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AC-2 Skriptum (Sundermeyer)
Einfihrung in die Koordinationschemie und
Chemie der Ubergangsmetalle (4 SWS)

11.1 Systematik der Elektronenkonfiguration
Auffallung der d- und f-Energieniveaus (PSE)

J« n (Hauptquantenzahl)

2Ss 2p
33:2 3d
454 4d Af

5 d5f
65//65%1// (6f)

I1=0 1 2 3 (Nebenquantenzahl)

Ubergangselemente (d-Metalle Gruppen 3-12):
unterscheiden sich in der Elektronenkonfiguration d*
der zweitauRersten d-Schale: [Edelgas] (n-1)d*ns?
z.B. nach 20Ca (4s?) folgen 10 3d-Metalle, dann 31Ga

21Sc (3d%4s?) — 30Zn (3d'%4s?)  3d-Metalle (1. Ug.reihe)
39Y (4d'5s%) —> 48Cd (4d95s%)  4d-Metalle (2. Ug.reihe)
s7La (5d'6s%) — goHg (5d1%6s?)  5d-Metalle (3. Ug.reihe)

Innere Ubergangselemente (f-Metalle):
unterscheiden sich in der Elektronenkonfiguration f*
der drittauRersten f-Schale [Edelgas] (n-2)f*(n-1)d°ns?
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n=6 Lanthanoide und n =7 Actinoide

nach s7La (5d'6s?) folgen 14 4f-Metalle, dann 72Hf
sgCe (4f°5d%6s%) — 71Lu (4f145d'6s%) 14 Lanthanoide
5d* wird i.d.R. in 4f promoviert  (friiher: "Lanthanide")

nach goAc (6d'7s?) folgen 14 5f-Metalle, dann 104EkaHf
90Th (5f96d%7s%) — 103Lr (5f**6d'7s?) 14 Actinoide

Ubergangselemente / Nebengruppen:
Energieunterschied von ns und (n-1)d Orbitalen gering
— Trend, dass die d-Orbitale im elektronischen
Grundzustand der Metalle vorzugsweise halb oder
ganz gefullt sind, z.B. 3d- und 4d-Metalle

Cr:  [Ar] 3d°4s? nicht 3d*4s?
Cu: [Ar] 3d*%s!  nicht 3d%4s?

Effekt der Lanthanidenkontraktion (s.u.) b. 5d-Metallen:
W:  [Xe] 4f**5d*6s® nicht 4f*45d°6s*

Bei Metallkationen werden Energieniveaus der
Valenzelektronen durch WW mit Liganden je nach
Anzahl und geometr. Anordnung stark beeinflusst (vgl.
Ligandenfeldtheorie). Die Unterscheidung von d- und
s-Valenzelektronen macht keinen Sinn mehr; s- und d-
Valenzelektronen VE werden zusammengefasst zu

einer Elektronenkonfiguration d" des Metallkations:
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d®: alle Valenzelektr. abgegeben, hochste Ox.stufe
d": alle Valenzel. vorhanden, Ox.0 = Elem.d. Gruppe n
d’ Ti(+4) V(+5) Cr(+6) Mn(+7) Os(+8)

dt Ti(+3) V(+4) Cr(+5) Mn(+6)

d® Ti(+2) V(+3) Cr(+4) Mn(+5) Fe(+6)

d® Ti(+1) V(+2) Cr(+3) Mn(+4)

d* Ti(0) V(+1) Cr(+2) Mn(+3)
d-Elektronen-arme Komplexe 7T

d-Elektronen-reiche Komplexe | keine scharfe Grenze
d®> Mn(+2) Fe(+3)

d® Mn(+1) Fe(+2) Co(+3)

d’” Mn(0) Fe(+1) Co(+2)

d® Mn(-1) Fe(0) Co(+1) Ni(+2) Au(+3)

d® Mn(-2) Fe(-1) Co(0) Ni(+1) Cu(+2)

d® Mn(-3) Fe(-2) Co(-1) Ni(0) Cu(+1) Zn(+2)

11.2 Koordinationslehre von Alfred Werner
Nobelpreis 1913

Bahnbrechende Erkenntnis: Es gibt Verbindungen,
In denen das Zentralatom mehr Bindungen eingeht, als
es dessen Wertigkeit / Oxidationsstufe entspricht.

Definition eines Komplexes (A. Werner ca. 1900):
Ein Komplex ist eine Koordinationsverbindung,
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In der das Zentralatom (eine Lewis-Saure)
typischerweise von mehr Liganden (anionischen
oder neutralen Lewis-Basen) symmetrisch umgeben
Ist, als es der Hauptvalenz (= Wertigkeilt,
Oxidationsstufe) des Zentralatoms entspricht.

Beispiele: [AICIs] ~, [Fe(H20)s]?", [Co(NHz3)4Clo] CI™

Alfred Werner’s experimentelle Methodik:

1. Fallungsreaktionen mit Uberschuss Ag+:

CoCI3 * 6 NH3 gelb 3 AgCl{ — [Co(NHa3)e]Cl3
CoCI3 ® 5NH3 purpur 2 AgCl 4 — [Co(NHz3)sCI|Cl>
CoCI3 ® 4NH3 grin 1 AgCl{ (Isomer 1) trans
CoCI3 ® 4 NH3 violett 1 AgCl{ (Isomer 2) cis
CoCI3 ® 3NH3 violett 0 AgCl4 — [Co(NH3)sCls]

2. Leitfahigkeitsmessungen Ay / S-m?-mol™:
empir. Formel Apm 2 lonen Chlorid (fallbar)
PtClg e 6 NH3 523 5 4
Werner-Formel — [Pt(NH3)6]Cl4

PiClg « 5NH3 404 4 3
Werner-Formel — [PtCI(NH3)5]CI3

PtClg ® 4 NH3 229 3 2
Werner-Formel — [PtCI2(NH3)4]CI2
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PtClg ¢ 3NH3 97 2 1
Werner-Formel — [PtCI3(NH3)3]CI

PtClg ¢ 2NH3 O 0 0
Werner-Formel — [PtCI4(NH3)2]

1. Werner’sches Postulat:

Co(lll) und Pt(IV) haben in diesen Verbindungen die
gleiche, einheitliche ,sekundare Valenz" (Nebenvalenz)
= Koordinationszahl KZ (nach heutiger Sprechweise)

3. Symmetrietberlegungen (Zahl der
beobachtbaren Stereoisomere):

|
I
KZ 6 @ M gefunden

MAB. 1 1
MA,B,, 3
MAB. 3 3

Das Oktaeder ist das wichtigste Strukturmotiv der
Koordinationschemie der d-Metalle !
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2. Werner’sches Postulat:

Koordinationsverbindungen haben eine bestimmte
raumliche Struktur, wobei die Liganden mdglichst
symmetrisch um das Zentrum angeordnet sind.

Koordinationspolyeder im Uberblick nach KZ

K |linear d10: ptO, Cut, Ag+, Aut, Hg2+
g L-M-L [Ag(NH3)2]*, [CuCl2]-, [Au(CN)2]-
K"|trigonal [Hgl3]-, Cr(NR2)3, Pt(PR3)3,
Z |planar
3
seltener [SNCI3]- (nur bei Hauptgruppen gilt
pyramidal VSEPR Modell !)
K |tetraedrisch |d0: [VO4]3-, [CrO4]2-, [MnO4]-,
Z [OsO4], [VOCI3], [CrO2Cl2],
4 d10: [ZnCl4]2-, [Hgl4]2-, Ni(CO)a
aber auch
[Cd(CN)4]2-,[CoCl4]2-, [NiCl4]2-,
[FeCl4]-, [MnCl4]2-,[VCl4]-,
guadratisch- |g8: (Co+), Ni2+, Rh+, Pd2+, Ag3+,
planar Ir+, Pt2+, Au3+,
'RhCI(PPh3)3] (Wilkinson-Kat.),
IrCI(CO)(PPh3)2] (Vaska-Kompl.),
Ni(CN)4]2-, [L2PtCI2], [P(CN)4]2-
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Prisma

K" |Trigonal- d8: [Fe(CO)s], [Mn(CO)s]-,
Z |bipyramidal " 1co(cNR)s]* (Isonitril CNR)
5 [thp
quadratisch- |[VO(acac)?] Vanadylacetylacetonat,
pyramidal [Ni(CN)5]3-
apy
K |oktaedrisch |haufigstes Koord.polyeder, Cr3+ und
Z |Oktaeder Co3+ fast ausschlieRlich !
° M(OH2)6]m+, [M(NH3)6]m*+,
M(CN)e]m-, [M(CO)e], , [CoFe]-,
AlFg]-, [Ca(EDTA)]2-.
K |pentagonal- |[UF7]2-, [ZrF7]3-, [TaF7]2-
Z |bipyramidal
-
K |Wirfel (sehr |[[UFg]3- und Fluorometallate der
g selten) —» Seltenerdmetalle.
Quadr. [TaFg]3-, [ReFg]2-,
Antiprisma —
Dodekaeder |[Mo(CN)g]4-
K |Dreifach- [ReH9]2-, [Nd(OH?2)9]3+.
Z |Uberkapptes
9 |trigonales
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Weitere Leistungen A. Werners:

Erste optisch aktive rein anorganische Verbindungen

mit Ethylendiamin-Chelatliganden:
2 Enantiomere des cis-Dichloro-K.

,?IF[ N~ ¢, ! C'\;I/NSCI H H?/S:O(NF%)]B%
N >N | ~N-(H,N),C 5 O~ o OH
N K/N ) Ig)’\ ~OH
N (l:I N e HO\J:O(N"%M
! [N/\ﬁo\Nl A. Werner chiral
Cl trans-Dichloro-K. rein anorganisch

11.3 Isomerie bei Komplexen

1. Konstitutionsisomerie (Verknupfungsisomerie):
Ambidente Anionen kdnnen je nach Charakter des
Koordinationszentrums mit weichem oder harteren
Haftatom koordinieren.

i NO» |~ 2 - S-Sulfito-

[S(iN] | 2] [SOS] O-Sulfito-
iS—CEN M -0

M S—Thiocyan,atﬁ)— //NI

| weicher 0O [302]

M N-Thiocyanato- O-Nitrito- 0
\N:C:S harter M —O\\ M_S\:O
\@ @//O O//SI M/Cl)

=C-5° YR &

,\g —N=C=5 NoE | S\O

M=N=C=S linear N-Nitrito- + 3 weitere
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2. Geometrische Isomerie (Stereoisomere):
KZ 4, quadratisch planar:

MA2B2 2 Isomere

MA2BC 2 Isomere

MABCD 3 Isomere

A A A| A A

| | | |
B-M—B B-M—A D-M—B C-M—D B-M—2C

| I I I I

A trans B cis C B D
KZ 4, tetraedrisch: A
optische Isomere / |

Enantiomere /I\/I(,, D
mit asymmetrischen B
Metallzentrum

KZ 5, trigonal-bipyramidal:
Berry-Pseudorotation: Dynamische Umwandlung axial-
In aquatorial-standige Liganden - ohne M-L Bindungs-

bruch Uber Intermediat einer quadratischen Pyramide.
ax

A— A Bax
|~ Beg /o8 S Aeq
Ae—I\/I< — A — M pasal — Aea IVI\
L Beg apikal \\B / Aeq
A~ A B

ax

ax guadrat. Pyramide als Intermediat
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KZ 6, oktaedrisch:

hohe Energiebarrieren der Pseudorotation — viele
geometrische Isomere isolierbar.
Wichtigste Isomere: cis / trans bzw. facial / meridional
5 MA2By MA 2B 3
/|\|/1\ A/I\|A\ A/M<A A/I\f‘\

A trans cis fac A A mer

A A A A A
371 ¢” B C7 B 37| ~c C7 7B
A A C B B \

Ay trans Ap trans Ay cis Ao Cls Ay cis chiral
By trans By cis By trans By ciIs By clIs
C, trans Cy cis Cyr cis Co trans Cy cis

3. lonisationsisomerie:
[Co(NH3)5Br] SO4  [Co(NH3)5(S04)] Br

2:2 Elektrolyt 1:1 Elektrolyt
SO42- fallbar mit Ba2+ Br- fallbar mit Ag+
Br- nicht fallbar S0O42- nicht fallbar

4. Solvatisomerie:
[Cr(H20)3CI3] ® 3 H20 (grun)
Schrittweise Hydrolyse der Cr-Cl Bindungen zum
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[Cr(H20)g] CI3 (violett)

5. Koordinationsisomerie:

2 [PtCI2(NH3)2] vs [Pt(NH3)4]2+ [PtCl4]2-
[Pt(NH3)4]2+[CuCl4]2- vs [Cu(NH3)4]2+[PtCl4]2-
gran blauviolett

11.4 Elektronenstruktur der Komplexe
Bethe 1929, van Vleck 1932

11.4.1 Die Ligandenfeldtheorie LFT (bzw. ,erweiterte
Kristallfeldtheorie CFT") versucht, eine

Korrelation zwischen den physikalischen
Eigenschaften der Komplexe bzw. Ubergangsmetall-
Festkorperstukturen (Farbe, Spektroskopie,
Magnetismus, thermodynamische Grolden) und der
Anzahl, raumlichen Anordnung und Natur der Liganden
(= Koordinationssphare) herzustellen.

Grundannahmen:
lonen eines lonengitters oder Liganden eines

Metallkomplexes wirken auf das Zentralion M"* wie
Punktladungen und erzeugen ein elektrostatisches
Ligandenfeld, das auf die mit s-, p-, d- und f-Elektronen
besetzten Orbitale einwirkt.
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Im Ligandenfeld verlieren die d- und f-Orbitale ihre
Entartung (energet. Gleichartigkeit): Zu den Liganden
negativer Elektronendichte gerichtete d- und f-Orbitale
mit negativer Elektronendichte werden dabei
besonders stark abgestol3en bzw. energetisch
angehoben. Die nicht auf die Liganden gerichteten
Orbitale werden dagegen im Sinne des
Energieerhaltungssatzes energetisch abgesenkt.

Zur Erinnerung: Form der inversionssym. d-Orbitale

eg Satz




Im Folgenden beschranken wir uns auf die
Differenzierung der d-Orbitale im Feld oktaedrisch
angeordneter Liganden:

Energie & =—
Kugelfeld .~ l 3/5A,
— -------------- 10Dq = A,
2I5A,
hy = _
Oktaederfeld
€y d 2 dyzye

tog! dyy, dyz, dy,

Entartungsgrad: a,b =1, e =2, t =3

Zwei d-Orbitale mit Ausdehnung auf x,y,z-Achsen (eg
Satz) werden um den gleichen Energiebetrag

energetisch angehoben, wie die drei d-Orbitale (tog
Satz) energetisch abgesenkt werden.

s- und p-Orbitale werden raumlich gleichartig
beeinflusst — zwar energetische Anhebung, aber
keine Aufspaltung, da sie in gleicher Weise auf den

222
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X,Y,Zz-Achsen liegen (d.h. keine Aufhebung ihrer
Entartung).

11.4.2 Diskussion der Ligandenfeldaufspaltung Ao
(= 10 Dg Energieeinheiten)

Die Ligandenfeldaufspaltung ist die experimentell aus
Elektronenspektren (UV-VIS) oder Gitterenergien
ermittelbare energetische Aufspaltung der d-Orbitale.

Die d*-Elektronenkonfiguration ist der einfachste Fall,
da hier die beobachtbaren Spektrallibergange direkt
die Energiedifferenz zwischen dem eg- und t2g-Niveau
liefern.

Der allgemeine Fall (d" Konfiguration des
Metallkations) ist komplexer, da hier die Elektronen-
Elektronen-WW bertcksichtigt werden muss, die im
Grundzustand und angeregten Zustand verschieden ist

(— Aufspaltung der Terme im Ligandenfeld — Master-
Studiengang).

Beispiele: d'-MLe [Ti(OH2)6]®*  3d Metall

Ein d-Elektron besetzt tog Niveau: Lichtabsorption fuhrt
zum Ubergang tzg* eg® — t2g° egl:
Absorptionsmaximum 20.300 cm™ (Ao = 243 kJ/mol)
(o steht fUr oktaedrisches Ligandenfeld).
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di-MXe [ReFs] Absorptionsmaximum 32.500 cm™ (Ao

= 389 kJ/mol). —»> Ao offenbar grof3er fur 5d Metall ! s.u.
d.h. Betrage fur 10 Dq liegen in der Grofenordnung
der Bindungsenergien kovalenter Bindungen (vgl. CI-ClI
240 kJ/mol) !

Umrechnung: E=N_Lehv=N_Lehec/A=N_ehecey
500 nm = 20.000cm™? = 2.5eV
1cm?t = 12 J/mol 350 cmt = 1 kcal/mol

Farbe des d-Ti*: Absorption von Griingelb induziert
d-d Ubergang und liefert Komplementarfarbe
Rotviolett als sichtbares Restlicht.

11.4.3 Grol3e der Ligandenfeldaufspaltung
(Ao = 100-500 kJ/mol)

1. Abhangigkeit vom Ligandentyp:

Bel konstantem Zentralatom erhdht sich Ao in der
folgenden Reihenfolge: Spektrochemischen Reihe
der Liganden, geordnet nach zunehmender
Ligandenfeldstarke:

" <Br <S? <SCN < ClI"<NO3~, N3 <F <NCO~
<OH <ONO < 0% <H0 <NCS™ < NH3 < SO3% <
NO>~ < PR3, CH3", <CN < CO < NO*
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Problem: Punktladungsmodell liel3e erwarten, dass
anionische Liganden starkstes Feld erzeugen, obwohl
gerade diese am unteren Ende der empirisch

gefundenen Reihe stehen (z.B. OH™ < OH2). Das
Konzept einer rein elektrostatischen WW muss daher
angepasst werden. Reihenfolge besser mit MO-Modell

erklarbar: n-acide Liganden mit Fahigkeit zur

kovalenten dn—pn* Rickbindung (CO, NOY) fuhren
zur grof3ten Ligandenfeldaufspaltung.

2. Abhangigkeit vom Zentralatom:

Bei gleichem Liganden ist die Anderung von Ao
innerhalb einer Periode (UM-Reihe) vergleichsweise
gering, innerhalb einer Gruppe dagegen beachtlich:
Ao 3d < 4d < 5d.

Faustregel: Ao 3d :4d :5d=1:15: 2.

Beispiel: 10 Dg-Werte von Ethylendiamin-Komplexen
[Co(en)s]®* (23.200 cm™)  [Rh(en)s]** (34.600 cm™),
[Ir(en)s]>* (41.400 cm™).

Mit wachsender Oxidationsstufe (Ladung) des

Zentralatoms erhoht sich Ag betrachtlich, da die
Liganden infolge der starkeren elektrostatischen
Anziehung naher an das Metallzentrum herangezogen
werden, wodurch die Storung der d-Orbitale durch das
Ligandenfeld steigt.
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Beispiel: Aquakomplexe d" [M(OH2)g]"*
Grundkonfig. im Oktaederfeld 10 Dq [cm™]

d? V3 tyg? 18.000

S VLR W 11.800

a3 cr¥t 17.400 (=50% mehr als
d3 V2+)

d* Cr*  tagdeqt 14.000

d* M3t tagegt 21.000 (=50% mehr als
d* cré*)

3. Abhangigkeit von der geometrischen Anordnung
der Liganden:

Ligandenfeldaufspaltung Ao
A tetraedrisch < A oktaedrisch < A quadratisch

Beobachtung:

Tetraeder-Komplexe besitzen in der Regel die
gro3tmogliche Zahl ungepaarter d-Elektronen (high-
spin Zustand).

Quadratisch planare Komplexe besitzen dagegen die
grof3tmogliche Zahl gepaarter d-Elektronen (low-spin
Zustand).
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Stark aufspaltende Liganden begltinstigen
insbesondere bei d® Konfig. die quadratisch-planare

Anordnung, z.B. Is d®-[Ni(CN)4]%",
schwach aufspaltende die tetraedrische Anordnung,

z.B. hs d3-[NiCls]*".

A) Oktaedrisches Ligandenfeld:
Bei Oktaeder-Komplexen findet man fur die

Elektronenkonfigurationen d*, d°, d® und d” beides,
high-spin und auch low-spin Zustande in Abhangigkeit
vom Ligandentyp / Stellung in der spektrochem. Reihe
und der Oxidationsstufe des Metallzentrums.

Erklarung:

Die Spin-Paarungsenergie P muss aufgewendet
werden, um ein zweites Elektron antiparallelen Spins in
ein und dasselbe Orbital zu zwingen.

Aus diesem Grund werden normalerweise erst alle 5 d-
Niveaus zunachst mit Valenzelektronen entsprechend
der d-Elektronenkonfiguration einfach besetzt: es
resultieren high-spin hs (magnetisch normale)
Komplexe.

Falls jedoch die Ligandenfeldaufspaltung Ao grof3er ist
als die Spinpaarungsenergie P, so wird die
Spinpaarung und somit ein low-spin Is Zustand mit



geringst moglicher Zahl ungepaarter Elektronen

beobachtet.

Die Unterscheidung zwischen low-spin und high-spin
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lasst sich jedoch nur fur die Elektronenkonfigurationen

d4 - d’ treffen, da bei d! - d3 und d® - d1° die

Orbitalbesetzung unabhangig von der Grol3e Ao immer
zum Spinsystem grof3tmaoglicher Spinmultiplizitat fahrt
(1. Hund’sche Regel), Beispiele:

[Fe(H,0)6l°"
d>-high-spin

[Co(NH 3)6]**
d’-high-spin

3/5A,

2/5A,

[Fe(CN)¢]*
d°-low-spin

NI

I

3/5A,

2/5A,

[Co(NO,)6]*
d’-low-spin

NN

I

3/5A,

2/5A,
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Ligandenfeldstabilisierungsenergie LFSE:

LFSE = Gewinn an d-Elektronen-
LigandabstoRungsenergie beim Ubergang vom
spharischen Kugelfeld zum nichtsphéarischen
Ligandenfeld unter Berlcksichtigung der unter-
schiedlichen Paarungsenergie P in beiden Feldern.

Beispiel:

LFSE (d"-hs) = (2 x 3/5) Ao + (5 X -2/5) Ao + O P
=-4/5A + OP (x10)
=-8Dqg + OP

B) Jahn-Teller-Verzerrung des Oktaeders:
Oktaeder — tetragonal verzerrt — quadratisch
planares Ligandenfeld

Betrachtet wird die tetragonale Verzerrung des idealen
Oktaeders, d.h. Stauchung entlang der z-Achse bzw.
Dehnung entlang der z-Achse bis hin zur Entfernung
der axialen Liganden.

Durch Dehnung in Richtung der z-Achse
(einhergehend mit leichter Stauchung in x- und y-
Richtung) erfahren d-Orbitale mit einer z-Komponente

(xz, yz und insbesondere z2) eine Abnahme der
elektrostatischen Abstof3ung durch die Liganden und

werden daher stabilisiert. Gleichzeitig werden alle
anderen d-Orbitale destabilisiert, und zwar so, dass
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der Energieschwerpunkt konstant bleibt. Ergebnis: eq
und tog Niveaus spalten auf.

e ‘xz—yz A
, A
2z Y '
I L Y
x2-y2 9 22 . yxy A
Ag ' .
XZ,yZ s 2
6 _I; ...... E ‘_‘.' g ‘ 82
2 o - Tt-al
W t2g XZ,yZ STl . Y
XZ,yz
Dn Oh D4h D4h

Die planar-quadratische Geometrie ist besonders
vorteilhaft bei Metallionen mit d8—Konfiguration und

starken Liganden, z.B. [Ni(CN)4]*". Diese Kombination
fahrt zu low-spin Komplexen, bei denen die acht d-

Elektronen die 4 energiearmen Orbitale dxz, dyz, dz2
und dxy besetzen, wahrend das energiereiche Orbital
dx2-y2 unbesetzt bleibt.
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Verallgemeinerung:

Die Jahn-Teller-Verzerrung JTV tritt auf, wenn in
oktaedrischen (seltener tetraedrischen)
Ligandenfeldern eines der entarteten t2g- oder eg -

Niveaus weder halb noch ganz besetzt ist.

Der Grund: Die d-Orbitale sind nicht kugelsymmetrisch,
daher kann sich das System durch synchrone
Verzerrung (Dehnung oder Stauchung) des Oktaeders
und Unterbringung der Elektronen in energetisch
gunstigeren Orbitalen um den Betrag der Jahn-Teller-
Stabilisierungsenergie JTSE stabilisieren.

Die JTV fallti.a. fur d1, d2, d4 (Is) nicht so sehr ins
Gewicht, da die JT-Aufspaltung 61 etwa doppelt so

grof3 ist wie 2.
Besonders exponierte JT-lonen mit hoher JTSE sind:

d9 (Cu2+), d4 hs (Cr2+, Mn3+), d7 Is (Co2+, Ni3+).

Keine JTV bei: dO, d10, d3, dS (hs), db (Is), d8, da in
all diesen symmetrisch besetzte t2g und eg Niveaus.

Beispiel: Elektronenkonfiguration d9 (t2g6 eg3)
Beispiel: Cu2+tin [Cu(OH2)g]2+

das ungepaarte Elektron kann sich in einem dx2-y2
oder dz2 Orbital befinden:



d9 Cu2+

JTSE:
Z.B.
Struktur:
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x2-y
112 3, 3"‘— ....... 1/2 8
128, Va4 --- kg 1/2 8,
2212 J 2
Yy Z
AO
XZ,yZ Y
113 3, IH_H _____ .. H-Z’B %
2/3 82 4 . t2g ) H— 1/3 82
Xy Ly
r y4 % % @
gestaucht gedehnt
5 81 Y 01
[Cu(NH3)6]2+

4 Cu-N: 207 pm
2 Cu-N: 262 pm starke Dehnung !

C) Kubisch — Tetraedrisches Ligandenfeld
Das tetraedrische Ligandenfeld leitet sich vom
kubischen ab. Gegenluber dem spharischen Kugelfeld

werden die auf die Wirfelkanten weisenden t2-Orbitale
(dxy, dxz, dyz) energetisch angehoben (destabilisiert)
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der e-Satz, der auf die Flachenmitten weist dagegen
energetisch abgesenkt. — Kubisches Feld hat inverse
Aufspaltung wie Oktaederfeld. Da im Tetraederfeld
lediglich die Halfte der Ecken des Wiirfels besetzt sind,

sinkt die Aufspaltung At auf die Halfte des Wertes fir

11.5 Farbe, magnetische Eigenschaften
und Reduktionspotentiale

Farbe, magnetische Eigenschaften und
Reduktionspotentiale hangen extrem von der
Oxidationsstufe (El.konfiguration) sowie Art und
Anordnung der Liganden ab (Erklarung: Ligandenfeld-

theorie und MO-Theorie — Skriptum allg. Chemie).
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Reduktionspotentiale
Uberstreichen weiten Bereich von stark

elektropositiv / reduzierend, z.B. E°(Ti?*/Ti%) -1.6 V bis
edel / oxidierend, z.B. E°(Au*/Au®) +1.46 V

d.h. von H20 reduzierend bis H20 oxidiernd.
Liganden haben extremen Einfluss auf Red.potentiale !

Beispiele von Farbvariationen infolge d-d-
Ubergangen fir Werner-Komplexe (Lewis-Saure-

Base-Komplexe / reine o-Donorliganden):
(Co(NH3)6]Cl3 (gelb) [Co(NH3)5CI]Cl2 (violett)
[Co(NH3)4Br2]Br (grin)  [Co(NH3)4(H20)2]S04 (rot)
[Co(en)2ClI2]ClI (blau) en = Ethylen-1,2-diamin

Ein anderer Grund fUr besonders intensive Farbe von
Komplexen sind Charge-Transfer-Phanomene (—
Nutzung in analytischer Chemie):

Ligand-Metall-CT: MnOgs’, CrO4%", HgS, Fe(SCN)z
Metal-Metall-CT: KFe!'[Fe'(CN)e] (Intervalenz-CT)

500 600
Wellenldange {nm)




Wellenlange des

absorb.
Lichts (nm)
400-435
435-480
480-490
490-500
500-560
560-580
580-595

595-605
605-770

Magnetische Eigenschaften:

Kern

Bahn

Farbe

absorbiert
Violett
Blau
Grunblau
Blaugrin
Grin
Gelbgrin
Gelb

Orange
Rot

Komplementar

Restfarbe

reflektiert
Gelbgrin
Gelb
Orange
Rot
Purpur
Violett
Blau

Grunblau
Rlaliariin

235

Partielle Auffullung der d-Orbitale

Spin fuhrt haufig zu ungerader Zahl
von Elektronen bzw. zu

ungepaarten Elektronen in high-
spin-Komplexen, selbst wenn sie
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eine gerade Zahl von d-Elektronen besitzen — es
resultiert Paramagnetismus.

Spinmagnetismus, bewirkt durch Spindrehimpulse
ungepaarter Elektronen, bildlich dargestellt durch

Eigenrotation der El. und beschrieben durch die
magnetische Gesamtspin-QZ Ms = 2ms mit ms = + 1/2
(Spinguantenzahl ms eines Elektrons).

Ms besitzt 2S+1 Zustande S, S-1, S-2 ... -S.

Spinbeitrag: n ungepaarte Elektronen erzeugen einen
Gesamtspin S = n/2 und das assoziierte magnet.

Gesamtspinmoment us = [S(S+1)]1/2 g uB

g = 2 (g-Faktor, gyromagnetische Anomalie)
ug Bohr'sches Magneton (kleinste Einheit des
magnetischen Moments, Elementarquantum des
Magnetismus, us = 9.27 x 1072% J/T)
zB.n=5—>S=5/2
— Ms =5/2, 3/2, 1/12, -1/2, -3/2, -5/2

(n+1 bzw. 25+1 = 6 Zustande)

Bahnmagnetismus, bewirkt durch Bahndrehimpulse
der Elektronen, bildlich dargestellt durch
Bahnbewegung in verschiedenen Orbitalen und

beschrieben durch die Gesamtbahndrehimpuls QZ ML



=2m; mitm;==1, I-1 ... -l (Bahndrehimpuls m| eines
Elektrons, Nebenquantenzahl | = 1 (p-Orb.), | = 2 (d-
Orb.), | = 3 (f-Orb.)).

ML besitzt 2L+1 Zustande L, L-1,L-2 ... -L.

Bahnbeitrag: n Elektronen erzeugen einen
Gesamtbahnimpuls L und das assoziierte magnet.

Gesamtbahnmoment p = [L(L+1)]*? ug

Beil schwacher Spin-Bahn-Kopplung der Elektronen
(LS- oder Russel-Saunders-Kopplung) nehmen L und
S unabhangig voneinander alle im Raum erlaubten
Lagen ein. Das effektive magnetische Moment peff
betragt dann

ueff = uB [L(L+1) + 4S(S+1)]Y2

Oft sind die Bahnmomente L ganz oder teilweise
unterdrickt. Mit L = O erhalt man die

,opin-Only“~-Werte: Das Magnetische Moment peff
berechnet sich dann allein aus dem Gesamtspin S:

peft = [S(S+1)]"* 2 ps

leff normiert auf ug ergibt puetf / ug = Vielfache des
Bohr'schen Magnetons = Spin-Only-Werte gut
eingehalten fur 3d* .... 3d° Konfiguration

237
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n S pett / ug = 2[S(S+1)]}?
0 0 0 Spin-Only-Werte
1 1/2 1.73 -fache von up

2 1 2.83

3 3/2 3.87

4 2 4.90

5 5/2 5.92

Abweichungen fir 3d° .... 3d°, wobei Hexp > Meff (AUS
Spin-Only). Bahnbeitrag ist zu bertcksichtigen: Unter
bestimmten Symmetriebedingungen erzeugt externes
Magnetfeld eine raumliche Elektronenbewegung,
Elektron wechselt Orbital (Nebenquantenzahl 1), das
Gesamtbahnmoment L koppelt mit dem Gesamtspin S.

Beispiele (setzen Kenntnisse zur Ligandenfeldtheorie /
Ligandenstarke / high-spin / low-spin voraus):

Fe' @) S
FeFg]>~ 5/2
Fe(H20)g]®" 5/2
Fe(CN)g]>~ 1/2

Fel (d°) S
[Fe(H20)g]** 2
[Fe(CN)e]*~ 0

Weff co (d°) S Ueff
5.8 CoFg]*~ 2 53
5.8 Co(NH3)e]’* 0 dia
2.2 Co(CN)s]>~ 0 dia
Weff co'l (d") S Ueff
5.3 [Co(H20)6]°* 3/2 5.1
dia [Co(NO2)e]* 1/2 1.8
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Ni'' (d®) S ueff Ti'l (d%) S Leff

[NiCl4]%~ 1 29 [Ti(H20)6]>" 1/2 1.73
INi(CN)4]>~ 0 dia Spin-Only
V||| (dZ) S Ueff

[V(H20)e?t 1 2.82

11.6 Trends / Vergleich der d-Block Elemente zu
Elementen des s- und p-Blocks

lonenradien und lonisierungsenergien (IE)
Sc—Zn: effektive Kernladung nimmt zu, da
d-Elektronen zunehmende Kernladung schilechter
abschirmen als s- und p-Elektronen. Folglich nenmen

Atom- und lonenradien innerhalb der UR ab —
lonisierungsenergien innerhalb der UR zu —,
bei Bildung von Kationen zuerst s-El. abgegeben.

Grober Trend: Edler Charakter wachst 4 —
Ausnahmegruppe 12: Zn unedler als Fe, Mn
(Einfluss von Hydratation, Komplexbildung, hs /Is
Spinzustand von Fe, Mn)

Zn, Cd, Hg verwenden die geschlossene Schale

nicht fir Bindungen — niedrige Fp. und Verdam-
pfungsenthalpien der Metalle (fliichtig), Hg fllissig.

le
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— HG-ahnliche Chemie, well sie nur ns? Elektronen
benutzen (max. Valenz +2).

Aufgrund schlechter Abschirmungseigenschaften der
4f-Orbitale (Anstieg der eff. Kernladung) nehmen die

lonenradien der Lanthanoide s7La®* 105pm — 71Lu"
85pm ab (Lanthanidenkontraktion). Diese
Radienabnahme kompensiert die eigentlich zu
erwartende Radienzunahme zwischen 2. UR (4d-
Metalle) — 3. UR (5d-Metalle).

WICHTIG: Daraus ergibt sich ein
Eigenschaftssprung zwischen 3d- und 4d-Metallen,
dagegen eine

groRe Ahnlichkeit zwischen Homologen der 4d- und
5d-Metalle (Radien, IE, Reaktivitat, Molekdl- und
Festkorperstrukturen).

Ti Chemie anders als Zr, Hf

V Chemie anders als Nb, Ta

Fe Chemie anders als Ru, Os etc.
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Oxidationsstufen im Uberblick:

+ Hauptoxidationsstufen

+ weitere Oxidationsstufen

+ Oxidationsstufen exklusiv bei 4d- und 5d-Metallen
Gruppeld 4 |5 |6 |7 8 |9 |10 |11 |12
Ox.st. |Sc |Tit |V |Cr Mn |Fe |[Co INi [Cu |Zn
0 Elkon. | ds?|d?s?|d3s?|d°s?|d°s?| d°s?| d’s?| d®s?| d Vst | d10s?

1 + |+ |+ |+ |+ |+ |+ O+

2 + |+ |+ |+ |+ |+ |+ |+ +
3 + |+ |+ |+ |+ |+ | + |+ +

4 + |+ |+ |+ |+ |+ |+ |+

5 + |+ |+ |+ |+ |+ | +

6 + |+ | + | + | +

4 + | +

8 +

3d, 4d und 5d-Metalle: H6chste Ox.stufe Sc — Mn
entspricht Gruppennummer,danach Abnahme
wobei 4d- und 5d-Metalle ab Gruppe 8 auch in
hoheren Oxidationsstufen vorkommen, z.B:

hochstvalente Fluoride: NiF3, PdF4, PtFe (kov. / fliichtig)
hochstvalente Oxide: FeO4%", RuO4/OsO4 (kov./ fliichtig)

Groldte Vielfalt der realisierbaren Oxidationsstufen in
der Mitte einer Ubergangsmetallreihe bei Mn:

Sc, Ti: zu wenig El., die abgegeben (lonenbdg.) bzw.
getellt (kovalente Bdg.) werden konnen.
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Cu, Zn: d-Elektronen zu fest gebunden, um hohe
Ox.stufen zu erlauben (— effektive Kernladung).

Mit zunehmender Ordnungszahl &ndern d-Elektronen
Charakter von ,Valenz-Elektronen® in Richtung
,Rumpf-Elektronen” (ab Fe-Triade abnehmende
Neigung, hohe Ox.stufen anzunehmen).

Ubergangselemente bilden haufig Verbindungen in
benachbarten Oxidationsstufen +1, z.B. Fe(2,3),

Cu(1,2), Mn(2,3,4,5,6,7) —— Redoxkatalyse !

Hauptgruppenelemente existieren bevorzugt in
Ox.stufen, die sich durch +2 Einheiten unterscheiden,
z.B. Sn(2,4), P(3,5), S(2,4,6).

Entgegengesetzter Trend wie bei HG-Verbindungen:
Die Stabilitat der hdchsten Oxidationsstufe nimmt zu
iInnerhalb einer Gruppe zu schwereren Homologen,
Beispiele

V205 Redoxkatalysator, Nb2Os und Ta2Os stabil

CrO3< MoO3< WO3 Stabilitat
CrO3 > Mo0O3 > WO3 Oxidationskraft

Mn20O7 Zers. 0°C, Tc207 Fp. 120°C, Re207 Fp. 220°C.
CrFe instabil > -100°C, MoFes und WFe stabil Kp. 17°C !
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Bei Abwesenheit n-acider Liganden (CO, bipy etc.)
wird in Komplexen mit reinen c-Donoren (Aqua,
Ammoniak, Halogenid...) als niedrigste die Ox.stufe
(+2) realisiert:

Ti(+2), V(+2) stark reduzierend - Mn(+2), Cu(+2)
stabilste Ox.stufe — Zn(+2) ausschliel3lich.

Oxidationsstufen der f-Metalle:

Lanthanoide Ln

typischerweise +3 (wie Lanthan), Ausnahmen: +2, +4
+4: Ce, Pr, Tb

+2:Sm, Eu, Tm, Yb

Actinoide nicht wie Actinium (+3), sondern

+4: Th —— +3 bis +6: U und Pu

Analogien zwischen HG- und NG-Elementen
vor allem bei hohervalenten d°-Verbindungen:

5. HG/NG (Poly)Phosphate Na3PO4 / Vanadate NazVO4
Halogenide  PCls / NbCls flicht. Festkorper
6. HG/NG (Poly)Sulfate Na2SO4 / Chromate Na2CrO4
Oxide SO3/CrOs3
Halogenide SFes/ WFg beides Gase
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Hochvalente Metalloxide d° TiO2, V205, CrOsz, Mn207,

OsO4 sind Anhydride entsprechender Metall-
Oxosauren: tendenziell geringere Aciditat und héhere
Kondensationsneigung im Vergleich zu HG-Oxosren.
In vielen Féallen ist die Stabilitat der Metall-Oxoanionen
grol3er als die der Anhydride, deren kovalenter
Charakter und Flichtigkeit im PSE wie folgt

steigt T—— .

Niedervalente Metalloxide M?*O% wegen Abnahme

des lonenradius T—— zunehmend weniger ionisch /
basisch: CaO > MnO > CuO und ZnO < CdO < HgO

Die Chemie der zwei und dreiwertigen Lanthanoide
ahnelt sehr der Chemie zweiwertiger Erdalkalimetalle

von Ca/Sr/Ba%" bzw. von In®*: Hoher ionischer
Bindungsanteil, hohe Koordinationszahlen bis KZ 12,
hervorragende Lewis-Sauren.

11.7 Bedeutung der Ubergangsmetalle

Fe, Ti Werkstoffe
Fe wichtigstes Gebrauchsmetall, andere (Cr, V, Mo, W,
Ni, Co, Ti) als Legierungsbestandteil in Stahlen

Edelmetalle (Ru, Os, Ir, Rh, Pd, Pt) Katalysatoren flr
Hydrierungen, Carbonylierungen, C-C-Knupfungen
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Ti, V Alkyle Kats fur Olefin-Polymerisation

V205, M0Os3, Re207, OsO4 Kats fur Oxidationen
Natur: Zn als enzymat. Kats ftr Hydrolysen, Fe + Cu
als enzymat. Kats f. Oxidationen (Bioanorgan. Chemie)

Cu als elektrischer Leiter
Ag, Au Schmuck, elektrische Kontakte
Fe, Co, NI Ferromagnete

CrO2, y-Fe304 Magnetbander und Pigmente

....und viel mehr spannende und nutzliche Chemie
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12. Scandiumtriade: Gruppe 3
Sc,Y, La Inkl. 4f-Metalle = Seltenerdmetalle

Metalle sind unedler als Al und kommen gemal3

(n-1)d*ns? Konfiguration nur als M3* lonen vor
Chemie ahnlich Al: Chloride starke Lewis-Sauren,

Bildung von Metallaten [ScCls]>~ (groRerer lonenradius
75 pm als Al 45 pm), Hydrolyse der Chloride,

Sc(OH)3 amphoter —— [Sc(OH)e]>"
Y(OH)3 zunehmend basisch
La(OH)3 basisch Ln — Abnahme Basizitat— Lu(OH)3

Sc, Y so haufig wie Pb, Sn aber sehr verdinnt

Gewinnung aus M203 oder MF3
durch Reduktion mit Ca, Mg, Li

M3* lonen sind farblos

Spezialanwendungen:
Y3* aber rot fluoreszierend — Anwend. Fernsehrohre
YAG Laser: Yttrium-Aluminium-Granat Y3Als012

Sc203 Dotierung in Magnetspeichern erhoht
Geschwindigkeit der Magnetisierung

Lambda A-Sonde O2-Partialdruckmessung, ZrO2/Y 203
La(l) extrahiert Plutonium aus geschmolzenem Uran

LaNis als Wasserstoffspeicher
YBazCusz07-x Supraleiter mit Sprungtemperatur 93 K
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Nobelpreis Bednorz, Muller 1987 (Kp. N2 77 K1)

Lanthanoide Ln: Elektronenkonf. der Ln>* Kationen:
fl f7 fl4

Cec Pr Nd Pm Sm Eu |Gd |Tb Dy Ho Er Tm Yb Lu

+2 42 +2 42
+3 +3 +3 +3 +3 43| 43| +3 +3 +3 +3 +3 +3 +3
+4 +4 +4 +4 44

Beispiel: Sm>* hat 4f° Konfiguration (5 ungepaarte El.)

Trends:

lonenradien nehmen kontinuierlich ab Ln-Kontrakt. ——>
Basizitat der Hydroxide nimmt ab ——

Amphoterer Charakter der Hydroxide nimmt zu —>
Reduktionspotential M3*/M fallt —

Dichte und Fp Ln steigt —— (rel. Minima bel Eu, Yb)
Atomradien sinken — (rel. Max. bei Eu, Yb)

4f Niveaus gegen aul3ere Einflisse der Liganden
weitgehend abgeschirmt — geringer Einfluss des
schwachen Kristallfeldes / Bindung ionogen —— nur
high-spin-Komplexe (maximales magnetisches

Moment p), einzig Lu>" ist diamagnetisch.

Stabilitat Ln(+2): Eu?*(f") > Yb?*(f**) > Sm?* > Tm?*
Stabilitat Ln(+4): Ce**(f%) > (Tb**, Pr**, Dy**, Nd*")
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nur Ce*" ist in wassriger Losung stabil (Rest oxidiert
Wasser zu O2) , Anwendung in der Ceremetrie

Ce3" == Ce*" + 1le~ pH abhangig, da CeO?" Bldg.

Cer(lV)-Ammoniumnitrat CAN (NH4)2Ce(NO3)s
starkes Einelektronenoxidans mit stabilem Titer

Chemie erinnert an Erdalkalimetalle (vgl. Ca):
Alle Ln reagieren mit Wasser unter H2 Entwicklung

In NH3 blaue Lésungen: Elektride Ln®*(NH3)n e(NH3)n
typisch sind hohe KZ:

[La(H20)9]*" KZ 9 [Ce(NO3)g]°~ KZ 12

Gewinnung der nicht selten, aber sehr verdinnt
vorkommenden Elemente durch lonenaustauscher-
Chromatographie und Flissig-FlUssig-Extraktion mit
Tri-n-butylphosphat (TBP, (BuO)3P=0) aus
Nitratldsungen.

HighTech-Anwendungen ahnlich wie Gruppe 3:
Leuchtstoffe (Lumineszenz) fur Fernsehrohren und
Leuchtstoffréhren (Eu und Y).

15/Gd-Komplexe als Kontrastmittel in
Kernspintomographie und Neutroneneinfangtherapie
(Zerfall unter B-Strahlung dient zur Krebsbekampfung)
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Gluhstrimpfe (CeO2/ThO?)
Feuerzeug-Zindstein (Ce-Legierung)
Materialien fur Feststofflaser u. magnetooptische Disc

Nd2Fe14B starkster bekannter Permanentmagnet
Katalyse (sehr gute Lewis-Sauren).
13. Titantriade: Gruppe 4

Ti, Zr, Hf

Elektronenkonfiguration: ns? (n-1)d*  (n > 4)
Oxidationsstufen: Ti: bevorzugt +4, auch +3, selten +2
Zr, Hf: bevorzugt +4, selten +3 (schwerer reduzierbar)

Chemisch sind Zr und Hf sehr ahnlich und von Ti deut-
lich verschieden, Grund: Lanthanoidenkontraktion
Kovalenz- / lonenradien:

r (Ti) =132 pm, r(Zr) = 145 pm, r (Hf) = 144 pm

r (Ti*") = 61 pm, r (Zr*) = 74 pm, r (Hf*") =75 pm

Analogien zwischen 4. Haupt-/Nebengruppe:

Ti*" und Sn** ahnliches lonenpotential

Gruppe 4 TiCl4 flussig, kovalent,  TiO2 Rutilgitter
Gruppe 14 SnClj flussig, kovalent, SnO2 Rutilgitter
ahnliche Halogenokomplexe: [TiXe]> [SnXes]*

Vorkommen, Darstellung, Verwendung
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Ti: Haufiges Element (10. Stelle; 0,6 % der Erdrinde;
haufiger als N, C, S, Ni,Cu, aber in geringer Konz.)
Erze: FeTiO3 limenit
CaTiO3 Perowskit
TiO2 Rutil, Anatas, Brookit

Zr: ZrO2, ZrSiO4 Zirkon
Hf: immer in Begleitung von Zr

Ti-Mineralien sind namengebende Prototypen
dreier wichtiger Strukturtypen:

1/2

TiO, Rutil Tiggs1040+2  ABX, Perowskit CaTiO,
KZ 6:3 (oktaedr.-trigonal) A 12-fach von X koordiniert Cal/lTi8/8012/4

tetragonal innenzentr. Kationengitter

verzerrte TiOgz Oktaeder Uber B 6-fach von X koordiniert

gemeinsame Kanten zu Bandern verkniipft Summe der Ladungen von A und B = +6

O: verzerrt hdp, Ti: 1/2 der Oktraederliicken Ca + O: kdp, Ti: Oktaederllicken

2.B. MnF,, CaCl,, NiF,, 2.B. KNbO, (1+5), CaTiO, (2+4), YAIO, (3+3), KMgF4

PDO,, VO,, NbO,, CrO,, WO,, MnO, Stannate, Titanate, Niobate, Chromate, Ferrate, Aluminate

liImenit FeTiO3:
Prototyp vieler ternarer Oxide. Leitet sich von Korund

(Al203) ab: O: hdp, Fe?* und Ti** (statt AI*) in 2/3 der
Oktaederlicken.
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Doppeloxide:

Perowskit-Typ MTiO3: Grofl3e Kationen Ca 106 pm etc.
lImenit-Typ MTIO3: kleinere Kationen Fe 82 pm etc.
Spinell-Typ M2TiO4 (Mg, Zn, Mn, Co)

Titan Metallurgie: leichter als Stahl, aber &hnliche
mechan. Festigkeit, korrosionsbestandig gegen

Seewasser, Laugen, HNOg3 (Passivierung),
Legierungsbestandteil fur Leichmetallegierungen.

Darstellung von Titan aus FeTiO3 oder TiO2:
Reduktion mit C oder mit C + Luft nicht mdglich:
Bildung der hochschmelzenden Keramiken TiC
(Titancarbid), TiN (Titannitrid); beide NaCl-Typ
(Hartung von Werkstoffen).

Ausweg Carbochlorierung:
TiIO2+2C+2Clo——> TiCls + 2 CO AH°=-80 kJ/mol

Destillative Reinigung von TiCla
kovalentes Halogenid nicht durch Elektrolyse entladbar

Kroll-Prozess:
TIClg + 2 Mg(l) —— Ti + 2 MgCl2(l) unter Ar Schutzgas
Recycling von Mg d. Schmelzelektrolyse von MgCla.

Hunter-Verfahren:
TICls+4 Na——> Ti1 + 4 NacCl
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Hochreines  Titan erhalt man durch eine
,1ransportreaktion” im ,van Arkel-de Boer*-Verfahren:

Ti + 2 12— 600°C—> Tils (subl.) — 1200°C — Ti + 2 I

Tils-Dampf wird am glihenden Titandraht zersetzt:
“Chemischer Transport"

Reinigung / Herstellung von TiO2 (3 Mio jato)
wichtigstes Weil3pigment (friher BaSOa)
TiO2 in der Natur durch Fe-Beimengungen rotlich

Trockener Aufschluss: Losliche Titanate d. Schmelzen
mit Alkalicarbonaten oder -hydroxiden:

TiO2 + NagCO3 —— Naz2TiO3 + CO2
In H20 erfolgt Hydrolyse (Im Basischen: NazSiO4 bleibt

gelost, ,Rotschlamm® Fe(OH)s wird abfiltriert (Verw. als
Pigment fir rote Ziegel(steine), Keramikfliesen etc.):

TiO4* + 4 H2O —— “Ti(OH)4“ + 4 OH™ — ansauern —
Titansaure Kondensation — “TiO2 x n H20* | (restl.
Si** bleibt gelost) —A—> TiO2 (Anhydrid d. Titansaure).

Nasser Aufschluss: Erhitzen von TiO2 mit H2SOgy:
TiO2 + H2SO4 —— Ti(SO4)2 + 2 H20
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Bei Verdlinnen Hydrolyse:

Ti*" + HoO —— “TiO?* + 2 H* “Titanyl-lon®
TiIO(SO4)ag —> TiO2 ag + H2SO4 — 800°—>TiO2
L7Abfall“ in diesem Prozess ist sog. ,Dunnsaure”, d.h.

verdinnte Schwefelsaure / FeSO4 aus limentit, die
friher in die Nordsee ,verklappt” wurde.

“TiO?** liegt in wassriger Losung nicht als freies lon
vor, sondern hydratisiert als [Ti(OH)2(H20)4]*" bzw.
[Ti(OH)3(H20)3]" (je nach pH), in festem TiO(SO4)-x
H20 als polymere (-Ti-O-Ti-O-)n-Kette.

TiO2 Ist amphoter:
Ti(OH)2?"aq <« H*— TiO2 — OH™— Ti(OH)s*"
Titanyl Titanat

Chlorid-Verfahren zur Gewinnung von TiO2:
Verwendung und Recycling von Chlorgas aus der
,Chlor-Alkali-Elektrolyse®:

TiO2+ 2Clo+2C—— TiCls (Dest.) + 2 CO
TiClsa + O2 — Flamme 1400°C — TiO2 (Pigm.)+ 2 Cl2

TiO2 Farbpigmente: gezielter Einbau farbgebender
lonen (Postgelb friher CdS, heute TiO2 + Cr,Ni,Sb)

Perlglanzpigmente: TiO2 Fallung auf Glimmerplattchen
(— Interferrenzfarben abhangig von Schichtdicke).
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Analyt. Ti-Nachweis:

[ J
/OH—|2+ 4 /C|)\—|2+ hv +3/C|)\—|2+
: . ' - (H,0),Ti
(H0),Til_ +H,0; (H0),Ti (H20)aT1
\OH 2 H,0 (o) LMCT Oy
Titanyl farblos Peroxotitanyl orange

LMCT (Ligand-Metall-Charge-Transfer): Anregung
eines nichtbindenden Ligandelektrons von 022~ in ein
leeres Metallorbital von Ti** — mikroreversible
Redoxreaktion zu O2™

Entfarbung mit F~: Umwandlung in farblosen Kompl.:
Ti(02)?" + 6 F~ + 2 H20 — TiFe® + H202 + 2 OH™

Reduktion von TiO?*:

2 TiO*"agq.+ 4 H' + Zn—— 2 Ti* + Zn?" + 2 H20

Es liegen [Ti(H20)6]>* Komplexe vor;

rotviolette Losung (d-d Ubergang, Anreg. v. d-Elekitr.)
d*-Ti3* starkes Reduktionsmittel:

2 Tit* + cu®* — 2 Ti*" + cu’

Ti-Halogenide:

TiCls kovalentes Titansaurechlorid

a) Ti+2 Clo—— TiCls

D) TIO2+2C+2Clo——> TiCls + 2 CO
Flussigkeit (farblos), tetraedrisches Molekll,
starke Lewis-Saure —— [L2TiCl4]
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TIClg + (2+x) H2O —— TiO2 x H20 + 4 HCI
(“raucht” an der Luft infolge Hydrolyse, vgl. SnClys)

Hexachlorotitansaure (eine Chlorometallsaure):
TiClg + 2 HCl —— H2[TiClg]

nur wasserfrei, ansonsten Hydrolyse,

Salze der Hexachlorotitansaure stabil:

z.B. Cs2TiCle, (NH4)2TiCle

TiCl3 Ionisches Titantrichlorid (lonenpotential)

2 TiClg + H> — 400°C — 2 TiCl3 + 2 HCI

"Ziegler-Natta Katalysator" in Verbindung mit Al(C2Hs)3
zur Gewinnung von Polyethylen, Polypropylen.

Zirconium, Hafnium

Hauptunterschiede zu Ti:
e keine wesentliche Chemie fur M
e grof3erer lonenradius — stabile Komplexe mit
KZ > 6 (TICl4 Flussigkeit, KZ 4 tetraedr., ZrCla

hochschmelzend Koordinationspolymer, KZ 6
oktaedr., verbriickende CI Liganden).

KZ 8: Zr(OAC)4, Zr(C204)a]*", ZrFg*

+2,+3
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e O-Basizitat ZrOz > TiO2 , Lewis-Aciditat TiO2 > ZrO2
dennoch keine lonen [Zr(H20)6]** sondern
Kondensation zu Isopolysauren: Zirconylchlorid

ZrOCl2 x 8 H20 = [Zra(OH)g(H20)16]®* 8 CI7(H20)12
KZ 8, saure Reaktion infolge Hydrolyse



257

14. Vanadiumtriade: Gruppe 5
V, Nb, Ta

Elektronenkonfiguration: ns? (n-1)d®>  (n > 4)
Oxidationsstufen: bevorzugt +5

V:auch +4, +3, +2 leicht zuganglich

Stabilitat von M(+5): V<Nb < Ta

In Komplexen, z.B. [V(CO)s] und metallorganischen
Verbindungen, auch +1, 0, -1

Nb und Ta zeigen ahnliche Eigenschaften

Analogien zwischen 5. Haupt-/Nebengruppe:
PCls / NbCls sublimieren, KZ 5(g), KZ 6(s),

L.-Sauren: ECls + CIT—— EClg™~
saure Oxide E20Os, Polyoxosauren (Polykondensation),

VOCI3 "Vanadylchlorid", POCI3 "Phosphorylchlorid”,
kovalente rauchende Flussigkeiten.

Vorkommen

V (30) : Nb (6) : Ta (1)

Erze: z.B. VS Patronit (Disulfid),

Vanadate: K(UO2)VO4 Carnotit (V Nebenprodukt der

Urangewinnung), V20s im Flugstaub der
Erdolverbrennung (fossile maritime Organismen
reicherten V an).

Niobate, Tantalate: (Fe,Mn)[NbOz]2
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Gewinnung der Metalle (Metallurgie):
Struktur von V, Nb, Ta: kubisch innenzentriert

V205 + 5 Ca—950°C - 2V +5Ca0
(auch aluminothermisch mit Al—— Al203)

Hochreines Vanadium: (van Arkel-de Boer)
VI3—950°C >V + 1512

Ferrovanadin (50% Fe, 50% V) aus Fe203 / V205 mit
Kohle (Legierungszusatz, Werkzeug-/Panzerstahl)

Tantal: Stahle, Ta20s5 High-k-Dielektrikum (Kondensator)
Nb, Ta: KoMF7 —frakt. Krist. - KoNbF7 + KoTaF7
Nb, Ta Trennung: frakt. NbCls/TaCls Destillation
KoMF7 (Schmelze) + Na () —— Nb bzw. Ta

M20s5 Red. mit C — Gefahr Carbidbildung (NbC, TaC)

Koordinationsverbindungen:

d’ V(+5) V205 (Redoxkatalysator, SO3 Gewinnung)
Vanadate, Polyvanadate s.u.

VFs, "VCI5" instabil — VCls + 1/2 Cl>

Zerfall entropisch begunstigt, NbCls stabil
d! V(+4) VCls tetraedr. kovalent, flissig

VOCI2L2 blau, quadr. pyram. V=0 Komplex

VO2 oktaedr. s.u.
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d? V(+3) VF3 oktaedr. (ReO3 Typ), VCls rotviolett,
(Schichtstrukt.)

SV(+2) [V(H20)6]*"
d>®v(0,-1) [V(CO)s]—le™ — [V(CO)s]~ (18 VE)

Redoxchemie in wassriger Losung (EXP)
d° VOo* — d! VO#* — d? V3t - d3 ve*
blassgelb blau grun violett

Vanadium-Oxide:
VO (NaCl-Typ) grau, basisch

V203 (Korund-Typ) schwarz, basisch
VO2 (Rutil-Typ) blauschwarz, amphoter

V205 (Schichtstruktur aus verzerrten ﬁ Pl
Oktaedern, amphoter V—0-—V—o—
orangerot wegen LMCT) O/T\O o

VnO2n+1  (N= 3,4,6) o)

auch Defektstrukturen mit I U

/V O/ 00—
Phasenbreite VO1.89 ..1.75 /T\ /T\ e

V205 Amphoterie: Anhydrid der Vanadiumsaure
V205 + H2SO04 —— (VO2)2S04 + H20
VO2": Vanadylionen in wassr. Losung [V(OH)4(H20)2]"

V205 + 6 NaOH —— 2 Na3VO4 + 3 H20
Orthovanadat nur in alkalischen Losungen
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Bel Sdurezusatz Kondensation zu Isopolymetallaten:
Divanadat V2074 Trivanadat V309>~
Polyvanadate, z.B. bei pH 6: Dekavanadat V10028°~

(= 5 x V205 + 3 0%)
In starken Sauren schlieBlich VO2*, VO3*

(d° "Vanadyl"-Saurefunktion): VOCI3 "Vanadylchlorid”,
kovalente rauchende Flissigkeit.

V205 + 3 SOClo —— 2 VOCI3 + 3 SO2

Bel hdheren Temp. reduziert S(+4) das V(+5):
V205 + Na2S0O3 —— 2 VO2 + Naz2S04 (Schmelze)
VO2 + H2SO4 —— VO(S04) + H20

VO?": d! vanadyl(+4) -lon tiefblau
Schwerlosliche Schwermetallvanadate (Minerale):
Ag3VO4 orangerot, Pb3(VOa)2 gelb, Baz(VOa4)2 well3

Peroxovanadyl-Spezies (EXP)
kationische im sauren, anionische im neutralen bzw.
basischen Medium, Farbe: LMCT



13+ sauer  \73+ basisch O\ 13

OH + O |
- s -H N\ O
(H,0),V +H,0, —= (H,0),v | O—"v?
24V 22 \O HO o—, .
OH -2 H,0 N7/ 22 ~O | /O
Vanadyl blassgelb H,0 |-4H* O Violett
0 o |1
| o1t e Al
(H,0)5v | o=V —OH,
Peroxovanadyl rotbraun HOH gelb

Vanadiumabhangige Haloperoxidasen: Enzyme mit
Peroxovanadium-Funktionen oxidieren Halogenid zu

Hypohalogenit OCI~, OBr~ (wird zur Chlorierung /
Bromierung von Naturstoffen in vivo verwendet).

Sulfide:
Alkalische Vanadat-Losungen + Sulfid —— VS43~
Thiovanadat, z.B. K3VS4, Ansauern: braunes V2Ssg

Strukturprinzipien der Halogenide:

Fluoride bilden bevorzugt eckenverknupfte Oktaeder
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F
MFs = MF4.2 E
Endlosketten, Ringe = Y% F %
| I | I
! |

ReO, Typ v -
3-dim. Raumnetz

VF, = VF,,,, Schichtstruktur

Chloride bilden bevorzugt kantenverknUpfte Oktaeder

cl  Cl cc ¢ c c

| | | | | |

| | | | | |

Mo T ] w [T [l [t [ o ]

| | | | | |

| | | | | |

Cl Cl Cl Cl Cl Cl
NbCl; = NbCl,,,,, Dimer NbCl, = NbCl,,,, Endloskette
Cl— \p—Cl 2+ Subvalente Nb,Ta chloride

/ \/ 2Cl Mg Metall-Cluster
Nb Metall-Metall-Bdg.
e 7Nlc{ NbgCl,4 = [(NbCl,)g - 2€7]Cl,

NB NbZ__ ) gemischtvalent Nb(+2.33)
\ 12 Cl Uber 12 Kanten des Oktaeders
2 Chlorid nicht koordiniert

VCls: kovalente paramagnet. Flussigkeit (lonenpot., Radius!)
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15. Chromtriade: Gruppe 6
Cr, Mo, W

Elektronenkonfiguration

Cr: 4s! 3d°, Mo: 5st 4d®, W: 6s? 5d*

Bei Cr und Mo anomal (halbbesetzte d-Schale:
Stabilisierung)

Oxidationsstufen: +2 +3 +4 +5 +6
Mo, W Verbindungen schwerer zu reduzieren als Cr
Mit n-aciden Liganden auch +1 0 -1 -2 z.B.

[Cr(CO)g], [Cr(CO)s]?~, Dibenzolchrom Cr(CeHe)2

Analogien zwischen 6. Haupt-/Nebengruppe:

Chromsaure CrO2(OH)2 und Schwefelsdure SO2(OH)2
bzw. fliichtige hochreaktive, oxidierende Saurechloride

Chromylchlorid CrO2Cl2 und Sulfurylchlorid SO2Cl>.

Anhydride CrO3 und SO3 bilden Kettenstrukturen
eckenverknUpfter Tetraeder.

Gasformige Fluoride SFe und WFg (CrFe bis -100°C).
In der Strukturchemie von W(+6) und Te(+6)

Oxoverbindungen, z.B. Sauren, dominiert das EOsg
Oktaeder.

Vorkommen:
Cr: Chromeisenstein Fe''Cr'!',04 (Spinell)
Mo: Molybdanglanz MoS»
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W: Wolframate von Mn, Fe, Ca, Pb: M''WO4

Darstellung der Metalle:
Nicht durch Reduktion mit C, wegen Bildung von
Carbiden, z.B. WC (Drehstahle)

Cr: a) Thermitverfahren (Goldschmidt)
Cr203+ 2 Al—— 2 Cr + Al2O3
b) elektrolytische Verchromung
c) hochreines Chrom ,van Arkel-de Boer”

Crroh + 12—900°C— Crl2 —1000-1300°C— Crrein + I2

Mo, W: Reduktion der Oxide MO3 mit H2
WO3+3Hy— W+ 3 HO

Anwendung der Transportreaktion in der
Halogenlampe (h6here Temp. / Lichtausbeute,
selbstheilender Effekt der W-Wendel):

Wverd. + 2 I2— WIl4 — >1800°C—> W + 2 I

Fur die Legierung mit Fe werden Gemenge aus Fe203
und dem jeweiligen Oxid mit C reduziert,
z.B. Ferrochrom (60 % Cr/Fe) aus Chromeisenstein

Fellcr!',04

Elektrolytische Verchromung (Vortell: extrem gute
Passivierung durch porendichte Cr-Schicht, die durch



eine Oxidschicht ,passiviert” ist — Korrosionschutz;
Nachtell: Lokalelement Fe/Cr bel Beschadigung)

Nachweis der Passivierung:
Cr + verd. H2SO4 / HCl—> Auflésung zu Cr3*
Cr + verd./konz. HNO3 —— keine Auflésung

Cr, Mo, W sehr hohe Schmelzpunkte (W mit 3380 °C
hochster Fp./Flichtigkeit eines Metalls/Elements:
Anwendung in Gluhlampenwendel)

Cr-Verbindungen als Pigmente:
PbCrO4 Chromgelb, PbCrO4 x Pb(OH)2 Chromrot,
Cr203 Chromgrin.

Schwerlosliche Schwermetallchromate:
PbCrOa4, BaCrOg4, Ag2CrO4, Hg2CrO4

MoS>2: Schmiermittelzusatz zu Olen: Schichtstruktur

Chromate, Dichromate (+6):
a) alkalisch:

2 Cr3* + 10 OH™ + 3 H202 — 2 CrO4% + 8 H20
Cr3* bildet kinetisch sehr stabile Komplexe, z.B.
[Cr(H20)6]>* (hohe Akt.energie des Lig.austausches)

b) in oxidierenden Schmelzen:

265
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Soda-Salpeter-Schmelze
Cro03 + 3 NaNO3 + 2 Na2CO3 —

2 Na2CrO4 + 3 NaNO2 + 2 CO2
c) im Sauren Oxidation von Cr3* mit Peroxodisulfat

Chromate sind starke Oxidationsmittel:
+6 +4 +3 +6

Cro072~ +3S02 + 2 HY =5 2 Cr3* + 3 S04 + H20

+6 -1 +3 0
CroO72 +6ClIr +14H == 2Cr3*+3Clp + 7 H20

Chromat- Dichromat- Gleichgewicht

2 CrO4%™ + 2 H' —— Cr207%™ + H20
gelb orange

Mechanismus der Kondensation von Hydrogenchromat
HOCrO3™ in konz. Saure:

O O O
O N />H I I
- HO-Cr-OH —— O— Cr-OH
HO - Cr SR h,0 HO-CrOo-GO
O O O
gelb B B Dichromséure
O O

|| .
. O—Cr-HOH  Polychromsaure

] I — Anhydrid CrO,
LMCT tiefrot ~ L In>100 (Analogie: SO3)

l
l
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Cr3010°~ —> Crs013°~ —> (CrO3)x

Trichromat Tetrachromat (CrO3)x Eckenverknlpfte
Tetraederkette, Endprodukt der Kondensation, intensiv
rot, cancerogen, giftig, starkes Oxidationsmittel
Isopolysauren (Isopolyanionen):

a) Eckenverknupfte Tetraeder bei kleinen Si, P, V, Cr:
Isopolysilicate, -phosphate, -vanadate, -chromate.
(Vanadium z.T. KZ 5, quadrat. pyr. Ecken- und
Kantenverknupfung).

b) Kanten und eckenverknupfte Oktaeder bei grof3en
Mo, W (KZ 6) z.B. Heptamolybdat, Octamolybdat

(NH4)6 [M07024] = [(M0O3)7+ 3 O%]
K4 [MogO26] = [(M0oO3)g+ 2 O%]

Heteropolysauren (Heteropolyanionen):
entstehen in Kombination von Molybdat (Wolframat,
Vanadat) mit einer zweiten schwachen Oxosaure, bzw.

deren Anion PO43~, SiO4%~, TiO4*", 1062, TeOg°"....

Beispiel: [PM012040]°~ = [PO4(M030g)4]>"
Molybdophosphat gelb, zum Phosphatnachwels
Keggin-Struktur: je drei MoO3 Baugruppen an jedem

der 4 O Atome des zentralen Templations PO4>"
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ankondensiert, innerhalb dieser Mo3Og Einheiten KZ 6
/ gemeinsamen Oktaederkanten, dagegen zur

benachbarten Mo3Og Einheit gemeinsame Ecken.
Wolframophosphat ~ [PO4(W30g9)4]*>~
Molybdosilikat [SiO4(Mo30g)4]*

Anwendung als Katalysatoren (mehr als 1000
bekannte Varianten): In der protonierten Saureform,

z.B. H3[PO4(M030g)4], sehr acide (da geringe Basizitat
des Anions). Redoxkatalysator, da 12 Mo(+6)
elektronisch gekoppelt.

Peroxoverbindungen des Chroms und Molybdans

a) In saurer Losung: Perhydrolyse von Chromat / H202:

CrO4°~ + H* + 2 HoO2 — [Cr(0)(02)2(OH)] + 2 H20
violettblau LMCT

Im Sauren mit Diethylether Et20O ausschiittelbar:

[HO-CrOs]” + H" + OR2 ——» [R2O—CrOs] + H20

b) in alkalischer L6sung: Peroxochromate (vgl. V)
hierbei Reduktion Cr®*— Cr>* (Bildung v. O2 [CrOg]*")

o 13 o 1 . ©
O/\O\C|:r/o HZOZ cro 5 . H202 O/\O\gr H+ O/\\(|:|r
oO— AN . 4 — O// AN
~o | Po basisch sauer O\O/ AN oy OR2 ~0 OR,

O
rotbraun Cr(V) LMCT violettblau
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c) [Mo(O)(O2)2L] Komplexe (gelb, LMCT) lassen sich

fr die katalytische Aktivierung von H202 fir
Oxidationen einsetzen.

Molybdanblau / Wolframblau: (EXP)
[M07024]%~ + 1™ — Zn, Sn**— [M07024] /-
Mo*>*® MMCT Intervalenz-Charge-Transfer

Wolframbronzen NanWO3 (metallischer Glanz,
Perowskit-Defektstruktur, von Na stammende
Elektronen im Leitungsband)

NaWO4 —Schmelze + H>—»> NapnWO3 (n=0<n<1)

Halogenide
Erschopfende Chlorierung (Chlorstrom):

Chrom — CrCl3 violette Kristalle (eher ionisch, polym.)
Molybdan — MoCls schwarzgrtne subl. Krist. (koval.)
Wolfram — WCls schwarzviolette subl. Krist.(kovalent)
“MClg” (M= Cr, Mo) nicht existent, M-Cl| Homolyse
CrFe Zers. > -100°C, MoFs, WFs sind Gase (kovalente
Lewis-Sauren, z.B. — F ~ — WFg®")

Techn. Darstellung der Halogenide Uber
Carbochlorierung. z.B. Cr203 + C + Cl2
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Subvalente Acetate, Halogenide MXa:

[Cr(H20)6]°* wie alle Cr(+2) Verbindungen starkes
Reduktionsmittel, Darstellung Gber Red. von Cr(+3) mit

Zn/H* unter Ausschluss von Sauerstoff —— Zugabe
von Acetat fuhrt zu dinuklearen CH,

Chrom(ll)-acetat mit einem extrem ¢

-

kurzen Cr-Cr Abstand 0 -
HZO\ pe) (\)
Cr
_ _ s S
— Cr-Cr-Vierfachbindung g/ﬁ}cr\o}lz
1 o Bdg. keine Knotenebene,

2  Bdg. eine Knotenebene,
1 6 Bdg. zwei Knotenebenen.

nc- Bindung
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Bei den 4d- und 5d-Homologen MoX2 und WX>2
werden je nach sterischem Anspruch der Reste X
entweder Vierfachbindungen oder die Assoziation zu
Metall-Clustern mit M-M Einfachbindungen beobachtet:

Cl— Mo— | a+ Subvalente Mo, W chloride

\ 4Cl M, Metall-Cluster
‘ Mo Metall-Metall-Bdg.
- —Mo MogCly, = [M0ogClg]** Cl,

Mo MO/ M(+2)
\ // \CI 8 Cl uberkappen 8 Flachen d. Oktaed.
Mo— 4 Chlorid nicht koordiniert

Chemie des Cr(lll) in wassriger Losung:

Cr(+3) ist wie Al(+3) amphoter:

Cr(OH)3 I8st sich in Sauren und Basen:

[Cr(H20)6]** < 3 H— Cr(OH)3 —3 OH —[Cr(OH)g]>"
Hexahydroxochromat

Hydratisomerie:

Chloridliganden und Aqualiganden verteilen sich bei
gleicher Zusammensetzung anders auf innere /aul3ere
Koordinationssphare

[CrCl3(H20)3] X 3 H2O =—— [CrCl2(H20)4]Cl x 2 H20

unlosl. dunkelgrin

s—— [CrCI(H20)5]Cl2 x H2 O =—— [Cr(H20)6]Cl3
hellgrin violett I6slich
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d3-Cr3* lonen in oktaedrischer Umgebung CrLe
gehoren zu den wenig reaktiven (“inerten™)
Ubergangsmetallionen, die 0.g. Hydrolyse der Cr-Cl
Bindung durch Wasser (Ligandsubstitution) erfolgt sehr
langsam, da sowohl assoziativer als auch dissoziativer
Reaktionsweg mit einer hohen Ligandenfeldakti-
vierungsenergie belegt sind (— VL Koordinations-
chemie).

Chrom(lV)-Magnetpigmente:
CrO2: Chromdioxid, ferromagnetisch, ungewoéhnliche
Ox.-stufe +4, Rutil-Typ, fur magnet. Informationstrager.
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16. Mangantriade Gruppe 7
Mn, Tc, Re

Elektronenkonfiguration: ns? (n-1)d®>  (n > 4)

Oxidationsstufen:
Mn wichtigstes Metall der Gruppe
Ox.stufen-Chamaleon (bervorzugte Ox.stufe, s.u.):

niedrige Ox.stufen nur mit t-Akzeptorliganden (CO...)
hohe Ox.stufen nur mit t-Donatorliganden (0% ....)
-1 Mn(CO)s~ Pentacarbonylmanganat

0 Mn2(CO)10 Dimangandecacarbonyl (Mn-Mn)

+1 CpMn(CO)3 Cp = [n°>-CsHs]~, Ks[Mn(CN)g]

+2 [Mn(H20)6]%* d° high-spin, schwach rosa

+3 [Mn(acac)s] Acetylacetonat [O=CMe-CH=CMe-O]~
+4 MnO2 Braunstein, Manganat(lV) CaMnO3 braun
+5 [MnO4]®>~ Manganat(V) blau

+6 [MnO4]*~ Manganat(VI) griin

+7 [MnO4]” Permanganat(VIl) violett

Tc, Re: bevorzugt +4, +5, +6 und +7
IM(H20)6]°* (M = Tc, Re) nicht existent, da Wasser zu
H2 reduziert wiirde. Umgekehrt sind die d° M(+7)-
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Verbindungen Re207 und KReO4 (Perrhenat) im
Vergleich zu Mn-Analoga stabil (Regeltrend).

Analogien zwischen 7. Haupt-/Nebengruppe:
...wie immer nur bei d° Metall-Verbindungen:
MnO4 und CIO4™ oxidierende Oxoanionen,

Insbesondere im Sauren (pH abhéangiges Potential);
kovalente, stark endotherme Anhydride (explosiv)

Cl207 / Mn20y7. Flichtige Fluoride IF7, ReF7.

Vorkommen und Metallurgie:
MnQO2 Braunstein (Rutil-Typ), MNnO(OH) Manganit,
Mn304 Hausmannit (Spinell-Typ Mn''Mn'"204)

Mangan Darstellung:
nicht Gber Koks, da Carbidbildung

a) elektrolytisch Mn?* — Mn (unedel, nicht passiviert)

b) aluminothermisch (Goldschmidt-Verfahren)
3 MnO2 +4 Al—— 3 Mn + 2 Al203

c) als Ferromangan (Legierung fur Stahlerzeugung):
MnO2 + Fe203 + n+5 C—— Mn/Fe/Ch + 5 CO
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Technetium = kiinstliches Element: Zch wird aus

Endprodukten der Uran-Spaltung extrahiert. Einsatz in
Radiodiagnostik: B-Strahler (t = 200.000 a)

Rhenium aus Flugstaub der Rostprozesse von MoSo.
In wassriger Losung wird schwerldsliches KReO4
ausgefallt (Parallele: rel. schwerlosl. KCIO4).

Reduktion der Tc/Re Oxide mit Hz (Parallele: Mo, W).

Anwendungen fur Mangan:
Legierungsbestandteil (Ferromangan)

MnO2 in Trockenbatterien (Leclanche-Element):

Zn + 2 MnO2 + 8 NHs" — Zn®* + 8 NHz + 2 Mn®* + 4 H20
NH4" Paste dient als H" Spender

MnO2 dient zur Umwandlung von Hz (aus Zn + NHz")
Zn?" dient als Scavenger fir NH3 z.B. als [Zn(NHz3)4]?*
Zn + 2 MnO2 + 2 NH4Cl —» [Zn(NH3)2Cl2] + 2 MnO(OH)
MnOz2 in Alkali-Batterie (basische Bedingungen):

Zn + 2 MnO2 + 2 H2O — Zn(OH)2 + MnO(OH)

MnO2 als "Glasmacherseife"
griane Moselweinflasche: Fe(+2) Silikat

braune Rheinweinflasche: Fe(+3) Fe203, MnO2



276

Fe(+2) Silikat + MnO2 — Fe(+3) + Mn(+3) Silikat (vio-
lett) = Komplementarfarbe zu grin, —— Gringlas wird
durch MnO2 bei genauer Dosierung entfarbt.

Keramische Ferrite (Mn",Fe'YFe''>04 (Spinell-Typ)
ersetzen teure metallische Magnete in Fernsehgeraten
| Elektronenstrahlréhren. 0.3-1.0 kg Ferrit / Gerat.

Die Natur verwendet im Photosystem Il einen
gemischtvalenten Mn"'"V-Oxo-Cluster als
Elektronentransfer-Katalysator zwecks Oxidation von
Wasser zu Oz: HD O —— %2 02+ 2 H' + 2e°
Vergleiche: Permanganat ist in Wasser metastabil,
thermodynamisch gesehen sollte es Wasser zu O
oxidieren, Reaktion kinetisch jedoch inhibiert, Prozess
photolytisch aktivierbar, daher braune Flaschen:

MnO4~ + 4 H" + 3e™ - MnO2 + 2 H2O E(pH7) +1.20V
1/2 02 + 2 H" + 2e” — H20 E(pH7, 1bar) +0.82V

Manganometrie in saurer Lésung,

Vorteil:  selbstindizierend,

Problem: Redoxreaktion katalysiert durch Mn?* (Zeit,
langsame Zugabe);

Nachteil: Stabilitat des Titers (metastabil, lichtempf.).

Quantitativ bestimmbare Reduktionsmittel:

Fe(+2), Oxalsaure, Nitrit, Sulfit und sogar Peroxid (!) ....

2 MnOs4~ +5 H202 +6 H30" ——
2 Mn®fag+ 502 + 14 H20
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Verbindungen des Mangans:
lonenpotential bestimmt chem. Charakter:

MnO Basenanhydrid ionisch — H20 — Mn(OH)2

MnO2 amphoter — HCl— MnCls —A— MnCl2 + Cl2
— CaO— CaMnO3 Manganat(lV)

Mn207 Saureanhydrid kovalent — H20O — HMnO4

Mn(+2)  stabilste Oxidationsstufe, d-Orb. halb besetzt
d® high-spin Oktaederkomplexe typisch

low spin nur mit extrem starken Lig. CN™ ...

Typisch fiir isoelektronische d° hs lonen Mn?* / Fe3™*:
Magnetisches Moment geringer als erwartet wegen
Neigung zur Ausbildung OH- oder Cl-verbrtckter okta-

edr. Mehrkernkomplexe LaMn(p?-X)2MnLn — durch
antiferromagnetische Kopplung der 2 x 5 ungepaarten
Elektronen resultiert ein geringerer Gesamtspin.

Maskierung durch Komplexbildung:
IMN(NH3)6]?" keine Fallung von Mn(OH)2

Mn?%*-Verbindungen sind nur schwach rosa gefarbt
(d-d Ubergange spin-verboten und unwahrscheinlich).

Langsame Oxidation von farblosem Mn(OH)2 an Luft
2 MnN(OH)2 +% 02 —— 2 MnO(OH) + H20 (braun)
+ 02 ——> MnO(OH)2 — -H20— MnO2
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Mn(+3):  Nur im festen Zustand und in Komplexen,
da [Mn(Hzo)g-;]3+ zur Disproportionierung zu MnO2 und
Mn?* neigt. Entropiebedingte O2-Abspaltung:

MnO2 — 600°C —» Mn203 — 800°C — Mn304 (+0O2)

Stabile Halogenokomplexe: KMnF4, KaMnFs5

Trigonales Mn3(u3-0) Strukturmotiv:

Basische M(lll)-Acetate RR _‘ 4
gleiches Strukturmotiv

+ OO0 OO
[M30(OOCR)L4] \/ \| _L

L= H,0, Py )ﬂ) /JC(

M= Mn(lll), Cr(lll), Fe(lll)

Mn(+4):  MnO2 Rutil-Struktur;
katalytische Eigenschaften (H2O2-Zerfall)
MnCla relativ instabil —A— MnCl2 + Cl>
MnF4 —A— MnF3 + % F2 (1)
MnX4 + 2 KX — KoMnXe (X = Cl, F)

Mn(+4) Oxidationsmittel im Weldon-Prozess:
4 NaCl + 2 H2SO4 + MnO2 —
Clz2 + 2 Na2S04 + MnCl2+ 2 H20
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Mn(+5) bis Mn(+7):
Alle niederen Oxidationsstufen fihren in der
alkalischen Oxidationsschmelze zu d* Mn(+6):
MnO2 + K2CO3 + KNO3 —— K2MnQO4 + KNO2 + CO2
Manganat(VI) im Alkalischen grine Losung;
Beim Ansauern — Disproportionierung:

+6 grin +7 violett +2 rosa

5 MnO4% + 8 HY —— 4 MnO4™ + Mn?* + 4 H20
MnOg4~ violett ‘N 17 hy ‘N T
wegen LMCT: nicht- +7|| f) f Ll
bind. El. v. Lig. in ein | 7'\ o T R
Metallorbital O QI

angereqgt

Technische Gewinnung von KMnOa:

K2MnO4 (aus Oxidationsschmelze) anodisch oxidiert
Labor; Oxidation von Mn?* in saurer Lésung:

2 Mn?*+5 S2082 +8 H2O — 2 MNO4~ +10 SO42 +16 H*

Das Redoxpotential von MnOgs™ ist stark pH abhangig:
E(MnO4/Mn®*) =151V beipHO (= EY

=0.34V beipH 14
— In saurer LOsung oxidiert Permanganat bis Mn??
— in alkalischer Losung i.d.R. nur bis Mn** MnO(OH)2
EXP  Mineralisches Chamaleon (LMCT):

Schrittweise Reduktion von Permanganat durch
Peroxid in kalter alkalischer Losung
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KMnOz (violett) —— KoMnO4 (grin) —
KaMnO4 (blau) —— MnO(OH)2 (braun)

EXP Blitze unter Wasser:

Extrem stark oxidierend ist Mn20O7:

grunes (reflektiertes Licht) im Durchlicht rotes
explosives Ol, Feuererscheinung mit MeOH
2 KMnO4 + H2S04 —» K2S04 + Mn207 + H20

EXP Glycerin + KMnOa: Selbstentztiindung 15 Sek.

Tc, Re - Verbindungen
Tc Verbindungen ahneln sehr den Re Verbindungen

(Grund: Lanthanoidenkontraktion), aul3er dass sie [3-
Strahler sind.

Re207 Dirheniumheptoxid entsteht in exothermer
Reaktion bei Verbrennung von Rhenium:

2 Re +7 02— Re207 (Fp. 303°C, partiell kovalent)
Vergleiche: Mn207 endotherm, explosiv

Anhydrid der Rheniumsaure "HReO3",
die als asymmetrisches Hydrat kristallisiert:

o) o) O ')
N\ 7 2H.0 l .
//Re/ ~ Re\\ 2 O;/ Re< \Re\
O~ \\ /| SO 0~ | “oH, // No
0 0 O
OH,

Tetraeder und Oktaeder mit gemeinsamer Ecke.
ReO4  Perrhenat farblos, da LMCT Bande im UV
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ReOg3 Strukturtyp: allseitig eckenverknlupfte Oktaeder

ReOg/2, d* Elektron befindet sich im Leitungsband, das
Uber den gesamten Kristall delokalisiert ist (rot,
metallisch glanzend).

Im Unterschied zu Mangan gibt es keine binaren Oxide
der Oxidationsstufen +2, +3.

Re-Halogenide durch Direktsynthese aus Elementen
ReF7 Gas, Lewis-Séaure, einziges Heptafluorid der UM
ReXs (X =F, Cl)

ReXs (X =F, Cl, Br)

ReXsa (X=F, Cl, Br, )

ReX3 (X=—-, Cl, Br, I)

ReF7 + F~—— [ReFg]” quadratisches Antiprisma

Interessante subvalente Halogenide von d* Re(+3)
Therm. Zersetzung von ReXs —» ReX3 + X2 (X = ClI, Br)
d* Re(+3) besitzt 4 ungepaarte Metallelektronen —>

Stabilisierung von ReX3 als trinuklearer Res -Cluster
mit 2 Re=Re Doppelbindungen pro Re Atom oder
Clusterabbau in Gegenwart zusatzlicher
Chloridliganden zu Oktachloro-dirhenat mit Re-Re

Vierfachbindung (Parallelen NbX2, TaX2, MoX2, WX2).
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Cl Cl Cl Cl 2-
Cl
L\\/Cl\I/L CI_}?_/CI _‘
TSR 3cr il
NP4 1,5
CI/,I \ Re/\.\CI A Cl-Re—Cl
CIL/‘ Cl N
Cl Re,Clq Cl Cl  [Re,Clg]?

Hochvalenter Re(+7) Hydridokomplex [ReHo]*

KReO4 + K / Ethylendiamin —— K2ReHg
Struktur: dreifach flachentberkapptes trigon. Prisma

17. Eisentriade: Gruppe 8
Fe, Ru, Os

Elektronenkonfiguration: ns? (n-1)d®  (n > 4)

Oxidationsstufen:
typisch: Fe +2, +3
Ru +2, +3, +4
Os +3, +4, +8
niedrige Ox.stufen nur mit t-Akzeptorliganden (CO...)

hohe Ox.stufen nur mit t-Donatorliganden (0% ....)

-2 [Fe(CO)4]*

0 Fe(CO)s, Fe2(CO)o, Fe3(CO)12 Eisen-Carbonyle
+2 d® hs [Fe(H20)6]%", d° Is [Fe(CN)e]*
+3 d° hs [Fe(H20)6]°", d° Is [Fe(CN)e]®~, [FeCla]™
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+4 Ferrylkomplex [FeO]**

+6 d? [FeO4]*~ Ferrat(VI)

In vivo (H&m = Porphyrin-K.)

Vorkommen, Darstellung, Verwendung

Fe: an 4. Stelle (nach O, Si, Al) der Haufigkeitsskala
der Erdkruste,

elementar in Meteoriten und Erdkern (90% Fe, 10% Ni)

Fe304 Magnetit, Magneteisenstein

Fe>O3 Hamatit, Roteisenstein
FeO(OH) Nadeleisenerz, Goethit

FeS> Pyrit (ein Disulfid S2%7), Eisenkies FeS

Fe-Anreicherung und Reduktion mit CO / Kohle
Im Hochofenprozess

Sulfidische Erze werden zuvor gerostet:
2FeS +3.502—A—> Fe203+ 2 SO2

Die Zonen des Hochofens:
Vorwarmzone: Beschickung mit

Erz (Fe203) + Koks + Zuschlage (Schlackebildner)
CaCOgs fur saure Gangart (Al203, SiO2)
SiO2 fur basische Gangart (CaCO3)

Reduktionszone 400-1200°C:
Indirekte Reduktion 400-700°C
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3 Fe203+ CO —— 2 Fe3z0O4 + CO2
Fe304 + CO— 3 FeO + CO2

Boudouard-Gleichgewicht liefert CO aus C + ,Wind":

C+CO2=——2CO AH°® =+ 173 kJ/mol
AS° >0 entrop. begunstigt

Energie fur diesen Prozess wird hauptsachlich durch
vollstandige Verbrennung von Koks zu COz2 geliefert.

Direkte Reduktion: 700-1200°C:

FeO + CO—— Fe(fl) + CO2 AH°® = -17 kJ/mol
Zum Teil wird Phosphat und Silikat zu P und Si
reduziert, Rest bildet mit CaO (aus Kalk) die Schlacke.

Stoffbilanz: 2 t Erz, 1 t Koks, Y2t Zuschlag, 5,5 t Wind
—— 1t Eisen, 1t Schlacke, 7 t Gichtgas
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Beschickung

Gichtqas e &
Gicht Vorwdrmzone
250°C
Indirekte Reduktion
Schacht Reduktionszone
£00-1200°C
Direkte Reduktion
Kohlensack Kohlungszone
- 2 Rast Schmelzzone
Wind ——&\ED*D—C ~ L Wind
ci \Gestelli\‘;\\-\. —=—Schlacke
isen —
o
77

N T AN SR S OO

Das Roheisen enthalt geldst:
2-4% C, 1-3% Si, 0-2% P, 1-6% Mn

Si-haltiges Roheisen — Gulf3, sprdode, nicht schmiedbar
Mn-haltiges Roheisen —Entkohlung— Stahl
schmiedbar

Stahlerzeugung:
Verringerung des C Anteils des Roheisens < 1.7%
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alte Verfahren:

Windfrischverfahren im Konverter (Thomasbirne):
Durch Bodendusen wird Luft durch flissiges Eisen
durchgeblasen (Oxidation von C, Si, P und Fe, Zusatz

von CaCQOs liefert Silikat, Phosphat, das als Dlnger
eingesetzt werden kann).

Herdfrischverfahren im Siemens-Martin Ofen:
mit Brenngas wird ein Roheisen-Schrott-Gemisch
aufgeschmolzen. Die Oxidation von C, Si, P erfolgt

durch beigefiugten Schrottanteil (Fe2O3) und durch
Aufblasen von Luft.

neuere Verfahren:

LD-Verfahren (Linz-Donawitz): heute 75%

In flissiges Roheisen wird in einem mit Dolomit /
Magnesit feuerfest ausgekleidetem Konverter Uber

Sauerstofflanze O2 eingeblasen (ca. 20 min).

Kalkzusatz — Dunger, 200-400 t Rohstahl pro Abstich.
Elektrostahlverfahren: heute 25%

Hauptsachlich flr Recycling-Eisen. Unlegierter
Eisenschrott wird mit Koks durch Lichtbogen
eingeschmolzen, danach erfolgt das ,Frischen®, die
Behandlung mit Sauerstoff.



287

Fe, C + Schrott Fe2O3 + gebr. Kalk CaO + Luft + P,Si
\J \

Stahl: Fe + CO  Dunger: Casz(P0O4)2, CaSiO3, CaCOs3

Stahlveredelung:

Entschwefelung, Entgasung, Legierungsbestandteile:
NI, V: Zahigkeit

Cr: Harte, Warmfestigkeit, >12% korrosionsbestandig
Si: Saureresistenz

Mo, W: Warmfestigkeit

Beispiel V2A Edelstahl:
70% Fe, 20% Cr, 8% NI, (Rest Si, C, Mn)

Oberflachenhartung von Stahl (Schmied: glihendes
Werkstiick eintauchen in Ol) fihrt zu verschiedenen
harten, stahlblauen Fe-Carbid-Oberflachenphasen:

Austenit, Zementit FesC, Ferrit, Perlit.

Chemie des Fe:
Oxide gemischter Valenz typisch flr Eisen:

FeO, Fe203, Fe3z04

FeO: nichtstéchiometrisch FexO (x = 0,90 - 0,95) —»
geringer Anteil Fe3*; NaCl-Gitter mit Fe-Fehlstellen
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Fe203: a-Fe203 (Hamatit, hdp v. 0%, Korund-Typ)
v-Fe203 (kdp v. O%~, Spinell-Typ, Fehlstellen)
Fe304: Inverse Spinellstruktur Fe''(Fe!'Fe'O4
kdp v. 0%, Tetraederliicke, Oktaederliicke

Chemie in wassriger L6sung
durch Ox.stufen +2 und + 3 bestimmt:

Fe3* schwach oxidierend; Fe?* reduzierend
[Fe(H20)6]°* hellgriin; liegt auch in FeSO4 x 7 H20
und (NH4)2Fe(S04)2 x 6 H20 (Mohrsches Salz) vor.
Fe!' Reduktionswirkung in alkalischer Losung:

FeSO4 + 2 OH™—— Fe(OH)2 (farblos) + SO4°~
Fe(OH)2 + O2 (+ H2O2) —— Fe(OH)3 braun

NO3™ + 8 Fe(OH)2 + 6 H2O —» NH3 + 8 Fe(OH)3 + OH™

Stabilitat der Ox.stufe + Spin hangt v. Ligandenfeld ab:

s Fe Fe(CN)e]>~ +e~ — [Fe(CN)e]*™ +0.36V
hs Fe Luftox. [Fe(H20)6]°* +e~ — [Fe(H20)6]*" +0.77V
s Fe Fe(phen)s]®"+e — [Fe(phen)s]®t +1.12V

phen:Phenanthrolin blau— rot Ferroin Redoxindikator

FeCO3 ahnlich CaCOs loslich in Kohlensaure:

FeCO3 + H2O + CO2 =—— Fe(HCO3)2
Fe-haltige Quellen, Bader, gelbbraune Farbe
von Tropfsteinen, Ablagerungen in Wasserleitungen
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FeCl3 ahnlich AICls3:
kovalent, sublimiert bei 120°C, Schichtgitter, hdp von

Cl, Fe3t in Oktaederlicken, Gas: Dimer / Monomer
Lewis-Saure: FeCl3 + CIm—— [FeCla]”

Fallung von Fe(OH)3 komplizierter als Gleichung

Fe3* + 30H —— Fe(OH)3 ¢

vermittelt: —— Hydrolyse + Kondensationsreaktionen

Hydrolysereaktion [Fe(H20)s]>" in Wasser verant-

wortlich fiir saure Reaktion der Lewis-Saure Fe3*:

[Fe(H20)6]** + HoO =— [Fe(H20)50H]?" + H30"

Kondensation: Bildung Hydroxy-verbrickter(u) Spezies

[Fe(H20)50H]?"—[(H20)4Fe(u-OH)2Fe(H20)4]*+ 2 H20
u.s.w. bis Fen(u-OH)3n(H20)m

Eisen-Cyanide und Cyanoferrat-Komplexe:
Fe-Nachweis Uber gelbes bzw. rotes Blutlaugensalz

Fet + 2 CN™ — [Fe(CN)2] + — 4 CN— [Fe''(CN)g]*~
gelb, stabil, inert, 18 VE
[Fe(CN)g]* + 1/2 Cl.—— [Fe''(CN)s]®>~ + CI
rot, labil, 17 VE— Ox.mittel

Berliner-Blau Reaktion:
K* + Fe3* + [Fe(CN)g]*™ — K[Fe'lFe!(CN)g]
K* + Fe?* + [Fe(CN)e]>” — K[Fe'Fe'(CN)g]
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|6sliches Berliner-Blau
Fe3* Uberschuss: Turnbulls-Blau Fe''[Fe!'Fe!'(CN)g]3

Farbe und Struktur von Berliner Blau:

Struktur - ReO3 Strukturtyp flr Fe(CN);

N
C C N +3 +3 L +2 +3 +2 +2
| | N | .C"  [FeFe(CN)s] [FeFe(CN)g]" [FeFe(CN)gl*
N —Fe —NC—Fe—CN ° °
C N ||\| \C 7L gelbbraun tiefblau farblos
[ c B
—NC— —Fe— CN< Fe—NC N jede zweite jede
\C (l: | @1 ~—mmmrbrpnnennnnn N iirfelmitte Wiirfelmitte Wiirfelmitte
L N —/Fle‘l\l CN _/Fle unbesetzt mit M* mit M*
| NC (IZ CN besetzt besetzt
—CN-— Fle —NC— Fle CN
cN N NC C
C N

Anwendung im Natriumionen-Akku: Wurfel zu 50%
[Fe2(CN)g]' oder 100% [Fe2(CN)g]> mit Na* geflillt

Cyanid ist ein ambidenter, verbrickender Ligand mit
weichem (stark Ligandenfeld aufspaltenden) und
hartem (schwach LF-aufspaltenden) Donorzentrum.

Farbe —» Intervalenz-Charge-Transfer
C hart weichN C
N Ct \ A MMCT N (N:
sl N“H Y o N hv U NC o) N
—CN Fe N=C—=Fe—CN —CN Fe —N=C—F€é—CN
cN N\e\'N/Cg:\Eh NN nCe
C N oY C N
Grundzustand angeregter Zustand

d® high-spin d® low-spin d® high-spin d® low-spin
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Eisen-Nachweis Uber Rhodanit:

Fe(SCN)3(H20)3 rot SCN _hv SCN
wegen LMCT: nicht- J@le@f +\2||:é/ .
bind. El. v. Lig. inein  —7"8x T " 7| 8¢
Metallorbital scN N HMETgen™N
angeregt

HOhervalente Eisen-Spezies von Bedeutung

Ham = prostetische Gruppe, physiologisch wichtiger
Eisenkomplex im Hamoglobin (roter Blutfarbstoff):

O
N ?f 0O o

O_O N\ I‘$‘N 2H+ N\ |“$N
p— wred3 Te wreg4
N N N . N

end-on H,0

Superoxid Ferryl

COOH

COOH Sauerstoff- Starkes

Transporter Oxidans

Porphyrin(2-) Ligand (ein redoxaktives Tetrapyrrol, 18 © Aromat)

d? [FeO4]?~ (rot): Paramagnetisches Tetraoxoferrat(VI);
Synthese durch Oxidation mit Chlor im Alkalischen

FecO3 — > 2 FeO4% + 6e” Oxidation
Clp + 26- —>2CI | x 3 (Elektr. bilanz)



292

Fe203 + 3 Cla — 2 FeO42+ 6 CI” | +10 OH(Stoffbilanz)

Fe>O3+ 3 Clo + 10 OH™ — 2 FeO4% + 6 CI™ + 5 H20

Superbatterie, Nachfolgemodell fur Alkali-Mn-Zelle:

(M = Ba, 2 K)
MFeOs4 + 3/12 Zn —— 1/2 Fe203 + 1/2 ZnO + MZnO2
Hohe Ladungsdichte (3e), konstante Spannung 1.45 V.

Niedervalente Eisen-Carbonyle von Bedeutung

Eisenpentacarbonyl, -eneacarbonyl, -dodecacarbonyl
Fe (fein verteilt) + 5 CO —100 bar— Fe(CO)s
Fe(OAc)2 + CO + Al—100 bar— Fe(CO)s

e Q O O
C O @)
| cO hv od. A ? Fe(CO C\ /C/C\\ ¢
OC—Fe"" V% 2 | oc_penCO e(CO)s w FE=——Feucq
| ¢ -CO K oC™ | ¢~
c O C ((): o CO
18 VE O Fe(CO) o) (O
trigonal-bipyramidal — 16VE — . +Fe(CO), e2(CO)g
gelbe Flussigkeit koordinativ X -C(3/ Feststoﬁl‘b
Kp. 103°C, giftig + elektron. ungesattigt orangege
instabil OC O O CO
Carbonyl-Metall-Cluster \ /C/&Fe/ Fes(CO)y,
- 3 oder mehr Metallatome sind Uber oc™ Fe\ g \”"C 9] fest, griin

kovalente M-M Bindungen verknupft
- entstehen durch Aggregation ungesattigter

C% Fe C_ loslich in organ.
O
Komplexfragmente bei Ligandmangel

(Co), O Losemitteln
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Ferrocen: wichtigste metallorganische Verbindung
des Eisens (OX formal zw. Fe*? u. Fe®)

o

H H _‘
H Base FeCl |
T T F!e
-H H

H
Cyclopentadien Cyclopendadienid-Anion Ferrocen
6n Aromat, planar Sandwich-Komplex

kovalent, 10slich
in organ. Losemitteln

Mehr dazu in Modul AC-3

Uberblick Platinmetalle:

Fe Co Ni Eisengruppe, Metalle RT-ferromagnet.
Ru Rh Pd leichte Platinmetalle 4d
OslIr Pt schwere Platinmetalle 5d

Ru Rh Pd | — zunehmende Standardpotentiale
OslIr Pt Pt(2+) oxidierender als Ru(2+)
Ru ist das unedelste, Pt das edelste der Platinmetalle

Ru Rh Pd | < hochste Oxidationszahlen (Stabilitét)
OslIr Pt Os erreicht +8, Pd dagegen nur max. +4
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Ru Rh Pd | « Zunahme von Dichte, Smp./ Sdp.
OslIr Pt Os hochste, Pd niedrigste Werte

Gewinnung der Platinmetalle teuer und kompliziert:
Vorkommen: vergesellschaftet in Cu-Ni-Erzen

ca. 1g Platinmetalle / Tonne Erz
Platinmetalle reichern sich im Anodenschlamm bei der
elektrolytischen Cu und Ni Reinigung an, bzw. als nicht

flichtiger Ruckstand bei der Ni(CO)4 Destillation (s.u.).

In Konigswasser losen sich Pt, Pd nicht aber Os, Ir, Rh
Oxidation: flichtige Tetroxide OsO4 / RuO4 abtrennbar

Verwendung: Katalysatoren (fur Oxidationen,
Hydrierungen, Abgasreinigung), Pt-Thermoelemente

Ruthenium Ru und Osmium Os Verbindungen

Trends:
Stabile Oxide in +4 und +8 (zunehmend kovalent)

RuOs (Smp. 25°C, Sdp. 100°C) extrem oxidierend
OsO4 (Smp. 40°C, Sdp. 130°C) stark oxidierend

Verwendung von OsO4 zum Anfarben von organ.

(reduzierenden) Praparaten in der Mikroskopie —
Schwarzfarbung durch Os-Metall (Vorsicht Augen !')
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Oxo-Anionen:

Ruthenat(VIl) [RuOa4]™
"Perruthenat" orange, tetraedrisch, Ahnlichkeit zu

Permanganat, jedoch paramagnetisch, da dl-Ru(+7)

RuO4 oxidiert OH™ zu Oo:
4 RuO4 + 4 OH —— 4 [RuO4] + 2 H2O + O2

OsOg4 reagiert dagegen in alkalischer wassriger
LOsung unter KZ-Aufweitung:
Saure/Base Reaktion - keine Redoxreaktion!

OsO4 + 2 OH —— [0sO4(OH)2]%

Komplexverbindungen:

d®-Ru?", d®-0s?" typisch: oktaedrisch, t2g® low-spin
Aguakomplex [Ru(H20)6]* (Is) starker reduzierend als
[Fe(H20)6]°* (hs), [Os(H20)e]*" instabil

Im Vergleich zum harteren Eisen (O-Lig. bevorzugt)
ausgepragtere Ru,0Os-Chemie mit N-Liganden:

Synthese des ersten Distickstoff-Komplexes (1965)
Ru3tag — N2Ha/ NH3 — [Ru(NH3)s5(N2)]**

N2, CN~-, CO, NO" sind isoelektronische Liganden
—— zunehmender n*-RUuckbindungsfahigkeit
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d°-Ru3*, d>-0s3* oktaedrisch, t2g° low-spin (S = 1/2)

Chemolumineszenz: EXP

Strahlender Ubergang aus einem elektron. angeregten
Zustand*; Chemische Energie wird als Lichtquant
abgestrahlt. bipy = 2,2'-Bipyridin Chelat

d°-[Ru(bipy)s]®** — NaBH4 — *d>-[Ru®* (bipy)2(bipy)]?*
*d>-[Ru3* (bipy)2(bipy)]** — d°-[Ru(bipy)s]** + hv

Ru und Os sind wichtige Katalysemetalle:

H
\\+8/ R v \\56{ R O\\SG/O HOL _R
ﬁ  — Se + I
(_ chiral | \ r H20 O//I \O HO s
Tetraeder L* L*

Nobelpreis: Sharpless asymmetrische Olefin-cis-Hydroxylierung

PR, s F|>R3 I|3R3

Cl, Cl. & cl.l HC
Ru=CH — / >

cI— U= CR, E CI’Ffu R Cl’T“i\\\—R
PR3 PR; R PR; R

Nobelpreis: Grubbs Olefin-Metathese
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18. Cobalttriade: Gruppe 9
Co, Rh, Ir

Elektronenkonfiguration: ns? (n-1)d’  (n > 4)

Oxidationsstufen: typisch Co +2, +3
Rh +1, +3
Ir +1, +3, +4
niedrige Ox.stufen nur mit t-Akzeptorliganden (CO...)
hohe Ox.stufen nur mit =-Donatorliganden (F~, 0% ....)
0 d° K4[Co(CN)4] (17 VE, tetraedr.), Co2(CO)s
+1 d® H-Co(CO)4
+2 d’ hs [Co(NH3)g]?*, d’ hs [CoCla]?~, Is [CO(CN)5]3"
+3 d° Is [Co(NH3)g]>*, d° Is [Co(CN)g]*~, hs [CoFs3]
s [Co(H20)6]°", hs [Co(H20)3F3], hs [CoFe]>?
KZ 6 bis auf wenige Ausnahmen: hs Co?*, Is Co3*

Vorkommen, Darstellung, Verwendung
Erz: Ni, Co, Cu- Arsenide und Sulfide CoAsS etc.

J Rosten mit Na2CO3 und KNO3
Ni, Co, Cu Oxide + Na,K -arsenat, -sulfat
J HCI

Ni%*, Co%*, Cu?*

\! CaCl(OCI), Ca(OH): fraktion. Fallung / Oxidation
Co0203 (ag) Cobalt(ll)oxid /-hydroxid

\! Calcinieren (Erhitzen)
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C0304 — Reduktion mit C oder Al - Cobalt

Cobalt-oxide:
CoO NaCl Struktur

Co304  Spinell Co"(Co"'2)04 kdp von O, Co''in OL

Co in vivo: Zentralatom in Vitamin B12 Coenzym,
Corrol-Ligand, auch ein Tetrapyrrol
nur 3 mg/Mensch, aber essentiell

Verwendung:
Legierungen (Permanentmagnete, Hartstahle)
Cobaltspinelle (Keramiklasuren)

Thenard-Blau CoAl204
Rinnman-Grin ZnCo204
LixCoOz2 Elektrode in Li-Akkus (Aufnahme von Li* + e7)

Der Ligand am Cobalt bestimmt
Stabilitat der Oxidationsstufe und Redoxpotential:

A: Im schwachen Ligandenfeld ist Co®* besonders
oxidierend

B: Im starken Ligandenfeld ist Co?* besonders
reduzierend

Beispiele:

Zu A: In FestkOrpern und hydratisierten Salzen

(Aquakomplexen) ist Co(ll) stabiler als Co(lll):

2 d° Is [Co(H20)6]** + H20 — Zers.—>
2 d’ hs [Co(H20)6]" + 1/2 02 + 2 H”
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CoF3 Fluorierungsmittel, oxidiert Wasser zu O2 !

Zu B: In Komplexverbindungen mit starkeren Liganden
Ist Co(lll) stabiler als Co(ll):

2 d’ hs [Co(NH3)6]*" (gelb) + 1/2 Oz + 2 H*
— luftempfindlich — d® Is [Co(NH3)s]>* + H20 (rot)

[Co(CN)e]® + 1e-—— [Co'(CN)s]>" +CN™ - 0.8V
18 VE 17 VE (+2 VE)
Der reduzierende, koordinativ + elektronisch

ungesattigte 17 VE Komplex (d’ Is, S = 1/2) bildet
unter Spinpaarung ein 34 VE Dimer (S = 0) mit
Co'-Co'" Bindung (jedes Co erreicht somit 18VE):
2 [eCo(CN)s5]®~ === [(NC)5C0—Co(CN)s]®"

EXP: Geheimtinte / Feuchtigkeitsindikator
[Co(H20)6]%* 2 CI === 2 H20 + [Co(H20)4]** 2 CI
rosa oktaedrisch 35°C — Dblau tetraedrisch

— 2 CI” - [CoCl4]*~

Rhodium Rh und Iridium Ir Verbindungen
Trends: bestandigste Oxidtationsstufen:

d® Rh*, Ir'* quadr. planar m. n-Akzeptorlig. CO, PR3

d® Rh3*, Ir**  oktaedr. Is mit klassischen Liganden
(reinen El.-paar-c-Donoren)

d Ir+ oktaedr. Is paramagnetisch [IrCle]*~
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Verwendung:

Rh: Autoabgaskatalysatoren (heterogen, auch Pd, Pt)
Hydrierungskatalysatoren fir Olefine (homogen)
Hydroformylierungskatalysatoren fir Olefine

3-Wege-Katalysator: "Green Chemistry"
Al203 Trager mit 2 Gramm Rh, Pd, Pt feinvert.
(1) CmHn + m+n/4 O2 —— m CO2 + n/2 H20
(2) 2CO+02—>2CO2
(3) 2CO + 2NO—> 2CO2 + N2
Genial: A-Sonde im Abgasstrom misst und regelt

Luftmenge (1), damit unter Oz - mageren Bedingungen
noch genugend CO fur die NO Reduktion ubrig bleibt.

Ir: chirurgische Instrumente

Unterschiede zur Cobaltchemie:
- Die Edelmetalle l6sen sich nicht in Mineralsauren,
sondern mussen mit Chlor aufgeschlossen werden.

- Die Metalle Rh, Ir lassen sich im Gegensatz zu Co
leicht durch Reduktion von [M(H20)6]>* gewinnen.

- Die wasserfreien Rh-, Ir-Halogenide MClI3 (Koordina
tionspolymere) I6sen sich nicht spontan in Wasser

Rh + 3/2 Cl2 — RhCI3— 3 NaCl — Nas[Rh"™>Clg] 16sl.
— OH — Rh203 aqg — HCI — [RhCl3(H20)3] I6slich
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Iridium wird unter &hnl. Bedingungen nach +4 oxidiert:
Ir + 2 Cl + 2 NaCl — Nag[Ir**Clg] osl., oxidiert Wasser

2 [Ir*Clg]> + 2 OH——> + 1/2 O2 + H20 + 2 [Ir"3Clg] 3~
rotbraun iridios (gr.): regenbogenfarbig  gelbgrin

VIPs der metallorganischen Komplexe:

- d8-M*! Verbind. quadrat. planar, Is, diamagn., 16VE
- leichter Wechsel von 16 / 18 VE im Zuge der

oxidativen Addition von Hz / O2 — Katalysatoren

[Rh!"'Cl3(H20)3] + CO + Ethanol ——> [Rh(CO)2(u-Cl)]2

PPh Ethanol als Red. mittel Cl doniert
3 2 El.paare
PPh,
Rh Rh ' pae=Cl<Rnh"
/ ~ oc—Rh== N~
PhsP \PPh3 PhaP” | ~H / _:CO
16 VE 18VE PPhg o %
. ....bach = :
V\_ﬁlklnson _ o quadr. planare Struktur
Hydrierkatalysator reversible H, Addition kantenverkniipft
Nay[IrClg] + 2 PPh, cl ., PPh Fl’Phs
+ 3
| co AN " / 0, Cl\ +3/(I)
- J \16VE 18 VE /Ir\
Diglyme A Ph;P CO o | O

reversible PPh
Vaska-Komplex  O,-Fixierung 3
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19. Nickeltriade: Gruppe 10
Ni, Pd, Pt

Elektronenkonfiguration: ns? (n-1)d®  (n > 4)

Oxidationsstufen: Ni 0, +2, +3 (JT)
Pd 0, +2, +4
Pt 0, +2, +4, +6

0 d*% K4[Ni(CN)4], Ni(CO)s, kein [Pd(CO)4], da
schlechtere n-Rickbindung, aber Pd(PR3)4
+2 d® tetraedr. paramagn. [(PhzP)2NiCl2], [NiCla]*~

vgl. vgl.
quadr. planar diamagn.: [(EtsP)2NiCl2], [Ni(CN)4]%",
typisch fur d® pd", Pt 16VE [PtCl4]%,
Zeise-Salz: Ethen verdrangt Cl: [Pt(C2H4)Cl3]™

quadr.-pyramidal diamagn. [Ni(CN)s]>

oktaedr. [Ni(dmgh)2(H20)2]%*(Diacetylglyoxim)
[Ni(en)s]?" (20VE), oktaedr. selten fur Pd", Pt'

+3 d’ Ni2S3, NiO(OH),
Pd" / Pt"" unbekannt, immer gemischtvalent
+4 [MClg]?~ (M = Pd,Pt), aber nur PtCls, PtO> stabil

MII/IV
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d® Pt(1V) Verb. i.d.R. oktaedr., diamag. 18VE
+6 PtFe starkes Oxidationsmittel, oxidiert Xe und O>

Ni Vorkommen, Darstellung, Verwendung

n NiS + Cuz2S  Erz: "Kupfer-Nickel-Kies" u.a.

! Rosten bei 1100°C an Luft

n NiO +Cu20— Red. C— Cu-Ni (30/70%) Monelmetall
! Red. mit Wassergas (CO / H2)

Ni + Cu

! 80°C/+4CO

Ni(CO)s Dest. Sdp. 43°C / Abtrennung von Cu

! 180°C/-4 CO
NI Mond-Verfahren (0.75 MJato)

Alternative: elektrolytische Raffination
Elektrolyse: Cu / Ni - Opferanode (+), 99.9% Ni-

Kathode (-), Elektrolyt verd. H2SO4 . Unedleres Ni

wird an der Anode oxidiert zu Ni** und wandert zur
Kathode, wo es abgeschieden wird; edleres Cu (mit
Pd, Pt) sinkt als metallischer Anodenschlamm ab.

In vivo: Methanogene Bakterien enthalten Ni im

aktiven Zentrum eines Enzyms, das CO2 zu CHa
reduziert (Sumpfgas, anaerobe Bedingungen).

Verwendung:
Legierungen Apparatebau (Edelstahl Fe-Ni-Cr,
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Monelmetall Cu-Ni, Neusilber Cu-Zn-Ni),
Hydrierkatalysatoren, Ni-Cd- und Ni-MH-Akku:

2 NiO(OH)+ Cd + 2H20=—= 2 Ni(OH)> + Cd(OH)>
NiO(OH) + TiNi2H ==—— Ni(OH)2 + TiNi2 Legierung

Ni%* besitzt in Wasser

einfache Redoxchemie (Ni*" dominiert)
komplizierte Strukturchemie (versch. KZ / Polyeder)
Interessante Magnetochemie (Gl.gew.dia/paramagn.)

Oxidation von Ni*" bevorzugt im Basischen

Ni°* + 1/2 Br, + 3 OH"—— NiO(OH)ag. + Br~ + H20
schwarz

NiS (I6sl. in HCl) — altern an Luft / H2O — Ni(OH)S
—+ H2S — Ni2S3 (unldslich in HCI)
Ni%* fallt nicht (oder doch ?) in der H2S Gruppe
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Interessante Gleichgewichtsreaktionen, Nachweis:

OH K O—H0

I/““"”I/Z*\I%I/ \I

lOsl. | unlosl. I
Diacetyfy =~ OH OH  Qwn»

Diacetyldioxim = Dimethylglyoxim roter Komplex [Ni(dmgh) ,]

Niederschlag: Assoziation zu quadrat. planarem Stapelverband

o 2 TR

[Ni(dmgh) ,(H,0),] [Ni(dmgh),]

Magnetisches Verhalten:
Einige Ni(ll)-Komplexe befolgen nicht das
CURIE-WEISS - Gesetz: Die paramagnetische

Suszeptibilitat ¥ para (X Xi) paramagnetischer
Verbindungen ist umgekehrt proportional zur
Temperatur T; dabei kann die paramagn. Curie-

Temperatur ® (Q Theta) einen positiven oder
negativen Wert annehmen.

Ypara = Curie-Konstante C/ (T - ©)

Anormales magnetisches Verhalten als Folge eines
thermischen Gleichgewichtes zwischen tetraedrischer
und quadr.-planarer Koordinationsform.
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tetraedr.

diamagnetisch
gunstige elektron. Anordnung

bei kleinen Lig. bevorzugt

paramagnetisch
gunstige sterische Anordnung

bei grol3en Lig. bevorzugt

doc-y?) —
_ o H
H H+ dBS 0 d®s=1

Koordinationsgleichgewichte (EXP):

Proton H* und Lewis-Saure M"" sind immer Konkur-
renten um die Gunst des Ligand-Elektronenpaares.

Gute Donoren haben haufig auch eine hohe
Protonenaffinitat / Basizitat, aber nicht immer korreliert

Donorfahigkeit (vs M™) mit Basizitat (vs H"). Beispiel
weich-weich Paare: Ni%*....bevorzugen SH™~ vor OH".
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neutral - schw. sauer starkeres Lig.feld, Absorpt. v. Grun-Blau

ot | Ni(en);2* en = 1,2-ethylendiamin
7 Ni(en),% Im sauren Medium wird Ethylendiamin (en)
blau o vermehrt protoniert und damit
A Ni(en) koordinationsunfahig:
- 2+ ; 2+ + : 2+ 2+
grun Ni Ni(en);“" + 6 H30 [Ni(H,O)g]“" + 3 enH,
L]

stark sauer

[Ni(H20)6]%*
l
[Ni(NH3)e]**
l
[Ni(en)3]?*
l
[Ni(dmgH)2]
l
[Ni(CN)4]%~

schwaches Lig.feld, Absorpt. von Rot

gran Absorption:  rot

tiefblau | LF-Starke
rot L nimmt
rotorange Lozu

gelb blau-violett
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Redoxgleichgewicht und Struktur:

Ni(0) immer tetraedrisch, da fir d 1°
keine LF-Stablilisierungsenergie

N
NG Red [
NET Ni
7 N\ N cC— , "
\C CN Ox C/ CN
16VE 18V N |
8 g0 isoel. zu Ni(CO),

Palladium Pd und Platin Pt Verbindungen

Trends:

Pd" /Y Komplexe weniger stabil als die von Pt/ !V

PtV Komplexe sind kinetisch trage (hohe Barrieren
des Ligandenaustausches — Verw. Cis-Platin)
weicher Charakter — bevorzugt Amine, Halo-

gene, CN™, PR3 Liganden, weniger O-Liganden

Reaktionen:
PtCl> (wasserunlosliches Koord.polymer, kovalent)

l2CI

[PtCl4]>~ (wasserldsl.) —2 NH3z—> cis- [PtCl2(NH3)2]
"Cis-Platin”
Cytostaticum (Antitumormittel)
Pt°* koordiniert an DNA-Basenpaare
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Auflésen von Pt/ Pd in Kbnigswasser:

eine Chlorometallsaure: Hexachloroplatinsaure
Pt + HCI / HNO3 —— (H30)2 [PtCls] (orange Krist.)
(od. HCI / Cl2) A 1 Cl2 Atmosphare

PtCls (rotbraun)

Das starkste Oxidationsmittel neben Fluor:
[PtFe] + O2 —— O2"[PtFe] ~ Dioxigenyl-Salz
[PtFe] + Xe —— Xe'[PtFs] = erste Xe-Verbindung

Strukturmotive:
.. alles im Zeichen quadr.-planarer Anordnungen

o- und B- Modifikationen von PdClI2
=Cl 2Cl o 2Cl o o Clg

Pd Pd Pd a0
C|/ ...... 5C|/ ...... §C|/ ...... el il - Pd
Ul -
a-PdCl2: kantenverknipfte Quadrate (‘-IZ _________ Pd .......... L
(vgl. Gegensatz BeCl2) Pd i ‘ _de i
Gl =P =— ]
I o
\,bl
P =
B-PdCI2: molekulare PdeCl12 Cluster e

(keine Elementarzelle !)
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Eindimensionale metallische Leiter
Krogman-Salze mit Kolumnarstruktur entstehen bei der

partiellen Oxidation von K2[Pt(CN)4], z.B. mit Chlor:

K2[Pt(CN)4] + Cl2 —— K2[Pt(CN)4] Clo.25 Pt(+2.25)
Zusatzl. Chloridionen befinden sich zwischen Strangen

K2[Pt(CN)4] x 3 H2O — Ox. — K1.75[Pt(CN)4] x 1.5 H20
Kation-Fehlstellen
Isolation

Draht d(x*-y?) d(x>-y?)

#

NC\®/CN --- —

Né\f--l?q-*C.N +
o %%% 4

neHpion Pt Pt
NCT Die Pt d(z%) Orbitale tiberlappen in
ve M en Stapelrichtung — Band unvollstandig
Topg” - gefulltin dem MaRRe wie Pt(+4) neben
NC~ /- \>CN Pt(+2) vorliegt — Leitungsband
@ — bronzefarben, metall. Leiter dotiert
mit Kationen-Fehlstellen, alternativ
Pd zusatzlichen Anionen und Pt(+4).
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20. Kupfertriade: Gruppe 11
Cu, Ag, Au Minzmetalle
fiher: "1. Nebengruppe"

Elektronenkonfiguration: nst (n-1)d®  (n > 4)

Oxidationsstufen: stabilste rot unterstrichen
Cu +1, +2 (JT), +3

Ag +1,+2, 43

Au +1, —, +3 (d®, quadr.pl.), +5

Analogien 1. Hauptgruppe vs 1. Nebengruppe
treten, wenn Uberhaupt, nur fur d*°-M(+1) auf:

Wegen inerter geschlossener d*° Schale treten UM-
Eigenschaften zurlick und Ligandenfeldeffekte nicht
auf.

Vergleich K (3d%4st) vs Cu(3d1%4s') offenbart jedoch:
1) Wegen der schlechteren Abschirmungseigenschatf-

ten der d-Orbitale ist der lonenradius von Cu™ viel

geringer als der von K", daher ist das lonenpotential
hoher und die Cu (Ag, Au) Verbindungen eher kovalent
denn ionisch.

2) CuX (ClI, Br, 1) kristallisieren im Zinkblende-Typ

KZ 4:4, nicht im NaCl- oder CsCI-Typ.

3) CuX (CI, Br, I) schwerloslich und schwer
hydratisierbar, da kovalentes Gitter (vgl. ZnS).
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4) Die 1. IE ist hoher bei Cu (edler) als bei K, doch die
2. IE und 3. |IE sind viel niedriger, daher sind fur Cu, Ag
und Au auch hohere Ox.stufen moglich als bei K.
Vorkommen, Gewinnung, Verwendung der Metalle

Cu:Ag:Au = 1000:20:1

Kupfer: In sulfidischen Erzen: CuFeS2 Kupferkies;
Cu2S Kupferglanz oder in oxidischen Erzen:
Cu20 Cuprit; Cu2CO3(0OH)2 Malachit (Patina-Cu-Dach)

Anreicherung von CuS durch selektives Risten des
FeS in Gegenwart von SiO2 bei 1400°C:
CuFeSy +3/2 O+ SiO2—— CuS{ + SO2 + FeSiO3

—— leichte Schlacke als Schaum durch Flotation
abgetrennt.

1. Rostreaktionsprozess mit CuS / Cu2S:

2 Cu2S +3 02— [12 Cu20 + 2 SO2 exotherm
Cu2S + 2 Cu20 ——> 6 Cu + SO2 endotherm
3Cu2S+302——> 6 Cu+3S0O2 AHRr =-620 kJ/ mol

2. Auslaugen (Leaching) des Erzes unter
Luftzutritt mit HoSO4 —— CuSO4

3. Biomining, Impfen des Erzes mit Mikroorganismen,
die unlosl. Cu-Sulfid mit Luft zu 16sl. Sulfat oxidieren
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und diese Reaktion als Energiequelle nutzen.

Cu?" + Fe (Schrott) —— Cud (“Zementkupfer*) + Fe®*

Reinigung durch elektrolytische Raffination: Elektrolyse
mit Rohkupfer-Anode / Reinstkupfer-Kathode (diese
Methode ist anwendbar auf Ni, Cu, Ag, Au).

Silber: gediegen und als Sulfid-Begleitmineral im
Bleiglanz PbS (s.u.) und Kupferkies;

Ag2S Silberglanz; AgCl Hornsilber

Cyanidlaugerei, Losen von Ag2S od. Ag:
Ag2S + 4 NaCN + 2 O2 — 2 Na'[Ag(CN)2]” + NazS04
2 Na[Ag(CN)2] + Zn—— Naz[Zn(CN)s] + 2 Ag

Silberextraktion aus flussigem Blei durch flissiges
Zink: Zink 10st sich kaum in Blei (2 flissige Phasen).

Silber l6st sich 300 Mal besser in Zink als in Blei - Ag
wird mit 1% flissigem Zink extrahiert. Der erkaltete
Zinkschaum (Ag-Zn-Legierung) wird isoliert, Zn
abdestilliert, anhaftendes Pb zu PbO (fl.) oxidiert und
abgetrennt — Rohsilber (95%) bleibt zurtck.

Reinigung durch elektrolytische Raffination.

Gold: gediegen
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Cyanidlaugerei: nassvermahlenes Au(Ag)-Erz wird gut
bellftet mit Natriumcyanid-L6sung behandelt; das
|6sliche Dicyano-aurat (argentat) wird mit Zn reduziert.

2AU +H20+4 NaCN+ %2 O2 —2 NaJAu(CN)2]+2NaOH
2 NaJAUu(CN)2] + Zn—— Naz[Zn(CN)s] + 2 Au

Cyanid aus [Zn(CN)4]>~ z.T. wieder zuriickgewonnen.

Luftoxidation der elementaren Edelmetalle durch
Verschiebung der Redoxpotentiale via Komplexbildung
Ag*(agq.) +e- — Ag E® = +1.17 V Ox.mittel
Ag(CN)2 (ag.)+e —>Ag+2CN- E°=-0.31V
Red.mittel gegeniiber O2 (E° = +0.90 V)
Cyanid macht Ag / Au unedler. Da Ag*/ Au™ zu einem
extrem stabilen Komplex abgefangen wird und daher

die Aktivitat von M*(aq.) quasi gegen Null strebt,
verschiebt sich das Potential nach Nernst-Gleichung.

Goldwasche: 1. Anreicherung des Goldstaubes durch
Flotation (Teller / Wasser). 2. Extraktion des Golds mit

Quecksilber als Amalgam —— Verdampfen von Hg.

Verwendung der Metalle:
Nach Fe > Al ist Cu drittwichtigstes Gebrauchsmetall:
hohe elektr. und therm. Leitfahigkeit, gute Korrosions-

bestandigkeit — Leiter, Kontakte, Legierungen:
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Messing: Cu-Zn (20-80) —» feinmechanische Teile

Bronze: Cu-Sn (20) — Kunst, Glockenguss
Monel: Cu-Ni (70) — Apparatebau
Konstantan: Cu-Ni (40) —» Thermoelement
Neusilber: Cu-Ni-Zn  — versilbert —» Alpaka

Ag, Au sind edler, Blattgold stabil gegen Luft und H20,
aber zu weich als Werkstoff; etwas hartere Schmuck-
Legierungen:

Rotgold: Au-Cu

Weil3gold: Au-Ag (Ni, Cu)

1000er Gold hat 24 Karat (100%)

750er Gold hat 18 Karat (75% Au-Anteil)

Chemie des Kupfers:

std9-cu®: Verbindungen unbekannt, da n-Riickbin
dungen an CO schwach wegen d*°;
— ,Cu2(CO)s" unbekannt

di9-cu’ linear [CuCl2], [Cu(CN)]x , [CU(SCN)]x
tetraedrisch [Cu(CN)4]®>~ d*°: alle farblos

d>-cu':  tetraedrisch [CuCl4]*
quadrat.-planar [Cu(NH3)4

oktaedr. JT-verzerrt [Cu(H20)s]%*, [CuCla]x
blau-grin

1"

dé-cu':  quadrat.-planar 16 VE Cs[CuF4], Na[CuO2]
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Cu ist edler als H2 — keine Auflésung in HCI,

aber Oxidation durch ox. Sre. HNOa:

Cu + 2 H" + 2 HNO3(konz.) — Cu?* + 2 NO2 + 2 H20
3 Cu +6 H* +2 HNO3(verd.) — 3 Cu®* +2 NO +4 H20

Besonderheit: Cu?* in wassriger Lésung stabil als
[Cu(H20)4]°*. Komplexe lonen am Beispiel CuCly:

[Cu(H20)4]?* [Cu(H20)2Cl>] [CuCl4]?
verdunnte maldig konz. konz. HCI
hellblau hellgrin grun

Cu?* haufig quadr. planar wegen hoher JT-Stab.energie

Nachweis: blauer Tetrammin-Komplex - Entfarbung
Cu?* + 4 NHz —> [Cu(NH3)4]** K =103 */mol*
[Cu(NH3)4]°* + 5 CN'— [CU(CN)4]*> + 4 NH3 + % (CN)2
blau — Redoxreakt. —» farblos K = 10%* 1*/mol*

Cu?" oxidiert weiche Anionen  lodid, Sulfid, Cyanid,
Thiocyanat:

Cu?"+21" —> [Cullx+ %12  (lodometr. Cu-Best.)

EXP: Cu®* oxidiert reduzierende Zucker (Aldosen) im
Basischen (Fehling-Probe: Roter Nd. von Cu20):
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Op+LH 033 or
C C
H OH COO Na COO Na H—r—OH
H
HO——H H—0_+2 OTH HO——H +1
+ 2 /CU\ —— + Cu,0 L
H——OH H—+—O " O-—H H——OH
H +2H"
H——OH COONa COO Na H——OH
CH,-OH + H,O CH,-OH + Na-Tartrat
D (+) Glucose Cu'-Tartrat-Komplex D (+) Gluconséure
Tartrat-Chelat verhindert Ausfallung von Cu(OH)2
Cu(OH)2 ist amphoter: tiefblaues Cuprat(ll)

Cu?* — OH™ — Cu(OH)2 4 — OH™ — [Cu(OH)4]*

Trend:

Ti¢t  v& o Co% Ni¢t cu?t zn?t
r’* 90 88 ... 74 72 72 74
basisch amphoter

nur Aqua-kationen  auch Oxo(hydroxo)metallate(ll)

Cu™ nur in Festkorpern, in wasserunldslichen Salzen
mit geringem Loslichkeitsprod. (geringer Cu™aq. Konz.)
oder in stabilen Komplexen existent.

Hydratisiertes Cu™aq. disproportioniert in H20:

Cu « +0.52 V— Cu* « +0.15 V — Cu?*

2 CU+aq_ —> CUO + CU2+aq_ AEO =+0.37V
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K = [Cu?*]/ [Cu™]? = 10° I/mol
nota bene: -AG°=nF AEY=RTInK

Disproportionierung bei harten Liganden:
Cu2S04 — H20 — Cu?* + S04% + Cu

Aber auch Komproportionierung bei Stabilisierung
durch Komplexbildung:

Cu + CuCl2 + 2 CI" > 2 [CuCl2]” — -CI" — [CuCl]x farbl.
Cu + Cu®*+ 4 NHz—> 2 [Cu(NHz3)2]* (linear, farbl.)
Strukturtyp Cuprit Cu20:

O O
Of_l_o/ KZ 2:4 (linear-tetraedr.)
CU\O’C kub.-innenzentr. Anionengitter
off (\: Cu auf den Tetraederachsen
O/O_ /O z.B. Cu,0, Ag,O invers zu SIO,
—0

HOhervalente / gemischtvalente Oxocuprate:
1,2,3-Hochtemperatur-Supraleiter:

YBa2Cu3O7x (X ~ 0.1) Y3*Ba?*,(Cu2?"Cu®")O7.x
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Sprungtemperatur 93 K (hoher als flissiger Stickstoff
77 K), darunter sinkt der elektr. Widerstand sprungartig
auf Null; Perowskit-Defektstruktur.

Chemie des Silbers:
std*9-Ag: unbekannt

d9%-Ag's  linear [AgCl2], [AQ(CN)]x , [Ag(SCN)]x
[Ag(NH3)2]" d'?: alle farblos
Ag20 braun-schwarz (LMCT)

d°-Ag':  AgF2 starkes Fluorierungsmittel, [Ag pya]*

d-Ag":  AgO = Ag'[Ag"0O2], Ag''203, K[AgF4]
Halogenide schwerldslich:
L(AgCI) = 10710, L(AgBr) = 103, L(Agl) = 1071° mol?/I?

AgF hingegen loslich (ionisch, Anion-Hydratation)
AgOH bzw. Ag20 malig loslich, basisch, ionisch.
Ag20 (edel) —T>180°C > Ag + 1/1202 (AS>0)

Abnahme des Lp und der Komplex-diss.konstante —
AgCl —NH3— [Ag(NH3)2]"—Br— AgBr — S»03% —
[Ag(S203)2]°” — I"— Agl —CN~— [Ag(CN)2]

— 8% AQ2S
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Photographischer Prozess (Daguerre 1840):.
Belichtung:

AgBr—hv — Ag + %2 Br2 (reagiert mit Gelatineschicht)

Entwicklung des latenten Bildes:
2 AgBr + Hydrochinon —— 2 Ag + Chinon + 2 HBr

Ag™ Reduktion wird selektiv an bereits vorhandenen
Ag-Keimen katalysiert —— Verstarkung des Negativs.

Fixieren des sichtbaren Negativs mit Fixiersalz:
Uberschussiges AgBr durch Komplexbildung entfernt;
ambidentes Thiosulfat koord. tber S (Ag-Thiophilie)

AgBr + 2 So03°” —— [Ag(S203)2]° + Br~

Belichtung durch Negativ und Wiederholung des
Prozesses auf Photopapier fuhrt zu Photopositiv.

Versilberung (Spiegel) chemisch auf Nichtleiter Glas:

4 [Ag(NH3)2]" + N2H4 + 4 OH™ —— 4 Ag + N2 + 8 NH3
+ 4 H20

andere Reduktionsmittel: K,Na-Tartrat, H3POg3 etc.

Tollens-Reagenz [Ag(NH3)2]": red. Zucker Glucose
—— Gluconsaure s.o.

Versilberung galvanisch auf Leiter Cu, Ni etc.
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[AQ(CN)2] =——2CN +Ag"—e — Ag

Grol3es Reservoir an Silber bei geringer Konz. an
Ag*ag. fuhrt zu schénem, gleichméaRigen Spiegel (zu
versilbernder Gegenstand als Kathode). Problem:
Cyanid-haltige Abwasser (Entgiftung mit H202).

Silber-Anlauffarbe Schwarz:
2Ag+ H2S+1/202 — Ag2S + H20O

Strukturchemie:
Ag™ bevorzugt lineare Koordination: Zunehmende s, p-
Separierung fiihrt zur ds-Hybridisierung mit d(z?).

selbst mit Ethylendiamin Chelatligand "en" bildet Ag™
Ketten mit linearer N-Ag-N Achse.

Ketten-Koordinationspolymere: [Ag(CN)]x , [Ag(SCN)]x

Ag* + S208°" —py— [Ag''pys] SO4 d° JT-quadr.-planar

Chemie des Golds:
Au® und Au" unbekannt, bei d°-Au®* ware Besetzung
des d(x?-y?) Orb. im Vgl. zu Cu®* unglinstig
di%-Au":  linear [AuCI2]~, [AU(CN)2]~ , [AU(SCN)]x
[Au(PR3)2]" d°: alle farblos
Disprop.: 3 Autag—> 2 Au{ + Au®*
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d8-Au'"s  [AU(CN)4]~, [(AUCIl3)2], [AUuCl4]~, Au203

Au*ag. und Au3*aq. oxidieren Wasser und H202 zu O2
unter Bildung von Au, daher keine Chemie der reinen
Aqua-Komplexkationen bekannt, wohl aber Chemie
von Komplexen anderer Liganden in wassriger Losung:
z.B. Cyanidlaugerel, galvan. Vergoldung (analog Ag).

Scheidewasser (konz. HNO3) scheidet Silber von Gold,
Konigswasser lost auch Gold:

Au + 3 NO3™ +4ClI+ 6 H'+ H30" - 3 NO2 + 3 H20
+ H30" [AuCla] (Tetrachlorogolds&ure)

2 Au + 3 Cl2 — Au2Clg (rot, LMCT, d®, planar, 2 u-Cl)
vgl. Gegensatz zu Al2Clg(g) tetraedrisch

Cassius'scher Goldpurpur (Goldrubinglas, Kirchenfen-

ster) kolloidales Gold (= Nano-Goldcluster) auf SnO2
adsorbiert:

2 AU+ 3 Sn?T + 18 H2O — 2 Au +3 SnO> +12 H3O*



21. Zinktriade Gruppe 12
Zn, Cd, Hg fUher: "2. Nebengruppe"

Elektronenkonfiguration: ns? (n-1)d®  (n > 4)
Oxidationsstufen: Zn +2
Cd +2
Hg +1,+2
M®(CO)3 mangels n-Riickbdg.
unbekannt
Trends:
- Elemente unedler als die der Cu-Gruppe;
Hg etwa vergleichbar mit Ag (Schragbeziehung)
- Redoxchemie wenig ausgepragt

- d19 Elektronen besitzen keinen Valenzelektronen-
charakter — nur s-Elektronen zur Metallbindung

beigesteuert — Niedrige Fp., Sdp., Subl.enthalpien.

- Analogie von Zn zur 2. HG Be,Mg ausgepragter:
ahnliche Strukturen: MO, M(OH)2, MS
Amphoterie und lonenpotential ahnlich: M(OH)2

Vorkommen:

Zinkspat ZnCOs3
Uberwiegend sulfidische Erze:
ZnS: 2 Modifikationen Zinkblende + Wurtzit (weil3)
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CdS: Cadmiumblende (gelb), stets als Begleiter des Zn

HgS: Zinnober (rot)
El.konfig. d*® M** —— Farbe kommt von LMCT
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Zink in vivo in Enzymen (Biokatalysatoren):
Hydrolasen (Hydrolyse der Peptid- und
Phosphorsaureester-Bindung), Carboanhydrase:

Zerfall von Hydrogencarbonat zu COgz in der Lunge....).

Gewinnung der Metalle:
Ro6sten von ZnS und CdS bzw. Brennen von ZnCO3 —
Zn0O, CdO

! bei Reduktion mit C destillieren die Metalle ab
Zn, Cd + CO Jato: Fe > Al > Cu > Zn >...
Zn auch durch Zn2+aq_-EIektronse (H2 Uberspannung)

Zn reduziert Cd?* zu Cd (edler, fliichtiger), el. Raffinat.

HgS: Rostreaktionsverfahren oder Reduktion mit Fe:
HgS + O2 —— Hg + SO2
HgS + Fe —— Hg + FeS

Verwendung:

Zn und Cd an der Luft bestandig; Schutzschicht aus
Oxid oder basischem Carbonat — Verzinken von
Eisenteilen als Korrosionsschutz (hohe Uberspannung

von Hp, Passivierung, Kratzer: Zn-Opferanode),

ZnO Photoleiter (s.u.) in Laserprintern; ZnO Katalysator.
CdS und CdSe als Gelbpigmente (giftig) u. Halbleiter,

Ni-Cd-Akku,

Hg (tendenziell megaout): Thermometer, Manometer,

Amalgam-Verfahren, Zahnfillungen,
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Hg-Schalter, Hg-Diffusionspumpe.

Chemie des Zinks und Cadmiums:
Ahnlichkeit auch zu Aluminium (und Be):

Zn unedler als Ho, I6slich in verdiinnten Sauren und
Basen; hochrein: Uberspannung fir Hz

Zn + 2 OH™ + 2 HoO ——> [Zn(OH)4]> + H>

Zn(OH)2 amphoter, Cd(OH)2 basischer, nicht amphoter:
Zn?*aq. + 2 OH™—— Zn(OH)2 ¥
Zn(OH)2 + 2 OH™— [Zn(OH)4]*>~ Zinkat

ZnS und CdS schwerl6slich:
Mt + 82— ZnS { weiR, CdS | gelb LMCT

Struktur-Prototypen:
Zinkblende:  kubisch dichteste Packung von S,

2n Tetraederliicken zur Halfte mit Zn?*
besetzt, KZ 4:4

Wurtzit; hexagonal dichteste Packung von S°,

2n Tetraederliicken zur Halfte mit Zn?*
besetzt, KZ 4:4

Cdl2: hexagonal dichteste Packung von I,

CdCle: kubisch dichteste Packung von CI,
n Oktaederliicken jeder zweiten Schicht
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komplett mit Cd*" besetzt, KZ 6:3

CdX2 Schichtstrukturen, Spaltbarkeit
ZnO zeigt Thermochromie und Photoleitfahigkeit:

ZnO (farblos) + A =—— ZnO1-x (gelb) + X/2 O2
(vgl. HgQO zerfallt komplett zu HQ)

ZnO1-x : n-Halbleiter mit Zn® auf Zwischengitterplatzen
— hv — guter elektr. Leiter (Anw.: Xerographie)

Besondere Zn-Cd-Komplexchemie:

Zn'- und cd'-Komplexe (farblos, unmagnetisch)
besitzen kleine Stabilitatskonstanten, denn

Stabilisierung durch LFSE entfallt (d°) —> allein die
Grol3e der Liganden (Sterik) entscheidet, ob Tetraeder
(nie quadr.-plan. Struk.) oder Oktaeder gebildet wird.

Beispiele: [Zn(NH3)4]**, [Zn(NH3)s]*" unbekannt,
aber bekannt: [Cd(NH3)e]?", [Cd(H20)6]%",
[Zn(H20)4]**, [Zn(H20)s]**

2 CdBr2 — H20 — [Cd(H20)6]?" [CdBra]*~
Cu-Cd-Trennung:

Maskierung von Cu durch Cyanid als stabiles [Cu'(CN)4]%~
— Fallung v. CdS aus instab. [Cd(CN)4]*~ [Cd(CN)e]*
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Subvalente Zn(l)-, Cd(l)-Verbindungen nur zu
geringem Anteil beobachtet in der Salzschmelze:

ZnCly + Zn + 2 AICl3 == [Zn-Zn]?* 2 [AICI4]
CdCl + Cd + 2 AICls =— [Cd-Cd]** 2 [AICl4]
Disprop. in Wasser, Gegensatz zum stabilen [Hg-Hg]?"

Chemie des Quecksilbers:
Alle 16slichen Hg-Verbindungen und Hg-Dampfe sind
(wie auch Cd) giftig

Hg*: d'%?, in Verbindungen stets als [Hg-Hg]*",
zwel s-Elektronen bilden kovalente Bindung,
zunehmende s-p Orbitalseparierung — keine

sp- sondern sd-Hybridisierung v. d(z%) + s Orb.

In wassriger Losung Gleichgewicht:
Hg + Hg2+ : Hg22+

Hg2%*-Verbindungen nur, wenn das Gleichgewicht
nach rechts verschoben ist, durch

- geringe Loslichkeit der Hg22*-Verbindungen
- stabile Komplexe von Hg2?*

Beispiel Komproportionierung:
Schwerlosliches, lichtempfindliches Hg2Clo:
HgCl2 + Hg —> [Hg-Hg]?* + 2 CI- Kalomel
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Beispiele Disproportionierung von Hg2°*:

Hg2°* 2 CI” + 2 NHz —— Hg® + [Hg"(NH2)]CI + NH4CI
,unschmelzbares Prazipitat®

Hg2?" + 2 OH"—— Hg + HgO + H20
Hg2?* + S~ —— Hg + HgS

Typische Reaktionen von Hg?*:
Hg?* haufig KZ 2, lineare Koordination:

Hg** + S —— HgS schwarz
Zinnober rot, andere Modifikation

HgCl2 + 2 OH™ —— HgO (rot) + H2O + 2 CI™

HgO s=—— Hg + 1/2 O2 (edler Charakter)
Historischer Versuch (Lavoisier) zur Massenerhaltung
bei Chem. Reaktionen — Sturz der Phlogiston-Theorie

(Phlogiston entweicht bei Verbrennung eines Stoffes)

HgCl2 + SnCl —— Hg + SnCla

HgSO4 + 2 NaCl —— HQCl2 (subl.) + Na2S0O4
HgCl2 (,,Sublimat®): CI-Hg-Cl (g) aus Molekdilgitter,
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bildet als Lewis-Saure Chloromercurate [HgCI3],

[HgCla]>~ (d*° — keine LF-Effekte — sterisch
glnstigste trigonal-planare od. tetraedr. Anordnung)

Quantitativer NHz / NH4" Nachweis im Trinkwasser:
Hg?* + 2 I"— Hglz 4 — 2 KI - K2[Hgl4] carminrot
Nesslers Reagenz: KoHgls + KOH

NH4" + KoHglsg + KOH — [Hg2N]"I™ + ........
lodid der Millon-Base = brauner Niederschlag

Reaktionen von Hg2%* und Hg?" mit NH3z (Aminen)
Interessant und relevant flr die Toxikologie von Hg-
Verbindungen:

Betrachten wir [X-Hg'']" als eine Art metallisches

Proton, eine X-Hg'-X Einheit als Pseudo-
Wasserstoffbriicke, so lassen sich die folgenden
Kondensationsreaktionen als Poly-ammoniumion-
Chemie beschreiben:
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HgCl Hg,ClI
| ’ NH3 (ag) NHj3 (aq) |2 ?

|NH: @ Ly

[H5N-Hg-NH ;]2 [Hg(NH ,)Cl]x [Hg,N]xCly
2 ClI” -NH,CI  unschmelzbares "NHaCl  cpirid der
Prazipitat" Millon-Base
Ammoniak-Kompl. Amido-Kompl. NH ,° Nitrido-Kompl. N3
+ CI + Cl |
_NH, NH., ||‘|9
N ARG cr,
Hg H Hg H N 1
/ g / g / - yd Hg 1
N N Cl Ha
NH, NH., +,19 Hg
CI' + Cl- + \Hg\ N N
: | 'Hg
Struktur wie [HgO] Hg -

6VE O ersetzt 6VE NH ," Siruktur wie SiO
2

Christobalit = Zinkblende Si ersetzt Zn, S
Hier: N-Hg-N ersetzt Si-O-Si  Hg,N" ersetzt O,Si

END of Elements (?)



