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11 Sauerstoff

Sauerstoff 1 ist das häufigste Element an der Erdoberfläche: Es hat an der Erdkruste einen
Massenanteil von 47.4%. Sauerstoff findet sich in Form von O2 in der Luft sowie gebun-
den im Wasser der Ozeane, Flüsse, Seen und der Atmosphäre sowie in Mineralien wie
Oxiden und Oxosalzen (Borate, Carbonate, Silicate, Phosphate, Sulfate). Sauerstoff ist
außerdem zusammen mit H, C, N, S und P primärer Baustein aller lebenden Zellen. Es ist
damit das bei weitem wichtigste Element.

Natürlicher Sauerstoff ist ein Gemisch aus drei stabilen Isotopen mit folgenden Mas-
senanteilen: 16O (99.76%), 17O (0.05%) und 18O (0.20%). Das Isotop 18O wird bei der
Untersuchung von Reaktionsmechanismen zum Markieren sauerstoffhaltiger Verbindun-
gen eingesetzt. Es wird aus H2

18O erhalten, das man durch fraktionierte Destillation von
natürlichem Wasser herstellt. Das Isotop 17O mit einem Kernspin von 5

2 eignet sich für
NMR-spektroskopische Untersuchungen.

11.1 Elementarer Sauerstoff

11.1.1 Molekularer Sauerstoff O2

Disauerstoff (O2) wird großtechnisch durch fraktionierte Destillation verflüssigter Luft
hergestellt, da der Dampfdruck von flüssigem N2 viel höher ist als der von darin gelös-
tem O2. Trockene Luft besteht aus 20.95 Vol-% (23.16 Massen-%) O2, 78.08 Vol-% N2,
0.93% Edelgasen (hauptsächlich Argon; Kap. 14) und 0.039% CO2.2 Diese Komponen-
ten können aufgrund ihrer verschiedenen Siedepunkte durch fraktionierte Kondensation
und anschließende fraktionierte Destillation getrennt werden. Da dieser Prozess aber
einen erheblichen Energieaufwand erfordert, verwenden Großverbraucher auch Moleku-
larsiebe (Zeolithe; Kap. 8.8.2) zur Zerlegung der Luft in ihre Bestandteile, und zwar ohne
vorherige Verflüssigung. Größte Hersteller von Industriegasen in der EU sind die Linde
AG (München) und die französische Air Liquide.

In großem Umfang wird Sauerstoff in der Stahlindustrie eingesetzt, um den Kohlen-
stoffgehalt des Roheisens (ca. 4%) auf die für Stahl typischen Werte von 0.5–1.5% ab-
zusenken (Verbrennung des Kohlenstoffs mit der Sauerstofflanze). Für die Produktion
von 1 t Stahl werden ca. 100 kg O2 benötigt. In der chemischen Industrie wird Sauerstoff
für anorganische und organische Oxidationen gebraucht, zumeist unter Verwendung ei-
nes Katalysators. Dabei wird entweder Luft oder eine mit Sauerstoff angereicherte Luft
eingesetzt, sofern nicht reiner Sauerstoff zwingend erforderlich ist. Beispiele sind der
CLAUS-Prozess (Oxidation von H2S zu Schwefel; siehe 12.3.1), der WACKER-Prozess

1 D. T. Sawyer et al., Encycl. Inorg. Chem. 2005, 6, 4054.
2 Spurenweise sind darüber hinaus CH4 (1.73 ppm), N2O (0.3 ppm), NO (0.2 ppm), H2 (0.5 ppm)

und CO (1 ppm) in der Luft vorhanden. Der Wassergehalt feuchter Luft kann bis zu 4% betragen.
D. Möller, Luft: Chemie, Physik, Biologie, Reinhaltung, Recht, de Gruyter, Berlin, 2003.
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(Oxidation von Ethen zu Acetaldehyd) sowie die Herstellung von Formaldehyd (aus Me-
thanol), von Ethylenoxid (aus Ethylen) und von Terephthalsäure (aus p-Xylol), die alle im
zweistelligen Millionen Tonnen Maßstab produziert werden. Weiterhin benötigt die Her-
stellung von Ruß aus Mineralöl (Kap. 7.4) große Mengen O2. Die Erhöhung des O2-Ge-
haltes in der Prozessluft führt in der Regel zu einer höheren Produktionskapazität (Pro-
zessintensivierung). Auch zum Schweißen und Schneiden mit Acetylenbrennern sowie
für die künstliche Beatmung benötigt man O2. Tränkt man Holzkohle oder Holzmehl mit
flüssigem Sauerstoff, erhält man den Sprengstoff Oxyliquit.

Der Sauerstoffgehalt der Luft ist eine Folge der Photosynthese, die vor ca. 0.3·109 Jah-
ren im Rahmen der Evolution biologischer Systeme mit den Cyanobakterien begann und
die eine photochemische Oxidation von Wasser darstellt, katalysiert durch das mangan-
haltige Enzym Wasseroxidase:

Die Stelle im Enzym, an der die Oxidation von H2O stattfindet, ist ein Cluster von vier
Sauerstoff-verbrückten Manganatomen und einem Ca2+-Ion, eingebunden in ein Protein
(CaMn4O5-Cluster). Durch 18O-Markierung des Wassers wurde 1941 bewiesen, dass der
freigesetzte Sauerstoff aus dem H2O und nicht aus dem CO2 stammt. Zur Produktion von
einem Molekül O2 werden im Photosystem II vier Lichtquanten mit einer Wellenlänge
<680 nm verbraucht. Weitere 4 Quanten benötigt das Photosystem I für die Produktion
von ATP als Energiequelle zur Reduktion von CO2 zu Hexose. Jährlich werden auf der
Erde etwa 1010 t Kohlenstoff durch Photosynthese in Kohlenhydrate eingebaut. Die heu-
tige O2-Konzentration der Atmosphäre wurde vor ca. 0.65·109 Jahren erreicht.

Gegenwärtig gibt es intensive Forschungsaktivitäten zur photochemischen Wasser-
spaltung im industriellen Maßstab, um auf diese Weise Sonnenergie in chemische Ener-
gie in Form von Wasserstoff umzuwandeln. Dabei ist es entscheidend, einen Katalysator
zu finden, der nicht vom gleichzeitig erzeugten Sauerstoff zerstört wird.

Im Labormaßstab erhält man reinsten Sauerstoff durch Elektrolyse 30%iger Kalilauge
an Reinnickelelektroden oder durch katalytische Zersetzung von 30%igem H2O2 an ei-
nem platinierten Nickelblech, das man nach Bedarf in die Flüssigkeit senkt. Bei vollstän-
diger Zersetzung erhält man aus 1 kg H2O2 bis zu 300 L Sauerstoffgas. Für die meisten
Zwecke genügt jedoch der in (blauen) Stahlflaschen verfügbare hochkomprimierte
Sauerstoff, der unter einem Druck von 200 oder 300 bar eingefüllt wird.

Sauerstoff ist als Gas farb- und geruchlos, im flüssigen und festen Zustand ist er schwach
blau gefärbt (Sdp. –183°C, Schmp. –218°C). Die Bindung im O2-Molekül wurde bereits
im Kapitel 2.4.3 diskutiert. Der Grundzustand des Moleküls O2 ist ein Triplett-Zustand
(3O2), d.h. das Molekül enthält zwei ungepaarte Elektronen mit parallelen Spins. O2 ist da-
her im gasförmigen und flüssigen Zustand paramagnetisch, was zu seiner quantitativen Be-
stimmung in Gasgemischen ausgenutzt wird. Im festen Zustand ist O2 teils paramagnetisch
(γ-Phase), teils diamagnetisch (α- und β-Phase). Im Jahre 2006 wurde entdeckt, dass festes
O2 unter sehr hohem Druck zu rhombenförmigen O8-Molekülen oligomerisiert (ε-Phase),
denen vier π*-π*-Bindungen zwischen den vier O2-Molekülen zugrunde liegen.3

Diamagnetischer Singulett-Sauerstoff (1O2) entsteht bei bestimmten chemischen Re-
aktionen, die im folgenden Abschnitt erläutert werden.

3 R. Steudel, M. W. Wong, Angew. Chem. 2007, 119, 1798, und zitierte Literatur.
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Singulett-Disauerstoff 4

In den Jahren 1928–1930 haben ROBERT S. MULLIKEN und ERICH HÜCKEL unabhängig von-
einander die Existenz zweier Singulett-Zustände von Disauerstoff vorausgesagt, deren
Elektronenkonfiguration sich nur im 1πg-Niveau von der des 3Σ–

g-Grundzustandes unter-
scheidet:

Tab. 11.1 Bindungseigenschaften von gasförmigem Disauerstoff (16O2) im Triplet-Grundzustand
und zwei elektronisch angeregten Singulett-Zuständena (d: Kernabstand, D: Bindungsenthalpie bei
0 K).

a Quelle: K. P. Huber, G. Herzberg, Constants of Diatomic Molecules, van Nostrand-Rheinhold, New York, 1979.

Die Bindungseigenschaften von O2 in seinen verschiedenen elektronischen Zuständen
sind in Tabelle 11.1 zusammengestellt.5

Während der kurzlebige 1Σ+
g-Zustand rasch in den Zustand 1Δg übergeht und daher von

geringer Bedeutung ist, spielt der 1Δg-Zustand bei Oxidationsreaktionen eine wichtige
Rolle. O2-Moleküle in diesen elektronisch angeregten Zuständen entstehen bei elektri-
schen Entladungen in gasförmigem Sauerstoff. Sie wurden auch in der Erdatmosphäre als
Folge der Bestrahlung durch die Sonne nachgewiesen. Bei vermindertem Druck hat der
1Δg-Zustand eine Lebensdauer von ca. 45 min, da die unimolekulare Umwandlung in
O2(3Σ–

g) spinverboten ist. Die Desaktivierung erfolgt über eine spinerlaubte bimolekulare
Reaktion unter Emission roter Strahlung (633 und 703 nm):6

4 W. Adam, Chemie unserer Zeit 1981, 15, 190; A. A. Gorman, Chem. Soc. Rev. 1991, 10, 205;
J. M. Aubry, B. Cazin, Inorg. Chem. 1988, 27, 2013; V. Nerdello et al., Chem. Commun. 1998, 599.

5 Eine genaue Berechnung der Energiedifferenz zwischen 1O2 und 3O2 zeigt, dass richtige Werte
nur erhalten werden, wenn man auch die teilweise Besetzung energetisch höher liegender Mole-
külorbitale mit einbezieht (complete active space-Rechnungen, CAS). Damit erhält man für 3O2

die Besetzung (1πu)3.92(1πg)2.07(2πu)0.01 und für 1O2 (1πu)3.87(1πg)2.12(2πu)0.01. Das 2πu-MO entsteht
aus der Linearkombination der vier 3pπ-AOs; R. Janoschek, Chemie unserer Zeit 1991, 25, 59.

6 Zwei Linien treten auf, weil 3O2 entweder im Schwingungsgrundzustand (633 nm) oder im ersten
schwingungsangeregten Zustand (703 nm) entstehen kann.
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Die Umkehrung dieser Reaktion, d.h. die Absorption roter Strahlung, ist die Ursache da-
für, dass O2 im flüssigen und festen Zustand blau gefärbt ist. In Lösung erhält man 1O2 bei
der Zersetzung verschiedener kovalenter Peroxide. Beispielsweise wird beim Einleiten
von Chlorgas in eine eiskalte alkalische Wasserstoffperoxid-Lösung ein sehr attraktives
rotes Leuchten beobachtet,7 das auf die Desaktivierung von 1O2 zurückzuführen ist, das
wie folgt entsteht:

Aus Gründen der Spinerhaltung kann bei der letztgenannten Reaktion kein 3O2 entstehen,
da sich dann die Zahl der ungepaarten Elektronen auf beiden Seiten der Gleichung unter-
scheiden würde. Für Reaktionen, die bei mäßigen Temperaturen ablaufen, gilt, dass sich
die Summe aller Spinquantenzahlen auf beiden Seiten der Gleichung nicht unterscheiden
darf (Spinerhaltungssatz). Dadurch sind die Reaktionen von 3O2 mit diamagnetischen
Molekülen wie z.B. H2 (Knallgas) oder organischen Verbindungen bei 25°C kinetisch ge-
hemmt, d.h. mit einer hohen Aktivierungsenergie behaftet.

Auch bei der durch Molybdat-Ionen katalysierten exothermen Zersetzung von Wasser-
stoffperoxid nach

kann kein 3O2 entstehen. Bei pH-Werten von 8–13 wird zunächst ein Diperoxid-Anion
[Mo(O)2(O2)2]2– gebildet, das sich dann in einer Reaktion 1. Ordnung im geschwindig-
keitsbestimmenden Schritt zu [MoO4]2– und 1O2 zersetzt.

Phosphonsäureester reagieren mit Ozon bei tiefen Temperaturen unter [1+3]-Cyclo-
addition zu kovalenten Ozoniden, die sich bei wenig höherer Temperatur unter [2+2]-
Cycloreversion zu 1O2 und Phosphorsäureestern zersetzen:8

In Lösung liegt die Lebensdauer von 1O2 im Bereich von 4 bis 600 μs. Besonders gut
geeignete Lösungsmittel für Reaktionen mit Singulett-Sauerstoff sind CFCl3, CF2Cl2 und
deuterierte Verbindungen wie CD3CN (lange Lebensdauer von 1O2). Die Desaktivierung
erfolgt in einer Reaktion 1. Ordnung entweder durch Übertragung der Überschussenergie
auf Lösungsmittelmoleküle, die dabei zu internen Schwingungen angeregt werden; alter-
nativ kann die Überschussenergie als Strahlung von ca. 1250 nm Wellenlänge abgegeben
werden (Phosphoreszenz), da die Wechselwirkung mit den Lösungsmittelmolekülen die
Symmetrie erniedrigt und damit die Auswahlregel teilweise einschränkt.9

7 Statt Cl2 kann auch N-Bromsuccinimid verwendet werden; S. Albrecht, H. Brandl, T. Zimmer-
mann, Chemie unserer Zeit 1998, 32, 251 (mit schönen Farbfotos).

8 A. Dimitrov, K. Seppelt, Eur. J. Inorg. Chem. 2001, 1929.
9 M. A. J. Rodgers, J. Am. Chem. Soc. 1983, 105, 6201; P. R. Ogilby et al., J. Am. Chem. Soc. 1983,

105, 3423 und 2010, 132, 8098; M. A. J. Rodgers, P. T. Snowden, J. Am. Chem. Soc. 1982, 104,
5541.
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Im Gegensatz zu 3O2 reagiert 1O2 mit vielen organischen Verbindungen schon bei
Raumtemperatur. So entstehen mit 1,3-Dienen unter [4+2]-Cycloaddition entsprechende
Peroxide, mit Alkenen, Alkinen, Ketenen, Allenen, Sulfinen und Oximen erfolgt
[2+2]-Cycloaddition, während bestimmte Alkene in einer en-Reaktion Hydroperoxide
ROOH liefern. Daher spielt 1O2 auch in lebenden Systemen als reactive oxygen species
(ROS) eine wichtige Rolle, da bestimmte Farbstoffe als Sensibilisatoren die Umwand-
lung von 3O2 in 1O2 bewirken. Dabei wird das vom Farbstoff absorbiere Licht in Form
elektronischer Anregungsenergie auf den molekularen Sauerstoff übertragen. Das so er-
zeugte 1O2 kann den Tod lebender Zellen verursachen. Einerseits wirkt Bestrahlung also
antibakteriell, andererseits kann aber auch ein unerwünschter Zelltod ausgelöst werden.10

Komplexe mit O2-Liganden
Das Disauerstoff-Molekül ist die Grundlage der biologischen Atmungsprozesse fast aller
Organismen, bei denen Fette, Kohlenhydrate und Proteine zu Wasser, Kohlendioxid und
Harnstoff abgebaut werden, während die gewonnene Energie zur Synthese von ATP
(Adenosintriphosphat) verwendet wird. Ein erwachsener Mensch nimmt täglich ca. 800 L
O2 auf, wovon etwa 5% (= 50 g) zu reaktiven Sauerstoffspezies wie [O2]

•–, [HO2]
•, [OH]•,

H2O2 und [ONOO]– (Peroxonitrit) umgesetzt werden, die alle extrem toxisch sind, da sie
Krebserkrankungen initiieren und das Altern beschleunigen; daher müssen diese Spezies
vom Organismus rasch beseitigt werden (z.B. durch Antioxidantien).11

Die Löslichkeit von O2 in Wasser beträgt bei 20°C und einem O2-Druck von 1.013 bar
nur 44 mg L–1. Daher nutzen viele Organismen Metallkomplexe mit O2 als Ligand, um
Disauerstoff innerhalb ihres Körpers zu transportieren und zu aktivieren. Fast alle Neben-
gruppenmetalle bilden Komplexe mit O2-Liganden, wobei jedoch die formale Oxidati-
onsstufe der O-Atome zwischen Null (O2), – 1

2 ([O2]
•–) und –1 ([O2]2–) variiert. Die bei

ein- und zweikernigen Komplexen gefundenen Konnektivitäten sind in Abbildung 11.1
dargestellt.

Ob es sich um Disauerstoff-, Superoxid- oder Peroxid-Komplexe handelt, kann manchmal
durch Messung der magnetischen Suszeptibilität oder mittels ESR-Spektroskopie ent-

10 P. R. Ogilby, Chem. Soc. Rev. 2010, 39, 3181.
11 M. Battran, Naturwiss. Rundschau 2002, 55, 513.
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Abb. 11.1 Durch Röntgenstrukturanalysen ermittelte Atomverknüpfungen in ein- und zweikerni-
gen Metall-Disauerstoff-Komplexen.
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schieden werden. Auch die mittels Ramanspektroskopie ermittelte OO-Valenzschwin-
gung gibt Auskunft über die Bindungsstärke im Liganden und damit über seine Ausstat-
tung mit Valenzelektronen (siehe unten). Manchmal ist jedoch eine klare Zuordnung der
Valenzelektronen nicht möglich. Auf welche Weise ein O2-Ligand gebunden wird, hängt
vom betreffenden Metall, von den übrigen Liganden und von der Koordinationszahl des
Metallatoms ab.12

Einige Übergangsmetallkomplexe reagieren mit O2 bei Raumtemperatur in Benzol
derart, dass Disauerstoff als η2-Ligand gebunden wird. Dies geschieht entweder in einer
einfachen Additionsreaktion oder unter Verdrängung anderer Liganden:

Auf diese Art wurden O2-Komplexe unter anderem mit den elektronenreichen Zentral-
metallen Mn, Co, Ni, Ru, Ir, Rh, Pd und Pt (in niedrigen Oxidationsstufen) hergestellt. Ei-
nige dieser Komplexe geben den Disauerstoff beim Erwärmen reversibel ab, zum Beispiel:

In anderen Fällen kann der O2-Ligand auf chemischem Wege reversibel entfernt werden,
z.B. durch Spülen mit H2, wobei ein Hydridokomplex entsteht, der mit überschüssigem
O2 erneut zum Disauerstoff-Komplex reagiert.

Auch die elektronenarmen Metalle Ti, V, Cr, Mo und W (in hohen Oxidationsstufen)
bilden Komplexe mit einem η2-O2-Liganden, der jedoch in diesen Fällen als Peroxo-
gruppe eingeführt wird:

Bei dieser Reaktion wird das Cr(VI) zum Cr(V) reduziert, weswegen der Tetraperoxo-
komplex paramagnetisch ist. K3[CrO8] bildet braune Kristalle. Die Anionengeometrie ist
quasi tetraedrisch und der OO-Kernabstand beträgt 146.6 pm, was etwa dem OO-Abstand
im ionischen Peroxid Ba[O2] entspricht:

Im sauren Bereich reagieren Chromat-Ionen [HCrO4]– mit H2O2 zu blauem „CrO5“, das
in Wasser als Neutralkomplex [(H2O)CrO(O2)2] vorliegt, der mit Pyridin oder Diethyl-

12 R. R. Conry, Encycl. Inorg. Chem. 2005, 3, 1359.

[RuCl (AsPh ) ] + O [RuCl (O )(AsPh ) ]2 3 3 2 2 2 3 3

[Pt(PPh ) ] + O [Pt(O )(PPh ) ] + 2 PPh3 4 2 2 3 2 3

[Rh(O) (diphos) ]PF [Rh(diphos) ]PF + O2 2 6 2 6 2
MeOH

diphos: Ph P (CH )2 2 2 2PPh

2 [CrO ] + 9 H O + 2 [OH] 2 [Cr(O ) ] + 10 H O + O4
2

2 2 2 4
3

2 2
� � �
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ether (Donor D) als blaues [DCrO(O2)2] aus der wässrigen Phase extrahiert werden kann.
Die beiden Peroxogruppen sind darin ebenfalls η2-gebunden.

Strukturuntersuchungen zeigen, dass der Ligand O2 in den bisher genannten Komplexen
mit dem Zentralmetall ein Dreieck der Symmetrie C2v (oder Cs) bildet. Bezüglich der
Bindungsverhältnisse kann man annehmen, dass O2 gegenüber dem Metallatom als
π- und π*-Donor sowie als π*-Acceptor fungiert. Unter der Symmetrie C2v spalten die
entarteten Niveaus 1πu und 1πg von O2 in je zwei Niveaus auf, was zu einer Paarung der
beiden antibindenden Elektronen im tiefer liegenden der beiden π*-Niveaus führt. Die
Wechselwirkung aller besetzten Ligandorbitale mit den d-Orbitalen eines oktaedrisch
koordinierten Metallatoms ist in Abbildung 11.2 gezeigt. Die beiden stärksten Effekte
sind die Wechselwirkung von 1πu mit dz

2, die zu einer σ-Bindung führt, wenn das Metal-
latomorbital unbesetzt ist (koordinative Hinbindung), und die Wechselwirkung von 1πg

mit dxz, die einer π-Bindung entspricht. In Abbildung 11.3 sind die Überlappungsverhält-
nisse schematisch dargestellt. Außerdem kann das unbesetzte π*-Niveau d-Elektronen
vom Metall übernehmen (koordinative Rückbindung), was zu einer Schwächung der OO-
Bindung führt, und zwar um so mehr, je mehr Elektronendichte auf den O2-Liganden
übertragen wird. Diese Schwächung ist um so stärker, je besser die Metallorbitale mit den
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Abb. 11.2 Energieniveaudiagramm für die Molekülorbitale in einem Metall-Disauerstoff-Komplex
bei side-on-Koordination des Liganden an ein Metall der ersten Übergangsperiode. Die Energieni-
veaus der fünf 3d-Orbitale des Metallatoms sind unter dem Einfluss der übrigen Liganden energe-
tisch aufgespalten. Ebenso führt die Symmetrieerniedrigung des O2-Liganden von D∞h nach C2v zu
einer Aufspaltung der zuvor entarteten Energieniveaus von π-Symmetrie.
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Ligandorbitalen überlappen, je stärker also die Metall-Ligand-Bindung ist. Deren Stärke
hängt vom Metallatom und von den übrigen Liganden ab. Insbesondere hat die unter-
schiedliche Elektronegativität χ der Liganden einen großen Einfluss: Je größer χ, um so
mehr Elektronen zieht ein Ligand vom Zentralmetall ab und um so schwächer wird die
Rückbindung zum O2. Der OO-Kernabstand sollte sich also mit steigender Elektronega-
tivität der Liganden verkleinern. Das zeigen folgende Beispiele:

[Ir(O2)Cl(CO)(PPh3)3]: d(OO) = 130 pm
[Ir(O2)I(CO)(PPh3)3]: d(OO) = 151 pm

Für den OO-Abstand wurden bei einkernigen Komplexen Werte zwischen 130 und 152
pm gemessen. In den Komplexen, die den Liganden O2 beim Erwärmen reversibel abge-
ben, findet man nur eine geringe Schwächung der OO-Bindung gegenüber der im gas-
förmigen O2-Molekül (d = 121 pm). Im Komplex [Ir(O2)(diphos)2][PF6] beträgt der
OO-Abstand 152(1) pm. Auch die Verschiebung der OO-Valenzschwingung, die im O2

bei 1556 cm–1 und in den Komplexen bei wesentlich kleineren Wellenzahlen bis herab zu
800 cm–1 beobachtet wird, zeigt die Schwächung der OO-Bindung als Folge der Übertra-
gung von Elektronendichte auf den Liganden bei der Komplexbildung an.

Bei Komplexen mit dem Peroxid-Ion als seitlich (side-on) gebundenem Liganden,
z.B. mit Metallen, die keine oder nur wenige d-Elektronen aufweisen, kommt es zu einer
Elektronendichteübertragung vom Ligand auf das Metallatom, und zwar sowohl aus dem
π- als auch aus dem π*-Niveau (Abb. 11.2).

Disauerstoffkomplexe sind Modellsubstanzen, um den Mechanismus der Sauerstoff-
übertragung in Organismen zu studieren.13 In zahlreichen Organismen sind Metallkom-
plexe als prosthetische Gruppen an Proteine gebunden und in dieser Form als Sauerstoff-
träger und -überträger z.B. bei der Atmung wirksam. Dabei handelt es sich überwiegend
um Eisenkomplexe mit einer gewinkelten η1-Koordination des O2-Moleküls.14

13 R. J. Jones, D. A. Summerville, F. Basolo, Chem. Rev. 1979, 79, 139.
14 Vgl. hierzu das Themenheft über Metal-Dioxygen Complexes in Chem. Rev. 1994, 94, 567–856,

sowie Lehrbücher der bioanorganischen Chemie.
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Abb. 11.3 Überlappung von Orbitalen des Zentralatoms M mit denen des Liganden O2 in einem
Disauerstoff-Komplex bei side-on-Koordination.
(a) σ-Bindung zwischen einem leeren p-Orbital des Metallatoms und dem besetzten 1πu-MO von O2.
(b) π-Bindung (Rückbindung) zwischen einem besetzten d-Orbital des Metallatoms und dem un-
besetzten 1πg-MO von O2.
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Weiterhin dienen O2-Komplexe als Modelle für solche Oxidationsreaktionen, die durch
Nebengruppenmetalle katalysiert werden.15 Der komplex gebundene Sauerstoff ist
meistens reaktionsfähiger als O2-Gas bei der gleichen Temperatur. Beispielsweise rea-
giert [RuCl2(O2)(AsPh3)3] bei Raumtemperatur mit Ph3P zu Ph3PO und mit SO2 zu einem
Sulfatokomplex. Man kann daher in manchen Fällen von einer Aktivierung des O2-Mo-
leküls durch die Komplexbildung sprechen, was auch daran liegt, dass die Komplexe dia-
magnetisch sind und daher die Spinerhaltung kein Problem darstellt. Abschließend sei er-
wähnt, dass auch von dem zu O2 analogen Molekül S2 zahlreiche Komplexe hergestellt
wurden.

11.1.2 Atomarer Sauerstoff

Sauerstoffatome können ähnlich wie H-Atome durch Dissoziation von O2 in einer Hoch-
frequenz- oder Mikrowellenentladung erzeugt werden (Plasmalyse). Der erreichbare Dis-
soziationsgrad hängt von der Stärke der Entladung, vom Gasdruck und von der Beschaf-
fenheit der Gefäßwandungen ab, da gewisse Verunreinigungen die Rekombination der
O-Atome an der Wand unterdrücken, indem sie die als Katalysator wirkende Wand ver-
giften. Die heterogene Rekombination an der Wand findet zwischen adsorbierten Atomen
statt, und die Rekombinationsenthalpie wird von der Wand als Schwingungsenergie
(Wärme) aufgenommen:

In der Gasphase reagieren O-Atome im 3P-Grundzustand16 bei Raumtemperatur und bei
Drücken von einigen Hektopascal in Dreierstoßreaktionen außer zu O2 auch zu Ozon
(1 hPa = 100 Pa):

Der Stoßpartner M muss die freigesetzte Enthalpie ganz oder teilweise aufnehmen, um
eine sofortige Rückreaktion zu verhindern. Trotz der leichten Ozonbildung in O-O2-Ge-
mischen findet man jedoch nur sehr geringe stationäre O3-Konzentrationen in solchen
Gasen, da das meiste Ozon in einer Folgereaktion wieder abgebaut wird:

Diese Reaktion ist besonders schnell, da Stöße zwischen zwei Teilchen bei geringen Dru-
cken sehr viel häufiger stattfinden als solche zwischen drei Teilchen (O + O + M → O2 +
M*). Will man daher O3 aus atomarem Sauerstoff herstellen, muss man diese Folgereak-
tion unterdrücken. Das gelingt, indem man das Gas einen mit flüssigem Stickstoff ge-
füllten Glasfinger (Kühlfinger) umströmen lässt, an dessen Oberfläche in sehr hoher

15 J. P. Caradonna, Encycl. Inorg. Chem. 1994, 6, 2866; D. H. R. Barton, A. E. Martell, D. T. Sawyer
(Herausg.), The Activation of Dioxygen and Homonuclear Organic Oxidations, Plenum, New
York, 1993.

16 Das Termsymbol 3P bezeichnet links oben die Spinmultiplizität 2S+1 (hier: Triplett, da zwei un-
gepaarte Elektronen vorhanden sind) und den Bahndrehimpuls L, der im vorliegenden Fall gleich
1
2 ist, wofür der Symbolbuchstabe P verwendet wird. Elektronisch angeregte O-Atome im Singu-
lett-Zustand 1D sind um 201 kJ mol–1 energiereicher; sie enthalten nur gepaarte Elektronen.

O + O O = 499 kJ mol2 298
1

� �H �°

O + O + M O + M* = kJ mol2 3 298
1

� ���H �°

O + O 2 O = 93 kJ mol (O )3 2 298
1

3� ��H �°



436 11 Sauerstoff

Ausbeute O3 gebildet, dann aber sofort eingefroren und so dem weiteren Angriff der
O-Atome entzogen wird.

Sauerstoffatome entstehen auch bei der Photolyse von O3 und von NO2, was vor allem
bei Tieftemperaturexperimenten mit der Matrixtechnik ausgenutzt wird:

Auf diese Reaktionen wird im Abschnitt 11.3.4 näher eingegangen.
Atomarer Sauerstoff ist ein extrem starkes Oxidationsmittel. Er reagiert mit vielen

Stoffen schon bei sehr tiefen Temperaturen. Die Konzentration der O-Atome in einem
Gasstrom kann man durch Titration mit NO2 ermitteln. Das NO2 wird dabei zunächst zum
NO abgebaut:

NO reagiert dann mit weiteren O-Atomen nach

Über ein angeregtes NO2-Molekül entsteht dann wieder Stickstoffdioxid, wobei die Anre-
gungsenergie als gelb-grüne Lichtemission beobachtet wird. Zur kontinuierlichen
Titration der O-Atome in der Gasphase setzt man daher dem strömenden Gas so lange NO2

in steigender Konzentration zu, bis das Leuchten erlischt, d.h. bis alle O-Atome durch Re-
aktion mit dem NO2 verbraucht werden, sodass die Oxidation von NO nicht mehr stattfin-
den kann. NO ist also gewissermaßen der Indikator, der auf die O-Atome anspricht.

Wird molekularer Sauerstoff an der Oberfläche von Platinkristallen adsorbiert, erfolgt
selbst bei 165 K Dissoziation in adsorbierte Atome, da vom kompakten Metall Elektro-
nenedichte auf das O2-Molekül übertragen und damit die OO-Bindung geschwächt wird.
Die restliche Dissoziationsenthalpie kommt von der exothermen Adsorption der Atome,
die jedes an mehrere Metallatome gebunden werden, d.h. es entstehen Pt-O-Bindungen.
Derartige Prozesse spielen bei der Katalyse eine entscheidende Rolle, z.B. bei der Oxi-
dation von NH3 zu NO an Pt (Kap. 9.4.2).

11.1.3 Ozon O3

Ozon (Trisauerstoff) ist neben Disauerstoff das einzige weitere Molekül, das nur aus Sau-
erstoffatomen besteht und das sich bei Normalbedingungen in reiner Form herstellen
lässt. O3 ist wesentlich energiereicher als O2 und daher thermodynamisch instabil. Seine
Entstehung nach

ist endotherm. Im reinen Zustand, vor allem in kondensierter Form, ist Ozon daher explo-
siv und nur mit großer Vorsicht sicher zu handhaben. Der kontrollierte Zerfall von O3 zu
O2 in der Gasphase, der durch Erhitzen oder durch Katalysatoren beschleunigt werden
kann und der unter Volumenzunahme erfolgt, kann zur volumetrischen Bestimmung von
O3 in O2/O3-Gemischen genutzt werden.

h.�

h.�

O O + O3 2

NO NO + O2

NO + O NO + O2 2

NO + O NO NO2 2
* � �h.

3

2
O O = kJ mol2 3 f 298

1
� ���H �°
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Ozonhaltigen Sauerstoff stellt man zweckmäßig in dem von WERNER VON SIEMENS be-
reits im Jahre 1888 entwickelten Ozonisator her, bei dem reiner, d.h. vor allem trockener
Sauerstoff bei 25°C/0.1 MPa durch den Ringspalt zwischen zwei konzentrischen Glas-
rohren geleitet wird. Das äußere Rohr ist außen und das innere Rohr innen mit einer Me-
tallfolie belegt, die als Elektroden dienen und an die eine niederfrequente Wechselspan-
nung von einigen tausend Volt angelegt wird, sodass es im Gasraum zwischen den
Elektroden zu stillen elektrischen Entladungen kommt. Wird das Ozonisatorrohr, das sich
infolge dielektrischer Verluste erwärmt, auf Raumtemperatur gekühlt, kann man bei nicht
zu kleinen Strömungsgeschwindigkeiten O3-Konzentrationen von bis zu 10% erhalten.
Die O3-Bildung erfolgt teils über O-Atome, teils über angeregte O2-Moleküle und teils
über eine dissoziative Ionenrekombination:

Hierbei ist M ein Stoßpartner, der einen Teil der Reaktionsenthalpie aufnimmt. Reines O3

erhält man aus O2/O3-Gemischen durch fraktionierte Kondensation. Ozon ist in konden-
sierten Phasen tief blau gefärbt und diamagnetisch (Schmp. –193°C, Sdp. –112°C). O3 ist
extrem giftig und hat einen charakteristischen Geruch, der in Luft schon ab ca. 200 μg m–3

wahrnehmbar ist. Ozon ist ein sehr starkes Oxidationsmittel das an Stelle von Chlor zur
Entkeimung von Trinkwasser sowie in Badeanstalten zur Wasseraufbereitung verwendet
wird. Auch die Aufarbeitung von Abwässern durch Oxidation organischer Komponenten
mit O3 ist von Bedeutung. Neuerdings werden auch Abgase von Kraftwerken und Schwe-
felsäure-Fabriken dadurch von Stickoxiden befreit, dass O3 zugesetzt wird, das mit NOx

über N2O5 zu HNO3 reagiert. Die Salpetersäure wird dann mit Wasser ausgewaschen (Lo-
TOx-Verfahren).

Zur quantitativen Bestimmung von Ozon titriert man iodometrisch, nachdem man
durch Einleiten des Gases in eine mit Borsäure gepufferte KI-Lösung eine äquivalente
Menge I2 freigesetzt hat:

Bei dieser Reaktion attackiert das Nukleophil I– ein endständiges O-Atom des Ozonmo-
leküls, worauf ein O2-Molekül abgespalten wird. Nach Protonierung des Hypoiodit-An-
ions [IO]– wird dieses von einem weiteren Iodid-Anion attackiert und es entsteht mole-
kulares Iod:

Bei Abwesenheit von Reduktionsmitteln reagiert reagiert O3 mit Hydroxidionen in Was-
ser über kurzlebiges [HO4]– zu H2O2 bzw. dessen Anion:

[O ] + [O ] O + O2 2
+

3
�

O + O + M O + M* (M: z.B. N )2 3 2

O + O O + O2 2 3
*

O + 2 I + H O O + I + 2 [OH]3 2 2 2
� �

B(OH) + [OH] [B(OH) ]3 4
�

�

[IO] + H O IOH + [OH]� �

2

IOH + I I + [OH]� �

2

I + O [I O O O] [IO] + O� � �

3 2
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Das Molekül O3 hat die Symmetrie C2v; sein Dipolmoment beträgt 0.53 D. Die Kernab-
stände wurden zu 127.2 pm bestimmt, der Valenzwinkel beträgt 117.8°. Interessant ist ein
Vergleich der Bindungseigenschaften mit denen anderer Verbindungen mit OO-Bindun-
gen (Tab. 11.2). Neben den zwei σ-Bindungen, die denen im H2O-Molekül entsprechen,
liegt beim O3 zusätzlich eine 3-Zentren-4-Elektronen-π-Bindung vor, die durch die fol-
genden Grenzstrukturen (a) und (b) beschrieben werden kann:

Tab. 11.2 Experimentell bestimmte Bindungseigenschaften von Ozon (O3) und anderen Verbin-
dungen mit OO-Bindungen (ohne Anharmonizitätskorrektur). Die Korrelation zwischen den drei
Parametern ist klar zu erkennen.

Die delokalisierte π-Bindung, die sich über drei Zentren erstreckt, kommt durch Überlap-
pung der drei p-Orbitale zustande, die senkrecht zur Molekülebene orientiert sind. Die
Molekülebene ist für die π-Orbitale eine Knotenebene. Aus den drei p-Orbitalen entste-
hen durch Linearkombination drei Molekülorbitale, von denen je eines bindend, schwach
antibindend und stark antibindend ist:

Die drei MOs sind mit vier Elektronen besetzt, d.h. das stark antibindende MO bleibt
frei.17 Quantenchemische Rechnungen ergaben allerdings, dass die Partialladungen auf

17 Eine ähnliche 3-Zentren-4-Elektronen-Bindung liegt beim Nitrit-Ion [NO2]– vor, das mit dem
O3-Molekül isoelektronisch ist. Analoges gilt für das Molekül SO2. Y. Lan, S. E. Wheeler,
K. N. Houk, J. Chem. Theor. Comput. 2011, 7, 2104.

O3 (gasf.) O2 (gasf.) [O2]– (gasf.) [O2]2– (Na2O2)

OO-Kernabstand (pm) 127.2 121 135 149

Kraftkonstante fr (N cm–1) 5.7 11.4 5.4 2.8

mittl. Bindungsenthalpie (kJ mol–1) 300 495 395 –
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den endständigen Atomen von O3 nur –0.14 e betragen und dass das Molekül einen par-
tiellen Diradikalcharakter aufweist, da sich an den endständigen Atomen eine Spindichte
von ±0.52 (α/β) ergibt.17, 18 Dies wird durch die obige Grenzstruktur (c) symbolisiert, bei
der alle Atome ungeladen sind und die beiden scheinbar ungepaarten Elektronen aber α-
bzw. β-Spin aufweisen, sodass ein Singulett-Grundzustand vorliegt.19 Tatsächlich trägt
die Grenzstruktur (c) ebensoviel zum Grundzustand bei wie die Strukturen (a) und (b) zu-
sammen. Das erklärt auch die extrem hohe Reaktivität von Ozon, z.B. in dipolaren Cy-
cloadditionen mit Alkenen und Alkinen. Die beiden terminalen O-Atome haben einen
Abstand von 218 pm, was wesentlich kleiner ist als der VAN DER WAALS-Abstand, der 280
pm beträgt. Dies darf jedoch nicht als Folge einer Anziehung zwischen diesen beiden
gleichnamig geladenen Atomen gedeutet werden. Ein hypothetisches zyklisches O3-Mo-
lekül von D3h-Symmetrie ist um 130 kJ mol–1 energiereicher als der Grundzustand.

In der Erdatmosphäre kommt Ozon in allen Höhen vor, vom Boden bis mindestens
100 km. In den oberen Schichten der Atmosphäre (Stratosphäre: 12–50 km Höhe) bildet
sich Ozon durch Photolyse von O2 mit UV-Strahlung der Wellenlängen ≤250 nm und an-
schließende Reaktion der entstandenen O-Atome mit O2-Molekülen ähnlich wie im SIE-

MENS-Ozonisator (siehe oben). Dieser Prozess läuft vor allem in den Tropen ab, wo die
Strahlungsintensität der Sonne am größten ist. Das Maximum der O3-Konzentration von
ca. 5·1012 Molekülen pro cm3 (4 mg m–3) wird je nach Jahreszeit und geographischer Lage
in 15–30 km Höhe beobachtet, wo Temperaturen von etwa 210–250 K herrschen. Diese
Ozonschicht enthält 90% des atmosphärischen Ozons und hält 99% der solaren UV-
Strahlung mit Wellenlängen von ≤320 nm zurück, indem O3 photolytisch zu O2 und
O-Atomen im 3P-Grundzustand und im angeregten 1D-Zustand zersetzt wird (das Ab-
sorptionsmaximum von O3 liegt bei 260 nm). Nur dadurch ist organisches Leben auf der
festen Erdoberfläche, d.h. außerhalb der Gewässer, möglich. Die übrigen 10% des Ozons
befinden sich in der Troposphäre (0–12 km Höhe). Durch die Absorption von Son-
nenlicht bzw. von UV-Laserstrahlung beim Durchgang durch die Atmosphäre oder bei
Rückstreuung von bestimmten Schichten der Atmosphäre kann die gesamte Ozonmenge
in einer senkrechten Säule über der Erdoberfläche ermittelt werden; Maßeinheit dafür ist
die DOBSON-Einheit. 100 DOBSON-Einheiten (DOBSON units, DU) entsprechen einer 1 mm
hohen Schicht von reinem gasförmigem O3 bei 1 bar und 273 K. Typische Extremwerte
für Deutschland sind 350 DU im Frühjahr und 280 DU im Dezember.

Verschiedene teils natürliche, teils anthropogene Stoffe wirken zersetzend auf strato-
sphärisches O3, wobei vor allem folgende Reaktionszyklen wichtig sind:20, 21

18 1. Weinhold, C. R. Landis, Discovering Chemistry with Natural Bond Orbitals, Wiley, Hoboken,
2012, S. 47–48.

19 Das ist kein Widerspruch zur Beschreibung der Bindung mit obigem MO-Diagramm, sondern
demonstriert nur die Delokalisierung der schwach antibindenden π-Elektronen. Ein Elektronen-
paar heißt ja nur deswegen ein „Paar“, weil die beiden Spins gepaart sind und nicht weil sich die
beiden Elektronen in räumlicher Nähe aufhalten. Das gilt für alle Elektronenpaare in Molekülen.
Wird der Abstand allerdings zu groß, entsteht ein Singulett-Diradikal. Die Ionisierungsenergie
von O3 beträgt 12.5 eV.

20 P. J. Crutzen, Angew. Chem. 1996, 108, 1879; M. J. Molina, Angew. Chem. 1996, 108, 1901;
F. S. Rowland, Angew. Chem. 1996, 108, 1909; siehe auch das Themenheft zur Atmosphärenche-
mie in Chemie unserer Zeit 2007, 41, Heft 4. M. Dameris, Angew. Chem. 2010, 122, 499 und
8268.
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NO entsteht in der Stratosphäre aus Lachgas (N2O), das biogenen, aber auch anthropoge-
nen Ursprungs und relativ reaktionsträge ist, sodass es durch Konvektionsströmungen
auch in größere Höhen transportiert wird, wo es mit O(1D)-Atomen zu 2 NO reagiert. Die
Nettoreaktion des obigen Zyklus ist folglich 2 O3 → 3 O2, d.h. NO wirkt als Katalysator
für die Zersetzung von Ozon.22 In ähnlicher Weise wird H2O von O-Atomen in OH-Ra-
dikale überführt, die mit O3 zu O2 und HO2 reagieren. Das HO2-Radikal wird dann von
O-Atomen wieder in OH und O2 umgewandelt. Durch diese natürlichen Auf- und Abbau-
prozesse stellt sich in der Stratosphäre eine Gleichgewichtskonzentration von Ozon ein
(dynamisches Gleichgewicht).

Katalytisch noch wirksamer als NO und OH sind jedoch Chlor- und Bromatome, die in
der Stratosphäre durch Photolyse industriell hergestellter halogenierter Kohlenwasser-
stoffe entstehen und wie folgt reagieren:

Zwischen den Konzentrationen von ClO˙ und O3 gibt es daher eine inverse Korrelation!
Die hohe Effizienz dieser Katalyse ist daran zu erkennen, dass die Atome mehrere hun-
derttausend Reaktionszyklen durchlaufen. Das hat dazu geführt, dass die Ozonkonzentra-
tion in manchen Gegenden der Erde und jahreszeitlich schwankend stark abgenommen
hat, was eine erhöhte Strahlenbelastung an der Erdoberfläche mit entsprechendem Haut-
krebsrisiko zur Folge hat.23 Auch werden natürliche Prozesse wie die Photosynthese
beeinträchtigt. Von einem Ozonloch spricht man, wenn die O3-Menge auf Werte unter
220 DU abgesunken ist, d.h. auf 70% des Normalwertes. Daher haben viele Länder
die Produktion von denjenigen halogenierten Kohlenwasserstoffen verboten, die in der
Atmosphäre besonders langlebig sind und daher bis in die Stratosphäre transportiert wer-
den können.24 Dazu gehören besonders die Fluor-Chlor-Kohlenwasserstoffe (FCKWs)
CF2Cl2, CFCl3 und CFCl2CClF2 sowie entsprechende Bromverbindungen (Halone). Ne-
ben dem oben formulierten Dichlorperoxid Cl2O2, das ein Derivat des H2O2 ist und das

21 Für Ihre Forschungsergebnisse zur Chemie der Atmosphäre haben PAUL CRUTZEN, MARIO MOLINA

und FRANK ROWLAND gemeinsam den Chemie-Nobelpreis des Jahres 1995 erhalten (siehe vorher-
gehende Fußnote).

22 Lachgas stellt heute die wichtigste anthropogene Emission von Ozon zerstörenden Substanzen
dar, da seine Konzentration stetig ansteigt und damit verhindert, dass das Ozonloch jemals wieder
vollkommen verschwinden wird.

23 In Deutschland erkranken jährlich mehr als 100000 Menschen an Hautkrebs.
24 In den EU-Ländern ist die Produktion von FCKWs seit 1995 verboten. Eine natürliche Quelle

von Cl-Atomen in der Atmosphäre ist Monochlormethan, das in einem Umfang von ca. 5·106 t/a
von Pilzen und ozeanischen Kleinlebewesen freigesetzt wird.

NO + O NO + O3 2 2

NO + O NO + O2 2
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und wie dieses C2-Symmetrie aufweist, spielen beim Ozonabbau auch noch die Verbin-
dungen HCl, HOCl und ClONO2 (Chlornitrat, Kap. 13.5.6) eine wichtige Rolle. Diese
Verbindungen entstehen aus Cl+CH4 bzw. durch Rekombination der Radikale Cl+OH
und ClO+NO2. Aus ihnen werden nach

und anschließende Photolyse der Chlormoleküle wieder Chloratome gebildet, die in den
Katalysezyklus zurückkehren.25 Analog reagiert auch Bromnitrat BrONO2, das die häu-
figste Bromverbindung in der Stratosphäre ist.

Auch in Bodennähe enthält die Atmosphäre Ozon, und zwar durchschnittlich 40–80 μg
m–3. Durch Luftverunreinigungen wie NO2 können jedoch bei starker Sonneneinstrah-
lung Ozon-Konzentrationen von bis zu 200 μg m–3 erreicht werden. NO2 wird dabei von
Photonen mit einer Wellenlänge unter 430 nm zu NO und O(3P) zersetzt und die O-Atome
reagieren dann wie oben gezeigt wurde mit O2 zu O3. Derartige O3-Konzentrationen sind
für viele Pflanzen einschließlich Nadelbäume toxisch. Durch Reaktion von O3 mit unge-
sättigten organischen Verbindungen entsteht außerdem der gefürchtete photochemische
Sommersmog.26 Zur Messung der lokalen O3-Konzentration dient die Reaktion mit Iodid
(siehe oben).

11.2 Bindungsverhältnisse am Sauerstoffatom
in kovalenten und ionischen Verbindungen

Die Reduktion von O2 durch Elektronenanlagerung führt über die Stufe des Superoxid-
Anions [O2]

•– und des Peroxid-Anions [O2]2– zu den Oxid-Ionen O•– und O2–. In Gegen-
wart von Protonendonoren entstehen entsprechend die Ionen [O2H]– und [OH]–. Diese
Prozesse sind von großer biologischer Bedeutung bei der Atmung, d.h. der Oxidation or-
ganischer Verbindungen bei gleichzeitiger Reduktion von O2 zu H2O. Andererseits erhält
man durch Oxidation von O2 das Dioxygenyl-Kation [O2]

•+. Verbindungen mit diesen Io-
nen sowie ihren Derivaten werden im Folgenden besprochen.

11.2.1. Oxide

Oxide sind Verbindungen, die negativ polarisierte Sauerstoffatome enthalten, ohne dass
OO-Bindungen vorhanden sind. Die Oxidationsstufe des Sauerstoffs ist in der Regel –2.
Man kennt sowohl heteropolare (ionische) Oxide wie MgO als auch kovalente Oxide, die
teils polymer sind (SiO2), teils aus diskreten kleinen Molekülen bestehen (CO2, N2O) und
dann bei entsprechend tiefen Temperaturen in einem Molekülkristalle bilden.

25 J. G. Anderson et al., Science 2012, 337, 835.
26 D. Johnson, G. Marston, Chem. Soc. Rev. 2008, 37, 699.
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Heteropolare Oxide
Die elektropositivsten Metalle reagieren mit Sauerstoff in stark exothermen Reaktionen
zu festen Oxiden wie Na2O, CaO und Al2O3. Deren ionische Strukturen enthalten for-
mal das mit dem Ne-Atom isoelektronische Oxid-Ion O2–. Die Bildung dieses Ions aus
O2-Gas nach

wäre stark endotherm. Auch die Bildung aus O-Atomen wäre mit +634 kJ mol–1 immer
noch stark endotherm. Daher sind Oxid-Ionen im freien (gasförmigen) Zustand nicht
existent: Sie würden sofort ein Elektron eliminieren und in O•– übergehen. In den ioni-
schen Oxiden werden die Oxid-Ionen jedoch durch das Feld der umgebenden Kationen
stabilisiert (Kap. 2.1). In Metalloxiden werden an den O-Atomen (Oxid-Ionen) Koordi-
nationszahlen von bis zu 8 beobachtet, wie folgende Beispiele zeigen: KZ = 4 bei ZnO
(Wurtzitstruktur), KZ = 6 bei MgO (Steinsalzstruktur), KZ = 8 bei Li2O und Na2O (Anti-
fluoritstruktur).

Das Oxid-Ion ist ein extrem starker Protonenakzeptor. Sofern heteropolare Oxide in
protonenhaltigen Lösungsmitteln überhaupt löslich sind, reagieren sie daher sofort mit
dem Lösungsmittel unter Bildung von [OH]– bzw. H2O. In Wasser liegt das Gleichge-
wicht

vollkommen auf der rechten Seite.
Die ionischen Hydroxide M+[OH]– und ihre substituierten, aber ebenfalls noch hetero-

polaren Derivate M+[OR]– (z.B. Alkoxide) stehen zwischen den ionischen und den kova-
lenten Oxiden, da das O-Atom durch Bindungen beider Typen mit seinen Nachbarn ver-
bunden ist.

Kovalente Oxide
Alle Nichtmetalloxide enthalten den Sauerstoff in einer überwiegend kovalenten Bindung
mit folgenden Elektronenanordnungen:

Die Koordinationszahl des Sauerstoffatoms in kovalenten Oxiden variiert zwischen 1 und 3.
Die Koordinationszahl 1 liegt beispielsweise in folgenden Verbindungen vor:

Diese Bindungstypen sind weit verbreitet und auch in den Oxo-Anionen [CO3]2–, [SO4]2–,
[ClO4]– sowie in zahlreichen molekularen Oxiden wie Cl2O, NO2 und XeO3 zu finden.

Die Koordinationszahl 2 findet man im Molekül H2O und allen seinen formalen Deri-
vaten. Die Bindungsverhältnisse im H2O-Molekül wurden im Kapitel 2.4.3 behandelt.
Derivate des Wassers sind formal auch die Moleküle Cl2O, HOCl, N2O5 und viele andere
Nichtmetalloxide mit verbrückenden Sauerstoffatomen, an denen in der Regel Valenz-

O (g.) + 2 O (g.) ° = kJ mol2
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winkel von ca. 105° beobachtet werden. In manchen H2O-Derivaten vom Typ R2O findet
man allerdings am Sauerstoff Valenzwinkel, die sehr viel größer als 105° sind und sogar
180° erreichen können.27 Voraussetzung ist dabei stets, dass das O-Atom an Atome ge-
bunden ist, die starke Elektronenakzeptoren (LEWIS-Säuren) sind. Man deutet diese Be-
funde daher mit einer oder zwei zusätzlichen koordinativen π-Bindungen vom Sauerstoff
zu den Nachbaratomen, wodurch die Elektronendichte am O-Atom verringert wird.28

Diese π-Bindung entsteht durch Überlappung des mit dem formal nichtbindenden Elek-
tronenpaar des O-Atoms besetzten p-Orbitals mit einem unbesetzten, energetisch tief lie-
genden Substituentenorbital; bei linearer Geometrie sind zwei p-Orbitale am O-Atom zu
einer derartigen Wechselwirkung befähigt (vgl. CO2, Abschnitt 2.4.6):

Geeignete Atome E sind Si, P und S, aber auch Metalle wie Ru, die über energetisch tief
liegende Akzeptororbitale verfügen (in der Regel σ*-MOs). Im Disiloxan (H3Si)2O be-
trägt der Winkel (SiOSi) 144°, in der analogen Kohlenstoffverbindung (H3C)2O dagegen
112°. Ähnliche Werte findet man in den verschiedenen Modifikationen des SiO2

(α-Quarz: 144°; α-Cristobalit: 147°) sowie in Metasilicat-Anionen. In den Phosphoroxi-
den P4O6 und P4O10 und in verschiedenen Metaphosphaten wurden an den POP-Brücken
Winkel zwischen 121° und 134° ermittelt. Im Disulfat-Ion [S2O7]2– beträgt der Winkel
(SOS) 124°, und im polymeren Schwefeltrioxid (SO3)n ist er mit 121° nur geringfügig
kleiner. Den größten Winkel, nämlich 180°, findet man im Anion [O3P–O–PO3]4– der
Verbindung Zr[P2O7]. Diese Beispiele zeigen, dass O-Atome ähnlich wie Fluoratome zu
einer intramolekularen koordinativen π-Bindung befähigt sind, wenn der LEWIS-Base
Sauerstoff eine geeignete LEWIS-Säure gegenüber steht. Trotz seiner hohen Elektronega-
tivität ist der Sauerstoff dann bereit, Elektronendichte abzugeben.

Bei der Deutung aufgeweiteter Valenzwinkel durch koordinative π-Bindungen muss
man allerdings berücksichtigen, dass auch sterische Effekte als Ursache in Frage kom-
men. In gewinkelten Gruppen BAB, in denen ein kleines Atom A (z.B. N, O) mit zwei
größeren Atomen B (z.B. Si, P, S, Cl) verbunden ist, wird der Kernabstand d(BB) immer
wesentlich kleiner sein als der VAN DER WAALS-Abstand. Es kommt daher zwischen den
Atomen B zu einer Wechselwirkung, die wegen der gleichartigen Partialladungen auf die-
sen Atomen meistens abstoßender Natur ist und die folglich auf eine Vergrößerung des
Valenzwinkels gerichtet ist. Man wird deswegen nur extreme Abweichungen des Winkels
vom Wert 105° mit einer koordinativen π-Bindung deuten.

Die Koordinationszahl 3 ist in Sauerstoffverbindungen ebenfalls häufig anzutreffen.
Beispiele sind das Oxonium-Ion [H3O]+ sowie Donor-Akzeptor-Komplexe von Ethern
mit BF3:

27 A. F. Wells, Structural Inorganic Chemistry, 5. Aufl., Clarendon, Oxford, 1984.
28 Auch die Entfernung eines Elektrons durch Ionisierung führt zu einer Winkelaufweitung: Im Kat-

ion [H2O]+ beträgt der Winkel 110° gegenüber 104.5° im Neutralmolekül.
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Normalerweise ist die Geometrie am dreifach koordinierten O-Atom so, dass das
O-Atom an der Spitze einer trigonalen Pyramide steht. Man kann auch von einem Pseu-
dotetraeder sprechen, wenn man das nichtbindende Elektronenpaar am Sauerstoff als
vierten Substituenten betrachtet. In seltenen Fällen kommt es jedoch vor, dass auch dieses
Elektronenpaar für eine Bindung benutzt wird. In Analogie zu den Beobachtungen bei be-
stimmten Oxiden mit zweifach koordiniertem Sauerstoff ist auch hier Voraussetzung,
dass am Nachbaratom ein energetisch günstiges Akzeptororbital zur Verfügung steht, so
dass eine koordinative π-Bindung entstehen kann.

11.2.2 Peroxide

Peroxide enthalten Sauerstoff in der Oxidationsstufe –1, und zwar in Form der Ionen
[O2]2– oder [RO2]– sowie in Derivaten des Typs R–O–O–R mit kovalenten Bindungen.
Stets liegt also eine OO-Einfachbindung vor. Diese ist wegen ihrer geringen Bindungs-
enthalpie besonders reaktiv. Technisch wichtige Peroxide sind H2O2, Na2[O2], Ba[O2],
Natriumperborat (Kap. 6.9.3), Ammoniumperoxodisulfat [NH4]2[S2O8] (Kap. 12.12.6)
und Natriumpercarbonat, das in riesigen Mengen in Waschmitteln eingesetzt wird.

Ionische Peroxide29

Salzartige Peroxide sind von den Alkalimetallen sowie von Ca, Sr und Ba bekannt. Grö-
ßere Bedeutung besitzen Na2[O2] und Ba[O2]. Natriumperoxid wird technisch durch Ver-
brennung von Natrium in CO2-freier Luft bei 350–400°C im Drehrohrofen produziert,
wobei Na2O als Zwischenprodukt auftritt:

Na2[O2] ist ein hellgelbes, hygroskopisches Salz (Schmp. 675°C), das zwei Hydrate bil-
det (mit 2 und 8 H2O) und das als sehr starkes Oxidationsmittel mit oxidierbaren Stoffen
wie Schwefel, Kohle- oder Aluminiumpulver heftig reagiert. Bei Reaktion mit CO2 ent-
wickeln alle Alkaliperoxide Sauerstoff:

Na2[O2] wird als Bleichmittel in der Papierindustrie (für Altpapier) sowie in der Textilin-
dustrie eingesetzt. Bariumperoxid wird durch Erhitzen von BaO-Pulver auf 500–600°C
im Luftstrom (bei 0.2 MPa) gewonnen:

Es zersetzt sich wie Na2[O2] bei höheren Temperaturen wieder zum Oxid und O2. Daher
wird Ba[O2] in der Pyrotechnik eingesetzt, wobei es der Flamme eine grüne Farbe ver-
leiht. Bei der vorsichtigen Hydrolyse von ionischen Peroxiden erhält man H2O2 bzw. des-
sen Anion [HO2]–, da das Ion [O2]2– ein sehr starker Protonenakzeptor ist. Diese Reaktion
kann als Hydrolyse des Salzes einer starken Base (NaOH) und einer sehr schwachen
zweiprotonigen Säure (H2O2) aufgefasst werden:

29 W. Hesse, M. Jansen, W. Schnick, Progr. Solid State Chem. 1989, 19, 47; T. Bremm, M. Jansen,
Z. Anorg. Allg. Chem. 1992, 610, 64.
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Da die Zersetzung von H2O2 zu H2O und O2 von Hydroxid-Ionen katalysiert wird, muss
man dabei unter Kühlung arbeiten oder das Peroxid in verdünnte Säure eintragen.

Kovalente Peroxide
Wichtigster Vertreter der kovalenten Peroxide ist das Wasserstoffperoxid H2O2, als dessen
Derivate alle übrigen Peroxoverbindungen aufgefasst werden können. Diese Stoffklasse
wird im Abschnitt 11.3.2 behandelt. In gewisser Weise gehören auch diejenigen instabi-
len Moleküle zu den kovalenten Peroxiden, die unter dem Namen CRIEGEE-Intermediate
bekannt sind, da sie von RUDOLF CRIEGEE als Primärprodukte der Ozonolyse von Alkenen
postuliert wurden. Einfachster Vertreter ist das Formaldehydoxid H2C=O-O, dessen IR-
Spektrum in neuester Zeit gemessen wurde (Symmetrie Cs).30 Die Verbindung entsteht
bei der Reaktion von O2 mit H2CI-Radikalen, die ihrerseits durch Photolyse von Methy-
lendiiodid H2CI2 erzeugt werden.

11.2.3 Superoxide

Rubidium und Caesium verbrennen in einer Sauerstoffatmosphäre beim Druck von 0.1
MPa nicht zu Oxiden oder Peroxiden, sondern zu Verbindungen des Typs M[O2], die das
Radikal-Anion [O2]

•– enthalten. Na[O2] und K[O2] können aus den jeweiligen Peroxiden
und O2 bei hohem Druck (30 MPa) und hoher Temperatur (500°C) hergestellt werden.
Li[O2] bildet sich nur bei tiefen Temperaturen aus atomarem Li und O2 sowie aus Li2[O2]
und O3 und kann nur spektroskopisch nachgewiesen, aber nicht rein erhalten werden.

Das Superoxid-Ion (früher: Hyperoxid) entsteht in exothermer Reaktion durch Elek-
tronenanlagerung an O2, da Disauerstoff eine positive Elektronenaffinität besitzt:

Zur Bildung stabiler Superoxide bedarf es aber offenbar eines großen Kations. Außer
den Alkalimetallsuperoxiden sind auch noch Ba[O2]2, Sr[O2]2, [Me4N][O2] und komple-
xere Salze mit sehr großen Kationen bekannt.31 Die Salze Na[O2], K[O2], Rb[O2] und
Cs[O2] kristallisieren bei Raumtemperatur oder darüber in der Steinsalzstruktur (Hoch-
temperaturphase), jedoch sind die Anionen infolge freier oder gehinderter Rotation fehl-
geordnet. Bei tieferen Temperaturen werden mehrere Phasenübergänge als Folge zuneh-
mender Ordnung beobachtet, wodurch tetragonale, orthorhombische und monokline
Phasen entstehen. K[O2] löst sich in Acetonitril und Dimethylformamid (DMF) und
wird in der organischen Synthese vor allem zur Oxidation von Organoschwefelverbin-
dungen verwendet.

Superoxide sind gelbe bis orangefarbene Feststoffe mit stark oxidierenden Eigenschaf-
ten. K[O2] wird technisch durch Oxidation einer Suspension von flüssigem Kalium mit
sauerstoffangereicherter Luft hergestellt und für die Regenerierung verbrauchter Luft
verwendet,32 da K[O2] sowohl CO2 als auch H2O bindet und dabei O2 freisetzt:

30 Y.-P. Lee et al., Science 2013, 340, 174.
31 H. Seyeda, M. Jansen, J. Chem. Soc., Dalton Trans. 1998, 875.
32 Beispielsweise in U-Booten und Raumfahrzeugen.
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Superoxide sind paramagnetisch, da das Anion ein ungepaartes Elektron enthält. In Was-
ser ist [O2]

•– eine starke BRØNSTED-Base (Protonenakzeptor) und ein mittelstarkes 1-Elek-
tronen-Reduktionsmittel, wobei es in O2 übergeht. Bei der Hydrolyse reiner Superoxide
entstehen jedoch in heftiger Reaktion H2O2 bzw. das Anion [HOO]–, O2 und [OH]–:

Das bei der Hydrolyse primär gebildete radikalische Wasserstoffsuperoxid [HO2]
• ist in

Wasser eine schwache Säure (pKa = 4.8). Es lässt sich bei tiefen Temperaturen IR-spek-
troskopisch nachweisen, wenn man HI in einer O2-Matrix bei 4 K photolytisch spaltet:

Auch bei der Zersetzung von H2O2 in Gasentladungen oder auf photochemischem Wege
wurde [HO2]

• als Zwischenprodukt nachgewiesen.
Die Reduktion von O2 durch 1 Elektron unter Bildung von [O2]

•– läuft bei allen biolo-
gischen Atmungsprozessen in den Mitochondrien als Nebenreaktion ab. Aus [O2]

•– ent-
steht dann sofort [HO2]

•, das ein wirkungsvolles Oxidationsmittel für Membranlipide ist
und auch an der DNA mutagene Schäden verursacht. Daher müssen Organismen dieses
Radikal rasch abbauen. Dies geschieht durch die manganhaltige Superoxid-Dismutase,
die die Disproportionierung von [HO2]

• zu H2O2 und O2 beschleunigt.

11.2.4 Ozonide

Die Eigenschaften der Peroxide und Superoxide lassen erkennen, dass die Tendenz zur
Bildung höherer Oxide mit steigendem Kationenradius zunimmt. Mit den relativ großen
Ionen Na+, K+, Rb+, Cs+ und [Me4N]+ sind aber noch sauerstoffreichere Salze bekannt.33

Die Ozonide M[O3] enthalten das paramagnetische, gewinkelte Ion [O3]
•–, dessen unge-

paartes Elektron sich in einem antibindenden π*-Molekülorbital befindet (vgl. O3).34

Dementsprechend sind die OO-Kernabstände in den Ozoniden der Alkalimetalle mit
133.3–135.3 pm größer als beim kristallinen Ozon (127.2 pm); die OOO-Valenzwinkel
betragen 113.0–114.6°. Reine Ozonide entstehen bei der Einwirkung von O3 auf die fes-
ten Superoxide von K, Rb oder Cs, wobei die Reaktionsenthalpie durch Kühlung abge-
führt werden muss:

33 M. Jansen, H. Nuss, Z. Anorg. Allg. Chem. 2007, 633, 1307.
34 Die Elektronenaffinität von O3 beträgt 2.1 eV.
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Diese Ozonide können durch Extraktion mit flüssigem Ammoniak vom schwerlöslichen
Superoxid getrennt und anschließend kristallisiert werden. Die Ozonide der Alkali-
metalle Na bis Cs zersetzen sich in exothermer Reaktion langsam schon bei Raumtempe-
ratur, schneller beim Erwärmen auf 35–50°C zu den entsprechenden Superoxiden und O2.
Tetramethylammoniumozonid [Me4N][O3] ist thermisch etwas stabiler als die Alkali-
metallozonide. Mehr als 40 ionische Ozonide wurden hergestellt, meistens mit großen bis
sehr großen Kationen. Bezüglich kovalenter Ozonide, die durch Addition von Ozon an
Phosphonsäureester entstehen, siehe Abschnitt 11.1.1.

11.2.5 Dioxygenylverbindungen

Diese Verbindungen enthalten Sauerstoff in der Oxidationsstufe +1
2, und zwar meistens

in Form des Ions [O2]
•+, das nach der offiziellen Nomenklatur Dioxygen(1+)-Ion heißt.

Dieses Kation entsteht aus dem O2-Molekül durch Ionisierung, d.h. durch Entfernung
eines Elektrons aus dem entarteten π*-Niveau:

Wegen der großen Ionisierungsenergie kann dieser Prozess chemisch nur dann realisiert
werden, wenn der Reaktionspartner über eine extrem große Elektronenaffinität verfügt.
Ein solcher Partner ist Platinhexafluorid, das mit O2 schon bei 25°C zu dem orangefarbe-
nen, im Vakuum sublimierbaren Salz [O2][PtF6] reagiert, das mit K[PtF6] isomorph ist.

Bei dieser Reaktion oxidiert das Pt(VI) den Disauerstoff zu [O2]+ und wird dabei selbst zu
Pt(V) reduziert. Bei 450°C kann [O2][PtF6] auch direkt aus den drei Elementen herge-
stellt werden.

Ein anderer Weg zu ionischen Dioxygenylverbindungen führt über das Disauerstoffdi-
fluorid O2F2, das mit Fluorid-Ionen-Akzeptoren unter Fluorabspaltung zu [O2]+-Salzen
reagiert:

Analog reagieren PF5, AsF5 und SbF5. Man kann jedoch auch einfach ein Gemisch aus F2,
O2 und AsF5 bzw. SbF5 bestrahlen. [O2][BF4] ist mit dem orthorhombischen Nitrosylte-
trafluoroborat [NO][BF4] isomorph. Die strukturellen Ähnlichkeiten zwischen [O2]+- und
[NO]+-Salzen sind auf die vergleichbare Raumbeanspruchung der beiden Kationen zu-
rückzuführen.

Das Ion [O2]+ ist paramagnetisch, da es ein ungepaartes Elektron auf dem π*-Niveau
enthält. Das magnetische Moment von Dioxygenylsalzen setzt sich daher gegebenenfalls
aus den Einzelmomenten für das Kation und das Anion zusammen, sofern auch dieses pa-
ramagnetisch ist (z.B. [PtF6]–).

Die interessanteste Reaktion von [O2]+ ist wahrscheinlich die reversible Addition eines
Cl2-Moleküls zum planaren, trapezförmigen Kation [Cl2O2]+, isoliert in Form der para-

O (g.) [O ] (g.) + = (O ) = 1168 kJ mol2 2
+
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magnetischen, schwarzen Salze [Cl2O2][SbF6] und [Cl2O2][Sb2F11].35 Die beiden Kompo-
nenten dieses Kations sind durch eine π*-π*-Bindung miteinander verknüpft (siehe das
Molekül O8 im Abschnitt 11.1.1 und das Kation [I4]2+ im Kapitel 13.5.4).

Kovalente Dioxygenylverbindungen müssten vom Typ [O2R]• sein, wobei R eine grö-
ßere Elektronegativität als O2 besitzen muss, da es sich andernfalls um Derivate des Hy-
droperoxyradikals [HO2]

• handeln würde. Folglich kommen für R nur Fluor und eventuell
gewisse perfluorierte Substituenten in Frage (z.B. –CF3 oder –SF5). Das Radikal [O2F]•

entsteht bei der Reaktion von O2 mit Fluoratomen, die bei tiefen Temperaturen photoche-
misch aus F2 erzeugt werden können:

Dioxygenylfluorid [O2F]• wurde IR- und ESR-spektroskopisch identifiziert. Bei Tem-
peraturen, unter denen eine Diffusion möglich ist, steht [O2F]• mit seinem Dimeren, dem
Tetrasauerstoffdifluorid O4F2, im Gleichgewicht. Dieses Gemisch zersetzt sich aber all-
mählich zu O2 und O2F2. Näheres über Sauerstofffluoride im Abschnitt 11.4.

11.2.6 Vergleich der Bindungsverhältnisse in den Ionen [O2]•
+,

[O2]•
– und [O2]2–

Es ist sehr aufschlussreich, die Bindungsverhältnisse in den zweiatomigen Gruppen
[O2]+, O2, [O2]– und [O2]2– zu vergleichen, wozu man zweckmäßig, die verschiedenen ex-
perimentell zugänglichen Bindungseigenschaften betrachtet. In Tabelle 11.3 sind die
an entsprechenden Verbindungen ermittelten Kernabstände, Valenzkraftkonstanten und
Dissoziationsenthalpien angegeben. Alle Werte zeigen, dass die OO-Bindung beim Über-
gang vom [O2]+ zum [O2]2– stark geschwächt wird. Das ergibt sich zwanglos aus der Mo-
lekülorbital-Analyse dieser Moleküle nach dem im Kapitel 2.4.3 angegebenen Schema.

Tab. 11.3 Bindungseigenschaften der OO-Bindungen in den zweiatomigen Molekülen und Ionen
[O2]+, O2, [O2]– und [O2]2–. Mit zunehmender Besetzung des antibindenen 1πg-Niveaus mit Valen-
zelektronen wird die kovalente Bindung immer schwächer.

35 T. Drews, W. Koch, K. Seppelt, J. Am. Chem. Soc. 1999, 121, 4379.

Zahl der π*-
Elektronen

Kernabstand
(pm)

Kraftkonstante
(N cm–1)

Dissoziationsenthalpie
D0

0 (kJ mol–1)

[O2]+ (g.) 1 111.6 16.5 643

O2 (g.) 2 120.7 11.4 495

[O2]– (g.) 3 135 5.4 395

[O2]2– (Na2O2) 4 149 2.8 –

O + O F2 2 2

O F4 2

2 O + 2 F2
�

2 [O F]2
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Alle vier Spezies unterscheiden sich nur in der Zahl der Elektronen auf dem zweifach ent-
arteten π*-Niveau, und zwar nimmt diese Zahl von 1 beim [O2]+ in der Reihe zum [O2]2–

um je eins zu. Die Besetzung aller stabileren Molekülorbitale bleibt zwar unverändert, für
eine genauere Diskussion muss aber berücksichtigt werden, dass die Aufspaltung der
Atomorbitale in Molekülorbitale vom Grad der Überlappung und damit vom Kernab-
stand und der Ionenladung abhängt. Das Schema kann daher nur qualitativ für alle vier
Spezies gültig sein. Hinzu kommt, dass das Ion [O2]2– in isolierter Form nicht existiert, da
es bezüglich einer Dissoziation in [O2]– und e– instabil ist. Seine Eigenschaften können
daher nur an entsprechenden Verbindungen ermittelt werden, bei denen aber meistens un-
klar ist, wie groß die Ladung auf dem Anion tatsächlich ist.

11.3 Hydride des Sauerstoffs und
Peroxoverbindungen

11.3.1 Allgemeines

Wasser ist wahrscheinlich die wichtigste Verbindung auf der Erde.36 Seine physikalischen
und chemischen Eigenschaften wurden bereits beim Wasserstoff (Kap. 5) sowie im Ka-
pitel 2.4.7 (Bindungsverhältnisse) beschrieben. Von großer Bedeutung ist außer H2O des-
sen Homologes H2O2. Beide Verbindungen sind die einzigen binären Sauerstoffhydride,
die in reiner Form hergestellt werden können. Die sauerstoffreicheren Hydride H2On mit
n = 3 und 4 wurden in der Gasphase und in verdünnten Lösungen spektroskopisch nach-
gewiesen (IR-, MW- und 1H-NMR-Spektroskopie). Sie entstehen bei der Zersetzung von
H2O2 in einer Glimmentladung (H2O2 → H• + [HO2]

•; 2 [HO2]
• → H2O4; H2O2 → 2 [OH]•;

[OH]• + [HO2]
• → H2O3). Lösungen von H2O3 können auch aus Ozon und Anthrahydro-

chinon in Analogie zur technischen Synthese von H2O2 (siehe unten) erhalten werden.
Die Instabilität von H2O3 und H2O4 bei Raumtemperatur entspricht den thermodynami-
schen Überlegungen zur Beständigkeit von längeren Sauerstoffketten (Kap. 4.2.3). Auch
H2O2 ist bereits eine nur metastabile Verbindung, die sich bei 25°C langsam, aber bei An-
wesenheit von Katalysatoren rasch in exothermer Reaktion zu H2O und O2 zersetzt. Von
H2O2 und H2O3 leitet sich aber eine größere Zahl kovalenter Di- und Trioxide R–On–R
mit n = 2 bzw. 3 ab, die etwas beständiger sind.

Die Radikale [HOn]
• mit n = 1 und 2 sind als Reaktionszwischenprodukte von Be-

deutung. Sie wurden mit der Matrix-Technik isoliert und durch IR-, ESR- und UV-
Spektren charakterisiert. Beide Hydride entstehen unter anderem bei der Verbrennung
von Knallgas sowie bei atmosphärischen Reaktionen; das Hydroperoxyradikal [HO2]

•

tritt auch bei der Hydrolyse von Superoxiden als Zwischenprodukt auf (Kap. 11.2.3). In
wässriger Lösung disproportioniert es aber rasch in bimolekularer Reaktion zu H2O2

und O2.

36 Der menschliche Körper besteht je nach Alter aus 65–70% H2O. Auch unsere Nahrung enthält
reichlich Wasser wie folgende Zahlen zeigen: Mageres Fleisch 76%, Fisch 81%, Tomaten 74%,
Gemüse ca. 88%, Früchte ca. 80%.
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11.3.2 Wasser37

Wasser steht auf der Erde als Rohstoff zwar in unbegrenzter Menge zur Verfügung, 97%
davon liegen aber als Salzwasser in den Meeren vor. Von den restlichen 3% ist der weit-
aus größte Teil in den arktischen und antarktischen Eiskappen sowie in Gletschern gebun-
den. Das natürliche Wasser in Flüssen, Seen und im Untergrund muss in der Regel vor
seiner Verwendung als Trinkwasser oder für industrielle Zwecke gereinigt werden. In
Deutschland beträgt die Förderung von Wasser für alle Zwecke größenordnungsmäßig
5·1010 m3 a–1. Verwendet werden Grundwasser (einschließlich Uferfiltrat), Quellwasser
und Oberflächenwasser (z.B. Talsperrenwasser). In anderen Ländern wird auch Meer-
und Brackwasser zu Trinkwasser aufbereitet, beispielsweise durch Entsalzung mittels
Umkehrosmose (in Saudi-Arabien, USA, China; weltweit über 13000 Anlagen).38 Am-
monium-, Nitrit- und Nitrat-Ionen gelten als anthropogene Verunreinigungen im Grund-
wasser.

Ein wichtiger erster Schritt bei der Aufbereitung von Süßwasser ist die Entkeimung
und Oxidation organischer Verbindungen, wozu entweder Cl2, O3 oder ClO2 verwendet
werden. Dabei werden gleichzeitig Eisen(II)- und Mangan(II)-Ionen in höhere Oxida-
tionsstufen überführt, was die Ausflockung dieser Elemente in Form von Hydroxiden be-
günstigt. Chlor erzeugt allerdings unerwünschte organische Chlorverbindungen, weswe-
gen viele Städte inzwischen Ozon oder Chlordioxid verwenden. Nach der Oxidation wird
das Wasser durch physikalische Methoden (Flockung, Sedimentation, Filtration, Aktiv-
kohle-Behandlung) weiter gereinigt.37 Enthält das Rohwasser zu viel gelöste Hydrogen-
carbonate (hartes Wasser), wird das [HCO3]–-Ion mit einer Aufschlämmung von Calci-
umhydroxid (Kalkmilch) als unlösliches Carbonat ausgefällt:

Demineralisiertes Wasser erhält man aus Trinkwasser durch Ionenaustausch an einem
wasserunlöslichen Polymer (z.B. Polystyrol, PS), das an seiner Oberfläche geeignete
funktionelle Gruppen trägt. Das Wasser fließt nacheinander durch einen Kationenaustau-
scher und einen Anionenaustauscher, in denen folgende Reaktionen ablaufen:

Wenn die Kapazität der Austauscher erschöpft ist, wird der Kationenaustauscher mit
Salzsäure und der Anionenaustauscher mit Natronlauge regeneriert:

37 Karl Höll, Wasser (Herausg. A. Grohmann), 8. Auflage, de Gruyter, Berlin, 2002.
38 Dazu wird das Salzwasser entweder unter vermindertem Druck verdampft und anschließend kon-

densiert oder der umgekehrten Osmose unterworfen; K. H. Büchel, H.-H. Moretto, P. Woditsch,
Industrielle Anorganische Chemie, Wiley-VCH, Weinheim, 1999, Kap. 1.1.

Kationenaustausch: [H O] [PS SO ] + Na Na [PS SO ] + [H O]3
+ + +

3 3
+

3
� �

Anionenaustausch: [PS NMe ] [OH] + Cl [PS NMe ] Cl + [OH]3
+

3
+� � � �

Folgereaktion: [H O] + [OH] 2 H O3
+

2
�

Na [PS SO ] + HCl(aq) [H O] [PS SO ] + NaCl+
3 3

�

3
+ �

[PS NMe ] Cl + NaOH [PS NMe ] [OH] + NaCl3
+

3
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Man erzielt Restgehalte von 0.02 g Salz pro Liter (Überprüfung durch Messung der elektri-
schen Leitfähigkeit). Eine weitere Reinigung kann durch Destillation oder Umkehros-
mose erfolgen.37 Zur Gewinnung von völlig reinem und luftfreiem Wasser im Labor wird
es in einer Quarzapparatur zweimal destilliert.

Die molekulare Struktur von Eis, Wasser und Wasserdampf sowie die Lösungsmittel-
eigenschaften von Wasser wurden bereits im Kapitel 5.6.4 (Wasserstoffbrückenbindung)
erläutert. Hervorzuheben ist die außergewöhnlich starke Solvatation von Ionen in flüssi-
gem Wasser, die auf das Dipolmoment und die geringe Größe des H2O-Moleküls zurück-
zuführen ist. Das H2O-Molekül ist außerdem wegen der hohen OH-Bindungsenergie
extrem robust und wird bei 25°C nur von den stärksten Reduktionsmitteln (z.B. Alkali-
metalle) und Oxidationsmitteln (z.B. F2) angegriffen.

Im überkritischen Zustand, d.h. bei Temperaturen oberhalb von 374°C und Drücken
>22 MPa, sind die Lösungsmitteleigenschaften von Wasser von denen bei Normalbedin-
gungen ganz verschieden. Die Dichte beträgt dann weniger als 0.322 g cm–3, und daher ist
die Polarität des Mediums viel geringer. Folglich nimmt die Löslichkeit polarer und ioni-
scher Substanzen stark ab, während die unpolarer Stoffe stark zunimmt.39

11.3.3 Wasserstoffperoxid H2O2

Herstellung
Wasserstoffperoxid ist eine der wichtigsten Verbindungen der chemischen Industrie.
Es wird technisch in großem Umfang als wässrige Lösung mit Konzentrationen zwischen
35 und 85% produziert. Die Weltjahresproduktion beträgt ca. 2.2·106 t H2O2. Die Syn-
these erfolgt hauptsächlich nach dem Anthrachinon-Verfahren, das auf der Autoxidation
eines substituierten Anthrahydrochinons durch Luftsauerstoff beruht (AO-Verfahren;
R = Ethyl, t-Butyl oder t-Amyl):40

Diese mehrstufige Reaktion verläuft nach einem Radikalketten-Mechanismus. In einem
kontinuierlich geführten Kreisprozess wird das Chinon anschließend katalytisch wieder
zum Hydrochinon hydriert, wozu man elementaren Wasserstoff (4 bar) verwendet, der an
metallischem Ni oder Pd bei 40°C aktiviert wird. Diese Reaktionen spielen sich in einem
organischen Lösungsmittelgemisch ab, das in Wasser unlöslich ist und aus dem das H2O2

durch Gegenstromverteilung mit Wasser extrahiert wird. Da das Chinon im Kreislauf ge-
führt wird, hat man es also mit einer Synthese von H2O2 aus den Elementen O2 und H2 zu
tun:

39 H. Weingärtner, E. U. Franck, Angew. Chem. 2005, 117, 2730. D. Bröll, et al., Angew. Chem.
1999, 111, 3180.

40 J. M. Campos-Martin, G. Blanco-Brieva, J. L. G. Fierro, Angew. Chem. 2006, 118, 7116. H. Of-
fermanns, G. Dittrich, N. Steiner, Chemie unserer Zeit 2000, 34, 150.
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Technisch hergestelltes Wasserstoffperoxid enthält immer Spuren von Stabilisatoren
(100–1000 ppm; Natriumdiphosphat, Natriumstannat oder organische Chelatliganden),
um die spontane Zersetzung zu H2O und O2 zu unterdrücken.

Wasserstoffperoxid wird in nahezu allen Industriezweigen verwendet,40 hauptsächlich
jedoch zum Bleichen von Zellstoff, Textilien, Federn, Haaren, Stroh und Papier ein-
schließlich Altpapier, zum Aufhellen von Furnierhölzern, zur Trink- und Brauchwasser-
aufbereitung, zur Abwasserklärung und oxidativen Beseitigung von Industrieabfällen,
zur Herstellung von Perborat, Percarbonat und organischen Peroxiden (siehe unten) sowie
für zahlreiche katalytische Oxidationen organischer Verbindungen wie Propylen zu Pro-
pylenoxid.41 Das in Waschmitteln eingesetzte Natriumpercarbonat ist kein Salz der
Perkohlensäure sondern ein Addukt der Zusammensetzung Na2[CO3]·1.5 H2O2, das
direkt aus diesen Komponenten hergestellt wird. Da in Deutschland im Jahr 2001 mehr
als 600000 Tonnen Waschmittel verbraucht wurden, die 10–20% Percarbonat enthiel-
ten, erkennt man sofort die Bedeutung von Wasserstoffperoxid. In der leicht alkalischen
Waschlauge liegt H2O2 als Monoanion [HOO]– vor, das mit dem in Waschmitteln
vorhandenen Tetraacetylethylendiamin Ac2N–CH2–CH2–NAc2 (EDTA) zu Peressigsäure
CH3C(=O)OOH reagiert, die schon bei 40°C die Schmutz- und Farbstoffe der Wäsche
oxidiert und somit als Bleichmittel wirkt.42

Eigenschaften und Struktur von H2O2

Reines H2O2 kann aus hochprozentigen Mischungen durch fraktionierte Kristallisation
erhalten werden. Es kristallisiert in farblosen Nadeln, die bei –0.9°C schmelzen. Flüssi-
ges H2O2 ist fast farblos, in dicker Schicht aber blau und wegen sehr starker Assoziation
über Wasserstoffbrücken eine sirupartige Flüssigkeit, die erst bei 150°C siedet. Wasser-
freies H2O2 wird am besten unter Kühlung in paraffinierten Flaschen oder in Gefäßen aus
Polyethylen aufbewahrt. Die Zersetzung zu H2O und O2 wird schon durch Spuren von
Schwermetall-Ionen43 sowie durch Pt, MnO2 und vor allem durch alkalisch reagierende
Stoffe katalysiert:

Diese Reaktion läuft nach einem radikalischen Mechanismus ab, wobei [HO]• und [HO2]
•

als Zwischenprodukte auftreten.
Das Molekül H2O2 hat die Symmetrie C2 (Abb. 11.4), d.h. es liegt eine Kette aus vier

Atomen vor. Der Diederwinkel τ beträgt beim gasförmigen Molekül 112°.44 Dieser Wert

41 G. Strukul (Herausg.), Catalytic Oxidations with Hydrogen Peroxide as Oxidant, Kluwer, Dord-
recht, 1992. R. Noyori, M. Aoki, K. Sato, Chem. Commun. 2003, 1977.

42 S. Glathe, D. Schermer, Chemie unserer Zeit 2003, 37, 336.
43 Beispielsweise reduziert Fe2+ in der so genannten FENTON-Reaktion das H2O2 zu [OH]– und [HO]•.

Letzteres reagiert mit weiterem H2O2 zu H2O und [HO2]
•. Das HO2-Radikal reduziert Fe3+ wieder

zu Fe2+ und geht dabei in O2 und H+ über. Mit bestimmten Chelatliganden am Eisenatom treten
dabei auch Hydroxo- und Oxokomplexe von Fe4+ auf; D. Meyerstein et al., Chem. Eur. J. 2009,
15, 8303.

44 J. A. Dobado, J. M. Molina, D. P. Olea, J. Mol. Struct. (Theochem) 1998, 433, 181. L. Margules,
J. Domaison, J. E. Boggs, J. Mol. Struct. (Theochem) 2000, 500, 245.

H O H O + O = 100.4 kJ mol2 2 2 2 298
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ist das Resultat von zwei Effekten. Zum einen stoßen sich die nichtbindenden p-Elektro-
nenpaare an den beiden O-Atomen ab. Diese Wechselwirkung ist am stärksten bei Die-
derwinkeln von 0° und 180° und wird minimal bei τ = 90°. Zum anderen stoßen sich die
beiden H-Atome ab, die wegen der Elektronegativitätsdifferenz zwischen Sauerstoff (3.5)
und Wasserstoff (2.2) positiv geladen sind. Diese Wechselwirkung ist minimal bei τ =
180° und maximal bei τ = 0°. Als Kompromiss zwischen den zwei Effekten ergibt sich der
Torsionswinkel von 112°.45 Bei der Rotation einer OH-Gruppe um die OO-Verbindungs-
linie ist bei τ = 180° eine Potentialschwelle von nur 4.6 kJ mol–1 zu überwinden (trans-
Barriere). Die cis-Barriere ist wegen der zusätzlichen H···H-Abstoßung mit 30.7 kJ mol–1

wesentlich höher. Das H2O2-Molekül ist wegen seiner niedrigen Symmetrie chiral. Die
beiden Enantiomere unterscheiden sich nur durch das Vorzeichen des Torsionswinkels,
der +112° oder –112° (gleich +248°) betragen kann. Man spricht in diesem Fall von he-
licaler Chiralität. Ein positiver Winkel liegt vor, wenn man das näher am Betrachter lie-
gende H-Atom im Uhrzeigersinn um die OO-Achse drehen muss, um es bei τ = 0 in eine
Ebene mit den übrigen Atomen zu bringen (rechtsdrehende Helix). Im kristallinen H2O2

beträgt der Torsionswinkel wegen der intermolekularen H-Brückenbindungen 120.5° (bei
110 K). Enantiomere haben grundsätzlich die gleiche Bildungsenthalpie.

Die auf die hohe Elektronendichte an den O-Atomen zurückzuführende geringe Bin-
dungsenthalpie der OO-Bindung ist für die Neigung von H2O2 zu radikalischen Reaktio-
nen verantwortlich. Auch durch Photolyse von H2O2 erhält man OH-Radikale. Außerdem
reagiert H2O2 aber auch als Nukleophil, das mit LEWIS-Säuren wie Fe2+ Addukte bildet.

Reaktionen von H2O2
46

In verdünnter wässriger Lösung ist H2O2 teilweise in Ionen dissoziiert:

Die Dissoziationskonstante von H2O hat dagegen den Wert 1.8·10–16 mol L–1, d.h. H2O2

ist in Wasser eine sehr schwache Säure. Alkalische H2O2-Lösungen enthalten daher ne-
ben [OH]–-Ionen auch das Ion [HO2]–. Solche Lösungen entstehen bei der Hydrolyse von
Na2[O2] oder K[O2] (Kap. 11.2), jedoch sind derartige Lösungen instabil. Das Anion
[HO2]– ist ein starkes Nukleophil, das beispielsweise SO2 angreift und zu Hydrogensulfat
oxidiert:

45 Bei gasförmigen Derivaten des H2O2 beobachtet man z.T. ähnliche, teilweise aber auch wesent-
lich größere Torsionswinkel. Beispiele sind: MeOOMe 119°, F5SOOSF5 129°, Me3SiOOSiMe3

143°.
46 D. T. Sawyer, Encycl. Inorg. Chem. 1994, 6, 2947.
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Abb. 11.4 Struktur des Moleküls H2O2 in der Gasphase (Symmetrie C2). Im Kristall sind die geo-
metrischen Daten wegen intermolekularer Wasserstoffbrücken-Bindungen etwas anders.
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Am stabilsten ist H2O2 im sauren Bereich (pH < 4), aber sowohl in saurer als auch in al-
kalischer wässriger Lösung ist H2O2 ein starkes Oxidationsmittel. Der Sauerstoff wird da-
bei zur Oxidationsstufe –2 reduziert:

H2O2 oxidiert z.B. I– zu I2, H2S zu Schwefel, SO2 zu [SO4]2–, [NO2]– zu [NO3]–, As2O3 zu
[AsO4]3–, Cr(III)-Salze zu Chromat(VI) und Fe(II) zu Fe(III). Die Oxidation nichtmetal-
lischer Substrate wird durch 1-Elektronen-Katalysatoren beschleunigt, gewöhnlich Eisen-
oder Kupfer-Ionen, die spurenweise meist zugegen sind. Gegenüber sehr starken Oxida-
tionsmitteln wirkt H2O2 reduzierend:

Dies gilt z.B. gegenüber [MnO4]–, Cl2, Ce(IV)-Salzen und O3. Permanganat-Ionen wer-
den in saurer Lösung zu Mn2+ reduziert, was zur titrimetrischen Bestimmung wässriger
H2O2-Lösungen ausgenutzt wird. Durch Verwendung von H2

18O2 konnte gezeigt werden,
dass der bei der Oxidation von H2O2 entstehende Sauerstoff quantitativ aus dem H2O2

stammt. Dies zeigt, dass die OO-Bindung bei der Oxidation erhalten bleibt, da andern-
falls ein Isotopenaustausch mit dem Lösungsmittel H2O eintreten würde. Das Gleiche gilt
für die durch FeCl3 katalysierte Zersetzung von H2O2, bei der ein Isotopenaustausch
ebenfalls ausbleibt und für die daher folgender Mechanismus angenommen wird:

Es findet also eine konzertierte Übertragung der zwei H-Atome eines H2O2-Moleküls auf
das „Addukt“ aus H2O2 und FeCl3 statt, bei dem es sich um einen Hydroxokomplex von
Fe(V) handelt. Wegen der bei der Zersetzung frei werdenden Energie erwärmt sich die
Lösung und daher beschleunigt sich die Reaktion von selbst. Aus diesem Grunde kann
es bei konzentrierten H2O2-Lösungen zu einer explosionsartigen Reaktion kommen.47

Im Körper von Säugetieren sorgt das Enzym Katalase für die Zersetzung von Wasser-
stoffperoxid, das durch Reduktion von O2 entstanden ist (Abschnitt 11.1.1). Als Inhibito-
ren, d.h. negative Katalysatoren der Zersetzungsreaktion wirken Diphosphat-Ionen und
verschiedene organische Säuren, die Metall-Ionen komplexieren. Solche Stoffe werden
den handelsüblichen H2O2-Lösungen in geringer Konzentration zur Stabilisierung zuge-
setzt.

Peroxoborate enthalten das cyclische Anion

47 Die bei der kontrollierten Zersetzung von hochkonzentriertem H2O2 frei werdende Energie und
die damit verbundene Wasserdampf- und Sauerstoffentwicklung werden zum Antrieb von Torpe-
dos und Raketen genutzt.

H O + 2 2 [OH]2 2 e� �

H O O + 2 H + 22 2 2
+ e�

H O + FeCl [FeCl (OH) ]2 2 3 3 2
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das als Natriumsalz in erheblichen Mengen produziert wird, um es Waschmitteln als
Bleichmittel zuzusetzen, obwohl in Deutschland heute überwiegend Percarbonat ver-
wendet wird. Die Synthese erfolgt aus Natriumtetraborat (z. B Kernit) und H2O2 bei
20–30°C, wobei das technisch als Natriumperborat-Tetrahydrat bezeichnete Salz
Na2[B2(O2)2(OH)4] auskristallisiert. Von Bedeutung ist außerdem das unter den Handels-
namen Caroat und Oxone vertriebene Tripelsalz 2K[HSO5]·K[HSO4]·K2[SO4], das durch
Vermischen von H2O2 (85%ig) mit rauchender Schwefelsäure (Oleum, 57–74% freies
SO3) bei 8°C und anschließende Neutralisation mit Kalilauge oder K2[CO3] herge-
stellt wird. Oxone ist ein wichtiges Oxidationsmittel in der organische Synthese,48

das auch zum Bleichen von Fasern in saurer Lösung eingesetzt wird. Es enthält das
Anion [HOOSO3]– der Peroxomonoschwefelsäure. Durch Reaktion von konzentrierten
H2O2-Lösungen mit P4O10 erhält man Monoperoxophosphorsäure H3PO5.

Aus Wasserstoffperoxid werden sehr viele der als Polymerisationsinitiatoren verwende-
ten organischen Peroxide hergestellt; außerdem auch großtechnisch bedeutsame Zwischen-
produkte wie Peroxocarbonsäuren, die z.B. für Epoxidationen eingesetzt werden. In was-
serfreien Medien ist die Reaktivität von H2O2 von der in Wasser deutlich verschieden.46

11.3.4 Das Hydroxylradikal OH•

Hydroxylradikale spielen eine äußerst wichtige Rolle als Reaktionszwischenprodukte bei
Verbrennungsreaktionen sowie in der Troposphäre, wo sie dafür sorgen, dass bestimmte
Spurengase wie CO und CH4 oxidiert und damit wasserlöslich werden, sodass sie vom
Regen ausgewaschen werden können. Auch im menschlichen Körper entstehen in gerin-
ger Konzentration Hydroxylradikale, und zwar durch stufenweise Reduktion von O2

im Rahmen des Atmungsprozesses. Durch Reaktion von OH• mit der DNA werden dann
verschiedene Folgeprodukte gebildet, von denen einige mutagen sind, weswegen die
menschliche Nahrung auch Radikalfänger enthalten sollte wie etwa Glutathion, Caroti-
noide, Polyphenole sowie die Vitamine A, C und E (Antioxidantien).11 Der größte Teil
des bei der Atmung verbrauchten O2 wird jedoch nach Koordination an die Eisen- oder
Kupferionen entsprechender Enzyme direkt zu H2O reduziert, wobei keine freien Radi-
kale auftreten (4-Elektronen-Reduktion).49

Die homolytische Dissoziation von H2O in H• und OH• erfordert 498 kJ mol–1 und ist
daher keine geeignete Reaktion zur Erzeugung von OH-Radikalen. Durch Photolyse von
O3 entstehen aber in der Atmosphäre je nach Wellenlänge der einfallenden Strahlung ent-
weder O-Atome im Grundzustand 3P oder im elektronisch angeregten 1D-Zustand:

Die angeregten O-Atome, die eine Lebensdauer von ca. 150 s haben, reagieren mit Was-
serdampf nach:

48 V. Jadhav, M. Y. Park, Y. H. Kim, Chem. Peroxides 2006, 2, 1001.
49 J. P. Klinman, Acc Chem. Res. 2007, 40, 325.
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Auf diese Weise werden verhältnismäßig hohe Radikal-Konzentrationen von einigen 107

Molekülen cm–3 in der durch die Sonne beschienenen Troposphäre erreicht.50 Eine wei-
tere wichtige Quelle für OH-Radikale in der unteren Atmosphäre ist die photochemische
Zersetzung von HNO2, das aus Nitrat-haltigen landwirtschaftlichen Böden entweicht,
wo Bakterien das Nitrat zu Nitrit reduzieren, das bei sauren pH-Werten Salpetrige Säure
bildet.51

Der wichtigste Reaktionspartner für die OH-Radikale in der Troposphäre ist CO, das in
riesigen Mengen in die Atmosphäre gelangt und dort von OH• zu CO2 oxidiert wird, wo-
bei H-Atome entstehen, die nun mit Disauerstoff zu HO2-Radikalen reagieren:

HO2-Radikale oxidieren NO zu NO2, wodurch wieder OH-Radikale gebildet werden. Tat-
sächlich sind fast alle Reaktionen von OH• Radikalkettenreaktionen, bei denen am Ende
wieder OH• entsteht. Senken für diese Radikale, d.h. Prozesse zur Entfernung von OH•,
sind die Reaktionen mit NO2, die zu HNO3 führt, mit SO2, das über HOSO2

• zu Schwe-
felsäure oxidiert wird und mit H2S, das zu HS-Radikalen oxidiert wird, die mit O2 letzt-
lich zu SO2 reagieren. Methan wird von OH• zu Methylradikalen (und H2O) abgebaut, die
dann von O2 über mehrere Zwischenstufen zu Formaldehyd oxidiert werden. Da die ge-
nannten Oxidationsprodukte von CO, NO SO2, H2S und CH4 in Wasser leicht löslich sind,
werden sie mit dem Regen aus der Atmosphäre ausgewaschen. Man schätzt, dass jährlich
3·109 t CO, 0.5·109 t CH4 und ebenso viel Isopren in der Atmosphäre oxidiert werden. Hy-
droxylradikale bewirken daher eine Selbstreinigung der Atmosphäre im Bereich der Tro-
posphäre (bis 12 km Höhe), und zwar besonders in den Tropenregionen, wo die Sonnen-
einstrahlung am intensivsten und die Radikalkonzentration damit am höchsten ist.52 Sind
keine Reduktionsmittel vorhanden, disproportioniert das Hydroperoxyl-Radikal HO2

• in
einer spinerlaubten bimolekularen „Selbstreaktion“ zu H2O2 und 3O2.

In wässriger Lösung können OH-Radikale durch Radiolyse von H2O in Gegenwart von
N2O erzeugt werden:

Außerdem entstehen Hydroxylradikale bei der Bestrahlung von wässrigen Anionen wie
Nitrit, Nitrat, Sulfat, Peroxodisulfat und Dithionat, und zwar durch Abspaltung von O-
und dessen Protonierung durch [H3O]+.53

50 D. Möller, Luft: Chemie, Physik, Biologie, Reinhaltung, Recht, de Gruyter, Berlin, 2003,
S. 286–324.

51 H. Su et al., Science 2011, 333, 1616.
52 D. H. Einhalt, Phys. Chem. Chem. Phys. 1999, 1, 5401. Siehe auch das Themenheft in Chem. Rev.

2003, 103, Heft 12. A. Wahner, G. K. Moortgat, Chemie unserer Zeit 2007, 41, 192.
53 H. Herrmann, Phys. Chem. Chem. Phys. 2007, 9, 3935.
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11.4 Fluoride des Sauerstoffs

11.4.1 Allgemeines

In Analogie zu den Hydriden bildet Sauerstoff Fluoride der Typen [OnF]• und OnF2. In die-
sen Verbindungen sind die O-Atome jedoch positiv polarisiert, und die Oxidationsstufe
des Sauerstoffs ist größer als Null. Daher sind diese Verbindungen keine Fluoroxide. Wie
ein Vergleich der Bindungsverhältnisse zeigt, ist die Analogie zu den Hydriden formaler
Natur. Es existiert aber auch die gemischte Verbindung HOF.

Die Radikale [OnF]• sind nur mit n = 1 und 2 bekannt. Beide Verbindungen sind insta-
bil. Fluoride vom Typ OnF2 wurden mit n = 1, 2 und 4 synthetisiert. Die in der älteren
Literatur beschriebene Verbindung O3F2 hat sich als ein Gemisch von O2F2 und O4F2

herausgestellt, jedoch wurde die analoge Verbindung (CF3)2O3 in reiner Form hergestellt
und strukturell charakterisiert. Mit Ausnahme von OF2 sind alle Sauerstofffluoride im
Hinblick auf einen Zerfall in die Elemente thermodynamisch instabil.

11.4.2 Sauerstoffdifluorid OF2

Sauerstoffdifluorid kann man durch Einleiten von elementarem Fluor in 2%ige Natron-
lauge (0.5 M) herstellen:

Die Ausbeute an OF2 beträgt maximal 80%, da ein Teil des OF2 durch Hydrolyse verlo-
rengeht:

Ausbeuten bis zu 80% erreicht man auch bei der Reaktion von F2 mit feuchtem KF oder
CsF. Ein weiteres Verfahren zur Herstellung von OF2 ist die Elektrolyse einer wässrigen
KHF2-Lösung. Alle diese Reaktionen laufen wahrscheinlich über die intermediäre Bil-
dung von HOF, das bei der Reaktion von F2 mit Eiswasser entsteht und in Form farbloser
Kristalle isoliert werden konnte (Schmp. –117°C). Bei 25°C ist HOF nicht stabil. Das
Molekül enthält formal Sauerstoff der Oxidationsstufe 0, sodass man die Verbindung
Hydroxylfluorid nennen sollte. In der Literatur wird aber der zum HOCl analoge Name
Hypofluorige Säure bevorzugt. HOF reagiert mit F2 zu OF2 und HF, mit H2O zu H2O2 und
HF und mit wässriger Iodidlösung zu [I3]–, [OH]– und F–.

OF2 ist ein farbloses, giftiges Gas (Sdp. –145°C). Seine Standardbildungsenthalpie bei
25°C beträgt etwa –17 kJ mol–1. Das OF2-Molekül ist gewinkelt (Symmetrie C2v), der Va-
lenzwinkel beträgt 103.3°. OF2 ist ein wesentlich stärkeres Oxidations- und Fluorierungs-
mittel als elementares Fluor (!), es ist aber weniger reaktiv als F2. Mit Halogenwasserstof-
fen HX reagiert es in wässriger Lösung nach folgender Gleichung:

Viele Nichtmetalle werden von OF2 beim Erwärmen oxidiert bzw. fluoriert. Wasserdampf
reagiert mit OF2 bei Zündung explosionsartig zu O2 und HF; zwischen H2S und OF2 er-
folgt schon bei Raumtemperatur Explosion. Krypton und Xenon reagieren mit OF2 bei
25°C im Sonnenlicht zu den entsprechenden Edelgasdifluoriden.

2 F + 2 NaOH OF + H O + 2 NaF2 2 2

OF + 2 [OH] O + 2 F + H O2 2 2
� �
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Reines OF2 ist nicht explosiv, sondern zersetzt sich beim Erwärmen auf 200–250°C so-
wie beim Belichten zu O2 und F2. Durch UV-Photolyse von OF2 in einer N2-Matrix bei 4 K
kann man das Radikal [OF]• erzeugen, das sich IR-spektroskopisch nachweisen lässt:

Das Radikal [OF]• entsteht auch bei der Reaktion von Fluoratomen mit N2O, wozu man
ein Gemisch von OF2 und N2O in N2-Matrix photolysiert:

Beim Aufwärmen des Kondensates rekombinieren die OF-Radikale hauptsächlich zu O2F2.

11.4.3 Disauerstoffdifluorid O2F2

O2F2 stellt man am besten aus einem gasförmigen Gemisch von O2 und F2 her, das bei 77
bis 90 K und einem Druck von 10–20 hPa einer Hochspannungsglimmentladung ausge-
setzt oder in einem Nickelrohr auf 600–800°C erhitzt wird. Außerdem bildet sich O2F2

neben OF2 bei der UV-Photolyse von O3/F2-Gemischen bei 120 bis 195 K über primär ge-
bildete Fluoratome:

Reines O2F2 ist eine gelbe Substanz (Schmp. –154°C), die sich in CClF3 mit gelber Farbe
löst. Die Verbindung zersetzt sich bereits bei –50°C in schwach exothermer Reaktion in
die Elemente, wobei [O2F]• als Zwischenprodukt auftritt. Die Struktur des gasförmigen
O2F2-Moleküls, die durch Mikrowellenspektoskopie ermittelt wurde, entspricht der von
H2O2 (Abb. 11.4). Die Symmetrie ist in beiden Fällen C2, die Valenzwinkel betragen beim
O2F2 109.2° und der Torsionswinkel τ = 88.1°. Die Dissoziationsenergie der OO-Bindung
wurde zu 193 kJ mol–1 berechnet, aber die der OF-Bindung beträgt nur 82 kJ mol–1. Die
trans-Rotationsbarriere ist mit 81 kJ mol–1 relativ hoch, was auf die Hyperkonjugation
zwischen den O-Atomen und den OF-Bindungen zurückzuführen ist (siehe unten).

O2F2 ist ein starkes Fluorierungs- und Oxidationsmittel. Es oxidiert Cl2 zu ClF und
ClF3, während H2S in SF6 überführt wird. Mit elementarem Schwefel tritt selbst bei
–180°C Explosion ein. Mit Fluorid-Ionen-Akzeptoren reagiert O2F2 zu Dioxygenylsalzen
(Kap. 11.2.5).

11.5 Bindungsverhältnisse in den Hydriden
und Fluoriden des Sauerstoffs

Die Bindungsverhältnisse in einigen Fluoriden des Sauerstoffs weisen Besonderheiten
auf, die vor allem bei einem Vergleich mit den analogen Hydriden zu Tage treten. In Ta-
belle 11.4 sind die Kernabstände und Valenzkraftkonstanten der betreffenden Verbindun-
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gen zusammengestellt. Ein Vergleich dieser Werte zeigt, dass in allen Hydriden normale
OH-Einfachbindungen vorliegen. Deren OH-Dissoziationsenthalpien sind allerdings
sehr verschieden, wie folgende Werte zeigen (bei 25°C in kJ mol–1):

[OH]•: 429 H2O: 497 H2O2: 363

Der deutlich niedrigere Wert beim H2O2 ist auf die Stabilisierung des Radikals [HO2]
•

durch eine 3-Elektronen-OO-π-Bindung zurückzuführen, was auch an dem verglichen
mit H2O2 kleineren OO-Kernabstand abzulesen ist (Tab. 11.4). Tatsächlich liegt dieser
Kernabstand gerade zwischen denen von O2 (Doppelbindung) und H2O2 (Einfachbin-
dung). Auch die Valenzkraftkonstanten ƒr belegen diesen Trend.

Tab. 11.4 Vergleich der Kernabstände d (pm) und Valenzkraftkonstanten fr (N cm–1) der kovalenten
Bindungen in den Hydriden und Fluoriden des Sauerstoffs (Moleküle und Radikale).

Bei den Fluoriden beobachtet man dagegen interessante Anomalien. Die OF-Bindung im
Radikal [OF]• kann man als normale Einfachbindung (Zweizentrenbindung) ansehen, da
der Kernabstand etwa der Summe der Kovalenzradien entspricht. In allen anderen in Ta-
belle 11.4 aufgeführten Fluoriden ist die OF-Bindung aber wesentlich schwächer. Das
gilt vor allem für [O2F]• und O2F2. Gleichzeitig beobachtet man bei diesen beiden Verbin-
dungen OO-Bindungen, deren Kernabstand sich kaum von dem der Doppelbindung im
O2-Molekül unterscheidet. Dies wird verständlich, wenn man die hohe Elektronegativität
der Fluoratome berücksichtigt. Dadurch werden die antibindenden σ*-Orbitale der OF-
Bindungen so stark stabilisiert, dass sie gute Akzeptoren für die nichtbindenden p-Elek-
tronen an den benachbarten O-Atomen werden. So kommt es zu einer besonders starken
Hyperkonjugation, die aus zwei π-Bindungen entlang der OO-Achse besteht, nämlich je
eine in jeder der beiden OOF-Einheiten (Abb. 11.5). Diese Hyperkonjugation wird auch
als anomerer Effekt bezeichnet.

Die wegen der teilweisen Besetzung der σ*-Orbitale relativ schwachen OF-Bindungen
im O2F2 sind sowohl für dessen Zersetzlichkeit als auch für die extreme Reaktionsfähig-
keit schon bei tiefen Temperaturen verantwortlich. Für die Dissoziation von O2F2 zu
[O2F]• und F• sind nur 81 kJ mol–1 erforderlich,54 das sind 78 kJ mol–1 weniger als die Dis-
soziationsenthalpie von F2. Daher ist O2F2 ein hochreaktives Fluorierungsmittel. Im Falle
der Hydride des Sauerstoffs ist die Hyperkonjugation wegen der geringeren Elektronega-
tivität des Wasserstoffs vernachlässigbar.

Längere homoatomare Ketten aus Sauerstoffatomen findet man in Verbindungen wie
CF3OOOCF3 und CF3OC(O)OOOC(O)OCF3, die bei tiefen Temperaturen in reiner Form

54 E. Kraka, Y. He, D. Cremer, J. Phys. Chem. A 2001, 105, 3269.

Verbindung d(OH) d(OO) fr(OH) fr(OO) Verbindung d(OF) d(OO) fr(OF) fr(OO)

[HO]• 97 – 7.1 – [OF]• 132 – 5.42 –

H2O 96 – 7.7 – OF2 141 – 3.95 –

HOF 96 – 6.9 – HOF 144 – 4.0 –

[HO2]
• 97 133 6.5 5.9 [O2F]• – – 1.43 10.5

H2O2 95 149 7.4 4.6 O2F2 158 122 1.50 10.3

O2 – 121 – 11.4 O2 – 121 – 11.4
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hergestellt wurden, und die Derivate des Wasserstofftrioxids H2O3 darstellen, dessen Mo-
leküle eine Helixstruktur aufweisen.55 H2O3 und H2O4 entstehen spurenweise zusammen
mit viel H2O2, wenn ein Gemisch aus H2 und O2 unter vermindertem Druck durch eine
Mikrowellenentladung geleitet und anschließend sofort mit flüssigem Stickstoff ausge-
froren wird. Im Ramanspektrum findet man dann die Signale der drei Verbindungen.
Beim Auftauen des Kondensates zersetzen sich H2O3 und H2O4 zu H2O2 und O2.56 H2O3

kann auch noch auf andere Weise hergestellt werden, unter anderem aus Ozon nach dem
oben beschriebenen Anthrachinon-Verfahren (Kap. 11.3.3).

55 K. Suma, Y. Sumiyoshi, Y. Endo, J. Am. Chem. Soc. 2005, 127, 14998.
56 A. V. Levanov et al., Eur. J. Inorg. Chem. 2011, 5144.
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Abb. 11.5 Bindungsverhältnisse im Molekül O2F2, dessen Konformation der des H2O2-Moleküls
ähnelt (Symmetrie C2). Gezeigt ist die Hyperkonjugation der nichtbindenden 2p-Elektronenpaare
an den beiden O-Atomen mit den unbesetzten σ*-Molekülorbitalen derjenigen OF-Bindungen, die
in der gleichen Ebene liegen. Die OO-Bindung wird dadurch verstärkt, aber die OF-Bindungen wer-
den geschwächt.


