Chem. 1998, 110, 2573.
48 I. N. Ermolenko, I. P. Lyubliner, N. V. Gulko, Chemically Modified Carbon Fibers, VCH, Wein-

heim, 1990.
49 Wichtigster Hersteller in Deutschland ist die SGL Carbon AG, Wiesbaden.

C H + 3 O 18 C + 6 H O18 12 2 f. 2
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Aktivkohle ist ein poröser Kohlenstoff, der durch partielle Oxidation von Kohlenstoff
beispielsweise mit Wasserdampf oder durch Verkohlung von organischem Material her-
gestellt wird. Ausgangsprodukte sind Holz, Sägemehl, Stroh, Nussschalen, Braunkohle,
Torf und Koks.50 Durch die große innere Oberfläche sind solche A-Kohlen und damit ver-
wandte mesoporöse Kohlenstoffmaterialien sehr gute Adsorptionsmittel.

Kohle51 ist kein reiner Kohlenstoff, sondern ein physikalisches Gemenge aus orga-
nischen und anorganischen Verbindungen. Der organische Anteil ist aus dem Lignin
und der Cellulose des Holzes entstanden und enthält neben C auch H, O, N und S. Die
Zusammensetzung des organischen Anteils einer amerikanischen Steinkohle wurde zu
C100H87.9O8.8N1.5S1.3 bestimmt. Neben phenolischen OH-Gruppen sind Carbonyl- und
Carboxylgruppen, Etherbrücken sowie Furanringe vorhanden. Außer ungesättigten C6-
und C5-Ringen liegen auch gesättigte Ringe und paraffinische Gruppen vor. Die genaue
Struktur der organischen Matrix ist jedoch unbekannt. Der organisch gebundene Schwe-
fel ist in Form von Thiolen, Thioethern und Thiophen-Einheiten vorhanden.52 Bei den an-
organischen Bestandteilen handelt es sich um Sand, Tone, Carbonate, Schiefer und Pyrit,
die beim Verbrennen der Kohle die Asche bilden. Diese besteht hauptsächlich aus SiO2,
Al2O3, CaO und Fe2O3. Außerdem enthalten Kohlen spurenweise Cu, Cr, Mn, Ni, P, Pb,

Zn und radioaktive Nuklide. Der Kohlenstoffgehalt nimmt vom Holz (ca. 60%), aus dem
Kohlen entstanden sind, über die Zwischenprodukte Torf, Braunkohle und Steinkohle bis
zum Anthrazit (>90% C) zu. Repräsentative Teilstrukturen von Anthrazit und Braun-
kohle sind in Abbildung 7.11 dargestellt. In Deutschland wurden im Jahr 2007 ca. 45%
der Elektrizität durch das Verbrennen von Stein- und Braunkohlen gewonnen.

Koks entsteht beim Verkoken von Kohle, das heißt bei der trockenen Destillation unter
Luftausschluss. Dabei entweichen CH4, C2H2, CO, H2O, H2S, NH3 und andere Gase und
der Kohlenstoffgehalt steigt an. Koks ist ein poröser aber fester Kohlenstoff, der jedoch
auch noch die Aschekomponenten der Kohle enthält.

50 O. Vohler et al., Ullmann’s Encycl. Ind. Chem. 1986, A5, 95. C. Liang, Z. Li, S. Dai, Angew.
Chem. 2008, 120, 3754.

51 J. C. Crelling, Ullmann’s Encycl. Ind. Chem. 1986, A7, 153; J. Klein et al., in H.-J. Rehm, G. Reed
(Herausg.), Biotechnology, Vol. 6b, Kap. 16, VCH, Weinheim, 1988.

52 Der Schwefelgehalt deutscher Steinkohle verteilt sich etwa im Verhältnis 1:1 auf organisch und
anorganisch gebundenen Schwefel.
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7.6 Halogenide des Kohlenstoffs

Die einfachsten Halogenide des Kohlenstoffs sind vom Typ CX4; sie sind von allen Ha-
logenen bekannt. Das Subhalogenid CF2 (Kap. 13.4.6) und fluorierte Kohlenwasserstoffe
(Kap. 13.4.4) sowie die Graphitfluoride (siehe 7.4.1) werden an anderer Stelle behandelt.

Tetrafluormethan CF4 ist ein chemisch ziemlich inertes Gas (Sdp. –128°C), das tech-
nisch durch Fluorierung von Kohlenstoff hergestellt wird.53 Es findet in der Elektronik-
industrie zum trockenen Ätzen von Silicium zwecks Herstellung von integrierten Schalt-
kreisen Verwendung. Dazu wird CF4 in einer Hochfrequenzentladung bei einem Druck
von 0.1–1.0 hPa teilweise zu CF3-Radikalen und F-Atomen zersetzt; letztere reagieren
mit dem Silicium zu flüchtigem SiF4.

Tetrachlormethan (Sdp. 76°C) ist ein wichtiges Lösungsmittel und Reagenz, das einer-
seits bei der Chlorierung von Methan entsteht (Kap. 13.5.2), andererseits durch Chlorie-
rung von CS2 produziert wird:

Die Halogenide CBr4 (blassgelbe Kristalle) und CI4 (rote Kristalle) sind dagegen von ge-
ringer Bedeutung. Auch CIBrClF wurde hergestellt; es enthält ein asymmetrisches Koh-
lenstoffatom und ist daher chiral.

Bei –78°C reagieren CCl4, CBr4 und CI4 mit SbF5 in SO2ClF als Lösungsmittel zu den
entsprechenden Trihalomethylcarbenium-Ionen, die durch 13C-NMR-Spektroskopie so-
wie durch Abfangreaktionen nachgewiesen wurden:54

Durch Reaktion von CI4 mit Ag[Al(OR)4] wurde das Salz [CI3][Al(OR)4] hergestellt und
durch Strukturanalyse charakterisiert (R = C(CF3)3).55 Das Kation ist mit BI3 isoster und
wie dieses von D3h-Symmetrie.

7.7 Chalkogenide des Kohlenstoffs

7.7.1 Oxide

In einer Zeit des Klimawandels sind die Verbrennungsprodukte fossiler Brennstoffe in al-
ler Munde, insbesondere das Treibhausgas Kohlendioxid. Durch Verbrennung von Kohle,
Öl, Erdgas und Biomasse wurden 2012 weltweit ca. 35.6·109 t CO2 in die Atmosphäre
emittiert, und zwar 28% davon in China, 16% in den USA, 11% in der EU und 7% in In-
dien; in Deutschland liegt der Ausstoß von CO2 in 2008 bei ca. 4.5·108 t/a. Man geht da-
von aus, dass der CO2-Gehalt der Atmosphäre infolgedessen bis zum Jahre 2200 von jetzt
390 ppm weiter ansteigen, und erst danach kontinuierlich abnehmen wird, da die Vorräte
an fossilen Brennstoffen dann zur Neige gehen und etwa im Jahre 2400 weitgehend er-

53 Bezüglich weiterer C–F-Verbindungen siehe D. D. DesMarteau, C. W. Bauknight, T. E. Mlsna,
Encycl. Inorg. Chem. 1994, 3, 1223.

54 G. A. Olah, L. Heiliger, G. K. S. Prakash, J. Am. Chem. Soc. 1989, 111, 8020.
55 I. Krossing et al., Angew. Chem. 2003, 115, 1569.

CS + 3 Cl CCl + S Cl2 2 4 2 2

CX + SbF [CX ] + [SbClF ]4 5 3 5
+ �
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schöpft sein werden. Als Gegenmaßnahme soll CO2 aus den Abgasen von Kraftwerken
und Kohlevergasungsanlagen abgetrennt und in ehemalige Erdgaslagerstätten einge-
presst werden (CCS-Verfahren, carbon capture and storage). Derartige Anlagen gibt es
bereits in Norwegen. Bezüglich anderer Treibhausgase siehe Kap. 4.4.3.

Neben CO2 sind vom Kohlenstoff noch weitere niedermolekulare Oxide in reiner Form
bekannt:

Darüber hinaus wurden höhermolekulare cyclische Oxide wie C6O6, C12O6, C12O9

und C40O10 hergestellt, auf die hier aber nicht eingegangen werden kann, da ihre Synthese
rein organischer Natur ist. Des Weiteren sind verschiedene Fullerenoxide bekannt
(Abschnitt 7.3.3).

Kohlenmonoxid
CO entsteht als farbloses, giftiges und geruchloses Gas beim Verbrennen von Kohle und
Kohlenstoffverbindungen unter Sauerstoffmangel:

Die zweite Reaktion heißt BOUDOUARD-Gleichgewicht. Diese Reaktion, die bei techni-
schen Prozessen eine wichtige Rolle spielt, ist endotherm. Daher verschiebt sich das
Gleichgewicht mit steigender Temperatur immer mehr zur Seite des CO. Die Gleichge-
wichtslage ist außerdem stark druckabhängig, und zwar führt steigender Druck zur Bil-
dung von CO2 und festem Kohlenstoff. Unter Normalbedingungen ist CO thermodyna-
misch instabil, jedoch ist die Disproportionierung zu CO2 und festem Kohlenstoff durch
eine große Aktivierungsenergie kinetisch gehemmt, sodass CO bei 25°C als metastabile
Verbindung existiert. CO ist in Wasser und organischen Lösungsmitteln schlecht löslich;
sein Siedepunkt beträgt 82 K.56

Technisch entsteht CO in großen Mengen beim Steam-Reforming-Prozess zur H2-Ge-
winnung aus CH4 und H2O sowie bei der Kohlevergasung (Kap. 5.1). Auch wird es durch
partielle Oxidation von Kohlenwasserstoffen hergestellt, z.B.:

CO ist das Anhydrid der Ameisensäure, aus der es im Labor durch Entwässern mit heißer
konzentrierter Schwefelsäure hergestellt werden kann:

Die Schwefelsäure wirkt dabei als Katalysator und als wasserbindendes Agens. Mit
NaOH reagiert CO unter Druck umgekehrt zu Natriumformiat:

Mit flüssigem Schwefel reagiert CO zu Carbonylsulfid COS oder O=C=S (Sdp. -50°C),
aus dem organische Thioverbindungen hergestellt werden.

56 H. Ledon, Ullmann’s Encycl. Ind. Chem. 1986, A5, 203.
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CO ist ein äußerst wichtiges Reduktionsmittel, das mit O2 in stark exothermer Reak-
tion zu CO2 verbrennt (ΔH°298 = –283 kJ mol–1). Mit Übergangsmetallen bildet CO koor-
dinative Bindungen. Die dabei entstehenden Carbonylkomplexe sind in großer Zahl be-
kannt. Mit Nickelmetall reagiert CO beispielsweise zu flüchtigem Ni(CO)4, mit fein
verteiltem Eisen zu Fe(CO)5. Die Bindung des CO-Liganden in den Metallcarbonylen ist
analog der des N2-Liganden in den Distickstoffkomplexen (siehe 9.2). Da CO und N2

isostere Moleküle sind, ist die Analogie sehr weitgehend. Beide Moleküle weisen auch
ähnliche physikalische Konstanten auf (Schmelzpunkt von CO: –190°, von N2: –196°C).
Trotz der in der CO-Formel auftretenden Formalladungen ist das Dipolmoment des Mo-
leküls sehr klein (0.11 D), da die Formalladungen durch die Ladungsverschiebung weit-
gehend kompensiert werden, die von der Elektronegativitätsdifferenz von C und O her-
rührt. Das O-Atom ist aber immer noch leicht positiv, das C-Atom entsprechend negativ
geladen. Die Dissoziationsenthalpie von CO (1076 kJ mol–1) ist ähnlich groß wie die von
N2 (942 kJ mol–1).

Die Giftigkeit von CO beruht auf seiner schnellen Reaktion mit dem Eisen-Ion des
roten Blutfarbstoffes Hämoglobins, wobei ein Carbonylkomplex entsteht, der nicht mehr
zum O2-Transport geeignet ist. Da CO fester gebunden wird als O2, verdrängt es dieses
sogar aus dem Hämoglobin-Komplex. Atmet ein Mensch 1 Stunde lang Luft mit einem
Gehalt von 0.1% CO ein, wird ungefähr die Hälfte der Hämoglobinmoleküle des Blutes
von CO blockiert.

Mit Cl2 reagiert CO in Gegenwart von Aktivkohle in exothermer Reaktion zu dem äu-
ßerst giftigen Phosgen O=CCl2, dem Säurechlorid der Kohlensäure. Von größter Bedeu-
tung ist die Hydrierung von CO mit H2, die je nach Katalysator zu Methanol, Methan oder
niederen Kohlenwasserstoffen (Benzin) führt. Die letztgenannte Reaktion heißt FISCHER-
TROPSCH-Synthese:

Kohlendioxid
CO2 entsteht bei der vollständigen Verbrennung von Kohle, Holz, Heizöl, Benzin,
Dieselöl, Erdgas und Biogas (Methan),57 weiterhin beim Kalkbrennen sowie bei der Zer-
setzung von Carbonaten mit Säuren. Auch bei der Atmung wird CO2 gebildet. Ein er-
wachsener Mensch atmet in 24 h ca. 1 kg CO2 aus. Industriell wird CO2 hauptsächlich als
Nebenprodukt der Ammoniaksynthese und der Produktion von Wasserstoff aus Methan
oder Kohle gewonnen58 und überwiegend zur Herstellung von Soda und anderen Carbo-
naten, von Harnstoff, Mineralwasser, in Feuerlöschern und in Form von Trockeneis

57 Durch Extraktion mit einem organischen Amin kann CO2 aus Abgasen von Verbrennungsprozes-
sen ausgewaschen und durch Erhitzen der Lösung in reiner Form gewonnen und beispielsweise
zur Herstellung von Mineralwasser verwendet werden.

58 Aus dem H2/CO2/N2-Gemisch wird das CO2 mit wässrigem Kaliumcarbonat (Bildung von
K[HCO3]) oder mit Ethanolamin unter Druck ausgewaschen und durch Erwärmen der Lösung
wieder freigesetzt.

Cu/Cr/Zn-Oxid

Ni

Fe/Co

�H O2
x yCO + H2

CH OH3

C Hn n m2 +

CH + H O4 2
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als Kühlmittel verwendet. Trockeneis ist festes CO2, das in Blöcken und Platten in den
Handel kommt und das bei Normaldruck ohne zu Schmelzen bei –78°C sublimiert.59 Zur
Extraktion von Coffein aus grünen (ungerösteten) Kaffeebohnen wird flüssiges CO2

unter hohem Druck verwendet (HDE: Hochdruckextraktion mit überkritischem CO2 bei
7.5–50 MPa). Durch Entspannen (Druckminderung) der abgetrennten CO2-Phase auf
ca. 5 MPa erniedrigt sich die Temperatur und das Coffein kristallisiert aus, sodass es ab-
getrennt werden kann. Das CO2 wird dann erneut komprimiert und in den Kreislauf zu-
rückgeführt. Der Dampfdruck von CO2 beträgt bei 20°C 5.73 MPa; die kritische Tempe-
ratur liegt bei 31°C. CO2 löst sich gut in vielen organischen Lösungsmitteln, weniger gut
in H2O.60

Unter sehr hohem Druck polymerisiert CO2 zu einer dem Tridymit (SiO2; Kap. 8.7)
entsprechenden Phase mit tetraedrisch koordinierten C-Atomen; bei extrem hohen Drü-
cken (50 GPa) geht diese Phase in eine dem Stishovit analoge Struktur mit sechsfach ko-
ordinierten C-Atomen über. Auch eine ionische Hochdruckphase [CO]2+[CO3]2– wurde
nachgewiesen.61

Durch die Photosynthese der grünen Pflanzen sowie gewisser Algen (Phytoplankton)
wird das CO2 der Atmosphäre und der Ozeane zu Kohlenhydraten reduziert, und zwar in
einem Umfang von 200 Milliarden Tonnen (CH2O)n pro Jahr. Die gegenwärtige Emis-
sion von CO2 überwiegt jedoch bei weitem die bei der Photosynthese verbrauchte
Menge, sodass die CO2-Konzentration der Atmosphäre kontinuierlich ansteigt. Dadurch
kommt es etwa seit dem Jahr 1920 zu einer zunehmenden Erwärmung der Erdoberfläche
einschließlich der Atmosphäre und der Hydrosphäre (Kap. 4.4.3), andererseits aber auch
zu einer Verminderung des pH-Wertes des Ozeanwassers, in dem sich ein Teil des CO2

löst. Gegenwärtig beträgt der pH-Wert des ozeanischen Oberflächenwassers 8.1; dieser
Wert nimmt mit der Tiefe ab, da der CO2-Gehalt dort infolge der Oxidation organischen
Materials ansteigt. Im Zeitraum von 1988 bis 1998 hat dieser pH-Wert um 0.04 abge-
nommen, was einer Zunahme der Wasserstoffionen-Konzentration von 10% entspricht.
Die Erwärmung des Ozeanwassers zusammen mit dem Abschmelzen von Gletschern hat
im Zeitraum 1890–1992 zu einem Anstieg des Meerespiegels von durchschnittlich
1.7 mm pro Jahr geführt, im Zeitraum 1992–2012 aber bereits von 3.3 mm/a. Um die
weitere Zunahme der atmosphärischen CO2-Konzentration zu verlangsamen, wird ver-
sucht, dieses Gas als C1-Synthesebaustein zu verwenden. Ein vielversprechender Ansatz
dazu ist die von der BASF entwickelte katalytische Hydrierung von CO2 zu Ameisen-
säure.

Das CO2-Molekül enthält wie das isoelektronische Azid-Ion [N3]– zwei 3-Zentren-
4-Elektronen-π-Bindungen (Kap. 2.4.6). CO2 ist das einzige thermodynamisch stabile
Kohlenstoffoxid. Vom CO2 leitet sich das instabile Peroxid CO3 ab, das beim Bestrahlen
einer Lösung von O3 in festem oder flüssigem CO2 entsteht. CO3 ist gasförmig nicht be-
ständig, sondern zersetzt sich zu CO2 und O2.

59 Wahrscheinlich sind die weißen Polkappen des Mars mit Trockeneis bedeckt, da die Atmosphäre
dieses „roten Planeten“ zu 90% aus CO2 besteht und die Temperatur entsprechend niedrig ist. Der
atmosphärische Druck auf der Marsoberfläche beträgt allerdings nur 6.1 hPa.

60 S. Topham, Ullmann’s Encycl. Ind. Chem. 1986, A5,165.
61 C.-S- Yoo, A. Sengupta, M. Kim, Angew. Chem. 2011, 123, 11415.
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Weitere Kohlenstoffoxide
Trikohlenstoffdioxid C3O2 entsteht als farbloses Gas (Sdp. 7°C) beim Entwässern von

Malonsäure mit P4O10 im Vakuum bei 150°C:

C3O2 wird auch beim Bestrahlen von CO gebildet:

Bei 25°C ist C3O2 nur unter vermindertem Druck haltbar. Bei Normaldruck erfolgt Poly-
merisation zu einem roten Produkt. Mit Wasser reagiert C3O2 wieder zu Malonsäure, d.h.
es ist deren Anhydrid.

Die Bindung im C3O2-Molekül kann folgendermaßen beschrieben werden. Die CC-
Abstände sind mit 128 pm wesentlich gröfler als die CO-Kernabstände (116 pm; zum
Vergleich freies CO: 113 pm, CO2: 116 pm). Der Valenzwinkel am zentralen C-Atom be-
trägt etwa 156°, d.h. es liegt offenbar kein System kumulierter Doppelbindungen vor son-
dern eher ein Kohlenstoff-Komplex, bei dem zwei CO-Liganden ein zentrales C-Atom
koordinieren, an dem außerdem zwei freie Elektronenpaare vorhanden sind:

Allerdings ist die für die Linearisierung des Moleküls erforderliche Energie extrem klein.
Im Falle eines linearen Gerüstes aus drei C-Atomen und zwei O-Atomen überlagern sich
den σ-Bindungen zwei 5-Zentren-π-Bindungen, die jeweils aus fünf mit ihren Achsen in
einer Ebene liegenden 2p-Orbitalen mit π-Symmetrie gebildet werden. Deren Über-
lappung führt jeweils zu zwei bindenden, einem nichtbindenden und zwei antibinden-
den Molekülorbitalen, die insgesamt mit sechs Elektronen besetzt sind. Von den zwölf
π-Elektronen besetzen dann acht die bindenden π-Molekülorbitale, wie es der obigen Va-
lenzstrichformel entspricht; die übrigen vier Elektronen besetzen nichtbindende π-MOs.

Ein weiteres interessantes, aber instabiles Kohlenstoffoxid ist das formale CO2-Dimer
1,2-Dioxetandion

das bei der Zersetzung von Peroxyoxalat-Anionen entsteht und in den bekannten lumines-
zierenden Leuchtstäben eine entscheidende Rolle als Zwischenprodukt spielt.

7.7.2 Sulfide, Selenide und Telluride

Zum CO2 analoge Verbindungen sind CS2 und CSe2, jedoch wurde bisher kein CTe2 syn-
thetisiert. Kohlendisulfid CS2 (Schwefelkohlenstoff) ist eine farblose, giftige, äußerst
leicht entzündliche Flüssigkeit vom Sdp. 46°C, die technisch aus Methan und überschüs-
sigem Schwefeldampf hergestellt wird:

COOH
H2C

COOH
O C C C O + H O2

4 CO C O + CO3 2 2

h.�
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Der anfallende Schwefelwasserstoff wird nach dem CLAUS-Verfahren wieder zu Elemen-
tarschwefel oxidiert (Kap. 12.3.1). CS2 wird als Lösungsmittel sowie für die Produktion
von CCl4, von Vulkanisationschemikalien, von pharmazeutischen Präparaten und von
Kunstfasern (Viskose) verwendet.62 Der primäre Rohstoff für die Herstellung von Viskose
ist Zellstoff aus Bäumen und anderen Nutzpflanzen, der zu über 90% aus Cellulose be-
steht. Ein Teil der OH-Gruppen der Glucose-Einheiten der Cellulose wird mit Natron-
lauge deprotoniert, was gleichzeitig eine Quellung bedingt. Dieses Produkt („CellONa“)
wird durch Reaktion mit CS2 in das Xanthogenat [Cell-O–C(=S)–S]Na überführt, wobei
eine zähflüssige, spinnfähige Masse entsteht, die Viskose genannt wird. Diese Viskose
wird anschließend nass gesponnen, indem man sie durch Spinndüsen in ein Bad von
Schwefelsäure presst, wodurch feste Fasern (CellOH) entstehen und das CS2 zurückge-
wonnen wird.

In Gegenwart von Metalloxiden als Katalysatoren reagiert CS2 mit H2O über COS zu
CO2 und H2S. Mit wässrigen Laugen oder Sulfiden entstehen Trithiocarbonate:

CS2 dient auch zur Produktion von Thiocyanaten durch Reaktion mit NH3:

Durch Umsetzung des Ammoniumsalzes mit NaOH erhält man das Thiocyanat
Na[SCN].

Kohlendiselenid CSe2, eine gelbe tränenreizende Flüssigkei vom Sdp. 125°C, erhält
man durch Einleiten von gasförmigem CH2Cl2 in flüssiges Selen:

Von den gemischten Dichalkogeniden des Kohlenstoffs sind alle außer COTe bekannt.
CS2 polymerisiert unter Druck (4 GPa) bei 150°C sowie beim Bestrahlen (313 nm),

CSe2 schon langsam bei Standardbedingungen. Lässt man CS2-Dampf unter einem Druck
von 10 Pa durch eine elektrische Entladung strömen, kann man dahinter Kohlenmonosul-
fid CS nachweisen und bei –190°C mit dem überschüssigen CS2 kondensieren („ausfrie-
ren“). CS ist ein carbenanaloges Molekül; es ist daher ähnlich reaktiv wie CF2, SiF2 und
BF (Kap. 13.4.6). In der Gasphase zerfällt CS innerhalb einer Minute über das instabile
C2S2 wie folgt:63

62 A. D. Dunn, W.-D. Rudorf, Carbon Disulphide in Organic Chemistry, Wiley, New York, 1989;
M.D.S.Lay et al., Ullmann’s Encycl. Ind. Chem. 1986, A5, 185; G. Gattow, W. Behrendt, Carbon
Sulfides and Their Inorganic and Complex Chemistry, Top. Sulfur Chem., Vol. 2, Thieme, Stutt-
gart, 1977.

63 R. Steudel, Z. Anorg. Allg. Chem. 1968, 361, 180. E. K. Moltzen, K. J. Klabunde, A. Senning,
Chem. Rev. 1988, 88, 391.

CS + 2 NH NH [SCN] + H S2 3 4 2

CH Cl + 2 Se(fl.) CSe + 2 HCl2 2 2

600°C

2 CS S=C=C=S

2 C S C S + CS2 2 3 2 2
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C3S2 ist eine braunrote Flüssigkeit, deren Moleküle eine dem C3O2 entsprechende nahezu
lineare Kumulenstruktur aufweisen: S=C=C=C=S. Analoge Se- oder Te-Verbindungen
sind nicht bekannt. In neuerer Zeit wurde außerdem eine Reihe cyclischer Kohlenstoff-
sulfide hergestellt, die bei 25°C beständig sind, z.B. C3S8, C4S6, C6S8, C6S10, C6S12,
C9S9.64

7.7.3 Kohlensäuren und Carbonate

Die hier interessierenden Verbindungen sind H2CO3, H2CS3 und H2CSe3 sowie von die-
sen ableitbare Derivate. Wer eine Flasche Sekt öffnet, ohne sie zuvor zu kühlen, merkt
schnell, wie gut sich CO2 unter Druck in Wasser löst und wie rasch es entweicht, wenn der
Druck vermindert wird. Der CO2-Partialdruck in der Flasche beträgt etwa 7 bar und der
Korken kann beim Öffnen eine Geschwindigkeit von bis zu 60 km/h erreichen! Bis zu 5 L
gasförmiges CO2 können in 0.75 L Sekt oder Champagner gelöst sein; der pH-Wert liegt
daher im Bereich 3.0 bis 3.2. Die CO2-Konzentration in Lösung lässt sich (zusammen mit
der anderer Kohlenstoffverbindungen) mittels 13C-NMR-Spektroskopie ermitteln.65 CO2

ist zwar das Anhydrid der Kohlensäure H2CO3, es reagiert jedoch bei pH = 7 und 25°C
nur langsam mit H2O, und zwar in einer schwach endothermen Reaktion pseudo-erster
Ordnung nach:

Bei der Gleichgewichtskonstanten Kc wurde die Konzentration des Wassers im Gegensatz
zu Kc* als konstant angesehen, wie man aus den Maßeinheiten erkennen kann. In einer
Lösung von CO2 in reinem Wasser ist auch nach Gleichgewichtseinstellung das meiste
Kohlendioxid physikalisch als CO2(aq) gelöst und nur durch Wasserstoffbrücken-Bin-
dungen solvatisiert. Nur etwa 0.15% liegen als H2CO3, [HCO3]– und [CO3]2– vor:

Wenn man die gesamte CO2-Konzentration berücksichtigt, ist eine wässrige CO2-Lösung
(„Kohlensäure“) also eine sehr schwache Säure: pK1* = 6.5±0.1 bei 25°C; für die zweite
Dissoziationsstufe erhält man pK2* = 10.3:66

64 C. P. Galloway, T. B. Rauchfuss, X. Yang in R. Steudel (Herausg.), The Chemistry of Inorganic
Ring Systems, Elsevier, Amsterdam, 1992, S. 25. J. Beck et al., J. Chem. Soc., Dalton Trans. 2006,
1174.

65 G. Liger-Belair, G. Polidori, P. Jeandet, Chem. Soc. Rev. 2008, 37, 2490. M. Vignes-Adler, Angew.
Chem. 2013, 125, 248.

66 J. C. Peiper, K. S. Pitzer, J. Chem. Thermodyn. 1982, 14, 613 (pK-Werte auch für Meerwasser).



7.7 Chalkogenide des Kohlenstoffs 275

Die Hydratisierung von CO2 zu Hydrogencarbonat ist von großer physiologischer Be-
deutung, da diese Reaktion bei Säugetieren für die pH-Regulierung im Blut verantwort-
lich ist und damit auch den Transport von CO2, das bei der Atmung entsteht, entscheidend
beeinflusst. Die Aktivierungsenthalpie der Reaktion beträgt 62 kJ mol–1, was bei einer
Körpertemperatur von 37°C und einem Blut-pH-Wert von 7.40 zu einer ziemlich langsa-
men Gleichgewichtseinstellung führen würde. Durch das zinkhaltige Enzym Carboanhy-
drase wird die Reaktion jedoch um den Faktor 107 beschleunigt.67

In schwach alkalischen Lösungen löst sich CO2 direkt zum Hydrogencarbonat (ΔHo
298

= –50 kJ mol–1):

Diese Reaktion ist wesentlich schneller als die obige Hydratisierung von CO2 zu H2CO3.
Im Meerwasser mit seinem durchschnittlichen pH-Wert von 8.1 liegt das meiste CO2 da-
her in Form von Hydrogencarbonat vor.68

Wegen ihrer stets geringen Konzentration ist die wahre Kohlensäure H2CO3 in Wasser
immer weitgehend in [HCO3]– und [H3O]+ dissoziiert. Reines H2CO3 lässt sich daher
aus wässriger Lösung nicht isolieren, da bei Entwässerung CO2 entweicht, wodurch sich
alles H2CO3 zersetzt.69 Aus Na[HCO3] und HCl in wasserfreiem Methanol wurde aber bei
tiefen Temperaturen wasserfreies H2CO3 hergestellt, das sich im Vakuum sublimieren
ließ. Das planare H2CO3-Molekül bildet im Kristall und wahrscheinlich auch in der Gas-
phase zentrosymmetrische Dimere, die durch zwei H-Brücken aneinander gebundenen
sind. Die monomolekulare Zersetzung von gasförmigem H2CO3 zu CO2 und H2O ist zwar
exotherm, aber kinetisch gehemmt (Aktivierungsenergie Ea = 184 kJ mol–1), d.h. die ein-
zelnen Moleküle sind ziemlich stabil. In Gegenwart von Wasser ist die Hemmung aber
sehr gering (Ea = 70 kJ mol–1), da sich cyclische Hydrate bilden, in denen die Protonen-
übertragung wie beim GROTTHUSS-Mechanismus (Kap. 5.2) erleichtert ist. Wenn daher
eine wässrige Hydrogencarbonatlösung blitzschnell angesäuert wird, entsteht zwar pri-
mär H2CO3, aber die Säure zerfällt rasch in CO2 und Wasser. Diese echte Kohlensäure ist
viel stärker sauer (pK1 = 3.70) als das oben beschriebene hydratisierte CO2.70

Ein kristallines Derivat der Kohlensäure ist das Trihydroxycarbenium-Ion im Salz
[C(OH)3][SbF6], das auf folgende Weise bei –60°C hergestellt wird:

Das Hexafluoroantimonat zersetzt sich bei –4°C unter CO2-Abspaltung. Das darin ent-
haltene planare Carbenium-Kation (Symmetrie C3h) ist durch Wasserstoffbrücken an die
umgebenden Anionen gebunden.71

67 W. Kaim, B. Schwederski, Bioanorganische Chemie, 4. Aufl., Teubner, Stuttgart, 2005.
68 A. Körtzinger, Chemie unserer Zeit 2010, 44, 118.
69 In der Industrie wird oft auch CO2 als „Kohlensäure“ bezeichnet.
70 W. Hage et al., Science 1998, 279, 1332. J. A. Tossell, Inorg. Chem. 2006, 45, 5961. T. Loerting,

J. Bernard, ChemPhysChem 2010, 11, 2305. X. Wang et al., J. Phys. Chem. A 2010, 114, 1734.
71 R. Minkwitz, S. Schneider, Angew. Chem. 1999, 111, 749.

CO + [OH] [HCO ] mol L2 3
� � �Kc = 4.107 1

OC(OSiMe ) + 3 HF + SbF [C(OH) ][SbF ] + 2 Me SiF3 2 5 3 6 3
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Beim kontinuierlichen Einleiten von CO2 in starke Laugen erhält man zuerst das ent-
sprechende Carbonat und anschließend wegen der allmählichen pH-Wert-Erniedrigung
das Hydrogencarbonat:

Diese beiden Salze kommen in den USA in ausgedehnten Lagerstätten vor. Weltweit wird
Soda (Na2CO3) jedoch überwiegend nach dem SOLVAY-Verfahren aus Kalkstein und Stein-
salz hergestellt:

Durch entweichende Gase oder ausfallende Niederschläge werden diese Reaktionen be-
günstigt. Als Summe obiger Gleichungen ergibt sich unter Berücksichtigung der Rück-
führung von CO2 und NH3:

Soda wird in großem Umfang zur Glasherstellung verwendet, insbesondere für Flaschen-
glas. Darüber hinaus dient Soda zur Produktion anderer Natriumsalze (Phosphate, Sili-
cate, Chromate und Nitrate). Im Salz K[HCO3] liegen dimere Anionen vor, die zwei Was-
serstoffbrücken enthalten.

Mit ionischen Fluoriden großer Kationen reagiert CO2 bei 25°C zu Fluorocarbonaten:72

Das Anion [CO2F]– ist isoelektronisch mit dem Nitrat-Anion; von Wasser wird es sofort
zu Hydrogencarbonat, HF und CO2 zersetzt. Trithio- und Triselenocarbonate erhält man
aus CS2 bzw. CSe2 durch folgende Reaktionen:

Auf analoge Weise lassen sich auch gemischte Chalkogenocarbonate synthetisieren.
Die Anionen [CE3]2– (E = O, S, Se) sind trigonal-planar gebaut. Die π-Elektronen sind
wie im isoelektronischen BF3-Molekül delokalisiert (4-Zentren-6-Elektronen-π-Bin-
dung; Kap. 2.4.8). Durch folgende Grenzstrukturen kann die Delokalisierung beschrie-
ben werden:

72 X. Zhang, U. Groß, K. Seppelt, Angew. Chem. 1995, 107, 2019.

[Pip] F + CO [Pip] [CO F] [Pip] : Hexamethylpiperidinium+ + +� �

2 2

CS + [SH] + [OH] [CS ] + H O2 3 2
� � �2

CSe + [SeH] + [OH] [CSe ] + H O2 3 2
� � �2
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Im Gegensatz zur Kohlensäure lässt sich die freie Trithiokohlensäure aus stark saurer
wässriger Lösung isolieren, indem man eine Suspension von Ba[CS3] in H2O bei 0°C in
10%ige Salzsäure einträgt. H2CS3 scheidet sich als rotes Öl ab, das aus CH2Cl2/CHCl3 zi-
tronengelb kristallisiert (Schmp. –27°C). Die Moleküle H2CS3 sind exakt planar. In Was-
ser ist H2CS3 eine mittelstarke Säure (K1 = 1.2 bei 0°C). Auf analogem Wege, aber in Die-
thylether, ist aus Ba[CSe3] die Säure H2CSe3 als dunkelrotes, hochviskoses Öl hergestellt
worden (Zers. > –10°C). Beide Säuren zersetzen sich bei 25°C langsam zu CS2 und H2S
bzw. CSe2 und H2Se.

Persäuren: Durch anodische Oxidation von Carbonationen bei –20°C wurde Peroxo-
dicarbonat synthetisiert und als Kaliumsalz isoliert:

Das Anion besteht aus zwei planaren CO3-Einheiten, die durch eine OO-Bindung von
147 pm und mit einem COOC-Torsionswinkel von 93° miteinander verknüpft sind.73

Durch Reaktion von K[HCO3] mit H2O2 (30%) bei –10°C wurden außerdem die Salze
K[HCO4]·H2O2 und K2[CO4]·3.5H2O2 hergestellt, die eine COO-Gruppierung enthalten
und daher Derivate der Monoperoxokohlensäure darstellen.74 Die entsprechenden freien
Säuren H2CO4 und H2C2O6 sind jedoch nicht bekannt. Im Gegensatz zu diesen echten
Persäuren ist das als Bleichmittel in großem Umfang verwendete „Natriumpercarbonat“
ein Addukt aus Na2[CO3] und H2O2 (Kap. 11.3.3).

Wässrige Trithiocarbonatlösungen lösen Schwefel unter Bildung von Perthiocarbonat-
Ionen [CS4]2– auf. Aus dem Salz [NH4]2[CS4] und HCl-Gas lässt sich bei –78°C in Me2O
die Perthiokohlensäure H2CS4 in Form gelber Kristalle erhalten, die sich aber schon bei
der Herstellungstemperatur, schneller beim Schmelzpunkt (–37°C) zu H2S, CS2 und
Schwefel zersetzen. Die Konnektivitäten von H2CS4 und [CS4]2– sind:

73 M. Jansen et al., Angew. Chem. 2002, 114, 2002.
74 A. Adam, M. Mehta, Angew. Chem. 1998, 110, 1457. D. E. Richardson et al., Inorg. Chem. 2010,

49, 11287. F. Hinrichs, A. Adam, Z. Anorg. Allg. Chem. 2011, 637, 426.
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7.8 Nitride des Kohlenstoffs

7.8.1 Hydrogencyanid und Cyanide75

Hydrogencyanid HCN ist eine farblose, extrem giftige Flüssigkeit (Sdp. 25°C) von gro-
ßer technischer Bedeutung. Die wässrige Lösung heißt Blausäure, oft wird jedoch auch
die wasserfreie Verbindung so genannt. Zur Herstellung von HCN gibt es verschiedene
Verfahren, die alle von Methan und Ammoniak ausgehen (BMA-Verfahren: „Blausäure
aus Methan und Ammoniak“). Das ANDRUSSOW-Verfahren beruht auf einer partiellen Oxi-
dation eines Gemisches aus Methan und Ammoniak bei über 1000°C an einem Pt/Rh-
oder Pt/Ir-Katalysator:

Diese Reaktion ist stark exotherm. Beim Methan-Ammoniak-Verfahren der Firma EVO-

NIK DEGUSSA wird das Gasgemisch thermisch bei 1200–1250°C an einem Pt/Al-Katalysa-
tor durch äußere Wärmezufuhr dehydriert:

Reines flüssiges HCN neigt zur exothermen Polymerisation zu einem braunschwarzen
Feststoff, wogegen es durch Kühlung auf 5°C und durch Zusatz von etwas Orthophos-
phorsäure (H3PO4) oder Ameisensäure (HCOOH) stabilisiert wird. Die Cyanide NaCN
und KCN werden durch Reaktion der konzentrierten wässrigen Hydroxide mit HCN her-
gestellt. Metallcyanide werden in der Galvanotechnik und der Härtetechnik eingesetzt.
Wässrige Lösungen der Alkalicyanide reagieren wegen starker Hydrolyse alkalisch und
enthalten freies HCN. Auch CO2 (z.B. aus der Luft) setzt in Gegenwart von H2O aus Cya-
niden HCN frei:

Durch Oxidation von Cyanid-Ionen mit milden Oxidationsmitteln erhält man Dicyan, ein
toxisches Gas (Sdp. –21°C):76

Das Kupfer(I) wird mit H2O2 wieder zum Kupfer(II) oxidiert, sodass letztlich HCN mit
H2O2 zu (CN)2 und H2O umgesetzt wird. Industriell wird Dicyan durch katalysierte Oxi-
dation von HCN mit Cl2 oder NO2 hergestellt. Durch Reaktion von NaCN mit elementa-
rem Chlor wird Chlorcyan (Sdp. 13°C) produziert, das ebenfalls äußerst toxisch ist:

Die kovalenten Cyanide HCN, ClCN und – in geringerem Umfang – (CN)2 dienen zur in-
dustriellen Synthese zahlreicher organischer Stickstoffverbindungen einschließlich Her-
biziden und Aminosäuren. HCN ist zusammen mit Aceton und Methanol auch der Aus-
gangspunkt für die Produktion von Acrylglas. Mit Ca[CO3] regiert HCN bei 800°C zu

75 H. Klenk et al., Ullmann’s Encycl. Ind. Chem. 1987, A8, 159.
76 Eine bessere Methode ist die Pyrolyse von Diacetylglyoxim; D. J. Park et al., Synth. Commun.

1990, 20, 2901.

CH + NH + O HCN + 3 H O4 3 2 2
3

2

CH + NH HCN + 3 H = 256 kJ mol4 3 2 �H298
1�°
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Calciumcyanamid, das das Carbodiimid-Anion [CN2]2– enthält, welches mit CO2 isoelek-
tronisch ist (Symmetrie D∞h):

Die extreme Giftigkeit von Blausäure und Cyaniden beruht auf der Koordination des Cya-
nid-Ions an die Metall-Ionen (Fe, Cu) des Enzyms Cytochrom-c-Oxidase, das im
Atmungsprozess für die Reduktion des O2-Moleküls zu H2O verantwortlich ist und das
durch das Cyanid blockiert wird.

Wird Graphit in Gegenwart von (CN)2 verdampft, erhält man Dicyanopolyine, d.h.
stabförmige Moleküle, deren Kettenenden mit Cyanogruppen besetzt sind. Isoliert wur-
den die Verbindungen NC–C2n–CN mit n = 3–8, z.B. C18N2:77

Diese bemerkenswerten Substanzen bilden farblose Kristalle, die sich bei 20°C zu einem
schwarzen Polymer zersetzen. Offenbar verdampft Graphit, wie auch die Bildung der
Fullerene zeigt, in Form kleiner Cn-Moleküle, die mit den aus (CN)2 bei der hohen Tem-
peratur gebildeten CN-Radikalen zu derartigen Polyinen reagieren.

7.8.2 Binäre Kohlenstoff-Stickstoff-Verbindungen

Binäre Kohlenstoffnitride sind polymere Substanzen, die durch Pyrolyse organischer
Stickstoffverbindungen wie Guanidin oder durch CVD-Methoden erhalten werden, wo-
bei die Zusammensetzung schwankt. Die Strukturen mit einer idealisierten Zusammen-
setzung C3N4 sind vermutlich denen des Graphits verwandt.78 Durch Anwendung eines
sehr hohen Druckes bei hoher Temperatur (30 GPa/ 3000 K) wurde aber auch ein dia-
mantähnliches Produkt der ungefähren Zusammensetzung C2N2 erhalten, das mindestens
so hart wie Diamant ist.79

Eine niedermolekulare C–N-Verbindung ist das Tetraazidomethan C(N3)4 mit einem
Stickstoffgehalt von über 93%. Die Verbindung entsteht durch nukleophilen Angriff
von Azid-Ionen auf Trichloracetonitril CCl3CN bei 50°C und kann als farblose explosive
Flüssigkeit isoliert werden.

Erwartungsgemäß ist C(N3)4 hochreaktiv und addiert z.B. an CC-Doppel- und -Dreifach-
bindungen. Mit Wasser entsteht das Azid der Kohlensäure, (N3)2CO.80

77 A. Hirsch et al., Chem. Eur. J. 1997, 3, 1105.
78 J. Xu et al., Phys. Chem. Chem. Phys. 2013, 15, 4510.
79 T. Komatsu, Phys. Chem. Chem. Phys. 2004, 6, 878. Siehe auch: R. Riedel et al., Angew. Chem.

2007, 119, 1498.
80 K. Banert et al., Angew. Chem. 2007, 119, 1187.
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