Hauptgruppenelemente

Wasserstoff (H)

Stellung von Wasserstoff im Periodensystem der Elemente (PSE)

Die Stellung von Wasserstoff im PSE ist nicht ganz eindeutig. Als s'-Element
zeigt er sehr grofle Unterschiede zu den Alkalielementen.

So ist er ein typisches Nichtmetall, besitzt eine Elektronegativitit EN von 2,1.
Sein Ionisierungspotenzial (H—e —— H") ist mit 1312 kJ - mol ' etwa doppelt
so hoch wie das der Alkalimetalle. H, hat einen Schmp. von —259 °C und einen
Sdp. von —253 °C. H-Atome gehen o-Bindungen ein. Durch Aufnahme von einem
Elektron entsteht H mit der Elektronenkonfiguration von He (AH = —72 kJ - mol ).
Es gibt also durchaus Griinde dafiir, das Element im PSE in die 1. Hauptgruppe
oder in der 3. Hauptgruppe iiber Bor oder in der 7. Hauptgruppe iiber Fluor zu
stellen.

So genannten metallischen Wasserstoff erhilt man erst bei einem Druck von 3—4
Millionen bar.

Die Bildung von molekularem Hj ist stark exotherm (AH = —436 kJ - mol ).

Geschichte: Der Wasserstoff wurde 1766 von Henry Cavendish entdeckt. Er fand,
dass beim Auflosen von Metallen in verdiinnten Sduren ein brennbares Gas ent-
wickelt wird.

Vorkommen: Auf der Erde selten frei, z.B. in Vulkangasen. In groleren Mengen
auf Fixsternen und in der Sonnenatmosphire. Sehr viel Wasserstoff kommt ge-
bunden vor im Wasser und in Kohlenstoff-Wasserstoff-Verbindungen.

Gewinnung: Technische Verfahren: Kohlevergasung (frither auch in Deutsch-
land, heute z.B. in Siidafrika): Beim Uberleiten von Wasserdampf iiber glithenden
Koks entsteht in einer endothermen Reaktion (AH = +131 kJ - mol’l) ,,Wasser-
gas®, ein Gemisch aus CO und H, (s. S. 87). Bei der anschlieBenden ,, Konvertie-
rung “ wird CO mit Wasser und ZnO/Cr,O; als Katalysator in CO, und H, iiberge-
fiihrt:

1000 °C

C +H,0 —~5 CO + H, AH = +131,4 kJ - mol

CO+H,0 = H,+CO, AH = —42 kJ - mol ™

H.P. Latscha, M. Mutz, Chemie der Elemente, Springer-Lehrbuch,
DOI 10.1007/978-3-642-16915-1 2, © Springer-Verlag Berlin Heidelberg 2011
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Das CO, wird unter Druck mit Wasser oder Methyldiethanolamin
(INCH;(C,H40H),, 45 %—ige Losung) ausgewaschen.

GroBe Mengen Wasserstoff entstehen bei der Zersetzung von Kohlenwasserstof-
fen, schwerem Heizdl, Erddlriickstinden bei hoher Temperatur (Crackprozess)
und bei der Reaktion von Erdgas mit Wasser:

CH, + H,0 9031—1:) CO +3 H, AH = +206 kJ - mol™

CO wird wieder der Konvertierung unterworfen. Diese katalytische (allotherme)
Dampfspaltung (Steam-Reforming) von Erdgas (Methan) oder von leichten Erdol-
fraktionen (Propan, Butan, Naphtha bis zum Siedepunkt von 200 °C) ist derzeit
das wichtigste Verfahren. Als Nebenprodukt fillt Wasserstoff bei der Chloral-
kali-Elektrolyse (s. S. 46) an (Zwangsanfall).

Herstellungsmaoglichkeiten im Labor: Durch Elektrolyse von leitend gemach-
tem Wasser (Zugabe von Saure oder Lauge) (Kathodische Reduktion); durch
Zersetzung von Wasser mit elektropositiven (unedlen) Metallen:

2Na+2H20%2NaOH+H2;

durch Zersetzung von Wasserstoffsduren und Laugen mit bestimmten Metallen:
2 HCl +Zn —— ZnCl, + H,
Zn+ 2 NaOH + 2 H,0 —— Zn(OH),>+ 2 Na" + H,
Al +NaOH + 3 H,0 —— [AI(OH),] +Na" + 1%, H,
Fe +2 HCl —— FeCl, + H,

und durch Reaktion von salzartigen Hydriden mit Wasser (s. S.37).

Der auf diese Weise hergestellte Wasserstoff ist besonders reaktionsfahig, da ,,in
statu nascendi* H-Atome auftreten.

Im LabormaBstab benutzt man zur Herstellung von Wasserstoff (H, H,) meist die
Reduktion der H'-Ionen aus nichtoxidierenden Sauren (HCI, verd. H,S0O,) mit
unedlen Metallen, die in der Spannungsreihe der Elemente (Tabelle 7) links vom
Wasserstoff stehen (z.B. Zn, Fe, Mg) im sogenannten Kippschen Apparat
(Abb. 14).

Tabelle 7. Spannungsreihe der Elemente (Ausschnitt)

KCaNaMgAl MnZnCrFeCdCoNiSnPb H, CuAgHg Au Pt
Leichtmetalle Schwermetalle Halbedelmetalle  Edelmetalle
(unedel) (unedel)

links rechts
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Die obere und die untere Kugel enthalten

z.B. HCI. Offnet man den Hahn (Wasser-

stoffaustritt), kann die HCI aus der unteren

) in die obere Kugel hochsteigen und dort
Kugeltrichter mit Zinkspénen reagieren. Der dabei entwi-
ckelte H, (H, H,) kann am Hahn entnom-

Glasschliff men werden. Schlieft man den Hahn, geht
die Reaktion zunéchst weiter. Das Wasser-

Wasserstoff stoffgas driickt dann die HCI in das untere

Salzsdure

Gefd} zuriick. Der Kontakt zwischen dem
Zink Entwicklungs-  Zink und der Séure wird unterbrochen, die
gefdn Reaktion gestoppt.

2H +Zn —— H,T + Zn**

Salzsdure Ionengleichung

Abb. 14. Kippscher Apparat

Eigenschaften: In der Natur kommen drei Wasserstoffisotope vor: }H (Wasser-
stoff), H =D (schwerer Wasserstoff, Deuterium) und JH =T (Tritium, radio-
aktiv). Aus Wasser hergestellter Wasserstoff enthilt 0,02 % Deuterium 3D. D"
und T heien Deuteronen bzw. Tritonen. In ihren chemischen Eigenschaften sind
sie praktisch gleich.

Wasserstoff liegt als Hy-Molekiil vor. Es ist ein farbloses, geruchloses und ge-
schmackloses Gas. H, ist das leichteste Gas. Ein Liter Wasserstoffgas wiegt
0,090 g. Luft ist 14,4 mal so schwer. Da die H,-Molekiile klein und leicht sind,
sind sie aullerordentlich beweglich, und haben ein sehr groBes Diffusionsvermo-
gen. Wasserstoff ist ein sog. permanentes Gas, denn es kann nur durch gleichzei-
tige Anwendung von Druck und starker Kithlung verfliissigt werden (kritischer
Druck: 14 bar, kritische Temperatur: —240 °C). H, verbrennt mit bléulicher, sehr
heiBer Flamme zu Wasser.

Stille elektrische Entladungen zerlegen das H,-Molekiil. Es entsteht reaktionsfa-
higer atomarer Wasserstoff H, der bereits bei gewdhnlicher Temperatur mit vie-
len Elementen und Verbindungen reagiert.

H, = 2H AH = 434,1 kJ - mol'

Bei der Rekombination an Metalloberflachen entstehen Temperaturen bis 4000 °C
(Langmuir-Fackel).
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Anmerkung: Manche Metalle wie Ni, Cr, Pb zeigen Hemmungserscheinungen (Passivie-
rung) infolge Wasserstoffiiberspannung oder Bildung von schiitzenden schwerldslichen
Deckschichten z.B. Pb + H,SO, ——> PbSO, + H,.

Wasserstoff ist in rot gestrichenen Stahlflaschen im Handel.

Reaktionen und Verwendung von Wasserstoff

Wasserstoff ist ein wichtiges Reduktionsmittel. Es reduziert z.B. Metalloxide:
CuO +H, —— Cu+ H,O

und Stickstoff (45 % des weltweit produzierten H,):
N, +3H, = 2NH; (Haber/Bosch-Verfahren, 2007: ca. 130 Mio. t)

Verwendet wird Wasserstoff z.B. zur Herstellung von HCI und als Heizgas.

Ein Gemisch aus zwei Volumina H, und einem Volumen O, reagiert nach Ziin-
dung (oder katalytisch mit Pt/Pd) explosionsartig zu Wasser. Der Wasserdampf
besitzt ein groferes Volumen als das Gemisch H, + %2 O,. Das Gemisch heif3t
Knallgas, die Reaktion Knallgasreaktion:

H, + % 0, —— H,0 (g) AH = —239kJ - mol

Im Knallgasgebldse fiir autogenes Schweiflen entstehen in einer Wasser-
stoff/Sauerstoff-Flamme Temperaturen bis 3000 °C. In der organischen Chemie
wird H, in Verbindung mit Metallkatalysatoren fiir Hydrierungen benutzt (Koh-
lehydrierung, Fetthédrtung), in Raffinerien (38 %) und zur Qualititsverbesserung
von Erdélprodukten, s. Bd. II. Zur Verwendung in Brennstoffzellen s. Bd. 1.

Wasserstoff-Verbindungen

Wasserstoffverbindungen bilden (fast) alle Elemente mit Ausnahme der Edelgase.
Sie werden bei den einzelnen Elementen besprochen.

Allgemeine Bemerkungen:

Mit den Elementen der I. und II. Hauptgruppe bildet Wasserstoff salzartige
Hydride. Sie enthalten H -lonen (= Hydrid-Ionen) im Gitter. Beim Aufldsen
dieser Verbindungen in Wasser bildet sich H,:

H'+H — H,
Ihre Schmelze zeigt groles elektrisches Leitvermdgen. Bei der Elektrolyse ent-

steht an der Anode H,. Es sind starke Reduktionsmittel.

Beachte: Im Hydrid-Ion hat Wasserstoff die Oxidationszahl —1. Der lonenradius von H™
liegt mit 136 bis 154 pm (je nach Kation) in der Mitte zwischen den Radien der Cl - und
F~-Ionen.
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Wasserstoffverbindungen mit den Elementen der III. bis VII. Hauptgruppe
sind iiberwiegend kovalent gebaut (kovalente Hydride), z.B. C,Hs, CHy, PH;,
H,S, HCL. In all diesen Verbindungen hat Wasserstoff die Oxidationszahl +1.

Metallartige Hydride (legierungsartige Hydride) werden von manchen Uber-
gangselementen gebildet. Es handelt sich dabei allerdings mehr um Einlagerungs-
verbindungen von Wasserstoff, d.h. Einlagerungen von H-Atomen auf Zwischen-
gitterpldtzen im Metallgitter, z.B. TiH, 7, LaH, ;. Uran bildet das stochiometrisch
zusammengesetzte Hydrid UH;. Durch die Einlagerung von Wasserstoff ver-
schlechtern sich die metallischen Eigenschaften. FeTiH, (x bis max. 2) befindet
sich als Wasserstoffspeicher in der Erprobung.

Hochpolymere Hydride wie z.B. (AlH;), zeigen weder Salz- noch Metallcharak-
ter.

Komplexe Hydride sind ebenfalls salzartig aufgebaut, enthalten aber im Gegen-
satz zu den salzartigen Hydriden keine freien Hydrid-lonen, sondern an ein Metall
oder Halbmetall kovalent gebundenen Wasserstoff. Am bekanntesten und wich-
tigsten sind hier Lithiumaluminiumhydrid (LiAlHs), und Natriumborhydrid
(NaBH,). Sie werden als starke Reduktionsmittel in der chemischen Synthese
benutzt, da sie den Wasserstoff als Hydrid-Ion auf geeignete Substrate iibertragen
konnen. Wihrend Lithiumaluminiumhydrid explosionsartig mit Wasser reagiert,
kann Natriumborhydrid in wéssriger Losung (und in anderen protischen Losemit-
teln wie Alkoholen) eingesetzt werden.

Kovalente Hydride, die durch Wasser hydrolysiert werden, bilden ein Sdure-Base-
System:

HCI (g) + H,0 —— H;0" +Cl°

Der Dissoziationsgrad héngt von der Polarisierbarkeit der Bindung (Elektronega-
tivitdten der Bindungspartner), der Hydrationsenthalpie und anderen Faktoren ab.
Deuterium: | H (D)

Gewinnung: Fraktionierung von natiirlichen Wasserstoff mit Isotopentrennverfah-
ren (kaum praktische Bedeutung).

Deuterium wird in der 'H-NMR-Spektroskopie hiufig zur Strukturbestimmung
benutzt. In Verbindung mit austauschbaren H-Atomen lassen sich oft Austausch-
reaktionen H gegen D durchfiihren.

Beispiele:
X-H +D,0 —— X-D + HDO

CH4 + DQ/NI —_— CH3D + HD
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D,0: ,schweres Wasser ,, kann z.B. durch Elektrolyse von Wasser an der Ka-
thode angereichert werden, weil H,O schneller zu H, reduziert wird als D,0.

Tritium: H (T) wird fiir Isotopenmarkierung von Wasserstoffverbindungen
kiinstlich hergestellt (Bombardierung von $Li mit langsamen Neutronen).

Die Zukunftstechnologie Kernfusion versucht dhnlich wie bei der Energiegewin-
nung der Sonne Atomkerne miteinander zu verschmelzen. In dem thermonuklea-
ren Experimentalreaktor (ITER Standort Cadarache, Siidfrankreich) soll Deute-
rium und Tritium zu Helium verschmolzen werden.

Ein Gramm Brennstoff kdnnte nach Schitzung des Max-Planck-Instituts fiir
Plasmaphysik (IPP) in einem Kraftwerk 90 000 Kilowattstunden Strom erzeugen,
dies entspricht der Verbrennungswérme von 11 Tonnen Kohle.



I. Hauptgruppe
Alkalimetalle (Li, Na, K, Rb, Cs, Fr)

Diese Elemente der 1. Hauptgruppe heilen Alkalimetalle. Sie haben alle ein Elek-
tron mehr als das im PSE vorangehende Edelgas. Dieses Valenzelektron wird
besonders leicht abgegeben (geringe Ionisierungsenergie), wobei positiv einwer-
tige onen entstehen.

Die Alkalimetalle sind sehr reaktionsfahig. So bilden sie schon an der Luft Hydro-
xide und Carbonate. Sie zersetzen Wasser unter Bildung von H, und Metall-
hydroxid.

Die Alkalimetalle sind weich, leicht schmelzbar und von geringer Dichte. Frische
Schnittfldchen haben silbrigen Glanz. Unter Oxidbildung laufen sie rasch an.

Die Alkalimetalle miissen unter Luftabschluss (z.B. in Petroleum) aufbewahrt
werden. Mit Wasser reagieren sie unter heftiger Wasserstoffentwicklung.

Bei Kalium, Rubidium und Cdsium ist die Reaktionswarme so grof3, dass sich der
Wasserstoff unter Knall entziindet.

Cdsium ist das unedelste und reaktionsfreudigste aller Elemente.

Die Hydroxide sind in Wasser stark dissoziiert. Sie sind die stiarksten Basen (Lau-
gen). Die Basenstirke nimmt von Lithium nach unten (Cdsium) stark zu.

Fast alle Salze der Alkalimetalle (auch Carbonate, Phosphate, Silicate) sind in
Wasser leicht 16slich und stark in die Ionen dissoziiert. Die Ausnahme machen
Lithiumcarbonat und Lithiumphosphat.

Den Alkaliionen sehr dhnlich ist das Ammonium-Ion NH,". Von den Alkalisalzen
unterscheiden sich die Ammoniumsalze durch ihre Fliichtigkeit und Sublimier-
barkeit.

Mit Sauerstoff erhilt man verschiedene Oxide: Lithium bildet ein normales
Oxid Li,O. Natrium verbrennt zu Na,O,, Natriumperoxid. Durch Reduktion mit
metallischem Natrium kann dieses in das Natriumoxid Na,O iibergefiihrt werden.
Das Natriumhyperoxid NaO, erhdlt man aus Na,O, bei ca. 500 °C und einem
Sauerstoffdruck von ca. 300 bar.

Kalium, Rubidium und Cdsium bilden direkt die Hyperoxide KO,, RbO, und
CsO, beim Verbrennen der Metalle an der Luft.

Die Verbindungen der Alkalimetalle fiarben die nichtleuchtende Bunsenflamme
charakteristisch: Li — rot, Na — gelb, K — rotviolett, Rb — rot, Cs — blau.
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Geschichte: In den Biichern des Alten Testaments kommt eine Substanz vor die
als Waschmittel diente und die als ,nefer bezeichnet wird. Sie war auch den
alten Agyptern bekannt. Bei den Griechen (4ristoteles, Dioskorides) hieB sie
LHhitron und bei Plinius ,,nitrum “. Man hat darunter Soda und zum Teil auch
Pottasche zu verstehen.

Bei den arabischen Alchemisten ist daraus ,, natron‘ entstanden. Bei dem Alche-
misten Abit Miisa Dschabir ibn Hayyan (lat. Geber) kommen in den ihm zuge-
schriebenen Schriften (14. und 15. Jd.) in der gleichen Bedeutung der Name ,, al-
kali* vor, neben den gleichfalls dort zuerst bebrauchten Namen Soda (alkali:
wahrscheinlich vom arab. Qualjan = Pflanzenasche).

Seit etwa 1600 gebrauchte man fiir Alkalicarbonat die Bezeichnung ,,Sa/ lixivio-
sum “. Hieraus entstand ,,Laugensalz®.

Die Verschiedenheit des ,,Natrons“ (die dem Kochsalz zugrundeliegenden Base)
vom ,,Kali“ (wurde in Form des Carbonats aus Holzasche gewonnen) wurde 1702
von Georg Ernst Stahl ausgesprochen und 1736 durch Henri Louis Duhamel du
Monceau experimentell bewiesen. 1758 fand Andreas Sigismund Marggraf die
Unterscheidbarkeit von Kalium und Natrium durch die Flammenfarbung. Die
Herstellung der ,.freien* Metalle gliickte zuerst 1807 Humphry Davy. Er legte ein
Stiick angefeuchtetes Atznatron bzw. Atzkali in eine Platinschale, die gleichzeitig
als Elektrode diente und stellte durch Elektrolyse erstmals die Reinelemente Nat-
rium und Kalium (Barium, Strontium, Calcium und Magnesium) dar.

Lithium (Li)

Das Li"-Ion ist das kleinste Alkalimetall-Ton. Folglich hat es mit 1,7 die groBte
Ladungsdichte (Ladungsdichte = Ladung/Radius). Natrium hat zum Vergleich
eine Ladungsdichte von 1,0 und Mg”" aus der II. Hauptgruppe von 3,1. Da die La-
dungsdichte flir die chemischen Eigenschaften von Ionen eine grofe Rolle spielt,
ist es nicht verwunderlich, dass Lithium in manchen seiner Eigenschaften dem
zweiten Element der II. Hauptgruppe &hnlicher ist als seinen hoheren Homologen.

Die Erscheinung, dass das erste Element einer Gruppe auf Grund vergleichbarer
Ladungsdichte in manchen Eigenschaften dem zweiten Element der folgenden
Gruppe dhnlicher ist als seinen hoheren Homologen, nennt man Schrdgbeziehung
im PSE. Deutlicher ausgeprigt ist diese Schrigbeziehung zwischen den Elemen-
ten Be und Al sowie B und Si.

Grofle Ladungsdichte bedeutet groBe polarisierende Wirkung auf Anionen und
Dipolmolekiile. Unmittelbare Folgen sind die Fihigkeit des Li-Kations zur Aus-
bildung kovalenter Bindungen, Beispiel (LiCH3)4 (Abb. 15) und die groBe Nei-
gung zur Hydration. In kovalenten Verbindungen versucht Li die Elektronenkon-
figuration von Neon zu erreichen, entweder durch die Ausbildung von Mehrfach-
bindungen, Beispiel (LiCH3)4, oder durch Adduktbildung, z.B. LiCl in H,O:
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cl [OH,
Li- _ >”< _
Tetraeder H,Ol IOH,

Addukt von LiCl - 3 H,0
CH - Gruppe

Abb. 15. Struktur von (LiCHj;),. Die vier Li-Atome bauen ein Tetraeder auf, wihrend die
CHj;-Gruppen symmetrisch tiber den Tetraederflichen angeordnet sind

Der Radius des hydratisierten Li'-Ions ist mit 340 pm fast sechsmal groBer als der
des isolierten Li". Fiir das Cs" (167 pm) ergibt sich im hydratisierten Zustand nur
ein Radius von 228 pm.

Beachte: Dies ist auch der Grund dafiir, dass das Normalpotenzial E° fiir Li/Li" unter den
Messbedingungen einen Wert von —3,03 V hat.

Geschichte: Lithium (abgeleitet von griech. ABog lithos ,,Stein®) wurde 1817 von
Johan August Arfwedson entdeckt. Es wurde auf Grund seines Vorkommens in
Steinen benannt.

Die Herstellung des freien Metalls gelang zuerst Robert Wilhelm Bunsen und
Augustus Matthiessen 1855 durch Elektrolyse des geschmolzenen Chlorids.

Vorkommen. Zusammen mit Na und K in Silicaten in geringer Konzentration weit
verbreitet (z.B. Bolivien und Afghanistan). Die bekannten weltweiten Lithiumvor-
rite im Boden werden z.Zt. auf etwa 15 Millionen Tonnen geschétzt. Die Welt-
produktion steigt stdndig. 2010 benétigt die Industrie etwa 35.000 Tonnen reines
Lithium.

Herstellung: Schmelzelektrolyse von LiCl mit KCI als Flussmittel.

Eigenschaften: Silberweifles, weiches Metall. Lauft an der Luft an unter Bildung
von Lithiumoxid Li,O und Lithiumnitrid Li;N (schon bei 25 °C!). Lithium ist das
leichteste Metall. Zusammen mit D, und T, wird es bei Kernfusionsversuchen
eingesetzt.

Verwendung: Wegen seines negativen Normalpotenzials findet es in Batterien
Verwendung, z.B. im hier beschriebenen Lithium-lonenakku:

Laden

Grundprinzip: LIMOy + C, Li, MO, + Li,C,

Entladen
Negative Elektrode: M = Co, Mn, Ni; C = Graphit, Koks.

Positive Elektrode: Li" in bestimmten Oxiden mit Schichtstruktur wie z.B. Man-
ganoxiden.
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Negative Elektrode: Lithium bildet mit bestimmten Graphitsorten sog. Interkalati-
onsverbindungen (Einlagerungsverbindungen). Dabei werden Li-Ionen in das
Schichtgitter, bei gleichzeitiger Elektronenaufnahme und Abgabe, eingebracht.
Das Ion wird formal entladen, es entsteht aber keine definierte chemische Verbin-
dung.

Die Aufnahme und Abgabe von Li -Ionen entspricht der Beziehung:
xLi'+xe +Cs = Li,Cq
Wihrend dieser Reaktion bleibt das Elektrodenpotential ziemlich konstant.

Positive Elektrode: Hier gibt es Einlagerungsverbindungen von Li" in bestimmten
Oxiden mit Schichtstruktur, z.B. Manganoxiden.

Laden

LiMl’l204 Li],an204 +xe + X‘LiJr

Entladen

In der galvanischen Zelle werden wéhrend des Lade- und Entladeprozesses nur
Li"-Ionen absorbiert und freigesetzt. Diese pendeln zwischen den Elektroden.

Das System erreicht eine Zellspannung von ca. 3,6 V und eine Leistung von 120
Wh/kg und 270 Wh/L.

Lithium-Verbindungen
Li,0, Lithiumoxid entsteht beim Verbrennen von Li bei 100 °C in Sauerstoff-
atmosphdre.

4Li+0, — 2 Li,O.

LiH, Lithiumhydrid entsteht beim Erhitzen von Li mit H, bei 600-700 °C. Es
kristallisiert im NaCl-Gitter und ist so stabil, dass es unzersetzt geschmolzen wer-
den kann. Es enthilt das Hydrid-Ion H ~ und hat eine stark hydrierende Wirkung.
LiH bildet Doppelhydride, die ebenfalls starke Reduktionsmittel sind:

zB. 4 LiH + AICl; ——> LiAlH, (Lithiumaluminiumhydrid) + 3 LiCl

Li;PO, ist schwerloslich und zum Nachweis von Li geeignet.

LiCl bildet farblose, zerflieliche Kristalle; zum Unterschied von NaCl und KCI
z.B. in Alkohol 16slich.

Li,CO;: Zum Unterschied zu den anderen Alkalicarbonaten in Wasser schwer
16slich. Ausgangssubstanz zur Herstellung anderer Li-Salze.

Lithiumorganyle (Lithiumorganische Verbindungen), z.B. LiCH;, LiC4Hs. Die
Substanzen sind sehr sauerstoffempfindlich, zum Teil selbstentziindlich und auch
sonst sehr reaktiv. Wichtige Synthese-Hilfsmittel.
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Herstellung:

2 Li+RX —— LiR + LiX (X = Halogen)
Loésemittel: Tetrahydrofuran, Benzol, Ether

Auch Metall-Metall-Austausch ist moglich:
2 Li+R,Hg — 2 RLi + Hg

Lithiumorganyle haben typisch kovalente Eigenschaften. Sie sind fliissig oder
niedrig schmelzende Festkorper. Sie neigen zu Molekiilassoziation. Beispiel:
(LiCH,),

Natrium (Na)

Natrium kommt in seinen Verbindungen als Na'-Kation vor. Ausnahmen sind
einige kovalente Komplexverbindungen.

Geschichte: Elementares Natrium wurde erstmals 1807 von Humphry Davy durch
Schmelzflusselektrolyse aus Natriumhydroxid gewonnen und Sodium genannt.
Der deutsche Name , Natrium® ist iiber das arabische ,,natrun®, ,,Natron®“, vom
agyptischen ,netjerj” abgeleitet.

Vorkommen.: NaCl (Steinsalz oder Kochsalz), NaNO; (Chilesalpeter), Na,CO;
(Soda), Na,SOy - 10 H,O (Glaubersalz), Na;[ AlF¢] (Kryolith).

Herstellung: Durch Schmelzelektrolyse von NaOH (mit der Castner-Zelle) oder
bevorzugt aus NaCl (Downs-Zelle, Abb. 16).

Anode -

Abb. 16. Schmelzelektrolyse von NaCl. (+) =Na'; (<) = CI”
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Anodenvorgang: 2 CI' —— Cl, + 2 e . Es besteht kein Unterschied zur Chlor-
alkalielektrolyse.

Kathodenvorgang: Na” + ¢ —— Na’. An der Kathode nimmt ein Na'-Kation
ein Elektron auf und wird zum neutralen Na-Atom reduziert. An der Kathode
entsteht metallisches Natrium.

Gesamtvorgang: 2 Na" + 2 CI” — Blekirolyse 5 9 Na + Cl,. Es entstehen metalli-

sches Natrium und Chlorgas.

Eigenschaften: Silberweifles, weiches Metall; ldsst sich schneiden und zu Draht
pressen. Bei 0 °C ist sein elektrisches Leitvermdgen nur dreimal kleiner als das
von Silber. Im Na-Dampf sind neben wenigen Na,-Molekiilen hauptséchlich
Na-Atome vorhanden.

Natrium wird an feuchter Luft sofort zu NaOH oxidiert und muss daher unter
Petroleum aufbewahrt werden. In vollkommen trockenem Sauerstoff kann man es
schmelzen, ohne dass es oxidiert wird! Bei Anwesenheit von Spuren Wasser ver-
brennt es mit intensiv gelber Flamme zu Na,O,, Natriumperoxid. Gegeniiber elek-
tronegativen Reaktionspartnern ist Natrium sehr reaktionsfahig. z.B.:

2Na+2H,0 —— 2NaOH+H, AH = -285.55 kJ - mol !
2 Na+Cl, — 2 NaCl AH = —881,51 kJ - mol !

2Na+2 CH3OH — 2 CH3ONa + H2

Natrium 16st sich in absolut trockenem, fliissigem NH; mit blauer Farbe. In der
Losung liegen solvatisierte Na'-Ionen und solvatisierte Elektronen vor. Beim
Erhitzen der Losung bildet sich Natriumamid s. hierzu auch S. 109.

2Na+2NH3%2NaNH2+H2

Verwendung: Zur Herstellung von Na,O, (fiir Bleich- und Waschzwecke); NaNH,
(z.B. zur Indigosynthese); fiir organische Synthesen; als Trockenmittel fiir Ether,
Benzol u.a.; fiir Natriumdampf-Entladungslampen; in fliissiger Form als KiihImit-
tel in Kernreaktoren (schnelle Briiter), weil es einen niedrigeren Neutronen-Ab-
sorptionsquerschnitt besitzt.

Natrium-Verbindungen

NaCl, Natriumchlorid, Kochsalz, Steinsalz. Vorkommen: In Steinsalzlagern,
Solquellen, im Meerwasser (3 %) und in allen Organismen. Gewinnung: Berg-
ménnischer Abbau von Steinsalzlagern; Auflosung von Steinsalz mit Wasser und
Eindampfen der ,,Sole*; durch Auskristallisieren aus Meerwasser. 100 g Wasser
l6sen bei 22 °C 35,8 g NaCl. Verwendung: Ausgangsmaterial fiir Na,CO;, NaOH,
Na,S0,, Na,B,0; - 10 H,O (Borax); fiir Chlorherstellung; fiir Speise- und Kon-
servierungszwecke; im Gemisch mit Eis als Kéaltemischung (21 °C).
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Anode T Kathode

Abb. 17. (+)=Na'; () = CI'; D = Diaphragma

Anmerkung: Bei dieser Versuchsanordnung miissen Kathodenraum und Anodenraum durch
ein Diaphragma voneinander getrennt werden, damit die Reaktionsprodukte nicht sofort
miteinander reagieren. Uber mdgliche Reaktionen s. S. 167

NaOH, Natriumhydroxid, Atznatron. Herstellung: Durch Elektrolyse einer wiss-
rigen Losung von NaCl (Chloralkalielektrolyse).

In einer wiissrigen Losung von NaCl liegen hydratisierte Na'-Kationen und CI -
Anionen vor.

(1.) ,,Diaphragma-Verfahren“ (Abb. 17)
Anodenvorgang: 2CI' —> Clh+2e.

An der Anode geben die CI -lonen je ein Elektron ab. Zwei entladene (neutrale)
Chloratome vereinigen sich zu einem Chlormolekiil. Anode: Retortenkohle;
Achesongraphit; Titan/Rutheniumdioxid.

Kathodenvorgang: 2Na"+2H,0+2e —— H,+2Na" +2 OH.

An der Kathode werden Elektronen auf Wasserstoffatome der Wassermolekiile
iibertragen. Es bilden sich elektrisch neutrale H-Atome, die zu H, Molekiilen
kombinieren. Aus den Wassermolekiilen entstehen ferner OH -Ionen. Man erhalt
kein metallisches Natrium! Weil Wasserstoff ein positiveres Normalpotential als
Na hat, wird Wasser zersetzt. Kathode: Eisen.

Gesamtvorgang: NaCl +2 H,O —— 2 NaOH + H, + Cl,.

Bei der Elektrolyse einer wissrigen NaCl-Losung entstehen Natronlauge (NaOH),
Chlorgas (Cl,) und Wasserstoffgas (H,).

(2.) yAmalgam-Verfahren*

Hier werden Anoden- und Kathodenvorgang in getrennten Zellen durchgefiihrt.
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An der Hg-Kathode in der einen Zelle besitzt Wasserstoff eine hohe Uberspan-
nung und wird dadurch unedler; er bekommt ein negativeres Redoxpotenzial als
Natrium. Damit wird die Reduktion von Na" zu Na’ méglich. Das metallische
Natrium bildet mit Quecksilber ein Amalgam (0,4 %ig).

In der zweiten Zelle ist Quecksilber als Anode geschaltet. Hier wird das Amalgam
zu 20-50 %iger NaOH-Losung und Wasserstoff zersetzt (2 Na + 2 H,O ——
2 NaOH + H,). Man erhélt reine (chlorid-freie) NaOH.

NaOH ist in Wasser leicht 16slich.

Verwendung: In wéssriger Losung als starke Base (Natronlauge). Es dient zur
Farbstoff-, Kunstseiden- und Seifenfabrikation (s. Bd. II), ferner zur Gewinnung
von Cellulose aus Holz und Stroh, zur Reinigung von Olen und Fetten u.a. Es
muss Luftdicht aufbewahrt werden, weil es sich mit CO, zu Na,CO; umsetzt.

Im Labor benutzt man gelegentlich NaOH als Trockenmittel und zum Absorbie-
ren von CO,.

Beachte: Glasgerdte und Flaschen mit NaOH-Losung diirfen nicht mit Glasstopfen ver-
schlossen werden. Sie wiirden sich ,,festfressen®, weil NaOH in geringem Mafe Glas 16st.

Na,S0,, Natriumsulfat: Als Glaubersalz kristallisiert es mit 10 HyO. Vorkom-
men: In grolen Lagern, im Meerwasser. Herstellung:

2 NaCl + H,SO, —— Na,SO, + 2 HC1

Es findet Verwendung in der Glas-, Farbstoff-, Textil- und Papierindustrie.

NaNQO;, Natriumnitrat, Chilesalpeter. Vorkommen: Lagerstitten u.a. in Chile,
Agypten, Kleinasien, Kalifornien. Technische Herstellung:

N32CO3 +2 I‘INO3 — 2 NaNO3 + HzO + C02 oder
NaOH + HNO; —— NaNO; +H,0O

NaNOs ist leichtloslich in Wasser. Verwendung als Diingemittel.

Na,CO;, Natriumcarbonat: Vorkommen als Soda Na,COj; - 10 H,O in einigen
Salzen, Mineralwédssern, in der Asche von Algen und Tangen. Technische Her-
stellung: Solvay-Verfahren (1863): In eine NHj-gesittigte Losung von NaCl
wird CO, eingeleitet. Es bildet sich schwerldsliches NaHCO;. Durch Glithen
entsteht daraus Na,COs. Das Verfahren beruht auf der Schwerldslichkeit von
NaHCO;. Das freigesetzte CO, kann wieder eingesetzt und Ammoniakgas zurtick
gewonnen werden.

2NH; +2 CO,+2 H,0O = 2 NH4HCO;
2 NH4HCO; + 2 NaCl —— 2 NaHCO; + 2 NH,4C1

2 NaHCO; —2 5 Na,CO; + H,0 + CO,
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Verwendung: Als Ausgangssubstanz fiir andere Na-Verbindungen; in der Seifen-,
Waschmittel- und Glasindustrie, als schwache Base im Labor.

Beachte: ,,Sodawasser* ist eine Losung von CO, in Wasser (= Sprudel).

NaHCQO;, Natriumhydrogencarbonat (Natriumbicarbonat, Natron, Bullrichsalz):
Entsteht beim Solvay-Verfahren. In Wasser schwerloslich. Verwendung z.B. ge-
gen iberschiissige Magensédure, als Brause- und Backpulver. Zersetzt sich ab
100 °C:

2 NaHCO; —— Na,CO; + CO, + H,O

Na;0,, Natriumperoxid bildet sich beim Verbrennen von Natrium an der Luft.
Starkes Oxidationsmittel.

Na,S,0,, Natriumdithionit (s. S. 152): Starkes Reduktionsmittel.

Na,S,0;, Natriumthiosulfat erhdlt man aus Na,SO; durch Kochen mit Schwefel
(s. S. 152). Dient als Fixiersalz in der Photographie, s. S. 175.

Kalium (K)

Geschichte: Kalium (von Kali aus dem arabischen al-qalya, ,,Pflanzenasche®). Es
wurde 1807 von Humphry Davy durch Elektrolyse von schwach angefeuchteten
Atzalkalien zusammen mit Natrium gewonnen und Potassium (aus ,,Pottasche®)
genannt. In Deutschland wurde der Namen Kalium von Martin Heinrich Klaproth
1796 eingefiihrt und iibernommen.

Vorkommen: Als Feldspat K[AlSi;0g] und Glimmer, als KCl (Sylvin) in Kali-
salzlagerstatten, als KMgCl; - 6 HO (Carnallit), K,SO4 usw. Granit = Quarz +
Feldspat und Glimmer

Herstellung: Schmelzelektrolyse von KOH.

FEigenschaften: Silberweiles, wachsweiches Metall, das sich an der Luft sehr
leicht oxidiert. Es wird unter Petroleum aufbewahrt. K ist reaktionsfahiger als Na
und zersetzt Wasser so heftig, dass sich der freiwerdende Wasserstoft selbst ent-
zlindet:

2K+2H20—)2KOH+H2

An der Luft verbrennt es zu Kaliumdioxid KO,, einem Hyperoxid. Das Valenz-
elektron des K-Atoms lésst sich schon mit langwelligem UV-Licht abspalten (Al-
kaliphotozellen). Das in der Natur vorkommende Kalium-Isotop *’K ist radioaktiv
und eignet sich zur Altersbestimmung von Mineralien.
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Kalium-Verbindungen

KCl, Kaliumchlorid: Vorkommen als Sylvin und Carnallit, KCI - MgCl, - 6 H,O =
KMgCl; - 6 H,O. Gewinnung aus Carnallit durch Behandeln mit Wasser, da KCl
schwerer 16slich ist als MgCl,. Es wird als Bestandteil der sog. Abraumsalze von
Salzlagerstitten gewonnen. Findet Verwendung als Diingemittel. Es ist Ausgangs-
stoff fiir andere Kaliumverbindungen.

KOH, Kaliumhydroxid, Atzkali. Herstellung:

(1.) Elektrolyse von wiassriger KCI-Losung (s. NaOH).

(2.) Kochen von K,CO; mit geloschtem Kalk (Kaustifizieren von Pottasche):
K,CO; + Ca(OH), —— CaCOs + 2 KOH

KOH kann bei 350-400 °C unzersetzt sublimiert werden. Der Dampf besteht
vorwiegend aus (KOH),-Molekiilen. KOH ist stark hygroskopisch und absorbiert
begierig CO,. Es ist eine sehr starke Base (wassrige Losung = Kalilauge). Es
findet u. a. bei der Seifenfabrikation und als Atzmittel Verwendung.

KNO;, Kaliumnitrat, Salpeter. Herstellung:

(1) NaNOQO; + KCl —— KNO; + NaCl

2) 2 HNO; + K,CO; —— 2 KNO; + H,0 + CO,
Verwendung: Als Diingemittel, Bestandteil des Schwarzpulvers etc.
K,CO;, Kaliumcarbonat, Pottasche. Herstellung:

(1.) 2 KOH + CO, —— K,CO3 + H,O  (Carbonisieren von KOH)

(2.) Formiat-Pottasche-Verfahren. Verfahren in drei Stufen:
a) K,SO, + Ca(OH), —— CaSO, + 2 KOH
b) 2 KOH +2 CO —— 2 HCOOK

c) 2 HCOOK +2 KOH + 0, — 2 K,CO; + 2 H,0

Verwendung: Zur Herstellung von Schmierseife und Kaliglas.

KCIO;, Kaliumchlorat: Herstellung durch Disproportionierungsreaktionen beim
Einleiten von Cl, in hei3e KOH:

6 KOH + 3 Cl, —— KCIO; + 5 KCl + 3 H,0O

KCIO; gibt beim Erhitzen Sauerstoff ab: es disproportioniert in Cl" und ClOy ; bei
starkerem Erhitzen spaltet Perchlorat Sauerstoff ab:
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4ClIO; —— 3Clo, +CI'

Clo, —20,+Cl

Verwendung von KClO;: Als Antiseptikum, zur Ziindholzfabrikation, zu pyro-
technischen Zwecken, zur Unkrautvernichtung, Herstellung von Kaliumperchlo-
rat.

K,S0,: Diingemittel.

Rubidium (Rb) und Cisium (Cs)

Beide Elemente kommen als Begleiter der leichteren Homologen in sehr geringen
Konzentrationen vor.

Geschichte: Entdeckt wurden sie von Robert Bunsen und Gustav Robert Kirchhoff
mit der Spektralanalyse (1860). Sie wurden im Diirkheimer Mineralwasser ent-
deckt und auf Grund ihrer Spektren benannt (caesius = blaugrau und rubidius =
dunkelrot). Die Herstellung von metallischem Caesium gelang zuerst Carl Setter-
berg (1882) durch Elektrolyse eines geschmolzenen Gemisches von Cdsium und
Bariumcyanid. R. Bunsen gewann metallisches Rubidium durch Elektrolyse von
geschmolzenem Chlorid.

Herstellung: Durch Reduktion der Hydroxide mit Mg im H,-Strom oder mit Ca
im Vakuum oder durch Erhitzen der Dichromate im Hochvakuum bei 500 °C mit
Zirkon. Sie konnen durch Schmelzelektrolyse erhalten werden.

FEigenschaften: Sie sind viel reaktionsfahiger als die leichteren Homologen. Mit
O, bilden sie die Hyperoxide RbO, und CsO,. Ihre Verbindungen sind den Ka-
lium-Verbindungen sehr dhnlich.

Wenn Atome von *>Cs durch Mikrowellen angeregt werden, erreicht ihre Eigen-
schwingung exakt 9 192 631 770 Hertz. Seit 1967 wird die Sekunde weltweit
durch die Schwingungsfrequenz des Casiums definiert. Rundfunk- und Fernseh-
sender, die Zeitansage im Telefon, die Bundesbahn u.a. empfangen ,,atomgenaue®
Zeitimpulse. Auch moderne Funkuhren vergleichen ,,ihre Zeit“ in bestimmten
Abstdnden mit der Zeit des Funksignals, das seit 1973 von der Bundes-
post-Sendeanlage in Mainflingen bei Frankfurt als Zeitcode gesendet wird. Die
Genauigkeit des Zeitcodes wird seit 1978 von ,,CS1*, der ersten Braunschweiger
Césiumuhr iberwacht. Da Cs und Rb bei Bestrahlung mit Licht Elektronen abge-
ben, lassen sie sich als optische Sensoren verwenden.



I. Hauptgruppe — Alkalimetalle (Li, Na, K, Rb, Cs, Fr) 49

Francium (Fr)

Francium ist das schwerste Alkalimetall. In der Natur kommt es in sehr geringen
Mengen als radioaktives Zerfallsprodukt von Actinium vor.

Geschichte: Im Jahre 1871 wurde von Dmitri Iwanowitsch Mendelejew die Exis-
tenz eines Elementes vorhergesagt, das den zu diesem Zeitpunkt noch leeren Platz
innerhalb seines Periodensystems einnehmen wiirde. Er beschrieb es als Alkali-
metall und gab ihm den Namen Eka-Caesium.

Erst 1939 konnte Marguerite Perey das Element als ein Isotop **’Fr als Zerfalls-
produkt von Actinium **’Ac zweifelsfrei nachweisen. 1946 wurde Francium (von
franz. France ,,Frankreich®) nach dem Vaterland der Entdeckerin benannt.






I1. Hauptgruppe
Erdalkalimetalle (Be, Mg, Ca, Sr, Ba, Ra)

Die Erdalkalimetalle bilden die II. Hauptgruppe des PSE. Sie enthalten zwei lo-
cker gebundene Valenzelektronen, nach deren Abgabe sie die Elektronenkonfi-
guration des jeweils davor stehenden Edelgases haben.

Wegen der — gegeniiber den Alkalimetallen — groBeren Kernladung und der
verdoppelten Ladung der Ionen sind sie hérter und haben u.a. hohere Dichten,
Schmelz- und Siedepunkte als diese. Die Bestdandigkeit der Elemente nimmt an
der Luft und gegeniiber Wasser von Beryllium zum Barium hin ab. Calcium,
Strontium und Barium miissen unter Luftabschluss (z.B. in Petroleum) aufgewahrt
werden. Die Schnittflichen der Metalle zeigen silbrigen Glanz. Sie bedecken sich
rasch mit einer matten Oxidschicht. Die Reaktivitit zeigt deutliche graduelle Un-
terschiede. Die Loslichkeit der Hydroxide in Wasser nimmt von oben nach unten
ab. CaSQy,, SrSO, und BaSO, sind schwerloslich. Dies gilt auch fiir die Fluoride,
Carbonate, Phosphate und Oxalate. Leicht 16slich sind Nitrate und Chloride.

Geschichte: Atzkalk, CaO wurde durch Brennen von Kalkstein oder Marmor her-
gestellt und nach Abldschen schon in sehr alten Zeiten als Baumortel verwendet.
Uber den im Baugewerbe als ,,ungeldschten® Kalk wird bereits im 1. Jd. berichtet.

Kalkoxid wurde als Kalkerde bezeichnet. Allgemein nannte man Metalloxide
,,Erden®.

Magnesiumoxid bekam am Anfang des 18. Jd.s den Namen ,,Bittererde®. MgSO,
,Bittersalz® wurde Ende des 17. Jd.s als Heilmittel eingesetzt. Bekannt war auch
BaSO, (Schwerspat, Baryt).

Die freien Erdalkalimetalle wurden erstmals 1808 von Henry Davy durch Elekt-
rolyse der schwach angesduerten Hydroxide und unter Verwendung von Queck-
silber, d.h. der Amalgame, als Kathode hergestellt.

Beryllium nimmt in der Gruppe eine Sonderstellung ein. Es zeigt eine deutliche
Schrigbeziehung zum Aluminium, dem zweiten Element der III. Hauptgruppe.
Beryllium bildet in seinen Verbindungen Bindungen mit stark kovalentem Anteil
aus. Be(OH), ist eine amphotere Substanz. In Richtung zum Radium nimmt der
basische Charakter der Oxide und Hydroxide kontinuierlich zu. Ra(OH), ist daher
schon stark basisch. Tabelle 9 enthilt weitere wichtige Daten.
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Beryllium (Be)

Geschichte: Der Chemiker Louis-Nicolas Vauquelin entdeckte 1798 das Beryl-
lium in Form seines Oxids aus den Edelsteinen Beryll und Smaragd. Kurz darauf
stellte Martin Heinrich Klaproth die gleiche Verbindung her, welche er Beryllium
(nach dem Mineral Beryll) nannte.

Reines Beryllium wurde erstmals 1899 von Paul Marie Alfred Lebeau durch
Schmelzflusselektrolyse von Natriumtetrafluoridoberyllat (Na,[BeF,]) hergestellt.

Vorkommen: Das seltene Metall kommt hauptsidchlich als Beryll vor:
Be;AlLSicO5=3 BeO - ALOs - 6 SiO,. Chromhaltiger Beryll = Smaragd (griin),
eisenhaltiger Beryll = Aquamarin (hellblau).

Herstellung:

(1.) Technisch: Schmelzelektrolyse von basischem Berylliumfluorid (2 BeO -
5 BeF,) im Gemisch mit BeF, bei Temperaturen oberhalb 1285 °C. Be fillt in
kompakten Stiicken an.

(2)  BeF,+Mg — Be + MgF,

Physikalische Eigenschaften: Beryllium ist ein stahlgraues, sehr hartes, bei 25 °C
sprodes Metall. Es kristallisiert in der hexagonal dichtesten Kugelpackung mit
einem kovalenten Bindungsanteil.

Chemische Eigenschaften: Beryllium verbrennt beim Erhitzen zu BeO. Mit Was-
ser bildet sich eine diinne zusammenhéngende Hydroxidschicht. Es 19st sich in
verdiinnten nichtoxidierenden Saduren wie HCI, H,SO, unter H,-Entwicklung.
Oxidierende Séuren erzeugen in der Kélte eine diinne BeO-Schicht und greifen
das darunterliegende Metall nicht an. Beryllium 16st sich als einziges Element der
Gruppe in Alkalilaugen.

Verwendung: Als Legierungsbestandteil, z.B. Be/Cu-Legierung; Berylliumbronze
erzeugt bei harten Schldgen keine Funken, als Austrittsfenster fiir Rontgenstrah-
len; als Neutronenquelle und Konstruktionsmaterial fiir Kernreaktoren (hoher
Schmp, niedriger Neutronen-Absorptionsquerschnitt) usw. In Form von BeO
(Schmp. 2530 °C , als feuerfester Werkstoff z.B. bei der Auskleidung von Rake-
tenmotoren usw.

Beryllium-Verbindungen

Beryllium kann formal zwei kovalente Bindungen ausbilden. In Verbindungen
wie BeX, besitzt es jedoch nur ein Elektronenquartett. Die Elektronenkonfigura-
tion von Neon erreicht es auf folgenden Wegen:

(1.) Durch Adduktbildung mit Donormolekiilen wie Ethern, Ketonen, Cl -Ionen.
Beispiel: BeCl, - 2 OR,.
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(2.) Durch Ausbildung von Doppelbindungen (p—pr-Bindungen). Beispiel: BeCl,
und (BeClz)g.

(3.) Durch Ausbildung von Dreizentren-Zweielektronen-Bindungen. Hierbei wer-
den drei Atome durch zwei Elektronen zusammengehalten. Beispiele: (BeH,),
(Be(CH;)o)x.

(4.) Durch Polymerisation. Beispiel: (BeCl,)s.
BeCl,, Berylliumchlorid: Bildungsreaktion:
Be + C]z e BCC]z

Es ist hydrolyseempfindlich, sublimierbar und kann als Lewis-Sdure zwei Do-
normolekiile addieren (daher 16slich in Alkohol, Ether u.a.). Festes BeCl, ist po-
lymer, die Verknilipfung erfolgt iiber Chlorbriicken. Bei 560 °C existieren im
Dampf dimere und bei 750 °C monomere Molekiile:

Cl ~ ZCl
ZBe
cl Yc

°./

7

356\(;'/59;@ ;  CG—sBez—Cl

191

BeR,, Berylliumorganyle: Sie entstehen bei der Reaktion von z.B. BeCl, mit
Lithiumorganylen oder Grignard-Verbindungen. Beispiel: Be(CHj),. Dimere
Molekiile existieren nur im Dampf. Im festen Zustand ist die Substanz polymer.
Da sie eine Elektronenmangelverbindung ist, werden die Molekiile wieder durch
Dreizentren-Bindungen verkniipft. S. hierzu S. 70.

. SN s~
Be Be Be
/ N SN S
Me Me N

Magnesium (Mg)

Magnesium nimmt in der II. Hauptgruppe eine Mittelstellung ein. Es bildet Salze
mit Mg**-Ionen. Seine Verbindungen zeigen jedoch noch etwas kovalenten Cha-
rakter. In Wasser liegen Hexaqua-Komplexe vor: [Mg(H,0)s]*". Magnesium ist
ein fiir Menschen, Tiere und Pflanzen lebensnotwendiges Element.
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Geschichte: Magnesiumverbindungen (griech. poyvnowm A6og ,,Magnetstein®)
wurde zuerst von Joseph Black 1755 untersucht. 1828 gelang es Antoine Bussy
Magnesium durch Reduktion von Magnesiumchlorid mit Kalium in Reinform
darzustellen.

Vorkommen. Nur in kationisch gebundenem Zustand als Carbonat, Chlorid, Sili-
cat und Sulfat, z. B. Bitterwisser: Marienbad, Bad Kissingen.

CaMg(CO;), = CaCO;-MgCO; (Dolomit); MgCO; (Magnesit, Bitterspat);
MgSO, - H,O (Kieserit); KMgCl; - 6 H,O = KCI1 - MgCl, - 6 H,O (Carnallit); im
Meerwasser als MgCl,, MgBr,, MgSOy; als Bestandteil des Chlorophylls.

Herstellung

(1.) Schmelzflusselektrolyse von wasserfreiem MgCl, bei ca. 700 °C mit einem
Flussmittel (NaCl, KCl, CaCl,, CaF,). Anode: Graphit; Kathode: Eisen.

(2.) ., Carbothermisches “ Verfahren:
MgO + CaC, —— Mg+ CaO+2C

bei 2000 °C im Lichtbogen. Anstelle von CaC, kann auch Koks eingesetzt wer-
den.

Verwendung: Wegen seines geringen spez. Gewichts als Legierungsbestandteil,
z.B. in Hydronalium, Duraluminium, Elektronmetallen. Letztere enthalten mehr
als 90 % Mg neben Al, Zn, Cu, Si. Sie sind unempfindlich gegeniiber alkalischen
Losungen und HF. Gegeniiber Eisen erzielt man eine Gewichtsersparnis von
80 %! Als Bestandteil von Blitzlichtpulver und Feuerwerkskorpern, da es mit
blendend weifler Flamme verbrennt. Verwendet wird es auch als starkes Redukti-
onsmittel. Magnesium wird als Wundermetall der Zukunft angesehen. Vor allem
in der Automobilindustrie wird ihm eine grofle Karriere vorausgesagt.

Chemische Eigenschaften: Mg {iberzieht sich an der Luft mit einer diinnen, zu-
sammenhédngenden Oxidschicht. Mit kaltem Wasser bildet sich eine Mg(OH),-
Schutzschicht. An der Luft verbrennt es zu MgO und Mg;N,.

Magnesium ist ein ziemlich unedles Metall. Es 16st sich in verdiinnten S&uren.
Unloslich ist es in Laugen. Es ist nicht amphoter.

Magnesium-Verbindungen

Mg0: MgCO; —25 MgO + CO, (kristallisiert im NaCl-Gitter)
800-900°C . . . .
MgCO; ———— MgO + CO, (kaustische Magnesia, bindet mit
Wasser ab)

MgCO; M MgO + CO, (Sintermagnesia, hochfeuerfestes

Material)



56 Hauptgruppenelemente

Mg(OH),, Magnesiumhydroxid:
MgCl, + Ca(OH), (Kalkmilch) —— Mg(OH), + CaCl,
MgCl,, Magnesiumchlorid: Als Carnallit, natiirlich und durch Eindampfen der

Endlaugen bei der KCI-Gewinnung, oder nach

MgO + Cl, + C ——> MgCl, + CO

MgSO0, -7 H,0, Magnesiumsulfat, Bittersalz ist das meistgebrauchte Mg-Salz.
Es ist ein farbloses bis weilles, kristallines Pulver, leicht 16slich in Wasser und mit
bitter-salzartigem Geschmack. Es wird als pharmazeutisches Abfiihrmittel be-
nutzt.

RMgX, Grignard-Verbindungen: R = Kohlenwasserstoffrest, X = Halogen. Sie
entstehen nach der Gleichung:

Mg + RX —— RMgX
in Donor-Losemitteln wie Ether. Die Substanzen sind gute Alkylierungs- und
Arylierungsmittel (s. Bd. II).
Magnesiummixtur heifit ein Reagenz zum Nachweis von Phosphat-lonen. Es ist

eine Losung von Magnesium-Ionen in einer NH, /NH;-Mischung:

Mg** + HPO,> + NH,” —— MgNH,PO,l

(unter dem Mikroskop, Sternchen-
oder Sargdeckelform)

Ein wichtiger Magnesium-Komplex ist das Chlorophyll. Es bezeichnet eine
Klasse natiirlicher Farbstoffe, die von Organismen gebildet werden, die Photo-
synthese betreiben. Insbesondere Pflanzen erlangen ihre griine Farbe durch Chlo-
rophyllmolekiile.

H,C = CH R

H,C

R = CH, fir Chlorophyll a
R = CHO flr Chlorophyll b

* = Asymmetriezentren



II. Hauptgruppe — Erdalkalimetalle (Be, Mg, Ca, Sr, Ba, Ra) 57

Calcium (Ca)

Calcium ist mit 3,4 % das dritthdufigste Metall in der Erdrinde.

Geschichte: Calcium leitet sich vom lateinischen ,,calx“ ab. So bezeichneten die
Romer Kalkstein, Kreide und den daraus hergestellten Mortel.

Elementares Calcium gewann erstmals Humphry Davy 1808 durch Abdampfen
des Quecksilbers aus elektrolytisch gewonnenem Calciumamalgam.

Vorkommen: Sehr verbreitet als Carbonat CaCO; (Kalkstein, Kreide, Marmor),
CaMg(CO;), = CaCOs; - MgCOs; (Dolomit), Sulfat CaSO, - 2 H,O (Gips, Alabas-
ter), in Calciumsilicaten, als Calciumphosphate Cas(PO4);(OH,F,CI) (Phosphorit),
Cas(POy)3F = 3 Cay(PO,), - CaF, (Apatit), und als Calciumfluorid CaF, (Fluss-
spat, Fluorit) und in Knochen.

Herstellung:

(1.) Schmelzflusselektrolyse von CaCl, (mit CaF, und KCl als Flussmittel) bei
700 °C in eisernen GefaBen. Als Anode benutzt man Kohleplatten, als Kathode
einen Eisenstab (,,Beriihrungselektrode*).

(2.) Chemisch:
CaCl, + 2 Na —— Ca+2 NaCl

Eigenschaften: Weilles, weiches, glanzendes Metall, das sich an der Luft mit einer
Oxidschicht iiberzieht. Bei Zimmertemperatur beobachtet man langsame, beim
Erhitzen schnelle Reaktion mit O, und den Halogenen. Calcium zersetzt Wasser
beim Erwdrmen:

Ca+2 Hzo e Ca(OH)z + H2

An der Luft verbrennt es zu CaO und Ca;N,. Als starkes Reduktionsmittel re-
duziert es z.B. Cr,03 zu Cr(0).

Calcium ist sehr reaktionsfreudig. Es kommt in seinen Verbindungen nur als Ca*"
vor.

Es gehort zu den Elektrolyten des Blutserums (etwa 100 mg Ca/1000 ml Blut).

Calcium-Verbindungen

CaH,;, Calciumhydrid Reduktionsmittel in der organischen Chemie.

CaO, Calciumoxid gebrannter Kalk, wird durch Glihen von CaCO; (Kalkstein)
bei 900-1000 °C in Ofen hergestellt (Kalkbrennen):

CaCO; —2— 3 CaO + CO,T
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Ca(OH),, Calciumhydroxid geloschter Kalk, entsteht beim Anrithren von CaO
mit H,O unter starker Warmeentwicklung und unter Aufbldhen; AH = —62,8 kJ -
mol . Verwendung: Zur Desinfektion, fiir Bauzwecke, zur Glasherstellung, zur
Entschwefelung der Abluft von Kohlekraftwerken (—— CaSO; - 2 H,0).

Chlorkalk (Calciumchlorid-hypochlorid, Bleichkalk): 3 CaCl(OCl) - Ca(OH), -
5 H,O. Herstellung: Einleiten von Cl, in pulverigen, geloschten Kalk. Verwen-
dung: Zum Bleichen von Zellstoff, Papier, Textilien, zur Desinfektion. Enthalt
25-36 % ,,wirksames Chlor*.

CaS0,, Calciumsulfat kommt in der Natur vor als Gips, CaSO, -2 H,O, und
kristallwasserfrei als Anhydrit, CaSO,. Gips verliert bei 120-130 °C Kristallwas-
ser und bildet den gebrannten Gips, CaSO, - Y2 H,O (,,Stuckgips®).

brennen
100-120 °C o
CaSO, - 2 H,0 ————— (CaS0, - 4 H,0 —>%"C | caso,
abbinden

Mit Wasser angeriihrt, erhértet dieser rasch zu einer festen, aus verfilzten Nédel-
chen bestehenden Masse. Dieser Vorgang ist mit einer Ausdehnung von ca. 1 %
verbunden. Findet Verwendung im Baugewerbe und Kunsthandwerk.

Wird Gips auf ca. 650 °C erhitzt, erhdlt man ein wasserfreies, langsam abbin-
dendes Produkt, den ,totgebrannten* Gips. Beim Erhitzen auf 900-1100 °C ent-
steht der Estrichgips, Baugips, Mortelgips (feste Losung von CaO in CaSOy).
Dieser erstarrt beim Anrithren mit Wasser zu einer wetterbestdndigen, harten,
dichten Masse. Estrichgips + Wasser + Sand —— Gipsmortel; Estrichgips +
Wasser + Kies —— Gipsbeton.

CaSO, ist etwas wasserldslich; eine gesittigte Losung dient als Reagenz auf Sr-
und Ba-Ionen, deren schwerer 16sliche Sulfate damit ausgefillt werden konnen.

Herstellung von CaSOy,.
CaCl, + H,SO4 —— CaSO, + 2 HCI

CaSO, bedingt die bleibende (permanente) Harte des Wassers. Sie kann z.B.
durch Sodazusatz entfernt werden:

CaSO4 + N32CO3 —_—> CaCO3 + Nast4

Heute fiihrt man die Wasserentsalzung meist mit lonenaustauschern durch.

Anmerkung: Die Wasserhirte wird in ,,Grad deutscher Hirte** angegeben: 1° dH = 10 mg
Ca0 in 1000 mL H,0 = 7,14 mg Ca*'/L.

Bei dieser Festlegung der ,,Hérte* werden alle hirtebildenden Ionen auf CaO umgerechnet.
Dies gilt also filir andere 10sliche Salze der Erdalkalien, des Eisens und Mangans, die sich
durch Erhitzen nicht entfernen lassen.

Die Gesamthdrte ist die Summe von tempordrer und permanenter Hirte.
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dH° <5 = weiches Wasser
dH° 5-15 = mittelhartes Wasser
dH° 15-25 = hartes Wasser

dH° > 25 = sehr hartes Wasser

Die Wasserhirte wird komplexometrisch durch Titration der Ca®* und Mg*'-Ionen mit
0,1 M Natrium-EDTA-L&sung bestimmt.

Die Wasserhirte ldsst sich reduzieren oder beseitigen durch z.B. Destillation, Ausféllen der
Ionen mit Soda oder Natriumphosphat oder durch Entsalzen mit lonenaustauschern.

CaCl,, Calciumchlorid kristallisiert wasserhaltig als Hexahydrat CaCl, - 6 H,O.
Wasserfrei ist es ein gutes Trockenmittel. Es ist ein Abfallprodukt bei der
Soda-Herstellung nach Solvay. Man gewinnt es auch aus CaCO; mit HCI.

Beim Auflésen von CaCl, in Wasser wird viel Warme verbraucht. Mit Eis konnen
Kaltemischungen bis —50 °C hergestellt werden.

Ca’" + 6 H,0 —— [Ca(H,0),]*" AH =-83,6 kJ - mol!

CaF,, Calciumfluorid, Flussspat dient als Flussmittel bei der Herstellung von
Metallen aus Erzen. Es wird ferner benutzt bei metallurgischen Prozessen und als
Triibungsmittel bei der Porzellanfabrikation. Es ist in Wasser unloslich! Calcium-
fluorid-Gitter s. Abb. 65 S. 208. Herstellung:

Ca>"+2F —— CaF,

CaC0O;, Calciumcarbonat, Kalk kommt in drei kristallisierten Modifikationen
vor: Calcit (Kalkspat) = rhomboedrisch, Aragonit = rhombisch, Vaterit = rhom-
bisch. Calcit ist die bestindigste Form. Es kommt kristallinisch vor als Kalkstein,
Marmor, Dolomit, Muschelkalk, Kreide. Figenschaften: weille, fast unlosliche
Substanz. In kohlensdurehaltigem Wasser gut 16slich unter Bildung des leichtlos-
lichen Ca(HCOs),:

CaCO; + H,0 + CO, ——> Ca(HCO3),

Beim Eindunsten oder Kochen der Losung féllt CaCO; wieder aus. Hierauf beruht
die Bildung von Kesselstein und Tropfsteinen in Tropfsteinhdhlen. Verwendung:
zu Bauzwecken, zur Glasherstellung usw.

Ca(HCO3);, Calciumhydrogencarbonat (Calciumbicarbonat) bedingt dic tem-
porire Hirte des Wassers. Beim Kochen verschwindet sie:

Ca(HCOs), ——> CaCO; + H,0 + CO,
Uber permanente Hirte s. CaSO,.

CaC,, Calciumcarbid wird im elektrischen Ofen bei ca. 3000 °C aus Kalk und
Koks gewonnen:

Ca0+3C —— CaC,+CO
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Es ist ein starkes Reduktionsmittel; es dient zur Herstellung von CaCN, und Ace-
tylen (Ethin):

CaCy —29 , Ca(OH), + C,H, CaC, = Ca*[|C=C|*

CaCN,, Calciumcyanamid entsteht nach der Gleichung:
CaC2 + N2 —_—> CaCN2 +C

bei 1100 °C. Seine Diingewirkung beruht auf der Zersetzung durch Wasser zu
Ammoniak:

CaCN; + 3 H,O —— CaCO; +2 NH;

Calciumkomplexe: Calcium zeigt nur wenig Neigung zur Komplexbildung. Ein
stabiler Komplex, der sich auch zur titrimetrischen Bestimmung von Calcium
eignet, entsteht mit Ethylendiamintetraacetat (EDTA):

/C\O 2-
o
AT
CH, - N(CH,CO0), 54N Loo
Ca2++I 2 2 2 O/C S ‘\\Ca - ‘ CO

- _—> 4 /
CH, - N(CH,COO0); H,C~ /f}\+N -CH,

Struktur des [Ca(EDTA)]Z‘-KompIexes

Wichtige stabile Komplexe bilden sich auch mit Polyphosphaten (sie dienen z.B.
zur Wasserenthirtung).

Mortel
Mortel heiflen Bindemittel, welche mit Wasser angertihrt erhérten (abbinden).

Luftmortel, z.B. Kalk, Gips werden von Wasser angegriffen. Der Abbindeprozess
wird fiir Kalk- bzw. Gips-Maortel durch folgende Gleichungen beschrieben:

Ca(OH)z + COZ e CaCO3 + HzO

bzw.  CaSO, -2 H,0O + 1% H,0 —— CaSO, - 2 H,0
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Wassermdortel (z.B. Portlandzement, Tonerdezement) werden von Wasser nicht
angegriffen. Zement (Portlandzement) wird aus Kalkstein, Sand und Ton (Alu-
miniumsilicat) durch Brennen bei 1400 °C gewonnen. Zusammensetzung: CaO
(58-66 %), Si0, (18-26 %), ALO; (4-12 %), Fe,0; (2-5 %). Beton ist ein Ge-
misch aus Zement und Kies.

Strontium (Sr)
Strontium steht in seinen chemischen Eigenschaften in der Mitte zwischen Cal-
cium und Barium.

Geschichte: Strontium (benannt nach dem Fundort des Minerals ,,Strontianit™ in
Schottland ,,Strontian*) wurde 1798 von M. H. Klaproth nachgewiesen und 1808
von H. Davy durch Elektrolyse hergestellt.

Vorkommen: als StCOj5 (Strontianit) und SrSO4 (Coelestin).

Herstellung: Schmelzflusselektrolyse von SrCl, (aus SrCO; + HCI) mit KCI als
Flussmittel.

Verwendung: Strontiumsalze finden bei der Herstellung von bengalischem Feuer
(,,Rotfeuer) Verwendung.

Beachte: SrCl, ist im Unterschied zu BaCl, in Alkohol 16slich.

Barium (Ba)
Geschichte: Barium (griech. Bapvg: ,,schwer®, bezeichnet nach dem Mineral Ba-
ryt) wurde 1774 von C. W. Scheele entdeckt.

Metallisches verunreinigtes Barium wurde erstmals 1808 von Sir Humphry Davy
durch Elektrolyse von Bariumoxid und Quecksilberoxid hergestellt.

Die Reinsynthese erfolgte 1855 durch Robert Bunsen und Augustus Matthiessen
durch Schmelzelektrolyse eines Gemisches aus Barium- und Ammoniumchlorid.

Vorkommen: als BaSO, (Schwerspat, Baryt), BaCO; (Witherit).
Herstellung: Reduktion von BaO mit Al oder Si bei 1200 °C im Vakuum.

Eigenschafien: weilles Metall, das sich an der Luft zu BaO oxidiert. Unter den
Erdalkalimetallen zeigt es die groBte Ahnlichkeit mit den Alkalimetallen.
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Barium-Verbindungen

BaSO,, Bariumsulfat, Schwerspat, Baryt: Schwerldsliche Substanz; c(Ba2+) .
¢(SO4) = 10" mol* L = LpBaSO4' Ausgangsmaterial fiir die meisten anderen
Ba-Verbindungen:

BaSO,+4 C —— BaS+4 CO
BaS + 2 HCl —— BaCl, + H,S

Verwendung: als Anstrichfarbe (Permanentweil3), Fiillmittel fiir Papier. Bei der
Rontgendurchleuchtung von Magen und Darm dient es als Kontrastmittel. Die
weille Anstrichfarbe ,,Lithopone* entsteht aus BaS und ZnSOy:

BaS + ZnSO, —— BaSO, + ZnS

Ba(OH),, Bariumhydroxid entsteht durch Erhitzen von BaCO; mit Kohlenstoff
und Wasserdampf:

BaCO; + C + H,O —— Ba(OH), + 2 CO,

oder durch Reaktion von BaO mit Wasser. Die wiéssrige Losung (Barytwasser) ist
eine starke Base.

BaO, Bariumoxid kristallisiert im NaCl-Gitter und ist ein starkes alkalisches
Trockenmittel. Bildungsreaktion:

BaCO; + C —— BaO +2 CO
BaO0;, Bariumperoxid entsteht nach:
BaO + % 02 —_— Ba02

Es gibt beim Glithen O, ab. Bei der Umsetzung mit H,SO, wird Wasserstoffper-
oxid, H,O,, frei.

Beachte: Die l6slichen Bariumsalze sind stark giftig! Sie sind Herzgifte und erzeugen
Krampfe. Verwendet werden sie als Ratten- und Méiuse-Gift)

Radium (Ra)

Geschichte: Radium (lat. radius ,,Strahl“, wegen seiner Radioaktivitit) wurde
1898 von dem Ehepaar Marie und Pierre Curie in Gemeinschaft mit Gustave
Bémont in der Pechblende entdeckt.

Vorkommen: in der Pechblende (UO,) als radioaktives Zerfallsprodukt von ***U
u.a.
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Gewinnung: Durch Zusatz von Ba-Salz féllt man Ra und Ba als Sulfate und trennt
beide anschlieend durch fraktionierte Kristallisation der Bromide bzw. Chro-
mate.

Metallisches Radium erhélt man durch Elektrolyse seiner Salzlgsungen mit einer
Hg-Kathode und anschlieBender Zersetzung des entstandenen Amalgams bei 400—
700 °C in H,-Atmosphére.

Erfolgreich ist auch eine Reduktion von RaO mit Al im Hochvakuum bei 1200 °C.

Eigenschaften: In seinen chemischen Eigenschaften dhnelt es dem Barium.

Metallisches Radium ist stark radioaktiv, es leuchtet im Dunklen.






II1. Hauptgruppe
Borgruppe (B, Al, Ga, In, TI)

Die Elemente der Borgruppe bilden die III. Hauptgruppe des PSE. Sie haben die
Valenzelektronenkonfiguration n s’p"' und kénnen somit maximal drei Elektronen
abgeben bzw. zur Bindungsbildung benutzen.

Bor nimmt in dieser Gruppe eine Sonderstellung ein. Es ist ein Nichtmetall und
bildet nur kovalente Bindungen. Als kristallisiertes Bor zeigt es Halbmetall-
Eigenschaften. Bor leitet bei 22 °C den elektrischen Strom sehr schlecht. Die Leit-
fihigkeit nimmt mit steigender Temperatur zu. Es gibt keine B**-Ionen! In Ver-
bindungen wie BX; (X = einwertiger Ligand) versucht Bor, seinen Elektronen-
mangel auf verschiedene Weise zu beheben.

a) In BX;-Verbindungen, in denen X freie Elektronenpaare besitzt, bilden sich
pPr—pr-Bindungen aus.

b) BX;-Verbindungen sind Lewis-Sauren. Durch Adduktbildung erh6ht Bor seine
Koordinationszahl von drei auf vier und seine Elektronenzahl von sechs auf acht:

BF; +F —— BF,
¢) Bei den Borwasserstoffen werden schlieSlich drei Atome mit nur zwei Elek-
tronen mit Hilfe von Dreizentrenbindungen miteinander verkniipft.

Die sog. Schrigbezichung im PSE ist besonders stark ausgeprigt zwischen Bor
und Silicium, dem zweiten Element der IV. Hauptgruppe.

Wie in den Hauptgruppen iiblich, nimmt der Metallcharakter von oben nach unten
Zu.

Interessant ist, dass Thallium sowohl einwertig, TI", als auch dreiwertig, TI*",
vorkommt.

Thallium in der Oxidationsstufe +3 ist ein starkes Oxidationsmittel.

Tabelle 10 enthélt weitere wichtige Daten.
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Bor (B)

Geschichte: Lange bekannt ist der Borax (griech. Popayov bzw. lat. borax
,borsaures Natron®). 1702 setzte Wilhelm Homberg mit Schwefelsdure Borsdure
frei, die als ,,sal sedativum hombergi* in der Pharmazie Bedeutung fand.

Das elementare Bor wurde unrein zuerst 1808 von Joseph Louis Gay-Lussac und
Louis Jacques Thenard durch Reduktion des Oxids mit Kalium und auch von Sir
Henry Davy anschlieBend elektrolytisch hergestellt. 1909 gelang dem Amerikaner
William Weintraub die Herstellung von reinem, kristallinem Bor durch Schmelzen
von ,,amphoterem Bor* im Vakuum.

Durch Umschmelzen mit Aluminium von ,,amorphem Bor* oder durch Reduktion
von B,O; mit Aluminium erhélt man das gleiche Ergebnis

Vorkommen: Bor kommt nur mit Sauerstoff verbunden in der Natur vor. Als
H;BO;, Borsdure, Sassolin und in Salzen von Borsduren der allgemeinen Formel
H, »B,0,,; vor allem als Na,B,0- - 4 H,O, Kernit, oder Na,B,O; - 10 H,O, Bo-
rax, usw.

Herstellung: Als amorphes Bor fillt es bei der Reduktion von B,O; mit Mg oder
Na an. Es wird auch durch Schmelzflusselektrolyse von KBF4 mit KCl als Fluss-
mittel hergestellt. Als sog. kristallisiertes Bor entsteht es z.B. bei der thermischen
Zersetzung von Bl; an 800-1000 °C heiflen Metalloberflichen aus Wolfram oder
Tantal. Es entsteht auch bei der Reduktion von Borhalogeniden:

2BX;+3H, — 2B+ 6 HX

Eigenschafien: Kristallisiertes Bor (Bordiamant) ist hérter als Korund (0-Al,O3).
Die verschiedenen Gitterstrukturen enthalten das Bor in Form von Bi,-Ikosae-
dern (Zwanzigfldchner) angeordnet.

Bor ist sehr reaktionstrage und reagiert erst bei hoheren Temperaturen. Mit den
Elementen Chlor, Brom und Schwefel reagiert es oberhalb 700 °C zu den Ver-
bindungen BCIl;, BBr; und B,S;. An der Luft verbrennt es bei ca. 700 °C zu
Bortrioxid, B,O;. Oberhalb 900 °C entsteht Borstickstoff, (BN),. Beim Schmelzen
mit KOH oder NaOH entstehen unter H,-Entwicklung die entsprechenden Borate
und Metaborate. Beim Erhitzen mit Metallen bilden sich Boride, wie z.B. MB,,
MB6 und MB]z.

Bor-Verbindungen
Borwasserstoffe, Borane
Die Borane lassen sich in Gruppen einteilen:

BuHy+4: BoHg, BsHy, B4Hg, BsHo, BgH o, BsH 2, BoHj3, BigHj4, Bi2His

Ban+6: B3H9; B4H10: BSHlla BGHIZ: BgH14, B9H15: B10H16: B13H19: B14H20: B20H26
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Ban+8: BSHIG, Bl4H22; BlSH23; B3OH38
BuHu+10: BsHig, BasHse, BaoHso
ByoHi: = wasserstoffarmes Borhydrid

Der einfachste denkbare Borwasserstoff, BHj, ist nicht existenzfdhig. Es gibt
jedoch Addukte von ihm, z.B. BH; - NH;.

B,Hg, Diboran, ist der einfachste stabile Borwasserstoff. Mit Wasser reagiert es
nach der Gleichung:

B2H6 +6 Hzo — 2 B(OH)3 +6 H2
B,Hg hat die in Abb. 18 angegebene Struktur.

Die Substanz ist eine Elektronenmangelverbindung. Um namlich die beiden
Boratome tiber zwei Wasserstoffbriicken zu verkniipfen, stehen den Bindungs-
partnern jeweils nur zwei Elektronen zur Verfiigung. Die Bindungstheorie erklart
diesen Sachverhalt durch die Ausbildung von sog. Dreizentrenbindungen. Bei
der Anwendung der MO-Theorie auf zwei Atome entstehen ein bindendes und ein
lockerndes Molekiilorbital. Werden nun in einem Molekiil wie dem B,Hg drei
Atome miteinander verbunden, ldsst sich ein drittes Molekiilorbital konstruieren,
dessen Energie zwischen den beiden anderen MO liegt und keinen Beitrag zur
Bindung leistet. Es hei3t daher nichtbindendes Molekiilorbital. Auf diese Weise
geniigen auch in diesem speziellen Fall zwei Elektronen im bindenden MO, um
drei Atome miteinander zu verkniipfen. Im B,Hg haben wir eine Dreizentren-
Zweielektronen-Bindung (3c2e-Bindung, Abb. 19).

Diboran, B,Hg, ist das klassische Beispiel fiir eine Mehrzentrenbindung (im enge-
ren Sinne) = , Elektronenmangelverbindung™. Davon zu unterscheiden sind die
MO in einem mehratomigen Molekiil. Auch hier gehoéren die Bindungselektronen
dem gesamten Molekiil, sind also Teil eines Mehrzentrenbindungssystems.

In den Polyboranen gibt es aufler den B-H-B- auch B-B-B-Dreizentrenbindun-
gen. Bei einigen erkennt man Teilstrukturen des Ikosaeders.

Abb. 18. Struktur von B,Hjg Abb. 19. Schematische Darstellung des
Zustandekommens der B-H-B-Bindungen
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Abb. 20. Struktur von B4H,, Abb. 21. Struktur von BsHy

Herstellung der Borane

B,H; entsteht z.B. bei der Reduktion von BCl; mit LiAlH, (Lithiumalanat), Li-
thiumaluminiumhydrid oder technisch durch Hydrierung von B,0O; bei Anwe-
senheit von Al/AICI; als Katalysator, Temperaturen oberhalb 150 °C und einem
H,-Druck von 750 bar.

B4H; (Abb. 20) und B¢H;, entstehen z.B. bei der Einwirkung von H;PO,, Ortho-
phosphorséure, auf Magnesiumborid.

Thermische Zersetzung von B,Hg liefert B4H;y, BsHy (Abb. 21) usw. in unter-
schiedlichen Konzentrationen.

Eigenschaften der Borane

Die fliissigen und gasformigen Borane haben einen widerlichen Geruch. Sie sind
alle mehr oder weniger oxidabel. Sie sind zugénglich fiir Additions-, Substituti-
ons-, Reduktions- und Oxidationsreaktionen. Borane bilden auch Anionen, die
Boranate. Ein wichtiges Monoboranat ist das salzartige, wasserlosliche Na"BH,",
Natriumboranat, Natriumborhydrid das als Reduktionsmittel verwendet wird.
Es entsteht z.B. nach der Gleichung:

2 NaH + (BH;), ——> 2 NaBH,

Carborane

Ersetzt man in Boran-Anionen wie BgHg> je zwei B -Anionen durch zwei
(isostere) C-Atome, erhdlt man ungeladene ,, Carborane“, z.B. B4C,Hj, allgemein
B, »CH,, mit n = 5 bis 12. Die wichtigsten Carborane sind 1,2- und 1,7-Dicarba-
closododecaborane, BjyC,H ;. closo heifit: Die Boratome bilden fiir sich ein ge-
schlossenes Polyeder. Im Gegensatz hierzu werden offene oder unvollstindige
Polyeder als nido-Verbindungen bezeichnet.
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Herstellung von 1,2-B;,H;(C,RR":
B10H14 +2 RZS —_—> BlOHIZ(RZS)Z + H2
B oH2(R,S), + RC=CR' —— 1,2-B;(H;(C;RR' + 2 R,S + H,

Durch Erhitzen auf 450 °C bildet sich aus dem 1,2-Isomeren das 1,7- und 1,12-
Isomere.

5 2
o_
%% B,,;H;, bzw. B;,C,H,,
7
| !ﬁ

12

Borhalogenide

BF;, Bortrifluorid ist ein farbloses Gas (Sdp. —99,9°C, Schmp. —127,1°C). Es
bildet sich z.B. nach der Gleichung:

B,O; + 6 HF —— 2 BF; + 3 H,0O

Die Fluoratome im BF; liegen an den Ecken eines gleichseitigen Dreiecks mit Bor
in der Mitte.

F Der kurze Bindungsabstand von 130 pm (Einfachbindungsabstand =

I: 152 pm) ergibt eine durchschnittliche Bindungsordnung von 1 s,

! Den Doppelbindungscharakter jeder B—F-Bindung erklart man durch
/B\\ eine Elektronenriickgabe vom Fluor zum Bor.

BF; ist eine starke Lewis-Sdure. Man kennt eine Vielzahl von Additionsverbin-
dungen. Beispiel: Bortrifluorid-Etherat BF; -O(C,Hs),. Mit HF bildet sich HBF,.

HBF,, Fluoroborsiure entsteht auch bei der Umsetzung von B(OH);, Borséure,
mit Fluorwasserstoff HF. Thre wissrige Losung ist eine starke Séaure. Ihre Metall-
salze, die Fluoroborate, entstehen durch Auflésen von Metallsalzen wie Carbona-
ten und Hydroxiden in wissriger HBF,. NaBF, entsteht z.B. auch nach der Glei-
chung:
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NaF + BF; —— NaBF,

Die Fluoroborate sind salzartig gebaut. In ihrer Loslichkeit sind sie den Perchlo-
raten dhnlich.

Im BF, -lon ist das Boratom tetraedrisch von den vier Fluoratomen umgeben.
Diese Anordnung mit KZ. 4 ist beim Bor sehr stabil.

BCl;, Bortrichlorid léasst sich direkt aus den Elementen gewinnen. Es ist eine
farblose, leichtbewegliche, an der Luft stark rauchende Fliissigkeit (Sdp. 12,5 °C,
Schmp. —107,3 °C). BCl; ist wegen seiner Elektronenpaarliicke ebenfalls eine
Lewis-Séure.

BI;, Bortriiodid ist eine starkere Lewis-Saure als BF;.

Borsauerstoff-Verbindungen

B,0;, Bortrioxid entsteht als Anhydrid der Borsdure, H;BO;, aus dieser durch
Glithen. Es fallt als farblose, glasige und sehr hygroskopische Masse an.

H;BO;, (B(OH)3) Borsiure, Orthoborsdure kommt in der Natur vor. Sie entsteht
auch durch Hydrolyse von geeigneten Borverbindungen wie BCl; oder Na,B4O.

Eigenschaften: Sie kristallisiert in schuppigen, durchscheinenden sechsseitigen
Blattchen und bildet Schichtengitter. Die einzelnen Schichten sind durch Was-
serstoffbriicken miteinander verkniipft. Beim Erhitzen bildet sich unter Abspal-
tung von Wasser die Metaborsdiure, HBO,. Weiteres Erhitzen fiihrt zur Bildung
von B,0;. H3;BO; ist wasserldslich (4 % bei 20 °C). Gegeniiber Wasser fungiert
H;BO; als Lewis-Sdure. Die Losung ist eine sehr schwache einwertige Bronsted-
sdure:

H;BO; +2 H,0 = H;0" + B(OH),

Durch Zusatz mehrwertiger Alkohole wie z.B. Mannit kann das Gleichgewicht
nach rechts verschoben werden. Borsédure erreicht auf diese Weise die Starke der
Essigsédure. Sie kann mit Phenolphthalein als Indikator gegen Laugen titriert wer-
den.

CH,OH CH,OH
CH,OH |
HBO, + 2 CHOH —> HC_O\B/O_CH + H + 3 H,0
AN
CH,OH Hc—o” “o—cH,

Die wissrige Losung hat antiseptische Wirkung und ist stark giftig.
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Borsiure-Ester sind fliichtig und farben die Bunsenflamme griin. Borsduretri-
methylester bildet sich aus Borsdure und Methanol unter dem Zusatz von konz.
H,S0O, als Wasser entziechendem Mittel:

B(OH); + 3 HOCH; —25% 5 B(OCH;); + 3 H,0

Merkhilfe:
OH_HO—|CH,
B—— OH_ HO—|CH, ———> B(OCH,), + 3H,0
OH_HO—|CH,

Zum Mechanismus der Esterbildung s. Bd. II!

Borate: Es gibt Orthoborate, z.B. NaH,BO;, Metaborate, z.B. (NaBO,); und
(Ca(BO,),),, sowie Polyborate, Beispiel: Borax Na,B,0; - 10 H;O. (NaBO,); ist
trimer und bildet Sechsringe. Im (Ca(BO,),), sind die BO, -Anionen zu Ketten
aneinandergereiht.

Anionen der Metaborsaure HBO, Anion der Tetraborsaure
[B,0,(OH),] 2=

Perborate sind z.T. Additionsverbindungen von H,O, an Borate. Natriumperborat
NaBO,(OH), - 3 H,O enthilt zwei Peroxogruppen:
[(HO),B(-0-0-),B(OH),]* 2 Na".

Bildungsreaktion:
1. Na,B,0; +2 NaOH —— 4 NaBO, + H,0
2. NaB02 + H202 +3 Hzo E— NaBOz(OH)z -3 HQO

Perborate sind in Waschmitteln, Bleichmitteln und Desinfektionsmitteln enthalten.
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O =Bor

@ = Stickstoff

B & N=144,6 pm

335 pm

Abb. 22. Ausschnitt aus dem Gitter des hexagonalen (BN),

Borstickstoff-Verbindungen

Beispiele fiir Bor-Stickstoff-Verbindungen, die gewisse Ahnlichkeiten zu Koh-
lenstoff und seinen Verbindungen zeigen, sind Borstickstoff und Borazin.

(BN),, Bornitrid (,,Borstickstoff*, Abb.22) bildet sich als hochpolymere Sub-
stanz u.a. aus den Elementen bei Wei3glut oder aus BBr; und fliissigem Ammo-
niak nach folgender Gleichung:

NH o
BBr; ——— 2 B(NH,); —2— By(NH); —22°C , 2 BN
Boramid Borimid

(BN), bildet ein talkdhnliches weifles Pulver oder farblose Kristalle. Es ist sehr
reaktionstrage und hat einen Schmelzpunkt von 3270 °C.

Infolge der Elektronegativitdtsunterschiede zwischen den beiden Bindungspart-
nern ist das freie Elektronenpaar des N-Atoms weitgehend an diesem lokalisiert
und die Substanz bis zu sehr hohen Temperaturen ein Isolator. Man kennt zwei
Modifikationen: Die graphitihnliche Modifikation (anorganischer Graphit) be-
steht aus Schichten von verkniipften Sechsringen. Im Unterschied zum Graphit
liegen die Sechsringe aus B und N genau senkrecht libereinander, wobei jeweils
ein B- tiber einem N-Atom liegt (Abb. 22). Bei 1400 °C und 70 000 bar bildet sich
aus der graphitdhnlichen eine diamantdihnliche Modifikation (Borazon).

B;N;Hg, Borazin (Borazol) bildet sich beim Erhitzen von B,Hg mit NH; auf 250—
300 °C. Es entsteht auch auf folgende Weise:

Cl
|

B NaBH4 B3N3H6
C,H:Cl HNZ SNH /
3NH,Cl + 3BCl, ———> PP -
.
N~ Cl \g_\
H B,N,H,(CH,),

140 °C
Cl
1,3,5 - Trichlorborazol
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Borazin ist eine farblose, leichtbewegliche, aromatisch riechende Fliissigkeit; Sdp.
55 °C; Schmp. —57,92 °C. In vielen physikalischen Eigenschaften ist es benzol-
dhnlich (anorganisches Benzol). Die Molekiilstruktur ist ein ebenes sechsgliedri-
ges Ringsystem. Infolge der unterschiedlichen Elektronegativitdt der Bindungs-
partner ist Borazin viel reaktionsfahiger als Benzol.

H
|
N . .- .
He =~ _H Eine Grenzstrukturformel fur Borazin.
BJ} 20° B Weitere Formeln entstehen durch De-
| | B<>N =1436 pm lokalisation der einsamen Elektronen-
N\ 12?)/,\l paare an den Stickstoffatomen.
HT O\ B " “H
|
H
Aluminium (Al)

Aluminium ist im Gegensatz zu Bor ein Metall. Entsprechend seiner Stellung im
PSE zwischen Metall und Nichtmetall haben seine Verbindungen ionischen und
kovalenten Charakter. Aluminium ist normalerweise dreiwertig. Eine Stabilisie-
rung seiner Elektronenstruktur erreicht es auf folgende Weise:

a) Im Unterschied zu Bor kann Aluminium die Koordinationszahl 6 erreichen. So
liegen in wissriger Losung [Al(H,0)¢]**-Ionen vor. Ein anderes Beispiel ist die
Bildung von [AlF¢]*.

b) In Aluminiumhalogeniden erfolgt iiber Halogenbriicken eine Dimerisierung,
Beispiel (AICl;),.

¢) In Elektronenmangelverbindungen wie (AlH;), und (AI(CH;);)x werden Drei-
zentren-Bindungen ausgebildet. Koordinationszahl 4 erreicht Aluminium auch im
[AICL] .

Im Gegensatz zu B(OH); ist Al (OH); amphoter!

Geschichte: Der Name kommt von ,,alumen * (Alaun). Dieser stammt nach Isido-
rius (7. Jh.) von der Anwendung von Alaun als Beize zum Férben.

Plinius beschreibt den Alaun und seine Anwendung. Auch Herodot (5. Jh.
v. Chr.) hat ihn erwihnt.

Die dem Alaun zugrunde liegende Erde (d.h. Metalloxid) erhielt spéter den Na-
men Tonerde.

Die Herstellung von metallischem Aluminium gelang erstmals Hans Christian
Orsted 1825. Er erhitzte das von ihm entdeckte wasserfreie Aluminiumchlorid mit
Kaliumamalgam. 1827 hat Friedrich Wéhler anstelle von Amalgam reines metall.
Kalium benutzt und das Verfahren wesentlich verbessert.
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Abb. 23. Aluminium-Zelle. — z Blechmantel; m Mauerwerk; o Ofenfutter; k Stromzu-

fithrung zur Kathode; a Anode; e Elektrolyt; 1 Kontroll-Lampe. (Nach A. Schmidt)

Vorkommen: Aluminium ist das hdufigste Metall und das dritthdufigste Element
in der Erdrinde. Es kommt nur mit Sauerstoff verbunden vor: in Silicaten wie
Feldspiaten, M(I)[AlSi305] = (M(I)),0 - Al,O5 - 6 SiO,, Granit, Porphyr, Basalt,
Gneis, Schiefer, Ton, Kaolin usw.; als kristallisiertes Al,O3; im Korund (Rubin,
Saphir); als Hydroxid im Hydrargillit, Al,Os- 3 H,O = AI(OH);, im Bauxit,
Al O; - HyO = AIO(OH), als Fluorid im Kryolith, Na3AlF.

Herstellung: Aluminium wird durch Elektrolyse der Schmelze eines ,eutekti-
schen* Gemisches von sehr reinem Al,Os (18,5 %) und Na3AlF, (81,5 %) bei ca.
950 °C und einer Spannung von 5-7 V erhalten (Abb. 23). Als Anoden dienen
vorgebrannte Kohleblocke oder Soderberg-Elektroden. Sie bestehen aus verkokter
kohle. Man erhilt sie aus einer Mischung aus Anthrazit, verschiedenen Kokssor-
ten und Teerpech in einem Eisenblechmantel (Sdderberg-Masse). Die Kathode
besteht aus einzelnen vorgebrannten Kohlebldcken oder aus Kohle-Stampfmasse.
Na;AlF wird heute kiinstlich hergestellt.

Reines Al,O5 gewinnt man aus Fe- und Si-haltigem Bauxit. Hierzu 16st man die-
sen mit NaOH unter Druck zu [Al(OH)4], Aluminat (Bayer-Verfahren, nasser
Aufschluss). Die Verunreinigungen werden als Fe,Os; - aq (Rotschlamm) und
Na/Al-Silicat abfiltriert. Das Filtrat wird mit Wasser stark verdiinnt und die Fal-
lung/Kristallisation von Al(OH); - aq durch Impfkristalle beschleunigt. Das ab-
filtrierte AI(OH); - aq wird durch Erhitzen in Al,O; tibergefiihrt.

Eigenschafien und Verwendung: Aluminium ist — unter normalen Bedingungen
— an der Luft bestidndig. Es bildet sich eine diinne, geschlossene Oxidschicht
(Passivierung), welche das darunterliegende Metall vor weiterem Angriff schiitzt.
Die gleiche Wirkung haben oxidierende Sduren. Durch anodische Oxidation ldsst
sich diese Oxidschicht verstirken (Eloxal-Verfahren). In nichtoxidierenden Séu-

3+

ren 16st sich Aluminium unter Hy-Entwicklung und Bildung von [Al(H,O)s]™".
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Starke Basen wie KOH, NaOH l16sen Aluminium auf unter Bildung von
[AI(OH)4], Aluminat-Ionen. Das silberweifle Leichtmetall (Schmp. 660 °C) findet
im Alltag und in der Technik vielseitige Verwendung. So dient z.B. ein Gemisch
von Aluminium und Fe;Oy4 als sog. Thermit zum Schweiflen. Die Bildung von
ALO; ist mit 1653,8 kJ so exotherm, dass bei der Entziindung der Thermitmi-
schung Temperaturen bis 2400 °C entstehen, bei denen das durch Reduktion ge-
wonnene Eisen fliissig wird (,,aluminothermisches Verfahren*). Aluminium ist
ein héufig benutzter Legierungsbestandteil. Beispiele sind das Duraluminium
(Al/Cu-Legierung) und das seewasserfeste Hydronalium (Al/Mg-Legierung).

Fein verteiltes Aluminium verbrennt mit sehr hellem Licht. Die elektrische Leitfa-
higkeit ist ca. 60 % von Kupfer. Aluminiumfolien und mit Aluminium bedampfte
Gewebe finden vielfache Anwendung.

Aluminium-Verbindungen

Al(OH);, Aluminiumhydroxid bildet sich bei tropfenweiser Zugabe von Alkali-
hydroxidlésung oder besser durch Zugabe von NH;-Losung zu [Al(H,0)e]*". Als
amphotere Substanz 16st es sich sowohl in Sduren als auch in Laugen:

Al(OH); + 3 H;O0 == A’ + 6 H,0
und  AI(OH); + OH = [AI(OH),]"

ALO;, Aluminiumoxid kommt in zwei Modifikationen vor. Das kubische y-Al,O;
entsteht beim Erhitzen von y-Al(OH); oder y-AIO(OH) iiber 400 °C. y-Al,Os5 ist
ein weiles, wasserunlosliches, jedoch hygroskopisches Pulver. In Siuren und
Basen ist es 16slich. Es findet ausgedehnte Verwendung als Adsorbens in der
Chromatographie, bei Dehydratisierungen usw. Beim Erhitzen iiber 1100 °C
bildet sich das hexagonale o-Al,Os5:

v-AlOH); —2°C 5 yal000H) —2°C 5 v.AL0, —2°C , 4-ALO,

o-Al,O3; kommt in der Natur als Korund vor. Es ist sehr hart, sdureunl6slich und
nicht hygroskopisch (Schmp. 2050 °C) Hergestellt wird es aus Bauxit, AIO(OH).
Verwendung findet es bei der Herstellung von Aluminium, von Schleifmitteln,
synthetischen Edelsteinen, feuerfesten Steinen und Laborgeréten.

Die Edelsteine Rubin (rot) bzw. Saphir (blau) sind Al,Os-Kristalle und enthalten
Spuren von Cr,0; bzw. TiO,.

Aluminate M(1)A10, = M(I),0 - Al,05; und M(II)Al,0, = M(I)O - ALO; (Spi-
nell) entstehen beim Zusammenschmelzen von Al,O; mit Metalloxiden.

AICI; entsteht in wasserfreier Form beim Erhitzen von Aluminium in Cl,- oder
HCI-Atmosphire. Es bildet sich auch entsprechend der Gleichung bei ca. 800 °C:

ALO; +3C+3ClL —2C L 5 AICI +3 CO
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AICl; ist eine farblose, stark hygroskopische Substanz, die sich bei 183 °C durch
Sublimation reinigen lésst. Es ist eine starke Lewis-Séure. Dementsprechend gibt
es unzdhlige Additionsverbindungen mit Elektronenpaardonatoren wie z.B. HCI,
Ether, Aminen. Auf dieser Reaktionsweise beruht sein Einsatz bei ,,Friedel-Crafts-
Synthesen®, Polymerisationen usw. Aluminiumtrichlorid liegt in kristallisierter
Form als (AICl;), vor. AlCl;-Dampf zwischen dem Sublimationspunkt und ca.
800 °C besteht vorwiegend aus dimeren (AlCl;),-Molekiilen. Oberhalb 800 °C
entspricht die Dampfdichte monomeren AICI;-Species. In wasserhaltiger Form
kristallisiert AICl; mit 6 H,O.

Eine Schmelze von AICI; leitet den elektrischen Strom nicht, es ist daher keine
Schmelzflusselektrolyse moglich.

AIBr; und All; liegen auch in kristallisiertem Zustand als dimere Molekiile vor.
Das AlBr; findet als Lewis-Séure gelegentlich Verwendung.

LiAlH,, (Lithiumaluminiumhydrid, Lithiumalanat) ist ein ,.komplexes* Hydrid.
Da es in Ether 16slich ist, findet es als Reduktionsmittel Verwendung.

(AICL; + 4 LiH —— Li‘[AIH,] + 3 LiCl)

Al,(SO,); - 18 H,0 bildet sich beim Auflosen von AI(OH); in heiller konz. H,SO,.
Es ist ein wichtiges Hilfsmittel in der Papierindustrie und beim Gerben von Héu-
ten. Es dient ferner als Ausgangssubstanz zur Herstellung von z.B.
AIOH(CH;CO,),, basisches Aluminiumacetat (Essigsaure Tonerde), und von
KAI(SO,), - 12 H,O (Kaliumalaun).

Es ist das meistgebrauchte Aluminiumsalz.

Alaune heiflen kristallisierte Verbindungen der Zusammensetzung M(I)M(III)-
(SOy), - 12 H,0, mit M(I) = Na“, K*, Rb", Cs*, NH,", TI" und M(III) = AI**, S¢**,
Ti*, Cr’', Mn®", Fe**, Co®" u.a. Beide Kationenarten werden entsprechend ihrer
Ladungsdichte mehr oder weniger fest von je sechs H,O-Molekiilen umgeben. In
wassriger Losung liegen die Alaune vor als: (M(I)),SOy4 - (M(II))2(SOy); -
24 H,O0.

Alaune sind echte Doppelsalze. Thre wissrigen Losungen zeigen die chemischen
Eigenschaften der getrennten Komponenten. Die physikalischen Eigenschaften
der Losungen setzen sich additiv aus den Eigenschaften der Komponenten zu-
sammen.

AIR;, Aluminiumtrialkyle entstehen z.B. nach der Gleichung:

AICL; + 3 RMgCl ——> AIR; + 3 MgCl,

Das technisch wichtige Al(C,Hs); erhdlt man aus Ethylen, Wasserstoff und akti-
viertem Aluminium mit AI(C,Hs); als Katalysator unter Druck und bei erhdhter
Temperatur. Es ist Bestandteil von ,,Ziegler-Katalysatoren, welche die Nieder-
druck-Polymerisation von Ethylen ermdglichen.
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Die Trialkyle sind dimer gebaut. Die Bindung in diesen Elektronenmangelver-
bindungen lésst sich durch Dreizentrenbindungen beschreiben.

Gallium (Ga), Indium (In) und Thallium (TI)

Diese Elemente sind dem Aluminium nahe verwandte Metalle. Sie kommen in
geringen Konzentrationen vor. Gallium findet als Fiilllung von Hochtemperatur-
thermometern sowie als Galliumarsenid und dhnliche Verbindungen fiir Solarzel-
len Verwendung (Schmp. 30 °C, Sdp. 2400 °C).

Gallium ist nach Silicium der zweitwichtigste Rohstoff fiir die Elektronik und die
gesamte Halbleitertechnologie. Es wird hauptsédchlich zum Dotieren von Silici-
umkristallen verwendet

Gallium kommt z.B. in der Erdkruste mit ca. 15 g pro Tonne Gestein vor. Es fallt
zumeist bei der Kupfer- und Zink-Gewinnung an. Auch bei der Aluminiumge-
winnung aus Bauxit wird es durch ein Schwerkraft-Abtrennungsverfahren vom
leichteren Aluminium abgetrennt.

Geschichte: Gallium wurde von Paul Emile Lecog de Boisbaudran 1875 mit dem
Spektroskop in einer Zinkblende aus Pierrefitte in Frankreich entdeckt und nach
seinem Vaterland (Gallia) benannt.

Indium ist ein weiches, silbergldnzendes Metall. Verwendet wird es in der Halb-
leitertechnik zum Dotieren von Si-Kristallen.

Geschichte: Indium findet sich in sehr geringen Mengen in Form eines Sulfids als
Beimischung in manchen Blenden. Entdeckt wurde es 1863 von Ferdinand Reich
und Theodor Richter in Riickstinden von Freiberger Zinkblende. Benannt wurde
das Element nach einer indigoblauen Linie in seinem Spektrum.

Thallium ist in seinen Verbindungen ein- und dreiwertig. Die einwertige Stufe ist
stabiler als die dreiwertige. Thallium-Verbindungen sind sehr giftig und finden
z.B. als Miuse- und Rattengift (Zelio™) Verwendung. Metallisches Thallium ist
ein blaulich-weisses, weiches und zihes Metall.

Geschichte: Das Thallium wurde 1861 von William Crookes mit dem Spektroskop
in dem Bleikammerschlamm einer Harzer Schwefelsdurefabrik entdeckt. Benannt
wurde es nach der charakteristischen griinen Linie im Spektrum sowie der griinen
Farbe seiner Flamme (griech. BalAog, thallos ,,griiner Zweig™).

Ausgangsmaterial ist der beim Rosten thalliumhaltiger Blenden oder Kiese abfal-
lende Flugstaub. Man extrahiert ihn mit kochendem Wasser und schldgt das Thal-
lium entweder mit Zink nieder oder féllt das Chlorid durch Séurezusatz. Schlie3-

lich scheidet man das Metall elektrolytisch aus der schwefelsauren Losung ab.



IV. Hauptgruppe
Kohlenstoffgruppe (C, Si, Ge, Sn, Pb)

Die Elemente dieser Gruppe bilden die IV. Hauptgruppe. Sie stehen von beiden
Seiten des PSE gleich weit entfernt. Die Stabilitit der maximalen Oxidationsstufe
+4 nimmt innerhalb der Gruppe von oben nach unten ab. C, Si, Ge und Sn haben
in ihren natiirlich vorkommenden Verbindungen die Oxidationsstufe +4, Pb die
Oxidationsstufe +2. Wiahrend Sn(II)-Ionen reduzierend wirken, sind Pb(IV)-Ver-
bindungen Oxidationsmittel, wie z.B. PbO,.

Kohlenstoff ist ein typisches Nichtmetall und Blei ein typisches Metall. Silicium
und Germanium sind Halbmetalle. In der Graphit-Modifikation zeigt Kohlenstoff
elektrische (metallische) Leitfahigkeit. Dementsprechend nimmt der Salzcharakter
der Verbindungen der einzelnen Elemente innerhalb der Gruppe von oben nach
unten zu. Unterschiede in der chemischen Bindung bedingen auch die unter-
schiedlichen Eigenschaften wie Hérte und Sprodigkeit bei C, Si und Ge, Duktilitdt
beim Sn und die metallischen Eigenschaften beim Blei.

Hydroxide: Ge(OH), zeigt noch saure Eigenschaften, Sn(OH), ist amphoter und
Pb(OH), ist iiberwiegend basisch.

Wasserstoffverbindungen: CH, ist die einzige exotherme Wasserstoffverbin-
dung.

8- o+ o+ o-
Die Unterschiede in der Polarisierung zwischen C und Si: C—H, Si—H, zeigen
sich im chemischen Verhalten.

Beachte: Kohlenstoff kann als einziges Element dieser Gruppe unter normalen Bedingun-
gen pr-pr-Mehrfachbindungen ausbilden. Si=Si-Bindungen erfordern besondere sterische
Voraussetzungen wie z.B. in Tetramesityldisilen.

Kohlenstoff (C)

Die meisten Substanzen die flir das Leben auf unserem Planeten verantwortlich
sind besitzen Kohlenstoff. Die Lehre von den organischen Kohlenstoffverbindun-
gen ist die Organische Chemie s. Bd. II.

Das besondere Merkmal der Kohlenstoffchemie ist die Féhigkeit zur Ausbildung
stabiler Elektronenpaarbindungen.

Kohlenstoff-Isotope: ';C, 98,892 %;
typ = 5730 a.

C, 1,108 %; 'tC, B (0,156 MeV),
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Geschichte: Kohlenstoff wird in Form von Holzkohle und Ruf; seit Menschenge-
denken benutzt. Als Element wurde es 1779 von Carl Wilhelm Scheele erkannt. Er
beschrieb auch die Struktur des Graphits. Die zweite (monotrope) Modifikation
der Diamant wurde von Smithson Tennant 1796 richtig erkannt.

Der franzosische Name (carbo) fiir Holzkohle geht auf Antoine Laurent de Lavoi-
sier zuriick.

Ab 1985 wurden die Fullerene von Robert F. Curl jr., Sir Harold W. Kroto und
Richard E. Smalley als dritte Kohlenstoffmodifikation entdeckt. Sie erhielten
dafiir 1996 den Nobelpreis fiir Chemie. 2010 wurden Fullerene erstmalig im Welt-
raum nachgewiesen. Dies geschah durch Infrarotaufnahmen mit dem
Weltraumteleskop Spitzer. Sie sind somit die grofiten nachgewiesenen Molekiile
im Weltall.

Vorkommen. frei, kristallisiert als Diamant und Graphit. Gebunden als Carbonat,
CaCO;, MgCO;, CaCOs - MgCO; (Dolomit) usw. In der Kohle, im Erddl, in der
Luft als CO,, in allen organischen Materialien.

Die natiirlichen Kohlen enthalten (neben wenig Kohlenstoff) viele unterschiedli-
che Verbindungen. Entstanden ist die Kohle iiberwiegend aus pflanzlichen Mate-
rialien. Die beiden wichtigsten Arten sind Steinkohle und Braunkohle mit einem
Kohlenstoffgehalt von 80-96 % bzw. 55-75 %. Reinen Kohlenstoff erhélt man
z.B. bei der Trockendestillation von Zucker.

Holzkohle: Schwarze, pordse, sehr leichte Kohle, die durch Holzdestillation (770-
ckendestillation unter Luftabschluss) gewonnen wird (Daneben entstehen: Holz-
teer, Teerwasser, Holzgas). Sie ist stark Wasser bindend. Verbrennung (fast) ohne
Flamme.

Verwendung: Zum Grillen, als Reduktionsmittel in der Metallurgie, zum Raffinie-
ren von Rohmetallen z.B. Rohkupfer; als Aktivkohle, als Zeichenkohle, zur Her-
stellung von Schwarzpulver, Schwefelkohlenstoff usw. Aktivkohle ist sehr poren-
reich, hat eine grofle Oberflache und wird als Filter verwendet.

Definition: Modifikationen sind verschiedene Zustandsformen chemischer Elemente
oder Verbindungen, die bei gleicher Zusammensetzung unterschiedliche Eigenschaften
aufweisen.

Allotropie heil3t die Eigenschaft von Elementen, in verschiedenen Modifikationen vor-
zukommen.

Polymorphie heiflt die Eigenschaft von Verbindungen, in verschiedenen Modifikatio-
nen vorzukommen.

Lassen sich Modifikationen ineinander umwandeln nennt man sie enantiotrop
(=Enantiotropie) (z.B. bei Schwefel).

Lassen sich Modifikationen nur in eine Richtung umwandeln heiflen sie monotrop
(=Monotropie) (z.B. bei Phosphor).
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Eigenschafien: Kristallisierter Kohlenstoff kommt in drei Modifikationen (Beg-
rifferklarung siehe blauer Kasten) vor: als Diamant und Graphit und in Form der
sog. Fullerene.

Graphit: Metallglanzend, weich, abfarbend. Er ist ein guter Leiter von Wérme
und Elektrizitiat. Natiirliche Vorkommen von Graphit gibt es z.B. in Sibirien,
Bohmen und bei Passau. Technisch hergestellt wird er aus Koks und Quarzsand
im elektrischen Ofen (Acheson-Graphit).

Verwendung: als Schmiermittel, Elektrodenmaterial, zur Herstellung von Bleistif-
ten und Schmelztiegeln etc.

Struktur von Graphit: Das Kristallgitter besteht aus ebenen Schichten, welche aus
allseitig verkniipften Sechsecken gebildet werden. Die Schichten liegen so iiber-
einander, dass die dritte Schicht mit der Ausgangsschicht identisch ist. Da fiir den
Aufbau der sechseckigen Schichten von jedem C-Atom jeweils nur drei Elektro-
nen bendtigt werden (sp>-Hybridorbitale), bleibt pro C-Atom ein Elektron iibrig.
Diese tiberzdhligen Elektronen sind zwischen den Schichten praktisch frei be-
weglich. Sie befinden sich in den {ibrig gebliebenen p-Orbitalen, die einander
iiberlappen und delokalisierte p,-p,-Bindungen bilden. Sie bedingen die Leitfa-
higkeit langs der Schichten und die schwarze Farbe des Graphits (Wechselwir-
kung mit praktisch allen Wellenldngen des sichtbaren Lichts). Abb. 24 zeigt Aus-
schnitte aus dem Graphitgitter.

Graphen ist die Bezeichnung fiir eine Modifikation des Kohlenstoffs mit zweidi-
mensionaler Struktur, in der jedes Kohlenstoffatom von drei weiteren umgeben
ist, so dass sich ein bienenwabenférmiges Muster ausbildet. Graphen ist struktu-
rell eng mit dem Graphit verwandt, der sich gedanklich durch Ubereinanderschich-
ten mehrerer Graphene vorstellen ldsst. Fiir die Entdeckung des Graphens erhiel-
ten Konstantin Novoselov und Andre Geim den Physiknobelpreis 2010.

b

Abb. 24 a-c. Ausschnitt aus dem Graphitgitter. a Folge von drei Schichten. b Anordnung
von zwei aufeinander folgenden Schichten in der Draufsicht. ¢ Andeutung einer meso-
meren Grenzstruktur
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Graphit-Verbindungen

Kovalente Graphit-Verbindungen: Beim Erhitzen von Graphit mit Fluor auf
627° C entsteht ,,Graphitfluorid® (= Kohlenstoffmonofluorid) (CF), als grau-
weille nicht leitende Substanz. In den gewellten Kohlenstoffschichten ist der Koh-
lenstoff sp’-hybridisiert.

Graphit-Intercalationsverbindungen sind Einlagerungsverbindungen. Sie entste-
hen durch Einlagerung von Alkalimetallen, Sauerstoff, Molekiilen wie SbCls usw.
zwischen die Schichten. Diese werden dadurch in Richtung der c-Achse aufge-
weitet. Beispiele: C¢K (rot), C4K (blau), C»4SbCls (grau-schwarz).

Graphitsalze entstehen aus Graphit und starken Sduren wie H,SO,, HF. In ihnen
ist das Graphitgitter stark aufgequollen. Es dient quasi als Riesenkation, z.B. Cy4".

Diamant kristallisiert kubisch. Er ist durchsichtig, meist farblos, von grofem
Lichtbrechungsvermdgen und ein typischer Nichtleiter. Im Diamantgitter sind die
Orbitale aller C-Atome sp’-hybridisiert. Somit ist jedes C-Atom Mittelpunkt eines
Tetraeders aus C-Atomen (Atomgitter). Dies bedingt die grofe Hérte des Dia-
manten. Er ist der hirteste Stoff (Hérte 10 in der Skala nach Friedrich Mohs).

Harteskala nach Mohs (1812)
1. Talk 2. Gips 3. Kalkspat 4. Flussspat 5. Apatit
6. Feldspat 7. Quarz 8. Topas 9. Korund 10. Diamant

Diamant ist eine bei Zimmertemperatur ,,metastabile Kohlenstoff-Modifikation.
Thermodynamisch stabil ist bei dieser Temperatur nur der Graphit. Die Um-
wandlungsgeschwindigkeit Diamant —— Graphit ist jedoch so klein, dass beide
Modifikationen nebeneinander vorkommen. Beim Erhitzen von Diamant im Va-
kuum auf 1500 °C erfolgt die Umwandlung Cpiumant — Coaraphi; AHsec) =
—1,89 k.

Umgekehrt gelingt auch die Umwandlung von Graphit in Diamant, z.B. bei
3000 °C und 150 000 bar (Industriediamanten).

Diamant ist reaktionstrager als Graphit. An der Luft verbrennt er ab 800 °C lang-
sam zu CO,. Von nichtoxidierenden Séuren und von Basen wird er nicht ange-
griffen.

Verwendung: Geschliffene Diamanten finden als Brillanten in der Schmuckin-
dustrie Verwendung. Wegen seiner Hérte wird der Diamant benutzt zur Herstel-
lung von Schleifscheiben, Bohrerkdpfen usw. Abb. 25 zeigt einen Ausschnitt aus
dem Diamantgitter. Das Gewicht von Diamanten wird in Karat angegeben: 1Karat
=02g.
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Abb. 25. a Kiristallgitter des Diamanten. Um die Sesselform der Sechsringe anzudeuten,
wurde ein Sechsring schraffiert. b Ausschnitt aus dem Kristallgitter. Ein Kohlenstofftetra-
eder wurde hervorgehoben

Abb. 26. Cg-Molekiil. Durchmesser der Kugel:
700 pm. C-C-Abstand: 141 pm. Die Kugelfliche
wird von 12 isolierten Fiinfecken und 20 Sechsecken
gebildet

Fullerene wurden als , Kohlenstoff der dritten Art“ 1985 von R. F. Curl jr.,
R. Smalley und H. Kroto als Spuren in einem glasartigen Stein (Fulgurit) entdeckt.
Sie waren aus Reisig und Tannennadeln durch Blitzschlag entstanden. Mittler-
weile wurden Fullerene spektroskopisch auch im Sternenstaub des Weltraums
nachgewiesen. Isoliert wurden sie erstmals 1990.

Préparativ zuginglich sind sie in einer umgeriisteten Lichtbogenanlage, in der
Kohleelektroden zu Rul werden. Mit Losemitteln konnen daraus Cgy (Abb. 26)
und C isoliert werden.

Die Molekiile sind innen hohl. Thre Hiille wird aus Fiinf- und Sechsecken gebil-
det. Benannt wurden die ,.fufSballformigen* Gebilde nach dem Architekten Buck-
minster Fuller, der 1967 einen dhnlichen Kugelbau in Montreal gestaltet hat.

Mittlerweile kennt man viele solcher ,,Buckyballs®: Csp, C79, Cr6, Css, Cos, Caao,
Cygo- Sie sind umso stabiler, je grofer sie sind.

Cso-Molekiile sind kubisch-dicht gepackt. Die plattchenformigen Kristalle sind
metallisch glanzend und rétlich-braun gefarbt. Je nach Kombination mit anderen
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Atomen werden sie elektrische Leiter, Isolatoren (Cgy, KsCgo) oder Supraleiter
(K5Csp). Ihre tiberlegenen physikalisch-chemischen Eigenschaften geben zu vielen
Spekulationen Anlass.

Im Cq sind die AO der C-Atome sp>-hybridisiert. Jedes C-Atom bildet mit drei
Nachbarn je eine 6-Bindung. Die Innen- und AufBlenflichen der Hohlkugel sind
mit w-Elektronenwolken bedeckt. Diese m-Elektronen sind vornehmlich in den
Bindungen zwischen den Sechsecken lokalisiert.

Kohlenstoff-Verbindungen

Die Kohlenstoff-Verbindungen sind so zahlreich, dass sie als ,,Organische Che-
mie“ ein eigenes Gebiet der Chemie bilden. An dieser Stelle sollen nur einige
wanorganische® Kohlenstoff-Verbindungen besprochen werden.

CO, Kohlenmonoxid entsteht z.B. beim Verbrennen von Kohle bei ungentigender
Luftzufuhr. Als formales Anhydrid der Ameisensédure, HCOOH, entsteht es aus
dieser durch Entwissern, z.B. mit H,SO,4. Technisch hergestellt wird es in Form
von Wassergas und Generatorgas.

Wassergas ist ein Gemisch aus ca. 50 % H, und 40 % CO (Rest: CO,, N,, CH,).
Man erhilt es beim Uberleiten von Wasserdampf iiber gliihenden Koks.

Generatorgas enthélt ca. 70 % N, und 25 % CO (Rest: O,, CO,, H,). Es bildet
sich beim Einblasen von Luft in brennenden Koks. Zuerst entsteht CO,, das durch
den glithenden Koks reduziert wird. Bei Temperaturen von iiber 1000 °C kann
man somit als Gleichung angeben:

C+% 0, —> CO, AH = —111kJ - mol™!

Eigenschaften: CO ist ein farbloses, geruchloses Gas, das die Verbrennung nicht
unterhdlt. Es verbrennt an der Luft zu CO,. Mit Wasserdampf setzt es sich bei
hoher Temperatur mittels Katalysator zu CO, und H, um (Konvertierung). CO ist
ein starkes Blutgift, da seine Affinitit zu Himoglobin um ein Vielfaches grof3er ist
als diejenige von O,. Bereits 0,05 % CO in der Atemluft sind toxisch. CO ist eine
sehr schwache Lewis-Base. Uber das freie Elektronenpaar am Kohlenstoffatom
kann es Addukte bilden. Mit einigen Ubergangselementen bildet es Komplexe:
z.B.

Ni+4 CO —— Ni(CO),4 (Nickeltetracarbonyl)

Elektronenformel von CO: ~|C=0|". CO ist isoster mit N,.

CO; Kohlendioxid kommt frei als Bestandteil der Luft (0,03—0,04 %), im Meer-
wasser, in Mineralquellen (,,Sauerbrunnen‘) und gebunden in Carbonaten vor. Es
entsteht bei der Atmung, Gérung, Faulnis, beim Verbrennen von Kohle. Es ist das
Endprodukt der Verbrennung jeder organischen Substanz.



86 Hauptgruppenelemente

Herstellung:
(1.) Aus Carbonaten wie CaCOj; durch Gliihen:

CaCO; —4— CaO0 + CO,
oder mit Séuren:
CaCO; + H,SO, —— CaS0O,4 + CO;, + H,O
(2.) Durch Verbrennen von Koks mit {iberschiissigem Sauerstoff.

Eigenschaften: CO, ist ein farbloses, geruchloses, geschmackloses wasserlosli-
ches Gas und schwerer als Luft. Es ist nicht brennbar und wirkt erstickend. Durch
Druck ldsst es sich zu einer farblosen Fliissigkeit kondensieren. Beim raschen
Verdampfen von fliissigem CO, kiihlt es sich so stark ab, dass es zu festem CO,
(feste Kohlensdure, ,,Kohlensdureschnee® oder gepresst als Trockeneis) gefriert.
Im Trockeneis werden die CO,-Molekiile durch van der Waals-Krifte zusam-
mengehalten (Molekiilgitter). Eine Mischung von Trockeneis und Aceton oder
Methanol usw. dient als Kéltemischung fiir Temperaturen bis —76 °C. CO, kommt
unter Druck verfliissigt in Stahlflaschen (grau) in den Handel. ,,Kohlensdure-
schnee® dient als Feuerloschmittel.

Struktur von CO,: Das CO,-Molekiil ist linear gebaut. Der C—O-Abstand ist mit
115 pm kiirzer als ein C=O-Doppelbindungsabstand. AuBler Grenzformel (a) miis-
sen auch die ,,Resonanzstrukturen* (b) und (c) beriicksichtigt werden, um den
kurzen Abstand zu erkléren:

c—0l «<—> io—c=ol"

O0=Cc=0 <—> ‘lo
(@) (b) ()

Kohlensdure: Die wissrige Losung von CO, ist eine schwache Séure, Kohlen-
sdure H2C03 (pKSI = 6,37)

CO, + H,0 & H,CO;

Das Gleichgewicht liegt bei dieser Reaktion praktisch ganz auf der linken Seite.
H,COs; ist in wasserfreier Form nicht bestidndig. Sie ist eine zweiwertige Séure.
Demzufolge bildet sie Hydrogencarbonate (primdre Carbonate, Bicarbonate)
M(I)HCO; und sekundére Carbonate (Carbonate) M(I),COs.

Hydrogencarbonate: Hydrogencarbonate sind haufig in Wasser leicht 16slich.
Durch Erhitzen gehen sie in die entsprechenden Carbonate {iber:

2 M(DHCO; = M,CO; + H,0 + CO,

Sie sind verantwortlich fiir die tempordre Wasserhirte (s. S. 60).
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Carbonate: Nur die Alkalicarbonate sind leicht 19slich und gliihbestindig. Alle
anderen Carbonate zerfallen beim Erhitzen in die Oxide oder Metalle und CO,.

Durch Einleiten von CO, in die wéssrige Losung von Carbonaten bilden sich
Hydrogencarbonate.

Kohlensdure-Hydrogencarbonatpuffer (Bicarbonatpuffer) ist ein Puffersystem im
Blut (s. hierzu Bd. I):

H,0 + CO, & H,CO; = HCO; +H'

Das Carbonat-lon CO;> ist eben gebaut. Seine Elektronenstruktur lisst sich
durch Uberlagerung von mesomeren Grenzformeln plausibel machen:

—/ A\ — A\ — — /D
\O ~ _ - O/ o % c P O/ \o \‘{—\C/ O
I > I > |Aj 20°
] 10l 101
Von der Kohlensdure leiten sich zwei Sdureamide ab:
OH NH NH
/ /2 /
o=—cC o—C o=
\ \ \
OH OH NH,
Kohlensdure Carbaminséure Harnstoff (Kohlensdurediamid)

Carbaminsdure, HLN-CO-OH entsteht aus Ammoniak und CO,. Die Ester der
unbestindigen Sdure sind von Pharmazeutischen Interesse (z.B. bei Arthrose,
Rheuma oder Bandscheibenvorfall).

Isosterie

Ionen oder Molekiile mit gleicher Gesamtzahl an Elektronen, gleicher Elektro-
nenkonfiguration, gleicher Anzahl von Atomen und gleicher Gesamtladung hei-
Ben isoster — im engeren Sinne. Beispiel: CO,/N,O. Sie haben dhnliche physikali-
sche Eigenschaften. Unterscheiden sich Molekiile in ihren Ladungen spricht man
von Isosterie — im weiteren Sinne. Dies gilt z.B. fiir CO, N, // CN", NO", C,> oder
CO,, N;O // N5, NCO'.

Atome, Ionen, Molekiile mit gleicher Anzahl und Anordnung von Elektronen
(= identische Elektronenkonfiguration) heiBen isoelektronisch. Beispiele: O /F
/Ne/Na': Cu'/Zn*" usw. oder HF/OH .

Verwendung: CO wird als Reduktionsmittel in der Technik verwendet, z.B. zur
Reduktion von Metalloxiden wie Fe,O; im Hochofenprozess. Es dient als Aus-
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gangsmaterial zur Herstellung wichtiger organischer Grundchemikalien, wie z.B.
Natriumformiat, Methanol und Phosgen, COCl,.

Boudouard-Gleichgewicht

In allen Fallen, in denen CO und Kohlenstoff bei hoheren Temperaturen als Re-
duktionsmittel eingesetzt werden, existiert das Boudouard-Gleichgewicht:

CO,+C = 2CO, AH = +173kJ - mol'
Die Lage des Gleichgewichts ist stark temperatur- und druckabhingig. Seine Ab-

hingigkeit von der Temperatur zeigt Abb.27. Siehe auch Hochofenprozess,
S. 244.
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Abb. 27. Die Temperaturabhéngigkeit des Boudouard-Gleichgewichts

C;0, (Kohlensuboxid) entsteht aus Malonsdure, HOOC-CH,—~COOH, durch
Entwiéssern mit z.B. P4O;9. Das monomere O =C=C=C= O polymerisiert bereits
bei Raumtemperatur.

CS;, Schwefelkohlenstoff (Kohlenstoffdisulfid) entsteht aus den Elementen beim
Erhitzen. Es ist eine wasserklare, leicht fliichtige Fliissigkeit (Sdp. 46,3 °C), gif-
tig, leichtentziindlich (!). Es 16st Schwefel, Phosphor, Iod, Fette u.a. Das Molekiil
ist gestreckt gebaut und enthdlt pr-p.-Bindungen zwischen Kohlenstoff und
Schwefel: S =C=S .

COS, Kohlenoxidsulfid bildet sich aus S und CO. Es ist ein farb- und geruchloses
Gas (Schmp. —138 °C, Sdp. —50,2 °C).
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CN", (CN),, HCN, HOCN usw. s. S. 177.

SCN", (SCN),s. S. 177.

Carbide

Carbide sind bindre Verbindungen von Elementen mit Kohlenstoff. Eingeteilt
werden sie in salzartige, kovalente und metallische Carbide.

Salzartige Carbide

CaC, baut ein Ionengitter aus [|[C=C|]* - und Ca*"-Ionen auf. Es ist als Salz vom
Ethin (Acetylid) aufzufassen und reagiert mit Wasser nach der Gleichung:

CaC, +2 H,0 —— Ca(OH), + HC=CH (= ,, Acetylenid*)

Al,C;, Aluminiumcarbid leitet sich vom Methan ab. Es enthilt C*-Ionen.

ALC; + 12 H,0 —— 4 Al(OH); + 3 CH,4 (= ., Methanid*)

Li,C;und Mg,C; (= ,, Allylenide ) hydrolysieren zu Propin, C3Hy.

Kovalente Carbide sind Verbindungen von Kohlenstoff mit Nichtmetallen. Bei-
spiele: Borcarbid, Siliciumcarbid, CH,, CS,.

Metallische Carbide enthalten Kohlenstoffatome in den Liicken der Metallgitter.
Die meist nicht stochiometrischen Verbindungen (Legierungen) sind resistent
gegen Sduren und leiten den elektrischen Strom. Sie sind sehr hart und haben
hohe Schmelzpunkte. Beispiele: FesC, Zementit; TaC, Tantalcarbid (Schmp.
3780 °C); WC (mit Cobalt zusammengesintert als Widia = wie Diamant).

Silicium (Si)

Geschichte: Kiesel (lat: silex), Quarzsand, Bergkristall und andere kieselsdurerei-
chen Mineralien sind schon im Altertum zur Herstellung von Glas benutzt wor-
den.

Im elementaren Zustand wurde Silicium erstmals von Jons Jakob Berzelius 1822
durch Reduktion von SiF, mit metallischem Kalium erhalten. Die Fluorverbin-
dungen des Siliciums, die Fluorkieselsdure H,SiF¢ und SiF, waren bereits 50
Jahre vorher von C. W. Scheele aufgefunden worden.

Vorkommen: Silicium ist mit einem Prozentanteil von 27,5 % nach Sauerstoff das
héufigste Element in der zuginglichen Erdrinde. Es kommt nur mit Sauerstoff
verbunden vor: als Quarz (SiO,) und in Form von Silicaten (Salze von Kieselséu-
ren) z.B. im Granit, in Tonen und Sanden; im Tier- und Pflanzenreich gelegent-
lich als Skelett- und Schalenmaterial.
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Herstellung: Durch Reduktion von SiO, mit z.B. Magnesium, Aluminium, Koh-
lenstoff oder Calciumcarbid, CaC,, im elektrischen Ofen:

Si0, +2 Mg —— 2 MgO + Si (féllt als braunes Pulver an)
Si0, + CaC, —— kompakte Stiicke von Si (technisches Verfahren)

In sehr reiner Form erhélt man Silicium bei der thermischen Zersetzung von Sily
oder von HSiCl; mit H, und anschlieBendem ,,Zonenschmelzen®. In hochreaktiver
Form entsteht Silicium z.B. bei folgender Reaktion:

CaSi, +2 HCl —— 2 Si + H, + CaCl,

Eigenschafien: braunes Pulver oder — z.B. aus Aluminium auskristallisiert —
schwarze Kristalle, Schmp. 1413 °C. Silicium hat eine Gitterstruktur, die der des
Diamanten dhnelt; es besitzt Halbleitereigenschaften. Silicium ist sehr reaktions-
trage: Aus den Elementen bilden sich z.B. SiS, bei ca. 600 °C, SiO, oberhalb
1000 °C, Si3Ny bei 1400 °C und SiC erst bei 2000 °C. Eine Ausnahme ist die Re-
aktion von Silicium mit Fluor: Schon bei Zimmertemperatur bildet sich unter
Feuererscheinung SiF,. Silicide entstehen beim Erhitzen von Silicium mit be-
stimmten Metallen im elektrischen Ofen, z.B. CaSi,.

Weil sich auf der Oberflache eine SiO,-Schutzschicht bildet, wird Silicium von
allen Sauren (auBer Flusssédure) praktisch nicht angegriffen. In heien Laugen 16st
sich Silicium unter Wasserstoffentwicklung und Silicatbildung:

Si+2OH +H,0 — SiOs* +2 H,

Verwendung: Hochreines Silicium wird in der Halbleiter- und Solarzellentechnik
verwendet.

Silicium-Verbindungen

Siliciumverbindungen unterscheiden sich von den Kohlenstoffverbindungen in
vielen Punkten.

Die bevorzugte Koordinationszahl von Silicium ist 4. In einigen Fillen wird die
KZ 6 beobachtet. Silicium bildet nur in Ausnahmefillen ungesittigte Verbindun-
gen. Stattdessen bilden sich polymere Substanzen. Die Si—O-Bindung ist stabiler
als z.B. die C-O-Bindung. Zur Deutung gewisser Eigenschaften und Abstinde
zieht man gelegentlich auch die Mdglichkeit von p,-d;-Bindungen in Betracht.

Siliciumwasserstoffe, Silane haben die allgemeine Formel Si,Hy,».

Herstellung: Als allgemeine Herstellungsmethode fiir Monosilan SiH, und hohere
Silane eignet sich die Umsetzung von Siliciden mit Séuren, z.B.

Mg,Si + 4 H;0© —— 2 Mg*" + SiH, + 4 H,0
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SiH, und Si,Hg entstehen auch auf folgende Weise:

SiCly + LiAlH4 —— SiH,4 + LiAICly
und 2 SIQC16 +3 L1A1H4 — 2 Si2H6 +3 L1A1C14

Auch eine Hydrierung von SiO, ist moglich.

FEigenschaften: Silane sind extrem oxidationsempfindlich. Die Bildung einer
Si—O-Bindung ist mit einem Energiegewinn von — im Durchschnitt —
368 kJ - mol ' verbunden. Sie reagieren daher mit Luft und Wasser explosions-
artig mit lautem Knall. Thre Stabilitdt nimmt von den niederen zu den hoheren
Gliedern hin ab. Sie sind sdurebestidndig. In den Silanen sind (im Gegensatz zu
den Alkanen) das Siliciumatom positiv und die H-Atome negativ polarisiert.

SiH, und Si;H; sind farblose Gase. SiH4 hat einen Schmp. von —184,7 °C und
einen Sdp. von —30,4 °C.

Mit Halogenen oder Halogenwasserstoffen konnen die H-Atome in den Silanen
substituiert werden, z.B.

SiH4 + HCl —— HSICl; (Silicochloroform)

Diese Substanzen reagieren mit Wasser unter Bildung von Silicium-Wasserstoff-
Sauerstoff-Verbindungen: In einem ersten Schritt entstehen Silanole, Silandiole
oder Silantriole. Aus diesen bilden sich anschliefend durch Kondensation die
sog. Siloxane: Beispiel H;SiCl:

H,SiCl + H,0 ——> H,SiOH (Silanol)
2 H3SIOH H—Q) H3Si—O—SiH3 (Disiloxan)
2

Alkylchlorsilane entstehen z.B. nach dem Miiller-Rochow-Verfahren:

4RCl+2 Si 30-400°C | RSiCls, R,SiCl,, R;SiCl

Bei dieser Reaktion dient Kupfer als Katalysator.

Alkylhalogensubstituierte Silane sind wichtige Ausgangsstoffe fiir die Herstellung
von Siliconen.

Silicone (Silico-Ketone), Polysiloxane sind Polykondensationsprodukte der Or-
thokieselsdure Si(OH)4 und/oder ihrer Derivate, der sog. Silanole R;SiOH, Silan-
diole R,Si(OH), und Silantriole RSi(OH);. Durch geeignete Wahl dieser Reakti-
onspartner, des Mischungsverhidltnisses sowie der Art der Weiterverarbeitung
erhilt man ringférmige und kettenformige Produkte, Blatt- oder Raumnetzstruktu-
ren. Gemeinsam ist allen Substanzen die stabile Si—O-Si-Struktureinheit. Bei-
spiele fiir den Aufbau von Siliconen:
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2RSI0H———> R,Si—0—SiR,
2

R R R R R
| | | |
2nHO—Si—OH —— > —5Sj—0 Si—0—Si—O0 Si—
—nH0 | | | |
R R R R R

Eigenschaften und Verwendung: Silicone [R,Si0], sind technisch wichtige Kunst-
stoffe. Sie sind chemisch resistent, hitzebestéindig, hydrophob und besitzen ein
ausgezeichnetes elektrisches Isoliervermogen. Sie finden vielseitige Verwendung
als Schmiermittel (Silicondle, Siliconfette), als Harze, Dichtungsmaterial, Impréag-
nierungsmittel.

Halogenverbindungen des Siliciums haben die allgemeine Formel Si,X,,:,. Die
Anfangsglieder bilden sich aus den Elementen, z.B.

Si+2 C12 _—> SIC14

Verbindungen mit n > 1 entstehen aus den Anfangsgliedern durch Disproportio-
nierung oder Halogenentzug, z.B. mit Si. Es gibt auch gemischte Halogenverbin-
dungen wie SiF;l, SiCl,Br,, SiFCI,Br.

Beispiele: SiF, ist ein farbloses Gas. SiCl, ist eine farblose Fliissigkeit mit Schmp.
—70,4 °C und Sdp. 57,57 °C. SiBry ist eine farblose Fliissigkeit mit Schmp. 5,2 °C
und Sdp. 152.8 °C. Sil, bildet Kristalle mit einem Schmp. von 120,5 °C.

Alle Halogenverbindungen reagieren mit Wasser:

SiX, + 4 H,0 ——> Si(OH), + 4 HX

Kieselsauren

Si(OH),, ,,Orthokieselsiure ist eine sehr schwache Saure (pKg; = 9,66). Sie ist
nur bei einem pH-Wert von 3,20 einige Zeit stabil. Bei Anderung des pH-Wertes
spaltet sie intermolekular Wasser ab:

H H H H
0 0 0 )
| | | |
HO—SiO—Si—OHTHO—Si—O—Si—OH
| | M | |
0 0 0 0
H H H H

HeSi,0, Orthodikieselsaure
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Weitere Wasserabspaltung (Kondensation) fiihrt tiiber Polykieselsduren
Hy,4281,03,41 zu Metakieselséduren (H,Si03),. Fiir n = 3, 4 oder 6 entstehen Ringe,
fir n = oo Ketten. Die Ketten konnen weiterkondensieren zu Béndern
(HeS14011)00, die Biander zu Blattstrukturen (H,Si,0s)o0, Welche ihrerseits zu
Raumnetzstrukturen weiterkondensieren konnen. Als Endprodukt entsteht als
ein hochpolymerer Stoff (SiO;)s0, das Anhydrid der Orthokieselsdure. In allen
Substanzen liegt das Silicium-Atom in der Mitte eines Tetraeders aus Sauerstoff-
atomen.

Die Salze der verschiedenen Kieselsduren heillen Silicate. Man kann sie kiinstlich
durch Zusammenschmelzen von Siliciumdioxid SiO, (Quarzsand) mit Basen oder
Carbonaten herstellen: z.B.

CaCO; + Si0O, —— CaSiOj; (Calcium-metasilicat) + CO,

Man unterscheidet (Abb. 28):
a) Inselsilicate mit isolierten SiO4-Tetraedern (ZrSiOy, Zirkon).

b) Gruppensilicate mit einer begrenzten Anzahl verkniipfter Tetraeder: ScSi,O,
Thortveitit.
(Ringsilicate) Dreiringe: Benitoit, BaTi[Si;Oy]; Sechsringe: Beryll,
A12B63[Si(,018].

¢) Kettensilicate mit eindimensional unendlichen Ketten aus [Si,O4]* -Einheiten
und Doppelketten (Band-Silicate) aus [SisO;;]* -Einheiten.

d) Schichtsilicate (Blatt-Silicate) mit zweidimensional unendlicher Struktur mit
[Si,05]* -Einheiten. Die Kationen liegen zwischen den Schichten. Wichtige
Schichtsilicate sind die Tonmineralien und Glimmer. Aus der Schichtstruktur
ergeben sich die (besonderen) Eigenschaften von Talk als Schmiermittel,
Gleitmittel, die Spaltbarkeit bei Glimmern, oder das Quellvermégen von To-
nen.

e) Geriistsilicate mit dreidimensional unendlicher Struktur, siehe (SiO,),. In
diesen Substanzen ist meist ein Teil des Si durch Al ersetzt. Zum Ladungsaus-
gleich sind Kationen wie K*, Na, Ca*" eingebaut, z.B. Na[AlSi;Oz], Albit
(Feldspat).

In den sog. Zeolithen gibt es Kanile und Réhren, in denen sich Kationen und
Wassermolekiile befinden. Letztere lassen sich leicht austauschen. Sie dienen
daher als Tonenaustauscher (Permutite) und Molekularsiebe und als Ersatz von
Phosphat in Waschmitteln.

,, Wasserglas * heiflen wiéssrige Losungen von Alkalisilicaten. Sie enthalten vor-
wiegend Salze: M(I);HSiO,, M,H,Si04, MH;Si04. Wasserglas ist ein minerali-
scher Leim, der zum Konservieren von Eiern, zum Verkleben von Glas, als
Flammschutzmittel usw. verwendet wird.
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A AA

Orthokieselsdure Ortho - dikieselsaure

H4SiO4 HeSi>O7 (Si03?" )3 .
Orthosilicate Ortho - disilicate Benitoit (Si032-)6
Si04% Si2 078" Beryll

Olivin Thortveitet
\ /
\. % §
i / \
Kette Band Blatt (Schicht)
(Si2064")w (Sis01187) o (Si2052” ) o
Pyroxen Amphibol Pyrophyllit

Abb. 28. Ausgewihlte Beispiele flir die Anordnung von Sauerstofftetraedern in Silicaten.
Die Si-Atome, welche die Tetraedermitten besetzen, sind weggelassen

8i0,, Siliciumdioxid kommt rein vor als Quarz, Bergkristall (farblos), Amethyst
(violett), Rauchtopas (braun), Achat, Opal, Kieselsinter etc. Es ist Bestandteil der
Korperhiille der Diatomeen (Kieselgur, Infusorienerde). SiO, ist ein hochpolyme-
rer Stoff (Unterschied zu CO,!). Es existiert in mehreren Modifikationen wie
Quarz, Cristobalit, Tridymit, Coesit, Stishovit. In allen Modifikationen mit Aus-
nahme des Stishovits hat Silicium die Koordinationszahl 4. Im Stishovit hat Sili-
cium die Koordinationszahl 6!

Die besondere Stabilitit der Si—O-Bindung wird dadurch erklért, dass man zu-
sdtzlich zu den (polarisierten) Einfachbindungen p,-d;-Bindungen annimmt. Diese
kommen dadurch zustande, dass freie p-Elektronenpaare des Sauerstoffs in leere
d-Orbitale des Siliciums eingebaut werden:
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Eigenschaften: SiO, ist sehr resistent. Es ist im Allgemeinen unempfindlich gegen
Sduren. Ausnahme: HF bildet iiber SiF;, —— H,SiF¢. Mit Laugen entstehen
langsam Silicate. Durch Zusammenschmelzen mit Alkalihydroxiden oder —carbo-
naten entstehen glasige Schmelzen, deren wiéssrige Losungen das Wasserglas dar-
stellen.

SIOZ +2 NaOH —— NaQSiO3 + Hzo

,, Kieselgel* besteht vorwiegend aus der Polykieselsdure (H,Si1,05)- (Blattstruk-
tur). Durch geeignete Trocknung erhélt man daraus ,,Kiesel-Xerogele* = Silica-
Gele. Diese finden wegen ihres starken Adsorptionsvermogens vielseitige Ver-
wendung, z.B. mit CoCl, imprégniert als ,, Blaugel (Trockenmittel). Der Was-
sergehalt zeigt sich durch Rosafarbung an (Co-Aquakomplex). Kieselgel ist ferner
ein beliebtes chromatographisches Adsorbens.

Im Knallgasgebldse geschmolzener Quarz liefert Quarzglas, das sich durch einen
geringen Ausdehnungskoeffizienten auszeichnet. Es ist aulerdem gegen alle Sdu-
ren aufler HF bestdndig und ldsst im Gegensatz zu normalem Glas ultraviolettes
Licht durch.

Durch Zusammenschmelzen von Sand (SiO,), Kalk (CaO) und Soda (Na,COs)
erhilt man die gewohnlichen Glédser wie Fensterglas und Flaschenglas (Na,O,
CaO, Si0,).

Spezielle Glassorten entstehen mit Zusétzen. B,O; setzt den Ausdehnungskoef-
fizienten herab (Jenaer Glas, Pyrexglas). Kali-Blei-Glaser enthalten K,O und PbO
(Bleikristallglas, Flintglas). Milchglas erhélt man z.B. mit SnO,.

Als Gliser bezeichnet man allgemein unterkiihlte Schmelzen aus Quarzsand und
unterschiedlichen Zusétzen.

Glasfasern entstehen aus Schmelzen geeigneter Zusammensetzung. Sie sind Bei-
spiele flir sog. Synthesefasern (Chemiefasern). E-Glas = alkaliarmes
Ca/Al,05/B/Silicat-Glas; es dient zur Kunststoffverstarkung und im Elektrosektor.

Mineralfaser-Ddmmstoffe bestehen aus glasigen kurzen, regellos angeordneten
Fasern. Hauptanwendungsgebiete: Wérme-, Schall-, Brandschutz.

Asbest ist die dlteste anorg. Naturfaser. Er besteht aus faserigen Aggregaten sili-
catischer Minerale.

Chrysotil-Asbeste (Serpentinasbeste), Mg3;(OH)4[Si,Os] sind fein- und parallel-
faserig (spinnbar), alkalibestindig.

Amphibol-Asbeste (Hornblendeasbest, z.B. (Mg,Fe*");(OH),[Sis0,,] enthalten
starre Kristall-Nadeln und sind sdurestabil.

Ersatzstoffe: silicatische Mineralfasern, Al,O;-Fasern u.a.

Uber Edelsteine s. S. 261.
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H,SiFg, Kieselfluorwasserstoffsiure entsteht durch Reaktion von SiF4 mit H,O.
3 SIF4 +2 H20 - S102 +2 HleFé

Sie ist eine starke Séure, jedoch im wasserfreien Zustand unbekannt. Thre Salze
sind die Hexafluorosilicate.

SiC, Siliciumcarbid (Carborundum) entsteht aus SiO, und Koks bei ca. 2000°C.
Man kennt mehrere Modifikationen. Allen ist gemeinsam, dass die Atome jeweils
tetraedrisch von Atomen der anderen Art umgeben sind. Die Bindungen sind
iiberwiegend kovalent. SiC ist sehr hart, chemisch und thermisch sehr stabil und
ein Halbleiter. Verwendung: als Schleifmittel, als feuerfestes Material, fiir Heiz-
widerstande (Silitstibe).

8iS,, Siliciumdisulfid bildet sich aus den Elementen beim Erhitzen auf Rotglut

(AH® = -207 kJ). Die farblosen Kristalle zeigen eine Faserstruktur. Im Gegensatz

zu (Si0,), besitzt (SiS,), eine Kettenstruktur, da die Tetraeder kantenverkniipft
sind:

\S'/S\S'/S\s'/

i i i

N s 7N s TN

Germanium (Ge)

Geschichte: Germanium wurde 1885 von Clemens Winkler entdeckt. Bei der
Analyse eines bei Freiberg aufgefundenen Silbererzes wurde stets ein Fehlbetrag
von 6—7 % beobachtet. Ursache hierfiir war das unbekannte Element. Es war das
1871 von D. I. Mendelejeff auf Grund des PSE vorausgesagte ,,Ekasilicium®.
Nach seinem deutschen Vorkommen hat es sein Entdecker Germanium genannt.

Vorkommen: Germanium ist weit verbreitet, kommt aber nur in sehr geringen
Konzentrationen vor; Clarke-Wert (= Durchschnittsgehalt in der Erdkruste): 1,5
g/t. Es wird als Begleiter in Kupfer- und Zinkerzen gefunden (Mansfelder
Kupferschiefer). Die wichtigsten Minerale sind Argyrodit, Canfieldit, Germanit
und Reniérit.

Eigenschaften: Germanium steht im Periodensystem in der Serie der Halbmetalle,
wird aber nach neuerer Definition als Halbleiter klassifiziert. Elementares Germa-
nium ist sehr sprode und an der Luft bei Raumtemperatur sehr bestandig. Erst bei
starkem Glithen in einer Sauerstoff-Atmosphére oxidiert es zu Germanium(IV)-
oxid (GeO,). Germanium ist zwei- und vierwertig. Germanium(IV)-Verbindungen
sind am bestdndigsten. Von Salzsdure, Kalilauge und verdiinnter Schwefelséure
wird Germanium nicht angegriffen. In alkalischen Wasserstoffperoxid-Lésungen,
konzentrierter heiler Schwefelsdure und konzentrierter Salpetersdure wird es
dagegen unter Bildung von Germaniumdioxidhydrat aufgelost. Gemél seiner
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Stellung im Periodensystem steht es in seinen chemischen Eigenschaften zwi-
schen Silicium und Zinn.

Germanium weist als einer der wenigen Stoffe die Eigenschaft der Dichteano-
malie auf. Seine Dichte ist in festem Zustand niedriger als in fliissigem.

Verwendung: Als Halbleiter war es das fithrende Material in der Elektronik, bis es
vom Silicium verdrdngt wurde. Anwendungen finden sich heute in der Hoch-
frequenztechnik(z.B.als Siliziumgermanium-Verbindungshalbleiter) und Detektor-
technologie (z. B. als Rontgendetektor). Fiir Solarzellen aus Galliumarsenid
(GaAs) werden zum Teil Wafer aus Germanium als Triagermaterial verwendet.

Seine zweite Hauptanwendung findet es in der Infrarotoptik in Form von Fenstern
und Linsen-Systemen aus poly- oder monokristallinem Germanium sowie opti-
schen Glasern mit Infrarotdurchldssigkeit, so genannten Chalkogenidgldsern.
Einsatzgebiete hierflir sind militdrische und zivile Nachtsichtgerdte sowie Ther-
mografiekameras. Mit diesen konnen beispielsweise Hauser auf Lecks in der
Wirmeddammung untersucht werden.

Zinn (Sn)

Geschichte: Zinn (althochdeutsch ,,zein“: ,,Stab*, ,,Stabchen®, ,,Zweig*) gehort zu
den altesten bekannten Metallen (spatestens 3500 v. Chr.). In Form der Bronze ist
es schon in den ersten Zeiten menschlicher Kultur in Gebrauch gewesen (Bronze-
zeit, etwa 2200 bis 1200 v. Chr.).

Vorkommen: Als Zinnstein SnO, und Zinnkies Cu,FeSnS,; = Cu,S - FeS - SnS,.

Herstellung: Durch ,,Résten” von Schwefel und Arsen gereinigter Zinnstein,
SnO,, wird mit Koks reduziert. Erhitzt man anschlieend das noch mit Eisen ver-
unreinigte Zinn wenig iiber den Schmelzpunkt von Zinn, ldsst sich das fliissige
Zinn von einer schwerer schmelzenden Fe—Sn-Legierung abtrennen (,,Seigern®).

Eigenschaften: silberweiBles, glinzendes Metall, Schmp. 231,91 °C. Es ist sehr
weich und duktil und lésst sich z.B. zu Stanniol-Papier auswalzen.

Vom Zinn kennt man neben der metallischen Modifikation (B-Zinn) auch eine
nichtmetallische Modifikation o-Zinn (auch graues Zinn) mit Diamantgitter:

o
>

o-Zinn B-Zinn

Metallisches Zinn ist bei gewohnlicher Temperatur unempfindlich gegen Luft,
schwache Séuren und Basen. Beim Erhitzen in fein verteilter Form verbrennt es
an der Luft zu SnO,. Mit Halogenen bilden sich die Tetrahalogenide SnXy. In
starken Sauren und Basen geht Zinn in Lésung:

Sn +2 HCl —— SnCl, + H,
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und  Sn+4H,0+20H +2Na" —— 2 Na" + [Sn(OH)¢]* +2 H,
Beim Eindampfen lésst sich Natriumstannat Na,[Sn(OH)] isolieren.

Verwendung: Zum Verzinnen (Beispiel: verzinntes Eisenblech = Weillblech. Es
ist vor Korrosion geschiitzt und eignet sich fiir Konservendosen). Als Legierungs-
bestandteil: Bronze = Zinn + Kupfer; Britanniametall = Zinn + Antimon + wenig
Kupfer; Weichlot oder Schnellot = 40—70 % Zinn und 30-60 % Blei.

Zinn-Verbindungen

In seinen Verbindungen kommt Zinn in den Oxidationsstufen +2 und +4 vor. Die
vierwertige Stufe ist die bestédndigste. Zinn(II)-Verbindungen sind starke Redukti-
onsmittel.

Am Beispiel des SnCl, und SnCly kann man zeigen, dass in Verbindungen mit
hoherwertigen Metallkationen der kovalente Bindungsanteil grof3er ist als in Ver-
bindungen mit Kationen geringerer Ladung (kleinerer Oxidationszahl). Die hoher
geladenen Kationen sind kleiner und haben eine groflere polarisierende Wirkung
auf die Anionen als die grofleren Kationen mit kleinerer Oxidationszahl (Ionenra-
dien: Sn*": 112 pm, Sn**: 71 pm). Dementsprechend ist SnCl, eine feste, salzartig
gebaute Substanz und SnCl, eine Fliissigkeit mit SnCly-Molekiilen.

Zinn(IT)-Verbindungen

SnCl, bildet sich beim Auflosen von Zinn in Salzsdure. Es kristallisiert wasser-
haltig als SnCl, - 2 H,O (,,Zinnsalz*). In verdiinnter Losung erfolgt Hydrolyse:

SnCl, + H,O = Sn(OH)CI1 + HC1
Wasserfreies SnCl, entsteht aus SnCl, - 2 H,O durch Erhitzen in HCl-Gasatmo-
sphére auf Rotglut.
SnCl, ist ein starkes Reduktionsmittel.

Im Gaszustand ist monomeres SnCl, gewinkelt gebaut. Festes (SnCly) enthilt
SnCl;-Struktureinheiten.

_ N CINg_ _Cling _ _Cl
Sn : Sn/ \Sn/ \Sn/

7 | | |
|
ar el 1ClI Tell IClI

Sn(OH), entsteht als weiler, schwerloslicher Niederschlag beim tropfenweisen
Zugeben von Alkalilaugen zu Sn(II)-Salzlosungen:

Sn*"+2 OH —— Sn(OH),
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Als amphoteres Hydroxid 16st es sich sowohl in Sduren als auch in Basen:

Sn(OH), +2H" —— Sn*" +2H,0
Sn(OH), + OH"  —— [Sn(OH);]”
oder  Sn(OH), +2 OH —— [Sn(OH),]*

Diese Stannat(IT)-Anionen sind starke Reduktionsmittel.

SnS ist dunkelbraun. Es bildet metallglinzende Bléttchen Es ist unloslich in
farblosem ,, Schwefelammon “.

Zinn(IV)-Verbindungen

SnCl, entsteht durch Erhitzen von Zinn im Cl,-Strom. Es ist eine farblose, an der
Luft rauchende Fliissigkeit (Schmp. —36,2 °C, Sdp. 114,1 °C). Mit Wasser reagiert
es unter Hydrolyse und Bildung von kolloidgeldstem SnO,. Es lésst sich auch ein
Hydrat SnCly - 5 H,O (,,Zinnbutter*) isolieren.

Beim Einleiten von HCI-Gas in eine wissrige Losung von SnCly bildet sich He-
xachlorozinnsdure H,[SnClg] - 6 H,O. Thr Ammoniumsalz (Pinksalz) wird als
Beizmittel in der Féarberei verwendet.

SnCl, ist eine starke Lewis-Saure, von der viele Addukte bekannt sind.

Sn0O, kommt in der Natur als Zinnstein vor. Herstellung durch Erhitzen von Zinn
an der Luft (,,Zinnasche®). Es dient zur Herstellung von Email. Beim Schmelzen
mit NaOH entsteht Natriumstannat(IV): Na,[Sn(OH)s]. Dieses Natriumhexa-
hydroxostannat (Prapariersalz) wird in der Férberei benutzt. Die zugrunde lie-
gende freie Zinnséure ist unbekannt.

SnS,, Zinndisulfid, Musivgold bildet sich in Form goldgldnzender, durchschei-
nender Blittchen beim Schmelzen von Zinn und Schwefel unter Zusatz von
NH,CL. Es findet Verwendung als Goldbronze. Bei der Umsetzung von Zinn(IV)-
Salzen mit H,S ist es als gelbes Pulver erhiltlich. Mit Alkalisulfid bilden sich
Thio-stannate:

SnS, + Na,S —— Na,[SnS;] (auch Nay[SnS,))

Blei (Pb)

Geschichte: Blei (lat. Plumbum) gehdrt zu den am ldngsten bekannten Metallen.
Es kannten bereits die alten Agypter, sehr wahrscheinlich auch die Israeliten. Die
Romer benutzten das Blei hauptsdchlich fiir Wasserleitungsrohre. Bleipraparate
wie Bleiglatte PbO, Mennige Pb;O,4, Bleiweil (bas. Bleicarbonat) sind schon den
alten Griechen und Romern gekannt gewesen.
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Vorkommen: selten gediegen, dagegen sehr verbreitet als Bleiglanz, PbS, und
Weillbleierz, PbCO;, etc.

Herstellung: PbS kann z.B. nach folgenden zwei Verfahren in elementares Blei
iibergefiihrt werden:

(1.) Rost-Reduktionsverfahren:

a) PbS +1% O, —— PbO + SO, ,,ROstarbeit*
b) PbO + CO —— Pb+ CO, ,,Reduktionsarbeit*

(2.) Rost-Reaktionsverfahren: Hierbei wird PbS unvollstdndig in PbO {iiberge-
fiihrt. Das gebildete PbO reagiert mit dem verbliebenen PbS nach der Gleichung:

PbS +2 PbO —— 3 Pb + SO, ,,Reaktionsarbeit

Das auf diese Weise gewonnene Blei (Werkblei) kann u.a. elektrolytisch gereinigt
werden.

Verwendung: Blei findet vielseitige Verwendung im Alltag und in der Industrie,
wie z.B. in Akkumulatoren, als Legierungsbestandteil im Schrotmetall (Pb/As),
Letternmetall (Pb, Sb, Sn), Blei-Lagermetalle usw.

Blei-Verbindungen

In seinen Verbindungen kommt Blei in der Oxidationsstufe +2 und +4 vor. Die
zweiwertige Oxidationsstufe ist die bestindigste. Vierwertiges Blei ist ein starkes
Oxidationsmittel.

Blei(IT)-Verbindungen
PbX;, Blei(Il)-Halogenide (X =F, Cl, Br, I) bilden sich nach der Gleichung:

Pb*' +2 X —— PbX,

Sie sind relativ schwerloslich. PbF, ist in Wasser praktisch unloslich.

PbS0O,: Pb*" +S0,> ——> PbSO,, ist eine weibe, schwerldsliche Substanz.

PbO, Bleigliitte ist ein Pulver (gelbe oder rote Modifikation). Es entsteht durch
Erhitzen von Pb, PbCO; usw. an der Luft und dient zur Herstellung von Bleigla-
sern.

PbS kommt in der Natur als Bleiglanz vor. Aus Bleisalzlosungen fillt es mit S* -
Ionen als schwarzer, schwerldslicher Niederschlag aus.

Lppss = 3,4+ 102 mol*- L™
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Wegen des kleinen Loslichkeitsproduktes ist es eine sehr empfindliche Nachweis-
reaktion fiir Blei.

Pb(OH), bildet sich durch Einwirkung von Alkalilaugen oder NH; auf Bleisalz-
l6sungen. Es ist ein weilles, in Wasser schwerldsliches Pulver. In konzentrierten
Alkalilaugen 16st es sich unter Bildung von Plumbaten(II):

Pb(OH), + OH —— [Pb(OH);]

Blei(IV)-Verbindungen
PbCl, ist unbestindig:

PbCl4 —_—> PbC12 + C12

PbO,, Bleidioxid entsteht als braunschwarzes Pulver bei der Oxidation von
Blei(Il)-Salzen durch starke Oxidationsmittel wie z.B. CI, oder durch anodische
Oxidation (Pb*" — Pb*"). PbO, wiederum ist ein relativ starkes Oxidationsmittel:

PbO, + 4 HCl ——> PbCl, + H,0 + Cl,

Beachte seine Verwendung im Blei-Akku:

Anode: Bleigitter, gefiillt mit Bleischwamm; Kathode: Bleigitter, gefiillt mit
PbO,; Elektrolyt 20-30 %ige H,SOy,.

Anodenvorgang: Pb —— Pb*" +2¢ (Pb*" + SO, —— PbSO,)
(negativer Pol)

Kathodenvorgang: PbO, + SO,* + 4 H;0" + 2 ¢ —— PbSO, + 6 H,0
(positiver Pol)

Das Potential einer Zelle betrdgt ca. 2 V.
Beim Aufladen des Akkus wird aus PbSO, elementares Blei und PbO, zuriick-
gebildet:

2 PbSO4 + 2 H)O —— Pb + PbO, + 2H,S0,

Beachte: Beim Entladen (Stromentnahme) wird H,SO,4 verbraucht und H,O gebildet. Dies
fiihrt zu einer Verringerung der Spannung. Durch Dichtemessungen der Schwefelsdure
lasst sich daher der Ladungszustand des Akkus iiberpriifen.

Pb;0,, Mennige enthdlt Blei in beiden Oxidationsstufen: Pb,[PbO,] (Blei(Il)-
orthoplumbat(IV)). Als leuchtendrotes Pulver entsteht es beim Erhitzen von fein -
verteiltem PbO an der Luft auf ca. 500 °C.
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Inert-pair-Effekt

Blei wird hdufig dazu benutzt, um gewisse Valenz-Regeln in den Hauptgruppen
des PSE aufzuzeigen.

In einer Hauptgruppe mit z.B. geradzahliger Nummer sind ungeradzahlige Valen-
zen wenig begiinstigt, wenn nicht gar unmoglich. Pb;Oy ist ein ,,valenzgemisch-
tes* salzartiges Oxid.

Ein Beispiel fiir ein Element mit ungeradzahliger Gruppennummer ist Sb,O4 =
SbIII)Sb(V)Os.

Als Erkldrung fiir das Fehlen bestimmter Wertigkeitsstufen fiir ein Element, wie
z.B. Blei oder Antimon, dient die Vorstellung, dass die s-Elektronen nicht einzeln
und nacheinander abgegeben werden. Sie werden erst abgegeben, wenn eine aus-
reichende Ionisierungsenergie verfligbar ist: =, inert electron pair*.



V. Hauptgruppe
Stickstoffgruppe (N, P, As, Sb, Bi)

Die Elemente dieser Gruppe bilden die V. Hauptgruppe des PSE. Sie haben alle
die Elektronenkonfiguration s*p® und konnen durch Aufnahme von drei Elek-
tronen ein Oktett erreichen. Sie erhalten damit formal die Oxidationsstufe —3.
Beispiele: NH;, PH;, AsHj, SbH3, BiH;. Die Elemente konnen auch bis zu 5 Va-
lenzelektronen abgeben. Thre Oxidationszahlen konnen demnach Werte von —3
bis +5 annehmen. Die Stabilitit der hochsten Oxidationsstufe nimmt in der
Gruppe von oben nach unten ab. Bi,Os ist im Gegensatz zu P,Oq ein starkes
Oxidationsmittel. H;PO; ist im Vergleich zu Bi(OH); ein starkes Reduktionsmit-
tel.

Der Metallcharakter nimmt innerhalb der Gruppe nach unten hin zu: Stickstoff ist
ein typisches Nichtmetall, Bismut ein typisches Metall. Die Elemente Phosphor,
Arsen und Antimon kommen in metallischen und nichtmetallischen Modifikatio-
nen vor. Diese Erscheinung heillt Allotropie.

Beachte: Stickstoff kann als Element der 2. Periode in seinen Verbindungen maximal
vierbindig sein (Oktett-Regel).

Stickstoff (N)

Geschichte: In der zweiten Halfte des 18. Jd.s war bekannt, dass die Luft einen
Bestandteil enthdlt, der die Atmung und Verbrennung nicht unterhélt (C. W.
Scheele 1777, ,,Abhandlung von der Luft und dem Feuer). A. L. de Lavoisier
nannte die ,,verdorbene Luft™ (Scheele) Azote, d.h. Stickgas oder Stickstoff (=
Leben nicht unterhaltend). Nach der Entdeckung, dass sich Salpetersidure vom
Stickstoff ableitet, wurde von Jean-Antoine Chaptal der Name nitrogéne vorge-
schlagen. Daraus wurde Nitrogenium. Die Verbindungen des Stickstoffs.

Salpetersdure und Ammoniak waren in Form ihrer Salze schon den arabischen
Alchemisten bekannt. Die Herstellung von freier Salpetersdure wird schon von
Geber (14. oder 15. Jd.) beschrieben. Ammoniak in Gasform herzustellen konnte
erst Joseph Priestley 1774.

Die Nutzbarmachung von Luftstickstoff zur grofftechnischen Synthese von Am-
moniak und Salpetersdure gelang erst nach 1904 mit der Kalkstickstofferzeugung
von Rothe-Frank-Caro, der Salpeterherstellung nach dem Verfahren von Kristian
Birkeland und Sam Eyde seit 1905, Salpeterdarstellung durch katalytische
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Ammoniakverbrennung nach Wilhelm Ostwald seit 1906, Ammoniakherstellung
nach dem Haber-Bosch-Verfahren seit 1909.

Vorkommen: Luft enthdlt 78,09 Volumenanteile (%) Stickstoff. Gebunden kommt

Stickstoff u.a. vor im Salpeter KNOj3, Chilesalpeter NaNO; und als Bestandteil
von Eiweil.

Gewinnung: Technisch durch fraktionierte Destillation von fliissiger Luft. Stick-
stoff hat einen Sdp. von —196 °C und verdampft zuerst. Sauerstoff (Sdp. —183 °C)
bleibt zurtick.

Stickstoff entsteht z.B. auch beim Erhitzen von Ammoniumnitrit:
NH,NO, —2— N, + 2 H,0

Eigenschafien: Stickstoff ist nur als Molekiil N, bestandig (Abb. 29). Er ist farb-,
geruch- und geschmacklos und schwer 16slich in H,O. Er ist nicht brennbar und
unterhélt nicht die Atmung. N, ist sehr reaktionstrige, weil die N-Atome durch
eine Dreifachbindung zusammengehalten werden, N,: [N=N|. Die Bindungsener-
gie betriigt 945 kJ - mol ' .Beim Erhitzen mit Si, B, Al und Erdalkalimetallen bil-
den sich Verbindungen, die Nitride. (Li3sN bildet sich auch schon bei Zimmer-
temperatur.)

wachsende Energie
-
s
o
a
~
\O‘

AO von A \\‘%‘ﬂif' AO von B

MO
Abb. 29. MO-Energiediagramm fiir AB-Molekiile; B ist der elektronegativere Bindungs-
partner. Beispiele: CN™, CO, NO. Beachte: Fiir N, haben die AO auf beiden Seiten die
gleiche Energie. Die Konfiguration ist ((55b)Z(GS*)z(nxvyb)“(GZb)z. Es gibt somit eine 6-Bin-
dung und zwei n-Bindungen. Vergleiche den Unterschied in der Reihenfolge der MO beim
0O,-Molekiil, S. 138! Es beruht darauf, dass hier eine Wechselwirkung zwischen den 2s-AO
und den 2p-AQO auftritt, weil die Energiedifferenz zwischen diesen Orbitalen klein ist.
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Verwendung: Stickstoff wird als billiges Inertgas sehr hdufig bei chemischen Re-
aktionen eingesetzt. Das unter Druck verfliissigte Gas ist in dunkelgriin gestriche-
nen Stahlflaschen im Handel Ausgangsstoff fiir NH;-Synthese.

Zusammensetzung trockener Luft in Volumenanteilen (%): N,: 78,09; O,:
20,95; Ar: 0,93; CO,: 0,03; restliche Edelgase sowie CHy.

Stickstoff-Verbindungen

Salzartige Nitride werden von den stark elektropositiven Elementen (Alkali- und
Erdalkalimetalle, Zn, Cd) gebildet. Sie enthalten in ihrem Ionengitter das N°*-
Anion. Bei der Hydrolyse entsteht NHj.

NH;, Ammoniak ist ein farbloses, stechend riechendes Gas. Es ist leichter als
Luft und 16st sich sehr leicht in Wasser (Salmiakgeist). Die Losung reagiert al-
kalisch:

NH; + H,0 = NH," + OH

Fliissiges Ammoniak ist ein wasserdhnliches Losemittel (Sdp. —33,4 °C). Im Ver-
gleich zum Ionenprodukt des Wassers ist dasjenige von fliissigem NHj; sehr klein:

2 NH; = NH; +NH, ¢(NH,") - ¢(NH,) = 10% mol* - L™

Fliissiges (wasserfreies) Ammoniak 16st Alkali- und Erdalkalimetalle mit blauer
Farbe. Die Blaufarbung riihrt von solvatisierten Elektronen her: e - n NHj. Die
Losung ist ein starkes Reduktionsmittel.

NHj; ist eine starke Lewis-Base und kann als Komplexligand fungieren.
Beispiele: [Ni(NH;)s]*", [Cu(NH3)4]*".

Mit Protonen bildet NH; Ammonium-Ionen NH,". Beispiel:

NH; + HCl —— NH,CI

Alle Ammoniumsalze sind leicht fliichtig.
Das NH, -Ion zeigt Ahnlichkeiten mit den Alkalimetall-Ionen.

Herstellung: Grofitechnisch: aus den Elementen nach Haber/Bosch:
3H,+N, = 2NH; AH = -92.3 kJ - mol'

Das Gleichgewicht verschiebt sich bei dieser Reaktion mit sinkender Temperatur
und steigendem Druck nach rechts. Leider ist die Reaktionsgeschwindigkeit bei
Raumtemperatur praktisch Null. Katalysatoren wie o-Eisen wirken aber erst bei
ca. 400-500 °C geniigend beschleunigend. Weil die Reaktion exotherm verlauft,
befinden sich bei dem Druck 1 bar bei dieser Temperatur nur ca. 0,1 Volumenan-
teile (%) Ammoniak im Gleichgewicht mit den Ausgangsstoffen. Da die Ammo-
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N 7
N \/ <> H:,][“H
H< > A H/-\ H/H N/
H ‘/107° &

Abb. 30. Molekiilstruktur von Ammoniak Abb. 31. Inversion im NH;-Molekiil
(NH3) (sp® = 1 5-AO + 3 p-AO)

niakbildung unter Volumenverminderung verlduft, kann man durch Druckerho-
hung die Ausbeute an Ammoniak betréchtlich erhéhen (Prinzip von Le Chatelier,
s. Bd. I).

Reaktionsbedingungen. Temperatur 400-500 °C, Druck 200 bar, Ausbeute: 21 %.
Andere Verfahren arbeiten bei Driicken von 750 oder 1000 bar. Die Ammoni-
akausbeute ist dann entsprechend hoéher. Die hohen Driicke bedingen jedoch einen
groBeren apparativen Aufwand. Der Reaktor besteht aus einem Cr/Mo-Stahlman-
tel und innen aus V2A-Stahl.

Verwendung von Ammoniak: zur Herstellung von Diingemitteln wie (NH,4),SOy,
zur Herstellung von Salpetersdure (Ostwald-Verfahren), zur Sodaherstellung, fiir
Reinigungszwecke, als Kéltemittel.

Im NH;-Molekiil (Abb. 30) und seinen Derivaten kann das N-Atom durch die von
den drei Bindungspartnern aufgespannte Ebene ,,hindurchschwingen®. Die Ener-
giebarriere flir das als Inversion (Abb. 31) bezeichnete Umklappen betragt etwa
24 kJ - mol'. Im NH;-Molekiil schwingt das N-Atom mit einer Frequenz von
2,387 - 10'° Hz. Diese Inversion ist der Grund dafiir, dass bei |NR1R2R3—M01ek1'i—
len im allgemeinen keine optischen Isomere gefunden werden (s. Bd. II).

Werden im NH3—1\_/[01ek1'il die H-Atome durch Re_ste R substituiert, erhidlt man
Amine: z.B. CH3;N H,, Monomethylamin, (CH;), N H, Dimethylamin, (CH;);N|,
Trimethylamin. Thre Struktur leitet sich vom Tetraeder des [NH; ab.

Ausnahme: (H3Si);N, Trisilylamin, ist eben gebaut. Man erklart dies damit, dass
sich zwischen einem p-Orbital des N-Atoms und d-Orbitalen der Si-Atome par-
tielle d;-p,-Bindungen ausbilden. Es ist eine sehr schwache Lewis-Base.

Ersetzt man im NH;-Molekiil ein H-Atom durch Metalle, entstehen Amide. Bei-
spiel: Na'NH, ", Natriumamid.

Herstellung von Natriumamid:

2 Na+2HNH, —Ka&t 5 2 NaNH, +H, AH = —146 kJ - mol !
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Werden zwei H-Atome durch Metalle ersetzt, erhdlt man Imide. Beispiel:
(Li"),NH"".

Nitride enthalten das N -lon. Beispiel: (Li");N°". Mit Wasser entwickeln diese
Salze Ammoniak. Es handelt sich demnach um Salze von NH;.

N,H,, Hydrazin ist eine endotherme Verbindung (AH(fl) = +55,6 kJ - mol ™). Bei
Raumtemperatur ist es eine farblose, an der Luft rauchende Fliissigkeit (Sdp.
113,5 °C, Schmp. 1,5 °C). Beim Erhitzen disproportioniert Hydrazin gelegentlich
explosionsartig in N, und NHj. Es ist eine schwéchere Base als NH;. Hydrazin
bildet Hydraziniumsalze: N,Hs"X ", mit sehr starken Sauren: N,H¢*' (X ), (X =
einwertiger Sdurerest). N,Hs HSO, lisst sich aus Wasser umkristallisieren. Hy-
drazin ist ein starkes Reduktionsmittel; als Zusatz im Kesselspeisewasser ver-
mindert es die Korrosion. Mit Sauerstoff verbrennt es nach der Gleichung:

N,H, + 0, —— N, +2 H,0 AH = —623kJ - mol™

Verwendung: als Korrosionsinhibitor, zur Herstellung von Treibmitteln, Poly-
merisationsinitiatoren, Herbiziden, Pharmaka. N,H, und org. Derivate als Treib-
stoffe fiir Spezialfille in der Luftfahrt.

Beachte: Hydrazin wird als cancerogen eingestuft.

Die Herstellung von Hydrazin erfolgt durch Oxidation von NH;.

(1.) Bei der Hydrazinsynthese nach Raschig verwendet man hierzu Natriumhy-
pochlorit, NaOCl. Dabei entsteht Chloramin, NH,Cl, als Zwischenstufe:

NH; + HOCl —— NH,CI + H,0
NH,Cl + NH; —— H,N-NH, + HCl

Die durch Schwermetallionen katalysierte Nebenreaktion:
N,H4 + 2 NH,Cl —— N, +2 NH,4Cl

wird durch Zusatz von Komplexbildnern wie Leim, Gelatine usw. unterdriickt.

Aus der wissrigen Losung kann Hydrazin als Sulfat oder durch Destillation abge-
trennt werden. Durch Erwérmen mit konz. KOH entsteht daraus Hydrazinhydrat,
N,H, - H,O. Entwéssern mit festem NaOH liefert wasserfreies Hydrazin.

(2.) Ein Herstellungsverfahren verlauft iiber ein Ketazin:

2NH3 + C12 +2 R2C=O e RZCZN—N=CR2 +2 HzO +2 HCl
(Ketazin)

RzC:N—N:CRQ +2 HzO e N2H4 +2 RzC:O

Diese Reaktion verlduft unter Druck.
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Molekiilstruktur von NoHy:

i O ~ D

.-N - ”; H —_
H N —
4 N N |
H
Vgl. hierzu die Struktur von H,O, ! schiefe, gestaffelte Konformation

(‘engl. skew oder gauche )

HN;, Stickstoffwasserstoffsiure ist eine in wasserfreier Form farblose, leicht-
bewegliche, explosive Fliissigkeit. HNj ist eine schwache Séure (pKg = 4,75). Thre
Salze heiflen Azide. Das Azid-lon N ist ein Pseudohalogenid, s. S. 177. Es ver-
halt sich in vielen Reaktionen wie Cl. Wichtige Ausnahme: Schwermetallazide
sind hochexplosiv und finden als Initialziinder Verwendung wie Pb(N;),. Die
Azide stark elektropositiver Metalle sind bestindiger. Natriumazid, das aus
Distickstoffoxid, N,O, und Natriumamid, NaNH,, entsteht, zersetzt sich beispiels-
weise erst ab 300 °C:

2NaN; —— 2Na+3 N,
Es entsteht reines Na und spektralanalytisch reiner Stickstoff.
Herstellung von HNj;:
(1) N,H4 + HNO, —— HN; + 2 H,0
HNj; wird durch Destillation abgetrennt.
2) 2 NaNH,; + N,O —— NaNj + NaOH + NH;
Durch Destillation mit verd. H,SO, entsteht freie HN;. Durch Entwéssern mit

CaCl, erhélt man 90 %ige HNj;.

110° 113 pm

.. H
Molekiilstruktur J
von HN,: @

Beachte: Die grofere Anzahl von mesomeren Grenzformeln (bessere Verteilung der Elekt-
ronen) macht die groere Stabilitdt von N3~ gegeniiber HN; versténdlich.
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NH,0H, Hydroxylamin kristallisiert in farblosen, durchsichtigen, leicht zersetzli-
chen Kristallen (Schmp. 33,1 °C). Oberhalb 100 °C zersetzt sich NH,OH explo-
sionsartig:

3 NH,OH —— NH; + N, + 3 H,0
Hydroxylamin bildet Salze, z.B.
NH,0OH + HCl —— ['NH;0H]CI~  (Hydroxylammoniumchlorid)

Die Herstellung erfolgt durch Reduktion, z.B. von HNOs, oder nach der Glei-
chung:

NO, + 2% H, —2 NH,OH + H,0

Hydroxylamin ist weniger basisch als Ammoniak. Es ist ein starkes Reduktions-
mittel, kann aber auch gegeniiber starken Reduktionsmitteln wie SnCl, als Oxida-
tionsmittel fungieren.

Molekiilstruktur:

\O/

Hydroxylamin reagiert mit Carbonylgruppen: Mit Ketonen entstehen Ketoxime
und mit Aldehyden Aldoxime: R,C=N-OH bzw. RCH=N-OH.

N0, Distickstoffmonoxid (Lachgas) ist ein farbloses Gas, das sich leicht ver-
fliissigen lasst (Sdp. —88,48 °C). Es muss fiir Narkosezwecke zusammen mit Sau-
erstoff eingeatmet werden, da es die Atmung nicht unterhélt. Es unterhalt jedoch
die Verbrennung, weil es durch die Temperatur der Flamme in N, und % O, ge-
spalten wird.

Herstellung: Durch Erhitzen von NH,;NO; —2— N,O + 2 H,0.

Elektronenstruktur:

12,9 1188 -
N—N—O

1]
2+
I
ol

+
=N=

1Z1

<—> IN

[e]}

Beachte: In den Grenzformeln ist N,O mit CO, isoelektronisch!

N,O ist stark schmerzstillend und wenig toxisch; es erzeugt eingeatmet einen
rauschartigen Zustand mit Lachreiz.

N,O ersetzt in der Lebensmittelindustrie Fluorkohlenwasserstoffe als Treibgas
z.B. fiir gebrauchsfertige Schlagsahne.
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NO, Stickstoffmonoxid ist ein farbloses, in Wasser schwer 16sliches Gas. Es ist
eine endotherme Verbindung. An der Luft wird es sofort braun, wobei sich NO,
bildet:

2NO+ 0, = 2NO, AH = -56,9 kJ - mol !

Oberhalb 650 °C liegt das Gleichgewicht auf der linken Seite.
Bei der Umsetzung mit F,, Cl, und Br; entstehen die entsprechenden Nitrosylha-
logenide:

2NO + Cl, —— 2 NOCl AH = —77kJ - mol”!

Die Verbindungen NOX (X = F, Cl, Br) sind weitgehend kovalent gebaut. NO'-
Ionen liegen vor in NO'CIO,, NO'HSO, . Dabei hat das neutrale NO-Molekiil
ein Elektron abgegeben und ist in das NO™-Kation (Nitrosyl-Ion) iibergegangen.
Das NO"-Ion kann auch als Komplexligand fungieren.

Die Reaktion von NO mit Stickstoffdioxid NO, liefert Distickstofftrioxid, N,Oj;:

NO + NO, —— N,04

N,O; ist nur bei tiefen Temperaturen stabil (tiefblaue Fliissigkeit, blassblaue
Kristalle). Oberhalb —10 °C bilden sich NO und NO, zuriick.

Herstellung: Grofitechnisch durch katalytische Ammoniakverbrennung (Ost-
wald-Verfahren) bei der Herstellung von Salpetersdure HNOs:

4NH;+50, —5 4NO + 6 H,0 AH = —906 kJ - mol !

s. Salpetersdure!

Weitere Herstellungsmoglichkeiten: Aus den Elementen bei Temperaturen um
3000 °C (Lichtbogen):

BN, + 1% 0, = NO AH = +90 kJ - mol’

oder durch Einwirkung von Salpetersdure auf Kupfer und andere Metalle (Re-
duktion von HNOs):

3 Cu+ 8 HNO; —— 3 Cu(NOs), +2 NO + 4 H,0O usw.

Elektronenstruktur von NO: Das NO-Molekiil enthélt ein ungepaartes Elektron
und ist folglich ein Radikal. Im fliissigen und festen Zustand liegt es weitgehend
dimer vor: N,O,. Die Anordnung der Elektronen im NO lésst sich sehr schon mit
einem MO-Energiediagramm demonstrieren; vgl. hierzu Abb. 29, S. 107. Ein
Elektron befindet sich in einem antibindenden m*-Orbital. Die Elektronenkon-
figuration ist (Gsb)z(cs*)z(nx,yb)“(czb)z(nqu*). Gibt NO sein ungepaartes Elektron
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ab, entsteht NO". Das Nitrosyl-Ion ist isoster mit CO, CN™ N,. Die Bindungsord-
nung ist hoher als im NO!

NO ist ein physiologisches Stoffwechselprodukt und als Botenstoff u.a. fiir
Gefiallerweiterungen verantwortlich.

NO,, Stickstoffdioxid: rotbraunes, erstickend riechendes Gas. Beim Abkiihlen auf
—20°C entstehen farblose Kristalle aus (NO,),:

2NO, = N,O, AH = —57kJ - mol™

Bei Temperaturen zwischen —20 C und 140°C liegt immer ein Gemisch aus dem
monomeren und dem dimeren Oxid vor. Oberhalb 650°C ist NO, vollstindig in
NO und % O, zerfallen.

NO; ist ein Radikal; es enthilt ein ungepaartes Elektron (paramagnetisch). Durch
Elektronenabgabe entsteht NO,", das Nitryl-Kation oder Nitronium-Ion. Dieses
Ion ist isoster mit CO,. Durch Aufnahme eines Elektrons entsteht NO, , das Nitrit-
Ion (Anion der Salpetrigen Séure).

NO, ist ein starkes Oxidationsmittel. Mit Wasser reagiert es unter Bildung von
Salpetersdaure HNO; und Salpetriger Sdure HNO, (Disproportionierung):

2 NO, + H,O0 —— HNO; + HNO,
Mit Alkalilaugen entstehen die entsprechenden Nitrite und Nitrate.

Herstellung von NO,: NO, entsteht als Zwischenprodukt bei der Salpetersdure-
herstellung nach dem Ostwald-Verfahren aus NO und O,

2NO + 0, —> 2 NO,

Im Labormalf3stab erhélt man es durch Erhitzen von Nitraten von Schwermetallen
wie Pb(NO3)2

Molekiilstruktur: Abstande [ pm |
Winkel ONO [°]
N\Oz_ N N—O| 1154°
OIN o 1236
0 o) +e- 4 T 4
\175pm / .
§4°N—N . NO, N N—O| 134°
/ \118 pm’ "o - 119,7
o 0 —e~ o J/ N
N,O No* 0=N=0 N—O
=N= — 180°
2% NO, Y O e

N,0Os, Distickstoffpentoxid ist das Anhydrid der Salpetersdure HNO;. Es entsteht
aus ihr durch Wasserabspaltung, z.B. mit P,Oy (bei Anwesenheit von O;). Es
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bildet farblose Kristalle und neigt zu Explosionen. Im festen und fliissigen Zu-
stand liegt es als NO,NO;5, Nitryl-nitrat, vor. Im Gaszustand und in CCly-Ldsun-
gen hat es folgende (kovalente) Struktur:

AN /
-0 (e)
NMNd — +u 7
/N—_(_)_—N\
7 N
[0 O -

HNQO,, Salpetrige Sdure ist in freiem Zustand nur in verdiinnten, kalten wéssri-
gen Losungen bekannt (pKs = 3,29). Ihre Salze, die Nitrite, sind dagegen stabil.
Beim Versuch, die wissrige Losung zu konzentrieren, und beim Erwérmen dis-
proportioniert HNO, in HNO; und NO. Diese Reaktion verlduft iiber mehrere
Stufen: In einem ersten Schritt zerfdllt HNO, in Wasser und ihr Anhydrid N,O;.
Dieses zersetzt sich sofort weiter zu NO und NO,. NO, reagiert mit Wasser unter
Disproportionierung usw. Zusammengefasst ldsst sich die Reaktion wie folgt
beschreiben:

3 HNO, —— HNO; +2 NO + H,0

Je nach der Wahl des Reaktionspartners reagieren HNO, bzw. ihre Salze als Re-
duktions- oder Oxidationsmittel. Beispiele: Reduktionswirkung hat HNO, gegen-
iiber starken Oxidationsmitteln wie KMnOy. Oxidationswirkung:

HN02 + NH3 —_— N2 +2 Hzo

NH; wird hierbei zu Stickstoff oxidiert und HNO, zu Stickstoff reduziert. Erhit-
zen von NH4NO, liefert die gleichen Reaktionsprodukte (Komproportionierung).
NaNO, wird in der organischen Chemie zur Herstellung von HNO, verwendet
(s. Sandmeyer-Reaktion, Bd. 11).

Herstellung von Nitriten: Aus Nitraten durch Erhitzen bei Anwesenheit eines
schwachen Reduktionsmittels oder durch Einleiten eines Gemisches aus gleichen
Teilen NO und NO, in Alkalilaugen:

NO + NO, +2 NaOH —— 2 NaNO, + H,0

Molekiilstruktur: Von der freien HNO, sind zwei tautomere Formen denkbar, von
denen organische Derivate existieren (R-NO, = Nitroverbindungen, R—ONO =
Ester der Salpetrigen Séure).

H H
e, r!1+ N H
VAN pFNg = 40N s

(b) (a) (b)

Beachte: Im Gaszustand ist nur das Isomere (b) nachgewiesen worden. Das Molekiil ist
planar.
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HNO;, Salpetersiure kommt in Form ihrer Salze, der Nitrate, in groler Menge
vor; NaNO; (Chilesalpeter). Nitrate entstehen bei allen Verwesungsprozessen
organischer Kdrper bei Anwesenheit von Basen wie Ca(OH),.

Wasserfreie HNO; ist eine farblose, stechend riechende Fliissigkeit, stark dtzend
und an der Luft rauchend (Sdp. 84 °C, Schmp. —42 °C). Sie zersetzt sich im Licht
und wird daher in braunen Flaschen aufbewahrt.

2HNO3—>H20+2N02+1/202

Gebriauchlich sind wissrige Losungen und Verdiinnungen von ca. 65, 38, 19 und
13 %.

HNO; ist ein kréftiges Oxidationsmittel und eine starke Saure (pKgs =-1,32).

Oxidationswirkung:
NO; +4H +3e ——> NO+2H,0

Besonders starke Oxidationskraft besitzt konz. HNOs. Sie oxidiert alle Stoffe mit
einem Redoxpotenzial negativer als +0,96 V. AuBler Gold und Platin 16st sie fast
alle Metalle. Als ,,Scheidewasser* dient eine 50 %ige Losung zur Trennung von
Silber, Kupfer und Gold. Fast alle Nichtmetalle wie Schwefel, Phosphor, Arsen
usw. werden zu den entsprechenden Sauren oxidiert. Aus Zucker entsteht CO,
und H,O. Erhéhen lédsst sich die oxidierende Wirkung bei Verwendung eines
Gemisches aus einem Teil HNO; und drei Teilen konz. HCIL. Es heif3t ,,Konigs-
wasser*, weil es sogar Gold (= Konig der Metalle) 10st:

HNO; +3 HCl —— 3 Cl- + NO + 2 H,O

In Konigswasser entsteht Chlor ,,in statu nascendi‘.

Einige unedle Metalle wie Aluminium und Eisen werden von konz. HNO; nicht
gelost, weil sie sich mit einer Oxid-Schutzschicht iiberzichen (Passivierung).

HNO:; als Sdiure: Verdinnte HNOj; ist eine sehr starke Sdure:
HNO3 + H20 —_— Hg,OJr + NO37

Thre Salze heiBen Nitrate. Alle Nitrate sind in Wasser leicht 16slich. Sie entstehen
bei der Umsetzung von HNO; mit den entsprechenden Carbonaten oder Hydroxi-
den.

Beachte: Alle Nitrate werden beim Glithen zersetzt. Alkalinitrate und AgNOj; zersetzen
sich dabei in Nitrite und O,:

NaNO; —2— NaNO, + %4 0,
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Die iibrigen Nitrate gehen in die Oxide oder freien Metalle tiber, z.B.

Cu(NO;), —2— CuO +2NO, + % 0,
Hg(NO;), —2— Hg+ 2 NO, + 0,

Herstellung von Salpetersdure: Grofitechnisch durch die katalytische Ammoni-
akverbrennung (Ostwald-Verfahren):
1. Reaktionsschritt:
4NH; +5 0, —R5 4NO + 6 H,0
2. Schritt: Beim Abkiihlen bildet sich NO,:
NO + % 0, —— NO,

3. Schritt: NO, reagiert mit Wasser unter Bildung von HNO; und HNO,. Letztere
disproportioniert in HNO; und NO:

3 HNO, —— HNO; +2 NO + H,0

NO wird mit tiberschiissigem O, wieder in NO, iibergefiihrt, und der Vorgang
beginnt erneut.

Zusammenfassung:
4 NO; +2 H,O + O, —— 4 HNO;

Eine hohe Ausbeute an NO wird dadurch erzielt, dass man das NH;/Luft-Gemisch
mit hoher Geschwindigkeit durch ein Netz aus einer Platin/Rhodium-Legierung
als Katalysator stromen ldsst. Die Reaktionstemperatur betragt ca. 700 °C.

HNO; entsteht auch beim Erhitzen von NaNO; mit H,SOj:
NaNO3 + H2804 —_— > HNO3 + NaHSO4

Verwendung: Als ,,Scheidewasser” zur Trennung von Silber, Kupfer und Gold,
als ,,Konigswasser” zum 16sen von Gold, zur Herstellung von Nitraten, Kunststof-
fen, zur Farbstoff-Fabrikation, zum Atzen von Metallen, zur Herstellung von
SchieBpulver und Sprengstoffen wie Nitroglycerin, s. hierzu Bd. II. Uber die
Nitriersdure s. Bd. II.

HNO; wird vor allem als Nitriersdure in der chemischen Industrie, die Salze vor-
wiegend als Diingemittel, NaNO; (Chilesalpeter) und NH4;NO;, verwendet.

Molekiilstruktur von HNOs:

6 H A H ~

S 0 H
\ 140 pm . N~ e \%_'_ -
130 »N—O/ ; ¢N—\/ <> /N —9

\O\
\

)

o

kel

3
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Mesomere Grenzformeln von NO,

10l 101 101
I I I
Nt «—> N «——> N°,
PN = N yd N
Q9 7 9o Q" ¢

HNO; und das NO; -Ion sind planar gebaut (sp*~-Hybridorbitale am N-Atom).

Nitrylverbindungen enthalten das Nitryl-Kation (Nitronium-Ion) NO,". NO,X-
Verbindungen entstehen aus HNO; mit noch starkeren Séuren:

OzNOH +HX —— NOQX + Hzo
Beispiele: NO,"Cl0,, NO, SO;F".

Stickstoff-Halogen-Verbindungen
Ihre Herstellung erfolgt nach der Gleichung:

NH; + 3 X, —— NX; + 3 HX

NF;, Stickstofftrifluorid ist ein farbloses, stabiles Gas. Mit Wasser erfolgt keine
Reaktion. Fluor ist der elektronegativere Bindungspartner. NF; besitzt praktisch
keine Lewis-Base-Eigenschaften, verglichen mit NH;. £ FNF =98°,

NCl;, Trichloramin ist ein explosives, gelbes Ol. Stickstoff ist der elektronegati-
vere Bindungspartner. Reaktion mit Wasser:

NCl; + 3 H,0 = NH; + 3 HOCI

NBr; - NH;, NI; - NH; sind wie NCI; explosiv.

Phosphor (P)

Geschichte: Phosphor wurde 1669 von Henning Brand entdeckt. Er erhitzte ein-
gedampften Urin sehr stark unter Luftabschluss.

Den Namen bekam er nach der Eigenschaft im Dunklen zu leuchten (von griech.
©mG-eopog phosphoros ,lichttragend®, vom Leuchten des weillen Phosphors bei
der Reaktion mit Sauerstoff).

Vorkommen. Nur in Form von Derivaten der Phosphorséure, z.B. als Caz;(PO,), in
den Knochen, als 3 Ca3(PO,), - CaF, (Apatit), als 3 Ca;(PO,), - Ca(OH,F,Cl),
(Phosphorit), im Zahnschmelz, als Ester im Organismus.
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Abb. 32. Struktur von weilem Phosphor

Herstellung: Man erhitzt tertidre Phosphate zusammen mit Koks und Sand (SiO,)
im elektrischen Ofen auf 1300-1450 °C:

2 Ca3(POy4), + 10 C+ 6 SiO; —— 6 CaSiO; + 10 CO +4 P
Bei der Kondensation des Phosphordampfes entsteht weifler Phosphor P,.

FEigenschaften: Das Element Phosphor kommt in mehreren monotropen (einseitig
umwandelbaren) Modifikationen vor:

(1.) Weifer (gelber, farbloser) Phosphor (Abb. 32) ist fest, wachsglinzend,
wachsweich, wasserunldslich, in Schwefelkohlenstoff (CS,) léslich, Schmp.
44 °C. Er entziindet sich bei etwa 45 °C an der Luft von selbst und verbrennt
zu P40y, Phosphorpentoxid. Weiller Phosphor muss daher unter Wasser auf-
bewahrt werden. Verwendet wird er in den beriichtigten Phosphorbrandbomben.
Er ist sehr giftig. An feuchter Luft zerfliet er langsam unter Bildung von H;POs3,
H;PO,4 und H4P,0¢ (Unterdiphosphorséure).

Phosphor reagiert mit den meisten Elementen, in lebhafter Reaktion z.B. mit
Chlor, Brom und Iod zu den entsprechenden Phosphorhalogeniden.

Im Dampfzustand besteht der weile Phosphor aus Ps-Tetraedern und oberhalb
800 °C aus P,-Teilchen.

Die £ PPP sind 60° (gleichseitige Dreiecke). Diese Winkel verursachen eine
betrichtliche Ringspannung (Spannungsenergie etwa 92 kJ - mol ).

Das Zustandekommen der Spannung wird dadurch erkldrt, dass an der Bildung
der P-P-Bindungen im Wesentlichen nur p-Orbitale beteiligt sind. Die drei
p-Orbitale am Phosphoratom bilden aber Winkel von 90° miteinander.

(2.) Roter Phosphor entsteht aus weilem Phosphor durch Erhitzen unter Aus-
schluss von Sauerstoff auf ca. 300 °C. Das rote Pulver ist unléslich in organi-
schen Losemitteln, ungiftig und schwer entziindlich. Auch in dieser Modifika-
tion ist jedes P-Atom mit drei anderen P-Atomen verkniipft, es bildet sich jedoch
eine mehr oder weniger geordnete Raumnetzstruktur. Der Ordnungsgrad hingt
von der thermischen Behandlung ab.

Roter Phosphor findet z.B. bei der Ziindholzfabrikation Verwendung. Zusammen
mit Glaspulver befindet er sich auf den Reibfldchen der Ziindholzschachtel. In den
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Streichholzkopfen befindet sich KCIO;, Sb,S; oder Schwefel (als brennbare Sub-
stanz).

3.) , Violetter Phosphor*, , Hittdorfscher Phosphor* entsteht beim ldngeren Er-
hitzen von rotem Phosphor auf Temperaturen oberhalb 550 °C. Das kompliziert
gebaute, geordnete Schichtengitter hat einen Schmp. von ca. 620 °C. Die Substanz
ist unloslich in CS,.

4.) Schwarzer Phosphor ist die bis 550 °C thermodynamisch bestéindigste
Phosphormodifikation. Alle anderen sind in diesem Temperaturbereich meta-
stabil, d.h. nur bestdndig, weil die Umwandlungsgeschwindigkeit zu klein ist.

Schwarzer Phosphor entsteht aus dem weiflen Phosphor bei hoher Temperatur und
sehr hohem Druck, z.B. 200 °C und 12 000 bar. Ohne Druck erhilt man ihn durch
Erhitzen von weilem Phosphor auf 380 °C mit Quecksilber als Katalysator und
Impfkristallen aus schwarzem Phosphor. Diese Phosphormodifikation ist ungiftig,
unloslich, metallisch und leitet den elektrischen Strom. Das Atomgitter besteht
aus Doppelschichten, die parallel {ibereinander angeordnet sind, wie aus Abb. 33
zu ersehen ist.

Abb. 33. Ausschnitt aus dem Gitter des schwarzen
Phosphors in der Draufsicht.

@ Dicse Phosphoratome liegen iiber der Papierebene.
O Diese Phosphoratome liegen unter der Papierebene.
A P-P-P =100°

Phosphor-Verbindungen

PH;, Monophosphan ist ecin farbloses, knoblauchartig riechendes, giftiges,
brennbares Gas (Sdp. —87,7 °C). Der HPH-Winkel betrdgt 93,5°. Das freie Elek-
tronenpaar befindet sich daher vornehmlich in einem s-Orbital. PH; ist eine
schwache Lewis-Base. Mit HI bildet sich PH,'T, Phosphoniumiodid.

Herstellung:

(1.) Durch Kochen von weiflem Phosphor mit Alkalilauge:

4 P+ 3 NaOH + 3 H,O —— PH; + 3 NaH,PO,
(Salz der hypophosphorigen Saure)
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(2.) Durch Hydrolyse von Phosphiden wie Ca;P,.

(3.) In reiner Form durch Zersetzung von Phosphoniumverbindungen:
PH, + OH —— PH; + H,0

PHj; ist stirker reduzierend und schwicher basisch als NH;. Es reduziert z.B.
AgNO; zum Metall. Mit O, bildet sich H;PO,.

P,H,, Diphosphan entsteht bei der Hydrolyse von Phosphiden als Nebenprodukt;
Sdp. +51,7 °C. Es ist selbstentziindlich und zerféllt in PH; und (PH)x (gelbe Poly-
mere).

Phosphor-Sauerstoff-Verbindungen

P,0y entsteht beim Verbrennen von Phosphor bei beschriankter Sauerstoffzufuhr
bzw. bei stochiometrischem Umesatz. Es leitet sich vom P4-Tetracder des weillen
Phosphors dadurch ab, dass in jede P-P-Bindung unter Aufweitung des PPP-
Winkels ein Sauerstoffatom eingeschoben wird.

P,0;y, Phosphorpentoxid bildet sich beim Verbrennen von Phosphor im Sauer-
stoffiiberschuss. Seine Molekiilstruktur unterscheidet sich von derjenigen des
P4Og lediglich dadurch, dass jedes Phosphoratom noch ein Sauerstoffatom erhalt
(Abb. 34). P40, ist das Anhydrid der Orthophosphorsdure, H;PO,. Es ist sehr
hygroskopisch und geht mit Wasser iiber Zwischenstufen in H;PO, iiber. Es findet
als starkes Trockenmittel vielseitige Verwendung.

Phosphorsiuren

Phosphor bildet eine Vielzahl von Sauerstoffsduren: Orthosiuren H;PO, (n = 2, 3,
4, 5), Metasauren (HPOs), (n = 3 bis 8), Polysdauren H,,,P,0O5,.; und Thiophos-
phorsduren.

(0]
LI
o~y >
P R
0 / (0] /P~|
I o) I O// \O/P%
O’P\o/ o}

Abb. 34. Struktur von P,O4 und PO,
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H;PO;, Phosphinsiure (friher: Hypophosphorige Sdure) ist eine einwertige
Saure. Zwei H-Atome sind direkt an Phosphor gebunden. Phosphor hat in dieser
Verbindung die Oxidationszahl +1. Sie ist ein starkes Reduktionsmittel und redu-
ziert z.B. CuSO,4 zu CuH, Kupferhydrid! Beim Erwérmen auf ca. 130 °C dispro-
portioniert sie in PH; und H;POs. Thre Salze, die Phosphinate wie NaH,PO,, sind
gut wasserldslich.

Molekiilstruktur:
H H -
I I
H— II3 =0 H— Tr: o]
OH 0
H3PO2 HZPOZ_

Beachte: Phosphor hat in H;PO, eine tetraedrische Umgebung.
Herstellung:
P4+ 6 H,O = PH; + 3 H;PO,
H;PO;, Phosphonsiure (frither Phosphorige Séure): Farblose, in Wasser sehr
leicht 16sliche Kristalle (Schmp. 70 °C).
Herstellung:
PCl; + 3 H,O —— H;3PO; + 3 HCI

Sie ist ein relativ starkes Reduktionsmittel. Beim Erwérmen disproportioniert sie
in PH; und H;PO,4. H3PO; ist eine zweiwertige Saure, weil ein H-Atom direkt an
Phosphor gebunden ist. Dementsprechend kennt man Hydrogenphosphonate wie
NaH,PO; und Phosphonate wie Na,HPO;.

Struktur von H;PO; und ihren Anionen:

H H H 2—
I I
HO — P — OH O=P=0 O0—=—P=0
I I I
) OH ]
2—
H,PO, H,PO, HPO,

Beachte: Phosphor hat in H;POj; eine tetraedrische Umgebung.
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H;PO,, Orthophosphorsiiure, kurz Phosphorsdiure ist eine dreiwertige mittel-
starke Séure. Sie bildet Dihydrogenphosphate (primédre Phosphate), Hydrogen-
phosphate (sekundire Phosphate) und Phosphate (tertisire Phosphate), Uber ihre
Verwendung im Phosphatpuffer s. Bd. 1.

Herstellung:
(1) 3 P+ 5HNO; +2 H O —— 3 H;PO, + 5 NO

(2)  Cay(POy), + 3 HySO, ——> 3 CaSO, +2 HiPO,  (20-50 %ige Losung)

3.) P,0y + 6 H,O —— 4 H;PO, (85-90 %ige wissrige Losung =
sirupdse Phosphorsdure)

Eigenschaften: Reine H;PO, bildet eine farblose, an der Luft zerflieBende Kri-
stallmasse, Schmp. 42 °C. Beim Erhitzen bilden sich Polyphosphorsduren, s.
S. 124.

Verwendung: Phosphorsdure wird zur Rostumwandlung (Phosphatbildung) be-
nutzt. Phosphorsaure Salze finden als Diingemittel Verwendung.

sSuperphosphat® ist ein Gemisch aus unldsl. CaSO,4 und 16sl. Ca(H,POy),.
Ca;3(POy4), + 2 H,SO4 —— Ca(H,PO,), + 2 CaSO,4
,Doppelsuperphosphat® entsteht nach der Gleichung:
Ca;3(POy), + 4 H;POy —— 3 Ca(H,POy), (s. hierzu auch S. 264)

Im PO,’ sitzt das P-Atom in einem symmetrischen Tetraeder. Alle Bindungen
sind gleichartig. Die n-Bindungen sind p,-d.-Bindungen.

Molekiilstruktur von H3PO, und ihren Anionen:

OH oH |~ oH |* o 3-
Ho—FI>=o o=FI>'—"o o=’|,=’o o=’|,'"—‘o
VR P B g B
H,PO, H,PO; HPO 2 PO,

H,P,0;, Diphosphorsiure (Pyrophosphorsdure) erhdlt man durch Eindampfen
von H3;PO,-Losungen oder durch genau dosierte Hydrolyse von P4O,. Die farb-
lose, glasige Masse (Schmp. 61°C) geht mit Wasser in H3PO, iiber. Sie ist eine
vierwertige Sdure und bildet Dihydrogendiphosphate, z.B. K,H,P,0; und
Diphosphate (Pyrophosphate), z.B. K4P,0.
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Molekiilstruktur
(0] (0] (0]
[l [l Il
2H—O—Ii’—O—H = H-O—P—O—P—-0-H + H,0
I I

OH OH OH
Strukturhinweis: Zwei Tetraeder sind iiber eine Ecke miteinander verkniipft.

H,4P,0; entsteht durch Kondensation aus zwei Molekiilen H;POy:

H;PO, + H;PO, T H4P,0,
-H,

Durch Erhitzen von H;PO4 bzw. von primédren Phosphaten bilden sich durch in-
termolekulare Wasserabspaltung hohere Polysduren (H,,P,O3,:1).

NasP;0,y, Natriumtripolyphosphat entsteht nach der Gleichung:
NayP,0; + 1/n (NaPOs), —2— NasP;0
Es findet vielfache Verwendung, so bei der Wasserenthirtung, Lebensmittelkon-

servierung, in Waschmitteln.

Das Polyphosphat Na,H,P, O3, (n =30 - 90) bildet mit Ca?"-Tonen 16sliche Kom-
plexe.

Metaphosphorsiduren heiflen cyclische Verbindungen der Zusammensetzung
(HPO3), (n = 3 - 8). Sie sind relativ starke Sduren. Die Trimetaphosphorséure
bildet einen ebenen Ring; die hohergliedrigen Ringe sind gewellt.

©
&,

| (@) Trimetaphosphat - lon

Na3 P30y entsteht beim Erhitzen von NaH,PO, auf 500°C.

Die Phosphorsulfide: P,S;, P,Ss, P,S; und P,S;, entstehen beim Zusammen-
schmelzen von rotem Phosphor und Schwefel. Sie dienen in der organischen Che-

mie als Schwefeliibertrager. Thre Strukturen kann man formal vom P,-Tetraeder
ableiten, vgl. Abb. 35.
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43 495 P,S; PsSio

@ Schwefel
Abb. 35. Phosphorsulfide

Phosphor-Halogen-Verbindungen

Man kennt Verbindungen vom Typ PX;, PXs, P,X, und POXj;, PSX; (X = Halo-
gen).

PF; entsteht durch Fluorierung von PCl;. Das farblose Gas ist ein starkes Blutgift,
da es sich anstelle von O, an Hamoglobin anlagert. In Carbonylen kann es das CO
vertreten.

PF; entsteht durch Fluorierung von PF;, PCls u.a. Es ist ein farbloses, hydroly-
seempfindliches Gas und eine starke Lewis-Sdure. Bau: trigonal-bipyramidal. Es
zeigt bei RT als ,,nicht starres Molekiil intramolekularen Ligandenaustausch,
oder besser Ligandenumordnung (= Pseudorotation) Berry 1960.

Pseudorotation (Berry-Mechanismus)

In der trigonalen Bipyramide gibt es zwei Sétze von dquivalenten Positionen. Satz
1 besteht aus den beiden axialen (apicalen) (a) Positionen, Satz 2 aus den drei
dquatorialen (e) Positionen (Abb. 36).

Die Ligandenumordnung erfolgt mit relativ schwachen und einfachen Winkelde-
formationsbewegungen. Zwischen den trigonalen Bipyramiden (a) bzw. (¢) und
der quadratischen Pyramide (b) besteht nur ein geringer Energieunterschied. Die
Rotationsfrequenz ist fiir PFs: 10° - s, die Rotationsbarriere betrigt 20kJ - mol .

Andere Beispiele fiir nicht-starre Molekiile: NH;, H,O, SF,, IF;, XeFs, IF,,
Fe(CO)s.
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Abb. 36 a-c. Intramolekularer Umordnungsprozess = Pseudorotation (a) trigonale Bipy-
ramide (urspriingliche Anordnung), (b) quadratische Pyramide (Ubergangsstufe), (c) trigo-
nale Bipyramide. Beachte: Die Position 5 wurde festgehalten

PCI; bildet sich aus den Elementen:
P+2 C12 —_—> PC13

Es ist eine farblose, stechend riechende Fliissigkeit (Sdp. 75,9 °C). Mit Wasser
bildet sich phosphorige Saure:

PC13 +3 HzO e H3PO3 + 3 HCI

Mit Sauerstoff bzw. Schwefel entsteht POCIl;, Phosphoroxidchlorid (Phospho-
rylchlorid), bzw. PSCIl;, Thiophosphorylchlorid.

PClI; bildet sich direkt aus den Elementen tiber PCl; als Zwischenstufe. Im festen
Zustand ist es ionisch gebaut: PCl; PCls". Im Dampfzustand und meist auch in
Losung liegen bipyramidal gebaute PCls-Molekiile vor. PCls sublimiert ab
160 °C. Hydrolyse liefert iber POCl; als Endprodukt H;PO,. PCls wird als Chlo-
rierungsmittel verwendet.

POCI;, Phosphoroxidchlorid ist eine farblose Fliissigkeit (Sdp.108 °C). Es ent-
steht bei der unvollstdndigen Hydrolyse von PCls, z.B. mit Oxalsdure H,C,0,.

Phosphor-Stickstoff-Verbindungen

Es gibt eine Vielzahl von Substanzen, die Bindungen zwischen Phosphor- und
Stickstoffatomen enthalten. Am ldngsten bekannt sind die Phosphazene. Sie sind
cyclische oder kettenformige Verbindungen mit der R;P=N— -Gruppierung
(Abb. 37). Préparativen Zugang zu den Phosphazenen findet man z.B. iiber die
Reaktion von PCls mit NH,CI:

n PCls + n NH,C] —2SHCliodear GHA - \pep,) + 41 HCI
n=23,4n
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In diesen Verbindungen lassen sich die Chloratome relativ leicht durch eine Viel-
zahl anderer Atome und Gruppierungen ersetzen, wie z.B. F, Br, SCN, CHj3, C¢Hs,
OR.

Vielfach sind die Substanzen sehr stabil. (NPCl,); (Abb. 38) z.B. bildet farblose
Kiristalle (Schmp. 113 °C). Die Substanz lésst sich sublimieren und destillieren
(Sdp. 256,5 °C).

Beachte: In den Phosphazenen ist die P=N-Doppelbindung meist nur formal vorhanden. Da
das m-Elektronensystem mehr oder weniger stark delokalisiert ist, kann man oft nicht mehr

zwischen einer P-N-Einfach- und einer P=N-Doppelbindung in den Molekiilen unterschei-
den.

Arsen (As)

Geschichte: Die natiirlichen Arsenschwefelverbindungen Realgar (As;S;) und
Auripigment (As,S;) werden schon von Aristoteles und seinem Schiiler Theoph-
rast erwahnt. Im 1. Jd. n. Chr. berichtet Dioskorides Uiber das ,,Rosten* von ,,Ar-
senik®.

Der Name Arsen geht auf das griechische arsenikén (apoevikdv) zuriick, die Be-
zeichnung des Arsenminerals Auripigment.
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Die Herstellung von metallischem Arsen findet man zuerst bei Albertus Magnus
(13. Jd.) beschrieben.

Die Anwendung von Arsenverbindungen in der Heilkunde geht auf Paracelsus
zuriick.

Vorkommen: Selten gediegen in Form von grauschwarzen Kristallen als Scher-
benkobalt. Mit Schwefel verbunden als As;S; (Realgar), As,S; (Auripigment),
NiAs (Rotnickelkies), FeAsS (Arsenkies).

Herstellung:

(1.) Durch Erhitzen von Arsenkies:
FeAsS —— FeS + As

Arsen sublimiert ab.

(2.) Durch Reduktion von As,O; mit Kohlenstoff:
A5203+3C ——> 2As+3CO

FEigenschaften: Es gibt mehrere monotrope Modifikationen: ,,graues* oder me-
tallisches Arsen ist die normal auftretende und stabilste Modifikation; es ist stahl-
grau, glinzend und sprode und leitet den elektrischen Strom; es kristallisiert in
einem Schichtengitter. Die gewellten Schichten bestehen aus verkniipften Sechs-
ecken.

Beim Abschrecken von As-Dampf mit fliissiger Luft entsteht nichtmetallisches
gelbes Arsen, Asy. Es dhnelt in seiner Struktur dem weiflen Phosphor, ist jedoch
instabiler als dieser.

»Schwarzes® Arsen entspricht dem schwarzen Phosphor.

An der Luft verbrennt Arsen zu As,O;. In Chloratmosphire entziindet es sich
unter Bildung von AsCl;. Mit Metallen bildet es Arsenide.

Verwendung: Arsen wird Bleilegierungen zugesetzt, um ihre Festigkeit zu verbes-
sern und das Blei giebar zu machen. Vor allem die fein strukturierten Platten von
Akkumulatoren konnten ohne Arsen nicht gegossen werden.

Historisch war Arsen eine wichtige Zutat von Kupferlegierungen, die dadurch
besser verarbeitbar wurden.

Metallisches Arsen wurde frither gelegentlich zur Erzeugung mattgrauer Oberfla-
chen auf Metallteilen verwendet, um eine Alterung vorzutiduschen.

Arsen wird in Form seiner Verbindungen in einigen Ladndern als Schadlings-
bekdmpfungsmittel im Weinbau, als Fungizid (Antipilzmittel) in der Holz-
wirtschaft, als Holzschutzmittel, als Rattengift und als Entfarbungsmittel in der
Glasherstellung verwendet. Der Einsatz ist sehr umstritten, da die eingesetzten
Arsenverbindungen (hauptsiachlich Arsen(II)-oxid) hoch toxisch sind.
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Die Verwendung arsenhaltiger Mineralien als Heilmittel ist bereits durch die Au-
toren der Antike, Hippocrates und Plinius, bezeugt.

Arsen-Verbindungen

AsH; ist ein farbloses, nach Knoblauch riechendes, sehr giftiges Gas. Es verbrennt
mit fahler Flamme zu As,O; und H,O. In der Hitze zerfillt es in die Elemente.
Leitet man das entstehende Gasgemisch auf kalte Flachen, scheidet sich ein
schwarzer Belag von metallischem Arsen ab (Arsenspiegel, Marshsche Probe).

Herstellung: Durch Einwirkung von naszierendem Wasserstoff (z.B. aus Zink und
Salzsdure) auf 16sliche Arsenverbindungen.

Arsen-Sauerstoff-Verbindungen
Alle Oxide und Sauren sind feste weille Stoffe.

(As,03)., Arsentrioxid, Arsenik ist ein sehr giftiges, in Wasser sehr wenig 16sli-
ches weiles Pulver oder eine glasige Masse. Die kubische Modifikation ist aus
As,O¢-Molekiilen aufgebaut. Die monokline Modifikation ist hochmolekular und
besteht aus gewellten Schichten.

Herstellung: Durch Verbrennung von Arsen mit Sauerstoff.

Verwendung: Zur Schidlingsbekdmpfung, zum Konservieren von Tierpréparaten
und Hauten, zur Glasfabrikation usw.

As,05 bzw. As,0;, entsteht durch Erhitzen (Entwéssern) von H3AsO,, Arsen-
sdure, als weille glasige Masse.

H;As0;, Arsenige Siure ist im freien Zustand unbekannt. Thre wéssrige Losung
entsteht beim Losen von As,O; in Wasser. Sie ist eine schwache Sdure (pKg =
9,23) und wirkt je nach Reaktionspartner reduzierend oder oxidierend. Thre Salze
heiBlen Arsenite. Die Alkali- und Erdalkalisalze leiten sich von der Metaform ab:
KAsO,. Schwermetallsalze kennt man von der Orthoform: Ag;AsOs.

H;As0,, Arsensiure entsteht beim Erhitzen von Arsen oder As,Os; in konz.
HNO; in Form von zerflieBenden, weillen Kristallen. Gegeniiber geeigneten Re-
aktionspartnern kann sie als Oxidationsmittel wirken. Verwendung fanden sie und
ihre Salze, die Arsenate, als Schadlingsbekdmpfungsmittel.

Arsensdure ist eine dreiwertige mittelstarke Sdure. Dementsprechend gibt es drei
Typen von Salzen: z.B. KH,AsO,4, K,;HAsO,4, K3As0,.

Arsen-Halogen-Verbindungen

AsFj;, farblose Flissigkeit, z.B. aus As,O; mit HF.

AsCl;, farblose Fliissigkeit, aus den Elementen oder As,O; mit HCIL.
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Asl;, rote Kristalle.

AsFs, u.a. aus den Elementen als farbloses Gas.

Alle Arsenhalogenverbindungen sind Lewis-Séuren.

Arsen-Schwefel-Verbindungen

As,S; bzw. As,Ss kommt in der Natur als Auripigment vor. Es bildet sich beim
Einleiten von H,S in saure Losungen von As(III)-Substanzen. Es ist 16slich in
Na,S zu Na3;AsS;, Natrium-thioarsenit.

As,Sy, Realgar bildet sich beim Verschmelzen der Elemente im richtigen sto-
chiometrischen Verhéltnis. Seine Struktur dhnelt der des S4Ny, s. S. 153.

As,Ss bzw. As,S;, erhdlt man als gelben Niederschlag durch Einleiten von H,S in
saure Losungen von As(V)-Verbindungen. In Na,S z.B. ist es 16slich zu NazAsS,,
Natrium-thioarsenat.

Antimon (Sb)

Geschichte: Den Grauspieiglanz (Sb,S;) kannte man schon im Altertum; man
benutzte ihn zum Schwarzfarben der Augenbrauen und Wimpern.

Bei den Romern hief er stibium. Spater kam der Name antimonium.

Im 15. Jd. Beschreibt der Benediktinermonch Basilius Valentinus die Herstellung
des metallischen Antimons, die schon damals iibliche Verwendung seiner Legie-
rungen, z.B. der Bleilegierungen zum Gieflen von Lettern fiir den Buchdruck.
Atimonpréparate als Heilmittel waren sehr beliebt.

So war es auch iiblich Wein in Bechern aus Antimon einige Zeit stehen zu lassen
und dann als Brechmittel zu verabreichen.

Vorkommen: vor allem als Sb,S; (GrauspieBglanz), in geringen Mengen gediegen
und als Sb,0; (WeiBspieliglanz).

Herstellung:
(1.) Durch Rost-Reduktionsarbeit:

szSg, +5 Oz e Sb204 (Tetroxid) +3 SOZ
Das Oxid wird mit Kohlenstoff reduziert.

(2.) Niederschlagsarbeit: Durch Verschmelzen mit Eisen wird Antimon in den
metallischen Zustand tibergefiihrt:

Sb,S; +3 Fe —— 3 FeS +2 Sb
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Eigenschaften: Von Antimon kennt man mehrere monotrope Modifikationen. Das
»graue“, metallische Antimon ist ein grauweil3es, glanzendes, sprodes Metall. Es
kristallisiert in einem Schichtengitter, vgl. As, und ist ein guter elektrischer Leiter.
»Schwarzes“, nichtmetallisches Antimon entsteht durch Aufdampfen von Anti-
mon auf kalte Flachen.

Antimon verbrennt beim Erhitzen an der Luft zu Sb,0O;. Mit Cl, reagiert es unter
Aufglithen zu SbCl; und SbCls.

Verwendung findet es als Legierungsbestandteil: mit Blei als Letternmetall, Hart-
blei, Lagermetalle. Mit Zinn als Britanniametall, Lagermetalle usw.

Antimon-Verbindungen

SbH;, Antimonwasserstoff, Monostiban ist ein farbloses, giftiges Gas. Die Her-
stellung und Eigenschaften der endothermen Verbindung sind denen des AsHj
dhnlich.

SbCl;, Antimontrichlorid ist eine weille, kristallinische Masse (Antimonbutter).
Sie ldsst sich sublimieren und aus Losemitteln schon kristallin erhalten. Mit Was-
ser bilden sich basische Chloride (Oxidchloride), z.B. SbOCI.

SbCl;, Antimonpentachlorid entsteht aus SbCl; durch Oxidation mit Chlor. Es ist
eine gelbe, stark hydrolyseempfindliche Flissigkeit (Schmp. 3,8 °C). In allen drei
Aggregatzustdnden ist die Molekiilstruktur eine trigonale Bipyramide. Es ist eine
starke Lewis-Séure und bildet zahlreiche Komplexe mit der Koordinationszahl 6,
z.B. [SbClg] . SbCls findet als Chlorierungsmittel in der organischen Chemie Ver-
wendung.

Antimonoxide sind Séure- und Basen-Anhydride, denn sie bilden sowohl mit
starken Sduren als auch mit starken Basen Salze, die Antimonite und die Antimo-
nate. Alle Oxide und Sauren sind feste, weille Substanzen.

(58h,0;). entsteht beim Verbrennen von Antimon mit Sauerstoff als weilles Pulver.
Im Dampf und in der kubischen Modifikation liegen Sb,O¢-Molekiile vor, welche
wie P4,O¢ gebaut sind. Die rhombische Modifikation besteht aus hochpolymeren
Bandmolekiilen. Der Umwandlungspunkt liegt bei 570 °C.

Sb,05 16st sich in konz. H,SO, oder konz. HNOj; unter Bildung von Sby(SO4);
bzw. Sb(NO;);. In Laugen entstehen Salze der Antimonigen Sdure, HSbO, bzw.
HSb(OH), (Meta- und Orthoform).

8b,0; ist das Anhydrid der ,,Antimonsaure* Sb,Os - aq
2 SbCls + x HO —— Sb,0s - aq + 10 HCl

Es ist ein gelbliches Pulver.
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Sb0O;, Antimondioxid, bzw. Sh,0, Antimontetroxid, bildet sich aus Sb,O; oder
Sb,0s beim Erhitzen auf Temperaturen iiber 800 °C als ein weilles, wasserunlos-
liches Pulver. Es ist ein Antimon(III,V)-oxid Sb(III)[Sb(V)Oy4].

H[Sb(OH)4], Antimon(V)-Siure, ist eine mittelstarke, oxidierend wirkende
Saure. Ein Beispiel fiir ihre Salze ist K[Sb(OH)s] (Kaliumhexahydroxoantimo-
nat(V)).

Sb,S; bzw. Sbh,S5 entstehen als orangerote Niederschlige beim Einleiten von H,S
in saure Losungen von Sb(II)- bzw. Sb(V)-Substanzen. Sie bilden sich auch beim
Zusammenschmelzen der Elemente. Eine graue Modifikation von Sb,S; (Grau-
spiefiglanz) erhdlt man beim Erhitzen der orangeroten Modifikation unter Luftab-
schluss (Bandstruktur). Beide Sulfide 16sen sich in S* -haltiger Losung als Thio-
antimonit SbS33’ bzw. Thioantimonat SbS43’

Bismut (Bi) (frither Wismut)

Geschichte: Bismut wird als ein dem Zinn dhnliches Metall zuerst von Basilius
Valetinus im 15 Jd. Erwidhnt. Genauer charakterisiert als ,,besonderes Element von
metallischem Charakter* wurde es durch Johann Heinrich Pott und Torbern Olof
Bergmann. Schon im 16. Jd. Fand Bi,0; (Bismutoxid) als Farbe und als basisches
Bismutnitrat als Schminke Verwendung (,,Spanischwei3). Die Herkunft des
Namens ist nicht eindeutig belegt.

Vorkommen: meist gediegen, als Bi,S; (Bismutglanz) und Bi,0;5 (Bismutocker).
Herstellung: Rosten von Bi,S;:

Bi,S; + /2 0, —— Bi,0; +3 SO,
und anschlieBender Reduktion von Bi,0s:

2Bi,0;+3C ——> 4Bi+3CO,

FEigenschaften: glianzendes, sprodes, rotlich-weiles Metall. Es dehnt sich beim
Erkalten aus! Bi ist 16slich in HNO; und verbrennt an der Luft zu Bi,O;. Bismut
kristallisiert in einem Schichtengitter, s. As.

Bismut steht in der Spannungsreihe rechts vom Wasserstoff und gehort somit zu
den ,,edleren” Elementen. Es kann deshalb nur von oxidierenden Sduren geldst
werden.

Annmerkung: Das Bismutatom ist das schwerste und grofite Atom das gerade noch stabil
d.h. nicht radioaktiv ist.

Verwendung: als Legierungsbestandteil: Woodsches Metall enthélt Bi, Cd, Sn,
Pb und schmilzt bei 62 °C Rose’s Metall besteht aus Bi, Sn, Pb (Schmp. 94 °C).
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Diese Legierungen finden z.B. bei Sprinkleranlagen Verwendung. Fiir die niedri-
gen Schmelzpunkte ist Bismut verantwortlich.

Bismut-Verbindungen

Beachte: Alle Bismutsalze werden durch Wasser hydrolytisch gespalten, wobei basische
Salze entstehen.

BiCl; bildet sich als weille Kristallmasse aus Bi und Cl,. Mit Wasser entsteht
BiOCL

Bi,0; entsteht als gelbes Pulver durch Rosten von Bi,S; oder beim Verbrennen
von Bi an der Luft. Es ist 1oslich in Sduren und unldslich in Laugen. Es ist ein
ausgesprochen basisches Oxid.

Bi(NO;); bildet sich beim Auflésen von Bi in HNO;. Beim Versetzen mit Wasser
bildet sich basisches Bismutnitrat:

Bi(NO3); + 2 H,O0 —— Bi(OH),NO; + 2 HNO;
BiF;, weilles wasserunlosliches Pulver.
BiBr;, gelbe Kristalle.
Bil; bildet schwarze bis braune gldnzende Kristallblattchen.

Diese Substanzen entstehen u.a. beim Aufloésen von Bi,O; in den betreffenden
Halogenwasserstoffsduren.

Bi(V)-Verbindungen erhilt man aus Bi(Ill)-Verbindungen durch Oxidation mit
starken Oxidationsmitteln bei Anwesenheit von Alkalilaugen in Form von ,,Bis-
mutaten® wie KBiOj3, den Salzen einer nicht bekannten Saure.

Bismut(V)-Verbindungen sind starke Oxidationsmittel.

Verwendung: Bismutverbindungen wirken ortlich entziindungshemmend und anti-
septisch, sie finden daher medizinische Anwendung.
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Ausnahmen von der Doppelbindungsregel

Die Elemente der V. Hauptgruppe liefern einige schone Beispiele fiir Ausnahmen
von der Doppelbindungsregel. Die erste stabile Verbindung mit Phosphor-Koh-
lenstoff-p,-py-Bindungen wurde 1964 hergestellt:

X X R: X =S ,NR,
>TR?< y- Y =BF .ClO,
AN R, = CH, , C,H,
R,=H,Br,CH,u.a.
R, R,

Phosphabenzol und Arsabenzol sind farblose, sehr reaktive Substanzen. Das
Bismutabenzol ist nur in Losung stabil.

A A A
= =z =
P As Bi

Phosphabenzol Arsabenzol Bismutabenzol

Bekannt sind auch Verbindungen mit S=C-(3p-2p)z-, Te=C-(5p-2p)x-,
Sb=C-(5p-2p)y oder Bi=C-(6p-2p)r-Bindungen.

Im Tetramesityldisilen ist die -Si=Si- (3p-3p)z-Bindung durch die sperrigen
Mes-Reste ,.einbetoniert”. Dies gilt auch fiir die nachfolgende Phosphor- und die
analoge Arsen-Verbindung:

Mes ~ _Mes
Sl Sl (Mes = Mesityl = Me,CH,)
Mes
P= |:>i ; (‘I‘ = tertiarbutyl)
(transfiguriert)

Eine C—P-Dreifachbindung liegt z.B. vor in (CH;);Si—C=P|.



VI. Hauptgruppe
Chalkogene (O, S, Se, Te, Po)

Die Elemente der VI. Hauptgruppe heiflen Chalkogene (Erzbildner). Sie haben
alle in ihrer Valenzschale die Elektronenkonfiguration s’p*. Aus Tabelle 13 geht
hervor, dass der Atomradius vom Sauerstoff zum Schwefel sprunghaft ansteigt,
wihrend die Unterschiede zwischen den nachfolgenden Elementen geringer sind.
Sauerstoff ist nach Fluor das elektronegativste Element. In seinen Verbindungen
hat Sauerstoff mit zwei Ausnahmen die Oxidationszahl —2. Ausnahmen: Positive
Oxidationszahlen hat Sauerstoff in den Sauerstoff-Fluoriden und im O," (Dioxi-
genyl-Kation) im O,[PtF¢]; in Peroxiden wie H,O, hat Sauerstoff die Oxidations-
zahl —1. Fiir Sauerstoff gilt die Oktettregel streng. Die anderen Chalkogene
kommen in den Oxidationsstufen —2 bis +6 vor. Bei ihnen wird die Beteiligung
von d-Orbitalen bei der Bindungsbildung diskutiert.

Der Metallcharakter nimmt — wie in allen vorangehenden Gruppen — von oben
nach unten in der Gruppe zu. Sauerstoff und Schwefel sind typische Nichtmetalle.
Von Se und Te kennt man nichtmetallische und metallische Modifikationen. Po-
lonium ist ein Metall. Es ist ein radioaktives Zerfallsprodukt der Uran- und Pro-
tactinium-Zerfallsreihe. Im Kernreaktor entsteht es aus Bismut:

2091: 4 1 Y 2101 210
Bl T n —— “»xBi —— g, Po +f3

Sauerstoff (O)

Geschichte: Carl Wilhelm Scheele hat 1777 in seiner ,,Abhandlung von der Luft
und dem Feuer,, klar ausgesprochen, dass die Luft aus zwei Bestandteilen zusam-
mengesetzt sein miisse, von denen nur der eine die Verbrennung und Atmung
unterhalten kann. Reinen Sauerstoff erhielt er erstmalig durch starkes Erhitzen
von Salpeter, spater durch Behandeln von Braunstein mit konz. Schwefelsédure.
Unabhingig davon gelang Joseph Priestley die Herstellung von Sauerstoff durch
Erhitzen von Quecksilberoxid (HgO) und von Mennige (Pb;O,). Der Name Sau-
erstoff = Oxygenium (Oxygeéne) stammt von Antoine Lavoisier, der den Sauer-
stoff fiir einen wesentlichen Bestandteil von Sduren hielt.

Vorkommen: Sauerstoff ist mit ca. 50 % das haufigste Element der Erdrinde. Die
Luft besteht zu 20,9 Volumenanteilen (%) aus Sauerstoff. Gebunden kommt Sau-
erstoff vor z.B. im Wasser und fast allen mineralischen und organischen Stoffen.
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Gewinnung:

(1.) Technisch durch fraktionierte Destillation von fliissiger Luft (Linde-Ver-
fahren). Da Sauerstoff mit —183 °C einen hoheren Siedepunkt hat als Stickstoff
mit —196 °C, bleibt nach dem Abdampfen des Stickstoffs Sauerstoff als blassblaue
Fliissigkeit zurtick.

(2.) Durch Elektrolyse von angesduertem (leitend gemachtem) Wasser.

(3.) Durch Erhitzen von Bariumperoxid BaO, auf ca. 800 °C.

Eigenschaften und Verwendung: Von dem Element Sauerstoff gibt es zwei Modi-
fikationen: den molekularen Sauerstoff O, und das Ozon Os.

0,, Sauerstoff ist ein farbloses, geruchloses und geschmackloses Gas, das in
Wasser wenig 16slich ist. Mit Ausnahme der leichten Edelgase verbindet sich Sau-
erstoff mit allen Elementen, meist in direkter Reaktion. Sauerstoff ist fiir das Le-
ben unentbehrlich. Die Atmung ist ein von biologischen Katalysatoren gesteuerter
,»Verbrennungs“-prozess. Mit dem Sauerstoff der Luft bilden sich unter Energie-
gewinn aus Nahrungsmitteln und Reservestoffen wie Fette und Kohlenhydrate
letztendlich CO, und H,O.

C+0, — CO, AH = —395kJ - mol !

Fiir die Technik ist er ein wichtiges Oxidationsmittel und findet Verwendung z.B.
bei der Oxidation von Sulfiden (,,R0sten), bei der Stahlerzeugung, zum Schwei-
Ben (Acetylen (Ethin) + Sauerstoff, Wasserstoff + Sauerstoff), der Herstellung
von Salpetersdure, der Herstellung von Schwefelsdure usw.

Eine volkswirtschaftlich negative Reaktion ist die Rostbildung FeO(OH), s. S. 246.

Reiner Sauerstoff ist in fliissiger Form in blauen Stahlflaschen (,,Bomben®) mit
150 bar im Handel.

Das O,-Molekiil ist ein Diradikal, denn es enthilt zwei ungepaarte Elektronen.
Diese Elektronen sind auch der Grund fiir die blaue Farbe von fliissigem Sauer-
stoff und den Paramagnetismus. Die Elektronenstruktur des Sauerstoffmolekiils
lasst sich mit der MO-Theorie plausibel machen: Abb. 39 zeigt das MO-Dia-
gramm des Sauerstoffmolekiils. Hierbei gibt es keine Wechselwirkung zwischen
den 2s- und 2p-AO, weil der Energieunterschied — im Gegensatz zum N, — zu
grof ist, s. S. 107.

Man sieht: Die beiden ungepaarten Elektronen befinden sich in den beiden entar-
teten antibindenden MO (= ,, Triplett-Sauerstoff*, abgekiirzt: *0,). Durch spez.
Aktivatoren wie z.B. Enzymkomplexe mit bestimmten Metallatomen (Cytochrom,
Hamoglobin) oder bei Anregung durch Licht entsteht der aggressive diamagne-
tische ,,Singulett-Sauerstoff*, abgekiirzt: 'O, (Lebensdauer ca. 10 s).

Ein zweiter ,,Singulett-Sauerstoff* mit jeweils einem Elektron mit antiparallelem
Spin in beiden entarteten Orbitalen hat eine Lebensdauer von nur 10 s.
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Abb. 39. MO-Energiediagramm fiir O, (s. hierzu S. 107). ((5:’)2((55”‘)2((th)Z(Tcy,zb)“(rc>,>“)l
(m,*)". Fiir F, ergibt sich ein analoges MO-Diagramm

Im 'O, sind beide Valenzelektronen in einem der beiden n*-MO gepaart.

Eine einfache priparative Methode fiir 'O, bietet die Reaktion von H,0, und Hy-
pochloriger Sdure HOCL.

Atomarer Sauerstoff ist sehr reaktionsfahig. Wird O nicht sofort bei einer chem.
Reaktion verbraucht entsteht O,. Aus O, bildet sich unter der Einwirkung elektri-
scher Entladungen und durch Bestrahlen mit UV-Licht O; (Ozon).

03, Ozon bildet sich in der Atmosphére z.B. bei der Entladung von Blitzen und
durch Einwirkung von UV-Strahlen auf O,-Molekiile. Die technische Herstellung
erfolgt in Ozonisatoren aus O, durch stille elektrische Entladungen.

1% 0y —> O4 AH = 143 kJ - mol™

Eigenschaften und Verwendung: Ozon ist energiereicher als O, und im fliissigen
Zustand ebenfalls blau. Es zerfillt leicht in molekularen und atomaren Sauerstoft:

03——>02+O

Ozon ist ein starkes Oxidationsmittel. Es zerstort Farbstoffe (Bleichwirkung) und
dient zur Abtétung von Mikroorganismen ( Eoo2 /0, =1,9 V).
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In der Erdatmosphére dient es als Lichtfilter, weil es langwellige UV-Strahlung
(<310 nm) absorbiert. Der lebenswichtige Ozongiirtel in der Stratosphére wird
durch Treibgase wie z.B. Fluorkohlenwasserstoffe in einer Kettenreaktion ange-
griffen. Hierdurch wird seine Schutzfunktion vermindert.

_ Oy < oL <> OIS 0
yd Q§ 4} ~ Vel ~ Vel ~
Qr270 ORI O NS

116°

O-O-Abstand = 128 pm

Sauerstoff-Verbindungen

Die Verbindungen von Sauerstoff mit anderen Elementen werden, soweit sie
wichtig sind, bei den entsprechenden Elementen besprochen. Hier folgen nur ei-
nige spezielle Substanzen.

H,0, Wasser nimmt in der Chemie einen zentralen Platz ein.

Im Wassermolekiil sind beide O—H-Bindungen polarisiert. Das Sauerstoffatom
besitzt eine negative und die Wasserstoffatome eine positive Teilladung (Parti-
alladung). Das Wassermolekiil hat beim Sauerstoff einen negativen Pol und auf
der Seite der Wasserstoffatome einen positiven Pol.

Am Beispiel des H,O-Molekiils wird auch deutlich, welche Bedeutung die rdum-
liche Anordnung der Bindungen fiir die GroBe des Dipolmoments besitzt
(Abb. 40). Ein linear gebautes H,O-Molekiil hitte kein Dipolmoment, weil die
Ladungsschwerpunkte zusammenfallen.

Wasser ist als sehr schwacher amphoterer Elektrolyt in ganz geringem Maf3e dis-
soziiert:

H,0 = H' +O0H"

H'-Tonen sind wegen ihrer im Verhiltnis zur GroBe hohen Ladung nicht existenz-
fihig. Sie liegen solvatisiert vor: H' - x H,O0 = H;0", Hs0,", H,05", HyO4" =
H;O" -3 H,0 etc. Zur Vereinfachung schreibt man nur das erste Ion H;O"
(= Hydronium-Ion).

d—
4+ und &— geben die

Ladungsschwerpunkte an 104° 20"
[ R @---on. H |+

Abb. 40. Wasser als Beispiel eines elektrischen Dipols
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Man formuliert die Dissoziation von Wasser meist als Autoprotolyse (Wasser
reagiert mit sich selbst):

H,0 +H,0 = H;0"+OH" (Autoprotolyse des Wassers)
Das Massenwirkungsgesetz ergibt fiir diese Reaktion:

¢(H;0")-¢c(OH™) <
¢ (H,0) -

oder  ¢(H;0") - ¢(OH) = K- c*(H,0) = Ky
K ist die Protolysekonstante des Wassers. Ihr Zahlenwert ist:
K(293 K) = 3,26 : 10718

Da die Eigendissoziation des Wassers aullerordentlich gering ist, kann die Kon-
zentration des undissoziierten Wassers ¢(H,0O) als nahezu konstant angenommen
und gleichgesetzt werden der Ausgangskonzentration ¢(H,0) = 55,4 mol - L™ (bei
20°C). (1 Liter H,O wiegt bei 20°C 998,203 g; dividiert man durch
18,01 g - mol ', ergeben sich fiir ¢c(H,0) = 55,4 mol - L")

Mit diesem Zahlenwert fiir c(H,O) erhélt man:
3,26 - 107" 554> mol* - L™
= 110 mol*- L2 = Ky

¢(H;0") - ¢(OH)

Die Konstante Ky heiflt das lonenprodukt des Wassers.

Fiir ¢(H;0") und ¢(OH") gilt:

¢(H;0") = ¢(OH) = V10 “mol*-L? = 10" mol - L'

Anmerkungen: Der Zahlenwert von Ky, ist abhéngig von der Temperatur. Fiir genaue
Rechnungen muss man statt der Konzentrationen die Aktivitdten verwenden.

Reines Wasser reagiert neutral, d.h. weder sauer noch basisch.

Weitere physikalische und chemische Eigenschaften werden in Bd. I ausfiihrlich
besprochen. So z.B. Wasserstoftbriickenbindungen und im Zusammenhang damit
Schmelz- und Siedepunkt, Dielektrizitdtskonstante, das Zustandsdiagramm und
das Losungsvermogen. Die Wasserhdrte wird auf S. 60 behandelt.

Natiirliches Wasser ist nicht rein. Es enthilt geloste Salze und kann mit Hilfe
von lonenaustauschern oder durch Destillieren in Quarzgefdlen von seinen
Verunreinigungen befreit werden (Entmineralisieren).

Meerwasser enthdlt viele geldste Salze so z.B. 3 % NaCl und 0,3 % andere. Mine-
ralwdsser haben in Abhéngigkeit von der geologischen Herkunft ganz unter-
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schiedliche geloste Substanzen. So z.B. Bitterwdsser: MgSO,, Schwefelwésser
(H»S) haltig, Sduerlinge: CO, haltig, Eisenwdsser, lodwdsser usw.

Reines Wasser ist farb- und geruchlos, Schmp. 0 °C, Sdp. 100 °C, und hat bei
4 °C seine groBte Dichte. Beim Ubergang in den festen Zustand (Eis) erfolgt eine
Volumenzunahme von 10 %. Eis ist leichter (weniger dicht) als fliissiges Wasser!
Bei hoheren Temperaturen wirkt Wasser oxidierend: Wasserdampf besitzt erheb-
liche Korrosionswirkung.

Wasser ist die Grundvoraussetzung fiir Leben, wie wir es kennen. Anschaulich
machen dies auch die Bemiihungen bei der Suche nach Wasser auf dem Mars.

H,0,, Wasserstoffperoxid (Abb. 41) entsteht durch Oxidation von Wasserstoff
und Wasser oder durch Reduktion von Sauerstoff.

Herstellung:

(1.) Uber Anthrachinonderivate und Aceton/Isopropanol im Kreisprozess:

OH
CZHS
‘O e (T T
—=>

2 - Ethyl - Anthrachinon 2 - Ethyl - Anthrahydrochinon
(CH3),cO —2P4 5 (CH;),CHOH —22— (CH3),CO + H,0,

(2.) Durch anodische Oxidation von z.B. 50 %iger H,SO,. Es bildet sich Peroxo-
dischwefelsdure H,S,0g. Thre Hydrolyse liefert H,O,.

(3.) Zersetzung von BaOy:

Ba02 + HzSO4 —_—> BaSO4 + H202

94,8°

11,50 M
148pm g
& H

Abb. 41. Struktur von H,0O,
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Durch Entfernen von Wasser unter sehr schonenden Bedingungen erhélt man kon-
zentrierte Losungen von H,O, oder auch wasserfreies H,O,. 30 %iges H,O, ist als
,Perhydrol* im Handel.

-1 -l
Peroxide und Peroxo-Verbindungen enthalten die Gruppierung—O—-0— .

Eigenschaften: Wasserfrei ist H,O, eine klare, viskose, in dicken Schichten blaue
Flissigkeit, die sich bisweilen explosionsartig in H,O und O, zersetzt. Durch
Metalloxide wie MnO, wird der Zerfall katalysiert. H,O, wirkt im Allgemeinen
oxidierend, ist aber gegeniiber stirkeren Oxidationsmitteln wie KMnO, ein Re-
duktionsmittel.

H,0,+2H,0 = 0,+2H;0"+2¢ E’ = 0,682 (in saurer Losung)
H,0, ist eine schwache Saure, pKg = 11,62. Mit einigen Metallen bildet sie Per-
oxide, z.B. Na,O,, BaO,.
Diese ,,echten* Peroxide enthalten die Peroxo-Gruppierung —§— §—

Verwendung findet H,O, als Oxidationsmittel, zum Bleichen, als Desinfektions-
mittel usw.

Verwendung finden auch Additionsverbindungen in trockener und haltbarer Form
wie ,,Perborat® NaBO, - H,O, - 3 H,O; Harnstoff + H,0, = Ortizon® und
Perhydrid® u.a.

Alkali- und Erdalkaliperoxide sind ionisch gebaute Peroxide. Sie enthalten O, -
Ionen im Gitter.

Nachweis: H,O, oxidiert Salze der Chromsdure zu Peroxo-Verbindungen. Mit
Ether kann man blaues CrOs ausschiitteln.

Oxide

Die Oxide zahlreicher Elemente werden bei den entsprechenden Elementen be-
sprochen. Hier sollen nur einige allgemeine Betrachtungen angestellt werden.

Salzartig gebaute Oxide bilden sich mit den Elementen der I. und II. Haupt-
gruppe. In den Tonengittern existieren O* -Ionen. Diese Oxide heifien auch basi-
sche Oxide und Basenanhydride, weil sie bei der Reaktion mit Wasser Hydroxyl-
Ionen bilden:

0* +H,0 —— 2 OH"

Alkalioxide 16sen sich in Wasser. Die anderen salzartigen Oxide 16sen sich nur in
Sauren.

Man kennt auch amphotere Oxide wie ZnO und Al,O;. Sie 16sen sich sowohl in
Sauren als auch in Laugen.
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Oxide mit iiberwiegend kovalenten Bindungsanteilen sind die Oxide der Nicht-
metalle und mancher Schwermetalle, z.B. CrO;. Mit Wasser bilden sie Sauer-
stoffsduren. Es sind daher saure Oxide und Siureanhydride.

Schwefel (S)

Geschichte: Schwefel (lat. sulphur) war schon in sehr alter Zeit bekannt. Homer
erwéhnte die Benutzung brennenden Schwefels zur Desinfektion.

Pedanios Dioscurides (1.Jd.) berichtet iiber die Verwendung in der Heilkunde.
Basilius Valentinus beschreibt die Herstellung von Schwefelsdure durch Erhitzen
von Eisenvitriol (FeSO, - 7 H,O) im 15 Jd. FabrikméaBig hergestellt wurde Schwe-
felsdure Mitte des 18. Jd.s zuerst in England.

Vorkommen: frei (gediegen) z.B. in Sizilien und Kalifornien; gebunden als
Metallsulfid: Schwefelkies FeS,, Zinkblende ZnS, Bleiglanz PbS, Gips
CaS0O, - 2 H,0, als Zersetzungsprodukt in der Kohle und im Eiwei3. Im Erdgas
als H,S und in Vulkangasen als SO,.

Gewinnung: Durch Ausschmelzen aus vulkanischem Gestein; aus unterirdischen
Lagerstatten mit iiberhitztem Wasserdampf und Hochdriicken des fliissigen
Schwefels mit Druckluft (Frasch-Verfahren); durch Verbrennen von H,S bei be-
schrinkter Luftzufuhr mit Bauxit als Katalysator (Claus-Prozess):

H,S+% 0, — S+ H,0

durch eine Symproportionierungsreaktion aus H,S und SO,:
2H,S+S0O, — 2H,0+38S

Schwefel fillt auch als Nebenprodukt beim Entschwefeln von Kohle an.

Eigenschafien: Schwefel kommt in vielen Modifikationen vor. Die Schwefel-
atome lagern sich zu Ketten oder Ringen zusammen. Die Atombindungen ent-
stehen vornehmlich durch Uberlappung von p-Orbitalen. Dies fiihrt zur Ausbil-
dung von Zickzack-Ketten. Unter normalen Bedingungen bestdndig ist nur der
achtgliedrige, kronenformige cyclo-Octaschwefel Sy (Abb. 42). Er ist wasserun-
16slich, jedoch 16slich in Schwefelkohlenstoff CS, und bei Raumtemperatur
»schwefelgelb®. Dieser rhombische orSchwefel wandelt sich bei 95,6 °C reversi-
bel in den ebenfalls achtgliedrigen monoklinen [-Schwefel um. Solche Modi-
fikationen heiflen enantiotrop (wechselseitig umwandelbar).

Bei etwa 119 °C geht der feste Schwefel in eine hellgelbe, diinnfliissige Schmelze
iiber. Die Schmelze erstarrt erst bei 114—115 °C. Ursache fiir diese Erscheinung
ist die teilweise Zersetzung der Achtringe beim Schmelzen. Die Zersetzungspro-
dukte (Ringe, Ketten) verursachen die Depression.
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Abb. 42. Achtgliedriger Ring aus Abb. 43. Zweidimensionale Darstellung mit den

S-Atomen freien Elektronenpaaren an den Schwefelatomen.
Diese sind dafiir verantwortlich, dass die Schwefel-
ketten nicht eben sind. Es entsteht ein Diederwin-
kel zwischen jeweils drei von vier S-Atomen eines
Kettenabschnitts

Bei ca. 160 °C wird fliissiger Schwefel schlagartig viskos. Man nimmt an, dass in
diesem Produkt riesige Makromolekiile (Ketten und Ringe) vorliegen. Die Vis-
kositdt nimmt bei weiterem Erhitzen wieder ab; am Siedepunkt von 444,6 °C liegt
wieder eine diinnfliissige Schmelze vor.

Schwefeldampf enthédlt — in Abhéngigkeit von Temperatur und Druck — alle
denkbaren Bruchstiicke von Sg. Blaues S, ist ein Diradikal.

Ss, cyclo-Hexaschwefel entsteht beim Ansduern wéssriger Thiosulfat-Losungen.
Die orangeroten Kristalle zersetzen sich ab 50° C. S liegt in der Sesselform vor
und besitzt eine hohe Ringspannung.

Weitere Modifikationen enthalten S;-, So-, S1¢-, S11-, S12-, Sig oder S,o-Ringe.

Se, S12 und S5 entstehen aus Polysulfanen, H,S,, und Chlorsulfanen, CL,S,, unter
HCIl-Abspaltung. S;, (Schmp. 148 °C) und S5 (Schmp. 126 °C) sind hellgelbe
kristalline Substanzen.

Modifikationen mit ungeradzahligen Schwefelringen (S;, So, S1;) erhédlt man auf
folgende Weise:

(CsHs),TiSs + S,Cl, —HE 5 (C5H;),TiCl, + S,
( (CsHs),TiCl, + Na,Ss —— (CsHs),TiSs )

Den sog. plastischen Schwefel erhélt man durch schnelles Abkiihlen (Abschre-
cken) der Schmelze. Giefit man die Schmelze in einem diinnen Strahl in Eiswas-
ser, bilden sich lange Fasern. Diese lassen sich unter Wasser strecken und zeigen
einen helixformigen Aufbau. Dieser sog. catena-Schwefel ist unloslich in CS,. Er
wandelt sich langsam in a-Schwefel um.

Verwendung findet Schwefel z.B. zum Vulkanisieren von Kautschuk, zur Herstel-
lung von Ziindhélzern, SchieBpulver, zur Herstellung von Schwefelséure, bei der
Schidlingsbekdampfung (Pilzbefall).
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Schwefel-Verbindungen

Schwefel ist sehr reaktionsfreudig. Bei hoheren Temperaturen geht er mit den
meisten Elementen Verbindungen ein.

Verbindungen von Schwefel mit Metallen und auch einigen Nichtmetallen heif3en
Sulfide, z.B. Na,S Natriumsulfid, PbS Bleisulfid, P4S; Phosphortrisulfid. Natiir-
lich vorkommende Sulfide nennt man entsprechend ihrem Aussehen Kiese,
Glanze oder Blenden.

H,S, Schwefelwasserstoff ist im Erdgas und in vulkanischen Gasen enthalten und
entsteht beim Faulen von Eiweill z.B. in Darmgasen. Herstellung: Durch Erhitzen
von Schwefel mit Wasserstoff und durch Einwirkung von Sduren auf bestimmte
Sulfide, z.B.

FeS + H,SO, —— FeSO, + H,S

Eigenschafien: farbloses, wasserlosliches Gas; stinkt nach faulen Eiern. Es ver-
brennt an der Luft zu SO, und H,O. Bei Sauerstoffmangel entsteht Schwefel.

H,S ist ein starkes Reduktionsmittel und eine schwache zweiwertige Saure. Sie
bildet demzufolge zwei Reihen von Salzen: normale Sulfide wie z.B. Na,S, Na-
triumsulfid, und Hydrogensulfide wie NaHS. Schwermetallsulfide haben meist
charakteristische Farben und oft auch sehr kleine Loslichkeitsprodukte, z.B.
c(Hg™") - ¢(S*) = 10> mol* - L 2. H,S wird daher in der analytischen Chemie als
Gruppenreagens verwendet.

Beachte: ca. 0,1 % H,S in der Atemluft sind bereits todlich.

H,S,, Polysulfane entstehen z.B. beim Eintragen von Alkalipolysulfiden (aus
Alkalisulfid + Sg) in kalte iiberschiissige konz. Salzsédure. Sie sind extrem emp-
findlich gegeniiber OH -Ionen.

Schwefel-Halogen-Verbindungen
Schwefelfluoride: (SF,), SoF,, SF4, S;F 1o, SF.
S,F,, Difluordisulfan ist ein farbloses Gas. Es gibt zwei Strukturisomere:

AgF/125 °C

Sg FSSF

S,Cl, +2 KSO,F oder 2 KF —2"C 5 SSF,

F-S—S—F setzt sich bei —50 °C und Anwesenheit von NaF mit S=SF, ins Gleich-
gewicht. Oberhalb 0 °C liegt nur SSF, vor.

F F -
, F

- +
§=8 <
F F~ .

+ W1
I
1]
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VAR
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nenpaar Abb. 44. Molekiilstruktur von SF,

SF, ist ein spezifisches Fluorierungsmittel fiir Carbonylgruppen. Es bildet sich
z.B. nach folgender Gleichung:

CH;CN/75 °C

SC12 + Clz + 4 NaF SF4 + 4 NaCl

Die Molekiilstruktur des SF, (Abb. 44) lasst sich von der trigonalen Bipyramide
ableiten. Eine der drei d4quatorialen Positionen wird dabei von einem freien Elek-
tronenpaar des Schwefels besetzt.

Da dieses nur unter dem Einfluss des Schwefelkernes steht, ist es verhdltnisméafig
diffus und beansprucht einen grofleren Raum als ein bindendes Elektronenpaar.
SF, ist oberhalb —98 °C ein Beispiel fiir stereochemische Flexibilitit (s. Pseudoro-
tation!).

SF;s entsteht z.B. beim Verbrennen von Schwefel in Fluoratmosphére. Das farb-
und geruchlose Gas ist sehr stabil, weil das S-Atom von den F-Atomen ,,umhiillt*
ist. Es findet als Isoliergas Verwendung.

S,F; bildet sich als Nebenprodukt bei der Reaktion von Schwefel mit Fluor oder
durch photochemische Reaktion aus SF;5Cl:

2 SF5C1 + H2 e SzF]() +2 HCI

Es ist sehr giftig (Sdp. +29 °C) und reaktionsfahiger als SFs, weil es leicht SFs-
Radikale bildet. Struktur: FsS—SFs.

SF;Cl entsteht als farbloses Gas aus SF, mit Cl, und CsF bei ca. 150°C. Es ist ein
starkes Oxidationsmittel.

Schwefelchloride und Schwefelbromide

S,Cl, (Abb. 45) bildet sich aus Cl, und geschmolzenem Schwefel Es dient als
Losemittel fiir Schwefel beim Vulkanisieren von Kautschuk. Es ist eine gelbe
Fliissigkeit (Sdp. 139 °C) und stark hydrolyseempfindlich.
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Q0

Cl 103 ClI

Abb. 45. Molekiilstruktur von
SQC]Q und SC12 SoCl2 SCl»

SCI, (Abb. 45) ist eine dunkelrote Fliissigkeit, Sdp. 60 °C. Es bildet sich aus
S,Cl, durch Einleiten von Cl, bei 0 °C:

SzClg + C12 — 2 SC12
SCl, entsteht als blassgelbe, zersetzliche Fliissigkeit bei tiefer Temperatur:
SCl, + Cl, —— SCly Schmp. = -31°C

S,Br; entsteht aus S,Cl, mit Bromwasserstoff als tiefrote Fliissigkeit.

Schwefeloxidhalogenide SOX, (X =F, Cl, Br)

SOCl,, Thionylchlorid bildet sich durch Oxidation von SCl,, z.B. mit SO3. Es ist
eine farblose Fliissigkeit, Sdp. 76 °C. Mit H,O erfolgt Zersetzung in HCI und SO,.

Die analogen Brom- und Fluor-Verbindungen werden durch Halogenaustausch
erhalten.

SO,Cl,, Sulfurylchlorid bildet sich durch Addition von Cl, an SO, mit Aktiv-
kohle als Katalysator. Es ist eine farblose Fliissigkeit und dient in der organischen
Chemie zur Einfiihrung der SO,CI-Gruppe.

SOF,, Thionyltetrafluorid (Abb. 46) ist ein farbloses Gas. Es entsteht durch
Fluorierung von SOF,.

Abb. 46. Molekiilstruktur von SOF,



146 Hauptgruppenelemente

Schwefeloxide und Schwefelsiuren

S0,, Schwefeldioxid kommt in den Kratergasen von Vulkanen vor.
Herstellung.

(1.) Durch Verbrennen von Schwefel.

(2.) Durch Oxidieren (Rosten) von Metallsulfiden:
2 FeS, + 5%20, —— Fe,0;5 + 4 SO,

(3.) Durch Reduktion von konz. H,SO, mit Metallen, Kohlenstoff etc.:

Cu + 2 H,SO4; —— CuSO, + SO, + 2 H,O

(4.) Im Labor. Aus Salzen der schwefligen Sdure durch Ansduern mit starken
Sduren:

NaHSO3 + HzSO4 —%NaHSO4 +H20 + SOzT

|
Natriumhydrogensulfit

Eigenschafien: farbloses, hustenreizendes Gas, leichtldslich in Wasser. SO, wird
bei —10 °C fliissig. Fliissiges SO, ist ein gutes Losemittel fiir zahlreiche Substan-
zen. SO, ist das Anhydrid der Schwefligen Sdure H,SO;. Seine wéssrige Losung
reagiert daher sauer.

SOQ + Hzo——) HzSOg

SO, ist ein starkes Reduktionsmittel. Es reduziert z.B. organische Farbstoffe,
wirkt desinfizierend und wird daher zum Konservieren von Lebensmitteln und
zum Ausschwefeln von Holzfdssern verwendet. Benutzt wird es auch zur Unge-
ziefervertilgung.

Molekiilstruktur:
0., 0.0

H,S50;, Schweflige Siure entsteht beim Losen von Schwefeldioxid in Wasser.
SO, + H,0 = H,SO0;

Das Gleichgewicht liegt zu 5 % auf der rechten Seite.

Sie ldsst sich nicht in Substanz isolieren und ist eine zweiwertige Sdure (pKy; =
1,81 bei 18 °C). Thre Salze, die Sulfite, entstehen z.B. beim Einleiten von SO, in
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Laugen. Es gibt normale Sulfite, z.B. Na,SO;, und saure Sulfite, z.B. NaHSO;,
Natriumhydrogensulfit. Disulfite oder Pyrosulfite entstehen beim Isolieren der
Hydrogensulfite aus wissriger Losung oder durch Einleiten von SO, in Sulfit-
16sungen:

2 HSO; —— H,0 + S,0s>  oder SO;* + S0, — S,05%

Sie finden fiir die gleichen Zwecke Verwendung wie die Sulfite, z.B. zum Blei-
chen von Wolle und Papier und als Desinfektionsmittel.

S0;, Schwefeltrioxid gewinnt man technisch nach dem Kontaktverfahren (s.
unten). In der Gasphase existieren monomere SO;-Molekiile. Die Sauerstoffatome
umgeben das S-Atom in Form eines gleichseitigen Dreiecks. Festes SO; kommt in
drei Modifikationen vor: Die eisartige Modifikation (y-SO;) besteht aus sechs-
gliedrigen Ringen. Die beiden asbestartigen Modifikationen (0-SO;, B-SO3)
enthalten lange Ketten.

N /~\ N\ /\ /\
O Q- 0 0

N2t/ _\0\2"// 7 N2 7
|
101 101 101

trigonal - planar

NI ¢} o ¢}

25 Sy | Il |
o7 | | ~o ----S—0—S—0—S—0----

0 o Il Il Il

Ss” 0 o) o

2N
0] ]

gewellter Ring tetraedische Umgebung von S - Atomen

SO; reagiert mit Wasser in stark exothermer Reaktion zu Schwefelsdure, H,SO,.

HSO;Cl, Chlorsulfonsiiure ist ein Beispiel flir eine Halogenschwefelsdure. Sie
bildet sich aus SO; und HCI. Entsprechend werden ihre Salze aus SO; und Chlo-
riden erhalten. HSO;Cl ist eine farblose, bis 25 °C stabile Fliissigkeit. Sie zersetzt
sich heftig mit Wasser. Verwendung findet sie zur Einfithrung der Sulfonsdure-
gruppe —SO;H (Sulfonierungsmittel in der organischen Chemie).

Molekiilstruktur s. Tabelle 14.

H,S0,, Schwefelsiure

Herstellung: Durch Oxidation von SO, mit Luftsauerstoff in Gegenwart von Ka-
talysatoren entsteht Schwefeltrioxid SO;. Durch Anlagerung von Wasser bildet
sich daraus H,SO,. Friither stellte man SO; nach dem sog. Bleikammerverfahren
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her; hierbei dienten NO,/NO als Katalysator. Heute benutzt man das sog. Kontakt-
verfahren nach Knietsch.

Kontaktverfahren: SO, wird zusammen mit Luft bei ca. 400 °C iiber einen Vana-
diumoxid-Kontakt (V,05) geleitet:

SO, +% 0, = SO, AH = 99 kJ - mol™

Das gebildete SO; wird von konzentrierter H,SO, absorbiert. Es entsteht die rau-
chende Schwefelsdure (Oleum). Sie enthdlt Dischwefelsdure (= Pyroschwefel-
sdure) und andere Polyschwefelsduren:

HzSO4 + SO3 — HZSZO7

Durch Verdiinnen mit Wasser kann man aus der rauchenden H,SO, verschieden
starke Schwefelsduren herstellen:

H,S,0; + H,O —— 2 H,SOq,

Eigenschaften: 98,3 %ige Schwefelsdure (konz. H,SO,) ist eine konstant sie-
dende, dicke, olige Fliissigkeit (Dichte 1,8, Schmp. 10,4 °C, Sdp. 338 °C) und
stark hygroskopisch. Beim Versetzen von konz. H,SO4 mit H,O bilden sich in
stark exothermer Reaktion Schwefelsédurehydrate: H,SO,4 - H,O, H,SO, - 2 H,0,
H,SO, - 4 H,0. Diese Hydratbildung ist energetisch so begiinstigt, dass konz.
Schwefelsdure ein starkes Trockenmittel fiir inerte Gase ist. Sie entzieht auch
Papier, Holz, Zucker usw. das gesamte Wasser, so dass nur Kohlenstoff zuriick-
bleibt.

Beachte: Beim Verdiinnen von H,SO, muss man die Sdure langsam in das Wasser gief3en.
Sie reagiert heftig unter Wérmeentwicklung (Hydratationswérme).

H,SO, lost alle Metalle aufier Pb (PbSO4-Bildung), Platin und Gold. Ver-
diinnte H,SO, lost ,,unedle Metalle*“ (negatives Normalpotenzial) unter H,-
Entwicklung. Metalle mit positivem Normalpotenzial 16sen sich in konz.
H,SO, unter SO,-Entwicklung. Konz. H,SO, ldsst sich jedoch in Eisengefdf3en
transportieren, weil sich eine Schutzschicht aus Fey(SO,); bildet. Konz. H,SO,,
vor allem heife, konz. H,SOy,, ist ein kriftiges Oxidationsmittel und kann z.B.
Kohlenstoff zu CO, oxidieren.

In wiéssriger Losung ist H,SO4 eine sehr starke zweiwertige Sdure. Diese bildet
neutrale Salze (Sulfate), Beispiel: Na,SO,, und saure Salze (Hydrogensulfate),
Beispiel: NaHSO,. Fast alle Sulfate sind wasserldslich. Bekannte Ausnahmen sind
BaSO, und PbSO,.

Verwendung: Die Hauptmenge der Schwefelsdure wird zur Herstellung kiinstli-
cher Diingemittel, z.B. (NH4),SO,, verbraucht. Sie wird weiter benutzt zur Her-
stellung von Farbstoffen, Permanentweifl (BaSQ,), zur Herstellung von Ortho-
phosphorsaure H;PO,, von HCI, zusammen mit HNOs; als Nitriersdure zur Her-
stellung von Nitrocellulose, Nitrobenzol und von Sprengstoffen wie Trinitrotoluol



VI. Hauptgruppe — Chalkogene (O, S, Se, Te, Po)

149

(TNT). Ferner als Akkumulatorensédure und als Reagenz im Labor, zum Trocknen
von Substanzen und Gasen im Exsikkator und Gaswasserflaschen, Abspalten von

Wasser aus chem. Verbindungen usw.

Molekiilstruktur s. Tabelle 14.

Tabelle 14. Schwefelsduren

101 101 101 101
_ o _ _ - —_n __ —_
H—Q—ﬁ—Q—H H—Q—ﬁ—Ql Ig—ﬁ—(_)l H—Q—ﬁ—CI
101 101 101 101
Schwefelsaure Hydrogensulfat -lon Sulfat - lon Chlorsulfonsaure
101 101
- _ _ o _
H=5=8-0-H H-0—8—0—H
101

Thioschwefelsaure

101 101
[ | I | I
H-0—S—0—S—0-—H
Il ]
101 101
Dischwefelsaure
101
- - I _
H—0—-—0—S—0-—H
Il
101

Peroxomonoschwefelsaure

101 10l
_n—_ _ o _
H-0—-5-0-0-5-0

Il ]

101 101

Peroxodischwefelsaure

Schweflige Saure

101 101
_ o _
H-0—S—$—3-H

Dithionige Saure

101 10l
o _
—H 10—S—S—5—s-0
I I
101 101

Tetrathionat - lon

Beachte: Im SO,*-lon sitzt das S-Atom in einem Tetraeder. Die S—O-Abstinde sind
gleich; die pr-d,-Bindungen sind demzufolge delokalisiert.
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H,S,0,, Dithionige Sdure ist nicht isolierbar. Thre Salze, die Dithionite, entste-
hen durch Reduktion von Hydrogensulfit-Losungen mit Natriumamalgam, Zink-
staub oder elektrolytisch. Na,S,0; ist ein vielbenutztes Reduktionsmittel.

Molekiilstruktur s. Tabelle 14.

H>S,0;, Thioschwefelsiure kommt nur in ihren Salzen vor, z.B. Na,S,0;, Na-
triumthiosulfat. Es entsteht beim Kochen von Na,SO;-Losung mit Schwefel:

Nast3 +S —— NastO3
Das S,05” -Anion reduziert Iod zu Iodid, wobei sich das Tetrathionat-Ion bildet:
28,055 + I, —— 2T +S,05™

Diese Reaktion findet Anwendung bei der lod-Bestimmung in der analytischen
Chemie (Iodometrie). Chlor wird zu Chlorid reduziert, aus S,05” entsteht dabei
SO (Antichlor). Da Na,S,0; Silberhalogenide unter Komplexbildung [6st
[Ag(S,05),]>, wird es als Fixiersalz in der Photographie benutzt (s. S. 175).

Aus Thiosulfaten entsteht mit Séuren die unbestdndige Thioschwefelsdure, die in
schweflige Sdure und Schwefel zerfillt:

NaSQO3 +2 HCl —— H28203 +2 NaCl
H,S,0; —— S + H,S0;5

Anmerkung: Die Silbe ,,Thio“ bezeichnet allgemein den Ersatz von einem Sauerstoffatom
durch ein Schwefelatom.

H,S0;, Peroxomonoschwefelsiure, Carosche Sdiure entsteht als Zwischenstufe
bei der Hydrolyse von H,S,0s, Peroxodischwefelsdure. Sie bildet sich auch aus
konz. H,SO, und H,0,. In wasserfreier Form ist sie stark hygroskopisch, Schmp.
45 °C. Sie ist ein starkes Oxidationsmittel und zersetzt sich mit Wasser in H,SO4
und HzOg.

Molekiilstruktur s. Tabelle 14.

H>S,0;, Peroxodischwefelsiure entsteht durch anodische Oxidation von H,SO,
oder aus H,SO, und H,O,. Sie hat einen Schmp. von 65 °C, ist dullerst hygrosko-
pisch und zersetzt sich iiber H,SOs als Zwischenstufe in H,SO, und H,0..

2 H,SO,4 + H,0, = 2 H,0 + H,S,04

Die Salze, Peroxodisulfate, sind kriftige Oxidationsmittel. Sie entstehen durch
anodische Oxidation von Sulfaten.

Molekiilstruktur s. Tabelle 14.
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Schwefel-Stickstoff-Verbindungen

Von den zahlreichen Substanzen mit S—N-Bindungen beanspruchen die cycli-
schen Verbindungen das grofite Interesse. Am bekanntesten ist das Tetraschwe-
feltetranitrid, S,N,. Es entsteht auf vielen Wegen. Eine haufig benutzte Herstel-
lungsmethode beruht auf der Umsetzung von S,Cl, mit Ammoniak. Bei dieser
Reaktion entstehen auch S4N;"CI, S;(NH) und S¢(NH),.

Die Struktur von SNy lésst sich als ein achtgliedriges ,,Kéfigsystem™ charakteri-
sieren (Abb. 47). S;NH, S¢(NH), und das durch Reduktion von S;N, zugéngliche
S4(NH), leiten sich formal von elementarem Schwefel dadurch ab, dass S-Atome
im Sg-Ring durch NH-Gruppen ersetzt sind (Abb. 49). Das S;N;'-Kation ist ein
ebenes, siebengliedriges Ringsystem mit einer S—S-Bindung (Abb. 48). Das
sechsgliedrige Ringsystem des S;N;Cl; entsteht durch Chlorieren von SNy
(Abb. 50). Oxidation von S;N4; mit SOCI, bei Anwesenheit von AICI; liefert
SsNs"AICl,. Das Kation ist ein azulenformiges, zehngliedriges Ringsystem
(Abb. 51). Ein Ringsystem mit unterschiedlich langen S—N-Bindungsabsténden ist
das SyN,F4. Man erhilt es durch Fluorieren von SN, mit AgF,.

Os eNn
Abb. 47. Struktur von S4N,. Der Abstand Abb. 48. Struktur von S;N;"
von 258 pm spricht fiir eine schwache S—S-
Bindung. Beachte: Im As,S, (Realgar) tau-
schen die S-Atome mit den N-Atomen den
Platz
H H H
| | I
S N N N
s~ °>g s” '>g s~ g s” g
/ \ / \ / \ / \
S S S S S S S N—H
\ / \ / \ / \ /
S S S S S N S S
~N— ~N— ~g- N ~g~
| |
H H
Fp.113,5°C 153 °C 130 °C 123 °C

Abb. 49. Die Schwefelimide S;NH, S¢(NH),
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Abb. 50. Struktur von S3;N3Cls Abb. 51 Struktur von SsNs*

S,N,, Dischwefeldinitrid, entsteht als explosive, kristalline, farblose Substanz
beim Durchleiten von S;Ns;-Dampf durch Silberwolle. Es ist nahezu quadratisch
gebaut.

(SN),, Polythiazyl, entsteht durch Erhitzen von S;N, oder besser durch Erhitzen
von S4Ny auf ca. 70°C und Kondensieren des Dampfes auf Glasflichen bei 10 -
30°C. Es ist ein goldglanzender, diamagnetischer Feststoff, ein eindimensionaler
elektrischer Leiter und bei 0,26 K ein Supraleiter. (SN), bildet zickzackformige
SN-Ketten.

— 2+
S3N,**,1,3,4,2,5-Trithiazolium-Kation ist ein fiinfgliedriges Ringsystem SNSNS
(AsFg ), mit 6 n-Elektronen.

Selen (Se)

Geschichte: Selen (griech. aeAvn Selen ,,Mond*) wurde 1817 von Jons Jakob
Berzelius im Bleikammerschlamm einer Schwefelsdurefabrik entdeckt, der neben
Selen auch Tellur enthielt.

Vorkommen und Gewinnung: Es ist vor allem im Flugstaub der Rdstgase von
Schwefelerzen von Silber und Gold enthalten. Durch Erwidrmen mit konz. HNO;
erhilt man SeO,. Dieses ldsst sich durch Reduktion mit z.B. SO, in Selen iiber-
fihren:

SeO, +2 SO, —— Se +2 SO,

FEigenschaften: Selen bildet wie Schwefel mehrere Modifikationen. Die Molekiil-
kristalle enthalten Seg-Ringe. Stabil ist graues, metalldhnliches Selen. Sein Gitter
besteht aus unendlichen, spiraligen Ketten, die sich um parallele Achsen des
Kristallgitters winden:
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\—/Sle\_/
Se Se

103,1°

Graues Selen ist ein Halbleiter. Die elektrische Leitfiahigkeit 14sst sich durch Licht
erhdhen. Verwendung findet es in Gleichrichtern und Photoelementen.

Selen wird zu den lebenswichtigen Spurenelementen gerechnet.

Die 16slichen Selenite SeO5* und Selenate SeO,” sind giftig.

Selen-Verbindungen

H,Se, Selenwasserstoff entsteht als endotherme Verbindung bei ca. 400 °C aus
den Elementen. AH = +30kJ-mol'. Die gasformige Substanz ist giftig und
,,Jriecht nach faulem Rettich®.

SeQ,, Selendioxid bildet sich beim Verbrennen von Selen als farbloses, subli-
mierbares Pulver mit Kettenstruktur.

SeO, + HLO —— H,Se0O;

H,Se0;, Selenige Siiure ist eine schwache, zweiwertige Saure. Sie lédsst sich
kristallin isolieren.

Se0;, Selentrioxid (aus HySeO, mit P,O44 bei 150 °C), ist ein starkes Oxidations-
mittel.

SeO; + HLO —— H,SeO,

H,Se0,, Selensdiure (Schmp. 57 °C) entsteht in Form ihrer Salze durch Oxidation
von Seleniten oder durch Schmelzen von Selen mit KNO;. Sie ist eine schwichere
Séure, aber ein stiarkeres Oxidationsmittel als H,SO,.

Tellur (Te)

Tellur wurde 1782 von Franz Joseph Miiller von Reichenstein in goldhaltigen
Erzen aufgefunden und von Martin Heinrich Klaproth charakterisiert und nach
der Erde (lat. tellus) benannt.

Vorkommen und Gewinnung: Es findet sich als Cu,Te, Ag,Te, Au,Te im Ano-
denschlamm bei der elektrolytischen Kupfer-Raffination. Aus wéssrigen Losun-
gen von Telluriten erhdlt man durch Reduktion (mit SO,) ein braunes amorphes
Pulver. Nach dem Schmelzen ist es silberweil und metallisch.

,Metallisches* Tellur hat die gleiche Struktur wie graues Selen.
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Tellur-Verbindungen

TeO,, Tellurdioxid, entsteht beim Verbrennen von Tellur als nichtfliichtiger,
farbloser Feststoff (verzerrte Rutil-Struktur). In Wasser ist es fast unloslich. Mit
starken Basen entstehen Tellurite: TeO5* . H,TeOs ist in Substanz nicht bekannt.

TeO;, Tellurtrioxid, bildet sich beim Entwéssern von Te(OH)g als orangefarbener
Feststoff.

TCO3 +3 HZO —_—> TC(OH)6

Te(OH)g, Tellursiure (Orthotellursdure) entsteht durch Oxidation von Te oder
TeO, mit Na,O,, CrO; u.a. Die Hexahydroxoverbindung ist eine sehr schwache
Sdure. Es gibt Salze (Tellurate) verschiedener Zusammensetzung; sie enthalten
alle TeOg¢-Oktaeder: K[TeO(OH)s], Agy[TeO,(OH),], Ag¢TeOg usw. Bei der kri-
stallinen Te(OH); sind die Oktaeder iiber Wasserstoftbriicken verkniipft.

Polonium (Po)

Geschichte: Polonium wurde 1898 vom Ehepaar Pierre und Marie Curie ent-
deckt. Zu Ehren von Marie Curies Heimat Polen nannten sie es Polonium. Fiir die
Entdeckung und Beschreibung von Polonium (zusammen mit Radium) erhielt
Marie Curie 1911 den Nobelpreis fiir Chemie.

Herstellung: Heutzutage erfolgt die Herstellung von Polonium im Kernreaktor
durch Neutronenbeschuss von Bismut:

209 : 1 Y 210 15: 210
@Bl + ,;n —— “&Bi —— g, Po +

Die Halbwertszeit t;,, fiir den Betazerfall von *!°Bi liegt bei 5,01 Tagen. Durch
Destillation werden die beiden Elemente anschliefend getrennt (Siedepunkt von
Polonium: 962 °C; Siedepunkt von Bismut: 1564 °C). Eine andere Methode ist die
Extraktion mit Hydroxidschmelzen bei Temperaturen um 400 °C. Die Weltjahres-
produktion betrdgt ca. 100 g.

Eigenschafien: Polonium ist ein radioaktives chemisches Element. Es ist ein
silberweill glinzendes Metall. Als einziges Metall weist die a-Modifikation eine
kubisch-primitive Kristallstruktur auf. Dabei sind nur die Ecken eines Wiirfels mit
Polonium-Atomen besetzt. Diese Kristallstruktur findet man sonst nur noch bei
den Hochdruckmodifikationen von Phosphor und Antimon.

Die chemischen Eigenschaften sind vergleichbar mit denen seines linken
Perioden-Nachbarn Bismut. Es ist metallisch leitend und steht beziiglich seiner
Edelheit zwischen Rhodium und Silber.

Polonium 16st sich in Séuren wie Salzsdure, Schwefelsdure und Salpetersdure
unter Bildung des rosaroten Po**-Ions. Po**-Ionen in wissrigen Losungen werden
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langsam zu gelben Po*"-Tonen oxidiert, da durch die Alphastrahlung des Poloni-
ums im Wasser oxidierende Verbindungen gebildet werden.






VII. Hauptgruppe
Halogene (F, Cl, Br, I, At)

Die Halogene (Salzbildner) bilden die VII. Hauptgruppe des PSE. Alle Elemente
haben ein Elektron weniger als das jeweils folgende Edelgas. Um die Edel-
gaskonfiguration zu erreichen, versuchen die Halogenatome ein Elektron aufzu-
nehmen. Erfolgt die Ubernahme vollstéindig, dann entstehen die Halogenid-Ionen
F, CI', Br, I'. Sie kdnnen aber auch in einer Elektronenpaarbindung einen mehr
oder weniger gro3en Anteil an einem Elektron erhalten, das von einem Bindungs-
partner stammt. Aus diesem Grunde bilden alle Halogene zweiatomige Molekiile

und sind Nichtmetalle: |F+¢ —— |F|~, zB.Na'F ; |F -+ F| — | F— F|, F».
Der Nichtmetallcharakter nimmt vom Fluor zum Astat hin ab. At ist radioaktiv;

stabilstes Isotop ist 210A¢t mit t,,, = 8,3 h. Beim lod deutet der metallische Glanz
bereits metallische Eigenschaften an.

Fluor ist das elektronegativste aller Elemente (EN = 4) und ein sehr starkes
Oxidationsmittel. Wie aus einem Vergleich der Redoxpotenziale in Tabelle 15
hervorgeht, nimmt die Oxidationskraft vom Fluor zum Iod hin stark ab.

Fluor hat in allen seinen Verbindungen die Oxidationszahl —1. Die anderen
Halogene konnen in Verbindungen mit den elektronegativeren Elementen Fluor
und Sauerstoff auch positive Oxidationszahlen aufweisen: Bei ithnen sind Oxi-
dationszahlen von —1 bis +7 mdglich.

Die Halogene kommen wegen ihrer hohen Reaktivitdt in der Natur nicht elemen-
tar vor.

Die einfach-negativen lonen F~, CI', Br und I" sind am besténdigsten.
Die Reaktionsféhigkeit nimmt ab in der Reihenfolge: F — Cl — Br —1.

Die Herstellung der Halogene erfolgt durch Oxidation der Ionen meist elektroly-
tisch an einer Anode. Aufler bei Fluor gelingt dies auch durch chemische Oxidati-
onsmittel, speziell durch die im PSE jeweils dariiber stehenden Halogene.

Mit Ausnahme von Fluor bilden die Halogene mit Sauerstoff unbestindige Oxide
(Séureanhydride). Mit Wasser ergeben die Oxide Sauerstoffsduren. In Folge des
groBen Radius von lod sind seine Sauerstoffsduren am stabilsten.

Die Stabilitit der Halogenwasserstoffsduren nimmt entsprechend der Oxidations-
zahl des Halogens ab:

+7 +5 +3 +1

HHalO; - HHalO; - HHalO, . HHalO
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Die Sauerstoffsduren der Halogene mit der Oxidationszahl +7 H Hal O4 wie die
der VII. Nebengruppe haben die Bezeichnung:

+7

HCIO; = Perchlorsidure
+7
HIO, = Periodsdure
+7
(HMnO, = Permangansiure)

Die Séauren mit der Oxidationszahl +1, hypochlorige, hypobromige und hypoio-
dige Sdure sind sehr ungestandig und starke Oxidationsmittel:

+1 -1
HHalO —— HHal+ O
Eine typische Reaktion fiir die Halogene Chlor, Brom und lod ist die umkehrbare

Disproportionierung der Elemente beim Einleiten bzw. Eintragen in wéssrige
Laugen:

-1 +1
Cl, +2 KOH —22 g +KCIO + 2 H,0
e
Lauge B 3
3Cl, + 6 KOH . 5KCl TKClO3 + 3 H,O

dure

Fluor

Geschichte: Fluor wurde von vielen Forschern systematisch gesucht. Hauptprob-
lem war seine besondere Reaktivitét.

Erst 1886 gelang Henri Moissan die Herstellung durch Elektrolyse von in wasser-
freiem, verfliissigtem Fluorwasserstoff gelostem Kaliumfluorid in einem Reakti-
onsgefdl aus Platin.

Der Name wurde von der in der Natur vorkommenden Calciumverbindung, dem
Flussspat (CaF,) abgeleitet, der bei metallurgischen Prozessen als Flussmittel
dient (lat. fluor ,,Fluss®).

Vorkommen: als CaF, (Flussspat, Fluorit), NasAlFs (Kryolith), Cas(PO4);F =
3 Ca3(PO4)2 . Can (Apatit).

Herstellung: Fluor kann nur durch anodische Oxidation von Fluorid-Ionen erhal-
ten werden: Man elektrolysiert wasserfreien Fluorwasserstoff oder eine Ldsung
von Kaliumfluorid KF in wasserfreiem HF. Als Anode dient Nickel oder Kohle,
als Kathode Eisen, Stahl oder Kupfer. Die Badspannung betrdgt ca. 10 V.

In dem Elektrolysegefdl muss der Kathodenraum vom Anodenraum getrennt sein,
um eine explosionsartige Reaktion von H, mit F, zu HF zu vermeiden. Geeignete
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Reaktionsgefia3e fiir Fluor bestehen aus Cu, Ni, Monelmetall (Ni/Cu), PTFE (Po-
lytetrafluorethylen, Teflon).

Zum MO-Energiediagramm s. S. 138.
Besetzung fiir F,: (Gsb)z(cs*)Z(be)z(nby’z)“(n*y,z)4.

Eigenschaften: Fluor ist ein schwach gelbliches, stechend riechendes Gas. Es ist
stark dtzend und sehr giftig. Fluor ist das reaktionsfahigste aller Elemente und ein
sehr starkes Oxidationsmittel. Mit Metallen wie Fe, Al, Ni oder Legierungen wie
Messing, Bronze, Monelmetall (Ni/Cu) bildet es Metallfluoridschichten, wodurch
das darunterliegende Metall geschiitzt ist (Passivierung). Verbindungen von Fluor
mit Metallen hei3en Fluoride.

Fluor reagiert heftig mit Wasser:

F,+H,0 = 2HF+ %0, (+ wenigO;)  AH = —256,2 kJ - mol”'

Fluor-Verbindungen

HF, Fluorwasserstoff, entsteht aus den Elementen oder aus CaF, und H,SO, in
Reaktionsgefdlien aus Platin, Blei oder Teflon (C,F,)y.

Eigenschafien: HF ist eine farblose, an der Luft stark rauchende, leichtbewegliche
Flissigkeit (Sdp. 19,5 °C, Schmp. —83 °C). HF riecht stechend und ist sehr giftig.

Das monomere HF-Molekiil liegt erst ab 90 °C vor. Bei Temperaturen unterhalb
90 °C assoziieren HF-Molekiile liber Wasserstoffbriicken zu (HF), (n = 2-8).
Dieser Vorgang macht sich auch in den physikalischen Daten wie Schmp., Sdp.
und der Dichte bemerkbar. Bei 20 °C entspricht die mittlere Molekiilmasse (HF);-
Einheiten.

~F~ Hw ~-F~ Inkristallisiertem (HF), ist:
H/ n

- -~
\\ /H

-
\F 1200%
Z HFH - 120,10

' d(F-H) = 92pm
Zick - Zack - Ketten d(F-H) =157 pm

~

Fliissiger Fluorwasserstoff ist ein wasserfreies Losemittel fiir viele Substanzen:
3HF = H,F" +HF,: ¢(H-F) - ¢c(HF,) = 10" mol*- L?

Die wissrige HF-Losung heiflt Fluorwasserstoffsdure (Flusssdure). Sie ist eine
maBig starke Sdure (Dissoziation bis ca. 10 %). Sie atzt Glas unter Bildung von
SiF, und 16st viele Metalle unter H,-Entwicklung und Bildung von Fluoriden:
M()'F usw. Die Metallfluoride besitzen Salzcharakter. Die meisten von ihnen
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sind wasserldslich. Schwerloslich sind LiF, PbF,, CuF,. Unl6slich sind u.a. die
Erdalkalifluoride. Einige Fluoride kénnen HF-Molekiile anlagern wie z.B. KF:
Aus wasserfreiem fliissigen Fluorwasserstoff kann man u.a. folgende Substanzen
isolieren: KF - HF, KF - 2 HF (Schmp. 80 °C), KF - 3 HF usw. Sie leiten sich von
(HF), durch Ersatz von einem H" durch K" ab und lassen sich demnach schreiben
als K'HF, usw.

Zahlreiche Metall- und Nichtmetall-Fluoride bilden mit Alkalifluoriden oft sehr
stabile Fluoro-Komplexe. Beispiele:

BF; + F — [BF,]
SiF,+2 F — [SiF¢]*
AlF;+3 F —— [AIFg]*

Ti(H,0)s + 6 F —— [TiF¢*

Fluor-Sauerstoff-Verbindungen

Beachte: Von Fluor sind auler HOF keine Sauerstoffsdauren bekannt.

HOF, Hypofluorige Siiure entsteht beim Uberleiten von F,-Gas bei niedrigem
Druck tiber Eis (im Gemisch mit HF, O,, F,0). Sie lasst sich als weile Substanz
ausfrieren (Schmp. —117 °C). Bei Zimmertemperatur zerfallt sie nach:

2 HOF —— 2 HF + O, und 2 HOF —— F,0 + H,O
Organische Derivate ROF sind bekannt.

F>0, Sauerstoffdifluorid entsteht beim Einleiten von Fluor-Gas in eine wissrige
NaOH- oder KOH-L&sung:

2F,+20H —— 2F +F,0+H,0

Das durch eine Disproportionierungsreaktion entstandene F,O ist das Anhydrid
der unbestindigen Hypofluorigen Saure HOF. Eigenschaften: F,O ist ein farblo-
ses, sehr giftiges Gas und weniger reaktionsfahig als F,. Sein Bau ist gewinkelt
mit £ F-O-F=101,5°.

F,0;, Disauerstoffdifluorid entsteht durch Einwirkung einer elektrischen Glimm-
entladung auf ein Gemisch aus gleichen Teilen F, und O, in einem mit flissiger
Luft gekiihlten Gefil3 als orangegelber Beschlag. Beim Schmp. =—-163,5 °C bildet
es eine orangerote Fliissigkeit, welche bei —57 °C in die Elemente zerfillt. F,0, ist
ein starkes Oxidations- und Fluorierungsmittel.

Bau: F
\

(@]

_Q\
F
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Die Substanzen SF,, SFs, NF3, BF;, PF3, CF, und H,SiFs werden als Verbindun-
gen der Elemente S, N, B, P, C und Si beschrieben.

Chlor (Cl)

Geschichte: Als erstes unter den Halogenen wurde Chlor 1774 von C. W. Scheele
in freiem Zustand hergestellt. Er oxidierte Salzsdure mit Braunstein (MnO,). Nach
zahlreichen Experimenten von J. L. Gay-Lussac, L J. Thenard und H. Davy er-
kannte letzterer 1810 das gelb-griine Gas als Element an. Der Name Chlor (griech.
yhopog chloros ,hellgriin, frisch®) stammt von Gay-Lussac.

Vorkommen: als NaCl (Steinsalz, Kochsalz), KCl (Sylvin), KCI - MgCl, - 6 H,O
(Carnallit), KCI - MgSO, (Kainit).

Herstellung:

(1.) Groftechnisch durch Elektrolyse von Kochsalzlosung (Chloralkali-Elektro-
lyse).
(2.) Durch Oxidation von Chlorwasserstoff mit Luft oder MnO,:

MnO, + 4 HCl —— MnCl, + Cl, + 2 H,O

Eigenschaften: gelbgriines, giftiges Gas (Lungengift) von stechendem, hustenrei-
zendem Geruch, nicht brennbar (Sdp. —34,06 °C, Schmp. —101 °C). Chlor ist
2'smal schwerer als Luft. Chlor 16st sich gut in Wasser (= Chlorwasser). Es ver-
bindet sich direkt mit fast allen Elementen zu Chloriden. Ausnahmen sind die
Edelgase, O,, N, und Kohlenstoff. Absolut trockenes Chlor ist reaktionstriager als
feuchtes Chlor und greift z.B. weder Kupfer noch Eisen an.

Auf seiner Giftwirkung beruht seine Verwendung zur Entkeimung von Trinkwas-
ser

Cl, +H,0 —— HCI1 + HCIO
HCIO —— HCI+ % 0,
Zusammen mit Feuchtigkeit zerstort es Farbstoffe (,,Chlorbleiche* z.B. von Pa-
pier).
Chlor-Verbindungen
Beispiele fiir die Bildung von Chloriden:

-822.57kJ - mol ™!
~405,3 kJ - mol ™

2 Na+ Cl, —— 2 NaCl AH
Fe + 1% Cl, —— FeCl; AH

H,+Cl, —Y 5 2 HCI AH = —184,73 kJ - mol !
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Die letztgenannte Reaktion ist bekannt als Chlorknallgas-Reaktion, weil sie bei
Bestrahlung explosionsartig ablduft (Radikal-Kettenreaktion), s. Bd. I.

In den positiven Oxidationsstufen bildet Chlor einbasige Sauren. Ihre Bestindig-
keit nimmt von der Chlor(I)-sdure bis zur Chlor(VII)-sdure zu. Thre Stirke als
Oxidationsmittel nimmt ab.

HCI, Chlorwasserstoff.
Herstellung:

(1.) in einer ,,gezdhmten Knallgasreaktion aus den Elementen. Man benutzt
hierzu einen Quarzbrenner.

(2.) aus NaCl mit Schwefelsaure:

NaCl + H,SO, —— HCI + NaHSO,
und NaCl + NaHSO, —— HCI + Na,SO,

(3.) HCI fallt auch oft als Nebenprodukt bei der Chlorierung organischer Ver-
bindungen an.

Eigenschaften: farbloses, stechend riechendes Gas. HCI ist gut 16slich in Wasser.

Bei Zimmertemperatur 16st 1 Liter Wasser etwa 450 Liter, 700 Gramm oder 20
mol HCI-Gas.

Die Salze der Salzsdure, die Chloride bilden farblose Kristalle, sofern das Metall-
ion nicht die Farbung verursacht. Die Chloride fast aller Metalle sind in Wasser
gut 16slich. Eine Ausnahme bilden AgCl und Hg(I)-Chlorid. Das schwer 16sliche
PbCl, ist in heilem Wasser relativ gut 16slich.

Die Losung heifit Salzsdure (Chlorwasserstoffsdure). Die Salzsdure ist fast voll-
standig dissoziiert und damit eine sehr starke Sdure. Konzentrierte Salzsiure ist
38 %ig.

Aus konzentrierter Salzsdure entweicht Chlorwasserstoffgas. Dieses bildet mit
dem Wasserdampf der Luft Nebel von Salzséuretropfchen = rauchende Salz-
sdure.

Mit Ammoniak, NHj; bildet sich ein Rauch von Ammoniumchlorid:

NH; (gas) + HCI (gas) ——NH,CI (fest)

Bei der Salzsédure besteht ein zufilliger zahlenméBiger Zusammenhang zwischen
Dichte und Prozentgehalt. Verdoppelt man die Stellen hinter dem Komma, so
bekommt man den %-Gehalt.

Dichte: 1,06 1,125 1,19
Prozentgehalt: 12 25 38
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Sauerstoffsduren von Chlor

HOCI, Hypochlorige Siure bildet sich beim Einleiten von Cl, in Wasser:
Cl, + H,O & HOCI+ HCI (Disproportionierung)

Das Gleichgewicht der Reaktion liegt jedoch auf der linken Seite. Durch Abfan-
gen von HCIl durch Quecksilberoxid HgO (Bildung von HgCl, - 2 HgO) erhalt
man Losungen mit einem HOCI-Gehalt von iiber 20 %. HOCI ist nur in wéssriger
Losung einige Zeit bestdndig. Beim Versuch, die wasserfreie Sdure zu isolieren,
bildet sich C1,0:

2 HOCl &= CLO +H,0

HOCI ist ein starkes Oxidationsmittel (EOHOCI/CI‘ =+1,5 V) und eine sehr schwa-
che Séure. Chlor hat in dieser Sdure die formale Oxidationsstufe +1.

Die Salze der Sauerstoffsduren sind wesentlich stabiler als die jeweiligen freien
Sduren.

Salze der Hypochlorigen Siure:

Wichtige Salze sind NaOCl (Natriumhypochlorit), CaCI(OCl) (Chlorkalk) und
Ca(OCl), (Calciumhypochlorit). Sie entstehen durch Einleiten von Cl, in die ent-
sprechenden starken Basen, z.B.:

Cl, + 2 NaOH —— NaOCl + H,0 + NaCl

Leitet man Chlor iiber geloschten Kalk Ca(OH),, erhélt man Chlorkalk. Dieser ist
eine Verbindung von CaCl, und Ca(OCl),. Der Chlorkalk des Handels enthilt
noch nicht umgesetztes Ca(OH),. Er soll mindestens 25 % wirksames Chlor ent-
halten. Jede Saure oder auch CO, setzen Chlor frei.

CaCl(OCl) + CO, —— CaCoO; + Cl,
Zersetzung erfolgt auch in der Warme und im Licht:
CaCl(OCl) + CO, —— CaCl + 2 O,
Als Ersatzstoff wird hdufig Chloramin verwendet.

Hypochloritlosungen finden Verwendung als Bleich- und Desinfektionsmittel und
zur Herstellung von Hydrazin (Raschig-Synthese).

HCIO,, Chlorige Siure entsteht beim Einleiten von ClO, in Wasser gemél:

2 ClO, + H,O = HCIO, + HCIO4
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Sie ist instabil. Thre Salze, die Chlorite, werden durch Einleiten von ClO, in Alka-
lilaugen erhalten:

2 ClO; +2 NaOH —— NaClO, + NaClO; + H,0

Chloratfrei entstehen sie durch Zugabe von Wasserstoffperoxid H,O,. Die stark
oxidierenden Losungen der Chlorite finden zum Bleichen Verwendung. Das ei-
gentlich oxidierende Agens ist ClO,, das mit Sduren entsteht. Festes NaClO, bil-
det mit oxidablen Stoffen explosive Gemische. AgClO, sowie Pb(ClO,), explo-
dieren durch Schlag und Erwdarmen. In HCIO, und ihren Salzen hat das Chloratom
die formale Oxidationsstufe +3. Das ClO, -Ion ist gewinkelt gebaut.

HCIO;, Chlorsiure entsteht in Form ihrer Salze, der Chlorate, u.a. beim Anséu-
ern der entsprechenden Hypochlorite. Die freigesetzte Hypochlorige Séure oxi-
diert dabei ihr eigenes Salz zum Chlorat:

2 HOCl+ CIO —— 2 HC1 + CIO; (Disproportionierungsreaktion)

Technisch gewinnt man NaClO; durch Elektrolyse einer heiflen NaCl-Lo-
sung. Ca(ClO;), bildet sich beim Einleiten von Chlor in eine heifle Losung von
Ca(OH), (Kalkmilch). Zur Herstellung der freien Saure eignet sich vorteilhaft die
Zersetzung von Ba(ClO3), mit H,SO,.

HCIO; lasst sich bis zu einem Gehalt von ca. 40 % konzentrieren. Diese Losungen
sind kréftige Oxidationsmittel: Sie oxidieren z.B. elementaren Schwefel zu Schwe-
feltrioxid SOs. In HCIO; hat Chlor die formale Oxidationsstufe +5 (Abb. 52).

Feste Chlorate spalten beim Erhitzen O, ab und sind daher im Gemisch mit oxi-
dierbaren Stoffen explosiv! Sie finden Verwendung z.B. mit Mg als Blitzlicht, fiir
Oxidationen, in der Sprengtechnik, in der Medizin als Antiseptikum, ferner als
Ausgangsstoffe zur Herstellung von Perchloraten.

Das CIO; -Anion ist pyramidal gebaut.

HCIO,, Perchlorsiure wird durch H,SO, aus ihren Salzen, den Perchloraten,
freigesetzt:

NaClO4 + H2804 —_—> NaHSO4 + HC104

- ol
+ [ = % + | — I 7 _
H |lo—ci—ol H |lo—ci—ol
ol Io]

Abb. 52. Molekiilstruktur von HCIO; Abb. 53. Molekiilstruktur von HCIO,4
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Sie entsteht auch durch anodische Oxidation von Cl,. Perchlorate erhdlt man
durch Erhitzen von Chloraten, z.B.:

4KClO; —2— KCl+ 3 KCIO, (Disproportionierungsreaktion)

oder durch anodische Oxidation. Es sind oft gut kristallisierende Salze, welche in
Wasser meist leicht 16slich sind. Ausnahme: KCIO,. In HCIO, hat das Chloratom
die formale Oxidationsstufe +7.

Reine HCIO, ist eine farblose, an der Luft rauchende Fliissigkeit (Schmp.
—112 °C). Schon bei Zimmertemperatur wurde gelegentlich explosionsartige Zer-
setzung beobachtet, vor allem bei Kontakt mit oxidierbaren Stoffen. Verdiinnte
Losungen sind wesentlich stabiler. In Wasser ist HCIO, eine der stirksten
Siuren (pKg = —9!). Die groBe Bereitschaft von HC1O,, ein H'-Ion abzuspalten,
liegt in ihrem Bau begriindet. Wéhrend in dem Perchlorat-Anion ClO, das
Cl-Atom in der Mitte eines reguldren Tetraeders liegt (energetisch gilinstiger Zu-
stand), wird in der HCIO, diese Symmetrie durch das kleine polarisierende
H-Atom stark gestort (Abb. 53).

Es ist leicht einzusehen, dass die Saurestdrke der Chlorsduren mit abnehmender
Symmetrie (Anzahl der Sauerstoffatome) abnimmt. Vgl. folgende Reihe:

HOCI: pKg = +7,25; HCIO;: pKg = -2,7; HCIO4: pKg = -9

Oxide des Chlors
Cl,0, Dichloroxid entsteht
(1.) bei der Umsetzung von CCl, mit HOCI:

CCl; + HOCl —— C1,0 + CHCl4
(2.) beim Uberleiten von Cl, bei 0°C iiber feuchtes HgO;

(3.) durch Eindampfen einer HOCI-Lsung. Das orangefarbene Gas kondensiert
bei 1,9 °C zu einer rotbraunen Fliissigkeit. Cl,O ist das Anhydrid von HOCI und
zerféllt bei Anwesenheit oxidabler Substanzen explosionsartig. Das Molekiil ist
gewinkelt gebaut: £ CI-O-Cl=110,8°.

Cl0,, Chlordioxid entsteht durch Reduktion von HCIO;. Bei der technischen
Herstellung reduziert man NaClO; mit Schwefliger Sdure H,SO;:

2 HCIO; + 2 H,SO3; —— 2 ClO, + H,SO4 + H,O

Weitere Bildungsmoglichkeiten ergeben sich bei der Disproportionierung von
HCIO;, der Umsetzung von NaClO; mit konz. HCI, bei der Einwirkung von Cl,
auf Chlorite oder der Reduktion von HC1O; mit Oxalsdure (H,C,0Oy,).
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CIO, ist ein gelbes Gas, das sich durch Abkiihlen zu einer rotbraunen Fliissigkeit
kondensiert (Sdp. 9,7 °C, Schmp. —59 °C). Die Substanz ist duBlerst explosiv.
Als Pyridin-Addukt stabilisiert wird es in wiassriger Losung fiir Oxidationen und
Chlorierungen verwendet. ClO; ist ein gemischtes Anhydrid. Beim Losen in Was-
ser erfolgt sofort Disproportionierung:

2 ClO, + H,O —— HCIO; + HCIO,

Die Molekiilstruktur von ClO, ist gewinkelt, X O-Cl-O = 116,5°. Es hat eine
ungerade Anzahl von Elektronen.

Cl,0;, Dichlortrioxid bildet sich u.a. bei der Photolyse von ClO,. Der dunkel-
braune Festkorper ist unterhalb —78 °C stabil. Bei 0 °C erfolgt explosionsartige
Zersetzung.

Cl,0q4, Dichlorhexoxid ist als gemischtes Anhydrid von HCIO; und HCIO, auf-
zufassen. Es entsteht bei der Oxidation von ClO, mit Ozon Os;. Die rotbraune
Fliissigkeit (Schmp. 3,5 °C) dissoziiert beim Erwérmen in ClOs, welches zu CIO,
und O, zerfillt. Cl,0O4 explodiert mit organischen Substanzen. In CCly ist es 10s-
lich.

Cl,0;, Dichlorheptoxid ist das Anhydrid von HCIO,. Man erhilt es beim Ent-
wassern dieser Sdure mit P4Oy als eine farblose, 6lige, explosive Fliissigkeit
(Sdp. 81,5 °C, Schmp. -91,5 °C). Bau: O;CIOCIO;.

Brom (Br)

Geschichte: Brom (griech. Pp®uog ,,Gestank*) wurde 1826 von Antoine-Jéréme
Balard in Mutterlaugen der Seesalzbereitung entdeckt und eingehend untersucht.

Vorkommen: Brom kommt in Form seiner Verbindungen meist zusammen mit den
analogen Chloriden vor (Cl: Br=300 : 1). Im Meerwasser bzw. in Salzlagern als
NaBr, KBr und KBr - MgBr; - 6 HO (Bromcarnallit).

Herstellung: Zur Herstellung kann man die unterschiedlichen Redoxpotenziale
von Chlor und Brom ausnutzen: Eozcr/(n2 =+1,36 V und EOZBr-/Br2 =+1,07 V.
Durch Einwirkung von Cl, auf Bromide wird elementares Brom freigesetzt:

2 KBr+Cl, —— Br, + 2 KCl
Im LabormaBstab erhdlt man Brom auch mit der Reaktion:

4 HBr + MnO, —— MnBr, + 2 H,O + Br,
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Oder durch freimachen von Brom mittels Chlor (aus Chloramin und Salzsdure und
Ausschiitteln mit Chloroform).

2 NaBr + Cl, —— 2 NaCl + Br,

Eigenschaften: Brom ist bei Raumtemperatur eine gelbbraune, iibelriechende
Fliissigkeit. Es 10st sich in Chloroform.

Brom und Quecksilber sind die einzigen bei Raumtemperatur fliissigen Ele-
mente.

Brom ist weniger reaktionsfahig als Chlor. In wissriger Losung (bis zu 3,5 %)
reagiert es unter Lichteinwirkung:

H,O+Br, — 2HBr+ 2 0,

Mit Kalium reagiert Brom explosionsartig unter Bildung von KBr.

Brom-Verbindungen

HBr, Bromwasserstoff ist ein farbloses Gas. Es reizt die Schleimhdute, raucht an
der Luft und lésst sich durch Abkiihlen verfliissigen. HBr ist leicht zu Br, oxidier-
bar:

2 HBr + Clz —— 2 HCI + Br2

Die wissrige Losung von HBr heiflt Bromwasserstoffsiure. Thre Salze, die Bro-
mide, sind meist wasserloslich. Ausnahmen sind z.B. AgBr, Silberbromid und
Hg,Br,, Quecksilber(I)-bromid.

KBr wirkt als Sedativum, Schlafmittel zentral beruhigend.

AgBr (Silberbromid, ,,Bromsilber) wird in der Photographie als lichtempfindli-
che Schicht der Filme benutzt, s. S. 175.

Herstellung: Aus den Elementen mittels Katalysator (Platinschwamm, Aktiv-
kohle) bei Temperaturen von ca. 200 °C oder aus Bromiden mit einer nichtoxidie-
renden Sdure:

3 KBr + H;PO, —— K;PO, + 3 HBr

Es entsteht auch durch Einwirkung von Br, auf Wasserstoffverbindungen wie H,S
oder bei der Bromierung gesittigter organischer Kohlenwasserstoffe, z.B. Tetra-
lin, C]()le.

HOBr, Hypobromige Siure erhdlt man durch Schiitteln von Bromwasser mit
Quecksilberoxid:

2 Br, + 3 HgO + H,0 ——> HgBr, - 2 HgO + 2 HOBr
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Die Salze (Hypobromite) entstehen ebenfalls durch Disproportionierung aus Brom
und den entsprechenden Laugen:

Br, + 2 NaOH —— NaBr + NaOBr
Bei Temperaturen oberhalb 0 °C disproportioniert HOBr:
3 HOBr —— 2 HBr + HBrO;
Verwendung finden Hypobromitldsungen als Bleich- und Oxidationsmittel.

HBrO,, Bromige Siure bildet sich in Form ihrer Salze (Bromite) aus Hypobro-
mit durch Oxidation in alkalischem Medium:

BrO +CIO —— BrO, +CI"

Bromite sind gelbe Substanzen. NaBrO, findet bei der Textilveredlung Verwen-
dung.

HBr0O;, Bromsdiiure erhilt man aus Bromat und H,SO,. Thre Salze, die Bromate,
sind in ihren Eigenschaften den Chloraten dhnlich.

HBr0O,, Perbromsdiure bildet sich in Form ihrer Salze aus alkalischen Bromat-
16sungen mit Fluor:

BrO; + F, + H,O —— BrO, + 2 HF

Die Sdure gewinnt man aus den Salzen mit verd. H,SO,4. Beim Erhitzen entsteht
aus KBrO, (Kaliumperbromat) KBrO; (Kaliumbromat).

KBrO; ist ein Reagenz. Es dient als Urtitersubstanz (= gut wigbare
Reinstsubstanz, die sich zur Herstellung von Losungen mit genau bekanntem
Gehalt (Urtiterlosungen) eignet) zum Einstellen der Natriumthiosulfat-MaB16sung.

Br,0, Dibromoxid ist das Anhydrid der hypobromigen Séure. Es ist nur bei Tem-
peraturen < —40 °C stabil und ist aus Brom und HgO in Tetrachlorkohlenstoff
oder aus BrO, erhiltlich.

Br0;, Bromdioxid entsteht z.B. durch Einwirkung einer Glimmentladung auf ein
Gemisch von Brom und Sauerstoff. Die endotherme Substanz ist ein nur bei tiefen
Temperaturen bestidndiger gelber Festkorper.

Tod (I)

Geschichte: Tod (Jod) wurde 1811 von dem Salpetersieder Bernard Courtois in
der Asche von Strandpflanzen entdeckt. Die Asche benutzte er zur Sodaherstel-
lung. 1813 wurde das Element von Nicolas Clément-Désormes, J. L Gay-Lussac
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und H. Davy genau untersucht. Der Name Iod stammt von Gay-Lussac auf Grund
seines violetten Dampfes (griech. imedng ,,veilchenfarbig®).

Vorkommen. im Meerwasser und manchen Mineralquellen, als NalO; im Chile-
salpeter, angereichert in einigen Algen, Tangen, Korallen, in der Schilddriise etc.

Herstellung:
(1.) Durch Oxidation von Iodwasserstoff HI mit MnO,.
(2.) Durch Oxidation von Nal mit Chlor:

2 Nal +Cl, —— 2 NaCl + I,

(3.) Aus der Mutterlauge des Chilesalpeters (NaNQO;) durch Reduktion des darin
enthaltenen NalO; mit SO,:

2 NaIO3 +5 SOQ +4 H20 — Nast4 +4 H2S04 + Iz
Die Reinigung kann durch Sublimation erfolgen.

Eigenschafien: Metallisch glanzende, grauschwarze Blittchen oder rhombische
Tafeln. Die Schmelze ist braun und der Iod-Dampf violett. Iod ist schon bei Zim-
mertemperatur merklich fliichtig. Es bildet ein Schichtengitter.

Wegen seines hohen Dampfdrucks ist festes lod bei vorsichtigem Erhitzen subli-
mierbar.

Loslichkeit: ITn Wasser ist Iod nur sehr wenig 16slich. Sehr gut 16st es sich mit
dunkelbrauner Farbe in einer wissrigen Losung von Kaliumjodid, KI, oder Iod-
wasserstoff, HI, unter Bildung von Additionsverbindungen wie KI -1, = K'I;
oder HI;. In organischen Losemitteln wie Alkohol, Ether, Aceton ist Iod sehr
leicht 16slich mit brauner Farbe. In Benzol, Toluol usw. 16st es sich mit roter
Farbe, und in CS,, CHCl;, CCly ist die Losung violett gefarbt. Eine 2,5-10 %ige
alkoholische Losung heif3t Iodtinktur.

Die violetten Losungen enthalten I,-Molekiile, die braunen Losungen ,,Ladungs-
iibertragungskomplexe (charge transfer-Komplexe) I + |D <1, D", D ist ein
Elektronenpaardonor wie O oder N.

Iod zeigt nur eine geringe Affinitdt zum Wasserstoff. So zerfillt lodwasserstofT,
HI, beim Erwédrmen in die Elemente. Bei hoherer Temperatur reagiert lod z.B.
direkt mit Phosphor, Eisen, Quecksilber.

Eine wissrige Stirkelosung wird durch freies Iod blau gefarbt (s. Bd. II). Dabei
wird Tod in Form einer Einschlussverbindung in dem Stirkemolekiil eingelagert
(sehr empfindliche Reaktion).

Iodflecken lassen sich mit Natriumthiosulfat Na,S,0; entfernen. Hierbei entsteht
Nal und Natriumtetrathionat Na,S,Os.
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Zur Schilddriisenbehandlung und —diagnostik werden die radioaktiven Isotope '*°I

und "'T als Na'?’T und Na'*'T benutzt.

Analytisch interessant ist die Fallung von gelbem Silberiodid mit AgNOs-Ldsung.

Nal + AgNO; — NaNO; + Agll

Iod-Verbindungen

HI, Iodwasserstoff ist ein farbloses, stechend riechendes Gas, das an der Luft
raucht und sich sehr gut in Wasser 16st. Es ist leicht zu elementarem Iod oxidier-
bar. HI ist ein stérkeres Reduktionsmittel als HCI und HBr. Die wéssrige Losung
von HI ist eine Sdure, die Iodwasserstoffsdure. Viele Metalle reagieren mit ihr
unter Bildung von Wasserstoff und den entsprechenden lodiden. Die Alkaliiodide
entstehen nach der Gleichung:

I, + 2 NaOH —— Nal + NaOI + H,0

Herstellung:

(1.) Durch Einleiten von Schwefelwasserstoff H,S in eine Aufschlammung von
Tod in Wasser.

(2.) Aus den Elementen:
H, + L(g) = 2 HI
mit Platinschwamm als Katalysator.
(3.) Durch Hydrolyse von Phosphortriiodid PI;.

HOI, Hypoiodige Sdure ist unbestindig und zersetzt sich unter Disproportio-
nierung in HI und lodséure:

3 HOI —— 2 HI + HIO;
Diese reagieren unter Komproportionierung zu lod:
HIO;+5HI —— 3H,0+3 1,

Herstellung: Durch eine Disproportionierungsreaktion aus lod. Der entstehende
HI wird mit HgO aus dem Gleichgewicht entfernt:

21, +3 HgO + H,0 ——> Hgl, - 2 HgO + 2 HOI

Die Salze, die Hypoiodite, entstehen aus I, und Alkalilaugen. Sie disproportionie-
ren in lodide und Iodate.
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HIO;, Iodsiiure entsteht z.B. durch Oxidation von I, mit HNO; oder Cl, in wiss-
riger Losung. Sie bildet farblose Kristalle und ist ein starkes Oxidationsmittel.
sz = 0,8

lodate: Die Alkaliiodate entstehen aus I, und Alkalilaugen beim Erhitzen. Sie
sind starke Oxidationsmittel. Im Gemisch mit brennbaren Substanzen detonieren
sie auf Schlag. I0; ist pyramidal gebaut.

Periodsiuren: Wasserfreie Orthoperiodsdure, HsIOg, ist eine farblose, hygros-
kopische Substanz. Sie ist stark oxidierend und schwach sauer. Sie zersetzt sich
beim Erhitzen iiber die Metaperiodsaure, HIO,, und 1,0, in 1,0s. Herstellung:
Oxidation von Iodaten.

Die Periodsdure und die Periodate werden analytisch als Oxidationsmittel ver-
wendet (Natriummetaperiodat).

Iodoxide
1,0, IO *TO; ™ entsteht aus HIO; mit heifer H,SO,. Gelbes korniges Pulver.

1,0; bildet sich als Anhydrid der HIO; aus dieser durch Erwédrmen auf 240-—
250 °C. Es ist ein weilles kristallines Pulver, das bis 275 °C stabil ist. Es ist eine
exotherme Verbindung (AH =—158,18 kJ - mol ).

O\ /O\ /O

| |
7 N
139,2°

1,0, bildet sich beim Entwissern von HIO,4. Orangefarbener polymerer Feststoff.

1,0y, lod(IID)-iodat, I(I03); ist aus I, mit Ozon O3 in CCly bei —78 °C erhiltlich.

Astat (At)

Astat wird durch Beschuss von Bismut mit Alphateilchen im Energiebereich von
26 bis 29 MeV hergestellt. Bei diesem radioaktiven Element wurde mit Hilfe der
Massenspektrometrie nachgewiesen, dass es sich chemisch wie die anderen Halo-
gene, besonders wie lod verhélt (es sammelt sich wie dieses in der Schilddriise
an). Astat ist stirker metallisch als Iod. Organische Astatverbindungen dienen in
der Nuklearmedizin zur Bestrahlung bdsartiger Tumore.

Geschichte: Bestdtigt werden konnte die Entdeckung des Astat (griech. dotoatéwm =
,unbestindig sein®) erstmals im Jahre 1940 durch die Wissenschaftler Dale Cor-
son, Kenneth MacKenzie und Emilio Gino Segre, die es durch Beschuss von
Bismut mit Alphateilchen kiinstlich herstellten.

Drei Jahre spéter konnte das Element von Berta Karlik und Traude Bernert auch
als Produkt des natiirlichen Zerfallsprozesses von Uran gefunden werden.
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Tabelle 16. Bindungsenthalpien und Aciditit von Halgenwassertsoff-Verbindungen

Substanz AH [kJ - mol™"] pKs-Wert

HF -563,5 3,14

HCl —432 -6,1 HI ist demnach die
HBr -3553 -89 stiarkste Sdaure!

HI -299 <-93

Bindungsenthalpie und Aciditiit

Betrachten wir die Bindungsenthalpie (AH) der Halogenwasserstoff-Verbindun-
gen und ihre Aciditét (Tabelle 16), so ergibt sich: Je stirker die Bindung, d.h. je
groBler die Bindungsenthalpie, umso geringer ist die Neigung der Verbindung, das
H-Atom als Proton abzuspalten.

Salzcharakter der Halogenide

Der Salzcharakter der Halogenide nimmt von den Fluoriden zu den Iodiden
hin ab. Griinde fiir diese Erscheinung sind die Abnahme der Elektronegativitit
von Fluor zu lod und die Zunahme des Ionenradius von F~ zu I': Das grofle I -
Anion ist leichter polarisierbar als das kleine F -Anion. Dementsprechend wéchst
der kovalente Bindungsanteil von den Fluoriden zu den Iodiden.

Unter den Halogeniden sind die Silberhalogenide besonders erwéhnenswert. Wah-
rend z.B. AgF in Wasser leicht 16slich ist, sind AgCl, AgBr und Agl schwerlds-
liche Substanzen (Lpager = 10" mol*-L %, Lpags, = 5 10 mol® - L%, Lpag =
10 '* mol* - L ?). Die Silberhalogenide gehen alle unter Komplexbildung in Lo-
sung: AgCl 16st sich u.a. in verdiinnter NH;-Losung, AgBr 16st sich z.B. in konz.
NH;-Losung oder Na,S,0;-Losung, s. unten, und Agl 16st sich in NaCN-Losung.

Photographischer Prozess (Schwarz-Weifi-Photographie)

Der Film enthélt in einer Gelatineschicht auf einem Tragermaterial fein verteilte
AgBr-Kristalle. Bei der Belichtung entstehen an den belichteten Stellen Silber-
keime (latentes Bild). Durch das Entwickeln mit Reduktionsmitteln wie Hydro-
chinon wird die unmittelbare Umgebung der Silberkeime ebenfalls zu elementa-
rem (schwarzem) Silber reduziert. Beim anschlieBenden Behandeln mit einer
Na,S,0;-Losung (= Fixieren) wird durch die Bildung des Bis(thiosulfato)argen-
tat-Komplexes [Ag(S,05),]> das restliche unverinderte AgBr aus der Gelatine-
schicht herausgeldst, und man erhélt das gewiinschte Negativ.

Das Positiv (wirklichkeitsgetreues Bild) erhdlt man durch Belichten von Photo-
papier mit dem Negativ als Maske in der Dunkelkammer. Danach wird wie oben
entwickelt und fixiert.
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Anmerkung: Bei der Farbphotographie kommen im Filmmaterial noch mehrere Schichten
fiir die Bildung von Farbstoffen hinzu.

Interhalogenverbindungen

Verbindungsbildung der Halogene untereinander fiihrt zu den sog. Interhalogen-
verbindungen (Tabelle 17). Sie sind vorwiegend vom Typ XY,, wobei Y das
leichtere Halogen ist, und n eine ungerade Zahl zwischen 1 und 7 sein kann.
Interhalogenverbindungen sind umso stabiler, je grofier die Differenz zwi-
schen den Atommassen von X und Y ist. Ihre Herstellung gelingt aus den Ele-
menten bzw. durch Anlagerung von Halogen an einfache XY-Molekiile. Die Ver-
bindungen sind sehr reaktiv. Extrem reaktionsfreudig ist IF;. Es ist ein gutes
Fluorierungsmittel.

Die Struktur von CIF;, BrF; und ICl; leitet sich von der trigonalen Bipyramide ab.
Die Substanzen dimerisieren leicht (Abb. 54). CIF; und BrF; dissoziieren:

2 CIF; = CIF," + CIF,

CIF," bzw. BrF," sind gewinkelt und CIF, bzw. BrF, quadratisch planar gebaut.

Polyhalogenid-Ionen sind geladene Interhalogenverbindungen wie z.B. I3 (aus I
+ 1), Bry , Is, IBr,, ICIF (aus ICl; + F), ICl; (aus ICl, + Cl,). Mit grofien
Kationen ist I3 linear und symmetrisch gebaut:

Manche Ionen entstehen auch durch Eigendissoziation einer Interhalogenver-
bindung wie z.B.

2 BrF3 = BI'F2+ + BI'F47

dimeres CIF3
BrF3

O =x.e=y Icls

Abb. 54. monomeres und dimeres CIF;, BrF;, ICl3
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Tabelle 17. Interhalogenverbindungen

XY: CIF (farbloses Gas, Schmp. —155,6 °C, Sdp. —100 °C); BrF (hellrotes Gas); IF
(braun, fest); ICI (rote Nadeln, Schmp. 27,2 °C, Sdp. 97,5 °C); IBr (rot-braune
Kristalle, Schmp. 36 °C, Sdp. 116 °C).

XY;:  CIF; (farbloses Gas, Schmp. —82,6 °C, Sdp. 11,3 °C); BrF; (farblose Fliissigkeit,
Schmp. 8,8 °C, Sdp. 127 °C); IF; (gelb, fest); ICl; (gelbe Kristalle).

XYs: CIF;s (farbloses Gas); BrF; (farblose Fliissigkeit, Schmp. —61,3 °C, Sdp. 40,5 °C);
IF5 (farblose Fliissigkeit, Schmp. 8,5 °C, Sdp. 97 °C). Die Struktur ist ein Okta-
eder, bei dem eine Ecke von einem Elektronenpaar besetzt ist.

XY7:  IF; (farbloses Gas, Schmp. 4,5 °C, Sdp. 5,5 °C) (pentagonale Bipyramide).

Pseudohalogene — Pseudohalogenide

Die Substanzen (CN), (Dicyan), (SCN), (Dirhodan), (SeCN), (Selenocyan) zei-
gen eine gewisse Ahnlichkeit mit den Halogenen. Sie heifen daher Pseudoha-
logene.

(CN);, Dicyan ist ein farbloses, giftiges Gas. Unter Luftausschluss polymerisiert
es zu Paracyan. Mit Wasser bilden sich (NH4),C,0s (Ammoniumoxalat),
NH,"HCO,  (Ammoniumformiat), (NH,),CO; und OC(NH,), (Harnstoff). Bei
hohen Temperaturen treten CN-Radikale auf. Dicyan ist das Dinitril der Oxalsdure.

Herstellung: durch thermische Zersetzung von AgCN (Silbercyanid):
2 AgCN —2 2 Ag+ (CN),; N=C-C=N
durch Erhitzen von Hg(CN), mit HgCl,:

Hg(CN), + HgCl, —— Hg,Cl, + (CN),;
2 Cu** +4 CN" — 2 CuCN + (CN),,

oder durch Oxidation von HCN mit MnO,.

(SCN),, Dirhodan ist ein gelber Festkorper, der schon bei Raumtemperatur zu
einem roten unloslichen Material polymerisiert. (SCN), ist ein Oxidationsmittel,
das z.B. Iodid zu Iod oxidiert.

Die Pseudohalogene bilden Wasserstoffsduren, von denen sich Salze ableiten.
Vor allem die Silbersalze sind in Wasser schwer loslich. Zwischen Pseudo-
halogenen und Halogenen ist Verbindungsbildung moglich, wie z.B. CI-CN,
Chlorcyan, zeigt.
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HCN, Cyanwasserstoff, Blausdure ist eine nach Bittermandel6l riechende, sehr
giftige Fliissigkeit (Sdp. 26 °C). Sie ist eine sehr schwache Séure, ihre Salze hei-
Ben Cyanide. Schon Kohlensdure setzt sie aus ihren Salzen frei.

Herstellung: durch Zersetzung der Cyanide mit Sdure oder grofitechnisch durch
folgende Reaktion:

Katalysator/800 °C

2CH;+30,+2NH; 2 HCN + 6 H,O

Vom Cyanwasserstoff existiert nur die Normalform HCN. Die organischen
Derivate RCN heilen Nitrile. Von der Iso-Form sind jedoch organische Derivate
bekannt, die Isonitrile, RNC.

H-C=N| R-C=N] “|C=N"-R
Nitrile Isonitrile

Das Cyanid-Ion CN ~ ist ein Pseudohalogenid. Es ist eine starke Lewis-Base
und ein guter Komplexligand.

NaCN wird technisch aus Natriumamid NaNH, durch Erhitzen mit Kohlenstoff
hergestellt:

NH; + Na —— NaNH, + 2 H,

600 °C . .
2 NaNH, + C ——— Na,N,C (Natriumcyanamid) + 2 H,

600 °C
Na,N,C +C — "= 5 2 NaCN

KCN (,,Cyankali®) erhélt man z.B. nach der Gleichung:
HCN + KOH —— KCN + H,0

Kaliumcyanid wird durch starke Oxidationsmittel zu KOCN, Kaliumcyanat oxi-
diert. Mit Sauren entsteht daraus eine wéssrige Losung von HOCN, Cyansdure,
die man auch durch thermische Zersetzung von Harnstoff erhalten kann. Von der
Cyanséure existiert eine Iso-Form, die mit der Normal-Form im Gleichgewicht
steht (= Tautomerie). Cyansédure kann zur Cyanursdure trimerisieren (s. Bd. II).

H-O-C=N]| = O=C=NH
Normal-Form Iso-Form

Das Cyanat-lon, |NEC—§|’, ist wie das Isocyanat-Ion ein Pseudohalogenid.

Weitere Pseudohalogenide sind die Anionen: SCN', Thiocyanat (Rhodanid) und
N3, Azid, s. S. 111, 176.

Knallsiure, Fulminsdiure ist eine zur Cyansdure isomere Substanz, welche im
freien Zustand sehr unbestindig ist. Thre Schwermetallsalze (Hg- und Ag-Salze)
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dienen als Initialziinder. Die Salze heiflen Fulminate. Man erhilt sie aus dem Me-
tall, Salpetersdure und Ethanol. Auch von der Knallsdure gibt es eine Iso-Form:

H-C=N"-0| = |C=N"-0-H

Iso-Form






VIII. Hauptgruppe
Edelgase (He, Ne, Ar, Kr, Xe, Rn)

Die Edelgase bilden die VIII. bzw. 0. Hauptgruppe des Periodensystems (PSE).
Sie haben eine abgeschlossene Elektronenschale (= Edelgaskonfiguration): He-
lium hat s’>-Konfiguration, alle anderen haben eine s*p®-Konfiguration. Aus die-
sem Grund liegen sie als einatomige Gase vor und sind sehr reaktionstriage. Zwi-
schen den Atomen wirken nur van der Waals-Krdfte, s. Bd. 1.

Geschichte: Im Jahre 1892 fand Lord Rayleigh bei einer Untersuchung iiber die
Dichten der ,,gewohnlichen* Gase (Sauerstoff, Wasserstoff usw.), dass der aus der
atmospharischen Luft durch Entzug des Sauerstoffs erhaltenen Stickstoff eine
hoherer Dichte besitzt als der aus chemischen Verbindungen, wie Ammoniak oder
Nitraten hergestellte. Sir William Ramsay fiihrte die Abweichung auf ein unbe-
kanntes schweres Gas zuriick. Er entfernte den Sauerstoff mit glithendem Kupfer
und den Stickstoff durch erhitztes Magnesium. Der Gasrest war ein neues chem.
Element mit charakteristischem Spektrum das gleichzeitig von Lord Rayleigh
isoliert wurde. Beide Forscher gaben dem Element den Namen Argon (griech.
apyodv, argos, ,,trige*) wegen seiner chem. Trigheit.

Das Element Helium (griech. fhog hélios ,,Sonne*) wurde zuerst bei einer
Sonnenfinsternis 1868 mit seiner Spektrallinie entdeckt (Jules Janssen). Der
Name stammt von Sir Joseph Norman Lockyer und Sir Edward Frankland.

Das von Carl von Linde verdffentliche Verfahren der Verflissigung der Luft
ermoglichte W. Ramsay die Verfliissigung und traditionelle Destillation von Ar-
gon und die Entdeckung von Krypton (griech. kpvmtog kryptos ,,verborgen®),
Neon (griech. véoc neos ,,neu”) und Xenon (griech. EEvog xénos ,,fremd™). Nach
Vorarbeiten von Daniel Rutherford der fand, dass aus bestimmten radioaktiven
Stoffen radioaktive Gase entstehen, konnte 1910 W. Ramsay das von Friedrich
Ernst Dorn 1900 entdeckte Radon (wie Radium von lat. radius ,,Strahl®, wegen
seiner Radioaktivitit) als Edelgas charakterisieren.

Vorkommen: 1In trockener Luft sind enthalten (in Volumenanteilen (%)):
He: 5,24 - 10, Ne: 1,82 - 107, Ar: 0,934, Kr: 1,14 - 107, Xe: 1 - 107, Rn nur in
Spuren. Rn und He kommen ferner als Folgeprodukte radioaktiver Zerfallspro-
zesse in einigen Mineralien vor. He findet man auch in manchen Erdgasvorkom-
men (bis zu 10 %).

Radon ist ein radioaktives Gas, das in Gesteinen und Béden vorkommt, von dort
aus gelangt es in die Luft. Menschen konnen das Gas und seine Zerfallsprodukte
mit der Atemluft aufnehmen. Wahrend Radon zum grofiten teil wieder ausgeatmet
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wird, lagern sich seine radioaktiv strahlenden Zerfallsprodukte in der Lunge an.
Hier konnen sie Krebs verursachen. Betroffen sind nach Angaben von Experten
Gebiete in Siiddeutschland, im Schwarzwald, Thiiringen, Sachsen und der Eifel.
Europaweit sollen pro Jahr 20000 Todesfille auf das Konto von Radonstrahlung
gehen. Auf der anderen Seite wird in Deutschland in 8 Badeorten die so genannte
Radontherapie angeboten. S. hierzu BfS zur Radon-Balneotherapie in ,,Informati-
onen des Bundesamtes fiir Strahlenschutz®, 2/00, 3.Jg., Juni 2000.

Gewinnung: He aus den Erdgasvorkommen, die anderen auler Rn aus der ver-
flissigten Luft durch Adsorption an Aktivkohle, anschlieBende Desorption und
fraktionierte Destillation.

FEigenschaften: Die Edelgase sind farblos, geruchlos, mit Ausnahme von Radon
ungiftig und nicht brennbar. Weitere Daten sind in Tabelle 18 enthalten.

Verwendung: Helium: Im Labor als Schutz- und Tréigergas, ferner in der Kryo-
technik, der Reaktortechnik und beim Geritetauchen als Stickstoffersatz zusam-
men mit O, wegen der im Vergleich zu N, geringeren Loslichkeit im Blut um eine
Luftembolie zu vermeiden. Auch Asthmatiker konnen dieses Gemisch besser
einatmen als Luft. Argon: Als Schutzgas bei metallurgischen Prozessen und bei
Schweiflarbeiten. Edelgase finden auch wegen ihrer geringen Warmeleitfahigkeit
als Fiillgas flir Gliihlampen Verwendung, ferner in Gasentladungslampen und
Lasern. Gewohnliche Glithlampen enthalten ein Ar-N,-Gemisch.

In Gasentladungslampen leuchtet Helium gelb, Neon rot, Argon blau und rot,
Krypton gelb-griin und Xenon blau-griin.

Chemische Eigenschaften: Nur die schweren Edelgase gehen mit den stark elek-
tronegativen Elementen O, und F, Reaktionen ein, weil die Ionisierungsenergien
mit steigender Ordnungszahl abnehmen. So kennt man von Xenon verschiedene
Fluoride, Oxide und Oxidfluoride. Ein XeCl, entsteht nur auf Umwegen.

Edelgas-Verbindungen
Die erste hergestellte Edelgasverbindung ist das Xe [PtF¢]” (Neill Bartlett, 1962).

Edelgas-Halogenide

KrF;, Kryptondifluorid entsteht aus Kr und F,. Es ist nur bei tiefer Temperatur
stabil.

RnF, bildet sich z.B. aus Rn und F, beim Erhitzen auf 400 °C.

XeCl, wurde massenspektroskopisch und IR-spektroskopisch nachgewiesen. Von
XeCl, existiert ein MoBbauer-Spektrum.
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Xe

freie
Elektronen-
F F
\ — paare

Abb. 55. XeF,-Molekiile im XeF,-Kristall Abb. 56. Molekiilstruktur von XeF,.
Xe <> F=195pm

Xenonfluoride sind farblose, kristalline, verdampfbare Stoffe. Sie entstehen bei
der Reaktion: Xe + n - F, + Energie (elektrische Entladungen, UV-Bestrahlung,
Erhitzen).

XeF,: linear gebaut (Abb. 55). Schmp. 129 °C. Disproportioniert:
2 XeF, —2— Xe + XeF,

XeF,: planar-quadratisch (Abb. 56). Schmp. 117 °C. Lésst sich im Vakuum sub-
limieren.

XeF4: oktaedrisch verzerrt.

>50°C

XeFs + RbF = Rb[XeF;] V2 XeFg + 2 Rby[ XeFs]
(leicht verzerrtes

quadratisches Antiprisma)

XeFq + HF ——> [XeFs]'HF,

Xenon-Oxide

XeO; (Abb. 57) entsteht bei der Reaktion
XeF + 3 HLO —— XeO; + 6 HF AH = +401 kJ - mol ™'

und ist in festem Zustand explosiv. Die wissrige Losung ist stabil und wirkt stark
oxidierend. Mit starken Basen bilden sich Salze der Xenonsidure H,XeQO,, welche
mit OH -Ionen disproportionieren:

2 HXeO, +2 OH —— XeOg' + Xe + 0, +2 H,0



VIII. Hauptgruppe — Edelgase (He, Ne, Ar, Kr, Xe, Rn) 183
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Abb. 57. Struktur von XeOs. Abb. 58. Molekiilstruktur von XeOF,
Xe—O =176 pm (dhnlich dem 105 -Ion)

Das XeOgq'-Anion ist ein starkes Oxidationsmittel (Perxenat-lon). Beispiele:
NEMXCOG, BazerG.

XeO, ist sogar bei —40°C noch explosiv (Zersetzung in die Elemente). Es ist
tetraedrisch gebaut und isoelektronisch mit 10, . Die Herstellung gelingt mit
Ba,XeOg4 und konz. H,SO,.

Oxidfluoride von Xenon: XeOF,, XeO,F,, XeOF,.

XeOF, (Abb. 58) entsteht als Primdrprodukt bei der Reaktion von XeFs (bei
50 °C) mit QuarzgefdBen und durch partielle Hydrolyse. Es ist eine farblose Fliis-
sigkeit. Schmp. —28 °C.

»Physikalische Verbindungen“

Beim Ausfrieren von Wasser bei Gegenwart der Edelgase bildet sich eine beson-
dere kubische Eis-Struktur.

Pro Elementarzelle mit 46 H,O-Molekiilen sind 8 Hohlrdume vorhanden, die von
Edelgasatomen besetzt sind: 8 E - 46 H,O. Diese Substanzen bezeichnet man als
Einschlussverbindungen, Clathrate (Kéfigverbindungen).

Ahnliche Substanzen entstehen mit Hydrochinon in einer Edelgasatmosphire
unter Druck.

Beschreibung der Bindung in Edelgasverbindungen

Zur Beschreibung der Bindung der Edelgasverbindungen wurden sehr unter-
schiedliche Ansitze gemacht.

Besonders einfach ist die Anwendung des VSEPR-Konzepts, s. Bd. I. Es gibt
auch MO-Modelle, die nur 5s- und 5p-Orbitale von Xenon benutzen.

Die Moglichkeit, dass 5d-, 6s- und 6p-Orbitale an der Bindung beteiligt sind, wird
besonders fiir XeF, und XeF, diskutiert.






Allgemeine Verfahren zur
Reindarstellung von Metallen (Ubersicht)

Einige Metalle kommen in elementarem Zustand (= gediegen) vor: Au, Ag, Pt,
Hg. Siehe Cyanidlaugerei fir Ag, Au.

Von den Metallverbindungen sind die wichtigsten: Oxide, Sulfide, Carbonate,
Silicate, Sulfate, Phosphate und Chloride.

Entsprechend den Vorkommen wihlt man die Aufarbeitung. Sulfide fiihrt man
meist durch Erhitzen an der Luft (= Résten) in die Oxide iiber.

1. Reduktion der Oxide zu den Metallen

D)

2)

3)

Reduktion mit Kohlenstoff bzw. CO:
Fe, Cd, Mn, Mg, Sn, Bi, Pb, Zn, Ta.

Metalle, die mit Kohlenstoff Carbide bilden, konnen auf diese Weise nicht
rein erhalten werden. Dies trifft fiir die meisten Nebengruppenelemente zu.

S. auch ,,Ferrochrom*®, ,,Ferromangan®, ,,Ferrowolfram*, ,,Ferrovanadium®.

Reduktion mit Metallen
a) Das aluminothermische Verfahren eignet sich z.B. fiir Cr,0;, MnO,,
Mn3O4, Ml’l203, V205, BaO (lm Vakuum), T102
Cr,03 + Al —— AlLO; +2 Cr AH = —535kJ - mol™
b) Reduktion mit Alkali- oder Erdalkalimetallen
V,05 mit Ca; TiO, bzw. ZrO, iiber TiCl, bzw. ZrCl, mit Na oder Mg.

Auf die gleiche Weise gewinnt man Lanthanoide (s. S. 257) und einige Acti-
noide (s. S. 259).

Reduktion mit Wasserstoff bzw. Hydriden
Beispiele: MOO}, WO3, GCOZ, T102 (mlt CaHz).
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11. Elektrolytische Verfahren
1) Schmelzelektrolyse

Zugianglich sind auf diese Weise Aluminium aus Al,O;, Natrium aus NaOH,
die Alkali- und Erdalkalimetalle aus den Halogeniden.

2) Elektrolyse wissriger Losungen

Cu, Cd bzw. Zn aus H,SOy-saurer Losung von CuSQO,4, CdSO4 bzw. ZnSO,.
Vgl. Kupfer-Raffination.

Reinigen kann man auf diese Weise auch Ni, Ag, Au.

II1. Spezielle Verfahren
1) Rost-Reaktionsverfahren

fiir Pb aus PbS und Cu aus Cu,S.

2) Transportreaktionen

a) Mond-Verfahren: Ni + 4 CO —2C 5 Ni(cO), —22°C , Ni+4 Co

b) Aufwachs-Verfahren (van Arkel und de Boer) fir Ti, V, Zr, Hf.
Beispiel: Ti +2 1, =——=C_ TjI,
1200 °C
3) Erhitzen (Destillation, Sublimation)

As durch Erhitzen von FeAsS. Hg aus HgS unter Luftzutritt.

4) Niederschlagsarbeit:
Sb,S; + 3 Fe —— 2 Sb + 3 FeS

5) Zonenschmelzen

Das Zonenschmelzverfahren beruht auf der Tatsache, dass Verunreinigungen in
der Schmelze eine energetisch giinstigere chemische Umgebung (niedrigeres
chemisches Potential) haben als im Festkorper und darum vom Festkorper in die
Schmelze wandern. Hiermit wird zum Beispiel Silizium von Eisenspuren befreit.
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