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9. Halogene (Salzbildner): Gruppel?
F Cl Br | (At)

9.1 Gruppentrends (vertikal)

Elektronenkonfiguration ns’ np5
Ox.stufen (Cl,Br,l): -1, O, +1, +3, +5, +7
. . 2 6
Tendenz zur Konfiguration ns np
X+e —> X
Halogene sind starke Oxidationsmittel;
Positive Oxidationsstufen nur in Kombination der

hoheren Halogene CI, Br, | als Zentralatom mit
elektronegativeren Substituenten F, O und Halogen.

F> und Cl, Gase, Br» flUssig, |2 sublimierbarer
Feststoff: Kp., Fp., Farbigkeit (Anregbarkeit der
Valenzelektronen) steigen mit Zunahme der OZ bzw.
Intermolekularen van der Waals Krafte, Molekdlgitter:
I | lone palir von | doniert in c*

: / .
I/§398 '\ |"'/I Orb. des nachsten I> Mole-
27, 1 |/ !<uls. Trend_. bei 350 kbar
7 390 o ist 1> metallisch leitend !
Regeltrend:

lonisierungsenergie, Elektronenaffinitat,
Elektronegativitat und Normalpotential

nehmen ab von F> nach I



179
Sonderstellung von Fluor:

Elektronegativstes Element, daher
Ox.stufe in Verbindungen auf -1 beschrankt, z.B.

Hydroxylfluorid H-0°F * vs. Hypochlorige S. H-0°cI™

F2 (158) besitzt eine wesentlich niedrigere
Dissoziationsenergie (kJ/mol) als Cl, (242, Maximum),

Bro (189) und I> (148). Grund: Abstol3ung
nichtbindender Elektronenpaare — grof3er F-F Abstand

— geringe AHpiss. (vgl. N-N, O-0).

Fluorid hochste Basizitat und Hydratationsenergie
[kJ/mol] 515 — Chlorid (372) — Bromid (339) — lodid
(301) wegen stabilen H-Brticken, daher auch hoher Kp.

von wasserfreiem (HF), (+20°C) vs HCI (-85°C) (vql.

auch H-O vs H»S). Daher auch HF die schwachste
Saure..... Hl die starkste Saure (Regeltrend).

Vorkommen
F 0.1% (Gew. Erdkruste): Fluf3spat CaF;
Kryolith NazAlFg
Cl 0.2%: Steinsalz NaCl; Sylvin KCI; Carnallit KMgCls

Br8x10% % und |6 x 10> % in Steinsalzlagern, im
Meerwasser; Anreicherung von Jod in Braunalgen

At (Astat): radioaktiv; T1/2 8.3 h
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Darstellung der Elemente:

Fluor: E° > 3.0V, starkstes Ox.mittel — techn. Darst.
nur elektrochemisch, wasserfreie Elektrolyse, da:

Fo + HO — 1/2 Oy + 2 HF
2 HF —— H> + Fo  Passivierung: Stahl, Cu/Ni (Monel)

Autoprotolyse HF hoher als Wasser

3HF === H-F-H" + F-H-F Kap =10"° mol*/l°
dennoch zu gering fur hohe Leitfahigkeit.

— Elektrolyt: [KF x 3 HF] Fp. 66°C

Hydrogenfluoride [F (HF),] + Fluoronium-lonen [(HF)nH+]
Ausschnitte aus der (HF), Struktur:

KF x HF: F—H—F

120 ° _ starkste H-Briicke
linear, symm. 3c4e-Bdg.

KF x 2HF H/F\

% F Hs g

— F—H-+F KFx3HF RSN
H

HF-Kettenstruktur F~ =

Verwendung: UFg (Urananreicherung),
SFg (Dielektrikum),
(CF2)n Teflon u.a. Polymere



181

Chlor (30 Mio jato) gelbgrinliches Gas

Darstellung technisch:

95% Uber Elektrolyse von NaCl Schmelze (Downs)
und NaCl Lésung (Diaphragma-, Amalgam- und
Membran-Verahren) (siehe Kap. 3.3).

Deacon Prozess — Recycling von HCI durch
Oxidation von HCI mit Luftsauerstoff am CuCl, Kat.:
4 HClI+ Oy, =—— 2H,O+2Cl

AH® = -101 kJ/mol

AS° = -183 kJ/mol
AG°=0bei T=550K (AH° =-TAS®)

— bel mogl. niedr. Temp. mit Kat. fahren !
CuO + 2 HCl—— CuCl, + H.O
CuCl, + 1/2 O —— CuO + Cl»

Labor (histor. Entdeckung, Scheele 1774):
MnO, + 4 HCl —— MnCl» + Cly + 2 H»,0

spater zum Weldon-Prozess weiterentwickelt:
MnCl, + O —— MnO» + Cl>

Brom (340.000 jato) braune Flussigkeit
2Br +Cl,—Br, T+2CI
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lod violette Kristalle, leichte Sublimierbarkeit

21 +Clhb——> 1L, T+2Cl

aus Ca(lO3)2 in Chilesalpeter:
6 HIO3 + 15 H)SO3——> 3 |» + 15 H>S0O4 + 3 H2O

Einige Reaktionen der Halogene Xo:
EXP: sehr reaktiv: F> > Cl> >Bry>1> gegenuber
e Nichtmetallen E — kovalente Halogenide MX;

e Metallen M —— ionische Halogenide MX
Grund fur 0.g. Trend: geringe Diss.energie X-X, hohe
Elektronenaffinitat (EA) und EN, hohere Gitterenergie

(MF > Ml ) bzw. stabilere kov. Bindung E-F > E-I.

Kovalente Halogenide reagieren mit Wasser unter
Hydrolyse zu Oxosauren und HX,

lonische Halogenide reagieren mit Wasser unter
Hydratation (Aqua-Komplexbildung).

Insbes. Fluor stabilisiert hohe Ox.stufen, z.B.:
OF», SFg, IF7, XeFg, PtFg, Cso[CuFg] etc.

EXP: Addition von X, an C=C Doppelbindungen
(Zerstorung des Chromophors), z.B. Entfarbung Rose

Substitution von C-H Bindungen —— C-X + HX
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Loslichkeit / Reaktion von X, mit Wasser:

F» + HHO —— HF + HOF — 2 HF + 1/2 O9

(spontan, keine Disprop.)
Clo und Bry l6sen sich physikalisch in Wasser, zu
einem geringen Teil erfolgt die Reaktion:

Xo + HDO —— HX + HOX  (Disprop.)

|> quasi unloslich in Wasser, geht aber in LOsung In
Gegenwart von KiI:

I, + KI =—— Klz (Triiodid linear, auch Kls, Kl5...)

EXP: Blaue Einschlussverbindung in Starke-Helix
(Charge-Transfer CT. Organ. Ladungsdonator D—l5).

-l + D—hv —> [I2]8_<—D o (Charge-Transfer-Komplex)

|> [6slich in EtOH und anderen organ. Losungsmitteln
mit unterschiedlicher Farbe / Ausmalfd an CT:

EXP: CClz und Alkane (violett, kein CT)
Methanol (orange, CT)
Benzol (rot, CT)
Pyridin (braunrot, CT)

9.1 Interhalogenverbindungen

- es gibt neutrale, kationische und anionische

- meistens binare, selten ternare (Komb. 3er Halogene)

- alle diamagnetisch, interessieren besonders wegen
ihrer Struktur- und Bindungsverhaltnisse (VSEPR-
und Hypervalenz-Konzepte).
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Neutralverbindungen XX'p:
- n = ungerade Zahl 1,3,5,7
- X' immer elektronegativer als X: ClF3, aber nicht FCl3
- Darst. aus Elementen oder anderen Interhal.verb. in

iInertem Lsm. CCly4, Freon ...
- | wird durch F max. zu IF7, durch Cl max. zu ICls oxidiert

Clo> + Bro —— 2 BrCl
I, + 3 Clo —— (ICl3)2
2CIF3+2Cl,—— 6 CIF

Anwendungsbeispiele VSEPR:
alle X>" haben 2 lone pairs,
alle X5+ haben 1 lone pair,
alle X" haben kein lone pair.

XX CIF, BrF, BrCl, ICI... linear

XX'3: ClFsz, BrF3, BrClz T-Strukt.,(ICl3)» planar 2 verbr. CI
XX's: ClFs, BrFs, IFs, ICls ... Quadr. Pyramide
XX'7: 1F7 Pentagon. Pyramide (leicht verzerrt)

Anionische und kation. Verbindungen [XX'n]+/_
- n = gerade Zahl 2,4,6

KI+2Il,—— Kig linear
KI+2Cl,—— KJ[ICl4] quadrat. planar, vgl. XeF4
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K[IClsy] +HO—— KIO2 +4 HCI (Hydrolyse)
3102 "lodit" instab. —— 2 103 lodat + 1 (Disprop.)

Anion. Interhalogenverb. aus Halogenid + Lewis-Saure:
NaF + BrF; —— Na' [BrF4] (quadr. planar)

Kation. Interhalogenverb. aus Interhalogen + Lewis-Sre:
BrFs+ ShFs —> [BrF,]” [SbFe]”

BrF3 besitzt eine gewisse elektr. Leitfahigkeit aufgrund
von Eigendissotiation (BrF3 = Lewis Sre. + Base):

F +°T

.'\/ . | L | /F
2 _Br—fF — Br _Brl Br
% \ F | F | F F~ \ F~ | ~F
o0 (X ( X J
F BrF," BrF,

lodonium (I+)-Salz und I3 - beides hypervalente
lodverbindungen mit 4e3c-Bindung:

I3~ + 2 AgNOs3 + 2 Pyridin —— 2 Agl + [I(py)2]” NO3~

& L bzw. I~ bindendes MO

Q axiale 4e3c-Bindung
[ J
(

o " 2
besetzt\.\ ‘\.S.p 0, IT< >
&\Ieer 21"
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9.2 Halogen-Wasserstoff-Verbindungen HX

Fluorwasserstoff HF:
CaF, + HoSO4—— CaS04 + 2 HF (1 Mio jato)

hoher Kp., Eigendissoziation s.o.
H-Brucken: Ketten (HF), und Hexamer (HF)g s.O.

Hydrogenfluoride [F (HF),]  s.o.

Fluoronium-lonen [(HF)nH+] S.0.
schwache Saure wegen hoher Basizitat von Fluorid,
wassrige Losung: "Flusssaure"

Chlorwasserstoff HCI:

NaCl + H»SO4 od. NaCl + NaHSO4 (Labormethode)
technisch:

R-H + Clo, —— HCI + RCI (90% der HCI Produktion)
HCIg + HZO —> H30+aq + Cl_aq ("SBJZSB.UI’G")
5001 HCI/I H2O l6slich, Azeptrop m. 20% HCI Kp. 108°C

Chlorknallgas-Reaktion: (sehr reines HCI)

H, + Clo, —— 2 HCI AH® = -186 kJ/mol

Radikal-Kettenreaktion, ausgeldst durch hv /
photolytische Spaltung der C-Cl Bindung:

Clo—hv—> 2Cl Start

Cl+ Hp—— HCI+H

H+ Clo,—— HCI + Cl etc. Ketten-Propagation
H+ Cl—— HCI Ketten-Abbruch
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EXP:

rotes Licht reicht nicht aus fur die Startreaktion, blaues
(kurzwelliges, en.reicheres) dagegen schon (Blitz /
Glasfilter-Anordnung).

Prinzip der thermischen Reaktion: (vgl. Hy + O»)
vibratorische Anregung der H-H Schwingung durch
Warmezufuhr — Populierung hdherer
Schwingungsniveaus bis Diss.grenze erreicht.

Prinzip der photochemischen Reaktion:
elektronische Anregung eines o-bindenden Elektrons
In ein o*-antibindendes MO — CI-CI BO =0 (—Diss.)

Quantenphanomen:
Lichtenergie (Qualitat) = Lichtintensitat (Quantitat)

Energie ! 1
Abstossung -~ F
durch Kern-Kern WW. (z.B. Rumpfelektr.)

r, Gleichgewichtsabstand
¢ ,, Nullpunktschwingung (V = 0)

. 1
Anziehung ~ I

der Kerne durch gemeinsame Bindungsel.
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Brom-/lodwasserstoff HBr / HI:

3 KX + H3PO4 ——> KHoPO4 + 3 HX  (nichtox. Sre.)
PX3+ 3 HO—— HyPO3 + 3 HX
Ho + Xo  Start durch Entziinden / Pt Kat.

HI ist die starkste, HF die schwéachste Saure der Serie
gegen eine hohe Sre.starke von HF sprechen:

- H-F hochste Bindungsenergie Hpiss,
- F starkste Base

- Erzeugung von F fluhrt zu starker Entropie-

abnahme —AS° (Zunahme der Ordnung durch
Ausbildung von H-Brucken-Netzwerk)

far eine hohe Sre.starke von HF sprechen lediglich:
- F hiochste Elektronenaffinitat (Born-Haber-Kreisp.)

- F hdchste Hydratationsenergie

9.3 Halogen-Oxide und Oxosauren

Sauerstofffluoride OF2, FOOF (keine Fluoroxide)
Fo+20OH — O+2F2 +2 F  (blassgelbes Gas)
F» + Oo—— F2O>  (orange, fest, Zers. > -95°C)

Chloroxide C|20, C|02, C|206, C|207 (+ C|O, C|203)
(alle endotherm, explosiv, teilw. paramagnetisch)
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C|202
2 Clp + HQO —— HgCl> x HgO + CI>0O (gelbrotes Gas)
Anhydrid d. Hypochlorigen Sre.Cl,O + HoO — 2 HOCI

C|021
3 KCIO3 + 3 HoSO4 —— 3 HCIO3 + 3 KHSOy4
3 HCIO3—— 2 CIO3 + HCIO4 + H>0 (Disprop.) (EXP)

technisch: Bleich- und Oxidationsmittel, gelbes Gas
2 NaClO3 + SO2 + H,SO4—— 2 ClO2 + 2 NaHSO4
2CI0O—A—>Cla+20, (EXP)

- |. <~ \

C .
0N . < N, Mmonomeres Radikal
o7 ~o\ [oJNe)

gemischtes Anhydrid:
Cl(+4) disproportioniert in Wasser zu Cl(+3) und CI(+5)

6 CIO2 + 3 Ho O — 3 HCIO, + 3 HCIO3 —» HCI + 5 HCIO3
(vgl. NO»)

C|2062

2 ClOs + O3—— Cl>0g + O

CI(+6) disproportioniert in Wasser zu Cl(+5) und CI(+7)
CloOg + HoO — HCIO3 + HCIO4

Gasphase: Cl,0g =—— CIlOy* + ClOg4* (Radikale)
Festkorper: Cl,0Og =— CI02+CIO4_ Chlorylperchlorat
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C|207Z

"bestandigstes"” Chloroxid, isoel. zu Disulfat 82072_
Anhydrid der Perchlorsaure, farblose Flussigkeit

2 HCIO4 + P»O5 —— CIo0O7 + HPO3

Bromoxide Br,O, BroO3, BroOsg
2 Bro + HQO —— HgBr>» x HgO + BryO (gelbes Gas)

2 Bro + 3 O3—— BroO3 + BroOg + 0.5 O»
diamagn. Anhydride, BroO3: Brombromat Br(OBrO»)

lodoxide (102)2, (103)4, 1205
(I102)2 gelber Feststoff
|(+4): gemischtes I(+3,+5) Anhydrid IO+I03_ lodosyliodat

(103)4 bzw. 1,012 gelber Feststoff
Orthoperiodsre. H5lOg — H2SO4 konz. — "14012" + O
|(+6): gemischtes I(+5,+7) Anhydrid 10,7104~ lodoniump.

1,05 farblos, kristallin

einziges exothermes ~O— ["—0O— I™-0~ jsoel. zu

id | || || i -
Halogenoxid ! 0 0 Diselenit

Anhydrid der lodsaure:
2 HIO3 — 240°C — 1,05 + H>0O



zur iodometr. Bestimmung von CO:
505 + CO—— 12 + 5 CO»

Oxosauren
Ox. +1 +3 +5 +7
= HOF

Cl  HOCI HCIO, HCIO3 HCIOg*
Br HOBr HBrO, HBrO3z HBrO4 (1968)

| HOI HIO3* (HIO4)n*/ Hs1Og6*
* In reiner, wasserfreier Saureform isolierbar.

HOF:
F> + EiIs—-40°C —- HOF + HF

Zersetzung > - 40°C

2 HOF —— OF»> + H20O (Disprop.)

2 HOF —— 2 HF + O (keine Redoxreakt.)
HOF + H,O —— HF + H2O» (Komprop.)

HOX
Hypohalogenit / Hypohalogenige Sauren
alkal.—

Xp + HpO === HOX™" + HX "
«sauer Gl.gew.lage pH abhangig !

191
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praparativ:
2 X2 + HJO + H,O —— HgXo x HgO + 2 HOX
Gl.gew. Verschiebung durch Abfangen von H" und X

HCIO» Chlorige Saure / Chlorit CIO,

2 ClOs + Na,Oys —— 2 NaClOs + Os
Peroxid hier als Red.mittel

Ba(ClO»)> + H,SO4 —— BaS0O4 + HCIO» (instab.)

Chlorit ist isoel. zu SO», O3, NOCI etc.

HCIO3 Chlorsaure / Chlorat CIO3 und Homologe
+1 +5 -1
3 HOCI =—— HCIO3 + 2 HCI

Disproportionierung fiir Cl < Br < | zunehmend leichter,
so dass die Reaktion nicht bei IO stehen bleibt:
3Ib+60H —A—>103 +5| +3HyO

HCIO4 Perchlorsaure / Perchlorat ClIOs und Homologe
+5 +7 -1
4 KCIO3—400°C — 3 KCIO4 + KCI
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technisch durch anod. Oxidation von Chlorat:
ClO3 +H,O——>ClOs +2H" +2e”

- HCIO4 (100%) im Vakuum destillierbar
- Monohydrat: H30" ClO4~
- eine der starksten Sauren pKs = -9

- ClO4 nicht koordinierend, wenig basisch
- stark oxidierend, aber kinetisch gehemmt, da CI(+7)

von 4 O gut abgeschirmt (CIO3 ist vom Potential
(thermodynamisch) weniger stark oxidierend, dafur
schnellere Oxidationen (geringere kinet. Hemmung).

Hohere Homologe: Perbromat nicht durch

Dismutierung erhaltlich (— spate Entdeckung 1968):

BrO3 +F>,+20H —[0] > BrOs +2F +HyO

IO3 +OClI —[0O] > 104 + CI

104 +Na' +2NaOH —— NazH»IOg
(ortho-Dihydrogenperiodat)

NazH>l0g =—— NalO4 (meta-Periodat) + 2 NaOH

Horizontalbeziehungen:
Oxosauren der schweren Elemente der 4. Periode
neigen zur Ausbildung von ortho-Sauren unter

Erh6hung der KZ 4 in EO4-Anionen auf KZ 6 in Sauren
und davon abgeleiteten EOg-Anionen:



OH O O

| OH || OH || OH
HO—/Te—OH HO—/I —OH HO—/Xe—OH
HO | HO | HO |l
OH OH @
Tellursaure Periodsaure  Xenon(Vlll)saure
Te(OH)g 1(O)(OH)s Xe(0),(0OH),
ortho-Tellurate -Periodate -Perxenate
4o |
OH 1O,
ﬂ ||/ C)o_/ll 0
.0—1"—07]] OH
OH meta-Periodsaure

Phanomen der Tautomerie bei Chlorsaure nicht
beobachtet:

-TI

O— I|E|:O
O Tautomerie O

+  P(+3) in HPOZ* +
+
+

S(+4) in HSO,™ +
CI(+5) in HCIO; — n.b.

Trend Saurestarke der Oxosauren:
O-Saure HOCI HCIO, HCIO; HCIO,
pPKs 7 2 0 -9
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schwache starke sehr starke Sre.

Delokalisation der neg. Ladung im Anion wachst —

Zahl der Resonanzstrukturen wachst ——
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Trend zur Disproportionierung instabiler

Oxidationsstufen aus LATIMER Potentialdiagrammen:

Reduktionspotentiale von Redoxgleichungen unter

Beteiligung von OH oder H", d.h. von allen
Oxoanionen, sind immer stark pH abhangig (Nernst-
Gl.). Oxoanionen im Sauren i.a. starker oxidierend.

pH 14 | +0.44 |
. +1.36 +0.32 . +0.66 . +0.33 ~ +0.36 )
Cfl 1o Cl, 1o OCl e C:Oz o6 ClO4 5o ClO,
+0.77
pH O | +1.43 I
. +1.36 +1.65 +1.63 +1.21 +1.19
Cl 1o Cil2 1o HOCI e HCIO, e H(|3|O3 e HCIO,
+1.47

Die EMK bzw. AE° und Triebkraft einer chem. Reaktion
stehen in folgendem Zusammenhang:

AG° =—-z F AE® —-AG°®° ~z AE®

z Zahl der Ubertragenen Elektronen, F Faraday Konst.

Wenn der linke Wert (z.B. +1.36) > rechter Wert
(+0.32) ist, so neigt die Spezies (Cl, bei pH 14) zur
Disproportionierung, da AG° =-z F (+1.36 - 0.32) < 0.

Bei AE°(gesamt) muss die Zahl z der Ubertragenen El.

bei der Mittelwertbildung bertcksichtigt werden:
5XE°(HCIO;/Cly)= 2xE°(HCIO,/HCIO,) + 2XE°(HCIO,/HOCI} 1xE°(HOCI/CL,)
2x121+2x1.63+1.65

E°(HCIO4/CI,) = = =147V pHO
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Vgl: In AG ist die Zahl z Ubertrag. Elektronen bereits
bertcksichtigt—— AG®° Gesamtreaktion setzt sich
additiv aus AG° von Einzelschritten zusammen.

10 Edelgase: Gruppe 18
He Ne Ar Kr Xe (Rn) radioaktiv kurzlebig

10.1 Gruppentrends (vertikal)

Elektronenkonfiguration 1s® bzw. ns’ np6

Atomare Gase (nhahezu ideal), Zunahme der van der
Waals Krafte (Sdp.) mit OZ. He besitzt den niedrigsten
Kp. aller bekannten Stoffe (2.2 K). Edelgas-Clathrate
(Einschluss Uber v.d.W.-Bdg. in Wirtsgitter, z.B.

Hydrat-Clathrate (H2O)46Es (E = Ar, Kr, Xe, CH4 etc.)

Alle Edelgase besitzen aufgrund der geschlossenen
Edelgasschale eine hohe lonisierungsenergie kontinu-
lerlich abnehmend von He (25 eV) —— zu Xe (12 eV).

Ox.stufen 0, +2, +4, +6, +8,

Chemie quasi ausschlie3lich auf Xe beschrankt, da
dessen lonisierungsenergie von EA der
elektronegativsten Elemente F, O, N und sogar C

(Xe+2) aufgebracht werden kann (Ausnahme: KrF»).



Vorkommen:

Ar 0.93 Vol.% der Luft (haufigstes Edelgas)

He bis 8% in Erdgas

Rest durch frakt. Dest. von flissiger Luft (Spuren)

Verwendung:

Lichttechnik:

Gasentladungslampen mit Edelgasftllung dienen als
Lichtreklame (Ne rot, Ar rot, Kr gelbgriin, Xe violett)
EXP. Weiterentwicklung zu Leuchtstoffrohren.

Xe-Hochdrucklampe (100 bar) Hochspannungs-
lichtbogen Tageslicht-dhnliches Flutlicht.

Kr-Fullgas (4 bar) in Halogenlampen, neben Spuren
von lod (hdéhere Temp. des Wolframfadens, hohere
Lichtausbeute).

Schweil3technik: Ar-Schutzgas
He als Kuhimittel fur Supraleiter (NMR etc.)

He als Ballon-Fullung (sicherer Ersatz flr H»)
He / O> Gemisch als Atemgas fir Taucher (He |ost
sich nicht so gut in Blut wie N»).

EXP: DD-Effekt:

Schallgeschw. ¢ = v (Frequenz) / A (Wellenlange)
330 m/s in Luft variable konstant

965 m/s in He 1 1/2 Oktaven vorgegeben
konstant hoher Stimmbander
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10.2 Xenonfluoride, -oxofluoride, -oxide

Historisches:
"Edelgase leiden an closed-shell Syndrom” —
unreaktiv. Paradigmenwechsel 1962:

Bartlett (3'62, CAN)
O, (IE = 12.2 eV) + PtFg——> O, PtFg  (bekannt —)
Xe (IE = 12.1 eV) + PtFg —> "Xe" PtFg "

"Xe" PtFg " entpuppt sich spater als Gemisch von
XeF" PtFg ", XeoFs' PtFg , XeF PtyFi1

Claasen, Malm, Seeung (8'62, USA)

Xe + F» —400°C, 6 bar, Ni-Gefals - XeF4
farblose Kristalle

Hoppe (10'62, DE)

Xe + Fo —el. Entladung —» XeF, farblose Kristalle

Edelgase (Xe) reagieren nur mit einem Element (Fluor)
direkt (oder mit hochreaktiven Metallfluoriden).

Xe + F» (exc.) =—— XeF, + XeFs; + XeFg

Oxidationsmittel wegen Reversibilitat:

XeFg + 6 HCl—— Xe + 2 Cl3 + 6 HF (kein XeClg !)
XeF4 + SF4—— Xe + 2 SFg

XeF> + HDO—— Xe + 0.5 0o + 2 HF
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Kationische Xe-Verbindungen mit Lewis-Sauren:
XeFg + PtFs —> XeFs' PtFg (Xe: quadr. pyram.)

Anionische Xenate mit Lewis-Basen, z.B. F
CsF + XeFg—> Cs' XeF; + Cs, XeFg®™

XeO3 Uber Hydrolyse von XeF4 und XeFg
3 XeF4 + 6 HDO —— Xe + 2 XeO3 + 12 HF (Disprop.)
XeFg + 3 HOO —— XeO3 + 6 HF

partielle Hydrolyse liefert Oxofluoride
XeFg + HOO —— XeOF4 + 2 HF

XeOg3 explosiv (vgl. Chloroxide)
XeO3 (s)—> Xe +1.509 AH® = -402 kJ/mol

10.3 Xenonoxosauren und ihre Salze

XeOg3 ist Anydrid der Xenon(VI)saure
XeO3 + HoO —— HyXeO4 / Xenate(VI) HXeO4

In stark alkalischer Losung Disproportionierung von
Xenat(VI) zu ortho-Perxenaten(VIII):

2 [HXeO4] +4 Na' +2 OH — Nay[XeOg] + Xe + O
+ 2 HO
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XeQOy ist Anydrid der in freier Form instabilen

Perxenonsaure "HsXeOg"
Ba, [XeOg]"™ + 2 HySO4 —> XeOy + 2 BaSOy

Xenon kann als Komplexligand dienen

(nur falls in Supersauren mit extrem schwach basi-

schen Gegenionen SbFg / SboF11 gearbeitet wird 1).

Seppelt (DE, 2000)

AUF3 + 6 Xe + 3 H — SbFs/HF — [Au'Xeq”" + Xe,"
qguadr. planar + 3 HF

10.4 Xenonverbindungen: Strukturen (VSEPR)

XeF, isoelektronisch zu I3 (gleiche Struktur)
XeF4 isoelektronisch zu BrF4 (gleiche Struktur)
XeOF, isoelektronisch zu BrF3 (gleiche Struktur)
XeOsF> isoelektronisch zu SF4 (gleiche Struktur)



