9 Stickstoff

Stickstoff ist ein lebenswichtiges Element, das in Aminoséuren, Purinbasen und vielen
anderen Heterocyclen die Gestalt und Funktion essentieller Bestandteile lebender Orga-
nismen bestimmt, ndmlich der Proteine, der Nukleinsduren und zahlreicher Enzyme und
Hormone. Der menschliche Korper besteht zwar nur zu 3% aus Stickstoff, damit ist
N aber nach O, C und H das vierthdufigste Element in unserem Korper. Die chemische
Industrie produziert daher grole Mengen an N-haltigen Diingemitteln, um ein entspre-
chendes Nahrungsangebot fiir die wachsende Weltbevolkerung zu ermoglichen.! In gro-
Beren Mengen natiirlich vorkommende N-Verbindungen sind auller N, der in Indien ab-
gebaute Salpeter K[NO;] und der Chile-Salpeter Na[NO;], die jedoch beide fiir Europa
praktisch keine Bedeutung mehr haben. Wie bei anderen Nichtmetallen existiert auch
beim Stickstoff auf der Erde ein komplexer geobiochemischer Kreislauf, an dem fast alle
Oxidationsstufen dieses Elementes beteiligt sind.2

Das Element Stickstoff? steht zusammen mit Phosphor, Arsen, Antimon und Bismut in
der 15. Gruppe des Periodensystems (5. Hauptgruppe). Alle diese Elemente weisen in der
Valenzschale 5 Elektronen auf. Die Chemie des Stickstoffs unterscheidet sich jedoch von
der seiner hoheren Homologen mindestens ebenso stark wie die Chemie des Kohlenstoffs
von der des Siliciums und wie die Chemie des Sauerstoffs von der des Schwefels. Die
Griinde dafiir sind die gleichen wie bei diesen Elementen: Sprunghafter Anstieg des
Atomradius vom N zum P und deutlich hohere Elektronegativitit von N gegeniiber den
anderen Elementen der gleichen Gruppe. Das Fehlen von d-Orbitalen in der Valenzschale
des N-Atoms kann dagegen nicht fiir die Unterschiede verantwortlich gemacht werden.

Aus diesen Griinden wird die Chemie des Stickstoffs getrennt behandelt, und erst im
Kapitel 10 wird auf die Elemente Phosphor und Arsen eingegangen. Natiirlicher Stick-
stoff ist fast ein Reinelement, das zu 99.64 % aus “N besteht, der Rest ist 15N. Letzteres
wird in angereicherter Form fiir NMR-Spektroskopie und in der Massenspektrometrie fiir
die Markierung von Stickstoffverbindungen genutzt.

9.1 Elementarer Stickstoff

Distickstoff N, ist der Hauptbestandteil der Luft, in der er nach Trocknung zu
78.09 Vol.-% enthalten ist (Kap.14.2). Auch in den Ozeanen sind grofle Mengen N, ge-
16st. Die meisten Stickstoffverbindungen werden aus Luftstickstoff hergestellt.

! Die Einfithrung von mineralischem Diinger in Deutschland im Jahre 1880 fiihrte innerhalb von
10 Jahren zu einer Verdopplung der Ertrage von Kartoffeln und Roggen. Heute hdngen ca. 40%
der Nahrungsmittelproduktion von N-haltigen Diingemitteln ab.

2 D. E. Canfield, A. N. Glazer, P. G. Falkowski, Science 2010, 330, 192.

3 A. Hammerl, T. M. Klapétke, Encycl. Inorg. Chem. 2005, 6, 3531 und online edition.
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Elementarer Stickstoff ist eines der wichtigsten Industriegase. Uberhaupt sind 6 der
10 wichtigsten Grundstoffe der chemischen Industrie Gase, ndmlich N,, O,, Cl,, NH;,
C,H, und C;H,. Man gewinnt N, in groBem Umfang, indem man gekiihlte Luft konden-
siert und danach fraktioniert destilliert. Auf diese Weise hergestellter Stickstoff enthalt
noch einen Teil der Edelgase, insbesondere Argon, dessen Siedepunkt nur 10 K héher
liegt als der von N,. Stickstoff mit einer Reinheit von 95 % wird in groBem Umfang durch
Membrantrennung aus Luft gewonnen, wobei man die stark unterschiedlichen Loslich-
keiten und Diffusionsgeschwindigkeiten von N, und Ar einerseits sowie von O,, H,O und
CO, andererseits in einem organischen Kunststoff ausnutzt.* Chemisch reinen Stickstoff
kann man im Labor durch thermische Zersetzung von reinstem Natriumazid bei 275°C
herstellen:

2NaN3; — 2Na + 3N,

Fast der gesamte aus der Luft gewonnene Stickstoff wird nach dem HaBErR-BoscH-Ver-
fahren mit Wasserstoff zu Ammoniak reduziert. Aus Ammoniak wird in grofem Um-
fang durch katalytische Oxidation NO hergestellt (OstwaLp-Verfahren), das mit O, zu
NO, umgesetzt wird, aus dem man dann durch Einleiten in Wasser und weitere Oxidation
mit Luftsauerstoff Salpetersdure erhélt:

H2 02 02 HzO, 02

N2 Te’ NH3 PURh NO N02 - > HNO3

Aus NH; bzw. HNO; werden praktisch alle anderen nichtmetallischen Stickstoffverbin-
dungen hergestellt.

Molekularer Stickstoff ist ein reaktionstriges Gas (Schmp. 63.3 K; Sdp. 77.4 K), das
aus diesem Grunde bei bestimmten chemischen Synthesen und in der Lebensmittelindus-
trie als preiswertes Schutzgas verwendet wird, im letztgenannten Fall oft im Gemisch mit
CO,, und zwar zur Verldngerung der Haltbarkeit von abgepackten Friichten, Gemiisen,
Gewlirzen, Kése, Saft, Bier und Milchprodukten. Fliissiger Stickstoff ist ein beliebtes und
preiswertes Kiihlmittel, nicht nur in Chemie und Physik sondern auch in Biologie, Medi-
zin, Lebensmitteltechnologie, Technik und natiirlich in der Weihnachtsvorlesung.

Zur chemischen Aktivierung benétigt das N,-Molekiil im Allgemeinen hohe Tempera-
turen oder einen Katalysator. Dies gilt fiir fast alle Reaktionen, bei denen die NN-Drei-
fachbindung gespalten wird. Beispielsweise erfolgt die Ammoniaksynthese an einem
eisenhaltigen Katalysator bei 380—550°C und bei einem Druck von 40—50 MPa. Auch die
exotherme Reduktion mit elementarem Lithium zum rubinroten Nitrid Li;N ist keine
Ausnahme, da die Reaktion eine Temperatur von 150-500°C erfordert.

Der Grund fiir die Reaktionstrigheit von Stickstoff ist die extrem hohe Dissoziations-
enthalpie des N,-Molekiils, das eine Dreifachbindung enthélt (Kap. 2.4.3):

IN=N| —— 2N AH3og =942 kJ mol™

Dadurch sind die meisten Reaktionen von N, endotherm. Die Dissoziationsreaktion kann
auch in elektrischen Entladungen realisiert werden, wobei im Plasma extrem reaktions-
fahige N-Atome entstehen. Beispielsweise reagiert N, in einem derartigen Plasma mit
metallischem Natrium zu dunkelblauen Kristallen von Natriumnitrid Na;N.

4 G. Maier, Angew. Chem. 1998, 110, 3128.
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Ungeachtet der Reaktionstragheit des Stickstoffmolekiils vermogen einige Mikroorga-
nismen Luftstickstoff bei normaler Temperatur und normalem Druck zu assimilieren und
iiber NH; als Zwischenprodukt zum Aufbau von Aminosduren zu verwenden. Dieser be-
merkenswerte Prozess ist fiir das pflanzliche und tierische Leben von grofler Bedeutung,
da die im Erdboden vorhandenen 16slichen Stickstoffverbindungen bei landwirtschaft-
licher Nutzung nicht ausreichen, um den Stickstoffbedarf der Pflanzen zu decken. Vom
chemischen Standpunkt aus gesehen ist diese enzymatische N,-Assimilation (Stickstoff-
Fixierung) bisher nur teilweise aufgeklirt. Als erster Schritt findet eine koordinative Bin-
dung des N,-Molekiils an mehrere benachbarte Schwermetall-lonen statt, die Bestand-
teile der als Nitrogenasen® bezeichneten Enzyme sind, nimlich ein Mo-Atom und 7 Fe-
Atome. Die Bruttogleichung der enzymatischen N,-Fixierung lautet:

N, + 8¢ + 16ATP + 8 H" — 2NH; + H, + 16 ADP + 16 P;

Der Energietridger Adenosintriphosphat (ATP; siehe 10.12.1) wird dabei unter Energieab-
gabe in das entsprechende Diphosphat (ADP) und ionisches Monophosphat (P;) gespal-
ten, wihrend N, stufenweise in einer 6-Elektronen-Reduktion bei gleichzeitiger Protonie-
rung zu zwei Molekiilen Ammoniak reduziert wird. Als Zwischenprodukte treten die
komplexgebundenen Hydride Diazen (N,H,) und Hydrazin (N,H,) auf.¢

Im Jahre 1965 ist es erstmals gelungen, rein anorganische Komplexe mit dem Molekiil
N, als Ligand herzustellen. Diese einfachen Komplexe dienen als Modellverbindungen,
um die Aktivierung von N, durch Komplexbildung zu studieren. Inzwischen ist dieses
Gebiet intensiv erforscht worden, sodass heute Hunderte von Distickstoff-Komplexen be-
kannt sind.

9.2 N, als Komplexligand”

Das Stickstoffmolekiil ist isoster mit dem Molekiil CO und isoelektronisch mit den Ionen
[NO]* und [CNT-, von denen zahlreiche Ubergangsmetallkomplexe bekannt sind:

o @ ® o
IN=NI IC=0l IN=OI IC=NI

Es war daher schon aus Analogiegriinden zu erwarten, dass auch N,-Komplexe stabil sein
wiirden. Da sich die beiden Elektronen im HOMO von N, in einem Orbital befinden, das
zu einer erheblichen Elektronendichte auf den der Dreifachbindung abgewandten Seiten
des Molekiils fiihrt, sind sie fiir koordinative Bindungen gut geeignet (Kap. 2.4.3). Seit

5 Unter Nitrogenasen versteht man eine Klasse von Enzymen, die die Reduktion von N, zu NH; ka-
talysieren und die clusterartige Reaktionszentren aus Sulfid-verbriickten Eisen- und Molybdéna-
tomen (FeMo-Cofaktor, FeMoco) enthalten, die ihrerseits an Proteine gebunden sind; siehe Y.
Hu, B. Schmid, M. W. Ribbe, Encycl. Inorg. Chem. 2005, 6,3621. F. Barriere, ibid. 2005, 6, 3637.
B. M. Barney et al., Dalton Trans. 2006, 2277.

6 D. Sellmann et al., Chem Eur. J. 2004, 10, 819.

7 M. Hidai, Y. Mizobe, Chem. Rev. 1995, 95, 1115. H.-J. Himmel, M. Reiher, Angew. Chem. 2006,
118, 6412.Y. Ohki, M. D. Fryzuk, Angew. Chem. 2007, 119, 3242. P. J. Chirik et al., Organome-
tallics 2007, 26, 2431.
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der Entdeckung des ersten N,-Komplexes wurden iiber 250 Distickstoffkomplexe her-
gestellt, und zwar von fast allen Ubergangsmetallen einschlieBlich der Lanthanoide,
darunter Komplexe mit einem, zwei und drei Molekiilen N, pro Zentralatom sowie mehr-
kernige Komplexe, in denen ein N,-Molekiil an mehrere Metallatome gebunden ist. Die
Koordinationsverhéltnisse sind dabei wie folgt:

N N
_ N7 PETIRN
M—N=N // \ M| M
M \M \N/
I A\
IX

N
M—N=N—M M///M

SN
I VI
M
M=N=N=M M=N-—N
M
1 VII
N
M=N—N=M M<||
N
v VIII

Am weitesten verbreitet ist die end-on-Koordination 1 bzw. 11, jedoch sind auch zahlrei-
che side-on-Komplexe synthetisiert worden (VIII und IX). Die Synthese der N,-Kom-
plexe sei an einigen Beispielen erldutert:

(a)

(b)

(c)

Addition von N, an einen Komplex mit oder ohne Ligandenaustausch:
[Ru(H20)(NH3)5]CL, + N > [Ru(N2)(NH3)5]Cl, + HyO

Oft wird ein Vorlduferkomplex in einer Atmosphire von N, reduziert. Diese
Methode hat die gro3te Anwendungsbreite, da hierzu auch viele Dihydrido- und
Diwasserstoff-Komplexe spiter Ubergangsmetalle gehdren, die zwei H-Ligan-
den bzw. ein H,-Molekiil reversibel gegen N, austauschen konnen.®

Oxidation eines Hydrazidokomplexes mit H,O,:

o

C
[CpMn(CO),(NoHy)] + 2 Hy0, o [CpMn(CO),(N2)] + 4 H,O
Reduktion eines Metallsalzes mit Hydrazin, das dabei zu N, oxidiert wird:

100°C
2 [NHJ[OsClg] +3 NoHy + 14 NH; ——= 2 [Os(N)(NH3)s]C1 + 10 [NH,]CI
2

8 J. Ballmann, R. F. Munha, M. D. Fryzuk, Chem. Commun. 2010, 46, 1013.
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(d) Thermolyse eines Azidokomplexes:

3]

+ [N
[Ru(H,0)(NH3)s]** TI:O’ [Ru(N3)(NH3)s]*

TN, [Ru(N;)(NH3)s]**

(e) Azotierung eines Ammin-Komplexes mit Salpetriger Sdure:
[Os(N2)(NH3)5]Cl, + HNO, = [Os(N2)2(NH3)4]Cl, + 2 HO

Die Bindungsverhiltnisse in den N,-Komplexen wurden durch Strukturanalysen, spek-
troskopische Beobachtungen (Infrarot- und Ramanspektren?) und theoretische Untersu-
chungen an Modellverbindungen aufgeklért. Danach liegen in den meisten der bei Raum-
temperatur isolierbaren Komplexe folgende Strukturelemente vor:

M
M— N=NI N/ \N M—N=N—M
a 7 A\
N N,
end-on-Koordination cis-Stellung lineare Briicke in
in einkernigen Komplexen zweier Nj-liganden zweikernigen Komplexen

In den einkernigen Komplexen entspricht die Bindung der N,-Liganden an das Metallatom
weitgehend der Bindung von CO-Liganden in Carbonylkomplexen. Die Gruppe M=N=N
ist praktisch linear. Anders als beim CO erfolgt jedoch die Bildung von Briicken zwischen
zwei Metallatomen iiber eine Koordination an beiden N-Atomen eines N,-Molekiils.

Die Bindung Metall-N, besteht aus einer koordinativen 6-Bindung und einer oder zwei
koordinativen n-Bindung(en):

M =—==N=N
o

Die o-Bindung entsteht durch Uberlappung des obersten besetzten c-Molekiilorbitals
(30,) des N,-Molekiils mit einem unbesetzten 6-Orbital des Zentralatoms (Abb. 9.1a).
Durch diese Bindung wird von allen Liganden negative Ladung auf das Zentralmetall
iibertragen. Um diese Ladung teilweise wieder abzubauen, wird iiber andere Orbitale
Elektronendichte auf die Liganden zuriickgegeben. Dies geschieht bei den N,-Komple-
xen durch Uberlappung besetzter d-Orbitale des Metalls, die n-Symmetrie zur 6-Bindung
besitzen, mit unbesetzten n-Orbitalen des Liganden. Dafiir kommen nur die beiden
n*-Orbitale des N,-Molekiils in Frage (Abb. 9.1b). Eine n-Bindung kann wegen der Ro-
tationssymmetrie der Gruppe M=N=N in zwei zueinander senkrechten Ebenen erfolgen,
wenn geniligend d-Elektronen am Metall vorhanden sind und die {ibrigen Liganden dies
zulassen. Durch die n-Bindung(en), die man auch Riickbindung nennt, wird zwar die
Metall-Ligand-Wechselwirkung verstérkt, da aber am Liganden Orbitale besetzt werden,
die beziiglich der NN-Bindung antibindend sind, wird gleichzeitig die NN-Bindung
geschwicht. Dies zeigt sich deutlich an den Kernabstinden d(NN), die in den meisten
N,-Komplexen grofer sind als im freien N,-Molekiil und die bis zu 155 pm betragen kon-

9 Die NN-Valenzschwingung von N, ist in der Gasphase IR-inaktiv, in einseitig end-on-gebunde-
nen N,-Liganden jedoch IR-aktiv, da durch die Bindung zum Metallatom ein Dipolmoment indu-
ziert wird. Bei beidseitiger symmetrischer end-on-Koordination ist die NN-Schwingung wieder
IR-inaktiv, aber im Ramanspektrum beobachtbar, entsprechend dem Alternativverbot, das eine
Folge des Inversionszentrums ist.
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Abb. 9.1 Die kovalente Bindung zwischen einem Metallatom (M) und einem N,-Molekiil in
Distickstoff-Komplexen bei einer end-on-Koordination.
(a) o-Bindung durch Uberlappung des HOMOs von N, (36,-A26,) mit einem c-Atomorbital von
M; (b) n-Bindung (Riickbindung) durch Uberlappung eines besetzten d-Atomorbitals von M mit
dem LUMO von N, (Im,).

nen (im N,: 110 pm). Entsprechend verhalten sich die Wellenzahlen der NN-Valenz-
schwingungen und die NN-Valenzkraftkonstanten.

Die Riickbindung ist fiir die Stabilitit der N,-Komplexe von Ubergangsmetallen von
entscheidender Bedeutung. Sie setzt voraus, dass das Metall in einer niedrigen Oxida-
tionsstufe vorliegt, damit die d-Orbitale mit Elektronen besetzt sind. Oxidiert man das
Metallatom, wird der N,-Ligand eliminiert. Ebenso geben einige N,-Komplexe beim
Behandeln mit CO den Stickstoff ab; an dessen Stelle wird dann CO gebunden (irrever-
sibler Ligandenaustausch). Das weist auf eine hohere Stabilitit von Carbonyl-Komplexen
hin und erklart, warum bisher keine bei Raumtemperatur bestindigen bindren Komplexe
des Typs M(N,), erhalten wurden, die den Metallcarbonylen wie Ni(CO), und Fe(CO);
entsprechen wiirden. Lediglich bei tiefen Temperaturen wurden solche Komplexe spek-
troskopisch nachgewiesen.

Die thermische Bestindigkeit der N,-Komplexe ist sehr unterschiedlich. Einige zerset-
zen sich erst bei 300°C. Die Reaktivitit dieser Komplexe wird zwar intensiv erforscht, hat
jedoch noch nicht zu praktischen Anwendungen gefiihrt. Die Protonierung von koordi-
niertem N, zu NH; gelingt nur in wenigen Fillen. Jedoch wurden auf anderem Wege
Komplexe mit den Liganden N,H, und N,H, hergestellt. Bei der enzymatischen Reduk-
tion von N, zu NHj sind N,H, und N,H, als Zwischenprodukte anzunehmen.

Spektroskopische Untersuchungen zeigen, dass auch kompakte Metalle an ihrer Ober-
fliche N, binden konnen und es ist erwiesen, dass bei der technischen NH;-Synthese pri-
mér eine koordinative Bindung zwischen dem metallischen Eisen des Katalysators und
dem molekularen N, entsteht (Abschnitt 9.4.2).

9.3 Bindungsverhaltnisse in Stickstoffverbindungen

Als leichtestes Element der 15. Gruppe verfiigt das Stickstoffatom tiber fiinf Valenzelek-
tronen mit der Anordnung 2s2p,!p,!p.! (4S-Grundzustand). Die Valenzschale enthélt keine
d-Orbitale und ab-initio-Rechnungen zeigen, dass die energetisch sehr viel hoher liegen-
den nichsten unbesetzten Niveaus 3s und 3p fiir die kovalenten Bindungen in N-Verbin-
dungen ohne Bedeutung sind.
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Wie alle Nichtmetalle der ersten Achterperiode strebt das N-Atom formal die Elektro-
nenkonfiguration des Neons an. Ausgehend von der Konfiguration 2s2p3 gelingt das
durch Errichtung von drei kovalenten Bindungen oder durch Bildung entsprechender Io-
nen, wie folgende Beispiele zeigen:

kovalent: NH;, NF;, NCl,4

kovalent und ionisch: [NH,]- im K[NH,], [NH]?>~ im Li,[NH], [N,]* im
St[N;]

ionisch: N3-1im Li;N und im Ba;N,

Die Koordinationszahl des N-Atoms kann in seinen Verbindungen alle Werte zwischen
1 (N,) und 8 (Li;N) annehmen.

Ahnlich wie Kohlenstoff und Sauerstoff, die Nachbarn des Stickstoffs im Periodensys-
tem, hat auch das N-Atom eine ausgeprigte Neigung, Mehrfachbindungen einzugehen.
Geeignete Partner fiir starke n-Bindungen sind vor allem die Atome C, N und O, in ge-
ringerem Umfang auch P und S. Folgende Beispiele illustrieren diesen Bindungstyp:

®
R—C=NI IN=NI IN=OI IN=SF,
kovalente Cyanide - . Schwefelnitrid-
und Cyanokomplexe Distickstoff Nitrosyl-Ton trifluorid
R F _
AN — = =/ - ® _ S
/C NR /N N O=N=0 RN NR
R F
kovalente Imide Difluorodiazen Nitronium-Ion Schwefeldiimide

Eine genauere Analyse der Bindung in den beiden Schwefelverbindungen folgt im Kapi-
tel 12.13. AuBer den drei ungepaarten 2p-Elektronen kann auch noch das nichtbindende
Elektronenpaar des N-Atoms zur Errichtung kovalenter Bindungen herangezogen wer-
den.!% Dabei handelt es sich formal um koordinative Bindungen, wie sie in den lonen
[NH,]*, [NF,]* und [N,H¢]?" sowie in folgenden Verbindungen vorliegen:

/
F R F O
\Ne @/ & e/ -/
F—B—N—R I0—N—F O—N! [Cu(NH;3)4]**
/ N - AN /T \
F R F H O
Bortrifluorid- Trifluor- Salpetersdure Kupfertetrammin-
Trialkylamin aminoxid Ton

In diesen Féllen handelt es sich um koordinative 6-Bindungen.

Verbindungen des Typs R;N (R = beliebiger Rest) sind am Zentralatom in der Regel py-
ramidal gebaut und verhalten sich normalerweise als LEwis-Basen. Die Wechselwirkungs-
energie hiangt dabei stark von den Substituenten R ab. Sie betrégt beispielsweise gegeniiber
der LEwis-Séure SO; beim NH; 82.0 kJ mol-!, beim NMe; 151.9 kJ mol-! und beim Pyri-

10 Viele Stickstoffverbindungen, anorganische und organische, eignen sich wegen der nichtbinden-
den Elektronen am Stickstoffatom als N-Donor-Liganden in Metallkomplexen; siche D. A. House,
Encycl. Inorg. Chem. 2005, 1, 210.
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din 25.5 kJ mol-!. Diese Energien korrelieren mit der Energiedifferenz zwischen dem Do-
nororbital der Base und dem virtuellen Akzeptororbital (LUMO) von SO; (siche Kap. 2.5).
Auch gegeniiber BCl; und AICl; ist Trimethylamin eine stiarkere Base als Ammoniak.

Die Valenzwinkel von Aminen R;N liegen im Allgemeinen in der Nédhe des Tetraeder-
winkels (siche Tab. 2.5). Molekiile dieser Art sind zu pyramidaler Inversion befahigt, wo-
runter man eine intramolekulare Umlagerung versteht, die zu einer dquivalenten Konfor-
mation fiihrt, bei der sich das N-Atom auf der anderen Seite der Ebene befindet, die durch
die drei an das Stickstoffatom gebundenen Atome definiert wird. Diese Umlagerung sei
am Beispiel des NH; erldutert:

N.. _H Hn H
H jy N7

Csy Dsyp Cay

Diese Reaktion wird durch ein symmetrisches Doppelminimumpotential beschrieben;
der planare Ubergangszustand ist von Dy,-Symmetrie.!! Die Planarisierung ist die Fort-
setzung der symmetrischen Deformationsschwingung des NH;-Molekiils. Im Falle von
NH; und den Methylaminen Me NHj; , (x = 0-3) haben die Energiebarrieren (£) zwi-
schen den beiden pyramidalen Konformationen folgende Werte: 24 kJ mol-! (NH;), 20 kJ
mol-! (MeNH,) und 31 kJ mol-! (Me;N) . Daher tritt bei Raumtemperatur sehr hiufig In-
version ein. Im Falle von NH; erfolgt die Inversion wegen eines Tunneleffektes im Prinzip
selbst bei 0 K, d.h. das isolierte Molekdil hat bei allen Temperaturen eine dynamische
Struktur.!2 Bei Ammoniakderivaten hingt die Hohe der Barriere von den Substituenten R
ab. Elektronegative Substitutenten erhdhen £, (Beispiel NF;: ca. 300 kJ mol!). Amine
mit drei verschiedenen Substituenten (R!R2R3N) sind chiral, in welchem Falle die beiden
oben erwihnten Konformationen Spiegelbilder voneinander sind (Enantiomere). Eine
Trennung der beiden Enantiomere ist jedoch wegen der raschen Racemisierung durch py-
ramidale Inversion im Allgemeinen nicht moglich.

Manche formale Derivate des Ammoniaks sind am N-Atom nicht pyramidal sondern
planar gebaut. Ein Beispiel hierfiir ist Trisilylamin N(SiH;);, das ein planares Geriist
NSi; aufweist:

SiH;
d(NSi)=173.4£0.2 pm
N Winkel (SiNSi) = 119.7 £ 0.1°
H;Si - SiH;
Zur Erklirung der ebenen Geometrie am Stickstoff nimmt man eine teilweise Delokali-

sierung des nichtbindenden Elektronenpaares in unbesetzte Orbitale an den Silylgruppen
an (koordinative n-Bindung). Dabei konnte es sich theoretisch um die 3d-Orbitale der

11" Auch bei PH;, AsH;, NF; und NCl; erfolgt die Inversion iiber einen trigonal-planaren Uber-
gangszustand, nicht jedoch bei PF;, PCl;, PBr; und den anderen Halogeniden der schwereren
Pnictide. Diese Molekiile invertieren iiber einen T-formigen Ubergangszustand von C,,-Sym-
metrie (vgl. die Struktur von CIF;); P. Schwerdtfeger, P. Hunt, Adv. Mol. Struct. Res. 1999, 5,
223.

12 Im kristallinen NHj sind alle H-Atome durch Wasserstoffbriickenbindungen zu Nachbarmolekii-
len fixiert; siehe Kap. 5.6.2.
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Si-Atome handeln, aber energetisch tiefer liegen die o*-Molekiilorbitale der SiH-Bin-
dungen. Diese konnen im Rahmen einer negativen Hyperkonjugation Elektronendichte
aufnehmen. Die Folgen dieser koordinativen n-Bindung sind:

(a) VergroBerung der Valenzwinkel am N-Atom,

(b) Verstarkung der Bindungen SiN,

(c) Verringerung der LEwis-Basizitit des N-Atoms und
(d) Schwichung der SiH-Bindungen.

n-Bindungen dieser Art sind immer dann zu erwarten, wenn dem Elektronendonor ein
Akzeptor benachbart ist und die Energiedifferenz zwischen dem HOMO des Donors und
dem LUMO des Akzeptors nicht zu grof} ist (Kap. 2.5). Dabei muss die Delokalisierung
der Stickstoffelektronen in die Akzeptororbitale nicht besonders weitgehend sein. Ent-
scheidend ist, dass die Elektroneniibertragung aus dem HOMO am N-Atom erfolgt, wih-
rend ein einfacher Abzug von Elektronen durch stark elektronegative Nachbargruppen al-
lein nicht zu einer planaren Geometrie fiihrt. So ist zwar das Radikal-Kation [NH;]™"
planar, das Molekiil NF; aber nicht (Winkel FNF = 102.2°).
Weitere Verbindungen mit n-Bindungen dieser Art sind:

S0
H;Si—N=C=$§ |

N
Winkel (SiNC) = 180° %08 sod

Winkel (SNS) = 120°

In den Hydrazinderivaten (H;Si),N-N(SiH;),, (Me;Si),N-N(SiMes), und (Cl;Si),N—
N(SiCly), ist die Geometrie an den N-Atomen ebenfalls planar. Auch die sterische Absto-
Bung groBer Substitutenten kann ein Grund fiir planare Geometrie am N-Atom sein. Dies
ist beispielsweise bei den perfluorierten Aminen (C,F5);N und (C;F,);N der Fall.

In diesem Zusammenhang sei erwihnt, dass dhnliche koordinative n-Bindungen auch
von O-Atomen (Kap. 11.2) und F-Atomen (Kap. 13.4.5) gebildet werden, sodass der Stick-
stoff darin keine Ausnahme bildet. Bei den hoheren Homologen des Stickstoffs fithren diese
n-Bindungen nicht zu einer Planarisierung, da die Inversionsbarriere hier viel hoher ist. Da-
her enthalten die Molekiile P(SiH;); und As(SiH;); pyramidale Geriiste PSi; bzw. AsSi;.

Die folgenden Stickstoffverbindungen zeigen, dass das N-Atom in seinen Verbindun-
gen in allen neun Oxidationsstufen zwischen —3 und +5 vorkommen kann:

-3 -2 -1 0+ 2 43 +4 +5
NH, NH, NH, N, NJFf; NO NF, NO, N,0;

Gemischtvalente Verbindungen mit N-Atomen in verschiedenen Oxidationsstufen sind
beispielsweise das Oxid N,0; und das Nitramid H,N-NO,.

Bindungsenthalpien und Bildungsenthalpien

Wegen der auBlergewohnlich groen Dissoziationsenthalpie des N,-Molekiils sind zur
Herstellung von Stickstoffverbindungen aus den Elementen oft betrachtliche Reaktions-
enthalpien erforderlich. Selbst die Oxidation mit Disauerstoff, die bei den meisten Ele-
menten exotherm verlduft, ist hier endotherm:
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iN; + 20, == NO AHsog = 90.3 kJ mol™! (NO)

Verbindungen mit einer positiven Standard-Bildungsenthalpie heilen endotherm. Dazu
gehoren alle gasformigen Stickstoffoxide, die Azide, Hydrazin, S,N, und NCl;. Diese
Verbindungen sind bei Raumtemperatur metastabil und neigen zur spontanen Zersetzung,
wenn die Aktivierungsenergie der Zerfallreaktion klein ist (z.B. bei Ag[N;] und NCl;)
oder wenn sie durch einen Katalysator herabgesetzt wird (z.B. bei N,H, durch Cu?*-Io-
nen). Als ein Reaktionsprodukt entsteht bei einer solchen Zersetzung gewdhnlich N, oder
eine andere stabile, d.h. exotherme Stickstoffverbindung. Exotherme N-Verbindungen
sind NH;, Li;N, NF; und N,F,.

Aus diesen Uberlegungen geht hervor, dass bei der Reaktion zweier endothermer Stick-
stoffverbindungen unter Bildung von N, ungewohnlich viel Enthalpie frei werden muss.
Solche Reaktionen sind daher zum Betrieb von Raketenmotoren geeignet. Beispielsweise
wird in der Oberstufe der europdischen Rakete ,,Ariane* als Brennstoff unsymmetrisches
Dimethylhydrazin Me,N-NH, und als Oxidationsmittel fliissiges N,O, verwendet. Bei
der Vermischung dieser Komponenten tritt eine spontane Kaltreaktion ein und nach Ziin-
dung eine Verbrennung mit roter Flamme zu drei extrem stabilen Verbindungen:

Me;N—NH,(fl.) + 2 N,04(fl) — 3N, + 2CO;, +4 H,0

Bei dieser Reaktion werden unter Standardbedingungen —1667 kJ mol-! pro Mol Dime-
thylhydrazin freigesetzt! Dadurch erhitzt sich das Gasgemisch auBerordentlich und er-
zeugt so einen starken Schub des Raketenmotors.

Einfachbindungen zwischen zwei Stickstoffatomen wie im Hydrazin sind meistens
schwach und werden daher besser als Teilbindungen bezeichnet. Das liegt unter anderem
an der AbstoBung der nichtbindenden Elektronenpaare im Strukturelement >N-N<
(Kap. 4.2.2). Der gleiche Effekt tritt bei Bindungen vom Typ >N—-O- auf. Als Folge die-
ser Bindungsschwichung sind Hydrazin N,H, und Hydroxylamin NH,OH verglichen mit
Ethan C,H von geringerer thermischer Stabilitdt und héhere Homologe dieser Verbin-
dungen wie Triazan H,N-NH—-NH, und Hydroxylhydrazin H,N-NH—OH konnten bisher
nicht in reiner Form isoliert werden. Fiir diese Verbindungen ist eine dhnlich geringe Sta-
bilitdt zu erwarten, wie sie bei H,O; und H,0,, den hoheren Homologen des Wasserstoft-
peroxids, beobachtet wurde. Die geringe NN-Einfachbindungsenthalpie ist auch verant-
wortlich dafiir, dass elementarer Stickstoff (bei Normaldruck) als N, und nicht als
tetraedrisches N, (wie P,) oder als polymeres N, in Analogie zu rotem oder schwarzem
Phosphor (P,) existiert. Nur unter sehr hohem Druck geht N, in eine dem schwarzen
Phosphor entsprechende polymere Struktur iiber.!3

Bestindiger als N,H, sind dessen Salze, die das Kation [N,H¢]** enthalten. Darin
ist die NN-Bindung wesentlich stabiler als im N,H,, da jetzt die AbstoBung der nicht-
bindenden Elektronenpaare entfdllt. Die beiden positiven Ladungen sind iiber die
sechs H-Atome delokalisiert, da deren Elektronegativitit geringer ist als die von Stick-
stoff. Aus dem gleichen Grunde lassen sich zwar Triazaniumsalze mit dem Kation
[H,N-NH,—NH,]* herstellen, aber Triazan N;Hj selbst ist nicht bekannt. Die am mittle-
ren N-Atom des Kations [N;H¢]" doppelt organylsubstituierten Triazaniumsalze sind
sogar ziemlich stabil. Auch durch induktive Substitutenteneffekte lassen sich NN-Ein-
fachbindungen stabilisieren, da dabei ebenfalls positive Partialladungen erzeugt wer-

13 M. 1. Eremets et al., Nature Mater. 2004, 3, 558.
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den und damit die ElektronenpaarabstoBung vermindert wird. Ein Beispiel dafiir ist das
Hexakis(trifluormethyl)tetrazan R,N-NR-NR-NR, (R = CF;), eine farblose Fliissig-
keit von erheblicher thermischer Stabilitit. Die N,-Kette der gasformigen Verbindung ist
helical mit einem Torsionswinkel von 95° an der mittleren NN-Bindung; die Koordina-
tion an den N-Atomen ist fast planar, was mit einer negativen Hyperkonjugation der
nichtbindenden Elektronenpaare mit den 6*-MOs der CF-Bindungen erkldrt werden
kann.!* Etwas bestindiger sind langere Ketten manchmal auch dann, wenn einerseits aro-
matische Substituenten verwendet werden und andererseits einige Doppelbindungen vor-
handen sind. So kennt man die kettenformigen Verbindungen Triazen PhN=N-NMe,,
Pentadiazen PhN=N-NMe-N=NPh, Hexadiazen PhN=N-NPh-NPh-N=NPh und Okta-
triazen PAN=N-NPh-N=N-NPh-N=NPh sowie das cyclische Phenylpentazol, dem ein
fast planarer, aromatischer Fiinfring zugrunde liegt:!*

N =y
Ph—N |
N
Bei der thermischen Zersetzung von Phenylpentazol entstehen Phenylazid und N,. Stick-
stoffreiche hochenergetische Molekiile und Salze sind ein aktuelles Forschungsgebiet.!¢

Ein neueres Beispiel ist das folgende Salz, dessen bemerkenswertes Kation eine Kette aus
11 N-Atomen enthlt:

~ NH, 7+
N¢£\ ® ? /N:§N
| N—N=N—N—N | oo
i NH,

Die Verbindung entsteht in einer mehrstufigen Synthese aus Diaminotetrazol durch Azo-
tierung mit Na[NO,] und ist bis ca. 100°C stabil; die Explosivkraft entspricht aber der von
TNT (Trinitrotoluol)!!?

Einige Stickstoffverbindungen liegen bei Raumtemperatur als stabile freie Radikale
vor. Dazu gehdren die Oxide NO und NO,, das Fluorid NF, und das Dikalium-stickstoff-
oxid-bis-sulfat (FREmys Salz) K,[ON(SO;),], das bei der Reaktion von NO mit K,[SO;]
entsteht. Diese Verbindungen sind open-shell-Molekiile, da keine abgeschlossene Elek-
tronenkonfiguration (closed shell) erreicht wird. Die ungepaarten Elektronen sind in der
Regel delokalisiert. Alle diese Radikale stehen im Gleichgewicht mit entsprechenden
Dimeren, die diamagnetisch sind und in kondensierten Phasen vor allem bei tiefen Tem-
peraturen vorherrschen. Die aus der Temperaturabhédngigkeit dieser Gleichgewichte be-

14 H. Oberhammer et al., Angew. Chem. 1995, 107, 645.

15 Rontgenstrukturanalyse: J. D. Wallis, J. D. Dunitz, J. Chem. Soc. Chem. Commun. 1983, 910. Die
NN-Kernabstinde liegen im Bereich 130-135 pm.

16-J. M. Shreeve et al., Angew. Chem. 2006, 118, 3664. T. M. Klapotke, Chemistry of High-Energy
Materials, de Gruyter, Berlin, 2012.

17G. Cheng et al., Angew. Chem. 2013, 125, 4975.
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stimmten Dissoziationsenthalpien sind, soweit bekannt, sehr unterschiedlich und, vergli-
chen mit normalen Einfachbindungsenthalpien, relativ klein:

N,O, 2NO AHjog: 8.7 kJ mol™
N,0, === 2NO, 57 kJ mol™!
N,O; =——= NO +NO, 40.5 kJ mol™!
N,F, == 2NF, 87 kJ mol™!

Die Molekiile N,O,, N,0,, N,0O; und N,F, enthalten im Grundzustand NN-Bindungen,
die wegen der Delokalisierung nichtbindender Elektronendichte der O- bzw. F-Atome in
das antibindende 6*-MO der NN-Bindung relativ schwach sind (rnegative Hyperkonjuga-
tion). Eine Tabelle mit NO-Kernabstinden findet sich im Kapitel 4.3 (Tab. 4.4).

9.4 Hydride des Stickstoffs
9.4.1 Allgemeines

Vom Stickstoff sind vier fliichtige und in reiner Form herstellbare Hydride bekannt, nimlich
Ammoniak NH;, Hydrazin H,N-NH,, Hydrogenazid HN; und Tetrazen H,N-N=N-NH,.
Weitere bindre N—H-Verbindungen sind die Salze Ammoniumazid [NH4][N;] und
Hydraziniumazid [N,H;][N;]. Dariiber hinaus spielt die unbestindige Verbindung Diazen
HN=NH eine Rolle als Zwischenprodukt.

Ammoniak ist mit einer Weltjahresproduktion von ca. 1.4-108 t das bei weitem wich-
tigste Stickstofthydrid, das zu ca. 87 % zu Diingemitteln verarbeitet wird. Aus NH; wer-
den aber auch viele andere Stickstoffverbindungen hergestellt. In fliissiger Form wird
NH; als wasserdhnliches Losungsmittel (Kap. 9.4.8) und wegen seiner hohen Verdamp-
fungsenthalpie als Kaltemittel in Kiihlaggregaten verwendet.

9.4.2 Ammoniak NH;

Ammoniak wird in exothermer Reaktion aus den Elementen hergestellt, wobei man durch
hohe Temperaturen (400-500°C) und Verwendung cines Katalysators fiir eine Akti-
vierung des N,-Molekiils und dadurch fiir eine hohe Reaktionsgeschwindigkeit sorgt
(HaBER-Bosch-Verfahren):

N, + 3H, === 2NH; AHsos =—91.8 kJ mol~!(N,)

Als Katalysator dient metallisches o-Eisen verteilt auf Al,0; mit den Promotoren CaO
und K, 0, die die Standfestigkeit des Katalysators erh6hen, indem sie das Kristallwachs-
tum der kleinen Eisenpartikel behindern.'® Wegen der Volumenabnahme (negatives

18 K. H. Biichel, H.-H. Moretto, P. Woditsch, Industrielle Anorganische Chemie, 3. Auflage, Wiley-
VCH, Weinheim, 1999. Winnacker-Kiichler, Chemische Technik: Anorganische Grundstoffe,
Band 3, 5. Aufl., Wiley-VCH, Weinheim, 2005.
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Reaktionsvolumen) kann die Gleichgewichtslage durch Anwendung hoher Drucke
(20—40 MPa) im Sinne der NH;-Bildung beeinflusst werden. In Abbildung 9.2 ist
die NH;-Gleichgewichtskonzentration als Funktion von Druck und Temperatur darge-
stellt.
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Abb. 9.2 HaBer-Bosch-Verfahren: Gleichgewichtskonzentration von NH; im Gemisch mit H, und
N, als Funktion von Temperatur und Druck bei einem urspriinglichen Molverhéltnis H,:N, = 3:1.

Die Abtrennung des NH; vom nicht umgesetzten H,-N,-Gemisch erfolgt durch Konden-
sation. Auf diese Weise wird NH; technisch in riesigem Umfang aus Synthesegas und
Luftstickstoff erzeugt und hauptséchlich zu Diingemitteln wie [NH,],[SO,], [NH,][NOs]
und (H,N),CO (Harnstoff) sowie zu Salpetersdure verarbeitet. Die erste auf dem HABER-
Bosch-Verfahren basierende Ammoniak-Fabrik der Welt ging 1913 bei der BASF in Lud-
wigshafen-Oppau in Betrieb, ab 1917 wurde auch in Leuna bei Merseburg Ammoniak
hergestellt.!®

Der Reaktionsmechanismus der Ammoniak-Synthese ist weitgehend aufgeklirt.2 So-
wohl N,- als auch H,-Molekiile werden an der Oberfliche der Eisenkristalle erst adsor-
biert, dann durch Elektroneniibertragung vom Metall auf die Liganden chemisch gebun-
den (siche Komplexe mit den Liganden H, und N,: Kap. 5.7.3 und 9.2) und dabei in die
Atome N und H gespalten, sodass ein gemischtes Eisenhydrid und -nitrid entsteht. Be-
merkenswerterweise sind die Reaktionenen von N, und H, mit metallischem Eisen zu
Fe—H- und Fe—N-Gruppen trotz der sehr hohen Dissoziationsenthalpien exotherm! Diese
chemisorbierten Atome reagieren dann miteinander iiber gebundene NH- und NH,-Radi-
kale zu NHj, das schlieBlich desorbiert wird.

Im Handel ist NHj; in verfliissigter Form in Stahlflaschen erhéltlich (Sdp. —33.4°C). Im
Labor kann man es auch aus Ammoniumsalzen nach

19 Fritz HABER erhielt den Nobelpreis fiir Chemie des Jahres 1918, CArRL BoscH den des Jahres 1931.
20 Fiir die Aufkldrung der elementaren Schritte bei der heterogenen Katalyse erhielt GERHARD ERTL
den Chemie-Nobelpreis des Jahres 2007(Nobelvortrag: Angew. Chem. 2008, 120, 3578).
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[NH4Cl + NaOH —> NH, + NaCl + H,0

herstellen. Schon 100 ppm NHj in der Luft rufen Augenreizungen hervor.

Beim Erhitzen zerfillt NH; teilweise in die Elemente. Daher wird es auch als Hydrie-
rungs- und Nitridierungsreagenz verwendet. In Gegenwart von Luft oder O, wird NH; in
der Hitze zu N, und H,O oxidiert. Leitet man jedoch NH;-Luft-Gemische iiber einen
netzartigen Pt/Rh-Katalysator mit sehr kurzer Kontaktzeit, findet bevorzugt folgende Re-
aktion statt:

2NH; + 20, — 2NO + 3H,0 AHSys =—453 kJ mol™!

Die angegebene Enthalpie bezieht sich auf den Formelumsatz; pro Mol NO werden also
nur 227 kJ mol! freigesetzt. Das industriell bei einer Temperatur von 800-940°C und ei-
nem Druck von 0.1-0.5 MPa in hoher Ausbeute hergestellte NO reagiert beim Abkiihlen
mit weiterem O, zu NO,, aus dem man durch Reaktion mit Luft und Wasser Salpetersdure
gewinnt:

2NO, + 30, + H, O —= 2HNO;

Auf diesen Reaktionen basiert die technische Salpetersdureherstellung (OsTwaLD-Verfah-
ren?!), die in Deutschland groftechnisch im Jahre 1915 bei der BASF eingefiihrt wurde
und die den Import von Chilesalpeter im Laufe der folgenden Jahre tiberfliissig machte.
Eine weitere industrielle Synthese mit NHj; ist die Herstellung von Cyanwasserstoff, die
sehr hohe Temperaturen erfordert:

CH4 + NH; —— HCN + 3 H, AHzogg =256 kJ mol™!

Durch Umsetzung mit Natron- oder Kalilauge werden aus HCN die Cyanide KCN und
NaCN hergestellt (Kap. 7.8). Alle drei Verbindungen sind extrem giftig.

Ammoniak ist ein stechend riechendes Gas, das sich sehr gut und exotherm in Wasser
16st. Konzentrierte Losungen enthalten bis zu 35 Massen-% NHj;. Die hohe Loslichkeit ist
auf die strukturelle Verwandtschaft von H,O und NH; und ihre Fahigkeit zur intermole-
kularen Bildung von Wasserstoftbriicken zuriickzufiihren (Kap. 5.6). Diese Losungen
enthalten das meiste NH; physikalisch geldst, aber solvatisiert. Die elektrische Leitfahig-
keit und das basische Verhalten der Losungen zeigen jedoch folgendes Gleichgewicht an:

NH; + H,0 === [NH4]" + [OH]"

Das Gleichgewicht liegt ganz auf der linken Seite. Die Basenkonstante K =
¢[NH,]"c[OH]/c[NHj;] betrdgt bei 25°C nur 1.8-10-5 mol L-!. Daher ist selbst in einer
0.1 molaren NH;-Losung bei 25°C das NH; zu weniger als 1% ionisiert, d.h. wissriges
Ammoniak ist eine sehr schwache Base.?2 Eine Verbindung [NH,][OH] existiert nicht, je-
doch wurden bei tiefen Temperaturen die kristallinen Hydrate NH;-/,H,0, NH;-H,O und
NH;-2H,0 nachgewiesen, deren Struktur durch Wasserstoftbriicken-Bindungen charak-
terisiert sind und die keine Ammonium-Ionen enthalten.

21 WiLHELM OsTwALD (1853-1932), deutscher Katalyseforscher, Nobelpreis fiir Chemie des Jahres
1909.
22 Beziiglich starker Stickstoffbasen vgl. Kapitel 5.6.4.
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Mit stiarkeren Protonendonoren wie HCl, H,SO, oder HNOj; reagiert NH; praktisch
quantitativ zu den entsprechenden Ammoniumsalzen, die in groer Zahl bekannt sind
und die wegen der dhnlichen Kationenradien von [NH,]" und K™ meistens dhnliche Los-
lichkeiten besitzen wie die entsprechenden Kaliumsalze. Die Ammoniumsalze enthalten
das mit [BH4]- und CH, isoelektronische und regulir tetaedrisch gebaute [NH,]*-Ion. Sie
sind in wissriger Losung vollstindig dissoziiert, wobei die Losung infolge Hydrolyse
schwach sauer reagiert, wenn es sich um das Salz einer starken Sdure handelt:

[NH4 " + HLO === NH; + [H;0]" pK,(NH}) =9.26

Das [NH,]*-Ion ist also in Wasser eine schwache Saure. [NH,]CI ist ein Nebenprodukt
des Sorvav-Prozesses zur Sodaherstellung (Kap. 7.7). Die Salze [NH,],[SO4] und
[NH4JNO; werden in groBem Umfang als Stickstoffdiinger?* verwendet, wihrend
[NH,4]CI unter anderem als Elektrolyt in Trockenbatterien dient. Ein weiterer sehr wich-
tiger Stickstoff-Diinger ist der Harnstoff, der industriell wie folgt aus NH; und CO, her-
gestellt wird:

2NH; + CO, — NHy[NH,COO] AHyyg =—117 kJ mol™!
NH,4[NH,COO] — (NH,),CO + H,0 AHzpg =16 kJ mol™!

Das in der ersten Stufe bei 170-190°C/13-20 MPa in schneller Reaktion aus fliissigem
Ammoniak und CO, erhaltene Ammoniumcarbamat zersetzt sich anschliefend langsa-
mer zu Harnstoff und Wasser. Harnstoff ist ein farb- und geruchloser Feststoff, der sehr
gut wasserldslich ist und der daher im Winter auch zum Enteisen von Straen und von
Landebahnen auf Flughéfen verwendet wird. Das Enzym Urease katalysiert die Hydro-
lyse von Harnstoff zu NH; und CO,. Mit Sduren wie HNO; und Oxalsdure bildet Harn-
stoff als Stickstoffbase (pK, = 13.9) unldsliche 1:1-Salze.

Ammoniumnitrat zersetzt sich bei Erhitzen je nach Bedingungen zu H,O, N,, N,O und
NO,, und diese Zersetzung kann explosionsartig erfolgen. Katastrophale Ungliicke mit
explodierenden Diingemittellagern haben sich wiederholt ereignet: im Jahre 1921 in Lud-
wigshafen, 2001 in Toulouse und 2013 in Texas. Daher darf [NH,][NOs] nur verdiinnt
transportiert und als Diingemittel verwendet werden. Im Gemisch mit 6 % Diesel6] wird
[NH4][NO;] als preiswerter Sprengstoff (Handelsname ANFO) in Steinbriichen einge-
setzt.

Die H-Atome des NH;-Molekiils konnen unter wasserfreien Bedingungen durch stark
elektropositive Metalle ersetzt werden. So reagiert gasformiges NH; mit Alkalimetallen
beim Erhitzen zu salzartigen Amiden:

. 400°C ) 1
Li + NH; — Li[NH;] + EHZ

Einige Amide gehen beim stirkeren Erhitzen unter NH;-Abspaltung erst in Imide, dann
in Nitride tiber:

2M[NH,] —> MINH] + NH,

3My[NH] —> 2M,N + NH,

23 Ammoniumsulfat fdllt in groen Mengen bei der Caprolactam-Synthese an.
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Diese Salze enthalten im Falle der Alkali- und Erdalkalimetalle formal die Ionen [NH,],
[NH]? und N3-. Sie werden von Wasser augenblicklich zu NH; und Metallhydroxid zer-
setzt (Hydrolyse).

Alle Nichtmetalle mit Ausnahme einiger Edelgase sind zur Bildung kovalenter Ele-
ment-Stickstoff-Bindungen befdhigt, und die Zahl der entsprechenden Verbindungen ist
uniibersehbar grof. Die beiden wichtigsten Reaktionen zur Errichtung von kovalenten
Element-Stickstoff-Bindungen sind:

_ N7 N7

E—X + H—N{ E-N{ + HX
E: B,C,Si, N, P, As, S, Se, Cl

X: F,CI(Br, 1)

_ N - BN
E—OH + H—N{ E—N( + Hy0
E: B,N,P,S,Cl

Auf diese Weise werden aus Ammoniak, Amiden und Imiden viele wichtige Verbindun-
gen hergestellt, die bei den betreffenden Elementen behandelt werden.

9.4.3 Hydrazin N,H,

Hydrazin?* ist eine der wenigen Verbindungen mit einer NN-Einfachbindung. Diese Bin-
dung hat aus den im Kapitel 4.1 erwdhnten Griinden nur eine relativ niedrige Dissoziati-
onsenthalpie von 286 kJ mol-!. Hydrazin ist deswegen eine endotherme Verbindung (Bil-
dungsenthalpie bei 298 K: 95.4 kJ mol ') und seine Herstellung und Handhabung setzen
schonende Bedingungen voraus. In den meisten Féllen werden jedoch wéssrige Losungen
mit maximal 64 Massen-% N,H, eingesetzt, ndmlich so genanntes Hydrazinhydrat, das
ein azeotropes Gemisch der Zusammensetzung N,H,-H,O bildet und das gefahrlos ge-
handhabt werden kann. In Deutschland und den USA wird Hydrazin hauptsichlich nach
dem BavEr-Verfahren hergestellt, das eine Modifizierung des élteren RascHig-Verfahrens
darstellt. Hierbei wird konzentriertes NH;(aq) mit verdiinnter Hypochloritlosung und
Aceton bei 35°C vermischt, wobei ein Ketazin entsteht:

NH, + Na[CIO] —= NH,CI + NaOH
NH,CI + NH, + NaOH +2 Me,CO —>= Me,C=N—N=CMe, +NaCl+3 H,0

AnschlieBend werden zunéchst das iiberschiissige Ammoniak und dann ein Aceton-Was-
ser-Azeotrop bei 95°C aus der Mischung abdestilliert. Danach wird das Ketazin bei
180°C mit Wasser unter Druck hydrolysiert:

Me,C=N—N=CMe, + 2H,0 —= N;H; + 2 Me,CO

Das freigesetzte Aceton destilliert ab und kehrt in den Kreislauf zuriick. Die zuriickblei-
bende N,H,-Losung wird durch Eindampfen bis auf ca. 64 % konzentriert. Durch Destil-
lation {iber festem NaOH kann ein N,H,-Gehalt von etwa 95 % erhalten werden. Wasser-

24 E. W. Schmidt, Hydrazine and its Derivatives, Vol. 2, Wiley, Chichester, 2001.
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freies Hydrazin stellt man durch Entwéssern dieses Konzentrates mit BaO, das in Ba[OH],
iibergeht, oder mit Ba[N,] (Bariumpernitrid) her, das mit H,O quantitativ zu Ba[OH],,
N,H, und N, reagiert. Die Bildung von Hydrazinhydrat aus den Elementen ist exotherm:

H0 o, -1
N, + 2H, —— N,Hy(aq) AsG"=-128 kJ mol

Reines N,H, ist eine farblose, dlige Fliissigkeit (Schmp. 2°; Sdp. 114°C), die an der Luft
stark raucht. Beim Erhitzen oder bei Initialziindung explodiert N,H, mit groBer
Gewalt, wobei N, und NHj; entstehen. Das Molekiil N,H, ist in der Gasphase dhnlich
verdrillt gebaut wie H,0,; die beiden NH,-Gruppen sind um den Torsionswinkel t=91°
gegeneinander verdreht (gauche-Konformation; Symmetrie C,). Daher besitzt das Mole-
kiil ein Dipolmoment von 1.84 D. Der NN-Kernabstand betriagt 144.7 pm. Bei einer Tor-
sion um die NN-Bindung muss eine Barriere von 12.8 kJ mol! (t = 180°) bzw. 41.8 kJ
mol-! (1t = 0°) iiberwunden werden.?

Mit Wasser ist Hydrazin unbegrenzt mischbar. Sowohl N,H, als auch seine wassrige
Losung sind stark toxisch. Die wissrige Losung reagiert als Reduktionsmittel, als schwa-
che Base und als Komplexbildner. Halogene werden von N,H, zu Halogenwasserstoffen,
Cu(II)-Salze zu Kupfer(I)-oxid und dann zu metallischem Kupfer, Silber- und Quecksil-
bersalze werden sofort zu den Metallen reduziert. An der Luft tritt langsame Autoxida-
tion von N,H, ein. Charakteristische Reaktionen sind auch die Reduktion von Selenit und
Tellurit zu elementarem Se bzw. Te. In allen diesen Fillen wird N,H, zu N, oxidiert.
Durch fein verteilte Metalle wird Hydrazinhydrat zersetzt, wobei in der Regel H,, N, und
NH; entstehen, bei Verwendung von Rh/Ni-Nanopartikeln (4: 1) werden aber nur H, und
N, gebildet.

In Wasser ist N,H, eine bifunktionelle Base, von der sich zwei Reihen von Salzen mit
den Kationen [N,Hs]* und [N,H¢]?* ableiten (pKy,;, = 6.1; pKy, = 15). Diese lonen sind mit
den Molekiilen CH;NH, bzw. C,H, isoelektronisch. Die [N,Hs]*-haltigen Salze 16sen
sich in Wasser unter einfacher Dissoziation, die [N,H4]?*-haltigen erleiden dagegen
starke Hydrolyse nach

[NoHe]** + H,O [N,Hs]" + [H30]"

Die wichtigsten Salze sind Hydraziniumsulfat [N,H¢][SO,] und -hydrogensulfat
[N,H5][HSO,]. Bereits in der ersten Protonierungsstufe ist Hydrazin in Wasser eine
schwichere Base als NH; (pK,: 7.94 gegeniiber 9.26 bei NH;). Wie dieses bildet es aber
mit bestimmten Metall-ITonen Komplexe, wobei N,H, als zweizdhniger N-Donor-Ligand
fungiert, z.B. in [M(N,H,),]Cl, mit M = Mn, Fe, Co, Ni, Cu oder Zn.

Hydrazinhydrat wird zur Korrosionsunterdriickung in Dampferzeugungsanlagen und
als Reduktionsmittel verwendet. Daneben dient es zur Synthese von organischen Hydra-
ziden, die als Insektizide, Herbizide oder Pharmaka eingesetzt werden.26 Ein typisches
Hydrazinderivat im Pharmasektor ist das klassische Tuberkulose-Medikament Neoteben:

O H
/ N\ I |
N C—N—NH,

25 J.-W. Son, H.-J. Lee, Y.-S. Choi, C.-J. Yoon, J. Phys. Chem. A 2006, 110, 2065.
26 Chemie unserer Zeit 2003, 37, 88—127 (3 Aufsitze).
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Wasserfreies Dimethylhydrazin wird als Raketentreibstoff verwendet, wobei N,O, als
Oxidationsmittel dient, beispielsweise in der dritten Stufe der europédischen Tragerrakete
Ariane 5 (siehe S. 336). Neuerdings wird Hydrazin auch als Wasserstoffspeicher disku-
tiert.

Ein spektakuléres, erst in neuerer Zeit strukturell aufgeklartes Hydrazinderivat ist das
folgende Bis-triphenylphosphan-azin

®
Ph;P Ph;P,
\_o _o \ _
NN -— N—X

\
Neon, PPh;
(@) (b)

das granatrote Kristalle bildet, die sich beim Schmelzpunkt von 184°C exotherm in N,
und Ph;P zersetzen. Der NN-Kernabstand von 149.7 pm ist etwas grof3er als beim Hydra-
zin (144.7 pm); die zentrale Struktureinheit PNNP ist planar. Die Verbindung entsteht bei
der Reaktion von [Ph;P(H)NN(H)PPh;]Cl, mit K['BuO].27

9.4.4 Diazen (Diimin) N,H,28

Das Molekiil HN=NH ist der Grundkorper der organischen Azoverbindungen, z.B. von
Azobenzol (PhN=NPh). Diimin ist &uflerst instabil (endotherm) und nur in der Gasphase
bei sehr kleinem Partialdruck, in Losungen als Zwischenprodukt und in festen Matrizen
bei Temperaturen unterhalb —165°C nachgewiesen worden. Auch Metallkomplexe mit
dem Liganden N,H, sind charakterisiert worden. Bei Normalbedingungen disproportio-
niert N,H, zu N,H, und N, oder zerfillt zu N, und H,. Von den drei planaren Isomeren
H H

_ / -
N=—N N=—N N=NI
/ - / N / -

H H H H
trans cis iso

ist die trans-Form am stabilsten, die cis-Form ist um 22 kJ mol-! energiereicher und die
iso-Form ist am instabilsten. trans-N,H, entsteht bei der Thermolyse von Phenylsulfonyl-
hydrazid Ph—SO,—NH—-NH, bei ca. 120°C mit anschlieBender Kondensation bei —196 °C.
Das Derivat Methyldiazen MeNNH lésst sich dagegen in reiner Form isolieren.

Stabile Salze des Diazens sind die Diazenide oder Pernitride, z.B. Li,[N,], St[N,] und
Ba[N,], die das Anion [N,]?~ enthalten (NN-Kernabstand im Sr[N,]: 122.5 pm) und die
aus den Elementen unter hohem Druck hergestellt werden. Dabei oxidiert der Stickstoff
das Metall bzw. das Metall reduziert das N,-Molekiil.2?* Die analog zusammengesetzten
Verbindungen Os[N,], Ir[N,] und Pt[N,] sind dagegen keine Diazenide sondern ionische

27 C. Jones, G. Frenking et al., Angew. Chem. 2013, 125, 3078.

28 D. Sellmann, A. Hennige, Angew. Chem. 1997, 109, 270 und zitierte Literatur.

29 R. Kniep et al., Angew. Chem. 2001, 113, 565; Inorg. Chem. 2001, 40, 4866; Angew. Chem. 2002,
114,2392. W. Schnick et al., Angew. Chem. 2012, 124, 1909.
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Hydrazide, da sie formal das Anion [N,]* enthalten, dessen Kernabstand im Pt[N,] mit
141 pm wesentlich grofer ist und nahezu einer Einfachbindung entspricht.30

Im Rahmen der Erforschung energiereicher Verbindungen wurde auch die heterocycli-
sche Verbindung C,N,,H, hergestellt, die formal ein Derivat des Ammoniaks, des Hydra-
zins und des Diazens ist:

HZN_</ \y v {\ U

Die Atome C und N dieses Molekiils liegen alle in einer Ebene. Dieses 3,3’-Azo-
bis(6-amino-1,2,4,5-tetrazin) ist thermisch bis 250°C bestindig und weist eine extrem
hohe endotherme Bildungsenthalpie von 862 kJ mol-! auf. In dhnlichen Verbindungen
liegen Ketten von 8, 10 und 11 N-Atomen vor, die nicht durch C-Atome unterbrochen
sind (siehe auch S. 337).3!1

9.4.5 Hydrogenazid HN; und Azide

Hydrogenazid ist die Stammverbindung einer groferen Zahl kovalenter und ionischer
Azide. Im Gegensatz zu den basischen Hydriden NH; und N,H, ist HN; in Wasser eine
schwache Sdure (pK, = 4.64), die als Stickstoffwasserstoffsdure bezeichnet wird. In stark
sauren Medien wird HN; andererseits zum Kation [H,NNN]* protoniert.

Natriumazid wird industriell durch Einleiten von N,O in eine Schmelze von Natrium-
amid bei 190°C gewonnen:

2Na[NH;] + NJO — Na[N3] + NaOH + NH,

Eine andere Moglichkeit ist die Oxidation von Amid mit geschmolzenem Nitrat im Ver-
héltnis 3:1 bei 180°C:

3 Na[NH,] + Na[NO;] — Na[N3] + 3NaOH + NH,

Das Reaktionsgemisch wird durch Umkristallisation aus Wasser in reine Komponenten
getrennt.

Aus Na[N;] kann wissriges HN; mittels lonenaustausch oder durch Reaktion mit ver-
diinnter H,SO, und Destillation erhalten werden. Beide Verbindungen sind duferst to-
xisch. Wasserfreies HN; ist eine wasserhelle, leicht bewegliche und sehr hygroskopische
Fliissigkeit (Schmp. —80°C, Sdp. 36°C), die auBerordentlich leicht unter Explosion in die
Elemente zerfillt (endotherme Bildungsenthalpie).32 Wie bei anderen kovalenten Aziden
wird dabei die Bindung HN-NN in endothermer Reaktion gespalten. Das carbenanaloge
Zwischenprodukt NH (Nitren) entsteht bei der thermischen Zersetzung von gasférmigem
HN; hauptsichlich als Triplett-Diradikal 3NH, da die Aktivierungsenergie fiir diesen Re-

30 M. Wessel, R. Dronskowski, J. Am. Chem. Soc. 2010, 132, 2421.

31 S.-P. Pangetal., J Am. Chem. Soc. 2010, 132, 12172. T. M. Klapdtke, D. G. Piercey, Inorg. Chem.
2011, 50, 2732.

32 Nicht explosiv und bei 25°C bestindig ist das aus HN;, HF und SbFs erhiltliche Salz
[H,N;][SbF].
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aktionskanal wesentlich kleiner ist als fiir die Bildung des an sich stabileren Singulett-
Nitrens (INH).33 Durch spin crossover kann sich 3NH in kondensierten Phasen relativ
leicht in 'NH umwandeln. Die Nitrene NR mit R = H, Alkyl oder Aryl sind hochreaktiv
und konnen sich in Element-Wasserstoff-Bindungen einschieben. Bei der Photolyse von
wissrigem HNj; entsteht daher Hydroxylamin H,NOH durch Einschiebung von NH in
eine OH-Bindung des H,0O-Molekiils:

HN; —Y= N, + NH
NH + H—OH —— H,N—OH

Wissrige Losungen mit bis zu 20 Massen-% HNj; sind ohne Gefahr einer Explosion
handhabbar. In wéssrigem HN; 16sen sich Zn, Fe, Mn und Cu unter N,-Entwicklung
auf, d.h. HN; reagiert als Oxidationsmittel, das dabei zu NH; (und N,) reduziert wird.
Ionische Azide, die durch doppelte Umsetzung aus Na[N;] hergestellt werden, dhneln in
ihrem Aussehen und in der Loslichkeit oft den Chloriden, weswegen das Anion [N;]- als
Pseudohalogenid-lon bezeichnet wird (Kap. 13.6).

Das Azid-lon (Symmetrie D.;) enthdlt im Gegensatz zum zickzack-férmigen
HN;-Molekiil (Symmetrie C,) zwei gleichartige NN-Bindungen:

[/NZNZN\]@ N-N=N = N—=R=R
N 7 /— / 7
H
d(NN) =116 pm d(NN) =124 bzw. 113 pm
Winkel(NNN) = 180° Winkel(NNN) = 171°

Winkel(HNN) = 109°

Das Ion [N;]- ist mit CO,, N,O, [NO,]" und [OCN]- isoelektronisch, weswegen die Be-
schreibung der Bindungsverhiltnisse im CO, (Kap. 2.4.6) sinngemal3 auf das Azid-Ion
iibertragen werden kann. Im kristallinen Zustand bildet HN; ein planares Netz von
NH--"N-Wasserstoffbriicken, wobei am H-Atom jeweils zwei N-Atome gebunden wer-
den. Nur die zentralen N-Atome nehmen nicht an diesem Netzwerk teil. Durch Reaktion
der Carbonylverbindung F-CO-CI mit Na[N;] wurde CO(N3), hergestellt, das sich bei der
Niederdruck-Pyrolyse unter N,-Abspaltung zum violetten, gasformigen Diazirinon der
Symmetrie C,, zersetzt:34

N;

\ o, I:I\
C=—0 420°C —
—420C, ]|:|] _c=o

/ 2N,
Nj
Bei 20°C ist N,CO unter vermindertem Druck einige Stunden haltbar; Zersetzungspro-
dukte sind N, und CO.

Waihrend sich rein ionische Azide beim Erhitzen kontrolliert zu N, und Metall zerset-
zen, explodieren die kovalenten Verbindungen und die Schwermetallazide oft schon auf
Schlag. Bleiazid Pb[N,], ist ein wichtiger /nitialziinder fiir Sprengstoffe.

3 V. D. Knyazev, O. P. Korobeinichev, J. Phys. Chem. A 2010, 114, 839.
3 X. Zeng et al., Eur. J. Inorg. Chem. 2012, 3403.
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Azidionen sind ausgezeichnete Liganden in Metall- und Nichtmetallkomplexen, wo-
durch sich extrem stickstoffreiche Molekiile und Ionen herstellen lassen. Beispiele dafiir
sind die Anionen [Te(N;)s]>~ und [Nb(N3),]?~. Mit groen Gegenionen wie [PPh,]* sind
die entsprechenden Salze relativ stabil. Derartige Verbindungen sind auch im Rahmen der
Erforschung energiereicher Treibstoffe von Interesse, da bei der Zersetzung zu N, sehr
viel Energie freigesetzt wird. Dies gilt auch fiir eine Reihe anderer, ziemlich exotischer
Materialien, die mehrere NN-Bindungen enthalten. Beispielweise reagiert HNj bei tiefen
Temperaturen mit [N,F][SbF,] (Kap. 9.5.1) in Gegenwart von HF zu dem Salz [N;][SbF]
mit dem spektakuldren gewinkelten Kation [Ns]* (Symmetrie C,,):

HN3 + [NyF][SbFg] —— [Ns][SbF¢] + HF

NP
® o \_®
X N

N\

A

N N,

d(NN) =110 und 130 pm; Winkel(NNN) = 111° und 168°

Diese Verbindung zersetzt sich erst bei 70°C.35 Zahlreiche weitere Salze mit dem Penta-
stickstoff-Kation wurden durch doppelte Umsetzung hergestellt; viele davon sind aller-
dings bei 25°C instabil und duferst stoBempfindlich.

Besonders interessant, obwohl zersetzlich sind auch die in neuerer Zeit strukturell cha-
rakterisierten Halogenazide X—N; (X =F, Cl, Br, 1), fiir die es verschiedene Syntheseme-
thoden gibt, wie folgende Beispiele zeigen:3¢

[Ns]” + [CIO]” + 2 H+ 22305=5C N, + H,0

=5°C

Ag[N3] + 12 I—N3 +AgI

Diese planaren Molekiile bilden im Kristall kettenférmige Polymere, wobei die Haloge-
natome X verbriickend wirken, und zwar entweder durch Halogenbindungen (Cl--+-Cl)
wie im CIN; oder durch (nahezu) lineare NXN-Einheiten wie im BrN; und im IN;. Die
NN-Kernabsténde dhneln denen im HN;.

9.4.6 Tetrazen(2) N,H,

Bei der Thermolyse von Bis(trimethylsilyl)diazen entsteht das Dimer Tetrakis(trimethyl-
silyl)tetrazen, aus dem durch Reaktion mit Trifluoressigsdure bei —78°C das nur unter-
halb —30°C bestiandige Tetrazen(2)37 erhalten wird:

(Me;Si),N—N=N—N(SiMej), + 4 CF;COOH — N,H, + 4 CF;CO0SiMe;

35 K. O. Christe et al., Inorg. Chem. 2001, 123, 6308.

36 S. Schulz et al., Angew. Chem. 2012, 124, 13031.

37 N. Wiberg, H. Bayer, H. Bachuber, Angew. Chem. 1975, 87, 202; M. Veith, G. Schlemmer,
Z. Anorg. Allg. Chem. 1982, 494, 7.
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N,4H, bildet farblose, sublimierbare Kristalle, in denen es in der trans-Konformation vor-
liegt (Symmetrtie C,,):

Bei 0°C zersetzt sich N H, lebhaft zu N,, [NH,][N;] und [N,H5][N;].

9.4.7 Hydroxylamin NH,OH

Hydroxylamin H,N—OH ist formal ein Derivat des Ammoniaks, das aber auch dem Hyd-
razin H,N-NH, einerseits und dem Wasserstoffperoxid HO—OH andererseits nahe steht.
Hydroxylamin wird technisch nach folgenden Verfahren hergestellt:

(a) Reduktion von Nitrit mit Sulfit bei 0°C mit anschlieBender Hydrolyse des Hyd-
roxylamin-disulfonates bei 100°C (modifiziertes RascHig-Verfahren):

[NH4][NO,] +2 SO, + NH3 + HO —— [NH4],[HON(SO3),]
2 [NH4],[HON(SO3),] + 4 H,O + 2 NH; — [NH30H],[SO4] + 3 [NH4]o[SO4]

Das Nebenprodukt Ammoniumsulfat wird als Stickstoffdiinger verwendet.
(b) Katalytische Hydrierung von NO in schwefelsaurem Medium bei 40—60°C mit
Platin- oder Palladium-Katalysator (BASF-Verfahren):

2NO + 3H, + 2H" —2 2 [NH;0H]
NH,OH ist in Wasser eine sehr schwache Base (pK;, = 8.2 bei 25°C), schwicher als Am-
moniak. Es bildet mit Sduren HX bestdndige und sehr gut wasserldsliche Hydroxylam-
moniumsalze [NH;OH]X, aus denen es durch Reaktion mit NaOH oder Natriummethylat
freigesetzt werden kann:

[NH;OH]X + CH;O0Na — NH,OH + CH;0H + NaX

Reines Hydroxylamin bildet farblose, hygroskopische Kristalle (Schmp. 32°C), die sich
schon bei Raumtemperatur langsam zersetzen; oberhalb von 100°C verlauft die Reaktion
zu NH;, N, und H,O explosionsartig, spurenweise entstehen auch N-Oxide und H,. Als
Zwischenprodukt der Zersetzung wird Ammoniakoxid H;NO vermutet, das durch bimo-
lekulare Isomerisierung entstehen kann. Die N—O-Bindungsdissoziationsenergie von
H;NO bei 0 K wurde zu 250 kJ mol-! berechnet.38

Hydroxylamin kommt als 50 %ige wissrige Losung in den Handel; bei hoher Reinheit
ist die Losung bei 25°C bis zu 1 Jahr lang haltbar, erleidet aber langsame Autoxidation.
Verwendung findet wissriges Hydroxylamin in der pharmazeutischen Industrie und zur
Reinigung der Oberfldchen von Siliciumwafern.

Hydroxylamin ist ein Reduktionsmittel, z.B. gegeniiber Cu2*, [Hg,]** und Ag", wobei
es zu N, oxidiert wird. Mit anderen Oxidationsmitteln kénnen aber auch N,O, NO, [NO,]-

3 M. S. Mannan et al., J. Phys. Chem. A 2010, 114,9262. Aminoxide R;NO sind auch mit R =F und
organischen Gruppen R bekannt.
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oder [NO;]- entstehen. Nur von sehr starken Reduktionsmitteln (Sn2*, V2, Cr2*) wird
NH,OH zu NH; reduziert. Hauptverwendung fiir [NH;OH]J™-Salze ist die Synthese von
Caprolactam durch Oximierung von Cyclohexanon und anschlieende BEckmaNN-Umla-
gerung in Gegenwart von rauchender Schwefelsdure:

o)
H,S0,
O + NH,OH — NOH —

Caprolactam

Aus Caprolactam wird durch Zugabe von wenig Wasser (Ringdffnung) und anschlie-
Bende Polykondensation der entstandenen Capronsdure das kettenformige 6-Polyamid
(Handelsnamen: Perlon, Nylon) hergestellt.

9.4.8 Wasserahnliche Lésungsmittel

Unter wasserdhnlichen Losungsmitteln versteht man solche Fliissigkeiten, die &hnlich
wie Wasser eine gute Loslichkeit fiir viele anorganische und polare organische Verbin-
dungen aufweisen und die dariiber hinaus durch einen breiten Fliissigkeitsbereich und
moglichst geringe Viskositdt auch in praktischer Hinsicht als Losungsmittel geeignet
sind. Zu dieser Gruppe gehoren folgende Verbindungen im wasserfreien und fliissigen
Zustand:

(a) Protonenhaltige Losungsmittel:
NH;, HF, H,SO,, HSO,F, CH;COOH, HCI, HCN

(b) Protonenfreie Losungsmittel:
SO,, N,O,, BrF;, SeOCl,, POCl;, NOCI sowie bestimmte Halogenide von As,
Sb, Bi und Hg

Diese Verbindungen weisen im reinen Zustand oft nur eine geringe elektrische Leit-
fahigkeit auf. Demgegeniiber sind die Losungen verschiedener Substanzen in diesen
Flissigkeiten wesentlich besser leitend. Das beweist die Anwesenheit von lonen, wes-
wegen man auch von ionisierenden Losungsmitteln spricht und zwar auch dann, wenn
das reine Losungsmittel wie im Falle des fliissigen SO, keine Eigendissoziation auf-
weist. Wegen der haufigen Bildung von Ionen konnen viele Reaktionen in wasserdhn-
lichen Systemen durch konduktometrische oder potentiometrische Messungen verfolgt
werden.

Im Folgenden wird als wichtigstes und repréisentatives Beispiel nur das fliissige Ammo-
niak eingehend behandelt. Ammoniak schmilzt bei —77.7°C (Tripelpunkt) und siedet bei
—33.4°C.

Loslichkeiten in fliisssigem Ammoniak

Die Loslichkeit eines Salzes in einem beliebigen Losungsmittel ist abhdngig vom Ver-
hiltnis der Gitterenthalpie zur Summe der Solvatationsenthalpien der Ionen (Kap. 2.1.7).
Die Solvatation hingt stark von der Dielektrizititskonstante (¢) des Losungsmittels ab,
die sich bei Wasser (78.3) und fliissigem Ammoniak (16.9) betrichtlich unterscheiden
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(beide Werte bei 25°C). Daher sind zwischen der Loslichkeit in Wasser einerseits und in
Ammoniak andererseits erhebliche Unterschiede moglich.

Beispielsweise nehmen die Loslichkeiten der Kaliumhalogenide in NH; mit steigender
Anionengrofie, also in der Reihe KF — KCI — KBr — KI zu. Dies entspricht den Verhilt-
nissen in Wasser. Andererseits dndern sich die Loslichkeiten der Silberhalogenide in Am-
moniak in der folgenden Weise:

AgF < AgCl < AgBr < Agl,

also gerade umgekehrt wie in Wasser. Bei 25°C 16sen sich in 100 mL fliissigem NHj ca.
207 g Agl! Diese hohe Loslichkeit ist auf die hohe Solvatationsenthalpie des Kations Ag*
zurlickzufiihren, da sich in NH; der Amminkomplex [Ag(NHj;),]" bildet.

Die besonderen Loslichkeitsverhdltnisse im Ammonosystem ermoglichen zum Bei-
spiel folgende doppelte Umsetzung:

NH

2 AgCl + Ba[NOs],

o 2 Ag[NOs] + BaCl,
In dieser Gleichgewichtsreaktion ist BaCl, die in NH; am schwersten 16sliche Kompo-
nente. Es fillt daher aus der Losung aus. Infolgedessen l4duft die Reaktion in NH; von
links nach rechts ab, wihrend sie in H,0O wegen der Schwerldslichkeit von AgCl gerade
umgekehrt erfolgt. Salze mehrwertiger Anionen wie Sulfate, Sulfite, Carbonate, Phos-
phate, Oxide und Sulfide sind in flissigem NH; schwer- oder unldslich.

Eigendissoziation von fliissigem Ammoniak
Flissiges Ammoniak ist selbst beim Siedepunkt nur in sehr geringem Umfang disso-
ziiert:

2NH; =— [NH4]" + [NH,]~ ¢ (NH})- ¢ (NH) = 107 (=33°C)

Das Ionenprodukt ist noch kleiner als das von Ethanol (ca. 10-20)! Dessen ungeachtet sind
aber alle Stoffe, die die Konzentration der Ammonium-Ionen in fliissigem Ammoniak er-
hoéhen, Siuren. Das sind beispielsweise alle 16slichen [NH,]"-Salze, von denen die mit
den Anionen I, [CN], [SCN], [NO;], [NO,]-, [N;] und [BF,]- besonders gut 16slich
sind. Diese Verbindungen entsprechen den Oxoniumsalzen im Aquosystem.

Die sauren Losungen der Ammoniumsalze haben die Eigenschaft, unedle Metalle wie
Mg oder Al unter Wasserstoffentwicklung aufzuldsen:

Mg + 2 [NH4]" —— Mg?" + 2NH; + Hyt
Ahnlich wie wissrige Siuren zersetzen sie Magnesiumsilicid unter Silanentwicklung:
Mg,Si + 4 [NHy]" — 2 Mg>" + 4 NH; + SiH,t

Als Basen verhalten sich in Ammoniak solche Stoffe, die die Konzentration der Amid-
Ionen erhdhen. Dafiir kommen vor allem K[NH,] und Ba[NH,], in Frage, da Na[NH,] un-
16slich ist und Li[NH,] und Ca[NH,], nur eine geringe Loslichkeit aufweisen. Diese io-
nischen Amide entsprechen den Hydroxiden im Aquosystem.

Zwischen Sduren und Basen sind Neutralisationsreaktionen mdglich, die ebenso wie in
Wasser mit Farbindikatoren oder elektrometrisch verfolgt werden kdnnen. Beispielsweise
entsteht bei der Titration der starken Base K[NH,] mit einer [NH,]CI-Lésung das schwer
16sliche Salz KCl:
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[NH,]'+ CI-+ K' + [NHy]- —= KCI¥ +2 NH;

Der Aquivalenzpunkt dieser Reaktion ist daher durch ein Leitfahigkeitsminimum ausge-
zeichnet.

Ammonolyse-Reaktionen

Sehr viele Nichtmetallhalogenide reagieren mit trockenem Ammoniak unter Kondensa-
tion. Dies gilt auch fiir fliissiges Ammoniak. Zum Beispiel reagiert BCl; bei Temperatu-
ren unterhalb 0°C nach

BC13 + 6NH3 - B(NH2)3 + 3 NH4C1

Bortriamid ist im Ammonosystem eine schwache, d.h. kaum dissoziierte Base. Es ist das
Analogon zur Orthoborsdure B(OH); im Aquosystem, die durch Hydrolyse von BCl; ent-
steht. Schwefel (Sg) reagiert mit fliissigem NH; unter geeigneten Bedingungen in prépa-
rativ verwertbarer Weise zu Heptaschwefelimid:

S¢ + NH; —= S;NH + H,S

Solvatisierte Elektronen in fliissigem Ammoniak3

Die bemerkenswerteste Erscheinung in fliissigem Ammoniak ist zweifellos die Tatsache,
dass sich bestimmte Metalle in trockenem NH; zu blauen, bei hoheren Konzentrationen
bronzefarbenen Losungen auflosen. Hierzu gehoren vor allem die Alkali- und Erdalkali-
metalle, deren Loslichkeit gut (Li, Na, K, Ca) bis sehr gut (Cs) ist. Bei —50°C losen sich
zwischen 0.19 und 0.43 mol Alkalimetall pro Mol NH;. Beim Eindampfen der Losungen
erhdlt man die Alkalimetalle unverandert zuriick, wihrend die Erdalkalimetalle als Hexa-
ammoniakate auskristallisieren, z.B. Ca(NH;),.

Bei sehr tiefen Temperaturen wurde allerdings auch Li(NH;), hergestellt und struktu-
rell charakterisiert. Dieses bronzefarbene und metallisch leitende Material (Schmp.
—184°C) besteht aus nahezu tetraedrischen Molekiilen, in denen ein zentrales Li*-Kation
von vier N-Atomen koordiniert wird. Das ungepaarte Elektron befindet sich in einem
s-artigen Orbital (SOMO), das im Wesentlichen aus den 2s- und 35-AOs des Lithiums
und den a,-symmetrischen Orbitalen der NH;-Liganden besteht (Abb. 2.32). Mit anderen
Worten, die Spindichte ist iiber das gesamte Molekiil delokalisiert. Es kommt daher zu
schwachen H---H-Bindungen, und zwar sowohl zwischen den vier Liganden als auch zwi-
schen benachbarten Molekiilen. Da der Abstand der Li-Atome grofer ist als in reinem
Lithium, spricht man von einem expandierten Metall.*°* Man kann Li(NH;), auch als
Elektrid betrachten, ein Begriff, der weiter unten erlautert wird.

AuBer durch Losen der Alkali- und Erdalkalimetalle in flissigem Ammoniak entste-
hen die blauen Losungen auch bei der Pulsradiolyse von reinem Ammoniak sowie bei der
Elektrolyse ammoniakalischer Metallsalzlosungen, und zwar entwickelt sich die blaue
Farbe dabei an der Kathode. Die Metall-Losungen besitzen eine Reihe gemeinsamer
Eigenschaften, die ndherungsweise von dem gelosten Metall unabhingig sind. Sowohl
die blauen als auch die bronzefarbenen Losungen weisen eine sehr gute elektrische Leit-

39 J. L. Dye, Progr. Inorg. Chem. 1984, 32, 327; P. P. Edwards, Adv. Inorg. Chem. Radiochem. 1982,
25,135,

40 R. M. Ibberson et al., Angew. Chem. 2009, 121, 1463. E. Zurek, X.-D. Wen, R. Hoffmann, J. Am.
Chem. Soc. 2011, 133, 3535.
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fahigkeit auf und die Ladungstriger haben eine sehr hohe Beweglichkeit, d.h. es miissen
in den Losungen Ionen oder Elektronen oder beides vorhanden sein. Die Leitfahigkeit der
konzentrierten Losungen entspricht der von reinen Metallen wie Natrium oder Quecksil-
ber. Magnetische Suszeptibilititsmessungen haben ergeben, dass die blauen Losungen
paramagnetisch sind; die Suszeptibilitit entspricht bei nicht zu hohen Konzentrationen
einem ungepaarten Elektron pro Metallatom. Bei steigender Konzentration féllt die Sus-
zeptibilitdt ab, bis Diamagnetismus (und zugleich ein Leitfahigkeitsminimum) erreicht
wird, um bei weiter steigender Konzentration wieder in Paramagnetismus iiberzugehen.
Zur Erklarung dieser und der weiter unten aufgefiihrten experimentellen Befunde nimmt
man eine reversible lonisierung der Metallatome an:

M + xNHj; M, + e

Diese Reaktion wird durch die geringe Gitterenthalpie und die relativ kleine lonisierungs-
energie der Alkalimetalle einerseits und durch die hohe Solvatationsenthalpie der Kat-
ionen andererseits gefordert. Fiir die gemeinsamen Eigenschaften der blauen Metall-L6-
sungen werden in erster Linie die solvatisierten Elektronen (e;,,) verantwortlich gemacht
(fiir diese wird auch das Symbol e @(NH;), verwendet.) Mit steigender Konzentration
kommt es jedoch zuerst zur Bildung von Ionenpaaren [M,,,]"[e,,] und dann zusitzlich zu
einer antiferromagnetischen Wechselwirkung benachbarter Elektronen, die zu so genann-
ten Bipolaronen (e, e,,) fihrt, wobei sich deren Spins antiparallel einstellen (Spinquan-
tenzahlen je zur Hilfte +5 und —3), was zu Diamagnetismus fithrt. AuBerdem bilden sich
solvatisierte Metall-Anionen (Alkalid-Ionen), die ebenfalls diamagnetisch sind:

Mam

Mam + €m

Durch diese Reaktionen verringert sich zunichst auch die elektrische Aquivalentleit-
fahigkeit [bei Konzentrationen von <0.01 mol Li/mol(Li+NHj;)]. Im Bereich oberhalb
dieser Konzentration bis zu 0.08 mol Li/mol(Li+NHj;) steigt die Leitfahigkeit allerdings
um den Faktor 10# an. Wahrend also die verdiinnten Li/NH;-Losungen die Eigenschaften
von Elektrolytlosungen aufweisen, dhneln die weiter unten behandelten konzentrierteren
Losungen den fliissigen Metallen.

Informationen iiber die Struktur der solvatisierten Elektronen (e;,,) erhilt man aus
Messungen der Dichte und des Absorptionsspektrums der Losungen sowie aus theoreti-
schen Modellrechnungen, wobei das System Li/NH; am einfachsten zu modellieren und
daher am besten untersucht ist.#! Die Dichte von NH; betrigt beim Siedepunkt 0.68 g
cm3; die Dichte der Losungen ist dagegen wesentlich geringer. Zum Beispiel findet man
fiir eine bei 19°C gesittigte Li-Losung nur 0.477 g cm3; das ist die geringste Dichte aller
bei dieser Temperatur bekannten Fliissigkeiten! Da sich die Metall-Kationen in den
Losungen normal verhalten, muss die Dichteabnahme, d.h. die Volumenvergréferung,
auf die solvatisierten Elektronen zuriickgefiihrt werden. Aus genauen Dichtemessungen
wurde der Raumbedarf der gelosten Elektronen zu 94 mL mol-! ermittelt. Das ist ein we-
sentlich groBerer Wert, als er beispielsweise fiir das grofle lodid-Ion in Ammoniak be-
stimmt wurde.

Dieser bemerkenswerte Befund wird so gedeutet, dass sich infolge der CouLomB-Ab-
stoBung zwischen den gelosten Elektronen und den Valenzelektronen der NH;-Molekiile

41 E. Zurek, P. P. Edwards, R. Hoffmann, Angew. Chem. 2009, 121, 8344.
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Hohlrdume bilden, in denen die solvatisierten Elektronen eingefangen sind. Die beste
Ubereinstimmung mit den Experimenten ergibt sich, wenn man dem einzelnen Elektron 5
bis 8 NH;-Molekiile zuordnet. Die innere Oberfliche der Hohlrdume wird dabei von den
(partiell positiv geladenen) Wasserstoffatomen gebildet, d.h. die N-H-Bindungen sind
auf das Innere des Hohlraumes gerichtet. Der Radius der Hohlrdume lésst sich aus der
Dichte der Metall-Losungen sowie aus den Absorptionsspektren (Abb. 9.3) zu 300-340
pm abschitzen. Das solvatisierte Elektron besetzt nun aber nicht das Zentrum des Hohl-
raumes, sondern befindet sich wie beim oben diskutierten Tetraamminlithium Li(NH;),
in einem SOMO, das hauptséchlich aus den antibindenden MOs der N-H-Bindungen des
Clusters gebildet wird (das sind die LUMOs der NH;-Molekiile). Dieses delokalisierte
Elektron bindet die NH;-Molekiile durch schwache aber viele H---H-Wechselwirkungen
aneinander. Diese neuartigen HH-Bindungen werden also auf Kosten der zuvor vorhan-
denen NHN-Wasserstoftbriicken-Bindungen zwischen den Ammoniakmolekiilen gebil-
det; beide weisen eine vergleichbare Stirke auf. Das fiir Li(NH;), berechnete Absorpti-
onsspektrum kann zusammen mit dem von (e;,) die in Abb. 9.3 dargestellte Bande
erkldren.

. NHjz bei -30°C
|
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£
< 30
£
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Abb. 9.3 Absorptionsspektren solvatisierter Elektronen in flissigem Ammoniak (links) und in
Wasser (rechts).

Das Absorptionsspektrum z.B. von Kalium in fliissigem NH; besteht aus einer einzelnen
breiten Bande bei 1580 nm, deren langwellige Flanke bis ins sichtbare Gebiet reicht und
dadurch die blaue Farbe bedingt. Die Idee von Hohlrdumen in der fliissigen Phase wird
gestiitzt durch die Strukturen der ebenfalls tief gefdrbten Elektride, in denen sich die
Elektronen offenbar in Hohlrdumen der Kristallstruktur befinden (siche unten).

Die konzentrierten Metall-Ldsungen weisen ein sehr hohes Reflexionsvermdgen und
daher metallischen Glanz auf. Bei Konzentrationen von >0.10 mol Li/mol(Li+NH;) ver-
halten sich die solvatisierten Elektronen tatsdchlich wie ein freies Elektronengas. Solche
konzentrierten Losungen entstehen aus den verdiinnten durch Konzentrierung oder
durch Abkiihlung, wobei im letztgenannten Fall eine Entmischung in eine konzen-
trierte, spezifisch leichtere Phase (!) und eine verdiinnte aber schwerere blaue Losung
eintritt. Die Sattigungskonzentration liegt bei etwa 0.2 mol Li/mol(Li+NHj3); dann ent-
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spricht die Zusammensetzung ungefahr der Formel Li(NH;),. Diese Radikale (siche
oben) koppeln ihre Spins miteinander, sodass der Paramagnetismus entsprechend gering
ist.

Solvatisierte Elektronen und Alkalid-Ionen sind auch in Form kristalliner Verbindun-
gen isoliert worden, die bei tiefen Temperaturen bestindig sind.*2 Beispielsweise reagiert
metallisches Natrium mit einer Losung des Cryptanden 2,2,2-crypt®? in EtNH, zu gold-
gelben Kristallen von [Na(2,2,2-crypt)]"Na-, in denen das komplexe Kation wegen seiner
GroBe wenig polarisierend wirkt und dadurch die Bildung von Natrid-lonen (Na-) ermog-
licht. NMR-Spektren solcher auch mit K, Rb und Cs bekannter Verbindungen ergeben ge-
trennte Signale fiir die lonen Na* und Na! Lithium bildet keine derartigen Anionen. Min-
destens 40 kristalline Alkalide wurden strukturell charakterisiert, die meisten vom
Natrium.

Wird Cs-Metall bei einer Temperatur unterhalb von —40°C in einer Losung eines
Kronenethers wie [18]Krone-6 in Dimethylether aufgelst, erhélt man beim Einengen
das Salz [Cs(Krone-6),]*e, dessen Kristallstruktur sowie optische und magnetische
Eigenschaften dahingehend interpretiert wurden, dass sich die Elektronen in Hohlrau-
men mit einem Durchmesser von ca. 240 pm befinden. Verbindungen mit Elektronen
als Anionen heilen Elektride (in Analogie zu den Halogeniden).** Damit Alkalide und
Elektride bestindig sind, miissen die komplexen Kationen moglichst grof3 und in jedem
Fall nicht reduzierbar sein. Es ist besonders bemerkenswert, dass die Kristallstrukturen
von [Cs(Krone-6),]"Na~ und [Cs(Krone-6),] e~ sehr dhnlich sind. Dort wo sich in der ers-
ten Struktur die Natrid-Anionen befinden, sind in der zweiten Struktur Hohlrdume vor-
handen, die offenbar mit den als Anionen fungierenden Elektronen besetzt sind. Tatséch-
lich diirften die ungepaarten Elektronen aber iiber die H-Atome der Liganden
delokalisiert sein, die die Wéande der Hohlrdume bilden. Die Kationenstrukturen beider
Verbindungen sind praktisch identisch! Bei Raumtemperatur bestindig sind Natride
dann, wenn statt des Kronenethers ein Stickstoff-basierter Cryptand wie aza222 verwen-
det wird.?*

Reaktionen der Elektronen in fliissigem Ammoniak
Die wichtigste Reaktion der solvatisierten Elektronen e, ist die sogenannte Amid-Reak-
tion, d.h. die Zersetzung der Metall-Ammoniak-Ldsungen unter Bildung von Metallamid:

— /:
¢ (NHY)" pip

— . 1
NH; + e === [NHJ + 3Hy K= —

Diese Reaktion ist kinetisch gehemmt, d.h. die Metall-Ldsungen sind metastabil. Beim
langeren Stehen oder bei Zugabe eines Katalysators (Ni, Fe;0,4, Pt) zersetzen sie sich aber
spontan unter Entfarbung und Wasserstoffentwicklung.

Die Amidreaktion ist reversibel, d.h. eine K[NH,]-Losung reagiert mit Wasserstoff un-
ter Druck (10 MPa) teilweise zu e;,, und NH;, was an der auftretenden Blauféarbung qua-
litativ erkannt und quantitativ verfolgt werden kann. Durch Variation von Druck und

42 J L. Dye et al., J. Am. Chem. Soc. 1999, 121, 10666 und zitierte Literatur.

4 Der Cryptand 2,2,2-crypt (oder C222) ist N(CH,CH,OCH,CH,0CH,CH,);N; der Kronenether
[18]Krone-6 besteht aus einem 18-gliedrigen Ring aus sechs Einheiten —-CH,—CH,~O—.

4 Ubersicht: J. L. Dye, Acc. Chem. Res. 2009, 42, 1564.
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Temperatur wurden auf diese Weise die Gleichgewichtskonstante K, = 5-105 kPa'’2 (25°C)
und die Reaktionsenthalpie A, Hyy = —67 kI mol-! ermittelt.

Solvatisierte Elektronen sind sehr starke Reduktionsmittel, die die meisten Nichtmetalle
je nach den stochiometrischen Verhdltnissen zu monoatomaren oder polyatomaren
Anionen reduzieren® (Tab. 9.1). Durch Verdampfen des Losungsmittels NH; kdnnen die
entsprechenden Salze oft in reiner Form oder als Ammoniakate isoliert werden. Auch in
der organischen Synthese werden Alkalimetall-Losungen in Ammoniak als Reduktions-
mittel eingesetzt, wobei die Reduktionswirkung auch durch die Metallid-Ionen hervorge-
rufen wird (Bircu-Reduktion).

Tab. 9.1 Reaktionen von Nichtmetallen mit Alkalimetallen in fliissigem Ammoniak

Nichtmetall Metall Reaktionsprodukte
Ceo K, Rb M;Cy
P, Li-Cs M;P, M;[P], M3[Py]
K K;[P;H,]
As Na [Na(NHs)s],[As,]
Cs Cs;As;
0, Li Li,0, Li,[O,], Li[O,]
Na Na,0, Na,[0,]
K K[O,], K5[O,]
Rb Rb,[0,], Rb[O,]
(0N Li Li[Os]- 4 NH,4
Sg K K58, Ko[S,], Ky[S4]
Se K K,Se, K;[Se,],
Ky[Ses], Ky[Seq]
Te K K,Te, K,[Te,]

Gibt man wenig Wasser zu den blauen Losungen von e, lduft die im folgenden Ab-
schnitt beschriebene Reaktion zu H-Atomen ab.

Solvatisierte Elektronen in Wasser46

Solvatisierte Elektronen lassen sich auch in Wasser, in Eis und in vielen anderen Medien
erzeugen und nachweisen. In fliissigem Wasser reagieren solvatisierte Elektronen jedoch
wesentlich schneller mit dem Losungsmittel als in Ammoniak, und zwar zu Hydroxid-
Ionen und Wasserstoffatomen:

¢z + HHO — [OH]" + H

45 Die polyatomaren Anionen der Gruppen 14 und 15 werden als ZiNtL-Ionen bezeichnet; Uber-
sicht: T. Fassler et al., Angew. Chem. 2011, 123,3712.

46 B. Abel et al., Phys. Chem. Chem. Phys. 2012, 14,22 und Angew. Chem. 2011, 123, 5374. L. Turi,
P. J. Rossky, Chem. Rev. 2012, 112, 5641. F. A. Gianturco et al., Phys. Rep. 2011, 508, 1.
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Die Halbwertszeit dieser Reaktion betragt nur 0.8-10-3 s. Daraus ergibt sich, dass Elek-
tronen in Wasser nur etwa 1 ms lang beobachtbar sind. Daher erfordern entsprechende
Experimente einen groflen messtechnischen Aufwand. Hydratisierte Elektronen entste-
hen bei der o-, B- oder y-Bestrahlung von Wasser nach der Gleichung

H,O — [H20]+ + €aq

oder durch photochemische lonisierung von geldsten Anionen wie lodid oder Hexacya-
noferrat(I):

Lo e
aq aq

Wegen der dabei erforderlichen sehr hohen Strahlungsintensitdt arbeitet man im Allge-
meinen im Pulsbetrieb (Pulsradiolyse), und zwar entweder mit Strahlen schneller Elek-
tronen oder mit einem gepulsten Laser bei einer Wellenldnge von 218 nm. Die aus H,O
freigesetzten Elektronen haben iberwiegend eine Energie von <10 eV und befinden sich
kurze Zeit (<1 ps) in einem hochreaktiven ,,prisolvatisierten* Zustand, bevor sie in einen
stabileren, fester gebundenen und weniger reaktiven Hydratzustand iibergehen. Das Kat-
ion [H,O]" reagiert mit einem weiteren H,O-Molekiil zu [H;O]* und [OH].

Hydratisierte Elektronen treten aber auch bei chemischen Reaktionen als Zwischen-
produkte auf. Solche Reaktionen sind beispielsweise die Umsetzung von H-Atomen mit
alkalischen Losungen nach

H + [OH]T — H,0 + eg

oder die Zersetzung von Natriumamalgam in Wasser:

H,0 " _
Na(Hg) —— Nayq, + egq

In diesen Fillen lassen sich die hydratisierten Elektronen e,, mittels N,O nachweisen, das
in charakteristischer Weise zu N, reduziert wird:

NoO + e3g + H; O — N, +2[OH]”

Das Absorptionsspektrum der Elektronen in Wasser unterscheidet sich von dem der
blauen Metall-NH;-Losungen vor allem in der Lage des Maximums von 720 nm bei 25°C
(Abb. 9.3). Diese Absorption hat zur Entdeckung dieser Teilchen im Jahre 1962 gefiihrt.
Die Anregungsenergie fiir den optischen Ubergang betriigt hier etwa 167 kJ mol-! gegen-
iiber 84 kJ mol-! in fliissigem NH;. Mit steigender Temperatur verschiebt sich das Maxi-
mum in den infraroten Bereich (1200 nm bei 300°C). Die beste Ubereinstimmung mit ex-
perimentellen Befunden und theoretischen Rechnungen ergibt sich, wenn man fiir das
hydratisierte Elektron ein Kidfigmodell zugrunde legt, wobei etwa 6 Wassermolekiile die
Wiinde des Kéfigs bilden. Das Elektron befindet sich formal in einem kugelférmigen Or-
bital, das aus den antibindenden MOs der benachbarten OH-Bindungen gebildet wird.
Daher werden diese Bindungen geschwicht, was sich an der OH-Valenzschwingung ab-
lesen ldsst, die um ca. 200 cm! zu kleineren Wellenzahlen verschoben ist. Der effektive
Ionenradius hydratisierter Elektronen, wurde zu ca. 240 pm abgeschitzt. Die vertikale lo-
nisationsenergie des Elektrons wurde durch Photoelektronen-Spektroskopie zu 3.4 eV er-
mittelt (das ist die Energie, die zur Entfernung des Elektrons aus der kompakten Wasser-
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phase ohne Relaxation von dessen Mikrostruktur erforderlich ist). Im Falle verdiinnter
Alkalimetall-Ammoniak-Losungen betrigt diese Energie nur 1.27 eV.

Das Redoxpotential der hydratisierten Elektronen gegen die Normalwasserstoffelek-
trode betrdgt —2.87 V. Daher sind diese Teilchen sehr starke Reduktionsmittel, die nahezu
alle anorganischen Verbindungen mit Ausnahme der Alkali- und Erdalkalimetall-lonen
und der Halogenid-Ionen reduzieren. Einige Beispiele sind in Tabelle 9.2 aufgefiihrt. Man
kann zwischen einfacher und dissoziativer Elektroneneinfanganlagerung unterschei-
den. Alle diese Reaktionen verlaufen extrem schnell. Beispielsweise liegen die Geschwin-
digkeitskonstanten fiir die bimolekularen Reaktionen von e,y mit O,, CO, oder N,O
in der GréBenordnung von 1010 L - mol! s'!. Daher vermindern schon Spuren dieser
Stoffe die Lebensdauer des e, betrichtlich. In stark saurer Losung wird e,, protoniert,
was zu H-Atomen fiihrt, die auf diese Weise in Losung erzeugt und studiert werden kon-
nen.

Tab. 9.2 Reaktionen hydratisierter Elektronen mit verschiedenen einfachen Verbindungen

Ausgangsprodukt priméares Folgeprodukte
Reaktionsprodukt

H H- H, + [OH]

CO, [CO,- (G0

N,O [N,O] N, +O-

[NH,]* NH, NH; + H

[NOs]- [NO;]> NO,

Cu2* Cu* Cu*

Zn%* Zn* Zn + Zn2*

[MnO,]~ [MnO,]*- [MnO,]*-

Von besonderer Bedeutung sind die prahydratisierten Elektronen in Zusammenhang mit
biologischen Strahlenschidden, wie sie z.B. bei der Strahlentherapie von Krebserkrankun-
gen mittels kurzwelliger (,,harter) Rontgenquanten auftreten. Beispielsweise kann die
DNA geschédigt werden, indem das Elektron in ein stark antibindendes MO eintritt, was
zur Dissoziation der entsprechenden Bindung fiihren kann. Dies ist bei der DNA von
Krebszellen beabsichtigt, um deren Zelltod herbeizufiihren, nicht jedoch beim gesunden
Gewebe. Prisolvatisierte Elektronen sind hierbei wegen ihrer geringeren Bindungsener-
gie besonders wirksam.

9.5 Halogenide und Oxidhalogenide des Stickstoffs
9.5.1 Halogenide

Alle Halogenide des Stickstoffs lassen sich formal von den Hydriden durch Substitution
von H durch X (X =F, Cl, Br, I) ableiten:
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X
_ & o o o
/N-.\,,,IX N—N /N=N\ /N—NENI
X g =
X \\‘ / X X X
X
X
Stickstoff- Distickstoff- Distickstoft- Halogenazide
trihalogenide tetrahalogenide dihalogenide
(trans und gauche) (cis und trans)

Im Falle der NH;-Derivate sind auch teilhalogenierte Verbindungen bekannt (Halogena-
mine NH,X und Dihalogenamine NHX,). Weiterhin gibt es auch gemischte Halogenide.
Die Bestindigkeit nimmt mit zunehmender Atommasse des Halogens ab, sodass nur
mit Fluor alle Verbindungstypen*’ bekannt sind. Verbindungen mit N—Cl-, N-Br- und
N-I-Bindungen sind thermodynamisch instabil (endotherm) und in vielen Fallen schon
bei 25°C labil. Praktische Bedeutung haben nur NF; und NH,CL.

Die Trihalogenide NX; erhilt man durch vollstdndige Halogenierung von NH; oder
[NH,]*-Verbindungen mit elementarem Halogen:

NH3 + 3X2 —— NX3 + 3 HX

NF; entsteht als farbloses Gas (Sdp. —129°C) bei der Reaktion von NH; mit verdiinntem
Fluor in Gegenwart von Kupfer sowie bei der Elektrofluorierung von Harnstoff oder
[NH,4]F in fliissigem Hydrogenfluorid an einer Nickelanode (Kap. 13.4.3). NF; ist bei
Raumtemperatur reaktionstrige und im Gegensatz zu NH; eine sehr schwache Lewis-
Base, sodass es nur mit extrem starken Lewis-Séuren koordinative Bindungen eingeht.
Das liegt an dem induktiven Effekt der drei Fluoratome, die zu einer positiven Partial-
ladung auf dem N-Atom fiihren (Kap. 4.6.3). Bei hoheren Temperaturen (>200°C) ist NF;
wegen einsetzender Dissoziation in NF,-Radikale und Fluoratome sehr reaktiv und ein
starkes Oxidationsmittel. NF; wird daher in groem Umfang in der Halbleiterindustrie
zur Reinigung der Reaktoren fiir die chemische Gasphasenabscheidung (chemical vapor
deposition, CVD), zum trockenen Atzen von Siliciumwafern sowie bei der Herstellung
von LCDs verwendet (liquid crystal displays).*3

Derivate des NF; sind die Tetrafluorammoniumsalze [NF,][BF,] und [NF,][SbF], de-
ren tetraedrisches Kation Stickstoff der Oxidationsstufe +5 enthélt. Diese und analoge
Salze werden aus den entsprechenden Komponenten durch Photolyse bei tiefen Tempe-
raturen oder in einer Gasentladung hergestellt:4°

NF; + F, + BF3 —— [NF4][BF4]

Mit O, reagiert NF; in einer Glimmentladung zu Stickstoffoxidtrifluorid ONF;, einem
farblosen, sehr toxischen Gas (Sdp. —85°C), das mit dem Ion [NF,]* isoelektronisch ist
und das in guter Ausbeute aus NOF und F, durch UV-Bestrahlung hergestellt werden
kann. Ein in Analogie zum wohlbekannten PF denkbares Fluorid NF; existiert dagegen
nicht, was auf die geringe Grofle des N-Atoms zuriickzufiihren ist, die zu einer starken
Anndherung der finf F-Atome fiihren wiirde. Daher liegt das hypothetische Gleichge-

47 H. J. Emeléus, J. M. Shreeve, R. D. Verma, Adv. Inorg. Chem. 1989, 33, 139.
48 A. Tasaka, J. Fluorine Chem. 2007, 128, 296.
49 K. O. Christe et al., Inorg. Chem. 2006, 45, 7981.
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wicht NF5 = NF; + F, auf der Seite der Dissoziationsprodukte. Die D5 -Struktur von NF
entspricht aber dennoch einem Minimum auf der Potentialhyperflache.

Stickstofftrichlorid ist im Gegensatz zu NF;, das eine negative Bildungsenthalpie auf-
weist, eine extrem endotherme Verbindung. NCI; entsteht beim Einleiten von Cl, in eine
saure, wissrige NH,Cl-Losung. Reines Stickstofftrichlorid ist ein gelbes, hochexplosi-
ves Ol, das sich in organischen Losungsmitteln 16st und wegen seiner Geféhrlichkeit nur
wenig untersucht wurde. Es reagiert mit Wasser langsam zu NH; und HOCI.

Chloriert man NH; in der Gasphase mit einem Unterschuss an Halogen (verdiinnt
mit N,), erhdlt man Chloramin, das in reinem Zustand zur spontanen Zersetzung neigt:

2NH; + Cl, — NH,Cl + [NH4]CI

3NH,C1 — N, + [NH4]CI + 2 HCI

Analog lésst sich Bromamin herstellen. NH,ClI 16st sich gut in Wasser und Diethylether.
Es ist ein wichtiges Zwischenprodukt bei der Synthese von Hydrazinderivaten und ande-
ren Stickstoffverbindungen. Beispielsweise reagiert es mit Dimethylamin zu dem als Ra-
ketentreibstoff eingesetzten Dimethylhydrazin:

2M62NH + NH2C1 - MezNNHz + [MezNHz]Cl

Das Tribromid NBr; entsteht bei der Einwirkung von Brom auf saure Ammoniumsalz-
16sungen. Bei der Reaktion von lod mit konzentrierter wissriger Ammoniakldsung erhélt
man NI;-NHj; als schwarzen, ebenso wie NBr; hochexplosiven Festkorper.

Von den Halogeniden des Typs N,X,, die sich vom Hydrazin ableiten, kennt man nur
das Tetrafluorhydrazin, ein farbloses Gas, das bei der Reduktion von NF; mit Kupfer bei
375°C oder mit Quecksilberdampf in einer Glimmentladung entsteht:

2NF; + M — N,F, + MF,  M: Cu, As, Sb, Bi, Hg

N,F, (Sdp. —73°C) ist eine exotherme Verbindung. Die Atomverkniipfung entspricht der
des Hydrazins, wobei jedoch in der Gasphase bei 25°C die trans- und gauche-Konfor-
mere miteinander im Gleichgewicht stehen. Beim frans-Isomer sind die NF,-Gruppen um
180° gegeneinander verdreht, wodurch ein Inversionszentrum entsteht (Symmetrie Cy,).
Bei dem um ca. 1 kJ mol-! weniger stabilen gauche-Isomer betrigt die Verdrillung nur
67°.50 Im Gegensatz zum NF; ist N,F, schon bei 25°C auBlerordentlich reaktionsfihig und
ein starkes Fluorierungsmittel. Das liegt an der auBergewdhnlich niedrigen Dissozia-
tionsenthalpie der NN-Bindung, die dazu fiihrt, dass N,F, unter vermindertem Druck mit
dem Radikal NF, im Gleichgewicht steht:

N,F, == 2NF; AHyos = 87 kJ mol~!(N,F,)

Bei Normaldruck ist die Dissoziation bei erhohter Temperatur nachweisbar. Mit vielen
Reaktionspartnern reagiert N,F, daher zu NF,-haltigen Verbindungen, z.B. mit Cl, bei
UV-Bestrahlung zu NCIF,, mit S,F,, zu F,N—SF5 und mit NO zu F,N-NO. Das tiefblaue
Stickstoffdifluorid-Radikal ist mit dem Ozonid-Ion isoelektronisch und wie dieses ge-
winkelt gebaut.

Distickstoffdifluorid N,F, (Difluordiazen)3! wird am besten durch Reduktion von N,F,
mit der Graphit-Einlagerungsverbindung C.-AsFs hergestellt (x = 10-12):

50 J. R. Durig, Z. Shen, J. Phys. Chem. A 1997, 101, 5010.
S K. O. Christe et al., J. Am. Chem. Soc. 1991, 113, 3795 und Inorg. Chem. 2010, 49, 6823.



360 9 Stickstoff

2 C,-AsFs + 3N,Fy —= 2 [C,Fo]" [AsF¢™ + 3 trans-N,F,

Difluordiazen bildet planare Molekiile, von denen die cis- oder (Z)-Form um 6 kJ mol-!
stabiler ist als die trans- oder (E)-Form. Das Gleichgewicht zwischen beiden stellt sich
jedoch wegen einer Rotationsbarriere von ca. 250 kJ mol-! erst bei hheren Temperaturen
rasch ein, weswegen man Gemische der beiden Isomere bei Raumtemperatur oder darun-
ter durch Hochvakuumdestillation oder Gaschromatografie in die Komponenten trennen
kann. Andererseits zersetzt sich N,F, oberhalb von 250°C zu NF;, N, und F,. Eine Iso-
merisierung bei Raumtemperatur kann jedoch innerhalb einiger Tage durch katalytische
Mengen starker LEwis-Sduren wie AIF; oder SbF; erreicht werden:

2 trans-N,F, + SbF5 — [N,F][SbF¢] + cis-N,F,
trans-N,F, ist gegen O, und H,O bestdndig, es zersetzt sich bei 300°C in die Elemente.
cis-N,F, reagiert mit AsFs bei 25°C zu dem Salz [N,F][AsFg], welches das lineare, mit
CO,, N,O und [NO,]" isoelektronische Kation [N,F]* enthélt (dyy = 109 pm).
Halogenazide entstehen bei der Reaktion von Halogenen mit Aziden:

F, + HN; — FN; + HF

Cl, + NaN; —2= CINst + NaCl
Et,0
0°C

Fluorazid ist ein gelbgriines Gas, das sich schon bei 25°C langsam zu N,F, und N, zer-

setzt. Die tibrigen drei Halogenazide sind explosive, im reinen unverdiinnten Zustand

extrem gefdhrliche Verbindungen (siehe auch 9.4.5).

I, + AgN3 IN; + AgI

9.5.2 Oxidhalogenide des Stickstoffs

Zwei Reihen von Oxidhalogeniden mit Stickstoff-Halogen-Bindungen sind bekannt:

0 )y
— s
N=—=0 X—N:
/ \
X O
Nitrosylhalogenide Nitrylhalogenide
(X =F, Cl, Br) (X=F, Cl, Br)

Zu den Oxidhalogeniden des Stickstoffs sind weiterhin auch die schon erwihnten Verbin-
dungen NOF; und ONNF, zu rechnen, zu denen es bei den tibrigen Halogenen keine Ana-
logien gibt. Auch die Verbindung ONOF ist bekannt.

Bei den Nitrosylhalogeniden handelt es sich um die Sdurehalogenide der Salpetrigen
Sdure HONO, wobei die OH-Gruppe durch ein Halogenatom ersetzt wurde. Entspre-
chend leiten sich die Nitrylhalogenide formal von der Salpetersdaure HONO, ab. Ersetzt
man in der Salpetersdure nur das Wasserstoffatom durch ein Halogenatom, erhélt man
Halogennitrate XONO, (X = Cl, Br, I; Kap. 13.5.6) bzw. Pernitrylfluorid FONO,.>2

52 Zur Struktur von kristallinem CINO, CINO, und CIONO, siche A. Obermeyer, H. Borrmann,
A. Simon, J. Am. Chem. Soc. 1995, 117, 7887.
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Nitrosylhalogenide entstehen bei der Reaktion von NO mit dem entsprechenden Ha-
logen:

X; + 2NO ——= 2XNO

Wihrend FNO bestindig ist, dissoziieren CINO und vor allem BrNO schon bei 25°C teil-
weise in die Ausgangsprodukte und INO ist bei dieser Temperatur vollkommen unbestin-
dig. Alle drei Verbindungen sind starke Oxidationsmittel. FNO (Sdp. —60°C) ist farblos,
CINO (Sdp. —5°C) ist orangegelb und BrNO (Sdp. 24°C) ist rot gefirbt. Alle drei Mole-
kiile sind gewinkelt und von C-Symmetrie. Nitrosylchlorid entsteht auch bei der Reak-
tion von HCI-Gas mit N,O5 in Gegenwart von P,O,,, bei der Einwirkung von Salzsdure
auf NaNO, und bei der Reaktion der konzentrierten Sduren HCl und HNO5; diese Mi-
schung ist als Konigswasser bekannt.

Als Derivate der Salpetrigen Sdure hydrolysieren die Nitrosylhalogenide primir zu
HNO, und HX, sekundir entstehen durch Disproportionierung von HNO, auch HNO;
und NO:

XNO + H,0O —> HNO, + HX
3 HNO, — HNO;+ 2NO + H,O

Mit bestimmten Metallhalogeniden (LEwis-Sduren) reagiert CINO zu Nitrosyl-Salzen
wie [NO][SbCl¢] und [NO],[PtCl,], die auch als Nitrosonium-Salze bezeichnet werden.
Die beiden Nitrylhalogenide FNO, und CINO, sind farblose Gase, die aus planaren
Molekiilen der Symmetrie C,, bestehen. Die Bindungsverhiltnisse dhneln denen in der
Salpetersdure. FNO, (Sdp. —72°C) kann durch Fluorierung von NO, oder durch Halogen-
austausch aus CINO, hergestellt werden:
NO, + CoF; % ENO, + CoF,

25°C
—

2NO, + F, 2 FNO,

CINO, + HF =% ENO, + HCI

Nitrylchlorid (Sdp. —15°C) erhélt man durch Oxidation von CINO mit CI,0, N,Os oder
O3, durch Chlorierung von N,Os mit PCls, oder am besten durch Reaktion von wasser-
freier Salpetersdure mit Chloroschwefelsdure:

HNO; + HSO3;C1 —— CINO,t + H,S04

CINO, ist giftig und korrosiv; es zersetzt sich bei 100°C zu Cl, und NO,. Bei der alkali-
schen Hydrolyse entstehen Nitrit und Hypochlorit. Die beiden isomeren Bromide BrNO,
und BrONO sind bei 25°C unbestéindig.
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9.6 Oxide des Stickstoffs

9.6.1 Allgemeines

Stickstoffoxide sind von enormer Bedeutung, beispielsweise als Zwischenprodukte bei
der Herstellung von Salpetersdure, bei der Verunreinigung der Luft durch Verbrennungs-
gase, weiterhin in Zusammenhang mit der Abnahme des stratosphérischen Ozons
(Kap. 11.1.3), beim globalen Stickstoffkreislauf und bei der Regulierung von Korper-
funktionen bei Siugetieren und Menschen durch NO. Die in Tabelle 9.3 aufgefiihrten
Stickstoffoxide sind in reiner Form bekannt; mehrere dieser Oxide existieren in Form ver-
schiedener Isomere unterschiedlicher Konnektivitat.

Tab. 9.3 Oxide des Stickstoffs, die in reiner Form isoliert wurden (in Klammern die Bildungsent-
halpien der gasformigen Verbindungen bei 298 K in kJ mol-1)?

Oxidationsstufe
des Stickstoffs: +1 +2 +3 +4 +5
N,O NO N,0, NO, N,O5
(82.1) (90.3) (82.8) (33.1)
N202 N204
(81.6) 9.1

2 Nach Datenbank webbook.nist.gov/chemistry

Als Gase sind alle Stickstoffoxide endotherme Verbindungen, die beim Erhitzen in die
Elemente zerfallen. Sie enthalten NO- und teilweise auch NN-Bindungen. NO und NO,
sind Radikale (open-shell-Molekiile).

9.6.2 Distickstoffoxid N,O

N,O ist ein farbloses, reaktionstrages Gas (Sdp. —89°C), das im Labor und in der Industrie
durch Zersetzung von Ammoniumnitrat hergestellt wird:

180-250°C

[NH4][NOs] N,O + 2 H,0

Diese Reaktion wird durch Chlorid-Ionen katalysiert. Bei Temperaturen oberhalb 300°C
kann die Reaktion einen explosionsartigen Verlauf nehmen. Daher wird beim technischen
Verfahren eine 80-85%ige wissrige Losung von [NH4][NO;] in eine 260°C heille
Schmelze von Na[NO;]/K[NO;] eingeleitet. Eine andere Labormethode ist die Konden-
sation von Amidoschwefelsdure mit konzentrierter Salpetersiure bei 50-80°C:

® O
H;N-SO; + HNO; — N,O + [H30][HSO4]

Das Molekiil N,O ist linear (Symmetrie C..,). Die Kernabstinde dyy = 112.9 und dyo =
118.8 pm entsprechen etwa denen im Azidion (116 pm) und im [NO,]*-Kation
(106.6 pm). Tatsdchlich ist Distickstoffoxid mit CO, isoster und mit den Ionen [NO,|*
und [N;]- isoelektronisch.
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N,O 16st sich in Wasser nur in sehr wenig und ohne jede Reaktion. Eingeatmet zeigt
es einen angenehmen Geruch und eine betdubende Wirkung. Es kommt daher fiir Narko-
sezwecke als Lachgas in Stahlflaschen in den Handel. Weiterhin wird es als Treibgas in
Sprithdosen verwendet (z.B. fiir Schlagsahne). In der organischen Chemie wird N,O als
Oxidationsmittel eingesetzt. N,O entsteht biogen bei der Reduktion von Nitraten durch
Mikroorganismen im Erdboden und gelangt dadurch in groen Mengen in die Atmo-
sphire, wo es wegen seiner langen Verweildauer als Treibhausgas wirkt (Kap. 4.4.3). Es
gelangt dadurch teilweise bis in die Stratosphire, wo es nach seiner Oxidation zu NO, in-
direkt am Ozonabbau beteiligt ist. Nachdem die Produktion von FCKWs eingestellt
wurde, gilt N,O als das dominierende Ozon-zerstérende stratosphirische Gas des gegen-
wirtigen Jahrhunderts.>3

9.6.3 Stickstoffmonoxid NO und Distickstoffdioxid N,O,

Das Monoxid NO (,,Stickoxid*) wird industriell in riesigem Umfang durch katalytische
Oxidation von NHj hergestellt und hauptséchlich zu Salpetersdure verarbeitet (Kap. 9.4.2).
Ein weitaus kleinerer Teil dient zur Herstellung von Hydroxylamin (Kap. 9.4.7). Im
Labor erhélt man es am besten in Kippschen-Gasentwickler aus Natriumnitrit und 3-mo-
larer Schwefelséure:

3 Na[NO,] + 3 H,SO, — 2NO* + HNO; + H,0 + 3 Na[HSO4]
1

Primér entsteht dabei die unbestindige Salpetrige Sdure, die zu NO und HNO; dispropor-
tioniert. Auch durch Reduktion von Nitriten mit lodid-lonen oder mit Eisen(Il)-Ionen er-
hélt man relativ reines NO.

NO ist ein farbloses, giftiges Gas, das im Gegensatz zu N,O ziemlich reaktionsfreudig ist
(Sdp. —152°C, Schmp. —164°C). Das NO-Molekiil weist eine ungerade Elektronenzahl auf,
daher ist Stickstoffmonoxid wie O, paramagnetisch. Das Dimerisierungsgleichgewicht

2NO — N,0, AHy9=—8.7 kJ mol™

liegt bei Raumtemperatur weitgehend auf der linken Seite. Erst im fliissigen und vor al-
lem im festen Zustand ist Stickstoff(II)-oxid vollstindig dimerisiert. Distickstoffdioxid
ist ebenfalls farblos und besteht in allen Phasen aus planaren Molekiilen von cis-N,O,
(Symmetrie C,,):5

RN d(NN) =227.7 pm
< o d(NO) = 115.5 pm
4 N Winkel(ONN) = 97.9°

Die Bindung im Molekiil NO wird nach der MO-Theorie mit Hilfe des im Kapitel 2.4.3
fiir N, angegebenen Schemas verstindlich. Bei 11 Valenzelektronen ist das n*-Niveau
mit einem Elektron besetzt (SOMO, singly occupied molecular orbital). Fiir die sehr

53 A. R. Ravishankara, J. S. Daniel, R. W. Portmann, Science 2009, 326, 123.

54 S. G. Kukolich, J. Am. Chem. Soc. 1982, 104, 4715. In der Gasphase wurde die Struktur von
cis-N,O, durch Mikrowellenspektroskopie bestimmt, was voraussetzt, dass das Molekiil ein Di-
polmoment aufweist. Dagegen besitzt frans-N,O, kein Dipolmoment.
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schwache NN-Bindung im N,0O, wird eine n*-n*-Bindung nach folgendem Schema ver-
antwortlich gemacht:

@Na @
o@ @0

Das n*-Elektron von NO wird relativ leicht abgegeben, weswegen dieses Molekiil als
Reduktionsmittel reagieren kann. Es wird dabei zum Nitrosyl-Kation [NO]J" oxidiert, das
mit dem N,-Molekiil isoelektronisch ist. Mit O, reagiert NO in einer exothermen Gleich-
gewichtsreaktion zu NO, bzw. N,O,. Lange Zeit glaubte man, dass diese Reaktion iiber
N,O, als Zwischenprodukt fiihrt:

N0y + O =— N,Oy =—

Bei sehr geringen NO-Konzentrationen, z.B. in Luft, findet dann keine oder nur sehr
langsame Oxidation statt, was tatsichlich beobachtet wurde, da das postulierte vorgela-
gerte Gleichgewicht 2 NO = N,0, bei geringem Partialdruck von NO praktisch ganz auf
der Seite des monomeren NO liegt und die Reaktion daher fast zum Stillstand kommt.
Nach neueren theoretischen und experimentellen Arbeiten ist der tatsdchliche Mechanis-
mus aber so, dass zuerst NO und O, einen radikalischen Komplex ONOO bilden, der
anschlieend mit weiterem NO zu dem blutroten Peroxid ONOONO reagiert, das sich
dann durch Homolyse der OO-Bindung zu 2NO, zersetzt. Dieses dimerisiert dann zu
N,0,.%5 Das wahre vorgelagerte Gleichgewicht ist also die reversible Reaktion NO + O,
= ONOQO. Eine derartige mehrstufige Reaktion ist durch eine negative Aktivierungs-
energie ausgezeichnet, d.h. die Reaktion wird mit steigender Temperatur langsamer, da
das schwach exotherme vorgelagerte Gleichgewicht dann mehr und mehr auf die linke
Seite verschoben wird.
Unter hohem Druck zersetzt sich NO bei 30—50°C langsam exotherm nach:

3NO —> N,O + NO,

2NO,

Mit den Halogenen F,, Cl, und Br, reagiert NO zu den entsprechenden Nitrosylhalogeni-
den XNO. Diese reagieren mit LEwis-Sduren wie BF; und SbCls zu den Nitrosylsalzen
[NO][BF,] bzw. [NO][SbClI¢]. Da das N-Atom im Nitrosyl-Kation [NO]" die Oxidations-
stufe +3 aufweist, kommt man auch von N,0; ausgehend leicht zu entsprechenden Ver-
bindungen. So entsteht Nitrosylhydrogensulfat (Bleikammerkristalle) aus N,O; und kon-
zentrierter Schwefelséure:

N,O; + 3H,S0;, —= 2 [NOJ[HSO,] + [H;0][HSO,]

Andere [NOJ*-Salze sind [NO][ClO,], [NO],[PtCls] und [NO][AsF]. Die gegeniiber NO
stirkere Bindung im Kation [NO]* erkennt man an den Kernabstinden & und den Valenz-
kraftkonstanten f;, wie folgende Ubersicht zeigt:

NO (gasf.): d=115.1 pm [NO]J* (gasf.): d=106.3 pm
£i=159Ncm! ;=248 Ncm'!

55 L. E Olson et al., J. Am. Chem. Soc. 2002, 124, 9469. W. H. Koppenol et al., Chem. Eur. J. 2009,
15,6161.
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Alle Nitrosylsalze reagieren mit Wasser zu Nitrit-lonen bzw. Salpetriger Sdure:
[NO]" + 2H,0 —= HNO, + [H30]"

NO kann in Ubergangsmetallkomplexen #hnlich wie CO, [CN]- und N, als n-Saure-
Ligand fungieren. So kennt man beispielsweise die tetraedrischen Nitrosylkomplexe
[Cr(NO),] und [Co(CO);NO] sowie das oktaedrische Anion [Fe(CN);NO]J. Die Bin-
dungsverhiltnisse zwischen NO und dem Zentralmetall entsprechen denen beim Ligan-
den N, (Abschnitt 9.2), nur dass NO ein 3-Elektronen-Ligand ist, der formal zunéchst ein
Elektron an das Zentralatom abgibt und dann als [NOJ" analog wie CO und N, gebunden
wird. Die drei genannten Komplexe erfiillen daher alle die Edelgasregel (18 Valenz-
elektronen am Zentralatom). NO kann aber auch als verbriickender Ligand fungieren.

Stickstoffmonoxid entsteht in groBem Umfang in Verbrennungsanlagen (Kraftwerke,
Heizanlagen, Miillverbrennung) und in Verbrennungsmotoren von Kraftfahrzeugen,
Flugzeugen, Schiffen und Diesel-Lokomotiven nach folgender Gleichung:

N2 + 02 2 NO AH2098: 180.6 kJ mOl_l(Nz)

NO gelangt auf diese Weise direkt oder nach Oxidation zu NO, in die Atmosphire. Diese
Reaktion erfordert in beiden Richtungen sehr hohe Temperaturen oder einen Katalysator,
da eine bimolekulare Reaktion mit einem Vierzentren-Ubergangszustand symmetrie-
verboten ist. Tatsdchlich verlduft die unkatalysierte Reaktion tiber O-Atome (thermisches
NO).3¢ Hoch erhitzte Luft enthdlt daher bei 2000 K im Gleichgewicht bereits 1 Vol-% NO,
bei 3000 K sind es 5 %. Auf dhnliche Weise entstehen NO und NO, in der Atmosphire bei
Gewittern, die ca. 7-109 t N pro Jahr als NO, binden, das letztlich als HNO; mit dem Re-
gen ausgewaschen wird und dadurch als natiirlicher Stickstoffdiinger fungiert.

Zur Entstickung der Abgase von Kraftfahrzeugen mit Benzinmotor werden diese im
Auspuftrohr mit Katalysatoren ausgeriistet, die die Reduktion von NO und NO, durch CO
und Kohlenwasserstoffe beschleunigen. Gleichzeitig werden dabei unverbrannte Kohlen-
wasserstoffe und CO zu CO, und H,O oxidiert. Der Katalysator besteht aus einem Kera-
miktriger mit einem Uberzug aus Al,O;, auf dem ca. 2 g Platinmetalle (Pt, Rh oder Pd)
aufgebracht werden.

In modernen Kraftwerken wird NO durch katalytische Reduktion mit einer genau do-
sierten Menge NH; nach der Gleichung

4NO + 4NH; + 0, 225 4N, + 6 H,0
aus dem Abgas entfernt (DeNO,-Verfahren).>” Der dafiir benutzte Katalysator besteht ge-
wohnlich aus V,05 und WO; auf einem TiO,-Trager Ein dhnliches Verfahren dient zur
Entstickung der Abgase von Dieselmotoren in Lastkraftwagen, indem eine Harnstoffl6-
sung in das heifle Abgas eingespritzt wird. Ein sehr modernes Entstickungsverfahren fiir
Abgase von Kraftwerken und Schwefelsdurefabriken nutzt Ozon fiir die Oxidation aller
Stickoxide zu N,Os, das dann mit Wasser als HNO; ausgewaschen wird (siehe 11.1.3).

56 Daneben entsteht NO bei Verbrennungsprozessen aus den im Brennstoff enthaltenen Stickstoft-
verbindungen (Brennstoff-NO). Von allen fossilen Brennstoffen enthélt nur Erdgas keine Stick-
stoffverbindungen.

57 R.-M. Yuan, G. Fu, X. Xu, H.-L. Wan, Phys. Chem. Chem. Phys. 2011, 13,453. Auch andere Ent-
stickungsverfahren sind bekannt; siche H.-G. Schifer, F. N. Riedel, Chemiker-Ztg. 1989, 113, 65.
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Stickstoffmonoxid ist in der Biomedizin eines der am intensivsten untersuchten Mole-
kiile,’® denn spurenweise kommt NO im Korper verschiedener Tiere sowie von Menschen
vor, wo es als Botenstoff (Neurotransmitter) fungiert und an der Regulierung von Blut-
druck, Blutgerinnung und Immunsystem beteiligt ist. Fiir diese Entdeckung wurde 1998
der Nobelpreis fiir Medizin und Physiologie vergeben. Die Biosynthese von NO erfolgt in
einer komplexen 5-Elektronen-Reaktion durch enzymatische Oxidation und De-iminie-
rung der stickstoffreichen Aminoséure Arginin zu Citrullin und NO (=NH — =N-OH —
=0 +NO).>® Nach Erfiillung seiner Funktion wird NO im K&rper zu Nitrit und Nitrat oxi-
diert und ausgeschieden. Wegen der geringen physiologischen NO-Konzentrationen ist
diese Oxidation relativ langsam; im menschlichen Blut betrdgt die Lebensdauer von NO
ca. 2 ms. Bestimmte organische NO-Verbindungen wie Nitroglycerin sowie die N-hete-
rocyclischen Wirkstoffe in den kommerziellen Potenzmitteln Viagra und Cialis setzen un-
ter physiologischen Bedingungen NO frei und dienen daher zur Behandlung entsprechen-
der Erkrankungen.

9.6.4 Distickstofftrioxid N,O4

N,O; ist das Anhydrid der Salpetrigen Sdure. Es wird durch Sattigen von fliissigem N,O,
mit gasformigem NO bei —80°C erhalten:
NO + NO, == N;0O3 AH2098 =—40.5 kJ mol™!

In der Gasphase ist N,O; bei 25°C weitgehend, aber nicht vollstdndig in NO und NO, dis-
soziiert. Die Molekiile N,O; sind in allen Phasen planar und enthalten wie N,O, und N,0,
eine schwache, durch einen sehr grolen Kernabstand charakterisierte NN-Bindung:%0

N—N! d(NN) = 189 pm (~160°C)

Flissiges N,O; ist tiefblau und erstarrt bei —100°C zu blauen Kristallen. Auch in organi-
schen Losungsmitteln 16st es sich mit blauer Farbe. Im Gegensatz zu NO und NO, ist
N,0; diamagnetisch.

Mit Laugen reagiert N,O5 zu Nitrit-lonen, mit Wasser entsprechend zu HNO,:

N,O3 + 2[OH]T — 2[NO,]” + H,O

Auch ein dquimolares Gemisch von NO und NO, verhélt sich dabei wie N,O;. Mit star-
ken Sauren entstehen aus HNO, unter Wasserabspaltung Nitrosylsalze, z.B. [NO][CIO,],
und mit Alkoholen erhilt man Ester der Salpetrigen Saure, z.B. Ethylnitrit C,H;ONO.

58 A. Daiber, V. Ullrich, Chemie unserer Zeit 2002, 36, 366.
39 S. Pfeiffer, B. Mayer, B. Hemmens, Angew. Chem. 1999, 111, 1824.
60 J, Horakh, H. Borrmann, A. Simon, Chem. Eur. J. 1995, 1, 389.
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9.6.5 Stickstoffdioxid NO, und Distickstofftetroxid N,O,

Das Dioxid NO, ist ein grofitechnisches Zwischenprodukt der Salpetersdureproduktion.
Im Labor stellt man es durch Vermischen stochiometrischer Mengen von NO und O, oder
durch thermische Zersetzung von trockenen Schwermetallnitraten im O,-Strom her:

0,

400°C 1
PbNO;, —> PbO + 2NO, +-0,

NO, ist ein braunes, paramagnetisches Gas, das je nach Druck und Temperatur das farb-
lose, diamagnetische Dimer N,0, in verschiedenen Konzentrationen enthilt:

2NO;, =——= N,0O4 AHsyy3=—57 kJ mol‘l(N204)

Die Lage dieses Gleichgewichtes (AG®,93 = —5.0 kJ mol-!) kann durch Messung des Vo-
lumens (Druckes), der magnetischen Suszeptibilitit oder der Lichtabsorption bestimmt
werden. Gasformiges Stickstoff(IV)-oxid ist bei 100°C/0.1 MPa zu etwa 90 % dissoziiert
(K, = 6.50 bar! bei 298 K). Auch die Fliissigkeit ist in der Nahe des Siedepunktes (21°C)
noch durch NO, braun gefarbt. Mit sinkender Temperatur hellt sich die Farbe jedoch auf
und bei —11°C erhélt man farblose Kristalle von N,O,. Stickstoffdioxid ist ein giftiges und
duBerst korrosives Gas, das oberhalb von 150°C in endothermer Reaktion zu NO und O,
zerfillt; bei 800°C ist der Zerfall vollstiandig.

NO, ist ein Oxidationsmittel und kann relativ leicht zum Nitrit-Anion [NO,]- reduziert,
aber auch zum Nitronium-Kation [NO,]|* oxidiert werden. Es ist sehr aufschlussreich, die
Eigenschaften dieser drei Teilchen miteinander zu vergleichen:

N S e
_ _e N N
—N—= PR N PZAR N
0=N=0 oo o7 o
Winkel:  180° 134° 115°
S(NO): 172 10.4 7.7 Ncm™!

Die Bindung im Nitrit-Ion &hnelt der im isoelektronischen Ozonmolekiil. Danach bildet
das N-Atom zwei 6-Bindungen zu den O-Atomen. Diesen tiberlagert sich eine 3-Zentren-
4-Elektronen-n-Bindung. Die elektronische Struktur des NO,-Molekiils ist weitgehend
analog. Das ungepaarte Elektron befindet sich nach ESR-spektroskopischen Messungen
in einem c-Orbital am N-Atom. Die AbstoBung zwischen den nichtbindenden Elektro-
nen ist geringer als beim [NO,], was zu einer Bindungsverstirkung fiihrt, die sich in der
groferen Valenzkraftkonstanten f, zeigt. Die drei auf der Molekiilebene senkrecht ste-
henden p-Orbitale der drei Atome, die zusammen vier Elektronen enthalten, bilden wie
beim O; eine 3-Zentren-4-Elektronen-n-Bindung (je ein bindendes und nichtbindendes
Elektronenpaar). Beim [NO,]* liegen dhnliche Bindungsverhéltnisse wie beim CO, vor
(Kap. 2.4.6).
N,O, besteht in der Gasphase aus planaren Molekiilen der Symmetrie D,

Q o
\ /
'N—N! d(NN) =175.6 pm
/ \\

0 y O
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Die ungewohnlich lange NN-Bindung korreliert mit einer niedrigen Dissoziationsenthal-
pie von 54 kJ mol-1. Die Partialladungen auf den N-Atomen betragen ca. +0.46 elektro-
statische Einheiten. Schwingungsspektroskopisch wurden auch weniger stabile N,O,-Iso-
mere nachgewiesen, die sich bei tiefen Temperaturen fixieren lassen, ndmlich ein Molekiil
mit senkrecht zueinander stehenden NO,-Gruppen sowie ein C,-symmetrisches Isomer
mit der Atomverkniipfung ONONO,, das um ca. 44 kJ mol-! energiereicher als der Grund-
zustand ist. In fliissigem IF; 16st sich N,O, als salzartiges Nitrosylnitrat [NO][NO;], das
beim Abkiihlen zusammen mit 1 mol IFs pro Formeleinheit auskristallisiert.
Bei der Hydrolyse von NO, bzw. N,0, entstehen Nitrit und Nitrat:

NyO4 + 2[OH]” — [NO,]” + [NOz]” + H,O

N,O, ist danach das gemischte Anhydrid der Salpetrigen Saure und der Salpetersdure.

In wasserfreien Sauren wie HNO; und H,SO, dissoziiert N,O, zu [NO]* und [NOs].
Dagegen ist es im reinen fliissigen Zustand selbst kaum dissoziiert, wie die geringe elek-
trische Leitfahigkeit zeigt.

NO, und N,O, sind starke Oxidationsmittel, die auch relativ edle Metalle wie Kupfer
in Nitrate tiberfiihren. Auf diese Weise konnen Metallnitrate in wasserfreier Form herge-
stellt werden. N,O, wird als Oxidationsmittel in Raketenmotoren eingesetzt (zur Oxida-
tion von N,H,, MeHNNH, bzw. Me,NNH,) eingesetzt (siche 9.3).

NO, gelangt als Folge von Verbrennungsprozessen zusammen mit NO in die Atmo-
sphire, wo beide eine Verweildauer von 6—48 h haben und letztlich als Salpetersdure aus-
gewaschen werden (saurer Regen). Bei Sonnenbestrahlung wird NO, aber auch in NO
und elektronisch angeregte Sauerstoffatome O(!D) gespalten. Als Folgeprodukt bildet
sich dann in bodennahen Schichten giftiges Ozon [O, + O('D) — Os;]. Da das NO an-
schlieBend von O, wieder zu NO, oxidiert wird, kdnnen aus einem NO,-Molekiil in
Bodennihe bis zu 10 O;-Molekiile gebildet werden. Aus O; und NO, entsteht auch
das instabile Radikal [NO,]’, das dhnlich wie [OH]" ein starkes Oxidationsmittel ist und
am Stickstoffkreislauf in der Troposphire beteiligt ist. Eine weitere wichtige Nitroverbin-
dung in der Atmosphire ist das Peroxoacetylnitrat (PAN), das durch Addition von NO, an
Acetylradikale [CH;CO]" entsteht: MeC(O)OONO,.5!

9.6.6 Distickstoffpentoxid N,Os

N,Os ist das Anhydrid der Salpetersdure und kann aus dieser durch vorsichtiges Entwis-
sern mit P,Ojs erhalten werden:

0°C
2HNO; + P,0s — N,Os + = (HPO3),

Auch durch Oxidation von N,0, mit O; sowie durch anodische Oxidation von HNOj; in
Gegenwart von N,O, wird N,Os hergestellt. Es bildet farblose, sublimierbare Kristalle,
die sich bei Raumtemperatur langsam zu NO, und O, zersetzen und die mit Wasser heftig
zu HNO; reagieren. Im gasformigen Zustand besteht N,O5 aus Molekiilen folgender Geo-
metrie (Symmetrie C,):

61 G. Lammel, P. Wiesen, Nachr. Chem. Tech. Lab. 1996, 44, 477.
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\Q\\ //Q/ d(NO) = 118.8 pm (terminal)
'N—O0—N ¢ % d(NO) = 149.8 pm (Briicke)
/o'// \\‘0\ Winkel (NON) = 111.8°

Die beiden NOs-Einheiten sind planar, aber um 133° gegeneinander verdreht. Beim
Erwdrmen des Gases erfolgt teilweise Dissoziation zu NO, und instabilem NO;. In L6-
sungsmitteln wie CCl, und CHCI; 16st sich N,O5 ebenfalls molekular. Im festen Zustand
besteht dieses Oxid dagegen aus lonen, d.h. es liegt als Nitroniumnitrat [NO,]* [NO;]~
vor. Salze mit dem Kation [NO,]* entstehen auch, wenn man N,Os in starken anorgani-
schen Sduren 16st:

N,Os + HCIO;, —= [NO,][CIO,4] + HNO;
N,Os5 + HSO3F — [NO,][SOsF] + HNOj;

Auch aus anderen Stickstoff(V)-Verbindungen lassen sich Nitroniumsalze gewinnen,
z.B.:

HNO; + 280; —= [NO,][HS,0]
CINO, + SbCl; —= [NO,][SbCl4]

Alle diese Verbindungen sind farblose Salze, die von Wasser zersetzt werden. Das Kation
[NO,]* ist auch in der so genannten Nitriersdure, einem Gemisch aus den wasserfreien
Sauren HNOj; (98 %ig) und H,SO,, enthalten, mit der aromatische Kohlenwasserstoffe in
groflem Umfang in exothermer Reaktion in Nitroverbindungen iiberfiihrt werden:

[NO,]* + Aryl-H —= Aryl-NO, + H*

[NO,]* entsteht dabei durch Protonierung von HONO, am O-Atom der OH-Gruppe und
anschlieende Wasserabspaltung. Auch N,Oj selbst, gelost in CH,Cl, oder HNO;, eignet
sich zur Nitrierung von Aromaten bei Raumtemperatur.

9.7 Sauerstoffsauren des Stickstoffs

9.7.1 Allgemeines

Die beiden wichtigsten Oxosauren des Stickstoffs sind die Salpetersdure HNO; und die
Salpetrige Sdure HNO,. Dariiber hinaus sind folgende Oxosduren bekannt: Hyposal-
petrige Sdure HON-NOH, Peroxosalpetrige Sdure HOONO und Peroxosalpetersiure
HOONO, (Tab. 9.4). Die beiden letztgenannten Verbindungen sind nur in wissrigen
Losungen (als Anionen) fiir einige Zeit bestindig. Peroxonitrit [O=N—-O-O]- ist aber von
grofler physiologischer Bedeutung.”® Orthosalpetersdure H;NO, ist unbekannt, jedoch
existieren stabile Orthonitrate mit dem tetracdrischen Anion [NO,4]3~. Die Saurestirke der
oben genannten Oxosduren nimmt mit steigender Oxidationsstufe des Stickstoffs stark
Zu.
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Tab. 9.4 Sauerstoffsduren des Stickstoffs. Die eingeklammerten Verbindungen wurden nicht in rei-
ner Form isoliert.

Oxidationsstufe +1 +3 +5
des Stickstoffs:
HONNOH (HONO) HONO,
(HOONO) HOONO,

Von grofiter Bedeutung sind Nitrate, die auch fiir die Beurteilung der Trinkwasserqualitét
wichtig sind. Der in der EU erlaubte maximale Gehalt betrdgt 50 mg L-! an Nitrat und
0.1 mg L1 an Nitrit. In manchen Landern Nordeuropas enthdlt Grundwasser aber bereits
bis zu 100 mg L-! Nitrat, das aus Abwissern von Stadten und Industrie sowie aus der
Landwirtschaft stammt und natiirlich vor dem Verzehr entfernt werden muss.

9.7.2 Salpetersdure HNO; oder HONO,

Salpetersdure und ihre Salze, die Nitrate, sind von grofler Bedeutung fiir die Produktion
von Diingemitteln (z.B. Ammoniumnitrat), Sprengstoffen und anderen organischen Nitro-
verbindungen. Ein natiirliches Vorkommen von Nitrat ist der Chilesalpeter Na[NO;], des-
sen Bedeutung allerdings immer mehr abnimmt. Wissrige Salpetersidure wird groBtech-
nisch durch Absorption von NO, bzw. N,O, aus der katalytischen NH;-Oxidation unter
Druck in Wasser hergestellt:

N204 + HzO - = HNO3 +HN02
3HNO, —= HNO; + 2NO + H,0

Das bei der Disproportionierung von HNO, entstechende NO wird in den Kreislauf
zuriickgefiihrt und erneut zu NO, oxidiert. Die wéssrige Sdure kann durch Eindampfen
bis auf einen Gehalt von 68 Massen-% HNO; konzentriert werden. Diese als konzen-
trierte Salpetersdure bezeichnete Losung (Molverhéltnis HNO;:H,O = 1:1.65) siedet bei
122°C als azeotropes Gemisch.®? Ein derartiges Gemisch kann daher nur durch Vakuum-
destillation in Gegenwart von konzentrierter Schwefelsdure als wasserentziehendes Mit-
tel weiter entwéssert werden. Bei einem technischen Verfahren wird konzentrierte Sal-
petersdure mit N,O, und O, unter Druck zu nahezu wasserfreiem HNO; (98-99 %)
umgesetzt. Im Labor erhdlt man wasserfreie Salpetersdure durch Reaktion von K[NO;]
mit konzentrierter Schwefelsdure und anschlieBender Vakuumdestillation des reinen
HNO; (Sdp. 84°C/1013 hPa). Konzentrierte Salpetersdure, die tiberschiissiges NO, ent-
halt und dann braun geférbt ist, heiit rauchende Salpetersdure. Beim Destillieren unter
Normaldruck und beim Stehen im Licht zersetzt sich HNO; teilweise unter Braunfarbung
wieder zu NO,, O, und H,O:

2HNO; —= 2NO; +30, + H,0

62 Bei konstanter Temperatur siedendes und daher durch Destillation nicht trennbares Gemisch, es
sei denn, man destilliert bei einem anderen Druck.
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Daher wird HNO; im Labor in braunen Flaschen aufbewahrt. Wasserfreie Salpeterséure
ist eine farblose Flissigkeit, die teilweise in [NO,]", [NO;]- und H,O dissoziiert ist und
daher eine betriachtliche elektrische Leitfahigkeit aufweist:

3 HNO; [H30]" + [NO,]* + 2 [NOs]”

Dieses Gleichgewicht stellt sich sehr schnell ein, was man daran erkennen kann, dass im
I5N-NMR-Spektrum nur 1 Signal zu beobachten ist. Das Nitrat-Ion ist trigonal-planar ge-
baut (Symmetrie Ds;), und das Salpetersduremolekiil ist in der Gasphase ein planares
Molekiil der Symmetrie C, (Winkel HON = 102°):

IICI)I o 1@ |(l)| Iﬁl
It :
NO® N Ny N®
N PRI N N
0" 0° o o~ o Ho~ 9°

Dem o-Bindungsgeriist iiberlagert sich im Nitrat-Ion eine delokalisierte n-Bindung, die
als 4-Zentren-6-Elektronen-Bindung anzusehen ist und durch Uberlappung der vier
senkrecht auf der Molekiilebene stehenden 2p-Orbitale zustande kommt (symbolisiert
durch die gestrichelten Linien; vgl. das isoelektronische Molekiil BF; im Kap. 2.4.8).
Alle drei NO-Kernabstinde sind daher gleich. Die Valenzkraftkonstante von 8.0 N cm!
entspricht einer Mehrfachbindung. Im HNO;-Molekiil ist die n-Bindung dagegen nur
tiber die Nitrogruppe delokalisiert, und die OH-Gruppe ist iiber eine einfache 6-Bindung
an das N-Atom gebunden. Dies geht aus den unterschiedlichen NO-Kernabstinden her-
vor, die 121 pm (2x) und 141 pm betragen. Der Winkel ONO in der Nitrogruppe betrigt
130°.

Wasserfreie Salpetersdure ist ein starkes Oxidationsmittel, und die wéssrige Losung ist
eine starke Sdure. Die konzentrierte Séure 16st Kupfer und Quecksilber, nicht aber Gold
oder Platin® und wird dabei je nach Konzentration zu NO, (konz. Saure) oder NO (verd.
Saure) reduziert:

[NOs|" + 4H" + 3¢ —= NO + 2 H,0

[NOs]~ + 2H" + e —— NO, + H,O

Andererseits werden einige unedle Metalle (Al, Fe, Cr) in reinem Zustand von konzen-
trierter Salpetersdure nicht geldst, da sich auf ihnen eine diinne, aber dichte und fest haf-
tende Oxidschicht bildet, die den weiteren Angriff der Sdure verhindert. Diesen Vorgang
nennt man Passivierung.

Eine konzentrierte Salpetersdure der Zusammensetzung H,O-HNOj; erstarrt bei —38°C
zu Kristallen von Oxoniumnitrat [H;O][NO;]. Durch Umsetzung von HNO; mit NH;
und mit Metallhydroxiden oder -carbonaten lassen sich die entsprechenden Nitrate her-
stellen, die in Wasser alle leicht 16slich sind. Alkalimetallnitrate zersetzen sich beim Er-
hitzen zu Nitriten, wihrend Schwermetallnitrate bei der Thermolyse NO, und Metall-
oxid liefern:

63 Gold und die Platinmetalle werden von Kénigswasser gelost, einer 3:1-Mischung aus konz. HC1
und konz. HNO;, die Cl,, NOCI und Chlorid-Ionen in hoher Konzentration enthélt, wodurch die
entstehenden Metallkationen komplex gebunden werden (als [AuCl,]- bzw. [PtCls]?). Dadurch
verringert sich der edle Charakter dieser Metalle entsprechend NErnsT’s Gleichung.
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K[NO;] —= K[NO,] + 30,
Cu[NO3l, — CuO + 2NO, + 10,

Nitrate sind daher vor allem bei hoheren Temperaturen starke Oxidationsmittel. K[NOs]
wird aus KCl und HNO; gewonnen und ist der Hauptbestandteil von Schwarzpulver.
Na[NO;] ist ein wichtiges Diingemittel und Bestandteil von manchen Sprengstoffen. Von
nascierendem Wasserstoff®* wird das Nitrat-Ion schon bei Raumtemperatur bis zum NH;
reduziert. Schmilzt man Na[NO;] mit Na,O bei 300°C zusammen, erhdlt man farbloses
Natriumorthonitrat Na;[NO,], das ein tetraedrisches, mit CF, isoelektronisches Anion
enthilt. Die entsprechende Sdure H;NO, ist jedoch nicht bekannt.

Gegeniiber Ubergangsmetall-Tonen kann das Nitrat-Ion als meistens zweizihniger
Komplexligand fungieren. Beispielsweise enthalten die wasserfreien Nitrate des Ti*",
Co*" und Cu?* koordinativ (und nicht ionisch) gebundene Nitratogruppen. Diese Nitrate
sind daher schon bei méBig erhohter Temperatur unzersetzt fliichtig.

Konzentrierte 50-70 %ige wissrige Salpetersdure wird zur Herstellung von Stick-
stoffdiingemitteln wie Ammoniumnitrat und zum Aufschluss von Rohphosphat
(Ca;[PO,],) verwendet, das dabei in wasserlosliches Hydrogenphosphat iiberfiihrt wird
(Kap. 10.12.1). Die wasserfreie Sdure findet Verwendung zur Nitrierung organischer Ver-
bindungen.

9.7.3 Peroxosalpetersaure HNO, bzw. HOONO,

Die in reiner Form nicht bekannte Peroxosalpetersdure entsteht bei der Reaktion von kon-
zentriertem Wasserstoffperoxid mit wissriger Salpetersdure oder mit dem Salz [NO,]|[BF,],
jeweils bei Temperaturen unterhalb von 0°C:

HOOH + [NO,][BF,] + H,O — HOONO, + [H;0][BF.]
HOOH + HONO, —> HOONO, + H,0

Die Verbindung HOONO, wird aber auch in der oberen Atmosphire aus den Radikalen
HO, und NO, in einer reversiblen Reaktion gebildet. Das freie Molekiil HOONO, besteht
aus einer planaren OONO,-Einheit und einer ungefihr senkrecht dazu stehenden OH-
Gruppe. Da sowohl die O-O- als auch die N-O-Einfachbindung homolytisch leicht zu
spalten sind, wird die hohe Reaktivitit von HNO, verstindlich. In saurer Losung betragt
die Halbwertszeit ca. 30 min, in alkalischer Losung tritt rasch Zersetzung zu Nitrit und O,
ein. Salze sind daher nicht bekannt. Wassriges HNO, ist ein starkes Oxidationsmittel, das
Chlorid-Tonen zu Cl, oxidiert.%

64 Beispielsweise aus der Reaktion von Zink mit Salzséure.
65 E. H. Appelman, D. J. Gosztola, /norg. Chem. 1995, 34, 787. A. R. Ravishankara et al., J. Phys.
Chem. A 2005, 109, 586.
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9.7.4 Salpetrige Sdure HNO, bzw. HONO

Salpetrige Sdure, auch Salpetrigsdure genannt, ist instabil und daher nicht in reinem
Zustand herstellbar, sondern nur in der Gasphase und in verdiinnter Losung einige Zeit
haltbar. Dagegen sind die Nitrite bestdndige Salze, die auf folgende Weise hergestellt
werden:

NO + NO, + 2NaOH —= 2Na[NO,] + H,0
Na[NO3] + Fe —'= Na[NO,] + FeO

Natriumnitrit wird in der Lebensmittelindustrie zur Bekdmpfung von Chlostridium-Bak-
terien auf Fleisch verwendet, durch deren Toxine Lebensmittelvergiftungen (Botulismus)
ausgeldst werden. In landwirtschaftlichen, mit Nitrat gediingten Boden wird Nitrit durch
reduzierende Bakterien erzeugt, das bei einem sauren pH-Wert HNO, freisetzt, das dann
auf diese Weise sogar in die Atmosphére gelangt. Durch doppelte Umsetzung erhilt man
aus Na[NO,] leicht Ba[NO,],, das mit Schwefelsdure unter Ausfillung von Ba[SO,] zu
einer reinen, verdiinnten HNO,-Losung umgesetzt werden kann. Diese wissrige Losung
disproportioniert langsam, schneller beim Erwédrmen nach:

3HNO; — [H;30]" + [NOs]~ + 2NO

In der Gasphase zerfillt HNO, dagegen in einer endothermen Gleichgewichtsreaktion
teilweise nach:

2HN02 — N02 + NO + HzO

Salpetrige Sdure besteht in der Gasphase aus planaren Molekiilen von cis- und trans-HNO,:

/
Y _
H H o

trans cis

Das trans-Isomer ist um 2 kJ mol-! stabiler als die cis-Form. Die Isomerisierung durch
Rotation um die zentrale Bindung erfordert eine Aktivierungsenthalpie von 45 kJ mol-!.
Waissriges HNO, (pK, = 3.35 bei 18°C) ist nur wenig starker als Essigsdure und reagiert
sowohl als Reduktionsmittel (gegeniiber Permanganat [MnQO,]), als auch als Oxidations-
mittel (gegeniiber H,S, I und Fe?*).

Die Nitrite der Alkalimetalle und des Ammonium-, Barium- und Thallium-Ions enthal-
ten ein ionisch gebundenes Nitrit-Ion. Von ihm leiten sich formal auch die organischen
Nitroverbindungen R—NO, und die Ester der Salpetrigen Sdure R—O-NO ab. Na[NO,]
dient in der organischen Chemie zur Synthese von Nitroso- und Diazoverbindungen. Das
Nitrit-Ion kann aber gegeniiber Metall-Ionen (M) auch als Komplexligand fungieren, und
zwar als Nitrogruppe M—NO, und als Nitritogruppe M—ONO. Derartige kovalente Struk-
turen findet man auch in den Ubergangsmetallnitriten. Einer der bekanntesten Nitrokom-
plexe ist das Natriumhexanitrocobaltat Na;[Co(NO,)].

Mit H,0, reagiert Na[NO,] zu gelbem Peroxonitrit [ONOOT-, einem sehr starken Oxi-
dationsmittel, das in alkalischer Losung einigermafen bestdndig ist, aber allmihlich zum
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Nitrat isomerisiert und daher nicht in reiner Form isoliert werden kann.% Siehe auch Ab-
schnitt 9.7.5.

Wissriges HNO, reagiert mit tiberschiissigem H,0, bei 0°C zu Peroxosalpetersdure
HOONO,, die in maximal 1.5-molarer Konzentration erhalten wurde und die sich bei
22°C in saurer Losung mit einer Halbwertszeit von 30 min zersetzt (Abschnitt 9.7.3).
In alkalischer Losung erfolgt rasche Zersetzung zu Nitrit und O,. Wie zu erwarten, ist
HOONO, ein sehr starkes Oxidationsmittel.67

9.7.5 Peroxosalpetrige Sdure HOONO

Stickstoffmonoxid und Tetramethylammoniumsuperoxid reagieren in fliissigem Ammo-
niak zum entsprechenden Peroxonitrit, das als gelbes, mikrokristallines und hygroskopi-
sches Pulver isoliert wurde:

[MesN][0,] + NO —=  [MesN][OONO]

Diese Reaktion ist von groBer Bedeutung, da es einerseits Hinweise gibt, dass im Sauge-
tierorganismus die bei der Sauerstoffatmung entstehenden Superoxid-Anionen in dhn-
licher Weise mit NO zu toxischem Peroxonitrit reagieren,®® und da andererseits Peroxo-
salpetrige Sdure als Reaktionsprodukt von OH-Radikalen mit NO, in der Stratosphére
vermutet wird. In der Gasphase sind die Molekiile HOONO planar und von cis-cis-Kon-
formation, wahrscheinlich als Folge einer intramolekularen O--H-Wasserstoffbriicken-
bindung. Die wissrige Sdure HOONO ist schwach (pK, = 6.5+0.1) und unter physiolo-
gischen Bedingungen (pH = 7.4) nur ca. Is lang bestdndig, wobei durch Homolyse der
0OO0O-Bindung und Rekombination der beiden Radikale das Isomer Salpetersdure HONO,
entsteht. In stark alkalischer Losung zersetzt sich das Peroxonitrit-Anion dagegen in bi-
molekularer Reaktion zu Nitrit und O,. Die Gleichgewichtskonstante der Reaktion

HONO + H,0,

HOONO + H,O

wurde zu 7.5-10-% mol L-! bestimmt.

Das oben erwihnte Salz [Me,N][OONO] enthilt ein planares Anion von cis-Konfor-
mation. Dieses Salz ist im trockenen Zustand bei Raumtemperatur haltbar; beim Erhitzen
isomerisiert es bei ca. 110°C ohne Gewichtsverlust in exothermer Reaktion zum Nitrat.
Umgekehrt konnen Nitrat-Ionen durch UV-Bestrahlung (200 nm, n-n*-Anregung) zur
Isomerisierung zum Peroxonitrit veranlasst werden. Peroxonitrite sind starke 2-Elektro-
nen-Oxidationsmittel.

6 S. Goldstein, G. Czapski, Inorg. Chem. 1995, 34, 4041; J. R. Leis, M. E. Pena, A. Rios, J. Chem.
Soc. Chem. Commun. 1993, 1298.

67 E. H. Appelman, D. J. Gosztola, Inorg. Chem. 1995, 34, 787; Z. Chen, T. P. Hamilton, J. Phys.
Chem. 1996, 100, 15731.

68 A. Daiber, V. Ullrich, Chemie unserer Zeit 2002, 36, 366.
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9.7.6 Hyposalpetrige Sdure (HON),

Die Séaure (HON), ist sowohl in reinem Zustand als auch in Form von Salzen, den Hypo-
nitriten, bekannt. Reduziert man Na[NO,] in wéssriger Losung bei 0°C mit Natrium-
amalgam, erhélt man eine Na,[N,0,]-Losung, aus der mit Ag[NO;] das gelbe, schwer 16s-
liche Ag,[N,0,] gefillt werden kann:

2Na[NOs] + 4Na + 2H,0 —> trans-Nap[N,Op] + 4 NaOH
Beim Eintragen des Silbersalzes in etherische HCI-Lsung entsteht die freie Sdure, die
beim Einengen der filtrierten Losung in farblosen, explosiven Blittchen auskristallisiert.

(HON), ist eine sehr schwache Sdure (pK; = 7.2), die sich langsam und irreversibel schon
in der Kilte nach folgender Gleichung zersetzt:

(HON), — N,0 + H,O

Die so hergestellte Sdure enthilt die O-Atome in trans-Stellung, was auch fiir das Anion
des oben beschriebene Na-Salzes gilt:

OH o° _
N=n" N—N/O/ NN
== == / N
_/ - / - O O
HQ ®<O/ o7 A de)
trans-(NOH), trans-[N,O,]> cis-[N,O,]*

Eine Rotation um die NN-Bindung ist wie bei anderen Derivaten des Diazens nur durch
Uberwindung einer relativ hohen Barriere mdglich. Die dafiir erforderliche Aktivierungs-
enthalpie steht bei Raumtemperatur nicht zur Verfiigung, sodass auf diese Weise keine
Isomerisierung stattfinden kann. Statt dessen kann aber eine /nversion am N-Atom erfol-
gen, woflir die Barriere niedriger ist. Mit Stickstoffbasen reagiert (HON), zu den entspre-
chenden frans-Hyponitriten, von denen mehrere strukturell charakterisiert wurden.®?

Farbloses cis-Na,[N,O,] entsteht bei der Reaktion von NO mit Na in fliissigem Ammo-
niak bei —50°C als amorphes Pulver sowie bei der Reaktion von Na,O mit N,O bei 360°C
in kristalliner Form.”® Mit Wasser reagiert die Verbindung zu N,O und NaOH.

Hyponitrite sind Reduktionsmittel, die von I, zu Nitrit und von Br, und Fe3* zu Nitrat
oxidiert werden. Aulerdem ist das Anion [N,0O,]?~ als Ligand in Metallkomplexen be-
kannt.

% D. S. Bohle et al., Inorg. Chem. 1999, 38, 2716.
70 C. Feldmann, M. Jansen, Z. Anorg. Allg. Chem. 1997, 623, 1803.






