5 Wasserstoff

Wasserstoff? ist in vieler Hinsicht ein Rekordhalter unter den chemischen Elementen.?
Beispielsweise ist Wasserstoff das bei weitem hiaufigste Element im Sonnensystem mit
einem Anteil von 71 Massen-% oder 91 Atom-%. An der Erdoberfliche, bestehend aus
Atmosphire, Erdkruste (Lithosphire), Hydrosphire und Biosphire, hat das Element
Wasserstoff allerdings nur einen Massenanteil von weniger als 1%. Ein Mensch besteht
gewichtsmiBig zu etwa 10 % aus Wasserstoff.

Wasserstoffatome sind kleiner und leichter als alle anderen Atome. Sie bilden Verbin-
dungen mit fast allen anderen Elementen. Die Zahl dieser Verbindungen ist, wenn man
die organischen Wasserstoffverbindungen mit berticksichtigt, groBer als die jedes ande-
ren Elementes. Die hdufigste Wasserstoffverbindung und zugleich wichtige Quelle fiir
elementaren Wasserstoff ist natiirlich das Wasser, das zu 11.2 Massen-% aus H besteht.
Daneben spiclen Kohlenwasserstoffe (Erdgas, Erdol) eine bedeutende Rolle fiir die in-
dustrielle Wasserstoffgewinnung. Mehr als 80 % des in Europa verbrauchten Wasserstoffs
werden aus Wasser und fossilen Brennstoffen, d.h. aus Kohle und Kohlenwasserstoffen
(z.B. Erdgas) erzeugt, wobei CO, als Nebenprodukt entsteht. Fiir eine umweltfreundliche
Energiewirtschaft miissen jedoch andere Methoden der H,-Erzeugung aus Wasser ent-
wickelt werden, beispielsweise durch photochemische Wasserspaltung oder auf mikro-
biologischem Wege durch die Aktivitit von bakteriellen Enzymen (Hydrogenasen).*

5.1 Elementarer Wasserstoff

Wasserstoff wird technisch durch die folgenden vier Verfahren hergestellt, von denen das
erstgenannte in Europa die weitaus grof3te Bedeutung hat:3
(a) Katalytische Reduktion von Wasserdampf mit Methan (aus Erdgas) oder ande-
ren niederen Alkanen bei 800-900°C an einem Nickelkatalysator (Steam-Refor-
ming-Verfahren):

CH; + H,O — 3 H, + CO AHzogg: 207 kJ mol™!

Diese Reaktion ist endotherm und bedarf daher einer exothermen Begleitreak-
tion. Dazu dient die Verbrennung von Methan, womit der Reaktor von auflen be-
heizt wird.

2 M. Kakiuchi, Encycl. Inorg. Chem. 2005, 3, 1882.

3 H.-J. Quadbeck-Seeger, R. Faust, G. Knaus, U. Siemeling, World Records in Chemistry, Wiley-
VCH, Weinheim, 1999.

4 Siehe hierzu die Themenhefte ,,Wasserstoff in Chem. Rev. 2007, 107, Heft 10 und Eur: J. Inorg.
Chem. 2011, Seiten 919 und 1005.

5 K. H. Biichel, H.-H. Moretto, P. Woditsch, Industrielle Anorganische Chemie, 3. Auflage, Wiley-
VCH, Weinheim, 1999, S. 15-21.
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Zur Entfernung des CO wird das noch Wasserdampf enthaltende Gasgemisch
bei 300-400°C und erhdhtem Druck tber einen chromaktivierten Eisenoxid-
katalysator und anschlieBend bei 220°C iiber einen kupfer- und zinkhaltigen
Katalysator geleitet. Diese Katalysatoren beschleunigen die Einstellung des fol-
genden Wassergas-Gleichgewichtes:

CO + H,O H, + CO,
AHyog = —41 k] mol™!, AG39g=—28 kJ mol™!

Das CO, wird aus dem Gasgemisch entweder mit Methanol, Monoethanolamin
(MEA) oder Methyldiethanolamin (MDEA) ausgewaschen oder besser unter
erhéhtem Druck an einem Adsorbens adsorbiert, was zu sehr reinem H, fiihrt.
Durch Erwirmen der Losungen bzw. durch Druckminderung tiber dem Adsor-
ber wird das CO, freigesetzt und zum groflen Teil zur Synthese von Harnstoff
verwendet (Kap. 9.4.2). Etwa 50 % der Weltproduktion an Wasserstoff beruhen
auf diesem Verfahren.

(b) Reduktion von Wasserdampf mit glithendem Koks bei >1000°C (Kohleverga-
sung) nach der Gleichung

H20+Cf_ — H, + CO

und anschlieBende katalytische Reduktion von weiterem H,O durch das ent-
standene CO (Wassergas-Gleichgewicht; siche oben). Dieses Verfahren wird in
Stidafrika in groBem Umfang praktiziert und ist dort die Grundlage fiir die Her-
stellung von tiber 100 organischen Verbindungen (Fa. SASOL).

(c) Die Elektrolyse wissriger Salzlosungen (z.B. bei der technischen Chloralkali-
Elektrolyse zur Produktion von NaOH und Cl,; Kap. 13.5.1) liefert sehr reinen
Wasserstoff, bendtigt aber viel elektrischer Energie:

Energie
—_—

NaCl + H,0 NaOH + 3 H, +3 Cl,

Etwa 4 % der weltweiten H,-Produktion beruhen auf der Elektrolyse.
(d) Partielle Oxidation von hoheren Kohlenwasserstoffen in Gegenwart von Was-
serdampf und ohne Katalysator:

—CH, + %Oz — CO + H,  AHSy3=-92kJ mol!
—CHy— + H,0O — CO + 2H, AH5g=150kJ mol™!

Hierfiir werden vor allem Schwer6l und Riickstinde der Erdoldestillation ver-
wendet. Die exotherme Reaktion liefert die Energie fiir die begleitende endo-
therme Umsetzung. Das Kohlenmonoxid wird anschlieBend wie oben erldutert
mit Wasserdampf zu weiterem Wasserstoff umgesetzt.

Die Weltjahresproduktion an Wasserstoff betrigt ca. 48-10° t. Der grofite Teil des tech-
nisch erzeugten Wasserstoffs wird zur Synthese von Ammoniak NH; aus den Elementen
(HaBer-Bosch-Verfahren), von Methanol aus CO und 2 H,, von héheren Alkoholen aus
Alkenen, CO und H, (Oxo-Synthese), sowie zur Hydrierung von Benzol zu Cyclohexan
(fur die Caprolactam-Synthese) und zur Reduktion von Nitrobenzol zu Anilin verwendet.
Weiterhin dient H, zum Hydrocracking und Hydrotreating von Raffinierieprodukten.
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Deutscher Marktfiihrer fiir die dafiir bendtigten Katalysatoren ist die Clariant AG, Miin-
chen. AuBlerdem bendtigt man Wasserstoff zur Entschwefelung von Rohdl (Hydrodesul-
furierung, HDS, Kap. 12.4.1), zur Fetthartung (Hydrierung von CC-Doppelbindungen),
zum autogenen Schneiden und Schweiflen, als Raketentreibstoff (Hauptstufe der euro-
pdischen Ariane 5-Rakete), als Heizgas (im Gemisch mit anderen Gasen) sowie als Re-
duktionsmittel beispielsweise zur Gewinnung der Elemente W, Mo, Co und Ge aus ihren
Oxiden. In zunehmendem Maf3e wird Wasserstoff auch als Treibstoff, d.h. als Energie-
trager fiir umweltfreundliche Busse und PkWs sowie fiir den Betrieb von Brennstoff-
zellen eingesetzt, in denen die Reduktion von O, mit H, zu H,O zur Gewinnung elek-
trischer Energie genutzt wird (Wasserstofftechnologie; zur Speicherung von H, siehe
Kap. 5.7.5).% In den Handel kommt H, als komprimiertes Gas (ca. 200 bar) in rot ange-
strichenen Stahlzylindern oder fliissig bei —253 °C in hochisolierten Tankwagen (liguid
hydrogen, LH,). Im Rhein-Ruhr-Gebiet gibt es ein iiber 200 km langes Netz von Rohrlei-
tungen, in denen H, unter Druck transportiert wird.

Im LabormafBstab stellt man H, entweder durch Elektrolyse 30%iger Kalilauge an
Nickelelektroden her oder man zersetzt wéssrige Sauren mittels unedler Metalle wie Zn
oder Fe:

2[H;0]" + Zn — H, + Zn*" + 2H,0

Wihrend der elektrolytisch erzeugte Wasserstoff sehr rein ist, vor allem wenn man unter
volligem Luftausschluss arbeitet, erhdlt man bei der Séurezersetzung ein Gas, dessen
Reinheit von der des verwendeten Metalls abhdngt und das gewo6hnlich neben O, und N,
spurenweise auch noch H,S, AsH; und eventuell Kohlenwasserstoffe enthilt. Um reins-
tes, luftfreies H,-Gas herzustellen, reinigt man den elektrolytisch gewonnenen oder einer
Stahlflasche entnommenen Wasserstoff, indem man ihn durch ein elektrisch beheiztes
Rohrchen aus Pd oder Ni diffundieren lésst, das die Verunreinigungen nicht zu durchdrin-
gen vermogen. Andererseits kann man den Wasserstoff auch bei erhohter Temperatur mit
metallischem Uran, Titan oder der Legierung FeTi zu den entsprechenden Hydriden um-
setzen und diese dann im Vakuum thermisch zersetzen. Analog kann man H, zur Reini-
gung an feinverteiltem Pd adsorbieren lassen und anschlieBend bei 200°C unter vermin-
dertem Druck wieder desorbieren, wobei man etwa 100 ml H, (25°C, 0.1 MPa) auf 1 g Pd
erhilt (siche Abschnitt 5.7.4). Technisch wird H, auch durch Adsorption der Verunreini-
gungen an einem Molekularsieb sowie durch Diffusion durch eine Membran gereinigt.

Natiirlicher Wasserstoff besteht aus den Isotopen 'H (leichter Wasserstoff oder Pro-
tium), 2H (Deuterium, D) und 3H (Tritium, T)? und zwar im Verhéltnis 1:1.50-10-4:10-18,
Tritium ist radioaktiv und zerfallt mit einer Halbwertszeit von 12.35 Jahren unter
e -Emission (B-Strahler) zu *He. Es eignet sich daher zur radioaktiven Markierung von
Wasserstoffverbindungen. Natiirlich vorkommendes Tritium entsteht in der Atmosphére
aus N-Atomen durch Einfang von Neutronen aus der kosmischen Hohenstrahlung:

14. 1 3 12
N + on — H + 6C

Der natiirliche Vorrat der Erdoberflache an 7ritium betrdgt etwa 11 kg, jedoch wurde ein
Vielfaches dieser Menge durch die in den Jahren 1953—63 oberirdisch durchgefiihrten

6 H. Wendt, M. Go6tz, Chemie unserer Zeit 1997, 31, 301. D. A. J. Rand, R. M. Dell, Hydrogen
Energy, RSC, Cambridge, 2007.
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Kernwaffentests in die Atmosphére entlassen und seitdem zum grofBten Teil in Form des
Isotopomers HTO in den Ozeanen deponiert. Seitdem néhert sich der T-Gehalt der Ge-
wisser und Niederschlidge wieder langsam dem natiirlichen Wert an. Industriell wird Tri-
tium durch Neutronenbeschuss von °Li (Abschnitt 5.7.3) hergestellt. Auch das Abwasser
von Kernkraftwerken enthélt Spuren von Tritium in Form von HTO. Tritium ist als T-hal-
tiges Uranhydrid UT;/UH; kommerziell erhéltlich, aus dem es durch Erhitzen freigesetzt
werden kann.

Der groBe Massenunterschied zwischen 'H und 2H fiihrt dazu, dass sich diese beiden
Isotope stirker voneinander unterscheiden als die Isotope anderer Elemente. Dies zeigt
sich besonders beim Vergleich von Reaktionsgeschwindigkeiten und Gleichgewichts-
konstanten. Die Reaktionsgeschwindigkeiten deuterierter Verbindungen sind meistens
kleiner als die gewdhnlicher Wasserstoffverbindungen, da die Schwingungsenergie bei
gleicher Temperatur geringer ist. Solche Isotopeneffekte werden in der Praxis zur Anrei-
cherung und Isolierung deuterierter Molekiile aus dem natiirlichen Isotopengemisch aus-
genutzt. Beispielsweise reichert sich das im natiirlichen Wasser enthaltene HDO bei der
Elektrolyse von gewohnlichem Wasser im Elektrolyten an, da [H;O]" etwas schneller ka-
thodisch reduziert wird als [H,DO]*. Mit steigendem Deuteriumgehalt bildet sich aus
HDO zunehmend D,O0, da sich das Gleichgewicht

2 HDO H,0 + D,O

rasch einstellt (Gleichgewichtskonstante bei 400 K in der Gasphase: 0.25). Auf diese
Weise hat G. N. Lewis im Jahre 1933 erstmals (fast) reines schweres Wasser (D,0) her-
gestellt. D,0 wird als Kiihlfliissigkeit und Moderator in bestimmten, mit nicht-angerei-
chertem Uran betriebenen Kernreaktoren verwendet.”

Deuterierte Verbindungen weisen oft einen geringeren Dampfdruck auf und diffundie-
ren langsamer als H-Verbindungen, sodass man H- und D-Verbindungen auch durch
fraktionierte Destillation, durch Gegenstromdiffusion sowie durch H/D-Austausch z.B.
zwischen H,S und H,O voneinander trennen kann. Man erzielt D-Gehalte von tiber
99.9%. Einige physikalische Eigenschaften von D, und von D,0 sind in Tabelle 5.1 zu-
sammengestellt.

Tab. 5.1 Physikalische Eigenschaften von H,, D,, H,O und D,0

H, D, H,0O D,0

Schmelzpunkt (°C) -259.2 2544 0.00 3.81
Siedepunkt (°C) -252.8 -249.5 100.0 101.4
kritische Temperatur (°C) —240.0 -234.8 3742 370.9
kritischer Druck (MPa) 1.315 1.665 22.1 21.9
grofite Dichte (g cm3) 1.00 1.11
Viskositdt bei 20°C (mPa s) 1.00 1.25
Ionenprodukt bei 25°C (mol? L-2) 1.00-14 0.3-10-14

7 Fiir die Entdeckung von Deuterium erhielt HaroLD CLAYTON UREY den Nobelpreis fiir Chemie des
Jahres 1934.



5.1 Elementarer Wasserstoff 155

Elementares Deuterium (D,) stellt man aus D,O durch Elektrolyse oder durch Reduktion
mit metallischem Na oder Mg her. Viele deuterierte Verbindungen konnen durch Isoto-
penaustausch erhalten werden. Beispielsweise reagieren H,, CH,, NH; und H,O an fein
verteilten Pt- oder Ni-Katalysatoren mit D, zu den isotop substituierten Molekiilen (HD,
HDO, CH;D, usw.), wobei die im Gleichgewichtszustand erreichte Isotopenverteilung
im Wesentlichen vom Mengenverhiltnis der Ausgangsstoffe abhidngt. Der Deuterie-
rungsgrad wird IR-spektroskopisch oder mittels Massenspektrometrie ermittelt. Auch
mit D,0 ist ein Isotopenaustausch mdglich, sodass manche H-Verbindungen durch mehr-
faches Losen in D,O und Eindampfen der Lsung deuteriert werden kénnen (Ammoni-
umsalze, Hydrogensalze mehrprotoniger Sduren usw.). In anderen Féllen fiihrt eine Deu-
terolyse zu der gewiinschten Verbindung, wie folgende Beispiele zeigen:

Li[AlH,] + 4D,0 —  LiOD + AI(OD), + 4HD !
siCl, + 2D,0 — Si0, + 4DCIt

ALS, + 6D,0 —= 2AlOD),+3D,st

Analog erhélt man ND; aus Mg;N,, D,SO, aus SO; sowie D;PO, aus P,O,,, jeweils mit
D,0. Die Atome H (Kernspin /= 5) und D (I = 1) sind wichtige Sonden fiir die Analyse
von Substanzen mittels Kernresonanzspektroskopie (nuclear magnetic resonance, NMR,
spectroscopy). Im H,-Molekiil konnen die beiden Kernspins entweder parallel (ortho-H,)
oder antiparallel ausgerichtet sein (para-H,). Bei 25°C besteht Wasserstoffgas zu 75%
aus o-H, und 25 % p-H,.

Elementarer Wasserstoff ist ein farb-, geruch- und geschmackloses Gas, das bei Nor-
maldruck kaum in Wasser 16slich ist. Ein Liter Wasserstoff wiegt unter Normalbedingun-
gen nur ca. 90 mg; es ist das leichteste aller Gase. Daher wurden Luftschiffe frither mit
Wasserstoff gefiillt.® Bei 20°C ist Wasserstoff relativ reaktionstrige. Wegen der groen
Dissoziationsenthalpie von 436 kJ mol! zerfallt molekularer Wasserstoff erst bei sehr
hohen Temperaturen in merklichem Umfang in Atome. Die Dissoziationskonstante K, =
Pp*(H)/p(H,) betrigt bei 2000 K erst 3.14-10-4 kPa, bei 3000 K aber bereits 2.81 kPa. Eine
sehr weitgehende Dissoziation (iiber 90 %) erreicht man jedoch, wenn man H, einer star-
ken Mikrowellenentladung aussetzt. Dazu ldsst man das Gas unter vermindertem Druck
(0.5 bis 5 hPa) durch ein Quarzrohr strdmen, das von aulen mit Mikrowellen bestrahlt
wird. Hinter der Entladung rekombinieren die Atome auf folgende Weise:

H+H+ M —— H, + M*¥

Dabei ist M ein StoB3partner (Atom, Molekiil oder GefaBwand), der einen Teil der Rekom-
binationsenthalpie (= negative Dissoziationsenthalpie) aufnehmen muss, um das Molekiil
gegen erneute Dissoziation zu stabilisieren. M geht dabei in einen thermisch oder elek-
tronisch angeregten Zustand M* {iber. Die Halbwertszeit von H-Atomen hiangt wegen der
stark druckabhingigen Stof3zahl sehr von den dufleren Bedingungen einschlielich der
Gefdfldimensionen ab und liegt bei derartigen Versuchen bei einigen Zehntelsekunden.

8 Der erste Flug eines Zeppelins (LZ 1) fand im Jahre 1900 statt; LZ 4 wurde 1908 durch einen
Funken zerstort, und am 6. 5. 1937 verbrannte der Zeppelin ,,Hindenburg* bei der Landung wih-
rend eines Gewitters in New Jersey, USA.
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Bei den in Vakuumapparaturen erzielbaren hohen Stromungsgeschwindigkeiten geniigt
diese Zeit jedoch, um die Atome einige Meter weit weg zu leiten.

Wasserstoffatome sind auBerordentlich reaktionsfihig. Sie reduzieren viele Oxide
schon bei Raumtemperatur zu den Elementen (z.B. SO,, CuO, PbO, Bi,0s, SnO,) oder
zu niederen Oxiden (NO, zu NO usw.). Mit bestimmten Elementen entstehen fliichtige
Hydride (mit O,, S, P,4, As, Sb, Ge), Halogene werden unter Bildung von Halogenwas-
serstoff reduziert.

Eine wesentliche Rolle als Reaktionszwischenprodukte spielen H-Atome bei bestimm-
ten Kettenreaktionen, so bei der Verbrennung von Knallgas (H, + O,) und von Chlorknall-
gas (H, + Cl,), die nach folgenden Mechanismen ablaufen:

Knallgas Chlorknallgas
Kettenstart: H, —— 2H Cl, — 2l
Kettenreaktion: H + O, —= OH + O Cl + H — HClI + H
OH+ H, — H,O+H H + Cl, — HCI + Cl

Kettenabbruch: OH + H + M —— H,0 + M* Cl+H+ M — HCIl + M*
O+ H, + M — H,0 + M* 2Cl + M — Cl, + M*
20H + M — HO, +M* 2H + M ——> H, + M*

5.2 Wasserstoff-lonen H*

Wasserstoff bildet die Ionen H* und H-. Das erste wird als Wasserstoff-lon vom Hydrid-
Ion H- unterschieden, das in salzartigen Hydriden wie LiH vorliegt (Abschnitt 5.7.4).
Wasserstoff-lonen H*, d.h. freie Protonen, entstehen bei der Ionisierung von gasformigen
H-Atomen durch Beschuss mit energiereichen Elektronen. Dieser Prozess spielt sich bei-
spielsweise in einer elektrischen Entladung in gasférmigem H, ab. Auch in der Ionen-
quelle eines Massenspektrometers werden auf analoge Weise H,-Molekiile und andere
wasserstoffhaltige Molekiile dissoziiert und die H-Atome ionisiert. Die von der Sonne
auf die Erde gelangende kosmische Héhenstrahlung besteht zu ca. 80% aus Protonen.

In kondensierten Phasen sind freie Protonen H* nicht wie andere lonen existenzfahig;
sie werden vielmehr wegen ihrer extrem hohen elektrischen Feldstérke, die eine Folge des
kleinen Durchmessers ist, sofort solvatisiert. Dabei entstehen durch Protonierung einzel-
ner Losungsmittelmolekiile definierte Ionen, die aber ihrerseits weiter solvatisiert sind.
Protonierungen dieser Art sind:

H* + H,0

[H30]" H" + H;POy; — [H4PO4]"
H' + NH; — [NH4]" H'+ HF —— [HF]"

H + R,O — [R,OH] H' + H,SO, — [H;SO,]"
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Das durch Protonierung von H,0O-Molekiilen entstehende Oxonium-Ion [H;0]* wird in
wassriger Losung durch weitere Solvatation in [H50,]", [H,O5]" und [HyO,4]" tiberfiihrt,
wobei ein Gleichgewicht zwischen diesen Teilchen existiert. Diese drei Kationen heiflen
Diaqua-, Triaqua- bzw. Tetraaquawasserstoff-lon; auch der Name Hydronium-Ionen ist
fiir hydratisierte Protonen in Gebrauch. Das Kation [H;O0]" wird nach seinem Entdecker
auch als Eicen-lon und [H,O,]* als ZunpEL-lon oder -Komplex bezeichnet.® Das vollstin-
dig hydratisierte Proton wird oft einfach als Wasserstoff-lon bezeichnet und mit H*(aq)
symbolisiert.
Die gesamte Hydratationsenthalpie des Protons, d.h. die Enthalpie der Reaktion

H'(g) + H,O(fl) — [H:0]'(aq)  AHsps=—1090 kJ mol”!

ist, absolut betrachtet, wesentlich groBer als die anderer einwertiger Kationen. Sie setzt
sich zusammen aus der Enthalpie der Reaktion

H"(g) + H,O(g) — [H;30](g) AHyy5=—690 kJ mol ™!
und der Solvatationsenthalpie des Oxonium-Ions:
[H;0]*(g.) + nH,O(fl.) — H'(aq) AHy3g = — 400 kJ mol™

Die Lebensdauer eines lons [H;O]" ist in wéssriger Losung mit ca. 10-13 s auBerordentlich
klein, da folgendes Austauschgleichgewicht existiert:

[H;0]" + H,O* H,O + [H;0°T"

Das Proton ist also nicht fiir langere Zeit an einem bestimmtem O-Atom lokalisiert, son-
dern wechselt innerhalb einer Wasserstoffbriicke sehr oft seinen Platz:

Einen dhnlich schnellen Protonenaustausch, den man mit Hilfe der Kernresonanzspektro-
skopie studieren kann, beobachtet man auch bei anderen Verbindungen mit kinetisch la-
bilen H-Atomen, z.B. zwischen NH; und [NH,]".

Reines Wasser ist bei 25 °C in geringem Umfang in lonen dissoziiert, die natiirlich sol-
vatisiert sind:

2 H,0

[H;0]" + [OH]

Dieses Gleichgewicht ist stark temperaturabhingig (die Gies-Energie der Reaktion be-
tragt 98 kJ mol-! bei 298 K). Das Produkt der molaren Konzentrationen der beiden Ionen,
das lonenprodukt k,, = c(H") - ¢(OH-), hat bei 25°C den Wert 1.001-10-4 mol? L2, bei
100°C aber bereits den Wert 5.483-10-13 mol? L-2. Die Konzentrationen von H* und [OH]~
betragen also bei 25°C je 1-10-7 mol L1, bei 100°C je 7.4-10-7 mol L-!. Der negative
dekadische Logarithmus der Wasserstoff-lonenkonzentration heifit pH-Wert:10

pH =—1%log c(H")

9 MANFRED EIGEN, deutscher Physikochemiker, Nobelpreis fiir Chemie des Jahres 1967. GEorG
ZUunpEL (1931-2007), deutscher Physiker.
10 Der Begrift pH-Wert (potentia sydrogenii) wurde 1909 von S. P. L. SORENSEN eingefiihrt.
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Sind in einer wissrigen Losung die Konzentrationen von H" und [OH]- gleich groB, rea-
giert die Losung neutral. Aus den obigen Zahlen folgt, dass der Neutralpunkt einer wiss-
rigen Losung bei 25° bei pH = 7.00 liegt, bei 100°C aber bei pH = 6.13. In alkalischen Lo-
sungen ist c(H)* <c¢(OH"), in sauren Losungen gilt c(H") > ¢(OH"). Beim pH = 1 entfallen
auf ein Ion [H;O]" ungefdhr 500 Molekiile H,O und beim pH = 13 auf ein [OH]~ analog
500 Molekiile H,O. Das Oberflachenwasser der Ozeane hat gegenwirtig einen pH-Wert
von 8.1, was deutlich niedriger ist als vor 200 Jahren. Fiir das Jahr 2100 wird wegen des
zunehmenden CO,-Eintrages pH = 7.8 erwartet.

Die Tonen H* und [OH]- zeichnen sich in wissriger Losung durch eine ungewo6hnlich
hohe Wanderungsgeschwindigkeit im elektrischen Feld aus. Trotz der starken Hydrata-
tion wandern diese beiden lonen schneller als vergleichbare andere lonen. Der Grund da-
fiir ist ein besonderer Mechanismus fiir den Ladungstransport. Da das Losungsmittel
durch Wasserstoffbriicken stark vernetzt ist, kann der Transport eines [H;O]*-lons durch
die Losung iiber einen simultanen Platzwechsel zahlreicher Protonen in den H-Briicken
erfolgen, wie folgendes Schema zeigt:

® /N /XN X @
H—Ol—H----(l)—H----(l)—H----Ol—H — H—(|)----H—(|)----H—|O----H—?—H
H H H H H H H H

Analog ,,wandern die Hydroxid-Ionen formal von links nach rechts durch konzertierte
Protonenverschiebung von rechts nach links:

o™\ AN
O H—0 - H—0—H—0 —= O—H--O—H--0—H"0

I I I I I I I I
H H H H H H H H

Dieser Mechanismus, den man Protonenleitfihigkeit nennt und der von THEODOR GROT-
THUSS bereits 1806 vorgeschlagen wurde, ist auch fiir die auBBerordentlich hohe Geschwin-
digkeit der Reaktion

[H;0]" + [OH]T === 2H,0

verantwortlich, bei der ebenfalls lediglich ein Proton in einer H-Briicke seinen Platz
wechselt.

Ahnlich wie Wasser sind auch einige andere protonenhaltige Losungsmittel im reinen
(wasserfreien) Zustand schwach in Ionen dissoziiert. Der Dissoziationsgrad kann iiber
die elektrische Leitfahigkeit bestimmt werden. Wichtige Beispiele sind fliissiges Ammo-
niak, fliissiges Hydrogenfluorid und wasserfreie Schwefelséure:

2 NH;j [NH4]" + [NH]
3HF == [H,F]" + [HF,]
2 H,S0, === [H;SO,]" + [HSO4]"

Wegen ihrer Analogie zum Wasser werden solche Losungsmittel als wasserdhnlich be-
zeichnet.
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5.3 Séauren

Die Eigendissoziation von Wasser und wasserdhnlichen Losungsmitteln ist vom Typ

HA —— H '+ A”

wobei alle drei Teilchen solvatisiert sind. Man macht nun bereits seit der Begriindung der
Theorie der elektrolytischen Dissoziation durch SVANTE ARRHENIUS im Jahre 1887 die Was-
serstoff-lonen, d.h. die solvatisierten Protonen, fiir die saure Reaktion einer Losung ver-
antwortlich. In Wasser heift also ein Stoff eine Sdure, wenn er beim Auflésen in H,O die
Konzentration der Wasserstoff-Ionen erhoht, sodass ¢(H") > ¢(OH-) wird. Diese Defini-
tion kann man leicht auf alle protonenhaltigen wasserdhnlichen Losungsmittel HA iiber-
tragen, indem man eine Séure dadurch definiert, dass sie in dem Lsungsmittel die Kon-
zentration der solvatisierten Protonen, also der Losungsmittel-Kationen [H,A]", erhoht.
Die Tonen [H;SO,]* und [H,PO,]" heiBen Sulfatacidium- bzw. Phosphatacidium-Ion.

Im wiéssrigen System (Aquosystem) sind HCI, HBr, HI, H,SO,, HNO;, HCIO, und
H;PO, Sauren, die scheinbar dissoziieren, in Wirklichkeit aber die Losungsmittelmole-
kiile protonieren:

HCl + H,0 —— [H;0]" +CI”
H,SO, + H,0 —— [H30]" + [HSO4]”
H,SO; + 2H,0 — 2[H;0]" + [SO4*"

Man nennt diese Sduren daher Protonensduren. Sduren mit einem aciden H-Atom heiflen
einprotonig, H,SO, ist eine zweiprotonige und H;PO, eine dreiprotonige Séure.

Als Séduren verhalten sich in Wasser jedoch auch solche Stoffe, die selbst keine Proto-
nen enthalten, sondern erst durch Reaktion mit dem Losungsmittel die H™-Konzentration
erhohen:

C1207 + 3H,0 — 2[H30]+ + 2 [C104]7
SO; + 2H,O0 — [H30]++ [HSO4]7

Diese Verbindungen werden als Sdureanhydride oder, wenn man vom speziellen Fall H,O
absieht, als Ansolvosduren bezeichnet (von solvens = Losungsmittel). In Wasser verhal-
ten sich auch CO,, N,Os, P,O,y, SO,, SeO, und XeO; als Ansolvosduren. Die Protonen-
sduren sind dagegen Solvosduren, da sie funktionale Bestandteile des Losungsmittels ent-
halten.

Oxoniumsalze

Die Reaktion von Protonensduren und Sdureanhydriden mit Wasser zu Oxonium-lonen
und Séure-Anionen lidsst sich experimentell leicht Giberpriifen. Von vielen dieser Sduren
und Anhydride sind ndmlich kristalline Hydrate vom Typ HA-nH,O (n=1,2,3 ...) be-
kannt, die sich direkt aus den Komponenten herstellen lassen. Die spektroskopische und
strukturelle Untersuchung dieser Verbindungen hat gezeigt, dass die Hydrate der starken
Protonenséduren und ihrer Anhydride in Wirklichkeit Oxoniumsalze sind und daher fol-
gendermafBen formuliert werden miissen: [H;O]A, [H5O,]A, usw. Dies gilt beispielsweise
fiir die in Tabelle 5.2 aufgefiihrten Verbindungen.
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Tab. 5.2 Oxoniumsalze starker Sduren

Zusammensetzung Struktur Schmelzpunkt (°C)
HX- H,0 (X=F CL Br,I) [H;0]1X =36 (X=F)
HCl- 2 H,O [Hs0,]Cl1 -18

HCI - 3 H,0 [Hs0,]C1 - H,O =25

HBr - 4 H,0 [H,05][HyO,4]Br,” H,O -56

HCIO, H,0 [H;0][ClO,4] +50
HCIO, 2 H,0 [H50,][CI10,] -18

HCIO,- 3 H,0 [H,05][CI10,]

H,SO, H,0 [H;0][HSO,] +8.5
H,SO, 2 H,0 [H;0],[SO,] -38

H,SO, 4H,0 [H;50,1,[SO,]

H,SeO,- 4H,0 [H50,],[Se0,]

Nicht zur Gruppe der Oxoniumsalze gehort dagegen das Dihydrat der relativ schwa-
chen Oxalsdure: (COOH),2H,0. In dieser Verbindung sind die beiden Siureprotonen an
den Carboxylgruppen fixiert und nur iiber Wasserstoffbriicken mit den Wassermolekiilen
verbunden. Es liegt damit ein normales Hydrat mit isolierten H,O-Molekiilen vor. Eine
Entscheidung zwischen Hydrat und Oxoniumsalz ist mit Hilfe der Infrarotspektrosko-
pie moglich. Die Teilchen H,O, [H;0]" und [H5O,]" weisen typische Absorptionsbanden
auf, die deutlich voneinander verschieden sind. Das Oxonium-lon [H;O]* ist mit dem
NH;-Molekiil isoelektronisch und von C;,-Symmetrie (trigonale Pyramide). Die Valenz-
winkel H-O—H wurden in Oxoniumsalzen zu 112—117° bestimmt; in der Gasphase ist das
Ion aber fast planar. In Abbildung 5.1 sind die durch Rontgenstrukturanalysen entspre-
chender Salze ermittelten Strukturen der Kationen [H;O]", [H5O,]", [H;0;]" und [HyO,]"
schematisch dargestellt.

_ "|® ) ‘|@
/O\%"'H " h“\"\O—H—@.,,l
H y \"’H

O, o Q... e
) PEANG AN

H\ ,// H\ \OH2

0 Ha0
2 OH, 2 OH,

Abb. 5.1 Strukturen der Oxonium-lonen [H;0]%, [HsO,]*, [H,O5]" und [HyO,]" in Salzen mit
schwach koordinierenden (schwach basischen) Anionen.

In der Struktur von [H50,][ClO,4] erkennt man diskrete Ionen [H50,]*, die iiber Wasser-
stoffbriicken mit den Anionen vernetzt sind und die die in Abbildung 5.1 dargestellte Mo-
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lekiilstruktur aufweisen. Die beiden H,O-Molekiile des [H5O,]"-Ions werden durch ein
Proton zusammengehalten, das sich je nach Anion entweder genau in der Mitte zwischen
den beiden O-Atomen befindet oder eine von zwei dicht benachbarte Lagen einnimmt,
die nur durch eine kleine Energiebarriere voneinander getrennt sind. Der Kernabstand
d(O0) dieser Wasserstoffbriicke ist mit 242 pm sehr klein, was fiir eine sehr starke
H-Briicke spricht. Die vier dulleren H-Atome des [Hs0,]"-Ions befinden sich in Abbil-
dung 5.1 paarweise oberhalb und unterhalb der Zeichenebene. In der Gasphase ist das lon
[H5O,]" von C,-Symmetrie mit d(OO) =239 pm und einem Valenzwinkel OHO von 174°;
im Salz [HsO,][SbF,] liegt das Kation dagegen in C,,-Symmetrie vor. Die Strukturen der
Ionen [H,05]" und [HyO,]" sind analog, wobei die Geometrie an allen O-Atomen pyrami-
dal ist und alle H-Briicken unsymmetrisch sind. Die Oxoniumsalze der starken Mineral-
sduren mit dem Kation [H;0]* dhneln in ihrer Kristallstruktur oft den entsprechenden
Ammoniumsalzen. Die beiden Salze [H;0][C10,4] und [NH,][C1O,] sind sogar isomorph.
Allgemein weisen die Oxonium- bzw. Hydroniumsalze aber wesentlich niedrigere
Schmelzpunkte auf, weswegen ihr Salzcharakter auch erst relativ spét entdeckt wurde.
Besonders niedrig liegen die Schmelzpunkte der wasserreichen Oxoniumsalze (Tab. 5.2).

Mittels moderner spektroskopischer und quantenchemischer Methoden wurde unter-
sucht, wie viele Molekiile H,O in der Gasphase nétig sind, um beispielsweise die Mole-
kiile HCI bzw. HBr in ein Oxonium-Kation und ein Halogenid-Anion zu dissoziieren.
Danach sind mindestens vier H,O-Molekiile erforderlich. Es entsteht ein Wasserstoftf-
briicken-gebundener Komplex [(H;0)(H,0);]X, in dem Kation und Anion durch drei ver-
briickende H,0-Molekiile voneinander getrennt sind, z.B.:

®
/N

H = H
H—O ’ O0—H
\ ] /

H | H
H
“BrO

In analoger Weise miissen die bei der Autoprotolyse von Wasser entstechenden Ionen
[H;0]" und [OH]" durch eine Kette von mindestens drei H,O-Molekiilen getrennt sein,
um gegeniiber neutralem H,O stabil zu sein. Oxoniumsalze sind in Wasser Sduren, da sie
wie alle Salze in ionisierenden Losungsmitteln weitgehend dissoziieren und damit die
Konzentration der Wasserstoffionen erhdhen. Organylsubstituierte Derivate sind die aus
Alkoholen ROH oder aus Ethern R,0 mit starken Protonensduren HX (HF/AsFs, HCIO,,
H,S0,) entstehenden Salze [ROH,]X und [R,0OH]X, von denen auch die ,,Dimere*
[(ROH),H]X bzw. [(R,0),H]X bekannt sind, die formal Derivate des ZunpeL-Komplexes
[H50,]" sind.

Fliissiges Ammoniak
Fliissiges NHj; ist das wichtigste wasserdhnliche Losungsmittel. Es wird daher im Kapi-
tel 9.4.8 gesondert behandelt. Hier soll nur festgestellt werden, dass die Verhéltnisse im
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Ammonosystem denen im Aquosystem weitgehend analog sind. Sduren sind danach Stoffe,
die die Konzentration der [NH,]*-Ionen erhéhen. Wegen der hohen Protonenaffinitét
(Basizitit) des NH;-Molekiils (siehe unten, Tab. 5.3) gehoren dazu alle Verbindungen, die
auch in Wasser als stirkere oder schwichere Protonensduren bekannt sind, z.B. HCI:

HCl + NH; — [NH,]" + CI-

Natiirlich sind im Ammonosystem auch die Ammoniumsalze selbst Sduren. Diese
Saureldsungen verhalten sich dhnlich wie wissrige Sduren: Sie farben bestimmte Indika-
toren, reagieren mit unedlen Metallen unter H,-Entwicklung und lassen sich mit Basen
titrieren. Die Eigendissoziation von fliissigem NHj ist allerdings wesentlich geringer als
die von H,0. Das lonenprodukt k, = ¢c[NH,"]-c[NH, ] betrigt etwa 1022 mol? L-2. Der
Neutralpunkt liegt daher beim pH = 14.5.

Wasserfreie Schwefelsiure

Reine wasserfreie Schwefelsdure ist ein Losungsmittel von sehr geringer Protonenaffini-
tit. In den meisten Losungsmitteln verhélt sich H,SO, vielmehr als Protonierungsmittel,
d.h. als Sdure. Um H,SO,-Molekiile zu protonieren, bedarf es daher noch stirkerer Séu-
ren. Zu den stirksten Protonierungsmittel, die man kennt, gehdren Fluoroschwefelsédure
HSO;F, Trifluormethylschwefelsdure HSO,CF;, Dischwefelsaure H,S,0; sowie Gemi-
sche von HSO,F mit SbF und SO;. Mit diesen so genannten Supersduren kann man auch
solche Verbindungen protonieren, die wie H,SO, gewohnlich selbst als Saduren fungieren:

H,SO, + HSO;F —— [H;S04]" + [SOsF]-

Nach einer von J. N. BRonsTED und unabhéngig von T. M. Lowry im Jahre 1923 vorge-
schlagenen Definition ist eine Sdure ein Protonendonor und eine Base ein Protonen-
akzeptor. In diesem Sinne verhdlt sich also H,SO, gegeniiber HSO;F als Base. Schwefel-
sdure ist also nicht unter allen Umstidnden eine Sdure, und das gilt auch fiir andere Sduren,
so fiir H;PO,, das sich in H,SO, als Base verhilt:

H3PO4 + H2$O4 - |:H4P()4]Jr + [HSO4]_

Viele protonierte Sduremolekiile (Acidium-lonen) sind in Form von Salzen isoliert wor-
den. Beispiele dafiir sind die Verbindungen [D;SO,][SbF,] (deuteriertes Sulfatacidium-
hexafluoroantimonat), [P(OH),][C10,] (Phosphatacidiumperchlorat) und [Se(OH);][ClO,]
(Selenat-(IV)-acidiumperchlorat). Diese Salze 16sen sich in Nitromethan unter Dissozia-
tion in Ionen, was man an der elektrischen Leitfahigkeit der Losung erkennen kann.

Nach diesen Erfahrungen ist das Verhalten eines Stoffes als Sdure oder Base abhingig
vom jeweiligen Losungsmittel bzw. vom Reaktionspartner und kann daher nicht absolut
definiert werden. Ebenso ist die Starke einer Sdure entscheidend vom Losungsmittel ab-
hingig. Neben den genannten protonenhaltigen Losungsmitteln sind fiir die préparative
Chemie auch noch folgende Fliissigkeiten von Bedeutung, auf die die oben entwickelten
Vorstellungen analog iibertragen werden konnen:!! Alkohole ROH, Eisessig CH;COOH,
Fluoroschwefelsdure HSO;F sowie die verfliissigten Gase H,S, HCN und HF. Beziiglich
wasserfreier Supersiuren siehe Kap. 5.5.2.

11 J. Jander, Ch. Lafrenz, Wasserdhnliche Losungsmittel, VCH, Weinheim, 1968.
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5.4 Basen

Nach ArrHENIUs ist das Hydroxid-Ion in wissrigen Losungen Tridger der basischen
Eigenschaften. Danach sind Basen solche Stoffe, die beim Auflésen in H,O die Hydro-
xid-Ionen-Konzentration erhohen, so dass ¢(OH~) > ¢(H") wird. Bekannte Basen sind die
Hydroxide der Alkali- und Erdalkalimetalle, die sich in Wasser wegen ihres salzartigen
Aufbaus in Form von Metall-Kationen und [OH]-Ionen 16sen. Letztere liegen hydrati-
siert als [OH(H,0),]" vor, wobei die vier Wassermolekiile jeweils mit einem H-Atom an
das Hydroxid-O-Atom gebunden sind.'? Da die Hydroxide funktionale Bestandteile des
Losungsmittels H,O enthalten, nennt man sie auch allgemein So/vobasen. In Analogie zu
den Ansolvosduren gibt es jedoch auch Verbindungen, die keine [OH]-Ionen enthalten
und dennoch in Wasser basisch reagieren. Dazu gehoren die 16slichen Oxide, Sulfide,
Amide und Nitride der Alkali und Erdkalimetalle sowie NH;, N,H, und andere. Diese
Verbindungen, die man als Ansolvobasen bezeichnen kann, reagieren mit H,O unter Bil-
dung von Hydroxid-lonen:

0> + H,0 —= 2[OH]
[NH,|- + H,0 == NH; + [OH]
NH; + H,0 [NH,]* + [OH]

Nach der Definition von BReNsTED und LowRy ist eine Base ein Protonenakzeptor. Diese
Definition trifft auf die Teilchen [OH]-, O* und NHj; zu, die alle mit Protonen reagieren.
Ubertrigt man diesen Base-Begriff auf andere protonenhaltige Losungsmittel, so sind
jeweils die Losungsmittel-Anionen wie [NH,]-, [HSO,]- und [HF,]- fiir die basischen
Eigenschaften verantwortlich. Den salzartigen Hydroxiden im Aquosystem entsprechen
die salzartigen Amide M[NH,] in fliissigem Ammoniak, die Hydrogensulfate M[HSO,]
in wasserfreier Schwefelsdure und die Hydrogendifluoride M[HF,] in fliissigem HF.
Diese Verbindungen l6sen sich in Form von Ionen und erhéhen somit die Konzentration
der Losungsmittel-Anionen.

Oben wurde gezeigt, dass H;PO, in wasserfreier Schwefelsdure protoniert wird, also
als Base reagiert. Dies entspricht dem Verhalten von NH; in H,O. Die Protonen gehen je-
weils auf das Molekiil oder lon mit der hochsten Basizitit iiber. Die Gleichung

H,SO, + H,O —— [H30]++ [HSO4]

kann demnach sowohl so verstanden werden, dass H,SO, im Losungsmittel H,O als
Saure (Protonendonor) reagiert, als auch so, dass H,O im Losungsmittel H,SO, eine Base
B (Protonenakzeptor) ist. Als Basizitdt bezeichnet man die freie Reaktionsenthalpie AG°
der folgenden allgemeinen Reaktion:

B + HY —— [BH]"

In Tabelle 5.3 sind die berechneten Basizititen einiger elementarer Molekiile und Ionen
angegeben, und zwar fiir eine wissrige Losung bei 25°C.

12 D. Marx, A. Chandra, M. E. Tuckerman, Chem. Rev. 2010, 110, 2174.
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Tab. 5.3 Basizititen (AG®,¢g; kJ mol-1) einfacher Molekiile und Anionen in Wasser (nach F. M. Bi-
ckelhaupt et al., Eur. J. Inorg. Chem. 2007, 3646).

NH;: —643 [NH,]: -818 H,0: —504 [OH]: ~738 F 638
PH,: 571 [PH,]: 743 H,S: 515 [SH]: -663 Cl: -577
AsH,—521 [AsH,]: 721 H,Se: 511 [SeH]: —645 Br: 564
SbHj: —506 [SbH,]: ~707 H,Te: —530 [TeH]~: —638 I -568

Nach Grimms Hydridverschiebungssatz sind die isoelektronischen Anionen [NH,],
[OH] und F- einander dquivalent (isolobal). Man erkennt aus den Daten in Tabelle 5.3,
dass die Basizititen dieser Ionen in der genannten Reihenfolge abnehmen, was mit der
zunehmenden Kernladungszahl begriindet werden kann. Aus diesem Grunde ist das
Amid-Ion in Wasser nicht bestdndig, sondern tibernimmt vom H,O ein Proton und bildet
NH;. Ein entsprechender Trend gilt auch fiir die Paare NH;/H,O und PH;/H,S. Die
hochste Basizitdt in Wasser weist das solvatisierte Elektron auf (sieche Kap. 9.4.8).

5.5 Die relative Starke von Sauren und Basen

5.5.1 Verdlunnte LOsungen

Ebenso wie das Verhalten einer Verbindung als Séure oder Base von den Reaktionspart-
nern abhdngt, steht auch die Stirke einer Séure bzw. Base nicht absolut fest, sondern ist
von der Umgebung abhéngig. In verdiinnten wéssrigen Losungen, auf die das Massen-
wirkungsgesetz angewandt werden kann, wird die Stirke einer Sdure HA bekanntlich
durch die Gleichgewichtskonstante folgender Reaktion angegeben:

cH)-c(A)

HA + nH,0 =—= H(aq) + A~ K, =
n Hy (aq) (aq) a - (HA)

Da es sich formal um eine Dissoziation von HA handelt, nennt man K, die Dissoziations-
oder Saurekonstante von HA und gibt ihr das Symbol K, (Index ,,a* vom lat. acidum). Je
mehr das obige Gleichgewicht auf der rechten Seite liegt, um so groer wird die Wasser-
stoff-Tonen-Konzentration und um so stirker ist die Saure; K, ist dann besonders grof.
Analog wird die Stirke einer Base B durch die analoge Gleichgewichtskonstant K, ange-
geben, z.B. bei folgenden Reaktionen (M = Metall):

NH; + H,0 [NH,]* + [OH]
MOH =—= M’ + [OH]
Allgemein gilt also:
+ . —
B + H0 =—= [BH] + [OH] K, - <BH) cOH)

c(B)

Oft wird die Basenstirke jedoch durch die Dissoziationskonstante der korrespondieren-
den Sdure [BH]" beschrieben, d.h. man betrachtet das Gleichgewicht
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[BH]" + H,O B + [H;0]"
mit der Gleichgewichtskonstante K, (BH™). In Wasser gilt bei 25°C: K, = 10-14/K (BH™").
Bei mehrprotonigen Sauren wie H,SO,4 und H;PO, erhdlt man wegen der schrittweisen
Reaktion mit dem Losungsmittel mehrere Sdurekonstanten:

H,SO;, + »nH,0 H*(aq) + [HSOy4]~ K,

[HSO4]” + nHO H'(aq) + [SO4* Ka

Da sich die verschiedenen Dissoziationskonstanten einer Sdure um viele Zehnerpotenzen
unterscheiden kdnnen, wird meistens der dekadische Logarithmus von K, verwendet, den
man als pK,-Wert bezeichnet:

pKa = —IOg Ka

Wenn man die relative Starke einfacher anorganischer Sduren in Wasser analysieren will,
unterteilt man die in Frage kommenden Verbindungen zunéchst in zwei Gruppen, ndm-
lich in die bindren kovalenten Hydride, wie HE, HCl usw., und in die Sauerstoffsduren wie
Schwefelsdure SO,(OH), oder Salpetersdure NO,(OH), in denen die aciden H-Atome
Bestandteile von OH-Gruppen sind.

Binire kovalente Hydride

Kovalente und daher zumeist fliichtige Hydride sind von allen Nichtmetallen mit Aus-
nahme der Edelgase bekannt. Diese Verbindungen sind in Wasser, soweit sie sich 16sen,
teils Protonendonoren und teils Protonenakzeptoren. Als H"-Donoren bekannt sind vor
allem die vier Wasserstofthalogenide HX (X = F, Cl, Br, I). Die wéssrigen Losungen von
HX sind sehr unterschiedlich starke Sduren und es ist aufschlussreich, die Faktoren zu un-
tersuchen, die die jeweilige Saurestirke bestimmen. Die zu der Reaktion

HX(aq) H'(aq) + X (aq)

gehorende Gleichgewichtskonstante K, ldsst sich ermitteln, wenn die Gisss-Energie A,.G°
der Reaktion bekannt ist, da zwischen beiden Gréflen folgender Zusammenhang besteht:

AG°=-R TInK, R = allgemeine Gaskonstante, 7= absolute Temperatur

Der Wert von A,G° kann nach dem 2. Hauptsatz der Thermodynamik aus der Reaktions-
enthalpie A,/° und der Anderung der Entropie A.S° wihrend der Reaktion ermittelt werden:

AG®=AH®—T-AS°

Um die nicht unmittelbar messbare GroBle A,G° der obigen Dissoziationsreaktion zu er-
halten, bedient man sich am besten des folgenden Kreisprozesses:

3
— H')

X H(g)
HX(2) {: . |

X(g) X(g)
K L
HX(aq) z H'aq) + X(aq)

Die Summe der Giss-Energien A,G° fiir die Teilschritte 1 bis 6 muss gleich der fiir den
Schritt 7 sein, da G° als Zustandsfunktion vom Wege unabhingig ist, auf dem das Ziel er-
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reicht wird. Die einzelnen Zahlenwerte von A,G°, die teils berechnet, teils experimentell
ermittelt wurden,!3 sind in Tabelle 5.4 aufgefiihrt.

Tab. 5.4 GiBBs-Energien AG®,95 (kJ mol-!) der hypothetischen Teilreaktionen der Dissoziation von
Halogenwasserstoff-Molekiilen in Wasser im Sinne eines Kreisprozesses (nach R. Schmid, A. M.
Miah, J. Chem. Educ. 2001, 78, 116). Zum Vergleich sind die Dipolmomente u(HX) angegeben.

Teilreaktion HF HCl HBr HI
1: HX(aq) —» HX(g.) 23.6 13.4 17.4 -6.1
2: HX(g.) —» H(g.) + X(g.) 540 404 339 272
3: H(g.) > H(g.) +te 1314 1314 1314 1314
4. X(g) » X(g.) -324 345 321 -292
5+6: H*(g.) + X~(g.) - H(aq) + X-(aq) —1537 -1409 -1382 -1347
7: HX(aq) —» Hf(aq) + X-(aq) +17.5 225 331 -59.5
pK,: +3.1 -39 -5.8 -104
u (D): 1.87 1.11 0.83 0.45

Aus den Dissoziationskonstanten der Wasserstoffhalogenide geht hervor, dass die Sdure-
stirke in Wasser vom HF zum HI hin extrem stark zunimmt. Wahrend wéssrige Fluss-
sdure nur eine etwa ebenso schwache Séure wie wissrige Essigsdure ist, zdhlt eine
HI-Losung zu den stirksten Sduren. Dieser Befund ist iiberraschend, da die Polaritdt der
HX-Bindung und auch die Dipolmomente der Molekiile HX vom HF zum HI stark ab-
nehmen (Tab. 5.4). Ob ein Hydrid in Wasser als starker oder schwacher Protonendonor
fungiert, hiingt also nicht von der Polaritit der Element-Wasserstoff-Bindung ab. Ahnli-
ches gilt tibrigens auch fiir wasserdhnliche Losungsmittel. Zum Beispiel ist HBr auch in
Eisessig (100 %ige Essigsdure) eine stirkere Saure als HCI.

Wenn man die einzelnen A,G°-Werte in Tabelle 5.4 fiir die verschiedenen Molekiile HX
vergleicht, zeigt sich, dass in erster Linie die GiBBs-Energie der Dissoziation (Stufe 2) fiir
den Gang der pK,-Werte verantwortlich ist. Die stark polare HF-Bindung fiihrt also
wegen ihrer groen Bindungsenthalpie gerade zu einer schwachen Dissoziation von HF
in wissriger Losung. Auch die absolut genommen geringere Elektronenaffinitit des
Fluoratoms trdgt zur geringeren Dissoziation von HF(aq) bei. Oder anders ausgedriickt:
Die verglichen mit Fluor groere Elektronenaffinitit des Chlor-Atoms ist mit dafiir ver-
antwortlich, dass Salzsdure stirker ist als Flusssaure.

Bei den Hydriden der Chalkogene findet man iibrigens den gleichen Gang der Séure-
konstanten wie bei den Wasserstoffhalogeniden. Beispielsweise ist H,Te in Wasser eine
starkere Saure als H,S und dieses ist starker sauer als H,O (Kap. 12.8).

Sauerstoffsiuren

Die einfachen Sauerstoffsduren der Nichtmetalle sind alle vom Typ EO,,(OH),, d.h. es
handelt sich um kovalente Hydroxide. Dennoch verhalten sich diese Verbindungen in
Wasser iiberwiegend als Protonendonoren. Trotz der im Prinzip &hnlichen Bindung des
Wasserstoffs in diesen Sduren bestehen in der Sdurestéirke sehr grole Unterschiede. Da-
fiir sind in analoger Weise wie bei den bindren Hydriden thermodynamische Griinde ver-

13 R. Schmid, A. M. Miah, J. Chem. Educ. 2001, 78, 116.
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antwortlich. Tabelle 5.5 gibt einen Uberblick iiber die pK,-Werte einiger Sauerstoffsiu-
ren. Die sehr starken Sduren HCIO,, HNO; und H,SO, sind in Wasser (in der ersten Stufe)
praktisch vollstindig dissoziiert. Daher sind die pK,-Werte nur schwierig zu bestimmen.
H;PO, und HNO, sind dagegen nur méBig starke Sduren, und HOCI, H;BO; sowie
H;AsO; sind sehr schwache Sauren.

Bei mehrprotonigen Séuren gilt pK,; < pK,,, d.h. K, ist immer wesentlich grof3er als
K,,. Dies ist aus elektrostatischen Griinden plausibel, da die Ablosung eines Protons von
einem Anion mehr Energie erfordert als die Ablosung von einem neutralen Molekiil.

Tab. 5.5 pK,-Werte einiger Sauerstoffsduren von Nichtmetallen und ihren Anionen in wissriger
Losung bei 25°C

pK, Pk, pK,
HCIO, -5 [HSO,]- 1.92 [HSeO;] 6.60
HCIO, 1.94 [H,AsO,]- 7
H,SO0, -3.0 [HSeO,]- 2.05 [H,PO,]- 7.20
HNO, -13 H,PO, 2.15 HOCI 7.50
H,SeO, <0 H;AsO, 225 HOBr 8.68
H,S,0; 0.6 H,Se0; 2.57 H,BO, 9.14
NH,SO; 1.0 HIO, 3.29 H;AsO, 9.22
H,PO, 1.8 HNO, 33 [HPO,]> 12.37

Bei Sduren wie H,CO; und H,SO;, die in wissriger Losung in undissoziierter Form
nicht bekannt sind, ermittelt man K, bzw. pK,, indem man die Konzentration des physi-
kalisch gelosten CO, bzw. SO, in das Massenwirkungsgesetz einsetzt, d.h. man behan-
delt CO, und SO, als Ansolvosduren:

¢ (H") - ¢ (HCO3)

¢ (COy)
Auf diese Weise erhdlt man allerdings pK,-Werte, die nicht der wahren Stérke der hypo-
thetischen Sauren H,CO; bzw. H,SO; entsprechen (siehe hierzu die ausfiihrliche Behand-

lung von H,COs in Kap. 7.7.3). Ahnlich verfihrt man beim NH;, von dem kein Derivat
[NH,]OH bekannt ist, sondern das in Wasser als solvatisiertes Molekiil vorliegt:

NH3(aq) [NH4]"(aq) + [OH](aq)

Diese fiir das Aquosystem entwickelten Vorstellungen konnen sinngemaf auf verdiinnte
Losungen in nichtwissrigen Systemen iibertragen werden. In allen diesen Systemen er-
mittelt man die Lage der jeweiligen Dissoziationsgleichgewichte durch Messung des pH-
Wertes, der elektrischen Leitfahigkeit oder der Gefrierpunktserniedrigung.

COy(aq) === H'(aq) + [HCO;s] (aq) Ky =
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5.5.2 Konzentrierte und wasserfreie Sauren’4

Die Sauren HCI, HCIO, und H,SO, sind in Wasser schr starke Sduren, da sie in verdiinn-
ter Losung praktisch vollstindig dissoziiert sind. Dennoch weisen diese Losungen nicht
die hochste bekannte Aciditit auf. Wenn man im System H,0O/H,SO, zu immer kon-
zentrierteren Losungen iibergeht, steigt die Aciditét, d.h. die Protonendonorstérke, im-
mer weiter an, obwohl der Dissoziationsgrad abnimmt. Reine wasserfreie Schwefelséure
ist nur relativ schwach dissoziiert. Das Ionenprodukt ¢(H;SO,%)-c(HSO,") betragt bei
25°C etwa 104 mol? L-2. Dennoch ist 100 %ige Schwefelsiure ein stiarkerer Protonendo-
nor als irgendeine wissrige Saure. Analoges gilt fiir wasserfreies Hydrogenfluorid, das in
[H,F]* und [HF,]- dissoziiert (Kap. 13.4.1).

Um die Protonendonorstdrke einer konzentrierten wissrigen oder einer wasserfreien
Séure zu ermitteln, geht man anders vor als bei verdiinnten Losungen. Nach einer von
L. P HammeTT eingefiihrten Methode setzt man dem System, dessen Aciditét bestimmt
werden soll, eine geeignete schwache Base B zu, z.B. ein Nitroanilin, das dann mehr oder
weniger stark protoniert wird und dabei seine Farbe dndert, was photometrisch verfolgt
werden kann:

c(H)-c(B)
c (HB")
In den Ausdruck fiir die Gleichgewichtskonstante, die zugleich die Dissoziationskonstante

der Sdure [HB]" ist, setzt man fiir ¢(H") die sogenannte HamMMmETT-Acidititsfunktion H,
ein, die analog zum pH-Wert verdiinnter Losungen definiert ist:

H,=-log c¢(H")

H" + B == [HB]' K,(HB") =

Aus den Gleichungen fiir H; und K, erhélt man nun:

Hy = pK,(HB)" + log CJC(H%%

Den Quotienten ¢(B)/c(HB*) bestimmt man auf spektralphotometrischem Wege, indem
man eine Base B verwendet, die in der freien Form und in der protonierten Form verschie-
den gefarbt ist. Dafiir eignen sich auch Mono-, Di- und Trinitrotoluol, die als Neutral-
molekiile farblos, in der protonierten Form aber gelb sind. Dann ist es nur noch erforder-
lich, den pK,-Wert von [HB]* zu ermitteln. Das kann in einer verdiinnten Ldsung
erfolgen, fiir die A, mit dem pH-Wert identisch wird, und diesen kann man direkt messen.

Nach diesem und anderen Verfahren findet man fiir 100%ige Schwefelsdure H, =
—11.9, wahrend eine 0.1 n wissrige Schwefelsdure den pH = 1.0 aufweist. Die Aciditit
steigt also von der verdiinnten zur wasserfreien Schwefelsdaure um 1013 Einheiten an! Ver-
bindungen oder Gemische, deren Aciditit grof3er ist als die von 100 %iger H,SO,, werden
Supersduren genannt.

Dazu gehoren z.B. die wasserfreien Verbindungen HSO;Cl (H, = —13.8), HSO;CF;
(-14.3), HSO;F (-15.1) und HF (-15.1). Die Grofe H, kann bei Sduren und sauren Mi-
schungen Werte bis etwa —26 annehmen. Besonders stark negative Werte werden bei Ge-

14 R. J. Gillespie, Acc. Chem. Res. 1968, 1, 202. T. O’Donnell, Superacids and Acidic Melts as In-
organic Chemical Reaction Media, VCH, Weinheim, 1993.
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SbF;
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Abb. 5.2 HammEeTT-Aciditdtsfunktion H, fiir die Losungen einiger LEwis-Séuren in HSO;F (links)
und in wasserfreiem HF (rechts); nach T. O’Donnell (Lit. 14).

mischen von Supersduren mit starken LEwis-Séuren erhalten, so bei H,SO, mit SO; (d.h.
H,S,0,) oder mit B(OSO;H); sowie bei HF oder HSO;F mit SbFs und eventuell noch
SO;. Das liegt dran, dass die LEwis-Sduren mit den Sdureanionen Komplexe bilden, wo-
durch sich das Dissoziationsgleichgewicht der Protonensidure nach rechts verschiebt. In
Abbildung 5.2 ist der Verlauf der H,-Werte von Losungen verschiedener LEwis-Sduren in
HSO4F (links) und in wasserfreiem HF (rechts) dargestellt. Man erkennt, dass manchmal
schon geringe Konzentrationen der LEwis-Sdure die Protonenaciditit H, dramatisch stei-
gern.

Fiir eine 1:1-Mischung aus HSO;F und SbF; betrdgt H, ca. —21 und fiir eine 1:1-Mi-
schung aus HF und SbF; ca. -25. Letztgenannte Mischung enthélt komplexe Anionen wie
[Sb,F,,]- sowie die Kationen [H;F,]*, [H,F]* und [H,F;]*, deren Konzentration in dieser
Reihenfolge abnimmt.!S Mit diesen Supersduren kann man auch solche Stoffe protonie-
ren, die nur eine sehr geringe Protonenaffinitit aufweisen und die daher in anderen Me-
dien nicht als Basen fungieren. Beispielsweise wird HNO; in wasserfreier Schwefelséure
zu dem Acidium-Ion [H,NO;]* protoniert, das aber nicht stabil ist und in [NO,]" und H,O
zerfallt, sodass sich folgende Bruttoreaktion ergibt:

HNO; + 2 H,SO, — [NO,]* + [H;0]" + 2 [HSO,]

Dieses Gemisch ist als Nitriersdure bekannt, da man mit ihm aromatische Kohlenwasser-
stoffe in Nitroverbindungen tiberfiithren kann:

R—H + [NO,]' —>= R—NO, + H*

Das Nitronium-Ion [NO,]* ist ein Beispiel fiir eine groBBere Zahl von Ionen, die zu elek-
trophil sind, um in Wasser oder anderen weniger aciden Medien bestindig zu sein:

15 P. M. Esteves, A. Ramirez-Solis, C. J. A. Mota, J Am. Chem. Soc. 2002, 124, 2672.
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[NOz:rr + 3H,0 — 2[H3O]Jr + [NOs]~

In hoch aciden Fliissigkeiten!¢ der hier beschriebenen Art wurden viele neue Verbin-
dungen hergestellt, die eine wesentliche Bereicherung der Chemie darstellen.!” Dazu ge-
horen z. B. die Kationen [H,SO;CF;]*, [H,SO5F]", [Tes]*" und [I,]**, die in den entspre-
chenden Kapiteln behandelt werden. Die stirksten bisher hergestellten Protonensduren
sind aber die festen Carboransduren H{HCB, F,;] und H{HCB,,Cl,,].!® Auf Carborane
wird beim Bor im Kapitel 6.7 eingegangen.

Supersduren werden auch als Katalysatoren eingesetzt, z.B. fiir die [somerisierung von
Alkanen bei niedrigen Temperaturen.

5.6 Die Wasserstoffbriickenbindung?®

5.6.1 Allgemeines

Die physikalischen Eigenschaften einer Reihe kovalenter Wasserstoffverbindungen wie
H,0, NH; und HF zeigen, dass diese Hydride zu einer ungewohnlich starken intermole-
kularen Wechselwirkung befdhigt sind. Diese Wechselwirkung, an der die H-Atome in
spezifischer Weise beteiligt sind, ist wesentlich stirker als die vaN DER WAALs-Wechsel-
wirkung (Kap. 3), aber in der Regel schwicher als bei kovalenten Bindungen. Man be-
trachtet sie daher als einen speziellen Bindungstyp und spricht von Wasserstoftbriicken-
bindungen oder kurz Wasserstoftbriicken (hydrogen bonds). Die Bindungsenthalpien von
Wasserstoffbriicken liegen bei neutralen Molekiilen im Bereich von 10 bis 65 kJ mol-.
Sie konnen bei Beteiligung von lonen aber auch weit grofer sein (bis ca. 140 kJ mol1).
Beziiglich der Bindungsenthalpie liegen die Wasserstoffbriicken also zwischen den van
DER WaaLs-Wechselwirkungen und den kovalenten Bindungen.

Wasserstoffbriicken werden vor allem zwischen solchen Molekiilen gebildet, von de-
nen das eine ein oder mehrere positiv geladene Wasserstoffatome enthélt, d.h. Wasser-
stoffatome mit einer positiven Partialladung, wihrend das andere ein moglichst stark
elektronegatives Atom mit einem nichtbindenden Elektronenpaar und damit ein Elektro-
nendonor (Protonenakzeptor) sein sollte. Solche Atome sind F, O und N, aber in gewis-
sem Umfang sind auch noch Cl, S und P geeignet, vor allem in Form von Anionen wie CI-
und [HS]-. In zahlreichen organischen und metallorganischen Verbindungen beobachtet
man H-Briicken aber auch zu Bindungselektronenpaaren, beispielsweise zu den n-Elek-

16 Beziiglich fester Supersduren siehe K. Arata, Adv. Catal. 1990, 37, 165.

17.G. A. Olah, G. S. Prakash, A. Molnar, J. Sommer, Superacid Chemistry, 2nd ed., Wiley, Hoboken,
2009.

18 C. A. Reed et al., J Am. Chem. Soc. 2006, 128, 3160. H. Willner et al., Angew. Chem. 2007, 119,
6462.

19 P. L. Huyskens, W. A. P. Luck, T. Zeegers-Huyskens (Herausg.), fntermolecular Forces, Springer,
Berlin, 1991. S. Scheiner, Hydrogen Bonding - A Theoretical Perspective, Oxford Univ. Press,
New York, 1997. G. A. Jeffrey, An Introduction to Hydrogen Bonding, Oxford University Press,
Oxford, 1997. T. Steiner, Angew. Chem. 2002, 114, 51. M. Meot-Ner, Chem. Rev. 2012, 112,
PR22.
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tronen von Mehrfachbindungen oder aromatischen Ringen (X—H-n-Bindungen).2’ Auch
intramolekulare Wasserstoftbriicken sind in grofer Zahl bekannt.

Um das Zustandekommen von H-Briickenbindungen zu verstehen, kann man zunéchst
das folgende einfache Modell benutzen:

3(-) 8(H)

Zwischen dem positiv geladenen H-Atom der Bindung X—H (Protonendonor) und dem
nichtbindenden Elektronenpaar am Atom Y des Elektronendonors bzw. Protonenakzep-
tors, kommt es zu einer elektrostatischen Anziehung. Diese Anziehung wird um so stér-
ker sein, je groBer der Elektronegativititsunterschied und je geringer der Groflenunter-
schied zwischen den Atomen X und H ist, da die Polaritdt der XH-Bindung dann am
grofiten ist. Solche stark polaren Bindungen mit positiv geladenem Wasserstoff sind
F-H, O-H und N-H, im Allgemeinen aber nicht mehr C—H2! und B-H. Des weiteren
muss auch das Atom Y moglichst klein und elektronegativ sein, damit das nichtbindende
Elektronenpaar auf moglichst kleinem Raum konzentriert ist, wodurch eine hohe negative
Ladungsdichte und zugleich ein grofles atomares Dipolmoment erreicht werden. Mit ab-
nehmendem Abstand zwischen den Atomen H und Y kommt es jedoch zu einer zuneh-
menden Uberlappung von Orbitalen dieser Atome und damit zu einer kovalenten Bin-
dung. Die beteiligten Orbitale sind das unbesetzte 6*-Orbital der XH-Bindung (LUMO)
und das nichtbindende, mit zwei Elektronen besetzte Orbital am Atom Y (HOMO). Die
Elektronen im HOMO werden mit zunehmender Anndherung von XH an Y teilweise in
das 6*-Orbital delokalisiert, was einen Energiegewinn zur Folge hat (sieche unten).

Diese einfachen Modellvorstellungen lassen bereits verstehen, warum H,O, NH; und
HF im fliissigen Zustand starke Wasserstoffbriicken bilden, wéihrend man &hnliches bei
H,S, PH; und HCI nur noch in geringerem Umfang beobachtet. Die hoheren Homologen
dieser Hydride sind im fliissigen Zustand ganz iiberwiegend durch van peEr Waars-Krifte
gebunden. Tatsédchlich korreliert die Wechselwirkungsenergie bei H-Briicken stark mit
dem pK,-Wert von HX und dem pK,-Wert von YR.

5.6.2 Allgemeine Eigenschaften von Wasserstoffbricken22

Folgende allgemeine Eigenschaften von H-Briicken lassen sich feststellen:

a) Die meisten Wasserstoffbriicken sind unsymmetrisch, d.h. das H-Atom befindet
sich wesentlich niher am Atom X als am Atom Y und die X—H-Bindung ist wesentlich
starker als die Y--*H-Bindung. Nur bei besonders starken Wasserstoffbriicken und wenn
Xund Y gleichartige Atome sind, kommt es vor, dass sich das H-Atom genau in der Mitte

20 Die Bindungsenergie des Benzol-Wasser-Adduktes H,O-C¢Hg betrdgt ca. 13 kJ mol! (eine
OH-Gruppe ist auf das Zentrum des Benzolringes gerichtet, die andere rotiert frei um diese
Achse); sieche S. Tsuzuki, K. Honda, T. Uchimaru, M. Mikami, K. Tanabe, J. Am. Chem. Soc.
2000, /22, 11450.

21 C-H-Bindungen sind dann geeignet, wenn die Elektronegativitit des C-Atoms durch induktive
Effekte (z.B. in CHCI,) oder eine niedrige Koordinationszahl (z.B. in Ethin, C,H,) erhoht ist. Bei
weniger polaren C—H-Bindungen entstehen entsprechend schwichere H-Briicken.

22 G. R. Desiraju, Angew. Chem. 2011, 123, 52.
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befindet, dass also eine symmetrische Briicke vorliegt (wenn X und Y identisch und
gleich F oder O sind). Dann handelt es sich um eine kovalente 3-Zentren-4-Elektronen-
Wechselwirkung, die im Kapitel 2.4.6 bereits ausfiihrlich dargestellt wurde.

b) Wasserstoftbriicken sind bevorzugt /inear oder nur schwach gewinkelt. Bei einer
linearen Atomanordnung X—H-Y wird die maximale Anziehung zwischen H und Y bei
minimaler Abstoung der beiden negativ geladenen Atome X und Y erreicht, d.h. die
Bindungsenthalpie wird bei dieser Anordnung maximal. Je schwicher die Wechselwir-
kung, desto mehr kann der Winkel XHY von dem Wert 180° abweichen.

¢) Der Valenzwinkel o, den die Wasserstoffbriicke mit der Bindung Y-R bildet, liegt
iiblicherweise im Bereich 110-140c.

d) In den meisten Wasserstoffbriicken weist das H-Atom die Koordinationszahl 2 auf.
Seltener wird wie im Nitramid H,N-NO, der Wert 3 erreicht, d.h. es liegen verzweigte
oder gegabelte H-Briicken vor (X=N, Y=0):

/’Y
X—H
Y
In festen Kohlenhydraten sind allerdings 25 % aller O—H---O-Briicken gegabelt und in
kristallinen Aminoséduren ist dieser Anteil sogar noch héher.
e) Inden meisten Fillen wird zu dem nichtbindenden Elektronenpaar des Atoms Y nur
eine Wasserstoftbriicke errichtet. Zu den Ausnahmen gehort das kristalline Ammoniak,

bei dem von jedem Elektronenpaar an den N-Atomen drei Wasserstoffbriicken ausgehen,
d.h. Stickstoff ist ,,iiberkoordiniert®:23

Auch im fliissigen Wasser gibt es iiberkoordinierte O-Atome (siehe unten). Verfiigt das
Atom Y iber mehrere Elektronenpaare wie in den atomaren Anionen F-, CI- und Br,
konnen sogar bis zu sechs H-Atome an ein Y-Atom koordinieren. Beispielsweise besteht
das Ion [H,F;5]~ aus einem zentralen Fluorid-Ion, das tetraedrisch von vier HF-Molekiilen
koordiniert ist (,,Anionen-Koordination®). In dem Polyhydrogenchlorid Pyridin-6HCI,
das als Pyridinium-Salz [CqHsNH]CI-5HCI zu formulieren ist, befindet sich das Chlorid-
Ion im Zentrum der sechs sauren H-Atome der 6 XH-Molekiile!

23 R. Boese et al., J. Phys. Chem. B 1997, 101, 5794.
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5.6.3 Experimenteller Nachweis von Wasserstoffbriicken

Physikalische Konstanten

Bestimmte physikalische GroBen einer Verbindung werden im fliissigen und festen Ag-
gregatzustand stark vom Ausmaf} der intermolekularen Wechselwirkung beeinflusst. Das
gilt fiir die Schmelztemperatur (Schmp.), die Siedetemperatur (Sdp.), die Verdampfungs-
enthalpie (A,,,/7°), das elektrische Dipolmoment (u), die Dielektrizititskonstante (Per-
mittivitit, €) und die Viskositdt (). Daher kann man in vielen Fillen Hinweise auf das
Vorliegen von Wasserstoffbriicken erhalten, indem man die Zahlenwerte der genannten
GroBen mit denen von dhnlichen Verbindungen vergleicht, bei denen die Voraussetzun-
gen dafiir fehlen. Die Werte aller eben genannten Gréflen werden durch die Bildung in-
termolekularer Wasserstoftbriicken erhdht. Damit ldsst sich aber kein exakter Beweis fiir
das Vorliegen von H-Briicken erbringen; dieser bleibt immer einer spektroskopischen
oder strukturellen Untersuchung vorbehalten.

Abbildung 5.3 zeigt beispielhaft den Verlauf der Siedepunkte vergleichbarer Verbin-
dungen. Normalerweise nimmt die Siedetemperatur mit steigender Atom- bzw. Molekiil-
masse zu, wie man es in der Reihe der Edelgase und der Hydride der Elemente der
14. Gruppe beobachtet. Bei den Elementen der 15., 16. und 17. Gruppe fillt jedoch je-
weils das leichteste Hydrid durch seinen hohen Siedepunkt auf. Bei diesen Verbindungen
ist auch die Schmelztemperatur erhoht. Im Kapitel 3 wurde bereits gezeigt, dass dafiir
nicht allein die vaN DER WaaLs-Kréfte verantwortlich gemacht werden kénnen. Vielmehr
liegt bei diesen Hydriden in der fliissigen Phase eine starke Assoziation liber Wasserstoft-
briicken vor. Beim Dimethylether Me,O andererseits fehlen die Voraussetzungen fiir die
Bildung von H-Briicken, sodass hier das erste Glied der Reihe Me, X (X = O, S, Se, Te)
eine normale Siedetemperatur aufweist.

400 -

H,O

300 -

200

Siedepunkt (in K bei 1 bar)

100 -

Periode

Abb. 5.3 Einfluss von Wasserstoffbriicken-Bindungen auf die Siedepunkte analoger Verbindungen.
Man erkennt den starken Einfluss der H-Briickenbindungen bei H,0, HF und NH;, in gewissem
Mafe auch noch bei H,S und HCl, im Vergleich zu Ne, CH,, Ar und SiH,.
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Entsprechendes beobachtet man auch bei einem Vergleich der Verdampfungsenthal-
pien am Siedepunkt. Da die Assoziation in der Gasphase wegen des im Mittel groBBeren
intermolekularen Abstandes meistens wesentlich geringer ist als in kondensierten Pha-
sen, ist die Verdampfung bei der Siedetemperatur mit der Auflosung sehr vieler Wasser-
stoftbriicken verbunden. Die dafiir erforderliche Enthalpie muss daher zusitzlich zur
Uberwindung der vaN DER WaALs-Anziehung und zu der fiir die VolumenvergroBerung
ndtigen Enthalpie aufgebracht werden. In der Reihe CH, — NH; — H,0 — HF weist Wasser
die bei weitem grofite Verdampfungsenthalpie auf.

Die Erhohung des Dipolmomentes und der Dielektrizititskonstanten im fliissigen Was-
ser und in wasserdhnlichen Losungsmitteln ist fiir die Loslichkeit von Salzen von groBter
Bedeutung. Je grofer u und e sind, desto besser ist im Allgemeinen die Loslichkeit von
Ionenverbindungen (siehe Kap. 2.1.7). Alle molekularen Fliissigkeiten mit aulergewdhn-
lich groBen e-Werten sind durch intermolekulare H-Briicken assoziiert, z.B. auch HCN
und HSO;F.

Wasser besitzt eine wesentlich hohere Viskositdt als seine Derivate vom Typ R,0
(Ether), die keine Wasserstoftbriicken bilden kdnnen. Besonders hoch ist die Viskositit
von Verbindungen mit mehreren OH-Gruppen, wie Glycerin, wasserfreier Schwefelsdure
und Phosphorséure. Die Ursache dafiir ist auch hier die dreidimensionale Vernetzung die-
ser Fliissigkeiten durch H-Briicken.

Neben den bisher diskutierten GroBen, die eigentlich nur einen Hinweis auf die Stérke,
nicht aber auf die Art der intermolekularen Wechselwirkungen geben, ist auch die Be-
stimmung der Molmasse geeignet, das Ausmal} der Assoziation eines geldsten Stoffes in
einem inerten Losungsmittel zu ermitteln.

Strukturanalyse

Durch Beugung von Rontgen-, Elektronen- oder Neutronenstrahlen kann man die Atom-
lagen und damit die Kernabstdnde in kristallinen und z.T. auch in gasférmigen Verbin-
dungen bestimmen. Auf diese Weise lassen sich Wasserstoffbriickenbindungen direkt
und eindeutig nachweisen. Wenn in einer Gruppe X—H-+'Y der Kernabstand d(HY) we-
sentlich kleiner ist als die Summe der vaN DER WaaLs-Radien der Atome H und Y, kann
man eine H-Briicke annehmen. Werden die Lagen der H-Atome nicht bestimmt, so ist
eine H-Briicke dann als wahrscheinlich anzusehen, wenn der Kernabstand d(XY) gleich
oder kleiner als die Summe der van DER WaaLs-Radien der Atome X und Y ist. Beispiels-
weise betrdgt der vaN DERWAALS-Abstand zweier Fluoratome 270 pm, wéihrend d(FF) im
kristallinen HF nur 249 pm und im Anion [HF,]~ sogar nur 226 pm betrigt. Weitere Bei-
spiele werden weiter unten diskutiert (Abschnitt 5.6.4).

Bei H-Briicken zwischen gleichartigen Atomen wie O—H:---O oder fast gleichartigen
Atomen wie N-H----O und O-H----N gibt es zwischen dem XH-Abstand und dem HY-Ab-
stand jeweils eine eindeutige, nicht-lineare Korrelation: Je stirker die Briicke, d.h. je kiir-
zer der Abstand HY wird, um so mehr verldngert sich die XH-Bindung.!®

Molekiilspektroskopie

Der empfindlichste und spezifischste Nachweis von Wasserstoffbriicken gelingt mit
Hilfe der Infrarotspektroskopie. In einer Briicke X—H---Y ist die Bindung X-H immer
polar und damit fiihrt die Valenzschwingung v(XH) zu einer starken Anderung des loka-
len Dipolmomentes und folglich zu einer intensiven Absorptionsbande im IR-Spektrum.
Die Wellenzahl der Valenzschwingung der nicht-assoziierten Gruppe XH misst man am
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besten an der gasformigen Verbindung oder in einem inerten Losungsmittel wie CCly
oder CS, bei starker Verdiinnung. Untersucht man nun die Verbindung im assoziierten
Zustand, indem man entweder ein Losungsmittel verwendet, das als Elektronendonor
fungiert (z.B. Acetonitril MeCN oder Dimethylsulfoxid DMSO), oder indem man ein-
fach die Konzentration von HX erhdht, so zeigt sich, dass die Bande der assoziierten XH-
Gruppe bei kleineren Wellenzahlen auftritt und wesentlich breiter und intensiver ist als
die des isolierten Molekiils XH. Folgender Vergleich zwischen den XH-Valenzschwin-
gungen von CH,, HCl und H,O in verschiedenen Aggregatzustinden illustriert diese Ver-
hiltnisse (v5 ist sowohl beim Wasser als auch beim Methan die asymmetrische Valenz-
schwingung):

gasformig fliissig fest (90+10 K)
CH,(v5): 2914 2909 2906 cm! (keine H-Briicken)
HCI: 2886 2785 2768 cm! (schwache H-Briicken)
H,0(v;): 3707 3400 3277 cm! (méBig starke H-Briicken)

Die Wellenzahlverschiebung ist darauf zuriickzufiihren, dass die Bindung X—H durch die
Briickenbildung H---Y geschwicht wird, da das 6*-MO der XH-Bindung teilweise mit
Elektronen besetzt wird. Hierdurch vergroBert sich der XH-Kernabstand (d), was wegen
der Beziehung pu = de -d eine Vergroflerung des Dipolmomentes p und damit der IR-Ab-
sorptionsintensitit zur Folge hat. Gleichzeitig steigen aber auch die Partialladungen &e
auf den Atomen H und X, da das bindende Elektronenpaar der XH-Bindung von dem sich
nihernden nichtbindenden Paar am Atom Y abgestof3en wird (gegenseitige Polarisierung
der Dipole).2* Dadurch vergrofBert sich p ebenfalls. Bei O-H--+-O-Briicken korreliert die
Wellenzahl der OH-Schwingung in umgekehrter Weise mit dem OO-Abstand, d.h. mit
der Stirke der Wechselwirkung. Auch fiir die chemische Verschiebung des Protons im
NMR-Spektrum gibt es eine (positive) Korrelation mit d(OO).

AuBler einer XH-Valenzschwingung liefert eine Wasserstoftbriicke X-H-Y im
Schwingungsspektrum auch eine HY-Valenzschwingung, die jedoch iiblicherweise als
XY-Valenzschwingung bezeichnet wird, da die Gruppe XH als Ganzes gegen das Atom Y
schwingt. Da derartige Schwingungen wegen der Schwiche der H----Y-Wechselwirkung
normalerweise bei sehr kleinen Wellenzahlen auftreten, sind sie im IR-Spektrum schwie-
rig zu beobachten. Im Ramanspektrum sind diese Banden jedoch leicht zu finden. Bei-
spielsweise findet man die OO-Schwingung bei fliissigem Ethanol bei ca. 270 cm!. Aus
der Temperaturabhingigkeit der Ramanintensitit dieser Linie wurde die Briickenbin-
dungsenthalpie zu 10.5 kJ mol-! abgeleitet.2> Substitution von H (Protium) durch Deute-
rium hilft bei der Identifikation der relevanten Schwingungen. Bei kleinen Neutralmole-
kiilen wie dem Wasserdimer (H,0), sind deuterierte Wasserstoffbriicken X—D---Y
geringfiigig stirker als die analogen H-Briicken X—H-+Y, da die Nullpunktsschwin-
gungsenergie der D-Briicke wegen der grofleren Masse des D-Atoms geringer ist.

24 D. Feil, J Mol. Struct. 1990, 237, 33. P. O. Astrand, K. Ruud, K. V. Mikkelsen, T. Helgaker,
J. Phys. Chem. A 1998, 102, 7686.
25 H. G. M. Edwards, D. W. Farwell, A. Jones, Spectrochim. Acta 1989, 454, 1165.
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In gewissem Umfang kann man auch aus anderen spektroskopischen Beobachtungen,
insbesondere aus 'H-Kernresonanzspektren?¢ und aus Massenspektren?’, aber auch aus
Messungen der unelastischen Neutronenstreuung Informationen tiber H-Briicken erhal-
ten. In vielen Fillen ist jedoch keine klare Abgrenzung gegen die vaN DER WAALS-Bin-
dungskrifte moglich, sodass es bei sehr schwachen Wechselwirkungen oftmals zweifel-
haft ist, ob tatsdchlich H-Briicken vorliegen oder nicht. In solchen Fillen kann nur eine
Strukturanalyse die Briickenfunktion des Wasserstoffs nachweisen.

5.6.4 Beispiele fur Wasserstoffbriickenbindungen

Hydrogenfluorid
Kristallines Hydrogenfluorid (Schmp. —83.6°C) besteht bei —125°C aus planaren Zick-
Zack-Ketten von HF-Molekiilen, die iiber lineare unsymmetrische Wasserstoftbriicken
assoziiert sind:28.2

d(FF) = 249(1) pm, Winkel FFF = 116°

Im fliissigen HF liegen analoge, aber nicht mehr planare Kettenmolekiile vor. Gasformi-
ges HF besteht dagegen bei 20°C unter dem eigenen Séttigungsdampfdruck (Sdp. 19.5°C)
nach massenspektrometrischen Untersuchungen hauptsédchlich aus monomerem HF und
verschiedenen Oligomeren (HF), mit n = 2—6, die miteinander im temperatur- und druck-
abhingigen Gleichgewicht stehen. Die Strukturen und Bindungsverhiltnisse dieser Oli-
gomeren werden weiter unten diskutiert.

Auch in vielen Salzen der Sduren HF und (HF), miissen Wasserstoffbriicken angenom-
men werden. Eine der stirksten Briicken liegt im Hydrogendifluorid-lIon [HF,]- vor, das
in Salzen des Typs M[HF,] enthalten ist (siche Kap. 2.4.6). Solche Salze kdnnen leicht
aus den Fluoriden MF und Hydrogenfluorid hergestellt werden. Im K[HF,] ist das Anion
linear und symmetrisch (Symmetrie D.,,;,):

[F-H-FI d(HF) = 113 pm, d(FF) = 226 pm

Im Salz [NH,][HF,] liegen ebenfalls symmetrische [HF,]-Ionen vor, die aber nun noch
iiber N—H----F-Briicken mit den [NH,]"-Kationen verbunden sind. Diese duferen Wasser-

26 Durch H-Briickenbildung wird die Elektronendichte am H-Atom reduziert, was gegeniiber Tet-
ramethylsilan (TMS) zu einer Verschiebung des Signals zu tieferem Feld fiihrt. Beispielsweise
beobachtet man das als Triplett aufgespaltene Signal des OH-Protons von reinem Ethanol bei ca.
5.2 ppm, wihrend eine Losung von Ethanol in CCl, ein Singulett fiir das OH-Proton liefert, das je
nach Konzentration bei 4 bis 1 ppm liegt.

27 N. Nishi et al., J. Am. Chem. Soc. 1988, 110, 5246.

28 Die Struktur von kristallinem HOF ist analog: eine planare Zick-Zack-Kette von O—H----O-Bin-
dungen bildet das Gertist, von dem die Fluoratome abzweigen.

29 Die Kristallstrukturen der iibrigen Wasserstofthalogenide sind komplex und durch mehrere Pha-
sen und Fehlordnung charakterisiert; sieche A. F. Wells, Structural Inorganic Chemistry, 5th ed.,
Clarendon, Oxford, 1986, S. 362.
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stoffbriicken vergroBern den Kernabstand d(FF) im Anion auf 232 pm und bedingen, dass
zur Gitterenergie des Salzes mit der H-Briickenbindungsenthalpie eine weitere Kompo-
nente hinzukommt.

Hydrogenfluorid bildet wegen der starken Wechselwirkung zwischen HF-Molekiilen
und Fluorid-Tonen verschiedene saure Salze des Typs MX-nHF (n = 1-4). Im K[H,F;] lie-
gen gewinkelte Anionen [H,F;]- der Symmetrie C,, vor, das Anion [H;F,] bildet eine tri-
gonale Pyramide (Cj,) und [H,Fs]- ist tetraedrisch gebaut (7). Diese Anionen enthalten
im Gegensatz zum [HF,]-Ion unsymmetrische H-Briicken zwischen dem zentralen Fluo-
rid-Ion und den HF-Molekiilen.

Eis und Wasser3?

Von H,O sind mindestens zwolf verschiedene kristalline Phasen bekannt,?! die in be-
stimmten Temperatur- und Druckbereichen stabil sind (Abb. 5.4) oder die als metastabile
Phasen hergestellt wurden (z.B. Eis I, IV und IX). Die Nummerierung entspricht der his-
torischen Reihenfolge der Entdeckung.

Beim Druck von 1013 hPa erstarrt Wasser bei 0°C oder 273.15 K zu hexagonalem Eis
I, in dem eine dem hexagonalen ZnS (Wurtzit) dhnliche Packung der Sauerstoffatome
vorliegt.?2 Diese Struktur besteht gewissermallen aus Sechser-Ringen von OH-Gruppen
(in Wirklichkeit handelt es sich um zwdlfgliedrige Ringe; vgl. Abb. 5.5). Bei hoherem
Druck liegt der Erstarrungspunkt von Wasser tiefer, z. B. bei 50 MPa bei -4.0°C; unter
dem eigenen Dampfdruck erstarrt Wasser per definitionem bei 273.16 K. Wasserdampf
erstarrt bei allen Temperaturen oberhalb von -100°C zu Eis I, beispielsweise in Kondens-
streifen von hoch fliegenden Flugzeugen.

In der Eis-I; Struktur ist jedes O-Atom exakt tetraedrisch von vier anderen O-Atomen
umgeben. Der kleinste Kernabstand d(OO) betrigt bei —50°C 276 pm. Die Dichte wurde
bei 0°C zu 0.917 g cm3 bestimmt; der Dampfdruck bei 0°C betrdgt 611.2 Pa = 6.1 mbar,
und die Sublimations- oder Verdampfungsenthalpie wurde zu 47 kJ mol-! bestimmt. Die
gegeniiber Wasser geringere Dichte fiihrt dazu, dass Eisberge schwimmen und Wasser-
leitungen im Winter platzen. Die H-Atome liegen entweder genau auf der OO-Verbin-
dungslinie oder sind nur wenig von dieser entfernt, sodass es sich um lineare oder allen-
falls schwach gewinkelte H-Briicken handelt.’3 Der Kernabstand d(OH) = 98.5 pm ist
etwas grofer als im gasformigen H,O-Molekiil (95.8 pm) und zeigt, dass die H-Briicken
unsymmetrisch sind. Die tibrigen kristallinen Modifikationen von H,O sind nur bei ho-
heren Drucken oder sehr tiefen Temperaturen stabil und haben dichtere Strukturen als Eis
I,,. Die meisten von ihnen sind bei der Temperatur des fliissigen Stickstoffs (—196°C) un-
ter Normaldruck metastabil. Sie konnen daher unter diesen Bedingungen untersucht wer-
den. Sie enthalten z.T. Vierer- und Fiinfer-Ringe aus OH-Gruppen. Durch Kondensation
von Wasserdampf bei tiefen Temperaturen kann man dariiber hinaus glasiges Eis herstel-

30 R. Ludwig, Angew. Chem. 2001, 113, 1856. W. F. Kuhs (Ed.), The Physics and Chemistry of Ice,
Royal Society of Chemistry, Cambridge, 2007.

31 C. Lobban, J. F. Finney, W. E. Kuhs, Nature 1998, 391, 268.

32 Sehr kleine, staubfreie Wassertropfen, wie sie in Wolken vorkommen, kénnen bis auf -38°C un-
terkiihlt werden, ohne zu kristallisieren.

33 Da der Valenzwinkel im H,O-Molekiil 104.5° betrdgt, der Tetraederwinkel zwischen den O-Ato-
men aber 109.5°, ist anzunehmen, dass die H-Briicken schwach gewinkelt sind.
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Abb. 5.4 Phasendiagramm des Systems H,O in halblogarithmischer Darstellung; nach V. E. Pe-
trenko, R. W. Whitworth, Physics of Ice, Oxford Univ. Press, 1999.
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Abb. 5.5 Struktur von hexagonalem FEis I,
(oben). Dargestellt sind die Positionen der
O-Atome (leere Kreise) und der H-Atome
(volle Kreise). Die H-Atome sind jedoch fehl-
geordnet, da sie auf jeder O—O-Verbindungs-
linie eine von zwei dquivalenten Positionen
einnehmen konnen, und zwar so dass jedes
H,0-Molekiil C,,-Symmetrie aufweist
(symmetrisches Doppelminimum-Potential).
Die H-Briickenbindungen fithren zu einer
insgesamt tetraedrischen Koordination der
O-Atome. Die hexagonale Kristallsymmetrie,
die sich aus dieser Struktur ergibt, ist im unte-
ren Teil gezeigt.
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len, das sich beim Aufwirmen tber kubisches Eis I, (Diamantstruktur der O-Atome) in
gewohnliches Eis I, umwandelt. Bei extrem hohem Druck (60 GPa) existiert Wasser als
Eis X, in dem symmetrische H-Briicken vorliegen, d.h. man kann nicht mehr zwischen
intra- und intermolekularen OH-Bindungen unterscheiden. Im othorhombischen Eis XI
ist die in Abb. 5.5 erwihnte Fehlordnung der H-Atome zugunsten einer eindeutigen Ord-
nung aufgehoben; nur unter diesen Umstédnden lésst sich der OH-Kernabstand exakt be-
stimmen (98.5 pm).

In der Ndhe des Schmelzpunktes (bei Unterkithlung um 1 K oder weniger) befindet
sich auf Eiskristallen eine quasi-fliissige Wasserschicht, deren Dicke je nach Temperatur
10-100 nm betrdgt und die fiir das Kristallwachstum von entscheidender Bedeutung ist.
Mit Hilfe dieser Vorstellung erkliart man beispielsweise die unterschiedliche Gestalt
(Morphologie) von Schneeflocken und anderen Eiskristallen, die entweder pléttchen-
oder prismenformig sein kdnnen, deren sechszdhlige Symmetrie aber meistens gut zu er-
kennen ist.3* Auch der Zusammenhalt von Schneebillen bei nicht zu tiefen Temperaturen
ist darauf zuriickzufiihren.

Fliissiges Wasser besitzt bei Temperaturen in der Ndhe des Erstarrungspunktes eine
komplexe Struktur.3035 Man nimmt an, dass bei 0°C zahlreiche Oligomere und grof3ere
Cluster aus bis zu 100 H,O-Molekiilen vorhanden sind, in denen die Molekiile ahnlich
wie im hexagonalen Eis I gebunden sind. Von jedem H,0O-Molekiil im Inneren des Clus-
ters gehen also in der Regel vier Wasserstoffbriicken aus. An der Oberfliche dieses eis-
artigen Netzwerkes miissen jedoch auch Molekiile mit drei oder zwei Briicken vorhanden
sein, wihrend man eine einzelne H-Briicke pro Molekiil ausschlieBen kann (Abb. 5.6).
Ein wesentliches Argument fiir die Annahme groferer geordneter Bereiche im fliissigen
Wasser ist die nahe Ubereinstimmung der Dielektrizititskonstanten, die beim Eis am
Schmelzpunkt 92 und beim fliissigen Wasser bei 0°C 88.5, bei 100°C 55.5 und bei 200°C
noch 34.5 betrdgt. An der Oberflache der Cluster findet allerdings ein stindiger Ab- und
Aufbau statt, da die gemessene Lebensdauer einer Wasserstoftbriicke im fliissigen Was-
ser nur ca. 10! s betrdgt. Dieser geringe Wert ist auf die geringe Briickenbindungsener-
gie zurilickzufiihren, die in der GréBenordnung der thermischen Schwingungsenergie der
Molekiile bei 20°C liegt. Der mittlere OO-Abstand von fliissigem Wasser wurde bei 25°C
zu 285 pm ermittelt. Er ist damit etwas groBer als im hexagonalen Eis I;,. Die Dichte von
Wasser hat bei 4.0°C ein Maximum von 0.99997 g cm-3, im Falle von D,O liegt das Dich-
temaximum bei 11.2°C (Abschnitt 5.1, Tab. 5.1). Die Tatsache, dass diese maximale
Dichte groBer ist als die von Eis, wird so gedeutet, dass bei diesen niedrigen Temperatu-
ren auch Strukturelemente mit tiberkoordinierten O-Atomen sowie verzweigte H-Brii-
cken vorliegen (Abb. 5.6). Dadurch erhoht sich um jedes O-Atom die Zahl der nichstben-
achbarten O-Atome von 4.0 im Eis auf im Mittel 4.5—4.7 im fliissigen Wasser, wodurch
die Raumerfiillung insgesamt grofer wird (Dichte bei 0°C/1 bar: 0.99984 g cm3).
Neben den hochmolekularen Clustern enthélt fliissiges Wasser aber in geringer Konzen-
tration auch niedermolekulare Oligomere (H,0), mitn =2, 3,4 ..., deren Strukturen wei-
ter unten diskutiert werden und die man nachweisen kann, indem man Wasser adiabatisch
in ein Hochvakuum verdampft und den Dampf spektroskopisch analysiert.

34 Y. Furukawa, Chemie unserer Zeit 1997, 31, 58 (zahlreiche Abbildungen).
35 Y. Marcus, Chem. Rev. 2009, 109, 1346.
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Abb. 5.6 Acht mogliche Bindungszustéinde von H,O-Molekiilen im fliissigen Wassergeordnet nach
abnehmender Zahl der H-Briicken pro Molekiihl. Die durch gestrichelte Linien angedeuteten
H-Briickenbindungen sind unsymmetrisch (nicht zentriert). Die Geometrie an den O-Atomen ist bei
vierfacher Koordination verzerrt tetraedrisch, bei dreifacher pyramidal. Die erste Struktur enthélt
ein liberkoordiniertes O-Atom, die zweite eine verzweigte H-Briicke. Man erkennt, dass Molekiile
mit freien OH-Gruppen dennoch iiber H-Briicken gebunden sein konnen. Die relative Haufigkeit ist
ungefihr: c>de>f>a>b>gh.

Aus IR- und Ramanspektren sowie aus Rontgenbeugungsmessungen3¢ wurde geschlos-
sen, dass der Gehalt an freien, d.h. nicht an H-Briicken beteiligten OH-Gruppen im fliis-
sigen Wasser bei 25°C etwa 20% und beim kritischen Punkt (374°C/22.1 MPa) etwa
70% betrdgt.3” Rechnerische Simulationen ergaben etwa 25 % bei 25°C. Die Bindungs-
energie der einzelnen H-Briicken wurde experimentell zu 11 kJ mol-! bestimmt. Die Ver-
dampfungsenthalpie von Wasser bei 25°C ist mit 44 kJ mol! nur geringfiigig kleiner als
die von Eis, was ebenfalls auf dhnliche Strukturen hinweist.

Beim Losen salzartiger Verbindungen in viel Wasser werden die lonen hydratisiert,
d.h. das elektrische Feld der Ionen 16st die Wasserstoffbriicken der H,O-Molekiile teil-
weise auf und bewirkt, falls es stark genug ist, dass um das lon eine erste Hydrathiille mit
geordneten H,O-Molekiilen entsteht. Diese Art der Wechselwirkung zwischen einem
Ion und Dipolmolekiilen nennt man Strukturbildung. Sie tritt vor allem bei kleinen oder
mehrfach geladenen Kationen und Anionen, die eine hohe elektrische Feldstirke auf-
weisen (bei HT, Li*, Na*, Mg?*, F-, [SO,]?>"). Beispielsweise bindet Li* vier, Na* sechs
und Ca?* zwolf Wassermolekiile in seiner ersten Hydrathiille, das Phosphat-Ion ebenfalls
zwolf H,O-Molekiile, die jeweils mit einem H-Atom an ein Phosphat-O-Atom gebunden
sind, wihrend das zweite H-Atom mit den Wassermolekiilen der ndheren Umgebung ver-
bunden ist. In dieser Umgebung, d.h. in etwas groflerem Abstand von dem betrachteten

36 H. Ohtaki, T. Radnai, T. Yamaguchi, Chem. Soc. Rev. 1997, 26, 41.

37 Am kritischen Punkt betrdgt die Dichte von Wasser p nur noch 0.322 g cm= und die Dielektrizi-
tatskonstante € nur noch 6. Dies sind die Griinde, weswegen ionische und polare Verbindungen in
iiberkritischem Wasser schlechter, unpolare Verbindungen dagegen besser 16slich sind als im un-
terkritischen Bereich; H. Weingértner, E. U. Franck, Angew. Chem. 2005, 117, 2730.
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ITon, vermag das elektrische Feld gerade noch die gegenseitige Orientierung der Wasser-
molekiile und damit die Bildung der Struktureinheiten des reinen Wassers zu behindern.
In dieser Sphére sind die H,O-Molekiile im Mittel durch weniger Wasserstoffbriicken
verkniipft als in reinem Wasser. Sie sind dementsprechend leichter und freier beweglich.
Daher nennt man diese Bereiche der Hydrathiille Bereiche der Strukturbrechung. Diese
Art der Wechselwirkung ist nicht nur fiir die zweite Hydrathiille kleiner Ionen charakte-
ristisch, sie tritt auch bei der Hydratation grofer, leicht polarisierbarer lonen auf und
bestimmt dort die Struktur der ersten Hydrathiille (bei K*, Rb*, Cs*, Br-, I, [SCNT,
[CIO,]). Strukturbildner erhdhen also die Zahl der H-Briicken, wihrend Strukturbrecher
die Zahl der H-Briicken, verglichen mit reinem Wasser, vermindern.3$ So kommt es, dass
manche Salze (wie NaF) die Viskositéit der Losung gegeniiber reinem Wasser erhdhen,
wihrend andere (wie Csl) diese verringern. Diese Verhdltnisse gelten aber nur fiir ver-
diinnte Losungen.

In einer 3 M NaCl-Losung sind die Kationen dagegen bereits unvollstindig solvatisiert,
da nicht mehr geniigend H,O-Molekiile zur Verfiigung stehen (M = mol L!). Bei dieser
und hoheren Salzkonzentrationen ist der mittlere Abstand zwischen Kationen und An-
ionen kleiner als der Durchmesser eines Wassermolekiils und kommt es zur Bildung von
lonenpaaren:3°

[M(H0)4]" + CI” [M(H,0);C1] + H,0

Beispielsweise findet man durch Bestimmung der Gefrierpunktserniedrigung, dass eine
gesattigte NaCl-Losung bei -10°C nur zu 69% aus getrennten lonen und zu 31% aus lo-
nenpaaren besteht. Die Bildung von lonenpaaren ist die Vorstufe der Keimbildung, die zur
Entstehung von Kristallen erforderlich ist. Die wasserentziechende Wirkung durch Hydra-
tation von Kationen und Anionen wird beim Aussalzen von Proteinen aus wéssriger Lo-
sung genutzt, wozu beispielsweise [NH,],[SO,] oder K5[PO,] verwendet werden konnen.

Meerwasser mit einem mittleren Salzgehalt von 3.5% gefriert bei ca. —2°C; dann ent-
stehen erste Eiskristalle und die Salzkonzentration in der restlichen ,,Mutterlauge* steigt
an. Sinkt die Temperatur weiter ab, frieren neben Eis die folgenden Salze in der Reihen-
folge ihrer zunehmenden Loslichkeit aus: Ca[CO5]-6H,0, Na,[SO,]-10H,0, MgCl,-8H,0,
NaCl-2H,0, KCI und schlieBlich bei —43°C MgCl, 12H,0. Aber selbst bei —50°C bleibt
noch ein Rest hochkonzentrierter Lauge, die Sole oder Brine genannt wird! Dunstet da-
gegen Meerwasser bei 20°C ein, entstehen die meisten dieser Salze ohne oder mit weniger
Kristallwasser. So sind die gewaltigen Salzlagerstitten in Norddeutschland entstanden,
die teilweise iiber 1000 m méchtig sind (z.B. 1273 m bei Sperenberg siidlich von Berlin).

Wasserdampf verhélt sich bei Drucken bis zu etwa 90 % des Séttigungsdampfdruckes
und bei Temperaturen um 25°C nahezu ideal, d.h. er besteht dann tiberwiegend aus mo-
nomerem H,O. In der Nidhe des Sattigungsdampfdruckes kann man aber vor allem bei er-
hohter Temperatur Aggregate wie (H,0), nachweisen. Beim kritischen Punkt betrégt der
Anteil an monomerem H,O nur noch ca. 72 %. Mit Hilfe der Matrixtechnik hat man der-
artige Oligomere nach Abschrecken des mit Ar oder N, verdiinnten Wasserdampfes auf
20 K IR-spektroskopisch nachgewiesen.

38 Abbildungen fiir die Hydrathiillen von Alkalimetall-Kationen mit bis zu 20 Wassermolekiilen
findet man bei F. Schulz, B. Hartke, ChemPhysChem. 2002, 3, 98.
39 Y. Marcus, G. Hefter, Chem. Rev. 2006, 106, 4585. A. A. Zavitsas, Chem. Eur. J. 2010, 16, 5942.
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In unpolaren Lésungsmitteln, wie aliphatischen und aromatischen Kohlenwasserstof-
fen, CCly, CS, und anderen, 16st sich H,O in sehr geringem Mal3e, und zwar liberwie-
gend monomer. Bei niedrigen Temperaturen lassen sich IR-spektroskopisch jedoch auch
in solchen Losungen Oligomere (H,0), mit n = 2—6 nachweisen. In schwach polaren orga-
nischen Losungsmitteln, wie den partiell chlorierten Kohlenwasserstoffen, ist H,O teils
monomer, teils oligomer geldst. Bei Verwendung stirker polarer Losungsmittel (Alko-
hole, Ether, Ketone, Amine, Nitrile, Carbonsduren, Sulfoxide), die selbst als Partner fiir
H-Briicken in Frage kommen, entstehen Komplexe zwischen dem Losungsmittel und dem
gelosten Wasser, wobei deren Zusammensetzung von der Temperatur und der Konzentra-
tion abhéngt.

Unpolare (hydrophobe) Stoffe wie Edelgase, H,, N, und O, aber auch CH,, CF,, C,F;
und SF¢ 16sen sich in fliissigem Wasser nur in sehr geringem Umfang (Molenbruch
<8-10-° bei 25°C).%° Ein Beispiel ist gasformiges Methan, dessen Losungsenthalpie AH°
in Wasser bei 25°C zwar exotherm ist, der Beitrag der Losungsentropie —TAS° ist jedoch
so groB3, dass sich die GiBBs-Energie der Hydratation zu AG° = +8.4 kJ mol! ergibt (Sat-
tigungskonzentration 2.5-10-3 mol-% CH,). Die geringe Loslichkeit ist folglich auf den
groBen Entropieverlust (AS° < 0) zurlickzufiihren, der mehr als doppelt so grof3 ist wie bei
einer analogen Losung von H,O in CCl, und der dadurch zustande kommt, dass die ge-
losten Molekiile zundchst die H,O-Cluster aufbrechen miissen, um Platz fiir sich zu
schaffen. Um das geloste Molekiil ordnen sich die H,O-Molekiile aber offenbar neu, und
zwar in einer solchen Weise, dass die Ordnung gegeniiber reinem Wasser zunimmt. Die-
sen Vorgang nennt man hydrophoben Effekt.*! Bei den gasformigen n-Alkanen mit 2 bis
7 C-Atomen nimmt der Entropieverlust beim Losen in Wasser gegeniiber Methan sogar
noch zu, d.h. die Hydrophobie steigt mit wachsender Grofe des Teilchens noch an. Be-
trachtet man jedoch die Loslichkeit von fliissigen n-Alkanen in Wasser,*2 zeigt sich, dass
die Uberwindung der starken intermolekularen Dispersionskrifte (Kap. 3.6.3) in den rei-
nen fliissigen Alkanen der Hauptgrund fiir die schlechte Loslichkeit in Wasser ist. Da-
durch neigen solche Verbindungen in Wasser zur Phasentrennung.

Hydrophobe Effekte spielen bei vielen Vorgingen in Wasser eine entscheidende Rolle.
Sie bestimmen zum Beispiel die Stabilitit von biologischen Membranen und die Tertidr-
struktur von Proteinen. Aber auch bei der Aggregation oberflachenaktiver Substanzen
und bei der Flotation von Mineralien sind diese Effekte am Werke.

Gashydrate und Clathrathydrate4

Elementares Chlor reagiert mit Wasser bei 0°C und einem Druck von 1013 hPa zu einem
kristallinen Gashydrat, das erst bei +10°C schmilzt und ungefihr die Zusammenset-
zung Cl,-7H,0 aufweist. Dessen kubische Struktur besteht aus einem Wirtsgitter von
Wassermolekiilen, die pentagon-dodekaedrische Kifige und dhnliche Polyeder bilden
(Abb. 5.7).

40 T. M. Letcher, R. Battino, J. Chem. Educ. 2001, 78, 103.

41 W. Blokzijl, J. B. F. N. Engberts, Angew. Chem. 1993, 105, 1611; M. E. Paulaitis, S. Garde,
H. S. Ashbaugh, Curr. Opin. Colloid Interf. Sci.1996, 1, 376. N. T. Southall, K. A. Dill, A.
D. J. Haymet, J. Phys. Chem. B 2002, 106, 521.

42 V. Barone, M. Cossi, J. Tomasi, J. Chem. Phys 1997, 107, 3210.

4 E. D. Sloan, Clathrate Hydrates of Natural Gases, 2nd ed., Dekker, New York, 1998.
J. S. Loveday, R. J. Nelmes, Phys.Chem.Chem.Phys. 2008, 10, 936.
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Abb. 5.7 Kifigstruktur der Wassermolekiile in
Gashydraten des kubischen Typs I. Dargestellt sind
die Lagen der O-Atome des Wirtsgitters, die
pentagonal-dodekaedrische Polyeder (Symbol
[512]) sowie weniger symmetrische Polyeder der
Art [51262] bilden. Diese Symbole geben die Zahl
der Kanten der den Kéfig begrenzenden Flachen
und als Exponenten die Anzahl dieser Fldchen an.

Diese Polyeder sind tiber H-Briicken zu einer dreidimensionalen Struktur verbunden, die
in dieser Form allein nicht stabil ist, sondern nur gebildet wird, wenn kleine Gastmolekiile
wie He, Ne, Ar, Kr, Xe, H,, N,, Cl,, Br,, CH,, H,S, AsH;, SO,, SF, oder andere zugegen
sind, die in die Hohlrdume der Polyeder des Wirtsgitters eingelagert werden, wobei die
Symmetrie und Zusammensetzung des Gashydrates einerseits vom Druck und der Art des
Gases sowie von der Temperatur abhingt, andererseits aber bei Besetzung aller Hohl-
rdume einen Sittigungswert erreicht. Die Strukturen der Gashydrate sind die Folge (a) der
Wasserstoffbriicken zwischen den Wassermolekiilen und (b) der AbstoBung zwischen
den Wassermolekiilen und den tiberwiegend hydrophoben Gastmolekiilen.

Methanhydrat (MH)* kommt in méachtigen Lagerstéitten in der Néahe bestimmter
Kiisten am Meeresgrund vor und stellt eine riesige Energiereserve dar. In Steinkohleein-
heiten gerechnet sind die Vorrite an Methanhydrat deutlich grofer als die von Erdgas und
Erdol zusammen genommen. Die Zersetzungstemperatur vom MH betrdgt bei 1013 hPa
Gasdruck —79°C, steigt aber mit dem dufleren Druck steil an und betragt bei 0.5 GPa be-
reits +47°C. Wegen seiner Bedeutung als Energietriager aber auch wegen des moglichen
Vorkommens auf anderen Planeten oder deren Monden ist MH das bei weitem am besten
untersuchte Gashydrat. Dariiber hinaus sind die im Gronlandeis eingeschlossenen Gase
(,,Lufthydrat™) als Zeugen vergangener Zeiten von Bedeutung fiir die Klimaforschung,
lasst sich doch so z.B. der CO,-Gehalt der Atmosphire lange zuriick liegender Zeiten
nachtriglich ermitteln.

Auch manche starken Sduren bilden derartige Einschlussverbindungen, die man in die-
sen Fillen Clathrathydrate nennt. Dabei bilden die Wassermolekiile zusammen mit den
H*-Tonen Kéfige, in denen sich die Anionen der Sduren befinden.

Ammoniak und Amine

Ammoniak kristallisiert in einer kubischen Struktur, in der alle H-Atome an gleichartigen
Wasserstoffbriicken beteiligt sind, sodass von jedem N-Atom drei Briickenbindungen
ausgehen miissen. Die N---H-Abstidnde betragen 240 pm und die N-H---"N-Winkel 161°.

44 J. M. Schicks, Chemie unserer Zeit 2008, 42, 310



184 5 Wasserstoff

Besonders starke N-H---N-Briicken liegen in bestimmten protonierten Diaminen vor,
bei denen die beiden N-Atome so angeordnet sind, dass optimale Voraussetzungen fiir
die gleichzeitige Bindung eines Protons an beide N-Atome gegeben sind. Zwei Beispiele
sind die folgenden, vom Naphthalin bzw. Fluoren abgeleitete Bisdimethylamino-Deri-
vate:

MeNI INMe;, Me;N--H---NMe, |
Me,NI INMe, e, N---H-- 'NM€2

seagess

Die pK,(BH")-Werte dieser Diamine betragen in Wasser 12.1 bzw. 12.8, d.h. das Proton
wird sehr stark gebunden. Daher werden solche Verbindungen als Protonenschwdimme#
bezeichnet, da sie Protonen gleichsam aufsaugen wie ein Schwamm das Wasser aufsaugt.
Das protonierte Bisdimethylaminofluoren weist eine praktisch lineare, sehr kurze Was-
serstoftbriicke auf (dyy = 263 pm). Bei anderen ungeladenen Stickstoffbasen wurden
pK,(BH")-Werte von bis zu 17 gemessen.¢

Ein weiterer interessanter Fall einer N-H----N-Briicke ist die folgende Einschlussver-
bindung eines Ammonium-Kations in den Hohlraum des kugelformigen Cryptanden (A),
wobei vier N-H---N-Briicken ausgebildet werden (B):

Derartige supramolekulare Komplexe*” sind fiir das Verstdndnis der molekularen Erken-
nung eines Substrats (hier [NH,]") durch einen Rezeptor (A) von Bedeutung. Wasser-
stoftbriicken der Typen N-H-N und N-H---O sorgen auch fiir den Zusammenhalt der
Doppelhelix von Desoxyribonukleinsdure (DNA), in der die Basen Thymin und Adenin

4 H. A.Staab, T. Saupe, Angew. Chem. 1988, 100, 895. J.-C. Chambron, M. Meyer, Chem. Soc. Rev.
2009, 38, 1663.

46 R. Schwesinger, Nachr. Chem. Techn. Lab. 1990, 38, 1214.

47 J. M. Lehn, Angew. Chem. 1988, 100, 92.
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jeweils tiber zwei und Cytosin und Guanin {iber drei derartige Wasserstoftbriicken an-
einander gebunden sind.
Neben den bisher besprochenen Briicken der speziellen Typen

F-HF O-H--O N-H--N

sind tiberwiegend solche bekannt, bei denen X und Y verschiedene Atome sind. Ein
Uberblick iiber diese Bindungstypen und eine Reihe von Beispielen ist in Tabelle 5.6 ge-
geben.

Tab. 5.6 Typen von Wassserstoftbriicken in anorganischen Verbindungen und entsprechende Bei-

spiele (Me: Methyl, Et: Ethyl)

O-H-0 F—H-F O-H-S N—H---Cl
(H,0), (HF), BaS,0,H,0 [NH,ICI
H,S0, KHF, N [N,H,ICl,
s KILEs [NH,][HF,] Cl-H-0
Nz[ s 04] O-H-N [NH,L,[SiF] HCl in Et,0
a[HCO;] NH,OH [NH,][BE,] CHO
AlO(OH) A C,H, in Me,CO
CuS0,'5 H,0 2 NHyH,0 N-H-O Me,SO in CHCI,
Cas0,2 H,0 O—H-Cl H,NNO, C-H-N
KzXeO4'8 Hzo MnC122 HZO NHon HCN
pLOICIOd [H:0,]CIH,0 NN CLH—Cl
22
NH, [NR,]J[HCL]
[NH,][N;]

Ein besonders bemerkenswertes Beispiel fiir eine O-H--F-Briicke ist das planare Ion
[(FH,0),]*, das beim Erwdrmen einer Suspension von ZnF, und Ethylendiamin (en) in
wasserhaltigem Methanol in Form des Salzes [Zn(en);][F(H,0),F] entsteht (F----O-Ab-
stinde 258.6 und 267.9 pm):

0 ks
/H/ \H\

- .
AN O/

Obwohl die Struktur sehr vieler Wasserstoffverbindungen auch von dem Energiegewinn

bestimmt wird, der bei der Bildung von H-Briicken entsteht, gibt es doch auch solche Ver-

bindungen, die keine derartigen Briicken enthalten, obwohl scheinbar alle Voraussetzun-

gen dafiir gegeben sind. Das ist z.B. bei den kristallinen Hydroxiden NaOH, Ca[OH],,
Mg[OH], und Fe[OH], der Fall.
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5.6.5 Theorie der Wasserstoffbriickenbindung8

Wasserstoffbriicken X-H-+-Y werden hauptsidchlich zwischen kleinen und sehr elektro-
negativen Atomen X und Y gebildet. Die stirksten Briicken findet man, wenn X und/oder
Y Fluor-, Sauerstoff- oder Stickstoffatome sind und nur bei F, O und N kommt es unter
bestimmten Umstidnden zu symmetrischen Briicken, und zwar bei Kationen, Anionen und
Neutralmolekiilen.#® Die Energie des Wasserstoffatoms in einer H-Briicke kann durch
drei Arten von Potentialkurven wiedergegeben werden. Diese sind in Abbildung 5.8 sche-
matisch dargestellt.

E X—H-X X—H----X X—H----Y

d(XH) d(XH) d(XH)
@ (b) ©
Abb. 5.8 Energie des H-Atoms in verschiedenen Wasserstoffbriicken als Funktion des Kernabstan-
des dxy bei konstantem Abstand dxx bzw. dxy:
(a) symmetrische H-Briicke X—H—X mit zentriertem Proton (Beispiel: KHF,)
(b) zwei dquivalente Minima bei vollig gleichartigen Atomen X (Beispiele: Eis I, KH,PO,)
(c) asymmetrische Potentialkurve bei verschiedenen Atomen X und Y (hdufigster Fall von H-Brii-
cken).

Die symmetrische Briicke X—H-X ist theoretisch am einfachsten zu behandeln. Solche
H-Briicken werden nur bei sehr kleinen Kernabstdnden d(XX) beobachtet, wodurch es zu
einer betrdchtlichen Orbitaliiberlappung zwischen den drei Atomen kommt. Dadurch ent-
steht eine normale kovalente 3-Zentren-4-Elektronen-Bindung, die bereits im Kapitel 2,
Abbildung 2.25, erklart wurde. Die Tatsache, dass nur ein bindendes Elektronenpaar fiir
zwei Bindungen vorhanden ist, entspricht dem experimentellen Befund, wonach die Bin-
dungen im [HF,]-Ion erheblich schwicher sind als im HF-Molekiil mit seiner 2-Zentren-
2-Elektronen-Bindung.

Andere Beispiele fiir starke und z.T. symmetrische H-Briicken sind die Anionen
[HO,]3 im Cr[HO,] sowie [H(COs),]?-, [H(NO;),] und [H(SO,),]* in den entsprechen-
den Na-Salzen, weiterhin das Kation [HsO,]* (Symmetrie C,, im [HsO,][SbF]).

Wihrend man die Bindungen in den symmetrischen Briicken als iiberwiegend kova-
lent beschreiben kann, ist die Situation bei den schwicheren unsymmetrischen Briicken
weniger eindeutig. Berechnungen des Energieverlaufs fiir ein H-Atom zwischen zwei
O-Atomen zeigen, dass nur fiir sehr kleine OO-Abstinde (240-260 pm) ein Kurven-

48 S. Scheiner, Hydrogen Bonding — A Theoretical Perspective, Oxford University Press, New York,

1997. D. C. Clary, D. M. Benoit, T. Van Mourik, Acc. Chem. Res. 2000, 33, 441.
49 J. Emsley, Chem. Soc. Rev. 1980, 9, 91.



5.6 Die Wasserstoffbriickenbindung 187

bild wie in Abbildung 5.8(a) erhalten wird. Mit steigendem Kernabstand geht die Kurve
in die Form (b) iiber, wobei zunéchst ein sehr flaches Minimum und dann ein in der
Mitte liegendes kleines Energiemaximum erhalten werden. In diesem Fall stehen dem
H-Atom also zwei energetisch dquivalente Lagen zur Verfiigung und es kann in entspre-
chenden Verbindungen von der einen in die andere liberwechseln (symmetrisches Dop-
pelminimumpotential, z.B. im Eis I). Allgemein gilt, dass die H-Briicken durch das
Zusammenspiel von vier verschiedenen Kriften zustande kommen: Einer elektrostati-
schen Wechselwirkung, der gegenseitigen Polarisation der Reaktionspartner, der vaN DER
Waars-Anziehung und einer kovalenten Bindung mit einer geringen Ladungsiibertra-
gung.

Unsymmetrische Wasserstoffbriicken des Typs X-H---Y sind bei weitem am hiufigs-
ten. Das H-Atom befindet sich dabei im tiefer liegenden Energieminimum der Kurve (c)
in Abbildung 5.8, d.h. es ist am Atom X gebunden, das die hohere Profonenaffinitdt auf-
weist. In Tabelle 5.7 sind die Protonenaffinititen (£,,) fiir einige gasformige Molekiile
und lonen angegeben. Aus elektrostatischen Griinden sind die E,,-Werte fiir Anionen
grofler als fiir vergleichbare Neutralmolekiile. Die Zahlen fiir NH; und fiir F- zeigen, dass
beispielsweise bei der Reaktion von NH; mit HF in der Gasphase primér ein VAN DER
WaaLs-Molekiil H;N---H-F und nicht ein Ionenpaar [H;NH]*-F- entsteht. Erst wenn
sich viele derartige Molekiile zusammen lagern, entsteht ein Ionenkristall von Ammoni-
umfluorid, da dann zusitzlich die Gitterenergie (Kap. 2.1.5) gewonnen wird. Analoges
gilt fiir den gasformigen Komplex H,O----H-CL.

Tab. 5.7 Protonenaffinitéiten (kJ mol!) einiger gasférmiger Molekiile und Ionen?

NH, H,0 HF
854 691 484
[NH,]- [OH]- F
1690 1635 1554
PH, H,S HC1
785 705 567
[PH,]- [HS]- cl
1551 1470 1395

a Quellen: S.G. Lias, J. Phys. Chem. Ref. Data 1988, 17, 1-861 und 1984, /3, 695-808; NIST Standard Reference
Database 69 — August 1997 (http://www.webbook.nist/gov).

Experimentell und theoretisch genau untersucht wurden die gasformigen Oligomere von
HF und H,0, die auch in den beiden fliissigen Verbindungen vorkommen. Die Struk-
tur des Dimers (HF), wurde durch quantenchemische Rechnungen wie folgt ermittelt
(Cs-Symmetrie):>0

\ d(FF) = 274(1) pm, Winkel FFH = 112(1)°

50 W. Klopper, M. Quack, M. A. Suhm, J. Chem. Phys. 1998, 108, 10096 und Mol. Phys. 1998, 94,
105.
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Bei einer rein elektrostatischen Wechselwirkung der beiden Dipole hitte man einen Win-
kel von 0° (parallele Anordnung) oder von 180° erwartet, da dann gleichnamig geladene
Atome so weit wie moglich voneinander entfernt wéren. Bei einer rein kovalenten Bin-
dung zwischen beiden Molekiilen wird andererseits angenommen, dass das nichtbin-
dende p,-Orbital des rechten Molekiils mit dem 6*-MO?3! des linken Molekiils tiberlappt,
wofiir ein Winkel von 90° am giinstigsten wére.>2 Der beobachtete Winkel von 108° stellt
einen Kompromiss dar, bei dem elektrostatische und kovalente Wechselwirkung zusam-
men ein Maximum an Stabilisierung ergeben. Die Dissoziationsenthalpie, d.h. die Stirke
der H-Briickenbindung, betrigt 19 kJ mol-!. Die Oligomere (HF), mit n = 3-5 sind cycli-
sche Molekiile.*

Die Struktur von (HF), stellt einen Ausschnitt aus der Struktur von kristallinem HF dar
(siehe oben) und kann als Modell fiir alle anderen schwachen H-Briickenbindungen die-
nen. Die teilweise Delokalisierung des p,-Elektronenpaares in das antibindende MO der
XH-Bindung des Nachbarmolekiils erklart die Schwichung dieser Bindung, was an dem
verglichen mit monomerem HX vergroferten Kernabstand zu erkennen ist. In analoger
Weise ist die Bindung in den cyclischen Oligomeren (HF), mit n = 4-6 zu erkldren. Es
muss jedoch betont werden, dass bei allen schwachen H-Briicken die elektrostatische
Wechselwirkung dominiert.>3

Oligomere des Molekiils H,O sind in den letzten Jahren intensiv erforscht worden.3°
Das gasformige Dimer (H,0), hat eine dem (HF), analoge Struktur (Symmetrie Cy):

H

\
O—H---0. d(00) =297.6 pm

\"“"H
H
Der kleinste Winkel zwischen der OO-Achse und der C,-Drehachse des rechten Molekiils
betrigt 57° und das Briicken-H-Atom liegt etwas oberhalb der OO-Achse. Die Dimeri-
sierungsenthalpie bei 25°C wurde zu —15 kJ mol-! berechnet.>* Die Partialladungen auf
den an der H-Briicke beteiligten Atomen sind gegeniiber denen im monomeren H,O-Mo-
lekiil deutlich erhoht.2! Die Struktur von (H,0), wird verstandlich, wenn man wiederum
eine teilweise Delokalisierung des nichtbindenden Elektronenpaars am O-Atom in das
antibindende MO der an der Briickenbindung beteiligten OH-Gruppe annimmt. Die
Ladungsiibertragung ist allerdings sehr gering. Hauptséchlich findet eine gegenseitige
Polarisierung der Molekiile statt. Allgemein gilt, dass der OH-Kernabstand in dieser
OH-Gruppe um so grofer ist, je kleiner der OO-Abstand der Briicke O-H----O ist, d.h. je
starker die Briickenbindung ist.
Fir (H,0);, (H,0), und (H,0); wurden spektroskopisch und durch ab-initio-MO-
Rechnungen cyclische Strukturen gefunden, wobei die OO-Kernabstidnde 281, 275 bzw.
274 pm betragen:>’

51 Man beachte, dass das 6*-MO von HF iiberwiegend H(1s)-Charakter hat.

52 P. Schuster, Z. Chem. 1973, 13, 41; A. E. Reed, L. A. Curtiss, F. Weinhold, Chem. Rev. 1988, 88,
899.

3 A. C. Legon, Chem. Soc. Rev. 1987, 16, 467.

54 E. Dunn, E. K. Pokon, G. C. Shields, J. Am. Chem. Soc. 2004, 126, 2647.

55 M. B. Day, K. N. Kirschner, G. C. Shields, J. Phys. Chem. 4 2005, 109, 6773.
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(H,0), (H20)s g

Derartige Oligomere aus bis zu 8 Monomeren sind mittels Rontgenstrukturanalysen auch
in Hohlrdumen von lonenkristallen als Hydratwasser nachgewiesen worden. Ringe aus
fiinf H,0O-Molekiilen kommen auch im Eis III und in einigen Gashydraten vor (siche
oben). Auch die Ammoniakoligomere (NHj;), mit #» > 2 sind cyclisch gebaut; das Dimer
weist eine Briickenbindungsenthalpie von 13.1 kJ mol-! auf.5¢

Ein charakteristisches Merkmal der schwicheren H-Briickenbindungen ist ihre ge-
ringe Lebensdauer, wodurch sie sich von den stirkeren kovalenten Bindungen deutlich
unterscheiden. Im fliissigen und gasférmigen Zustand werden die H-Briicken dauernd ge-
16st und wieder neu gekniipft, und zwar gegebenenfalls zwischen anderen Partnern. Das
liegt an der Fluktuation der thermischen Energie (Schwingungsenergie) der Molekiile,
die ja nur im Mittel gleichméaBig verteilt ist, im Einzelfall aber die Bindungsenergie um so
oOfter libersteigt, je geringer diese ist und je hoher die Temperatur ist. Die mittlere Schwin-
gungsenergie von 2.5 kJ mol-! pro Freiheitsgrad bei 25°C fiihrt daher bei H-Briicken mit
einer Bindungsenergie von 10 bis 50 kJ mol-! zu einer Lebensdauer von Bruchteilen einer
Sekunde.

Die Tatsache, dass nur das Wasserstoffatom zu diesem Bindungstyp befdhigt ist und
nicht auch andere positiv polarisierte Atome (z.B. Lithium), ist wahrscheinlich darauf
zurlickzufiihren, dass nur das H-Atom keine inneren Elektronen besitzt, die von dem nicht-
bindenden Elektronenpaar des Atoms Y bei geniigender Anniherung abgestofen wiirden.
Das kleinste Alkalimetall-Kation Li* neigt dagegen zu hoheren Koordinationszahlen.

5.7 Wasserstoffverbindungen (Hydride)

5.7.1 Allgemeines

Die Wasserstoffverbindungen der chemischen Elemente teilt man zweckmiBig nach der
Art, in der der Wasserstoff gebunden ist, in verschiedene Gruppen ein. Da die Eigen-
schaften von Verbindungen im Wesentlichen eine Folge der Bindungsverhéltnisse sind,
erhilt man damit zugleich eine grobe Unterteilung nach bestimmten physikalischen und
chemischen Eigenschaften:

(a) Kovalente Hydride:
Bindung: iiberwiegend kovalent, unpolar bis stark polar
BelSpleleI B2H6, SiH4, P2H4, Hzoz, [NH4]+, [RGHQ]Z’, [PtH6]27

56 P E. Janeiro-Barral, M. Mella, E. Curotto, J. Phys. Chem. A 2008, 112, 2888.
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(b) Salzartige Hydride:
Bindung: iiberwiegend ionisch
Beispiele: LiH, NaH, CaH,
(c) Metallartige Hydride:
Bindung: teils metallisch, teils kovalent, teils ionisch
Beispiele: ~ PdH,, UH;, FeTiH,

Diese Einteilung soll nicht besagen, dass zwischen den drei Gruppen scharfe Grenzen be-
stehen und dass die Zuordnung einer Verbindung zu einer der drei Klassen immer zwei-
felsfrei moglich ist. Die Uberginge sind vielmehr flieBend, was wegen des kontinuierlich
moglichen Ubergangs zwischen den einzelnen Grenztypen chemischer Bindung auch zu
erwarten ist.

5.7.2 Kovalente Hydride

Zu dieser Gruppe gehoren alle Hydride der Nichtmetalle einschlielich der meisten orga-
nischen Verbindungen. Mit Ausnahme einiger Edelgase bilden alle Nichtmetalle fliich-
tige bindre Hydride, ebenso einige Hauptgruppenmetalle (z.B. Sn, Sb, Bi). Die hohermo-
lekularen Homologen dieser Verbindungen sind jedoch bereits schwer- bis nichtfliichtig
(Polyborane, -silane, -sulfane).

Einige Derivate der kovalenten Hydride besitzen eine ionische Struktur, z.B. Salze mit
den Anionen [BH,]-, [NH,]~ und [OH]- oder mit den Kationen [NH,]*, [PH,]*, [H;0]*.
Alle diese Verbindungen werden bei den entsprechenden Nichtmetallen behandelt. Hier
soll nur auf eine das H,-Molekiil selbst betreffende neue Entwicklung eingegangen wer-
den. Im Kap. 2.4.2 wurde ausgefiihrt, dass die Bindung im H, sehr stark ist; tatsidch-
lich ist es die stirkste homonukleare Einfachbindung iiberhaupt. Fiir die homolytische
Spaltung sind bei 25°C immerhin 432 kJ mol! erforderlich. Eine wesentlich hohere
Enthalpie erfordert allerdings die heterolytische Spaltung in H" und H-, ndmlich 1696 kJ
mol-1.57 Dennoch gibt es Reagenzien, die diese Spaltung schon bei niedrigen Temperatu-
ren bewirken. Dazu gehoren die so genannten frustrierten LEwis-Paare, die im Kap. 2.5
behandelt wurden. Beispielsweise reagiert ein 1:1-Gemisch von ‘Bu;P und (CF5);B bei
25°C mit H, zum salzartigen Phosphonium-hydridoborat ['Bu;PH]"[(C¢F5);BH]-, das in
Losung bis 150°C bestdndig ist. Da die beiden Komponenten des Lewis-Paares wegen
der sperrigen Substituenten kein Addukt bilden kénnen, obwohl das Boran wegen des
induktiven Effektes der Substituenten eine sehr starke Sdure und das Phosphan aus glei-
chem Grunde eine sehr starke Base ist, polarisieren sie das H,-Molekiil zwischen sich so
stark, dass es zu dessen Heterolyse kommt. Die Energie der sehr starken Bindungen
B-H und P—H zusammen mit der CourLomB-Energie des Salzes kompensieren dabei ge-
rade die fiir die Heterolyse aufzuwendende Enthalpie. Solche Mischungen eignen sich
daher zur metallfreien Aktivierung von Diwasserstoff fiir Hydrierungen organischer Ver-
bindungen.>8

57 Zur Erinnerung: Die lonisierungsenergie von H-Atomen ist mit 13.60 eV wesentlich gréfer als
die Elektronenaffinitdt mit 0.755 eV; 1 eV = 96.5 kJ mol-! (siehe Kap. 2.1.2-3).

38 D. W. Stephan, G. Erker, Angew. Chem. 2010, 122, 50. G. Erker, D. W. Stepahn (Herausg.),
Frustrated Lewis-Pairs I and II, Springer, Berlin, 2013.
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Auch einige Metallhydride enthalten eine iiberwiegend kovalente Element-Wasser-
stoffbindung. Dabei handelt es sich einerseits um bindre Hydride der Elemente Be,
Mg, Al und Ga, die bei Raumtemperatur polymer und daher nichtfliichtig sind. Ande-
rerseits ist eine groBe Zahl komplexer Hydride der Ubergangsmetalle bekannt,%60.61
die teils fliichtig wie beispielsweise [MnH(CO)s], teils salzartig (K,[ReHy]) sind und
die als Koordinationsverbindungen mit dem Liganden H- aufgefasst werden konnen.
In derartigen Verbindungen kann der Ligand H- auch mehrere Metallatome miteinan-
der verbriicken. Ein eindrucksvolles Beispiel hierfiir ist das Chromhydrid [(Cp*CrH),4],
das Kubanstruktur aufweist mit Wasserstoffatomen der Koordinationszahl drei im wiir-
felférmigen Cr H,-Geriist (Cp* = Pentamethylcyclopentadienid-Ligand).%? In dem Salz
[(Ph;P),N][HCo4(CO),s] ist das H-Atom, das sich im Zentrum des Metallatom-Oktae-
ders befindet, sogar 6-fach koordiniert.>3 Auf diese Verbindungen kann hier nicht ni-
her eingegangen werden. Von besonderem Interesse fiir das Verstindnis des Molekiils
H, und seine Wechselwirkung mit Metalloberflachen bei der Katalyse sind jedoch Me-
tallkomplexe mit dem Liganden Diwasserstoff.

5.7.3 H, als Komplexligandé4

Die meisten Metalle und verschiedene Metallkomplexe reagieren mit Diwasserstoff unter
Spaltung der H-H-Bindung. Beispielsweise addiert Vaskas 16-Elektronen-Komplex mo-
lekularen Wasserstoff unter oxidativer Addition zu einem oktaedrischen cis-Dihydrido-
komplex:

[IrCI(CO)(PPh;3),] + H, —  [IrCl(H),(CO)(PPhs),]

Formal oxidiert hierbei der Wasserstoff das Ir(I) zu Ir(IlIl) und wird selbst zu H(-1)
reduziert. Diese Reaktion ist reversibel, d.h. beim Spiilen mit Argon oder beim Anle-
gen eines Vakuums wird der Wasserstoff wieder eliminiert (reduktive Eliminierung).
Der Kernabstand der beiden Hydridliganden ist mit 240 pm viel grofler als der Kern-
abstand im freien Molekiil H, (74 pm), sodass keine merkliche H-H-Wechselwirkung
vorliegen kann.

Im Jahre 1984 wurde aber gefunden, dass [W(CO);(cht)], wobei ,,cht* fiir Cyclohepta-
trien steht, mit sperrigen Phosphanen (R = iPr) zu [W(CO);(PR;),] reagiert, einem
16-Elektronen-Komplex, der erstaunlicherweise H,-Molekiile unter Standardbedingun-
gen side-on koordiniert:

59 R. H. Crabtree, Encycl. Inorg. Chem. 2005, 3, 1327 und 1805.

00 K. Yvon, G. Renaudin, Encycl. Inorg. Chem. 2005, 3, 1814.

61 W. Bronger, Angew. Chem. 1991, 103, 776.

62 R. A. Heintz et al., Angew. Chem. 1992, 104, 1100.

63 T. F. Koetzle et al., Angew. Chem. 1979, 91, 86.

64 G. J. Kubas, Proc. Natl. Acad. Sci. USA 2007, 104, 6901, und Chem. Rev. 2007, 107, 4152.
A. S. Weller, J. S. MclIndoe, Eur. J. Inorg. Chem. 2007, 4411. S. Sabo-Etienne, B. Chaudret,
Coord. Chem. Rev. 1998, 178-180, 381. M. Gellier et al., J Am. Chem. Soc. 2005, 127,
17592.
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R;P
O§ = O
= C Iy, | W C =
=C /
o~ H
R;P

Diese Reaktion wird von einem Farbwechsel von purpurrot nach gelb begleitet. Der HH-
Kernabstand des neuen Komplexes wurde durch eine Neutronenbeugungsuntersuchung
bei 30 K zu 84 pm bestimmt, was nur wenig {iber dem oben zitierten Wert von H, liegt.
Die HH-Valenzschwingung bei 2695 cm™! und die bei Verwendung von HD gemessene
NMR-Kopplungskonstante Jy;, = 33.5 Hz zeigen, dass das H,- bzw. HD-Molekiil noch
intakt ist, da die Kopplungskonstante bei Dihydridokomplexen unter 2 Hz liegt. Tatséch-
lich gibt es zwischen dem HH-Abstand und der Kopplungskonstante eine lineare Bezie-
hung:

dyy (pm) = 143 — 1.68 - Uy

Gegeniiber freiem H, ist die HH-Bindung von H,-Komplexen mehr oder weniger ge-
schwicht, d.h. das Molekiil ist aktiviert worden. Dies ist mit folgendem Bindungsmodell
vereinbar (Abb. 5.9). Zwischen dem H,-Molekiil und dem Metallatom kommt es zu einer
o-Bindung, bei der Elektronen aus dem HOMO von H, in ein vakantes Orbital von M
delokalisiert werden. Andererseits iiberlappt ein besetztes d-Orbital des Metallatoms mit
dem LUMO von H,, das beziiglich der HH-Bindung antibindend ist. Dadurch wird die
HH-Bindung geschwécht.

M)  Ha(Og) M(d) Ha(G )
Abb. 5.9 Bindung des Liganden H, an ein Metallatom in Diwasserstoff-Komplexen (side on).
(a) o-Bindung durch Uberlappung des besetzten lo,-Molekiilorbitals von H, mit einem unbesetz-
ten o-Atomorbital des Metallatoms (M),

(b) m-Bindung durch Uberlappung eines besetzten d-Atomorbitals von M mit dem unbesetzten 16,-
Molekiilorbital von H,.

Mehr als 600 Komplexe mit dem Liganden n2-H, mit nahezu allen Ubergangsmetallen
wurden inzwischen hergestellt, die zeigen, dass auch eine reine o-Bindung zur Koordina-
tion an ein Metallzentrum befdhigt ist. Die Synthese erfolgt allgemein entweder durch
H,-Addition an einen 16-Elektronen-Komplex oder durch Protonierung eines Hydrido-
komplexes. Je stirker die Donorstirke des Metalls, um so schwicher ist die HH-Bindung
im Liganden. Bei besonders groBen HH-Abstidnden spricht man von ,,gestreckten H,-Li-
ganden®, d.h. es gibt einen kontinuierlichen Ubergang von den Diwasserstoff- zu den
Dihydrido-Komplexen. Die Grenze zwischen beiden Typen liegt etwa bei einem HH-Ab-
stand von 130 pm. Auch Bis-Diwasserstoff-Komplexe und gemischte Hydrido-Dihydro-
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gen-Komplexe wurden synthetisiert, z.B. [RuH,(H,),(PR;3),] und [Fe(H,)(H),(PRj)].
Diese Ergebnisse sind von grofem mechanistischen Interesse in Zusammenhang mit der
Metall-katalysierten Hydrierung von Substraten sowohl in der chemischen Industrie als
auch in der Biologie sowie in Zusammenhang mit der Speicherung von H, durch Metall-
verbindungen.

5.7.4 Salzartige Hydride

Die Alkalimetalle sowie die Erdalkalimetalle Ca, Srund Ba reagieren mit Wasserstoff bei
héheren Temperaturen wie folgt:

IM(fl) + Hy(g) === 2MH()

Dabei entstehen die salzartigen Hydride MH bzw. MH, in Form farbloser Kristalle. Die
Herstellung dieser Verbindungen in reiner Form ist allerdings auBler beim Lithium
schwierig, da die Synthese in einer Gleichgewichtsreaktion erfolgt und eine erhebliche
Aktivierungsenergie, d.h. hohe Temperaturen erfordert. Die Reaktionen sind aber exo-
therm, wodurch sich die Gleichgewichtslage mit steigender Temperatur immer mehr auf
die Seite der Ausgangsprodukte verschiebt. Der Dissoziationsdruck pH, gehorcht in be-
stimmten Temperaturbereichen einer ARRHENIUS-Gleichung logp =—A/T + B. Um die rei-
nen Hydride zu erhalten, ldsst man daher die Reaktionsmischung nach der in einigen
Stunden erreichten Gleichgewichtseinstellung sehr langsam unter Wasserstoffatmo-
sphire abkiihlen, wodurch ein Maximum an Metall in Hydrid tiberfiihrt wird. Die Reak-
tionstemperatur betrdgt beim Li 725°C, beim Ca anfangs 500°C. Wegen der ungiinstigen
Gleichgewichtslage bei hohen Temperaturen, die auf die relativ kleinen Bildungsenthal-
pien der salzartigen Hydride zuriickzufiihren ist, ist nur LiH (Schmp. 691°C) unzersetzt
schmelzbar.

Die Hydride der Alkalimetalle kristallisieren kubisch in der Steinsalzstruktur; die der
Erdalkalimetalle bilden rhombische Kristalle. Diese Strukturen bestehen aus Metall-Ka-
tionen und Hydrid-lonen H-, die mit dem Heliumatom isoelektronisch sind. Die negativ
geladenen Wasserstoff-lonen kann man durch physikalische und chemische Experimente
identifizieren. Schmilzt man ein salzartiges Hydrid, wobei man zur Erniedrigung des
Schmelzpunktes ein entsprechendes Metallchlorid in dem Umfang zusetzt, dass ein be-
sonders tief schmelzendes Eutetikum entsteht, und elektrolysiert man nun die Schmelze,
dann entwickelt sich Wasserstoff an der 4node:

JH —= H, + 2e

Diese Zersetzung ist analog der anodischen Chlorentwicklung bei der Schmelzflusselek-
trolyse von NaCl (Kap. 13.5.1). Mit Protonendonoren reagieren Hydrid-Ionen spontan
nach

H + - — H,

Folglich werden alle salzartigen Hydride von Wasser und Sduren stiirmisch zersetzt.
CaH, verwendet man daher als Trockenmittel fir indifferente organische Losungsmit-
tel, wobei unldsliches Ca(OH), und gasférmiges H, entstehen. CaH, eignet sich dafiir
am besten, da es am wenigsten reaktiv ist und sich daher am leichtesten handhaben
ldsst.
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Beim Zusammenschmelzen von CaH,, SrH, oder BaH, mit entsprechenden Halogeni-
den dieser Metalle erhdlt man in einer Wasserstoffatmosphére interessante terndre Ver-
bindungen:

CaH, + CaCl, — 2 CaHCl

Diese Hydridhalogenide, die tetragonal kristallisieren, weisen eine mit zunehmender
Polarisierbarkeit von Kation und Halogenid-lon immer intensivere und tiefere Farbung
auf. Wihrend CaHCI farblos ist, bildet BaHI schwarze Kristalle.

Die Bildung salzartiger Hydride mit dem Anion H- ldsst die Vermutung zu, dass sich
H, bei der Reaktion mit stark elektropositiven Metallen halogendhnlich verhilt. Eine
thermodynamische Betrachtung der Hydrid- und Halogenidbildung zeigt jedoch, dass
diese Analogien nur formal sind und dass Wasserstoff nicht als Pseudohalogen angesehen
werden darf. Die Enthalpie der entscheidenden Reaktion

| _
3Xa(g) — X(g) — X(g)
d.h. die Uberfiihrung von H, bzw. Cl, usw. in entsprechende Anionen, ergibt sich nach
folgender Gleichung:
AHSps = 3D (X5) — Eeo(X)
Aus den bekannten Werten der Dissoziationsenthalpien D (Tab. 4.1) und der Elektronen-
affinitéten £, (Abb. 2.2) erhélt man folgende Enthalpiednderungen AH °,o4:
AH®504: +151 -193 —-126 —155 —167 kJ mol-!

Im Gegensatz zur Halogenid-lonenbildung ist also die Hydrid-lonenbildung endotherm.
Das liegt sowohl an der vergleichsweise groen Dissoziationsenthalpie des H,-Molekiils
als auch an der niedrigen Elektronenaffinitit des Wasserstoffatoms. Daraus folgt, dass
nur die elektropositivsten Metalle, deren lonisierungsenthalpien besonders klein sind
(Abb. 2.1), mit Wasserstoff salzartige Hydride bilden kdnnen, da die Gitterenthalpie sonst
nicht ausreicht, um die Enthalpien aller endothermen Reaktionsschritte bei der Salzbil-
dung zu kompensieren (Kap. 2.1). Derartige endotherme, wenn auch hypothetische Stu-
fen sind auBer der Hydrid-Ionenbildung auch noch die Verdampfung und die lonisierung
des Metalls.

Salzartige Hydride werden als Hydrierungs- und Reduktionsmittel verwendet. Vor al-
lem dienen sie aber zur Herstellung anderer Hydride. Groere Bedeutung besitzt Lithi-
umalanat Li[AlIH,], das auch als Tetrahydridoaluminat bezeichnet wird und das man
durch Hydrierung von AICl; oder AIBr; mit LiH erhalt:

4 LiH + AIX; — Li[AlHy] + 3 LiX X=Cl,Br
Li[AIH,] (Schmp. 150°C) ist eine farblose, wasserempfindliche Substanz, die sich in tro-
ckenem Ether als Dietherat Li[AlH,]-2R,0 16st. Mit dieser Losung kann man bestimmte

Metall- und Nichtmetallhalogenide wie BeCl,, BCl;, SiCl,, Si,Cl; und AsCl; in die ent-
sprechenden Hydride iiberfiihren:

2Si,Cl + 3 Li[AlH;] —=  2Si,H, + 3LiCl + 3 AICI,
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Lithiumalanat enthélt das tetraedrische Anion [AIH,]-, das mit Silan SiH, und dem Phos-
phonium-Ion [PH,]" isoelektronisch ist.

Salzartige Hydride koénnen auch eingesetzt werden, um komplexe Ubergangsmetall-
hydride herzustellen.® So reagiert Platinschwamm mit KH in einer Wasserstoff-
atmosphére bei 580—775 K je nach Druck zu K,[PtH,] (bei 0.1-1 MPa) oder zu K,[PtH]
(bei 1.5-1.8 GPa):

2KH +Pt +3 H, — Ky[PtHy,]

In dieser bemerkenswerten Reaktion oxidiert der elementare Wasserstoft das Platin for-
mal bis zur Oxidationsstufe +4! Wihrend das Anion [PtH,]> quadratisch gebaut ist, bil-
det [PtH¢]* ein Oktaeder.

Besondere Bedeutung besitzt das Hydrid °LiD, das als nuklearer Sprengsatz in Wasser-
stoffbomben eingebaut wird.%¢ Durch Zusatz von etwas Tritium (als LiT) werden folgende
Reaktionen moglich, sofern die Ziindtemperatur von ca. 108 K erreicht wird (bei dieser
Temperatur liegen alle Atome als positive lonen vor):

i + n —= T + “He + 4.8MeV

D+T — “He +n + 17.6 MeV

Die Fusion von Deuterium- mit Tritiumatomkernen wird auch in dem im Bau befind-
lichen Fusionsreaktor ITER angestrebt.¢’ Die dabei freigesetzte Energie von 17.6 MeV
wird als kinetische Energie zu 20 % dem o-Teilchen und zu 80 % dem Neutron mitgege-
ben. Mit diesen schnellen Neutronen kann im Mantel des Reaktors aus dem héufigeren
Lithiumisotop 7Li (natiirliche Haufigkeit 92.5 %) neues Tritium gewonnen werden:
i + n—=T + *He + n

Die bei dieser Reaktion freigesetzten langsamen Neutronen sind geeignet, die obige Spal-
tung von °Li in T und He zu betreiben, sodass letztlich aus natiirlichem Lithium und Deu-
terium das sehr stabile Helium entsteht. Bei der technischen Durchfiihrung sind jedoch
auBerordentliche Schwierigkeiten zu iiberwinden, unter anderem deswegen, weil die Fu-
sionstemperatur mehr als 100 Millionen Kelvin betragt.

In der Sonne und anderen Sternen lduft bei 107 K und einer Dichte von 100 g cm3 die
Fusionsreaktion 4 H" — 4He?" + 2 e* ab (,, Wasserstoffbrennen®), bei der eine Energie von
26 MeV frei gesetzt wird. AuBlerdem entstehen zwei Neutrinos pro Heliumkern (o). Erst
wenn 99.99 % des Wasserstoffs verbraucht sind, beginnt in Sternen das ,,Heliumbrennen®,
bei dem die o-Teilchen zu Kohlenstoff- und Sauerstoffkernen verschmelzen, und zwar bei
108 K und einer Dichte von 103 g cm3.

65 W. Bronger, G. Auffermann, Angew. Chem. 1994, 106, 1144.

% Die erste Wasserstoffbombe wurde am 1. 11. 1952 geziindet.

67 ITER: Internationaler thermonuklearer Experimentalreaktor; Standort: Siidfrankreich. Siehe J.
Ache, Angew. Chem. 1989, 101, 1.
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5.7.5 Metall- oder legierungsartige Hydride
(Einlagerungshydride)

Verschiedene Metalle und Metalllegierungen reagieren mit Wasserstoff zu Hydriden, die
oft eine nichtstochiometrische und von Druck und Temperatur abhdngige Zusammenset-
zung aufweisen:68

M +3H, === MH,

Der Wasserstoffgehalt ist im Allgemeinen um so groBer, je niedriger die Temperatur und
je hoher der Druck ist. Geeignete Metalle sind Mg, Ti, Nb, Fe, U, Pd und Pt. Die auf diese
Weise erhiltlichen Hydride sind meistens dunkle Pulver, die noch in gewissem Umfang
metallische Eigenschaften aufweisen, beispielsweise elektrische Leitfahigkeit oder Para-
magnetismus. Der Wasserstoffgehalt ist in vielen Fillen kontinuierlich variabel und nur
in Grenzféllen werden manchmal stdchiometrische Zusammensetzungen wie TiH, oder
UH; erreicht oder fast erreicht. Verbindungen dieser Art sind als stationdre Wasserstoff-
speicher interessant, da aus ihnen der elementare Wasserstoff durch Erwirmen wieder
freigesetzt werden kann. Die Aufldsung von H, in den Metallen Ti, Zr, V, Nb, Ta, Pd und
in der Legierung FeTi ist exotherm, wihrend Mg, Cr, Mo, Fe, Co, Ni, Pt, Cu, Ag und Au
den Wasserstoff in endothermer Reaktion 16sen.

32r
28}
24r
20F
16}
12f

Druck (bar) —

80°C
=" Abb. 5.10 Isothermen des Dissoziations-
0.1 02 0.3 0405 0.6 dryckesim System Palladium-Wasserstoff

XinPdHy—= (1 bar= 0.1 MPa).

In Abbildung 5.10 ist die Aufnahme von Wasserstoff durch metallisches Palladium
dargestellt, das als Hydrierungskatalysator besonderes Interesse beansprucht. Bei 25°C
nimmt Pd unter einem H,-Druck von 0.1 MPa etwa 0.6 mol H pro mol Pd auf (PdH, ).
Der maximale Wasserstoffgehalt wird bei —78°C mit der Zusammensetzung PdH,) ¢; er-
reicht. Dieses Hydrid kristallisiert kubisch in einer defekten NaCl-Struktur. Seine Bil-
dungsenthalpie betragt —40 kJ mol-!. Bei der Wasserstoffaufnahme weitet sich die Palla-
diumstruktur betrichtlich auf. Wahrend die Gitterkonstante, d.h. der Netzebenenabstand,
bei der Zusammensetzung PdH, ; (c-Phase) 389 pm betrégt, findet man beim PdH, 4
(B-Phase) bereits 401.8 pm. Parallel mit der Wasserstoffaufnahme andert sich auch die

8 H. Peisl, Phys. Bl. 1981, 37, 209.
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magnetische Suszeptibilitit x des paramagnetischen Palladiums, und zwar wird y linear
mit steigendem H-Gehalt kleiner und verschwindet bei der Zusammensetzung PdHj s,
d.h. dieses Hydrid ist diamagnetisch. Als Ursache fiir dieses Verhalten wird die Aufwei-
tung der Struktur infolge der Wasserstoffeinlagerung angesehen. Der Paramagnetismus
des metallischen Palladiums zeigt an, dass sich ein Teil der 10 Valenzelektronen im Leit-
fahigkeitsband befindet, sodass im Valenzband Elektronenldcher vorhanden sind. Der
energetische Abstand beider Bénder ist offenbar gering. In dem Mafle, wie nun aber der
Abstand der Pd-Atome vergroBert und damit die Orbitaliiberlappung verringert wird,
nimmt der Abstand zwischen Valenzband und Leitungsband zu. Die Elektronen bevol-
kern daher mehr und mehr das tiefer liegende Valenzband. Enthélt dieses alle Valenzelek-
tronen, ist Diamagnetismus zu erwarten. Als Beweis fiir die Richtigkeit dieser Deutung
des wasserstoffabhdngigen Magnetismus der Pd-Hydride kann man den experimentellen
Befund werten, dass der Diamagnetismus des Hydrids PdH, ¢s erhalten bleibt, wenn man
den Wasserstoft durch Abpumpen im Hochvakuum vorsichtig entfernt. Dabei erhdlt man
metastabiles B-Pd, das eine aufgeweitete Kristallstruktur besitzt.

Bei hohen Temperaturen bildet Palladium nur noch dann Hydride, wenn man den Was-
serstoffdruck entsprechend erhoht. Bei Rotglut zeigt Wasserstoff die ungewohnliche
Eigenschaft, nahezu ungehindert durch ein diinnes Pd-Blech hindurch zu diffundieren,
was man zur Reinigung von H, ausnutzen kann.

Bindung des Wasserstoffs in Einlagerungshydriden

Alle experimentellen Befunde zeigen, dass sich der Wasserstoff in atomarer Form auf
Zwischengitterpldtzen des aufgeweiteten Metallgitters befindet, wodurch eine Art Legie-
rung entsteht. Von dieser Vorstellung sind die Begriffe Einlagerungshydrid und legie-
rungsartiges Hydrid abgeleitet. Im Falle des kubisch-raumzentriert kristallisierenden
Metalls Niob, das fiir seine hohe Wasserstoffloslichkeit bekannt ist, befinden sich die
H-Atome auf Tetraederplitzen, von denen es sechs pro Metallatom gibt (Abb. 5.11). Es
ist jedoch aus elektrostatischen Griinden unméglich, alle Tetraederplétze mit H-Atomen
zu besetzen. Da die Elektronen der H-Atome an das Leitungsband des Metalls abgegeben
werden, befinden sich auf den Zwischengitterpldtzen formal Protonen, die sich abstof3en.
Dieses Modell erklart die hohe Beweglichkeit (Diffusionsgeschwindigkeit) des Wasser-
stoffs in Metallen. Beispiclsweise betragt der Diffusionskoeffizient von Wasserstoff
in Niob 105 cm? s-!, was bedeutet, dass eine 1 mm dicke Metallplatte in 100 s durchsetzt
wird.

Die Koordinationszahlen 4 und 6 fiir H-Atome liegen auch in einigen stochiometri-
schen Hydridokomplexen von Ubergangsmetallen vor, die mittels Neutronenbeugung
strukturell charakterisiert wurden.®

Die Legierung FeTi wird kommerziell als stationdires Wasserstoffspeichermaterial ge-
nutzt.’0 Sie zeichnet sich aus durch hohe Loslichkeit fiir H, (Bildung von FeTiH,), durch
geringe Dichte, niedrige exotherme Losungsenthalpie, niedrigen Dissoziationsdruck bei
Raumtemperatur sowie niedrigen Preis. Durch gelindes Erwdrmen kann der Wasserstoff,
der dann extrem rein ist, wieder freigesetzt werden. Auch die Legierungen LaNis und
LaMg,Ni konnen als Wasserstoffspeichermaterial dienen, fiir Anwendungen im Straflen-

6 R. Bau et al., J Am. Chem. Soc. 2008, 130, 3888 und zit. Lit.
70 L. Schlapbach, Top. Appl. Phys. 1988, 63, 1 und 1992, 67, 1.



198 5 Wasserstoff

Abb. 5.11 Mégliche Zwischengitterplitze fiir Wasserstoffatome im kubisch-raumzentrierten Kris-
tallgitter eines Metalls (offene Kreise: Metallatome, volle Kreise: Wasserstoffatome): (a) Oktaeder-
plétze, (b) Tetraederpldtze. In den unteren Teilbildern sind alle moglichen Zwischengitterplétze
einer Elementarzelle eingetragen.

verkehr sind alle diese Schwermetallhydride allerdings zu schwer.”! Daher werden
Leichtmetallhydride wie MgH, und Nichtmetallhydride wie Bor-Wasserstoff-Verbin-
dungen beziiglich ihrer Fahigkeit zur reversiblen (!) H,-Speicherung intensiv erforscht,
jedoch bisher mit geringem Erfolg.”? Neben diesen chemischen Speichern existieren
auch physikalische Speichermedien wie nanopordse Koordinationsverbindungen (metal
organic frameworks, MOFs)73 sowie Graphen’ und Kohlenstoffnanoréhren, jedoch ist
deren potentieller Einsatz fiir mobile Anwendungen bisher der gegenwirtig bei Kraft-
fahrzeugen tiblichen Speicherung von H,, nimlich gasférmig unter einem Druck von
35-70 MPa, 6konomisch und technisch weit unterlegen.”2.

71 In deutschen U-Booten, die mit Brennstoffzellen betrieben werden und bei denen es auch auf
einen ausreichenden Ballast ankommt, wird eine Fe-Ti-Mn-Zr-Legierung (Hydralloy) als Was-
serstoffspeichermaterial eingesetzt.

72 U. Eberle, M. Felderhoff, F. Schiith, Angew. Chem. 2009, 121, 6732.

73 L. J. Murray, M. Dinca, J. R. Long, Chem. Soc. Rev. 2009, 38, 1294 und Angew. Chem. 2008, 120,
6870.

74 V. Tozzini, V. Pellegrini, Phys. Chem. Chem. Phys. 2013, 15, 80.



