4 Die Elemente der Hauptgruppen

4.1 Haufigkeit der Elemente in der Erdkruste

Die Erdkruste reicht bis in eine Tiefe von 30—40 km. Die Héufigkeit der Elemente
in der Erdkruste ist sehr unterschiedlich. Die zehn hiufigsten Elemente ergeben
bereits einen Massenanteil an der Erdkruste von 99,5 %. Die zwanzig haufigsten
Elemente sind in der Tabelle 4.1 angegeben. Sie machen 99,9 % aus, den Rest von
0,1 % bilden die iibrigen Elemente. Sehr selten sind so wichtige Elemente wie Au,
Pt, Se, Ag, I, Hg, W, Sn, Pb.

Tabelle 4.1 Haufigkeit der Elemente in der Erdkruste

Element Massenanteil in % Element Massenanteil in %
(@] 45,50 P 0,112
Si 27,20 Mn 0,106
Al 8,30 F 0,054
Fe 6,20 Ba 0,039
Ca 4,66 Sr 0,038
Mg 2,76 S 0,034
Na 2,27 C 0,018
K 1,84 Zr 0,016
Ti 0,63 \% 0,014
H 0,15 Cl 0,013
99,51 0,444

Die Anzahl der Mineralarten in der Erdkruste betridgt etwa 3500. 91,5 % der Erd-
kruste bestehen aus Si—O-Verbindungen (hauptsichlich Silicate von Al, Fe, Ca, Na,
Mg), 3,5 % aus Eisenerzen (vorwiegend Eisenoxide), 1,5 % aus CaCOj3. Alle anderen
Mineralarten machen nur noch 3,5 % aus.
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4.2 Wasserstoff

4.2.1 Allgemeine Eigenschaften

Ordnungszahl Z 1
Elektronenkonfiguration 1s!
Ionisierungsenergie in eV 13,6
Elektronegativitét 2,2
Schmelzpunkt in °C —259
Siedepunkt in °C —253

Wasserstoff nimmt unter den Elementen eine Ausnahmestellung ein. Das Wasser-
stoffatom ist das kleinste aller Atome und hat die einfachste Struktur aller Atome.
Die Elektronenhiille besteht aus einem einzigen Elektron, die Elektronenkonfigura-
tion ist 1s'. Wasserstoff gehort zu keiner Gruppe des Periodensystems. Verglichen
mit den anderen s'-Elementen, den Alkalimetallen, hat Wasserstoff eine doppelt so
hohe Ionisierungsenergie und eine wesentlich grofSere Elektronegativitit, und es ist
ein typisches Nichtmetall.

Die durch Abgabe des 1s-Valenzelektrons gebildeten H*-Ionen sind Protonen.
In kondensierten Phasen existieren H*-Ionen nie isoliert, sondern sie sind immer
mit anderen Molekiilen oder Atomen assoziiert. In wissrigen Losungen bilden sich
H;O*-Tonen.

Wie bei den Halogenatomen entsteht aus einem Wasserstoffatom durch Auf-
nahme eines Elektrons ein Ion mit Edelgaskonfiguration. Von den Halogenen unter-
scheidet sich Wasserstoff aber durch seine kleinere Elektronenaffinitidt und Elektro-
negativitédt, der Nichtmetallcharakter ist beim Wasserstoff wesentlich weniger ausge-
préagt. Verbindungen mit H™-Ionen wie KH und CaH, werden daher nur von den
stark elektropositiven Metallen gebildet.

Da Wasserstoffatome nur ein Valenzelektron besitzen, konnen sie nur eine kova-
lente Bindung ausbilden. Im elementaren Zustand besteht Wasserstoff aus zweiato-
migen Molekiilen H,, in denen die H-Atome durch eine o-Bindung aneinander ge-
bunden sind. Zwischen stark polaren Molekiilen wie HF und H,O treten Wasser-
stoffbindungen auf (vgl. Abschn. 2.6).

4.2.2 Vorkommen und Darstellung

Wasserstoff ist das hiufigste Element des Kosmos. Etwa 2/5 der Gesamtmasse des
Weltalls besteht aus Wasserstoff (vgl. S. 26). In der Erdkruste ist jedes sechste Atom
ein Wasserstoffatom. In der unteren Atmosphiare kommt elementarer Wasserstoff
nur in Spuren (Volumenanteil 5 - 1075 %) vor.

Wasserstoff kann aus Wasser (Massenanteil H 11,2 %), der haufigsten Wasserstoff-
verbindung, dargestellt werden.
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Stark elektropositive Metalle reagieren mit Wasser unter Entwicklung von Was-
serstoff, auBerdem entsteht eine Losung des Metallhydroxids.

2Na +2H,0 — H, +2Nat +20H™
Ca+2H,0 — H,+ Ca’t +20H~

Im LabormafBstab gewinnt man Wasserstoff durch Reaktion von unedlen Metallen,
wie Zn oder Fe, mit Sduren.

2H30+ +7Zn — Hz + Zn2+ + 2H20

Ausgangsstoffe fiir die technische Herstellung sind Kohlenwasserstoffe und Was-
ser. Die wichtigsten Verfahren sind:

Steam-Reforming-Verfahren

Methan aus Erdgasen oder leichte Erdolfraktionen (niedere Kohlenwasserstoffe)
werden bei Temperaturen zwischen 700 und 830 °C und bei Driicken bis 40 bar mit
Wasserdampf in Gegenwart von Ni-Katalysatoren umgesetzt.

CH; + H,O — 3H, + CO AH® = +206 kJ/mol

Da die Ni-Katalysatoren durch Schwefelverbindungen vergiftet werden, miissen
die eingesetzten Rohstoffe vorher entschwefelt werden.

Partielle Oxidation von schwerem Heizol

Schweres Heizol und Erdolriickstdinde werden ohne Katalysator bei Temperaturen
zwischen 1200 und 1500 °C und einem Druck von 30 bis 40 bar partiell mit Sauer-
stoff oxidiert.

2CnH2n +2 + nOZ — 2nCO + 2(n + 1) H2

Eine Entschwefelung ist nicht notwendig.

Kohlevergasung
Wasserdampf wird mit Koks reduziert.

C+ H,O = CO + H; AH® = + 131kJ/mol

‘Wassergas

Die Erzeugung von Wassergas ist ein endothermer Prozess. Die dafiir benétigte Re-
aktionswédrme erhilt man durch Kombination mit dem exothermen Prozess der Koh-
leverbrennung.

C+ 0, — CO, AHf, = —393,5kJ/mol

Beim Winkler-Verfahren wird ohne Druck bei 800—1100 °C gearbeitet. Bei anderen
Verfahren erfolgt die Umsetzung bei hoheren Temperaturen und zum Teil unter
Druck.
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Bei allen drei Verfahren erfolgt anschlieBend eine

Konvertierung von Kohlenstoffmonooxid

CO reagiert in Gegenwart von Katalysatoren mit Wasserdampf zu CO,. Es stellt sich
das so genannte Wassergasgleichgewicht ein.

CO + Hzo (g) = C02 + H2 AH® = —41 kJ/mol, Kg3() °c = 1

Bei 1000 °C liegt das Gleichgewicht auf der linken Seite, unterhalb 500 °C praktisch
vollstandig auf der rechten Seite.

Bei der Hochtemperaturkonvertierung arbeitet man bei 350 —380 °C mit Eisen-
oxid-Chromoxid-Katalysatoren. Die Tieftemperaturkonvertierung wird mit Kupfer-
oxid-Zinkoxid-Katalysatoren bei 200—250 °C durchgefiihrt, man erreicht Restge-
halte von CO unter 0,3 %. Dieser Katalysator ist aber, im Gegensatz zum Eisenoxid-
Chromoxid-Katalysator, sehr empfindlich gegen Schwefelverbindungen. Fiir die
Tieftemperaturkonvertierung eignen sich daher die Reaktionsgemische aus dem
Steam-Reforming-Prozess.

CO, wird unter Druck durch physikalische Absorption (z. B. mit Methanol) oder
durch chemische Absorption (organische Amine, wissrige K,COs-Losungen) aus
dem Gasgemisch entfernt.

Thermisches Cracken von Kohlenwasserstoffen

Zur Benzingewinnung aus Erdol werden die im Erdol enthaltenen Kohlenwasser-
stoffe unter RuBabscheidung und H,-Entwicklung katalytisch gespalten.

CnHZn + HZ
CoHansa C,_\H,, + H, + C(9)

Elektrolyse

Elektrolytisch erzeugt man Wasserstoff durch Elektrolyse 30 %iger KOH-Losungen
und als Nebenprodukt bei der Elektrolyse von Natriumchloridlosungen (vgl.
S. 392).

Na® +Cl” + H,0 — Na* + OH™ + JH, + ;Cl,

Der erzeugte Wasserstoff ist sehr rein und wird z. B. fiir Hydrierungen in der Nah-
rungsmittelindustrie (Fetthidrtung) verwendet.

In Deutschland wurden 2005 3,5 - 10°m® Wasserstoff produziert, in Europa
10,4 - 10° m3, weltweit 600 - 10° m®. Gegenwirtig werden 80 % petrochemisch er-
zeugt. Die Kohlevergasung gewinnt in Landern mit billiger Kohle wieder an Bedeu-
tung (vor dem 2. Weltkrieg wurden danach weltweit 90 % des Wasserstoffs herge-
stellt). Der Anteil des elektrolytisch erzeugten Wasserstoffs ist ca. 4 %.

Der grofite Teil des technisch hergestellten Wasserstoffs wird fiir Synthesen (NHj,
CH;OH, HCN, HCI, Fetthdrtung) verwendet, mehr als die Halfte fiir die NH3-Syn-
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these. Aulerdem benotigt man Wasserstoff als Raketentreibstoff, als Heizgas, zum
autogenen Schneiden und Schweillen (vgl. S. 406) sowie als Reduktionsmittel bei der
Herstellung bestimmter Metalle (W, Mo, Ge, Co) aus Metalloxiden.

Abhingig von der Herstellungsart enthilt Wasserstoff Verunreinigungen wie O,,
N, und in Spuren H,S, AsHj. Reinster Wasserstoff wird nach folgenden Methoden
hergestellt: Wasserstoff 16st sich in Pd und Ni und diffundiert durch beheizte Rohr-
chen dieser Metalle, die Verunreinigungen l6sen sich nicht (vgl. S. 411); Uran wird
mit H, bei hoheren Temperaturen zum Hydrid umgesetzt und dieses im Vakuum
thermisch zersetzt.

4.2.3 Physikalische und chemische Eigenschaften

Wasserstoff ist ein farbloses, geruchloses Gas. Es ist das leichteste aller Gase, 11 hat
bei 0 °C die Masse von 0,08987 g, es ist 14,4mal leichter als Luft. Es hat von allen
Gasen die grofite spezifische Warmekapazitdt und das grofite Diffusionsvermogen.
Die Diffusionsgeschwindigkeit eines Gases hdngt von seiner Molekiilmasse m ab.
Fiir die Diffusionsgeschwindigkeit v zweier Gase gilt:

V1 nmp

v, Vmy

Wasserstoff diffundiert also viermal schneller als Sauerstoff. Auf Grund der hohen
mittleren Geschwindigkeit der H,-Molekiile (vgl. S. 278) hat es von allen Gasen die
grofite Warmeleitfahigkeit.

Bei 20 K kondensiert Wasserstoff zu einer farblosen, nicht leitenden Fliissigkeit,
bei 14 K kristallisiert Wasserstoff in einem Molekiilgitter mit hexagonal-dichtester
Kugelpackung (vgl. S. 175).

Von groBem theoretischem Interesse ist der Ubergang Nichtmetall —Metall, der
bei hohen Driicken zu erwarten ist und der z. B. beim Iod experimentell realisiert
werden konnte (vgl. S. 426). Fiir die Umwandlung in metallischen Wasserstoff wurde
theoretisch ein Druck von 2,5 Mbar abgeschétzt. Wasserstoff, der StoBwellen mit
Driicken bis zu 2 Mbar ausgesetzt wurde, zeigte eine elektrische Leitfdhigkeit von
2000 (Q cm)~!. Damit wurde erstmalig der experimentelle Nachweis von metalli-
schem Wasserstoff erbracht.

Wasserstoff besitzt nur eine geringe Loslichkeit in Wasser (18,2 ml H,/1 bei 20 °C)
und anderen Losungsmitteln, 16st sich jedoch gut in einigen Ubergangsmetallen (vgl.
S. 411), am besten in Pd (850 ml H,/ml Pd).

Wegen der relativ groBen Dissoziationsenergie der Wasserstoffmolekiile ist H, bei
Raumtemperatur ziemlich reaktionstréige.

H, =2H AH® = +436 kJ/mol

Molekularer Wasserstoff kann aber durch Zufuhr von Wiarme- oder Strahlungsener-
gie sowie durch Oberflichenreaktionen an Katalysatoren (vgl. S. 331) aktiviert wer-
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den. So wirkt molekularer Wasserstoff erst bei hoherer Temperatur auf die Oxide
schwach elektropositiver Metalle (Cu, Fe, Sn, W) reduzierend.

CUZO + H2 —> 2Cu + HzO
PdCl, wird — ausnahmsweise — bereits bei Raumtemperatur reduziert.
PdCl, + H, — Pd + 2HCI

PdCl,-Losungen benutzt man daher zum Nachweis von H,.

Bei Raumtemperatur reagiert ein Gemisch aus molekularem Wasserstoff und Sau-
erstoff (Knallgas) praktisch nicht. In Gegenwart von Katalysatoren (Pt) oder bei
erhohter Temperatur (> 400 °C) lduft die exotherme Reaktion

H, + 30, — H,0 (g) AHY, = —241,8kJ /mol

%/_/
Knallgas

explosionsartig als Kettenreaktion ab.

H, — 2H Startreaktion
H+0O,— OH+O0
OH +H, — H,0+H
O+H, — OH+H

Kettenreaktion mit
Kettenverzweigung

Die Kettenabbruchreaktionen

OH +H — H,0
O+H2_’H20

finden nur dann statt, wenn ein Teil der Rekombinationsenergie von einem weiteren
Teilchen (Dreierstoe) oder der GefiBwand aufgenommen wird.

Auf Grund der hohen Verbrennungsenthalpie kann man diese Reaktion zur Er-
zeugung hoher Temperaturen benutzen (Knallgasgeblise). Damit keine Explosion
erfolgen kann, leitet man die Gase getrennt in den Verbrennungsraum (Daniell’scher
Brenner). Man erreicht Temperaturen bis 3000 °C, so dass man das Knallgasgeblise
zum Schmelzen hochschmelzender Stoffe sowie zum autogenen Schweilen und
Schneiden benutzt. Uberraschend ist, dass unter hohem Druck (ca. 80000 bar) bei
Raumtemperatur Knallgas eine stabile Mischung bildet, die nicht zur Reaktion ge-
bracht werden kann.

Auch die Reaktion von Chlorknallgas

muss aktiviert werden. Sie verlduft ebenfalls explosionsartig nach einem Kettenme-
chanismus (vgl. S. 329).

Gegeniiber Alkalimetallen und Erdalkalimetallen kann Wasserstoff auch als Oxi-
dationsmittel reagieren. Bei der Reaktion bilden sich salzartige Hydride, die aus
Metallkationen und H™-Ionen aufgebaut sind (vgl. S. 410).
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Atomarer Wasserstoff H ist sehr reaktionsfihig und hat ein hohes Reduktionsver-
mogen. Schon bei Raumtemperatur erfolgt Reaktion mit Cl,, Br,, I, O,, Sg, Py, As,
Sb, Ge und Reduktion der Oxide CuO, SnO,, PbO, Bi,O3 zu Metallen.

Atomarer Wasserstoff entsteht mit Ausbeuten bis zu 95 %, wenn man H,-Mole-
kiile unter vermindertem Druck mit Mikrowellen bestrahlt. Auf Grund des unge-
paarten Elektrons verhalten sich H-Atome wie Radikale, die sofort wieder zu H,
rekombinieren. Die Halbwertszeit der Rekombination betrédgt jedoch einige Zehn-
telsekunden, da bei der Rekombination ein dritter StoBpartner (Teilchen oder Ge-
faBwand) vorhanden sein muss, der einen Teil der frei werdenden Bindungsenergie
aufnimmt. Fehlt dieser, wird die frei werdende Bindungsenergie in Schwingungsener-
gie umgewandelt, das Molekiil zerfillt wieder. Die Lebenszeit der H-Atome gentigt,
um sie aus dem Entladungsraum abzusaugen und den Reaktionspartnern zuzuleiten.

Atomarer Wasserstoff entsteht auch durch Aufspaltung der H,-Molekiile bei ho-
hen Temperaturen, z. B. im Lichtbogen. Bei 3000 °C sind 9 %, bei 3500 °C 29 % und
bei 6000 °C 99 % H-Atome im Gleichgewicht mit H,. In der Langmuir-Fackel wird
die Rekombinationswiarme zum Schweifen (reduzierende Atmosphire) und Schmel-
zen hochstschmelzender Stoffe (Ta, W) ausgenutzt. Ein scharfer Strahl der im Licht-
bogen erzeugten H-Atome wird auf die Metalloberfldche gerichtet. An den Auftreff-
stellen entstehen durch die Rekombinationswirme Temperaturen bis 4 000 °C.

4.2.4 Wasserstoffisotope

Natiirlicher Wasserstoff besteht aus den Isotopen 'H (leichter Wasserstoff, Protium),
’H (Deuterium D) und *H (Tritium T) (Hé4ufigkeiten 1:10~4:10~ 7). Tritium ist ein
pB-Strahler und wandelt sich mit einer Halbwertszeit von 12,4 Jahren in gHe um. Es
wird daher zur radioaktiven Markierung von Wasserstoffverbindungen verwendet.
Natiirliches Tritium entsteht in den hochsten Schichten der Atmosphédre durch Reak-
tion von N-Atomen mit Neutronen der Hohenstrahlung.
YN+ on — JH+ '5C

Die kiinstliche Darstellung von T und die Kernfusion von T mit D ist im Abschn.
1.3.3 beschrieben.

Bei keinem Element ist die relative Massendifferenz der Isotope so grofl wie beim
Wasserstoff, daher sind diese in ihren Eigenschaften unterschiedlicher als die Isotope
der anderen Elemente. Einige Eigenschaften von H, und D, werden in der Tabelle
4.2 verglichen.

H, und D, unterscheiden sich nicht nur in den physikalischen Eigenschaften, son-
dern auch — im Gegensatz zu den Isotopen anderer Elemente — etwas im chemi-
schen Verhalten. H, ist reaktionsfihiger als D,. Die Reaktionen von H, mit Cl,, Br,
und O, verlaufen schneller als die entsprechenden Reaktionen mit D,.

Auch die Reaktionsgeschwindigkeiten deuterierter Verbindungen sind meist klei-
ner als die entsprechender H-Verbindungen. Solche Isotopeneffekte benutzt man zur
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Tabelle 4.2 Eigenschaften von Wasserstoff und Deuterium

Hz DZ
Schmelzpunkt in K 14,0 18,7
Siedepunkt in K 20,4 23,7
Verdampfungsenthalpie in kJ/mol 0,117 0,197
Dissoziationsenergie bei 25 °C in kJ /mol 436 444

Anreicherung und Isolierung von Deuteriumverbindungen aus natiirlichen Isotopen-
gemischen. Bei der Elektrolyse von Wasser reichert sich D,O im Elektrolyten an, da
H,O schneller kathodisch reduziert wird. Aus D,O erhélt man D, durch Elektrolyse
oder Reduktion mittels Na. Da deuterierte Verbindungen einen kleineren Dampf-
druck als H-Verbindungen haben, kann man D-Verbindungen von H-Verbindungen
durch fraktionierende Destillation trennen.

Viele deuterierte Verbindungen konnen durch Isotopenaustauschreaktionen her-
gestellt werden. Zum Beispiel reagieren H,, H,O, NH;, CH, an Pt-Katalysatoren mit
D, zu den deuterierten Verbindungen HD, HDO usw. Auch durch Solvolyse mit
D,O werden deuterierte Verbindungen hergestellt.

Beispiele:
SiCly + 2D,0 — SiO, +4DCl
SO3 =F D20 — DZSO4

D,O wird in Kernreaktoren als Moderator verwendet (vgl. S. 23). Deuterierte Ver-
bindungen sind wertvoll bei der Aufkldrung von Strukturen und Reaktionsabldufen.

4.2.5 Ortho- und Parawasserstoff

Der Wasserstoffatomkern besitzt einen Spin. Ein H,-Molekiil besteht entweder aus
Atomen, deren Spins parallel (Orthowasserstoff) oder antiparallel (Parawasserstoff)
sind. Zwischen beiden Molekiilformen existiert ein temperaturabhéngiges Gleichge-
wicht

O-H2 = p-Hz

p-H, ist die energiedrmere Form. In der Nihe des absoluten Nullpunkts liegt das
Gleichgewicht daher vollstindig auf der Seite von p-H, (99,7 % bei 20K). Nur in
Gegenwart von Katalysatoren (Aktivkohle, Pt, paramagnetische Substanzen) erfolgt
eine rasche Gleichgewichtseinstellung. Der Reaktionsmechanismus verlduft tiber die
Dissoziation der H,-Molekiile an der Katalysatoroberfldche und nachfolgende Re-
kombination des Molekiils. Dabei erfolgt Spinkopplung entsprechend der Gleichge-
wichtslage. Oberhalb 200 K ist im Gleichgewichtszustand der maximal mogliche Ge-
halt von 75 % o-H, vorhanden. Reines o-H, kann aber z. B. durch gaschromatogra-



4.2 Wasserstoff 409

phische Trennung des Gemisches hergestellt werden. o-H, und p-H; zeigen keinen
Unterschied im chemischen Verhalten, aber geringfiigige Unterschiede in den physi-
kalischen Eigenschaften.

4.2.6 Wasserstoffverbindungen

Wasserstoff bildet mit fast allen Elementen Verbindungen, mehr als irgendein ande-
res Element. Nach der vorherrschenden Bindungsart konnen drei Gruppen von Was-
serstoffverbindungen unterschieden werden: kovalente Hydride, salzartige Hydride
und metallische Hydride.

Kovalente Hydride

Zu dieser Gruppe gehoren die Hydride der Nichtmetalle und Halbmetalle, sie sind
bei Normalbedingungen meist Gase oder Fliissigkeiten. Fliichtige kovalente Hydride
bilden auch einige schwach elektropositive Hauptgruppenmetalle (Sn, Pb, Bi, Po).
Eine iiberwiegend kovalente Bindung besitzen die bindren Metallhydride von Be, Al
und Ga, die bei Raumtemperatur polymer und daher nichtfliichtig sind.

Die kovalente Bindung ist fast unpolar (CH,4, PHj, AsHj3) bis stark polar (HCI,
H,O, HF). Beziiglich der Bindungspolaritit gibt es Hydride mit positiv polarisier-
tem Wasserstoff

o+ o—

H—X HCl, H,O, NH;
und solche mit negativ polarisiertem Wasserstoff

5— o+ )

H—X SIH4, B2H6
Der positiv polarisierte Wasserstoff ist zu Sdurefunktionen beféhigt und wirkt als
Oxidationsmittel.

Beispiele:

HCl + H,O — H;0*" + Cl—

2HCl + Zn — Zn** +2Cl~ + H,
Der negativ polarisierte Wasserstoff hat eine basische Funktion und wirkt reduzie-
rend.

Beispiele:

Die wichtigsten kovalenten Wasserstoffverbindungen werden bei den jeweiligen Ele-
menten behandelt.
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Salzartige Hydride

Sie werden von stark elektropositiven Metallen (Alkalimetalle, Erdalkalimetalle au-
Ber Be) mit Wasserstoff bei 500 —700 °C gebildet und sie kristallisieren in lonengittern.

Die Ionenkristalle sind aus Metallkationen und Hydridionen H™ aufgebaut. Das
weiche H™-Ion hat je nach Bindungspartner einen Ionenradius zwischen 130 und
200 pm und &dhnelt in der Grofle F~ und Cl~ (vgl. Tab. 2.2). Die Hydride der Alkali-
metalle kristallisieren daher in der NaCl-Struktur. Die Erdalkalimetallhydride CaH,,
SrH, und BaH, kristallisieren in der Hochdruckmodifikation im Fluorit-Typ, die ter-
ndren Hydride KMgHj;, LiBaH; und LiEuH; im Perowskit-Typ.

Die Bildungsenthalpie der Alkalimetallhydride ist viel kleiner (AHg (LiH) =
—91 kJ/mol; AHg (NaH) = — 57 kJ/mol) als die der Alkalimetallhalogenide (vgl.
Tabelle 3.2). Dies liegt daran, dass die Reaktion %Hz +e — H endotherm
ist; bei den Halogenen ist die analoge Reaktion exotherm (AHg (H™)
= +140 kJ/mol; AHg (Cl") = — 167 kJ/mol). Bei der Schmelzelektrolyse salzar-
tiger Hydride entwickelt sich an der Anode Wasserstoff, analog der Chlorentwick-
lung bei der Schmelzelektrolyse von NaCl (vgl. S. 643).

2H™ — H2 +2e”
Mit Protonendonatoren reagieren Hydridionen nach
H*+H — H,

Alle salzartigen Hydride werden daher von Wasser und Sduren unter Wasserstoffent-
wicklung zersetzt.

+2 -1 +1 0 - _

CaH, +2HOH — 2H, + Ca"" +20H
In schwer zuginglichen Gebieten kann diese Reaktion zur H,-Darstellung dienen
(z. B. Fiilllung von Wetterballons in Polarregionen). CaH, wird fiir viele Losungsmit-
tel als Trocknungsmittel verwendet.

Salzartige Hydride werden als Hydrierungs- und Reduktionsmittel benutzt. Viel-

seitige Anwendung findet Lithiumaluminiumhydrid (Lithiumalanat) LiAlH,, das
man durch Hydrierung von AlCl; mit LiH erhélt.

4LiH + AlCl; — LiAlH4 + 3 LiCl

LiAlH, 16st sich in Ether; mit dieser Losung lassen sich z.B. Chloride in Hydride
iiberfithren.

2Si,Clg + 3 LiAIH, —> 2 Si,H, + 3 LiCl + 3 AlCl,

Metallische Hydride

Viele Ubergangsmetalle reagieren in exothermer Reaktion mit Wasserstoff zu Hydri-
den, die meist nicht stochiometrisch zusammengesetzt sind. Der Wasserstoffgehalt
ist variabel und im Allgemeinen umso grofler, je niedriger die Temperatur und je
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Abbildung 4.1 Phasendiagramm des Systems Palladium-Wasserstoff.

Bis 300 °C existieren zwei Phasen, die durch einen Zweiphasenbereich getrennt sind. Die
Wasserstoffatome besetzen die Oktaederliicken des Pd-Gitters, es entsteht eine NaCl-Defekt-
struktur.

hoher der H,-Druck ist. Sie sind Feststoffe mit metallischem Aussehen, sind metalli-
sche Leiter oder Halbleiter und paramagnetisch. Im Metallgitter ist der Wasserstoff
atomar gelost. Die Wasserstoffatome besetzen Tetraederliicken oder Oktaederlii-
cken des Metallgitters (vgl. dazu S. 209). Die Aufnahme des Wasserstoffs im Metall-
gitter bewirkt eine VergroBerung des Metall-Metall-Abstandes und manchmal auch
eine Strukturdnderung des Metallgitters. Sie verdndert die Struktur der Elektronen-
bander der Metalle und damit auch die elektronischen Eigenschaften (elektrische
Leitfiahigkeit, magnetisches Verhalten). So erfolgt z. B. beim Ubergang von Dihydri-
den der Seltenerdmetalle zu Trihydriden ein Ubergang Metall — Halbleiter, Pd wird
durch Wasserstoffaufnahme supraleitend (vgl. Abschn. 2.7.5.3), wenn die Zusam-
mensetzung PdH, s erreicht wird.

In den meisten Metall-Wasserstoff-Systemen existiert eine Reihe von Phasen mit
groBer Phasenbreite. Bei stochiometrischen Zusammensetzungen konnen Kristall-
strukturen auftreten, die auch von anderen bindren Verbindungen bekannt sind.

Beispiel:

Im System Pd—H (Abb. 4.1) 16st sich bei 20 °C im kubisch-flichenzentrierten
Gitter des Pd (a =389,0 pm) Wasserstoff bis zur Zusammensetzung PdH
(a-Phase, a = 389,4 pm) ). Es folgt ein Zweiphasengebiet aus a-Phase und PdHy 6,
(B-Phase, a = 401,8 pm). Bis zur Zusammensetzung PdH vergroBert sich die Git-

terkonstante der 5-Phase auf ca. 410 pm. Die H-Atome besetzen die Oktaederlii-
cken des Pd-Gitters, die S-Phase besitzt also eine NaCl-Defektstruktur (vgl.



412 4 Die Elemente der Hauptgruppen

S. 222); bei tiefen Temperaturen (50—80 K) entstehen geordnete Verteilungen,
z.B. Pd,H. Die H-Atome besitzen eine hohe Beweglichkeit im Gitter, die Aktivie-
rungsenergie der Diffusion betrigt 22 kJ/mol. PdH hat NaCl-Struktur und ist
supraleitend, die Sprungtemperatur betrigt ca. 9 K.

Beispiele fiir stochiometrische Strukturen:

NiAs-Struktur: MnH, CrH; Fluorit-Struktur: TiH,, VH,, CrH,, CeH,.

Es gibt fiir die strukturell sehr komplizierten metallischen Hydride kein einheitliches
Bindungsmodell. Die Bindung ist vorwiegend metallisch mit sowohl ionischen als
auch kovalenten Bindungsanteilen.

Komplexe Ubergangsmetallhydride

Es sind auBer den drei Gruppen binédrer Hydride auch ternidre Hydride A, M, H.
bekannt, die sowohl ein elektropositives Metall A als auch ein Ubergangsmetall M
enthalten und bei denen komplexe Struktureinheiten [M,H_]"*~ auftreten konnen.

Es existiert bereits eine so groBe Anzahl ternirer Ubergangsmetallhydride, so
dass nur eine Auswahl strukturell untersuchter Alkalimetall- und Erdalkalimetall-
Verbindungen genannt wird.

Erdalkalimetall-Ubergangsmetallhydride

Mg,FeHg Mg,CoHs Mg,NiH,
A,RuHg (A = Mg, Ca, Sr, Ba) MgCo,Hy; CaMgNiH,
Mg,RuH, A,RhH; (A = Ca, Sr) CaPdH,
Mg;zRuH; AsIrHs (A = Ca, Sr)

A,OsHg (A = Mg, Ca, Sr, Ba)

Die Hydride Mg,FeHys, A,RuHg und Mg,OsHg kristallisieren im K,PtClg-Typ
(Abb. 5.89), sie enthalten die oktaedrischen Komplexe [MHg]* .

Die Hochtemperaturformen der Hydride Mg,CoHs, A,MHs und Mg,NiH, kristal-
lisieren ebenfalls im K,PtClg-Typ, die Cl-Punktlagen sind statistisch mit den beweg-
lichen H-Atomen besetzt; bei den Tieftemperaturformen ordnen sich die H-Ato-
me bei Mg,CoHjs tetragonal-pyramidal und bei Mg,NiH, tetraedrisch. Auch beim
CaMgNiH, ist Ni annédhernd tetraedrisch von H koordiniert. [RuH,]*~ ist ein Kom-
plex, bei dem aus dem oktaedrischen Koordinationspolyeder zwei H-Atome in cis-
Stellung entfernt sind. Mgz;RuHj; enthélt den Komplex [Ru,Hg]'?~, in dem Ru durch
drei H in verzerrter T-Konfiguration umgeben ist und fiir den eine schwache Ru—Ru-
Bindung angenommen wird.

Die Erdalkalimetall-Ubergangsmetallhydride besitzen keine metallischen Eigen-
schaften.

Terndre Hydride sind als Wasserstoffspeicher technisch interessant, da bei hoheren
Temperaturen reversible Wasserstoffabgabe erfolgt. Mg,NiH, wurde bereits fiir was-
serstoffgetriebene Automobile eingesetzt (vgl. Abschn. 3.8.11).
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Alkalimetall-Ubergangsmetallhydride

AsMnH; (A =K, Rb, Cs) Li;RhH, A,PdH, (A = Li, Na)

K,TcH, AsRhHg (A = Li, Na) A;PdH; (A = K, Rb, Cs)

Ks;ReHgq As;IrHg (A =Li, Na) A,PdH,; (A = Na, K, Rb, Cs)

K,ReH, AsPdH; (A = K, Rb, Cs)
Li,PtH,

AthH4 (A = Na, K, Rb, CS)
AsPtH; (A =K, Rb, Cs)
A,PtHg (A = Na, K, Rb, Cs)

Bei den Hydriden A,MH, existieren bei tiefen Temperaturen Strukturen mit plana-
ren [MH,]?~-Baugruppen (typisch fiir die d®-Konfiguration von Pt>* und Pd?>*; vgl.
S. 730); die Hochtemperaturformen kristallisieren im K,PtClg-Typ, die H-Atome be-
setzen statistisch 2/5 der oktaedrischen Cl-Plitze. Zusitzlich zu den [MH4]*~-Grup-
pen gibt es bei den Hydriden AsMnHs, A;PdHs und A3;PtHs einzelne H ™ -Ionen,
die oktaedrisch von A-Ionen umgeben sind. Die Verbindungen A,PdH, enthalten
lineare [PdH,]>~-Gruppen (typisch fiir Pd’ mit d'°-Konfiguration; vgl. Ag(l),
Abschn. 5.7.7.1), bei K;PdHj; gibt es zusitzlich oktaedrisch von K*-Ionen koordi-
nierte H™ -Tonen. Die iibrigen Hydride enthalten die komplexen Gruppen [MHg]*~
bzw. [MHy]>~ (siche Abb.5.72). Die Alkalimetall-Ubergangsmetallhydride sind
meist farblos. Nur Na,PdH, und Li,PdH, haben metallische Eigenschaften.

4.3 Gruppe 18 (Edelgase)

4.3.1 Gruppeneigenschaften

Helium Neon Argon Krypton Xenon Radon

He Ne Ar Kr Xe Rn
Ordnungszahl Z 2 10 18 36 54 86
Elektronenkonfiguration 1s? [He] [Ne] [Ar] [Kr] [Xe]

2s22p%  3s23pS 3410 4410 414 5910
4s? 4p® 582 5p®  6s% 6p°

Tonisierungsenergie in eV 24,6 21,6 15,8 14,0 12,1 10,7
Schmelzpunkt in °C =272 —249 —189 —157 —112 —71
Siedepunkt in °C —269  —246 —186 —153 —108 —62
Kritische Temperatur in °C —-268  —229 —122 —64 17 105
van-der-Waals-Radien in pm 120 160 190 200 220 -
Farbe des in gelb rot rot gelbgriin  violett weill

Gasentladungsrohren
ausgestrahlten Lichts
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Die Edelgase stehen in der 18. Gruppe des PSE. Sie haben die Valenzelektronen-
konfiguration s?>p® bzw. s, also abgeschlossene Elektronenkonfigurationen ohne un-
gepaarte Elektronen. Sie sind daher chemisch sehr inaktiv. Wie die hohen Ionisie-
rungsenergien zeigen, sind Edelgaskonfigurationen sehr stabile Elektronenkonfigu-
rationen. Viele Elemente bilden daher Ionen mit Edelgaskonfiguration und in zahl-
reichen kovalenten Verbindungen besteht die Valenzschale der Atome aus acht
Elektronen (Oktettregel). Wegen des Fehlens ungepaarter Elektronen sind die Edel-
gase als einzige Elemente im elementaren Zustand atomar. Bei Zimmertemperatur
sind die Edelgase einatomige Gase. Sie sind farblos, geruchlos, ungiftig und unbrenn-
bar. Zwischen den Edelgasatomen existieren nur schwache van-der-Waals-Kréfte.
Dementsprechend sind die Schmelzpunkte und Siedepunkte sehr niedrig. Sie neh-
men mit wachsender Ordnungszahl systematisch zu, da mit groBer werdender Elekt-
ronenhiille die Polarisierbarkeit wachst und damit die van-der-Waals-Krifte (Disper-
sionseffekt) stirker werden.

Helium hat den tiefsten Siedepunkt aller bekannten Substanzen. Unterhalb 2,2 K
geht das normale fliissige Helium I in einen Zustand extrem niedriger Viskositét
iiber. Dieses superfluide Helium II besitzt auBerdem eine extrem hohe Wiarmeleitfa-
higkeit, die um drei Zehnerpotenzen hoher ist als die von Cu bei Raumtemperatur.

Im festen Zustand kristallisieren alle Edelgase in der kubisch-dichtesten Packung,
Helium auBerdem auch in der hexagonal-dichtesten Packung (vgl. Abschn. 2.4.2).

Edelgase konnen kovalente Bindungen ausbilden. Da die Ionisationsenergie sehr
hoch ist (siche Tabelle), sind die Elektronen sehr fest gebunden. Sie nimmt aber von
Neon zum Xenon auf die Hilfte ab und Verbindungsbildung ist daher am ehesten
bei den schweren Edelgasen zu erwarten. Tatsdchlich gibt es hauptséchlich Verbin-
dungen von Kr, Xe und Rn, in denen diese Edelgase kovalente Bindungen mit den
elektronegativen Elementen F, O, Cl, N und C ausbilden. In der Matrix' konnte auch
die Existenz der Argonverbindung HArF nachgewiesen werden. Thermodynamisch
stabile bindre Verbindungen sind nur die Fluoride von Xe. Erst 1962 wurden die
ersten Edelgasverbindungen, Edelgasfluoride, synthetisiert. Vorher waren nur Edel-
gas-Clathrate, z. B. Hydrat-Clathrate der idealen Zusammensetzung (H,O)46Es (E =
Ar, Kr, Xe) bekannt. Bei ihnen sind in den Kéfigen des H,O-Wirtsgitters Edelgas-
atome eingelagert, die durch schwache van-der-Waals-Wechselwirkungen festgehal-
ten werden (vgl. Abschn. 4.5.4). Die meisten heute bekannten Edelgasverbindungen
sind Xenonverbindungen. Die Chemie der Edelgase ist weitgehend die Chemie des
Xenons.

Durch Zerfall von 233U entsteht 2*2Rn. In Deutschland verursacht die Inhalation
von Radon fast die Hilfte der natiirlichen Strahlenbelastung (s. S. 16). Sie ist aber
abhiéngig von lokalen Bedingungen sehr unterschiedlich.

! Bei Raumtemperatur instabile Molekiile kann man bei tiefen Temperaturen isolieren, wenn
man sie in eine feste inerte Matrix einbettet.
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4.3.2 Vorkommen, Gewinnung, Verwendung

Edelgase sind Bestandteile der Luft. Ihr Volumenanteil in der Luft betrdgt 0,935 %.
Im Einzelnen ist die Zusammensetzung der Luft in der Tabelle 4.3 angegeben. Die
grofle Haufigkeit von Argon in der Atmosphére ist aus dem natiirlich vorkommen-
den Isotop “°K entstanden: {9K + _e — {SAr (Elektroneneinfang aus der K-
Schale).

Tabelle 4.3 Zusammensetzung der Luft (Volumenanteile in %)

N, 78,09 Ne 1,6-1073
0, 20,95 He 5104
Ar 0,93 Kr 1-10—*
Co, 0,03 Xe 9-10-°

He ist in Erdgasen enthalten. Ergiebige Erdgasquellen in den USA enthalten Vo-
lumenanteile He bis 8 %. Die He-Reserven in Erdgasen werden auf 5 - 10° m® ge-
schitzt.

Die technische Gewinnung von Edelgasen aus der Luft erfolgt durch fraktionie-
rende Destillation verfliissigter Luft (vgl. S. 450). He erhilt man aus Erdgasen. Bei
der Abkiihlung auf —205 °C bleibt nur He gasformig zuriick. Ar wird auch aus
Industrieabgasen gewonnen. Bei der NH;-Synthese reichert sich in dem im Kreislauf
gefahrenen Gasgemisch Ar an (ca. 10 %). 2005 wurden in Deutschland 1,9 - 108 m?
Argon produziert.

Die wichtigsten Verwendungsgebiete sind die Lichttechnik und die Schwei3technik.

Argon wird als Schutzgas, z. B. beim Umschmelzen von Metallen und bei der
Lichtbogenschweilung verwendet. Gasentladungsrohren mit Edelgasfiillungen die-
nen als Lichtreklame. Ar, Kr und Xe werden als Fiillgase fiir Gliihlampen verwendet,
da dann die Temperatur des Wolframglithfadens und damit die Lichtausbeute gestei-
gert werden kann. Die Lichtausbeute betridgt aber trotzdem nur 5 % bezogen auf die
elektrische Leistung. Krypton besitzt eine geringe Warmeleitfahigkeit, der Kolben-
durchmesser der Glithlampen kann daher klein gehalten werden. In den Halogen-
lampen wird vorwiegend Krypton als Fiillgas (3 —4 bar) verwendet. Spuren von Ha-
logen (meist Tod) reagieren mit verdampftem Wolfram zu einem gasférmigen Halo-
genid (s. S. 427). Dieses zersetzt sich in einer Riickreaktion am Wolframglithfaden
und transportiert dadurch Wolfram zum Glihfaden zuriick (vgl. Transportreaktion
Abschn. 5.11.4). Dies ermoglicht eine Steigerung der Glithfadentemperatur bis
3200 °C (Wolfram schmilzt bei 3410 °C), und die Lichtausbeute kann auf 10 % ge-
steigert werden. Die Riickreaktion erfordert eine Mindesttemperatur der Kolben-
wand. Daher die kleine Bauform der Halogenlampe. Wegen der hohen Temperatu-
ren miissen Halogenlampen aus Quarzglas gefertigt werden. Hochdruck-Xenonlam-
pen (100 bar) arbeiten mit einem Hochspannungslichtbogen und strahlen ein dem
Tageslicht dhnliches Licht aus (Flutlichtlampen, Leuchttiirme) (s. auch Abschn.
5.10.6).
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Helium wird zur Fiillung von Ballons und in der Tieftemperaturtechnik benutzt.
He-O,-Gemische (10 % O,) sind vorteilhaft als Atemgas fiir Taucher, da sich unter
Druck weniger He im Blut 16st als N,. In der Kerntechnik hat He als Kiihlmittel
Bedeutung erlangt, da He nicht radioaktiv wird und einen geringen Neutronenab-
sorptionsquerschnitt hat.

4.3.3 Edelgasverbindungen
4.3.3.1 Edelgashalogenide

Man kennt bisher die Fluoride KrF,, XeF,, XeF,, XeFs, RnF, (Tabelle 4.4), die
Chloride XeCl,, XeCl, und das Bromid XeBr,. In der Matrix wurden auch die Spe-
zies HATF, HKrCl, HXeCl, HXeBr und HXel gefunden.

Tabelle 4.4 Eigenschaften von Edelgasfluoriden

Oxidations-  Eigenschaften Molekiilstruktur
zahl
KrF, +2 farblose Kristalle linear

AHg = + 15 kJ/mol
metastabil bei t < 0°C

XeF, +2 farblose Kristalle linear
AHg = —164 kJ/mol; Smp. 129 °C

RnF, +2 Festkorper

XeF, +4 farblose Kristalle quadratisch
AHg = —278 kJ /mol; Smp. 117 °C

XeFg +6 farblose Kristalle verzerrt oktaedrisch
AHy = —361 kJ/mol; Smp. 49 °C

Die Edelgase reagieren nur mit einem Element, dem Fluor, direkt. Das Fluor
muss aber entweder durch Erhitzen, Bestrahlen oder elektrische Entladungen akti-
viert werden, da Fluor nur in atomarer Form mit den Edelgasen reagiert.

Xenon reagiert mit Fluor nach folgenden Gleichgewichtsreaktionen schrittweise
und exotherm:

Xe + F2 = XeF2
Xer + Fz == X6F4
XeF4 + F2 = XCF6
Darstellungsbedingungen der Xenonfluoride:
X€F2 XGF4 X6F6
Stoffmengenverhiltnis Xe/F, 2:1 1:5 1:20

400 °C oder 400 °C, 6 bar 300 °C, 60 bar
Mikrowellen
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Xe(II)-fluorid XeF, und Xenon(I'V)-fluorid XeF, sind in allen Phasen monomer.
Xenon(VI)-fluorid XeFg ist nur in der Gasphase monomer, im festen Zustand sind
quadratisch-pyramidale XeFs -Ionen durch F~-Tonen zu tetrameren oder hexameren
Ringen verbunden. Die Xenonfluoride sind bei Raumtemperatur bestdndig, zerset-
zen sich aber beim Erhitzen in die Elemente. Sie sind fliichtig und sublimieren be-
reits bei Raumtemperatur. Sie sind starke Oxidations- und Fluorierungsmittel. Bei
Redoxreaktionen entsteht Xe. Mit der Oxidation einer Verbindung ist vielfach eine
Fluorierung verbunden.

Beispiele:

300°C
XeF, + H, —— Xe +2HF
XeFs+41 — Xe+2L, +4F
X6F4 =F 2SF4 — Xe ZSF6

XeFs + 6 HCl ——— Xe + 3Cl,+6 HF

Die Xenonfluoride konnen sowohl als F~-Donatoren als auch als F~-Akzeptoren
reagieren.

XeFg reagiert z. B. mit PtFs zu einem gelben Salz [XeF 7 |[PtF; |. Die XeF 2 -Ionen
sind quadratisch-pyramidal gebaut.

Mit Alkalimetallfluoriden (auBer LiF) entstehen Fluoridoxenate(VI)

°C °C
CsF + XeFy ——— CsXeF; ——— 1 Cs,XeFs + L XeF,

Die Octafluoridoxenate(VI) zersetzen sich erst oberhalb 400 °C und sind die stabils-
ten bekannten Xenonverbindungen.

Alle Xenonfluoride reagieren mit Wasser. XeF, zersetzt sich unter Oxidation
von H,O.

XeF, + H,0 — Xe + 2HF + 30,

Die Hydrolyse von XeF, und XeF; wird bei den Oxiden des Xenons behandelt.
Krypton(II)-fluorid KrF, bildet farblose Kristalle, die bei —78 °C lingere Zeit
unzersetzt aufbewahrt werden kénnen, bei —10 °C sublimieren und bei Raumtem-
peratur spontan zerfallen. KrF, wird bei —183 °C aus einem Kr-F,-Gemisch durch
Einwirkung elektrischer Entladungen hergestellt. Es ist das stédrkste bisher bekannte
Oxidationsmittel. Mit KrF, konnte erstmals AuFs hergestellt werden.

5KrF, + 2 Au — 2 AuFs + 5Kr
AgF wird zu AgF, oxidiert.

KrF, + 2 AgF — 2 AgF, + Kr
Von Wasser wird KrF, zersetzt.

KrF, + H,O — Kr + 2 HF + 10,
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Radonfluorid. Rn reagiert mit F, bei 400 °C zu einem schwerfliichtigen Festkor-
per, der erst bei 250 °C sublimiert; wahrscheinlich entsteht RnF,. Weitere Verbin-
dungen konnten bisher nicht synthetisiert werden, obwohl eigentlich thermodyna-
misch stabilere Verbindungen als bei Xe zu erwarten wiren. Da aber das stabilste
Radonisotop ?>’Rn eine Halbwertszeit von nur 3,8 Tagen hat und die freiwerdende
Strahlungsenergie aulerdem Verbindungen zersetzt, ist die Chemie des Radons &u-
Berst schwierig.

XeCl,, XeCly, XeBr,. Diese instabilen Halogenide konnten als Produkte des S-
Zerfalls der isoelektronischen Ionen mgICl{ s 129IC1Z s ugIBr{ nachgewiesen werden.

'BICl, — '2XeCl + e~
Isoliert werden konnten die Organoxenon(Il)-chloride CgHsXeCl und

[(CsHsXe),Cl] [AsF¢]. Die vermutlich stabilste Verbindung mit einer Xe—Cl-Bin-
dung ist das Kation XeCl™, das unterhalb —20 °C als [XeCl] " [Sb,F;;]~ bestindig ist.

4.3.3.2 Oxide, Oxidfluoride und Oxosalze des Xenons

Bekannt sind nur die beiden Oxide XeOs; und XeO,, auBerdem die Oxidfluoride
XeOF,, XeO,F,, XeOF,, XeOsF, und XeO,F, (Tabelle 4.5).
Xenon(VI)-oxid XeO; entsteht bei der Hydrolyse von XeFg und XeF,.

XeFé + 3H20 — XCO3 + 6 HF
3XeF, + 6H,0 — Xe +2XeOs + 12 HF

Die farblosen Kristalle bestehen aus einem Molekiilgitter mit isolierten XeOs-Ein-
heiten, sie sind hochexplosiv.

XeO;(s) — Xe + 1,50, AH® = —402kJ/mol

Tabelle 4.5 Eigenschaften von Xenonoxiden und Xenonoxidfluoriden

Oxidations-
zahl
XeOF, +4
gelbe Kristalle
instabil
AHS >0
XCO3 XCOze Xe OF4 +6
farblose Kristalle farblose Kristalle farblose Fliissigkeit
explosiv metastabil, Smp. 31 °C~ Smp. —46 °C
AHg = + 402 kJ /mol AHg >0 AHg = —96 kJ/mol
XeO4 XeO3F2 X602F4 +8
farbloses Gas Fliissigkeit massenspektrometrisch
explosiv Smp. —54°C nachgewiesen

AHg = + 643 kJ /mol
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Besténdig sind wissrige Losungen von XeOs, in denen es iiberwiegend molekular
gelost ist. Aulerdem entsteht etwas Xenonsdure H,XeO,, deren Anhydrid XeOs ist.

XGO3 + H20 = H2X€O4
H,XeO, + H,O = H;0" + HXeO,

Die Losungen reagieren schwach sauer und wirken stark oxidierend. Bei Zusatz von
Lauge bildet sich Xenat(VI).

H2XCO4 +OH — HXCO; + H20
Isoliert werden konnten Xenate(VI) mit Alkalimetallkationen. In stark alkalischer
Losung disproportioniert Xe(VI) in Xe(0) und Xe(VIII).
+6 N _ +8 0
2HXeO; +4Na" +20H — NasXeO¢ + Xe + O, + 2H,0

Auf diese Weise konnen die thermisch ziemlich stabilen Perxenate(VIII) Na,XeOg -
nH,0 und Ba,XeOg - 1,5H,0 erhalten werden. Perxenate(VIII) sind sehr starke
Oxidationsmittel:

H,XeOg +2H;0" +2e” = XeO3 +5H,0  E° = +236V

Xenon(VIID)-oxid XeQO, entsteht gasformig aus Natrium- oder Bariumperxe-
nat(VIII) mit H,SO,.

Ba,XeOy + 2 H,SO, LC(; XeO, + 2BaSO,
—2H,

XeOy, zerfillt explosionsartig
XeO4(g) — Xe +20, AH° = —643kJ/mol

Bei der vorsichtigen Hydrolyse von XeF, bzw. XeFy entstehen die Verbindungen
Xenondifluoridoxid XeOF, und Xenontetrafluoridoxid XeOF,

XeFy + H,0 —2%, XeOF, + 2 HF
XeFg + HyO —— XeOF, + 2 HF

Durch Thermolyse von XeOF, entsteht Xenondifluoriddioxid XeO,F,.

2 XeOF,—>5 XeO,F, + XeF,

4.3.3.3 Verbindungen mit Xe—0-, Xe—N-, Xe—C-, Xe—S-, Xe—Au-,
Kr—O-, Kr—N-, und Kr—C-Bindungen

Es existieren bereits viele Verbindungen und eine umfangreiche Chemie. Jeweils ein
oder wenige Beispiele seien genannt.
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[H—C=N—E—F]*[AsF,]~ E=Kr, Xe

F
C¢Fs—C—0—Xe—C,F, C,F; = F
I —
CeFs—Xe—C4F, CeFs—Xe—F
TeFs—O—E—O—TeF; E = Kr, Xe
Xe(OTeFs), Xe(OTeFg)g

—O —TeFs und —C¢Fs5 sind Substituenten mit einer hohen Gruppenelektronegativitit.
Die Verbindungen HKrCN, HXeOH und HXeSH sind wie die schon oben er-
wihnten Halogenide HArF und HXeHal in der Matrix nachgewiesen worden.
HXeOH ist bis 48 K und HXeSH bis 100 K stabil.
Der erste isolierbare Komplex mit einer Metall-Edelgas-Bindung wurde bei der
Reduktion von Gold(IIT)fluorid mit Xenongas in der Supersidure SbFs/HF erhalten.

H* SbFs/HF

T2 24 +
AuF; + 6Xe + 3 [AuXey]”" + Xe, + 3HF

Die Verbindung [AuXe4]*"[Sb,Fy,]; konnte in Form schwarzer Kristalle isoliert
werden. Das Goldatom ist quadratisch-planar von vier Xenonliganden umgeben und
weist noch Kontakte zu Fluoratomen von Anionen auf.

r -2+

Fiir die Stabilisierung des Xe; - und des [AuXe,]>*-Kations ist die schwache Koordi-
nation durch das supersaure Medium entscheidend.

Mit trans-[ AuXe,F] " [SbFg] ~[SboFy ]~ wurde der erste Xe-Komplex mit dreiwer-
tigem Gold synthetisiert. Die Reaktion von [(FzAs)Au]*[SbFs]~ mit Xenon in
HF/SbFs fiihrt zum bei Raumtemperatur stabilen Gemischtligand-Komplex
[(F3As)AuXe] *[Sb,F1;] ~. HgF, reagiert mit SbFs in Gegenwart von Xe zu der
ebenfalls bei Raumtemperatur und an trockener Luft stabilen Verbindung
[HgXe]** [SbFe] ~[SbyFy] ™.

4.3.3.4 Struktur und Bindung

Die Edelgasverbindungen bestehen aus Molekiilen mit polaren kovalenten Bindun-
gen. Die Molekiilgeometrie lédsst sich mit dem VSEPR-Modell herleiten (Abb. 4.2a).



4.3 Gruppe 18 (Edelgase) 421

XEU[; Xe0F2 XEOze Xe0F4

Abbildung 4.2a Strukturen einiger Xenonverbindungen.

Die Struktur des Molekiils XeFg ist oktaedrisch verzerrt. Dies ist nach dem VSEPR-Modell
zu erwarten, da XeFg 7 Elektronenpaare besitzt und zum ABgE-Typ gehort (vgl. Tab. 2.12).
Eine aus F-Atomen gebildete Dreiecksfldche wird aufgeweitet, damit das einsame Elektro-
nenpaar Platz hat.

Das Molekiil XeF, kann bei Beriicksichtigung der Elektronegativititsdifferenz zwi-
schen Xe und F mit zwei mesomeren Lewis-Grenzstrukturen unter Beachtung der
Oktettregel beschrieben werden.

- —— ® —06 ®
F-Xel IFl «—— |Fl IXe—F

In Ubereinstimmung damit wurde berechnet, dass Xe einfach positiv geladen ist.
Auch das MO-Modell zeigt, dass eine 3-Zentren-4-Elektronen-Bindung vorliegt und
die Bindungen fast nur von p-Orbitalen gebildet werden (Abb. 4.2b).

Beim Molekiil XeF, folgt aus Regel 2 des VSEPR-Modells eine quadratische Mo-
lekiilgeometrie. Die berechnete Ladung +2 am Xe stimmt mit der Grenzstruktur

|£\§ IFI®

iiberein, die zwei 3-Zentren-4-Elektronen-Bindungen enthilt.

Die Oxide XeO3; und XeO,4 konnen mit den Grenzstrukturen unter Erfiillung der
Oktettregel beschrieben werden.
=0
36 I(I)I

- 4@

o \/ /Xen...@@ o \6 /Xe""@/@
~ Qe ~ Qe
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Atomorbitale Molekiilorbitale ~ Atomorbitale
der Fluoratome eines Xe-Atoms

Energie

Abbildung 4.2b MO-Schema fiir das Molekiil XeF,. Durch Linearkombination von zwei
2p-Orbitalen der F-Atome mit dem 5p-Orbital des Xe-Atoms erhélt man ein bindendes, ein
nichtbindendes und ein antibindendes MO. Die vier Elektronen dieser Orbitale besetzen das
bindende und das nichtbindende MO. Dies ergibt eine o-Bindung und den Bindungsgrad %
Fiir die 3-Zentren F— Xe —F Einheit gibt es also nur ein bindendes Orbital mit 2 Elektronen.
Es liegt eine 3-Zentren-4-Elektronen-Bindung vor. Eine analoge Situation ist z.B. auch im
iso(valenz)elektronischen I3 -Ion (Abb. 4.5) vorhanden.

XeO; und XeOy, sind isoelektronisch mit ClIO; und ClO, . Fiir die Bindungen des
Molekiils XeOy4 kann ein dem Ion ClO, analoges MO-Diagramm konstruiert wer-
den. Vier o-Bindungen iiberlagern sich schwache Mehrzentren-z-Bindungen, die
durch Hyperkonjugation entstehen (siche Abschn. 2.2.12, Hyperkonjugation und
Abb. 2.74). Haufig wird fur XeO, die Lewis-Formel mit vier ,,Doppelbindungen*
zwischen Xe- und O-Atomen geschrieben.

|(|?|
X
7)o
10y

Der jeweils zweite Valenzstrich steht aber nicht fiir eine 2-Zentren-2-Elektronen-
m-Bindung.

Mit zunehmender Ordnungszahl der Edelgase nimmt die Ionisierungsenergie ab
und die Verbindungen werden stabiler.

Die groflere Ionisierungsenergie fithrt beim Krypton zu einer sehr viel kleineren
Bindungsenergie, und KrF, ist daher metastabil, wiahrend XeF, bestédndig ist. Von
Neon und Helium sind keine Verbindungen bekannt.
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Beispiel: Xe + F, — XeF, Kr+ F, — KrF,
Dissoziationsenergie in kJ /mol F, — 2F +159 F, — 2F +159
Bildungsenthalpie AH® in kJ/mol XeF,(g) —129 KrF, (g) +60
Bindungsenergie in kJ/mol Xe—F —144 Kr—F —49

Die Stabilitdt der Edelgashalogenide nimmt mit zunehmender Ordnungszahl des Ha-
logens X ab. Ursache ist sowohl die grolere X—X-Dissoziationsenergie als auch die
kleinere Xe—X-Bindungsenergie. Aus den gleichen Griinden sind Xenonoxide —
insbesondere wegen der grolen O—O-Dissoziationsenergie — endotherme, metasta-
bile Verbindungen, wihrend die Xenonfluoride exotherme, bestdndige Verbindun-
gen sind.

Beispiel: Xe +20, — XeOy,

Dissoziationsenergie in kJ/mol 20, — 40 +996
Bildungsenthalpie AH® in kJ /mol XeOy4(g) +643
Bindungsenergie in kJ/mol Xe—O —88

4.4 Gruppe 17 (Halogene)
4.4.1 Gruppeneigenschaften

Fluor Chlor Brom Tod
F Cl Br 1
Ordnungszahl Z 9 17 35 53
Elektronenkonfiguration [He] [Ne] [Ar] [Kr]
252 2p> 3s? 3p° 3d10 4s? 4p> 4d'° 552 5p°
Elektronegativitét 4.1 2,8 2,7 2,2
Elektronenaffinitit in eV —34 —3,6 —34 —3.,1
Tonisierungsenergie in eV 17,5 13,0 11,8 10,4
Nichtmetallcharakter — nimmt ab
Reaktionsfihigkeit — nimmt ab
Affinitidt zu elektro- — nimmt ab
positiven Elementen
Affinitdt zu elektro- — nimmt zu

negativen Elementen

Die Halogene (Salzbildner) sind untereinander recht dhnlich. Sie sind ausgeprigte
Nichtmetalle, sie gehoren zu den elektronegativsten und reaktionsfihigsten Elemen-
ten. Fluor ist das elektronegativste und reaktionsfahigste Element iiberhaupt, es rea-
giert mit Wasserstoff sogar bei —250 °C. Die Halogene stehen im PSE direkt vor
den Edelgasen. Wie die Elektronenaffinititen zeigen, ist die Anlagerung eines Elekt-
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rons ein stark exothermer Prozess. In Tonenverbindungen treten daher die einfach
negativ geladenen Halogenidionen X~ mit Edelgaskonfiguration auf.

Die Halogene besitzen im Grundzustand ein ungepaartes Elektron, sie sind des-
halb zur Ausbildung einer kovalenten Bindung befdhigt durch die eine Oktettkonfi-
guration entsteht. Fiir Fluor gibt es nur die Bindungszustinde F~ und -F. Da es
als elektronegativstes Element stets der elektronegative Bindungspartner ist, ist in
Verbindungen seine einzige Oxidationszahl —1. Die hohe Elektronegativitit hat zur
Folge, dass Fluor in der Gruppe der Halogene eine Sonderstellung einnimmt.

Bei den Halogenen Cl, Br und I konnen mit elektronegativen Bindungspartnern
wie F, O, CI die Oxidationszahlen +3, +5 und +7 erreicht werden. Beispiele da-
fiir sind

+3 +3 +5 +5 +7 +7
ClF;, ICl;, BrFs, ClO5; , IF;, ClOy, .

Bei mehr als vier Bindungen um das Zentralatom liegen Mehrzentrenbindungen
vor. Bei formalen Halogen-Sauerstoff-Doppelbindungen in den klassischen Lewis-
Formeln der Halogen(+3 bis +7)-Verbindungen handelt es sich um Mehrzentren-
m-Bindungen und nicht um 2-Zentren-2-Elektronen-z-Doppelbindungen.

In einigen unbestidndigen Verbindungen kommen auch noch andere, seltenere
Oxidationszahlen wie +4 (ClO,) vor.

Das fiinfte Element der 7. Hauptgruppe ist das Astat At. Alle bekannten Isotope
sind radioaktiv, das stabilste hat eine Halbwertszeit von nur 8,3 Stunden.

4.4.2 Vorkommen

Wegen ihrer gro3en Reaktionsfihigkeit kommen die Halogene in der Natur nicht
elementar vor.

Die wichtigsten Rohstoffquellen fiir Fluor sind: Flussspat CaF,, Apatit
Cas(POy4)3(OH,F) (der F-Gehalt schwankt, da sich die OH ™ - und die F~-Ionen ge-
genseitig substitutieren konnen), Kryolith Nas;AlFg (die einzigen Kryolithlagerstat-
ten in Gronland sind weitgehend abgebaut).

Chlor und Brom kommen als Halogenide in Salzlagerstétten vor, die aus verduns-
teten, eingeschlossenen Meerwasserbecken entstanden sind. Die wichtigsten Ver-
bindungen sind: Steinsalz NaCl, Sylvin KCI, Carnallit KMgCl; - 6 H,O, Kainit
KMgCI(SO,) - 3 H,O0, Bischofit MgCl, - 6 H,O, Bromcarnallit KMg(Cl,Br); - 6 H,O,
Bromsylvinit K(CLBr). Die groBten Chlormengen befinden sich im Wasser der
Ozeane, das 2 % Chloridionen enthilt; der Br-Gehalt betragt nur 0,01 %.

Iod kommt im Chilesalpeter NaNOj als Iodat Ca(105), vor. Im Meerwasser vor-
handenes Iod wird im Tang (Meeresalgen) angereichert.



4.4 Gruppe 17 (Halogene) 425

4.4.3 Die Elemente

Fluor Chlor Brom Iod
Aussehen schwach gelbgriines braune Fliis- blauschwarze
gelbliches Gas sigk., Dampf  Kiristalle,
Gas rotbraun Dampf violett
Schmelzpunkt in °C —220 —101 =7 114
Siedepunkt in °C —188 —34 59 185
Dissoziationsenergie Dog 159 243 193 151
(X5 — 2X) in kJ/mol
Oxidationsvermogen — nimmt ab
X, +2e” — 2X"(aq)
Standardpotential +2.87 +1,36 +1,07 +0,54
(X,/2X7)inV
Bindungsldnge 142 199 228 267

X—X im Gas in pm

4.4.3.1 Physikalische Eigenschaften, Struktur

Auf Grund der Valenzelektronenkonfiguration s>p’ bestehen die elementaren Halo-
gene in allen Aggregatzustidnden aus zweiatomigen Molekiilen. Zwischen den Mole-
kiilen sind schwache van-der-Waals-Kréfte wirksam, die Schmelz- und Siedetempera-
turen sind daher z.T. sehr niedrig. Innerhalb der Gruppe steigen sie als Folge der
zunehmenden van-der-Waals-Krifte regelmiBig an (vgl. Abschn. 2.3).

Fluor ist bei Raumtemperatur ein gelbliches Gas. Es ist stark dtzend und extrem
giftig. Es kann noch in sehr kleinen Konzentrationen am Geruch erkannt werden,
der dem eines Gemisches aus Oz und Cl, dhnelt.

Chlor ist bei Raumtemperatur ein gelbgriines, giftiges, die Schleimhéute angreifen-
des Gas. Es ist 2,5mal so schwer wie Luft und durch Kompression leicht zu verfliissi-
gen. Die kritische Temperatur betrigt 144 °C, der Dampfdruck bei 20 °C 6,7 bar.

Brom ist bei Raumtemperatur eine dunkelbraune Fliissigkeit, die schon bei —7 °C
dunkelbraunrot kristallisiert. Bromdampf reizt die Schleimhéute, fliissiges Brom er-
zeugt auf der Haut schmerzhafte Wunden. In Wasser ist Brom weniger gut 16slich
als Chlor. Es ist aber mit unpolaren Losungsmitteln (z. B. CCly, CS,) gut mischbar.

Iod bildet bei Raumtemperatur grauschwarze, metallisch glinzende, halbleitende
Kristalle. Es schmilzt bei 114 °C zu einer braunen Fliissigkeit und siedet bei 185 °C
unter Bildung eines violetten Dampfes. Alle Phasen bestehen aus I,-Molekiilen.
Schon bei Raumtemperatur ist Iod fliichtig, beim Schmelzpunkt betrdgt der Dampf-
druck 0,13 bar. Man kann daher Iod sublimieren und durch Sublimation reinigen.

[, kristallisiert wie Br, und Cl, in einer Schichtstruktur (Abb. 4.3) mit ausgeprag-
ter Spaltbarkeit der Kristalle parallel zu den Schichten. Zwischen den Schichten
sind die Molekiile durch van-der-Waals-Kréfte aneinander gebunden. Die Abstdnde
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Abbildung 4.3 Struktur von Jod.
a) Elementarzelle des Iodgitters. Das Iodgitter besteht aus Iodschichten. Die Hanteln der I,-
Molekiile liegen in den Schichten.
b) Darstellung einer Schicht. Die Abstidnde zwischen den I,-Molekiilen sind kleiner als der
van-der-Waals-Abstand (430 pm), es existieren kovalente Teilbindungen zwischen den I,-Mo-

1 2 3 4 2
lekiilen. Beispiel fiir eine Grenzstruktur: 1° —I1® 1 1—1

betragen 435—450 pm (van-der-Waals-Abstand 430 pm). Innerhalb der Schichten
sind die Abstinde zwischen den I,-Molekiilen kiirzer, so dass auch schwache kova-
lente Teilbindungen auftreten. Es liegen Mehrzentrenbindungen vom o-Typ vor, die
sich iiber die ganze Schicht erstrecken (vgl. Mehrzentrenbindungen in Polyhalogeni-
den, S. 433). Die damit verbundene Elektronendelokalisierung erklart Farbe, Glanz
und elektrische Leitfdhigkeit des Tods (parallel zu den Schichten). Bei Normaldruck
ist Iod ein Halbleiter mit einem gefiillten Valenzband und einem leeren Leitungs-
band. Bei etwa 170 kbar wird Iod ein metallischer Leiter, die Packung der Molekiile
ist so dicht geworden, dass Valenzband und Leitungsband iiberlappen. Bei 210 kbar
erfolgt eine Strukturdnderung, alle Iodabstinde werden gleich grof3, es entsteht ein
aus Atomen aufgebauter metallischer Kristall.

Tod 16st sich in unpolaren Losungsmitteln (CCly, CHCl;, CS,) mit violetter Farbe.
Die Losungen enthalten wie der Dampf I,-Molekiile. In anderen Losungsmitteln,
wie H,O, Ether, 16st sich Iod mit brauner Farbe, in aromatischen Kohlenwasserstof-
fen mit roter Farbe. Die Farbénderung ist auf die Bildung von Charge-Transfer-Kom-
plexen zuriickzufiihren. Sie kommen durch den teilweisen Ubergang eines Elektro-
nenpaares des Losungsmittelmolekiils auf ein I,-Molekiil zustande. Der Grundzu-
stand der Charge-Transfer-Komplexe (vgl. Abschn. 5.4.8) kann mit den mesomeren
Grenzstrukturen

L DeoI; DY
I 1
beschrieben werden, wobei die Grenzstruktur I tiberwiegt. Donoreigenschaften be-

sitzen z.B. z-Elektronensysteme und die einsamen Elektronenpaare des O-Atoms.
Charge-Transfer-Komplexe zeichnen sich meist durch eine intensive Lichtabsorption
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aus. Dabei erfolgt ein Elektroneniibergang in einen angeregten Zustand des Komple-
xes, bei dem die Grenzstruktur II tiberwiegt. Die Charge-Transfer-Absorptionen der
I,-Komplexe liegen im nahen Ultraviolett. Durch die Bildung der Charge-Transfer-
Komplexe wird die I—I-Bindung geschwicht und damit auch die Energie der Elektro-
nenanregung, die im ungestorten I,-Molekiil die violette Farbe verursacht, beein-
flusst. Eine Farbidnderung in Abhingigkeit von den Donoreigenschaften des Lo-
sungsmittels ist die Folge.

Weniger stabile Komplexe sind auch von Cl, und Br, bekannt. Die Interhalogen-
verbindungen IBr und ICl (vgl. Abschn. 4.4.4) bilden ebenfalls Charge-Transfer-
Komplexe.

4.4.3.2 Chemisches Verhalten

Fluor ist das reaktionsfihigste Element. Es reagiert direkt mit allen Elementen aufler
He, Ne, Ar, N,. In Verbindungen mit Fluor erreichen die Elemente hohe und hochste
Oxidationszahlen: IF,, SF¢, XeFq, CIFs, BiFs, AgF,, AuFs, UF;.

Ni, Cu, Stahl sowie die Legierungen Monel (Cu-Ni) und Elektron (Mg-Al) werden
von Fluor nur oberfldchlich angegriffen. Es bildet sich eine dichte, fest haftende
Fluoridschicht, die den weiteren Angriff von Fluor verhindert (Passivierung). Cu
kann bis 500 °C, Ni und Monel bis 800 °C fiir Arbeiten mit Fluor verwendet werden.
Fluor ist in Stahlflaschen mit Driicken bis 30 bar im Handel (tx = —129 °C). In
Quarz- und Glasgefdflen kann nur gearbeitet werden, wenn weder H,O noch HF
zugegen ist, da sonst ein stdndiger Angriff erfolgen wiirde.

2F, + 2H,0 — 4HF + O,
SiO, + 4HF —> SiF, + 2H,0

Wie mit H,O reagiert F, auch mit anderen Wasserstoffverbindungen unter Bildung
von HF.

Chlor gehort zu den reaktionsfihigsten Elementen, es reagiert auffer mit den
Edelgasen, O,, N, und C mit allen Elementen, meist schon bei niedrigen Temperatu-
ren. Mit vielen Metallen reagiert es beim Erwdrmen oder bei groler Metalloberfla-
che unter Feuererscheinung, z. B. mit Alkalimetallen, Erdalkalimetallen, Cu, Fe, As,
Sb, Bi. Die Reaktion mit W zu WClg und dessen thermische Zersetzung dienen zur
Reinigung des Metalls.

o

< 700°C

W +3ClL,

o WCs (Sdp. 346°C)

Nichtmetalle wie Phosphor und Schwefel werden je nach Reaktionsbedingungen in
die kovalenten Chloride PCls, PCls, S,Cl,, SCl,, SCl, iiberfiihrt. Die Reaktion mit H,

H, + Cl, = 2HCl ~ AH® = —184,6 kJ/mol
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verlduft nach Ziindung explosionsartig (Chlorknallgas) in einer Kettenreaktion (vgl.
S. 329).

Cl, lost sich gut in Wasser, dabei bildet sich in einer Disproportionierungsreaktion
HCI und Hypochlorige Saure HCIO (vgl. S. 439).

0 —1 +1
Cl, + H,O = HCI + HCIO

HCIO wirkt stark oxidierend, daher wird feuchtes Chlor zum oxidativen Bleichen
(Papier, Leinen, Baumwolle), sowie zum Desinfizieren (Trinkwasser, Abwiisser) ver-
wendet.

Brom reagiert analog Cl,, die Reaktionsfiahigkeit ist aber geringer.

Iod ist noch weniger reaktiv, verbindet sich aber immer noch direkt mit einigen
Elementen, z. B. mit P, S, Al, Fe, Hg. Charakteristisch fiir I, und als Nachweisreaktion
fiir kleine Iodmengen geeignet ist die intensive Blaufdrbung mit wéssrigen Stirke-
l6sungen. Bei dieser ,,lodstirkereaktion® erfolgt ein Einschluss von Iod (Einschluss-
verbindung).

Fluor und Chlor sind starke Oxidationsmittel. Fluor ist eines der stdarksten Oxida-
tionsmittel. Innerhalb der Gruppe nimmt das Oxidationsvermégen mit zunehmender
Ordnungszahl ab. Fluor kann daher alle anderen Halogene aus ihren Verbindungen
verdrdngen.

F2 +2Cl- — 2F + C12
F,+2Br— — 2F~ 4+ Bn,
Chlor kann Brom und Iod, Brom nur Iod in Freiheit setzen.
Cl, +2Br— — 2Cl~ + Bn,
Br, +2I7 —2Br— +1,

Das Oxidationsvermdogen eines Halogens ist umso grofer, je mehr Energie bei der
Reaktion X5(g) +2e~ — 2X (aq) freigesetzt wird. Die Gesamtenergie ist durch
die Energiebetrdge der folgenden Teilschritte bestimmt.

1 o
sD E — AH —
1 2 ca Hyd.
5 X — X — X ——— X (a
2 Z(g) Dissoziations- (g) Elektronen- (g) Hydratations- ( q)
energie affinitét enthalpie

Obwohl die Elektronenaffinitdt von Chlor grofer als die von Fluor ist, ist Fluor das
wesentlich stiarkere Oxidationsmittel. Dies liegt an der kleinen Dissoziationsenergie
von F, und der groen Hydratationsenergie der kleinen F~-Ionen. Die viel gro3ere
Dissoziationsenergie von Cl, entspricht im Vergleich mit Br, und I, der Erwartung.
F, hat eine kiirzere Bindungslidnge, daher ist eine starke AbstoSung nichtbindender
Elektronenpaare wirksam (vgl. Tabelle 2.13).

4.4.3.3 Darstellung, Verwendung

Fluor. Wegen seines hohen Standardpotentials kann Fluor aus seinen Verbindungen
nicht durch chemische Oxidationsmittel freigesetzt werden. F, wird daher durch ano-
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dische Oxidation von F~-Ionen in wasserfreien Elektrolyten hergestellt. In Gegen-
wart von Wasser erfolgt Entladung von OH-Ionen zu O,. Da wasserfreies HF ein
schlechter Leiter ist, verwendet man zur Elektrolyse wasserfreie Schmelzen der Zu-
sammensetzung KF - x HF. Die Schmelzpunkte sinken mit wachsendem HF-Gehalt:
KF - HF 217 °C, KF - 3HF 66 °C. Im technisch verwendeten Mitteltemperaturverfah-
ren elektrolysiert man Schmelzen mit x =2—22 bei Temperaturen von 70 bis
130 °C. Fiir die Herstellung im Laboratorium benutzt man Hochtemperaturzellen
mit KF - HF-Schmelzen, die Temperaturen von 250 °C erfordern. Da KHF, praktisch
nicht hygroskopisch ist, enthélt das damit erzeugte F, nur sehr wenig O, bzw. OF,.
Die Elektrolysezellen bestehen aus Stahl oder Monel. Die verwendeten Metalle
iiberziehen sich bei Betriebsbedingungen mit einer vor weiterem Fluorangriff schiit-
zenden Fluoridschicht (Passivierung).

Die Darstellung von Fluor auf chemischem Wege gelingt mit dem Trick, ein insta-
biles Fluorid herzustellen, das sich unter Entwicklung von elementarem Fluor zer-
setzt. Aus K,MnFg wird mit SbF5 das instabile Fluorid MnF, freigesetzt, das spontan
in MnF; und F, zerfllt.

K,MnFg + 2 SbFs % 2 KSbFs + MnF; + LF,
K,MnFg und SbFs werden nach den folgenden Reaktionen hergestellt:

2KMnO, 4 2KF + 10 HF + 3H,0, — 2K,MnF, + 8 H,0 + 30,
SbCls + 5 HF —> SbFs + 5 HCI

Grof3technisch wird F, seit dem 2. Weltkrieg erzeugt. Es wurde zur Herstellung des
Kampfstoffes CIF; und beim Bau der Atombombe (vgl. S. 896) zur Trennung der
Uranisotope mittels Diffusion von UFg verwendet. Bedeutung hat F, zur Herstellung
von CF, und SF; (Dielektrikum, Kithlmittel), zur Reinstdarstellung hochschmelzen-
der Metalle aus Fluoriden (W, Mo, Re, Ta), aber hauptséchlich bei der Aufarbeitung
von Kernbrennstoffen (vgl. S. 433).

Chlor. Technisch wird Chlor fast ausschlieBlich durch Elektrolyse wissriger NaCl-
Losungen hergestellt (Chloralkali-Elektrolyse).

2Na* +2Cl- +2H,0 — 2Na* + 20H™ + H, + Cl,

Das Verfahren wurde bereits im Abschn. 3.8.10 beschrieben. GroBe technische Be-
deutung hatte frither das Deacon-Verfahren

2HCl + 10, — Cl, + H,0

das bei 430 °C mit Luftsauerstoff und CuCl, als Katalysator durchgefiihrt wurde. In
modifizierter Form (Shell-Deacon-Verfahren) verwendet man heute als wirksamere
Katalysatoren ein Gemisch von Kupferchlorid und anderen Metallchloriden (z.B.
von Lanthanoiden) auf einem Silicattriiger. Bereits bei 350 °C erhilt man Cl, mit
einer Ausbeute von 76 %.

Im LabormafBstab kann Cl, durch Oxidation von konzentrierter Salzsdure mit MnO,
(historisch als Weldon-Verfahren von Bedeutung) oder KMnO, hergestellt werden.
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—1 44 0 +2
4HCl +MnO, — Cl,+ MnCl,+ 2 H,0
—1 +7 0 +2 —1
16 HCl + 2KMnO, — 5Cl,+ 2MnCl,+ 2KCl + 8 H,0

Die groBten Chlormengen bendétigt die organisch-chemische Industrie (mehr als
80 %). In der anorganisch-chemischen Industrie wird es vor allem zur Darstellung
von HCI, Br, und Metallchloriden (z.B. TiCly, s. S. 799) verwendet. Weiterhin wird
es zum Bleichen und zur Desinfektion benotigt.

Chlor ist ein Schliisselprodukt der chemischen Industrie. Etwa 60 % des Umsatzes
der deutschen Chemieunternehmen hidngen direkt oder indirekt von chlorchemi-
schen Verfahren ab. Die Weltproduktion betrug 2006 59 - 10° t, in Deutschland wur-
den 2005 5,1 - 10 t produziert.

Die Chlorchemie fiihrte allerdings auch zu 6kologischen Problemen. Beispiele:
Der Abbau der Ozonschicht in der Stratosphdre durch Fluorchlorkohlenwasserstoffe
(FCKW) wurde zum globalen Problem (s. Abschn. 4.11). Weltweit wurde das schwer
abbaubare Dichlor-diphenyl-trichlorethan (DDT) als Insektizid verwendet. Hochto-
xisch sind chlorierte Dioxine. Das Seveso-Dioxin (2,3,7,8-Tetrachlordibenzodioxin)
fiihrte 1976 zur Katastrophe in Seveso (Italien).

H Cl 0) Cl
OO 0T
C Cl (@) Cl
Cl,
DDT 2,3,7,8-TCDD (Seveso-Dioxin)
Brom. Bei der Aufarbeitung von Kalisalzen entstehen Br~-haltige Losungen. In

die schwach sauren Loésungen wird Cl, eingeleitet und das entstandene Br, mit einem
Luftstrom ausgetrieben.

2Br= +Cl, — Br, +2Cl—
Im Labor kann Br, durch Oxidation von KBr mit konz. H,SO, hergestellt werden.
—1 +6 0 +4
2HBr + HzSO4 i Br2 + SOZ + 2H20

Iod. Die Hauptmenge des Iods wird aus iodathaltigen Losungen gewonnen, die
bei der Kristallisation von Chilesalpeter zuriickbleiben. Zunichst wird ein Teil der
Todsdure HIO; mit SO, reduziert.

+5 +4 —1 +6
HI wird durch noch vorhandene lodsdure oxidiert.

+5 —1 0

HIO; + 5HI — 31, + 3H,0O

Gesamtreaktion: 2 HIO; + 5SO, +4H,O — 5SH,SO4 + I,
AuBlerdem wird Iod aus Salzsolen gewonnen, die oft bei der Erdol- und Erdgasfor-
derung anfallen.
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Aus lodiden (z.B. in der Asche der Meeresalgen) kann I, durch Oxidation (z.B.
mit MnO, oder H,SO,) hergestellt werden. Technisch ist die Gewinnung aus Algen
oder Tang heute ohne Bedeutung.

Iod und Iodverbindungen werden fiir Katalysatoren, pharmazeutische Zwecke,
Futtermittelzusidtze und Farbstoffe verwendet.

4.4.4 Interhalogenverbindungen

Von Verbindungen der Halogene untereinander sind die Typen XY, XY3, XY5 und
XY; bekannt, in denen das elektropositivere Halogen X in den Oxidationszahlen
+1, +3, +5 und +7 vorliegt.

Die Interhalogenverbindungen sind typische kovalente Verbindungen. Sie lassen
sich aus den Elementen synthetisieren und sind sehr reaktionsféhig.

Von den Verbindungen der Zusammensetzung XY sind alle Kombinationen be-
kannt (Tabelle 4.6).

Die Interhalogenverbindungen XY sind wie die Halogene sehr reaktive Substan-
zen. Sie sind Oxidationsmittel und Halogeniibertrager. Die Reaktionsfahigkeit und
die Disproportionierungsneigung ist umso grof3er, je weiter die Halogene im PSE
voneinander entfernt stehen.

Beispiele:
CIF ist disproportionierungsstabil, es wird als Fluorierungsmittel benutzt. BrF dis-

proportioniert nach 3 BrF — Br, + BrF;. IF ist nur bei tiefen Temperaturen
bestandig, oberhalb —14 °C zerfillt es nach SIF — 21, + IFs.

Tabelle 4.6 Interhalogenverbindungen vom Typ XY

CIF Schmelzpunkte
farbloses Gas Siedepunkte

256 Reaktionsfahigkeit
—50 Disproportionierungsneigung
BrF BrCl

hellrotes Gas dunkelrote Fliissigkeit

280 218

—94 +15

IF 1C1 IBr

braunes Pulver rote Kristalle rotbraune Kristalle

271 211 179

—96 +18 +41

Disproportionierung

oberhalb —14 °C

(Oberer Zahlenwert: Dissoziationsenergie Dsyg in kJ /mol
Unterer Zahlenwert: Bildungsenthalpie AHg (g) in kJ/mol)
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Tabelle 4.7 Interhalogenverbindungen des Typs XY3, XYs, XY~

CIF; CIFs

farbloses Gas farbloses Gas

—165 —255

BrF; BrFs

farblose Fliissigkeit farblose Fliissigkeit

—256 —429

IF, IFs IF, (ICLs),

gelbes Pulver farblose Fliissigkeit farbloses Gas gelbe Kristalle
—486 —841 —962 —90 (AHg (s))
Disproportionierung

oberhalb —28 °C

(Zahlenwerte: Bildungsenthalpien AHy in kJ/mol)

| i\
I YY ANy

Y Y

Abbildung 4.4 Molekiilgeometrien der Interhalogenverbindungen XY;, XYs und XY, nach
dem VSEPR-Modell.

Die Zerfallsneigung der Interhalogenverbindungen XY in die Elemente wichst in
der Reihe CIF < ICl < BrF < IBr < BrCL

Mit Wasser findet die Reaktion XY + HOH — HY + HOX statt; X ist das
elektropositivere Atom.

Mit Ausnahme von ICl; sind alle anderen Interhalogenverbindungen Fluoride (Ta-
belle 4.7).

Die Halogenide XY; sind T-formig gebaut, die Pentahalogenide XYs haben die
Geometrie quadratischer Pyramiden, IF; bildet eine pentagonale Bipyramide
(Abb. 4.4).

Nur Br, Cl und I sind Zentralatome und hauptsichlich F ist als Substituent geeig-
net. Die Ionisierungsenergie nimmt von Cl zu I ab, die Affinitdt zu elektronegativen
Elementen nimmt zu. Daher ist verstidndlich, dass die thermodynamische Stabilitét
der Verbindungen XY; und XYs von Cl zu I zunimmt (vgl. Tabelle 4.7) und nur I
ein Heptafluorid bildet. Von allen Elementen besitzt Fluor die grof3te Fiahigkeit zur
Stabilisierung hoher positiver Oxidationsstufen. Chlor kann nur noch mit Iod zu
Iodtrichlorid reagieren.

CIF;, BrF; und IFs werden neben CIF als Fluorierungsmittel verwendet und tech-
nisch hergestellt. Sie werden z.B. zur Trennung von U-Pu-Spaltprodukten in der
Kerntechnik verwendet.
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U + 3CIF; — UFq + 3CIF

Pu bildet nichtfliichtiges PuF, und das fliichtige UF, kann durch Destillation abge-
trennt werden.
Interhalogen-lonen werden nachfolgend unter Polyhalogenidionen behandelt.

4.4.5 Polyhalogenidionen

In Wasser 16st sich nur wenig lod. Es ist dagegen leicht und mit dunkelbrauner
Farbe in KI-Losungen 16slich. Ursache dafiir ist die Anlagerung von I,-Molekiilen
an I~ -Ionen.

I +L =13

Bekannt sind auch die weniger bestdndigen Polyhalogenidionen Brs, Cls, F3, und
gemischte Polyhalogenidionen wie ICl;, LBr , IBrF , BrF¢ (Oktaeder), IF¢ (wie
XeFg verzerrt oktaedrisch), IFg (quadratisches Antiprisma). Das Halogen mit der
kleinsten Elektronegativitit ist das Zentralatom. Es konnen Alkalimetallsalze wie
z.B. Csl; oder Rblj; isoliert werden.

Die Trihalogenidionen sind linear gebaut; in Losung sind die Ionen I3 und ICIl,
symmetrisch mit gleichen Kernabsténden, die einem Bindungsgrad von 0,5 entspre-
chen. Eine Erklarung liefert sowohl die MO-Theorie (Abb. 4.5) als auch die VB-
Theorie.

I I« T I

Von Iod sind auch die Anionen Is , I;, I und Salze davon bekannt.

| | I~ o* antibindend % €v‘; €V"i </

5PXLL H H n nichtbindend

T L ob bindend (G F NN A NN
NZ Y2 NV e/

Abbildung 4.5 MO-Diagramm des I3 -Ions. Die Linearkombination der 5p,-Orbitale der
drei I-Atome ergibt ein bindendes, ein nichtbindendes und ein antibindendes MO. In den drei
MOs befinden sich vier Valenzelektronen. Da nur zwei davon bindend sind, ist der Bindungs-
grad 0,5. Am giinstigsten ist die Uberlappung bei der 3-Zentren-4-Elektronenbindung bei
linearer Anordnung der Atome (vgl. dazu das MO-Diagramm von XeF, in Abb. 4.2b).
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4.4.6 Halogenide

Hydrogenfluorid HF, Hydrogenchlorid HCI, Hydrogenbromid HBr und Hydrogenio-
did HI sind farblose, stechend riechende Gase. Einige Eigenschaften der untereinan-
der dhnlichen Verbindungen sind in der Tabelle 4.8 angegeben.

Tabelle 4.8 Eigenschaften von Hydrogenhalogeniden

HF HCI HBr HI
Bildungsenthalpie in kJ/mol —271 —92 —36 +27
Schmelzpunkt in °C —83 —114 —87 —51
Siedepunkt in °C +20 -85 —67 -35
Verdampfungsenthalpie in kJ/mol 30 13 18 20
Séurestirke — nimmt zu
Dipolmoment in D 1,8 1,1 0,8 0,4

In den Hydrogenhalogeniden liegen polare Einfachbindungen vor. Die Polaritét
der Bindung wéchst entsprechend der zunehmenden Elektronegativitidtsdifferenz
von HI nach HF.

o0+ 9=

H—X]
Zwischen den HX-Molekiilen wirken nur schwache van-der-Waals-Krifte, daher sind
alle Verbindungen fliichtig. Erwartungsgeméfl nehmen die Schmelzpunkte, Siede-
punkte und die Verdampfungsenthalpien von HI zu HCI ab, HF zeigt aber anomal
hohe Werte (vgl. Abb. 2.116 u. 2.117). Die Ursache sind zusitzliche Bindungskriifte,
die durch Wasserstoffbriicken zustande kommen (vgl. Abschn. 2.6). Im festen Hyd-
rogenfluorid sind die HF-Molekiile iiber unsymmetrische Wasserstoffbriicken
F—H----F— zu Zickzack-Ketten verkniipft (s. S. 212). Ahnliche Briickenbindun-
gen diirften im fliissigen HF vorliegen. Es ist eine farblose, bewegliche, hygroskopi-
sche Flussigkeit. Im Dampf sind gewellte (HF)4-Ringe (s. S. 213) im Gleichgewicht
mit HF-Molekiilen; erst oberhalb von 90 °C ist Hydrogenfluorid nur monomolekular.

Alle Hydrogenhalogenide 1osen sich gut in Wasser. Bei 0 °C 16sen sich in 1 1 Was-
ser 507 1 HCI-Gas und 612 | HBr-Gas. Da sie dabei Protonen abgeben, fungieren sie
als Séuren.

HX + H,O = H;0" + X~

Die Sdurestdrke nimmt von HF nach HI zu. Die Ursache dafiir ist die von HF nach
HI abnehmende Bindungsenergie (siche Tabelle 2.15).
Alle Hydrogenhalogenide bilden sich in direkter Reaktion aus den Elementen.

H, + X; = 2HX

Die Reaktionen mit Fluor und Chlor verlaufen explosionsartig (vgl. S. 319). Br,
reagiert auch in Gegenwart von Pt-Katalysatoren erst bei 200 °C. Die Bildungsen-
thalpie und die thermische Stabilitdit nehmen von HF nach HI stark ab. HI zersetzt
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sich bereits bei mdBig hohen Temperaturen zum Teil in die Elemente (19 % bei
300 °C). Die Bildungsreaktionen der Hydrogenhalogenide verlaufen nach einem Ra-
dikalkettenmechanismus (vgl. S. 329), bei I, allerdings erst bei Temperaturen ober-
halb 500 °C (zum Reaktionsmechanismus bei tieferen Temperaturen vgl. S. 322).

Hydrogenfluorid HF. Die iibliche technische Darstellung von HF ist die Umset-
zung von CaF, mit konz. H,SO, bei 270 °C.

CaF2 + HzSO4 — 2HF + CaSO4
Reinstes, wasserfreies HF gewinnt man durch thermische Zersetzung von KHF,.
KHF, — KF + HF

Mit den im Flussspat als Nebenprodukt vorhandenen Silicaten entsteht SiF,, das mit
HF zu Hexafluoridokieselsdure umgesetzt wird.

2 CaF2 + SIOZ + 2H2$O4 i SIF4 +2 CaSO4 + 2H20

Die Hauptmenge HF wird zur Herstellung von AlF;, Kryolith und Fluorhalogenkoh-
lenwasserstoffen verwendet. In der Glasindustrie dient es zum Atzen und Polieren.
Aus H,SiFg gewinnt man AlF; und Kryolith (vgl. S. 618 u. 619).

Waissrige Losungen von HF heilen Flusssidure. Flusssdure ist eine mittelstarke
Sédure; sie dtzt Glas

und kann daher nicht in Glasflaschen aufbewahrt werden. Handelsiibliche Flusssdure
ist meist 40 %ig, sie kann in Polyethenflaschen aufbewahrt werden.
Hydrogenchlorid HCIL. Bei der technischen Darstellung von HCI aus den Elemen-
ten benutzt man einen nach dem Prinzip des Daniell’schen Hahns (vgl. S. 406) arbei-
tenden Quarzbrenner.
Beim Chlorid-Schwefelsdure-Verfahren wird NaCl mit konz. H,SO, umgesetzt.

NaCl + H,SO, 2~S NaHSO, + HCI
NaCl + NaHSO, 2% Na,S0, + HCI

Das meiste HCI entsteht als Zwangsanfall (zu etwa 90 %) bei der technisch wichtigen
Chlorierung organischer Verbindungen.

Beispiel: >C—H +Cl, — >C—Cl + HCl

Technisch nicht verwendbares HCI wird durch Elektrolyse in Cl, und H, umgewan-
delt. Die Weltproduktion von HCI betrug 2000 15 - 10°t, in der Bundesrepublik
Deutschland wurden 2005 2,1 - 10° t produziert.

Wissrige Losungen von HCI heiflen Salzsdure. In konzentrierter Salzsdure ist ein
Massenanteil von ca. 38 % HCI-Gas gelost. Salzsdure ist eine starke, nicht-oxidie-
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rende Sidure, sie 16st daher nur unedle Metalle wie Zn, Al, Fe, nicht aber Cu, Hg,
Ag, Au, Pt und Ta.

Zn + 2HCl — H2 + ZnC12

Hydrogenbromid HBr, Hydrogeniodid HI. HBr und HI konnen nicht aus ihren
Salzen mit konz. H,SO, hergestellt werden, da teilweise Oxidation zu Br, und I,
erfolgt. Sie werden durch Hydrolyse von PBr; bzw. PI; hergestellt.

PBr3 +3 H20 —> 3HBr + H3PO3
PI; + 3H,O — 3 HI + H5PO;

Dazu kann roter Phosphor und das Halogen direkt in Gegenwart von Wasser umge-
setzt werden, intermediir bildet sich das Phosphortrihalogenid.

Hydrogeniodid ist eine sehr starke Sdure, sie ist oxidationsempfindlich. Bei Ein-
wirkung von Luftsauerstoff wird Iod ausgeschieden.

4HI + 0, — 21, + 2H,0

Die Halogenide der Alkalimetalle und der Erdalkalimetalle sind typische Salze, die
iberwiegend in Ionengittern kristallisieren (vgl. Abschn. 2.1.3). Typisch fiir Fluor ist
die Existenz von Hydrogenfluoriden, so z.B. der Alkalimetallhydrogenfluoride
M*HF; , M"H,F; und MY H5F; .

Mit Nichtmetallen bilden die Halogene fliichtige, kovalente Halogenide, die in
Molekiilgittern kristallisieren.

Beispiele:
BF;, SiF,, SE,4, PFs, CF, Gase (bei 25 °C)
SCl,, PCl;, CCly, SiBry Fliissigkeiten (bei 25 °C)

Die mit Fluor erreichbaren Koordinationszahlen sind meist hoher als bei den iibrigen
Halogenen. So existieren zu den Fluoriden SFg, XeFg, UFg, IF;, ReF; keine analogen
Halogenide mit Cl, Br, I. Einige Fluoride, wie BF;, AsFs, SbFs, PFs, sind starke
F -Akzeptoren. Aus AlF;, SiF,, PFs entstehen dabei die mit SFy isoelektronischen
Ionen AlF?,f, SiF%f, PF¢ . Sie sind oktaedrisch gebaut und in Wasser stabil, wih-
rend SiF, und PFs hydrolysieren.

Der Ionenradius des F -Ions ist dhnlich dem des OH -Ions. Diese Ionen konnen
sich daher diadoch vertreten, z. B. in Silicaten und im Apatit. Der Fluoridgehalt im
Apatit der Zihne (bis 0,5 %) schiitzt gegen Karies. Durch Fluoridierung des Trink-
wassers (1 ppm F ) kann Resistenz gegen Karies erreicht werden.

Die Silberhalogenide und der frithere fotografische Prozess werden beim Silber
besprochen.

Fluorierte Kohlenwasserstoffe. Aus chlorierten Kohlenwasserstoffen konnen mit
HF Fluorchlorkohlenwasserstoffe FCKW (Frigene, Kaltrone) hergestellt werden.
Die wichtigsten sind:

CCLF CHCLF CCLF—CCLF
CCLF, CHCIF, CCIF, — CCIF,
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Sie sind farblos, meist ungiftig, unbrennbar, chemisch resistent und sie besitzen nied-
rige Siedepunkte. Sie finden Verwendung als Kiihlmittel in Kélteanlagen, als Lo-
sungsmittel und zur Verschdumung von Kunststoffen. Da die FCKW die Ozonschicht
abbauen, ist ihr Ersatz notwendig (vgl. Abschn. 4.11).

F F
Aus CHCIF, erhélt man durch HCI-Abspaltung Tetrafluorethen >C=C< und
daraus durch Polymerisation Polytetrafluorethen (PTFE) F F

F F
<— c—C —)n (Teflon, Hostaflon), das chemisch sehr widerstandstdhig und bei
F F

Temperaturen von —200 °C bis +260 °C verwendbar ist.

4.4.7 Sauerstoffsauren der Halogene

Die bekannten Sauerstoffsduren der Halogene sind in der Tabelle 4.9 aufgefiihrt.

Beim gleichen Halogen steigt die Stabilitit der Sauerstoffsduren mit wachsender
Oxidationszahl. In reiner Form lassen sich nur HCIO,4, HIO5, HsIOg, H;150,4 und
(HIO,),, isolieren. Die anderen Oxosduren existieren nur in wissrigen Losungen.
BrO; und IO; treten nur als instabile Reaktionszwischenprodukte auf.

Tabelle 4.9 Sauerstoffsduren der Halogene*

Oxidationszahl Cl Br 1

+1 HCIO HBrO HIO

+3 HCIO, — —

+7 HCIO,4 HBrO, HIO,, HsIOg, H/I5014

* HOF siehe S. 446

Die Formeln, die Nomenklatur der Sauerstoffsduren des Chlors und ihrer Salze,
sowie die Bindungsverhiltnisse sind in der Tabelle 4.10 angegeben.

Der rdumliche Bau ist durch o-Bindungen bestimmt, die von den s- und p-Orbita-
len gebildet werden. Den o-Bindungen iiberlagern sich schwache Mehrzentren-s-
Bindungen. Mit der Mesomerie wird die Delokalisierung der z-Bindungen beriick-
sichtigt. Das ClOy -Ion ist perfekt tetraedrisch gebaut. Die Entstehung der Mehr-
zentren-w-Bindungen ist am Schluss des Abschnitts 2.2.12 Molekiilorbitale, Hyper-
konjugation zu finden. Dort wird auch das Beispiel ClIO; behandelt.

Haufig werden fiir Halogen-Sauerstoff-Verbindungen ab der Halogen-Oxidations-
zahl +2 klassische Lewis-Formeln mit ,,Doppelbindungen® zwischen Halogen- und
O-Atom geschrieben. Dabei steht der zweite Valenzstrich fiir die Mehrzentren-z-
Bindungen und nicht fiir eine 2-Zentren-2-Elektronen-m-Doppelbindung.

Mit zunehmender Zahl der w-Bindungen wichst die Anzahl mesomerer Grenz-
strukturen, die Anionen werden dadurch stabilisiert, die negative Ladung an den
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Tabelle 4.10 Nomenklatur und Bindungsverhéltnisse von Sauerstoffsduren des Chlors

HCIO,, HCIO HCIO, HCIO; HCIO,
Name Hypochlorige Chlorige Chlorsédure Perchchlorsdure
Sdure Sdure
Salze MeClO,, Hypochlorite Chlorite Chlorate Perchlorate
Oxidations- +1 +3 +5 +7
zahl von Cl
I(l?l
Lewisformel O — — PN — = P~
der Anionen 10—l 0’0" Cl% o o0 /Cﬁl\o\ Q_C”l ol
\O/ ~ & N

10l 101
Mesomere Grenz- - 2 3 4
strukturen
Réiumlicher Bau - gewinkelt pyramidal tetraedrisch
o-Bindungen 1 2 3 4
schwache Mehrzent- 1 2 3

ren w-Bindungen

Abstiande C1—O 169 156 148 144
in pm

O-Atomen wird verringert, und die Protonen werden weniger stark angezogen. Die
Sdurestarke wichst daher mit steigender Oxidationszahl. Dies ist auch die Ursache
fiir den Anstieg der Sdurekonstanten in der Reihe H,SiO4, H;PO4, H,SO,4, HCIO,.

Mit zunehmender Koordinationszahl nimmt die Anzahl freier, reaktiver Elektro-
nenpaare am Cl-Atom ab, die Stabilitdt erhoht sich. Dies erklirt die typischen Dis-
proportionierungsreaktionen, bei denen aus sauerstoffirmeren Ionen Cl~ und sauer-
stoffreichere Anionen entstehen.

Beispiel:
+1 +5 —1_
3C1I0 — CIO; +201

Uber Redoxverhalten und Disproportionierungsreaktionen geben besonders iiber-
sichtlich Potentialdiagramme (Zahlenangaben: Standardpotentiale in V) Auskunft.

pH =0 clo; 2 clo; *2L HcCo, Y% Hclo 8 ¢, 2%

pH: 14 ClO4_ +0,36 C103_ +0,33 ClOz_ +0,66 Cl0~ +0,32 C12 +1,36 ol

Aus den Potentialdiagrammen koénnen die Standardpotentiale fiir die verschiedenen
Redoxsysteme ermittelt werden (vgl. S. 384).
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Beispiel: Redoxsystem ClO5 /Cl, bei pH = 0

5E¢io;5 /a1, = 2Ecio; mcio, + 2 Efcio,mao + Excio)a,
SE&O;/QZ =2-121V +2-1,63V + 1,65V
Ecio; /a1, = +147V

In saurer Losung sind alle Chlorsauerstoffsduren starke Oxidationsmittel. Ein beson-
ders starkes Oxidationsvermégen besitzt HCIO. Mit wachsendem pH-Wert nimmt
das Oxidationsvermdgen stark ab. Die Potentiale zeigen auch, dass z. B. die Dispro-
portionierung von Cl, in CI° und CIO  nur in alkalischen Losungen moglich ist
(vgl. dazu unten). In sauren Losungen ist die Komproportionierung von HCIO und
Cl zu Cl, energetisch begiinstigt.

Hypochlorige Siure HCIO entsteht in einer Disproportionierungsreaktion beim
Einleiten von Cl, in Wasser.

0 —1 +1
Cl, + H,O = HCl+ HCIO

Das Gleichgewicht der Reaktion liegt aber ganz auf der linken Seite (Chlorwasser).
Eine Verschiebung des Gleichgewichts nach rechts erreicht man durch Abfangen
von HCI mit einer HgO-Suspension als unlosliches HgO - HgCl,. Es entsteht 20 %ige
HCIO, die sich aber schon bei 0 °C langsam zersetzt.

2HCIO — 2HCI + O,

HCIO ist eine schwache Sdure und ein starkes Oxidationsmittel (Desinfektion von
Wasser). Sie ist im wasserfreien Zustand nicht bekannt, beim Entwissern entsteht
ihr Anhydrid Cl,O. In Losungen ist Cl,O im Gleichgewicht mit HCIO

2HCIO = CLL0 + H,O

so dass nebeneinander Cl,, HCIO und Cl,O vorliegen.
Die Salze der Hypochlorigen Séure, die Hypochlorite, erhélt man durch Einleiten
von Chlor in kalte alkalische Losungen.

Cl, + 2NaOH —> NaCl + NaOCl + H,0

Brom und Iod reagieren analog zu Hypobromiten bzw. zu Hypoioditen. Technisch
kann man die Darstellung von NaOCI an die Chloralkali-Elektrolyse (s. S. 392) an-
schlieen, indem man das anodisch entwickelte Chlor in die kathodisch gebildete
Natronlauge einleitet. Chlorkalk erhilt man aus Cl, und Ca(OH),.

Cl, + Ca(OH), — CaCl(0Cl) + H,O
Mit Salzsdure entsteht aus Chlorkalk Chlor.

CaCl(0Cl) + 2HCl — CaCl, + Cl, + H,O

Hypochlorite sind schwéchere Oxidationsmittel als HCIO, sie werden als Bleich- und
Desinfektionsmittel verwendet. Wissrige Losungen reagieren basisch, da CIO ~ eine
Anionenbase ist.
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Chlorige Siure HCIO; ist bedeutungslos, da sie sich schnell zersetzt.
5HCIO, — 4CIO, + HCI + 2H,0

Bestindiger sind ihre Salze, die Chlorite. Sie werden technisch durch Einleiten von
CIO; in NaOH-H,0,-Losungen hergestellt.

2 C102 + H202 + 2NaOH — 2NaC102 + 02 + 2H20

Verwendet werden sie als Bleichmittel fiir Textilien, da das beim Ansdurern frei
werdende ClO, faserschonend bleicht.
Chlorsaure HCIO; erhilt man aus ihren Salzen, den Chloraten.

Ba(ClO3)2 + H2$O4 — 2HCIO3 + BaSO4

Losungen mit mehr als 40 % HCIO; zersetzen sich. HCIOj ist eine starke Sdure
(pKs = —2,7) und ein starkes Oxidationsmittel Eco; Ja- = +145V bei pH = 0.

»Euchlorin® ist eine Mischung aus konz. HCIO; und konz. HCI, die sich wegen
ihres starken Oxidationsvermogens besonders zur Auflosung organischer Stoffe
eignet.

Chlorate entstehen durch Disproportionierung von Hypochloriten in erwidrmten
Losungen.

1 +5 -1
3CI0OT — CIO5 + 201

Wabhrscheinlich wird dabei das Anion CIO  durch die freie Sdure HCIO oxidiert.
2HCIO + CIO™ — ClO5 + 2HCI

Da Cl, in NaOH zu CIO ™ und CI™ disproportioniert, erhdlt man ClO3 durch Einlei-
ten von Cl, in heile Laugen.

3Cl, +60H — 5Cl° + ClO5 +3H,0

Technisch elektrolysiert man heile NaCl-Losungen ohne Trennung des Kathoden-
und Anodenraums.

Chlorate sind kriftige Oxidationsmittel. Gemische von Chloraten mit oxidierba-
ren Substanzen (Phosphor, Schwefel, organische Substanzen) sind explosiv. KCIO3
wird zur Herstellung von Ziindholzern (vgl. S. 489), Feuerwerkskorpern und Spreng-
stoffen verwendet. NaClOj; ist Ausgangsprodukt zur Herstellung von ClO, und Per-
chlorat und wird als Herbizid verwendet.

Perchlorsiure HCIO, ist die bestidndigste und die einzige in reiner Form herstell-
bare Chlorsauerstoffsiure. HCIO, ist eine farblose Fliissigkeit, die bei 120 °C siedet
und bei —101 °C erstarrt. Beim Erwédrmen zersetzt sie sich, manchmal explosions-
artig. Mit brennbaren Substanzen erfolgt Explosion. In wissriger Losung ist HCIO4
stabil, sie ist eine der stirksten Sduren. Trotz des hohen Redoxpotentials Ecio; on
= +1,38 V) wirkt sie aus kinetischen Griinden weit weniger oxidierend als HCIO3.
Von HCIO;3 wird z. B. HCI zu Cl, und S zu H,SO, oxidiert, nicht aber von HCIO,.
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HCIO, kann aus Perchloraten dargestellt werden.

KClO,4 + H,SO, — HCIO,4 + KHSO,

Die entstandene Perchlorsdure wird im Vakuum abdestilliert.
Perchlorate werden technisch durch anodische Oxidation von Chloraten herge-
stellt.

ClO; + H,O — ClO; +2H" +2e~

Perchlorate entstehen auch bei der thermischen Disproportionierung von Chloraten.

400 °C

4KClO3; —— 3KCIO,4 + KC1
Bei noch stirkerem Erhitzen zersetzt sich KCIO,.
KCl0, 225 KCl + 20,

Die Perchlorate sind die bestdndigsten Salze von Oxosduren des Chlors. Schwer
16slich sind die Perchlorate von K, Rb, Cs. NH,ClO,4 wird als Raketentreibstoff ver-
wendet. Fiir Feststoffraketen wird ein Gemisch aus Ammoniumperchlorat und Alu-
minium verwendet.

6 NH,4ClO,(s) + 8 Al(s) — 4 AL O5(s) + 3N, (g) + 3Cly(g) + 12H,0
AH® = —7800 kJ /mol

Fiir den Start eines Space Shuttle wurden 850t benotigt. NH4ClO, zersetzt sich ober-
halb 200 °C (Explosionsgefahr).

Todsidure HIO; kristallisiert in farblosen Kristallen. Sie ist ein starkes Oxidations-
mittel, durch Entwissern erhilt man aus ihr 1,Os. HIO3 kann durch Oxidation von
I, mit HNO;, Cl, oder H,O, hergestellt werden.

HCI muss aus dem Gleichgewicht entfernt werden, da es HIO; reduziert.

Iodate enthalten das pyramidale Anion 105 . In den sauren Salzen MIOj; - HIO;
und MIOs - 2 HIO5 sind Todsduremolekiile iiber Wasserstoffbriicken an die ITodatio-
nen gebunden. Die Iodate sind besténdiger als die Chlorate und die Bromate. Iodhal-
tiges Speisesalz (Iodsalz) enthélt als Vorbeugung gegen Kropf etwa 0,0025 % KIOs.

Periodsiuren. Orthoperiodsiure Hs;10g4 bildet farblose, hygroskopische Kristalle
(Smp. 128 °C). Sie ist die einzige in Wasser existenzfihige Tod(VII)-siure; sie ist ein
starkes Oxidationsmittel und eine schwache mehrbasige Sdure, die nur sehr wenig
protolysiert. Es liegen folgende Protolysegleichgewichte vor:

HsIOy + H,O = H;07" 4+ H,I04 Ks=5-10""
H,J0; + H,O = H;0" + H310% Ks=5-10""
H5I07 ™ + H,O = H;01 + H,I0; ™ Ks=2-10""
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AuBlerdem finden Dehydratisierungen statt:

H,JO0, =10, +2H,0 K= 29
2H;10; = H,LO; +2H,0 K = 820

Bei Raumtemperatur herrscht in wéssriger Losung das Ion 10, vor. In alkalischen
Losungen liegen die Ionen HyIOg, H3IO§_, HzIOg_, 104 und H2120‘1‘0_ nebenei-
nander vor. Aus diesen Losungen konnen unterschiedliche Salze gewonnen werden:
CslOy4, MH4104, MoH3104, M3H,104, MyH,1,0¢¢ (M = Alkalimetalle, Erdalkalime-
talle; ), AgsIOs.

Durch Erhitzen von HsIOg im Vakuum erhilt man zunéchst die Triperiodsaure
H;I30,4 und daraus die Periodsidure (HIQ,),, aus der bei weiterem Erhitzen unter
H,0- und O,-Abspaltung 1,05 entsteht. In wiassriger Losung entsteht aus H71;014
und HIO, wieder HsIOg. Die Strukturen der Periodsduren sind in der Abb. 4.6 wie-
dergegeben.

0 O OH O O OH O OH O
70\|||//0H Ho\||/o\!o\|l|/0|-| 7O\||/o!/o\|||/O!/O\U/O
\ NN NN NN
Ho/—l OH et ! = i = Lo \o/—l o/—” o/—l o/—” o/—l i
OH OH OH OH O OH O OH
Hq 10 Hy 10, (HIOy),

Abbildung 4.6 Strukturen der Periodsduren.
In allen Periodsiduren sind die Iodatome oktaedrisch von O-Atomen koordiniert. HIO, ist
daher polymer und nicht wie HCIO4 monomer.

4.4.8 Oxide der Halogene

In den Oxiden von Chlor, Brom, Iod kommen die Halogene in positiven Oxidations-
zahlen vor. Gesichert ist die Existenz der in der Tabelle 4.11 angegebenen Oxide.

Mit Ausnahme von 1,05 sind die Halogenoxide endotherme Verbindungen, die
beim Erwirmen teilweise explosionsartig zerfallen. Sie sind sehr reaktionsfahig und
starke Oxidationsmittel. Die Strukturen sind zum Teil noch ungekldrt. Technische
Bedeutung hat CIO,.

Dichloroxid Cl,O ist ein gelbrotes Gas, das beim Erwidrmen explosionsartig in Cl,
und O, zerfillt. Es entsteht durch Reaktion von Cl, mit HgO.

2Cl, + 2HgO — CLO + HgO - HeCl,

In analoger Reaktion entsteht Br,O. Cl,O ist das Anhydrid von HCIO, es bildet in
Alkalilaugen Hypochlorit. C1,O und Br,0 sind gewinkelte Molekiile mit schwachen
Einfachbindungen.
AN
(0]
177 NCT
Ll
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Tabelle 4.11 Oxide der Halogene
Oxidations-  Chlor Brom Tod
zahl**
+1 CLO Br,O
gelbrotes Gas braun, fest
AHg = +80kJ/mol AHg = +110kJ/mol
Zers. > —40°C
CIO*, Dimere BrO* 10*
+3 C1203 Br203
braun orange, kristallin
AHg = +190kJ/mol Zers. > —40°C
Zers. beim Smp. —45 °C
+4 ClO, BrO, L0,
gelbes Gas gelb, kristallin gelb, fest
AHg = +103kJ/mol AHg = +52kJ/mol Smp. 130 °C
Zers. > —40°C
C1204 BI‘()2>l< IOZ*
gelbe Fliissigkeit, Br,04
Zers. > 0°C
+4,5 LOy
gelb, fest
+5 Br205 1205
farblos farblos, kristallin
Zers. —20 °C AHg = +158kJ/mol
+6 CLO, BrO;* 105

braunrote Fliissigkeit,
AHgZ = +145kJ/mol

LOy,
hellgelb, fest

+7

Cl,0,

farblose Fliissigkeit,
AHp = +238 kJ /mol
ClO,*

* kurzlebige monomere Radikale. C1O und ClO, siche unten.
**% Bel einigen Verbindungen ist es die mittlere Oxidationszahl.

12 +4
Cl,0; ist ein Chlor(II)-chlor(IV)-oxid OCl—ClO,

+1 +7
CL,0, ist ein Chlorperchlorat C1—O—ClO;

+5 LT

Cl,0¢ im festen Zustand ist ein Chlor(V,VII)-oxid [Cl1O,] " [ClO,]
Br,03 ist ein Brombromat lJ?r»llr—O—lgf‘Oz

Br,0, ist vermutlich ein Bromperbromat E;—O—§;O3

1,0, ist polymer —+13—O—+1502—O—, mit schwécheren Bindungen zwischen den Ketten.
1,0y ist ein Tod(III)-iodat 32(3%3)2

1,0,,-Molekiile mit I in den Oxidationsstufen +5 und +7 sind zu Schichten verbriickt.
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Chlordioxid CIO, ist ein gelbes, sehr explosives Gas. Mit CO, verdiinnt, wird es
als Oxidationsmittel zum Bleichen (Mehl, Cellulose) und als Desinfektionsmittel
(Trinkwasser wird wirksamer und geruchsfreier desinfiziert als mit Chlor) verwendet.
Es wird durch Reduktion von NaClO3; mit SO, oder Salzsdure hergestellt.

2N3C103 + SOZ + HzSO4 — 2 C102 + ZNaHSO4

Im Labor entsteht es aus KCIO; und konz. H,SO,4 durch Disproportionierung der
Chlorséaure.

3HCIO; — 2ClO, + HCIO, + H,0

In alkalischen Losungen disproportioniert CIO,.
2ClIO, +20H — (IO, + CIO; + H,0

ClO; ist ein gewinkeltes Molekiil, es enthilt ein ungepaartes Elektron.

CI2@ - q1e - Cie
P N /AT NA A=A\
OO OO O

Wabhrscheinlich ist das ungepaarte Elektron liber das ganze Molekiil delokalisiert.
Bei tiefen Temperaturen existieren im festen Zustand Dimere mit kompensierten

Spinmomenten.
BrO,-Dimere entstehen bei elektrischen Entladungen aus Brz/ 0O,-Gemischen.

+1 +7
Die Struktur ist die eines Bromperbromats, Br — O — BrOs.

Dichlorhexaoxid Cl,Oy. Festes Cl,Og (rot, Smp. 3 °C) ist aus Ionen mit Cl in unter-
+5 +7
schiedlichen Oxidationszahlen aufgebaut: [C1O,] " [ClO,] . Die Struktur im Gaszu-

stand ist nicht gesichert. Gasformiges Cl,Oq4 zersetzt sich in ClO,, C,O4 und O,.
Dichlorheptaoxid Cl,0; ist das bestdndigste Chloroxid, es ist das Anhydrid der
Perchlorsidure und entsteht durch deren Entwisserung.

2HCIO, + ¢ P,0,p — CLO, + 2H;PO,

Es ist eine farblose Fliissigkeit, die bei gewohnlicher Temperatur langsam zerfallt,
durch Schlag explodiert. Das Molekiil Cl,O; besitzt folgende Struktur:

o = 0
N\ o s
Q=/C1 Cl\\=Q

4
0 % \O\

Diiodpentaoxid I,0s ist ein farbloses, kristallines Pulver, das erst oberhalb 300 °C
in die Elemente zerfillt. Die Kristalle sind aus I,Os-Molekiilen
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NS = A
79 e\ N
O O
[S] [S]

aufgebaut, die iiber koordinative I—O-Wechselwirkungen dreidimensional ver-
kntipft sind.

I,Os5 ist das Anhydrid der Iodsdure und wird aus dieser durch Entwissern bei
250 °C hergestellt.

2HIO3 — 1205 + Hzo

1,05 reagiert mit H,O wieder zu HIOs. Bei 170 °C reagiert 1,05 mit CO quantitativ
zu I, und CO,, so dass CO iodometrisch bestimmt werden kann.

Das Radikal CIO tritt als Zwischenprodukt beim Abbau der lebensnotwendigen
Ozonschicht in der Stratosphére (vgl. Abschn. 4.11) auf. Aus den in die Atmosphére
abgegebenen FCKW entstehen durch Photolyse Cl-Atome. Diese reagieren mit
Ozonmolekiilen unter Bildung von CIO.

ClIO+ 0O — Cl+ O,

CIO kann zu CIOOCI dimerisieren. Das Isomere CICIO,, Chlorylchlorid wurde
durch Matrixtechnik isoliert. Es hat einen pyramidalen Bau, in der Gasphase zersetzt
es sich in CIO, und CI.

Cl
a’l So
ol
Das Radikal Cl10, besitzt drei kurze und eine lange Cl-O-Bindung und hat die Sym-
metrie Cy, (s. S. 236)

I(l)l
C

1
AR
o~ || YO
= ~
18]
Es entsteht bei der Vakuumthermolyse von Cl,Og.
Cl,O4 — ClOy4 + CIO,

4.4.9 Sauerstofffluoride

Da in den Sauerstoffverbindungen des Fluors nicht O, sondern F der elektronegati-
vere Partner ist, sind diese Verbindungen als Sauerstofffluoride zu bezeichnen. Be-
kannt sind die Verbindungen OF,, O,F, und O,F,. Die Existenz von O5F,, OsF, und
OgF, ist nicht gesichert.
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Sauerstoffdifluorid OF, entsteht beim Einleiten von F, in Natronlauge.
2F2 +20H™ — 2F + OF2 + H20

OF, ist ein giftiges Gas und ein starkes Oxidations- und Fluorierungsmittel, aber
reaktionstriager als F,. Es zerféllt beim Erwdrmen auf 200°C in die Elemente. In
alkalischer Losung entsteht kein Hypofluorit, sondern F~ und O,.

OF, +20H™ — 2F~ + O, + H,O

OF, ist wie H,O ein gewinkeltes Molekiil mit Einfachbindungen.
Disauerstoffdifluorid O,F, ist eine feste, gelbe Substanz (Smp. —163 °C), die aus
einem O,-F,-Gemisch durch elektrische Entladungen bei 80—90 K entsteht. O,F,
zersetzt sich bereits oberhalb —95 °C in die Elemente und ist ein starkes Fluorie-
rungs- und Oxidationsmittel. Die Struktur des Molekiils entspricht der von H,O,
(vgl. Abb. 4.15). Der Bindungsgrad O—F ist viel kleiner als der einer Einfachbindung,
der von O—O liegt bei 2. Die folgenden mesomeren Strukturen sind zu beriicksichtigen.

_F

_ _F ® _ F°

. &
/Q—Q «—> /Q:Q «—> o Q:O

F F F

Hydroxylfluorid HOF (Hypofluorige Siure) ist ein nicht bestdndiges Gas. Es zer-
fallt in HF und O,. Mit Wasser erfolgt Reaktion nach

Im festen Zustand sind die Molekiile durch Wasserstoffbriicken zu gewinkelten, un-
endlichen Ketten verkniipft.

In HOF hat F die Oxidationszahl —1, in der formal analogen Hypochlorigen Séure
HCIO (vgl. S. 438) hat Cl die Oxidationszahl +1.

4.4.10 Pseudohalogene

Einige anorganische Atomgruppen dhneln den Halogenen.

Beispiele:
Atomgruppe CN SCN OCN N;
Ionen CN SCN ™ OCN ™ N3

Cyanid Thiocyanat Cyanat Azid
(Rhodanid)
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Analogien:

Die Pseudohalogene Dicyan (CN), und Dithiocyan (Dirhodan) (SCN), sind fliichtig.
Die Pseudohalogene bilden Wasserstoffverbindungen, die allerdings schwécher sauer
sind als die Hydrogenhalogenide. Am bekanntesten ist das stark giftige Hydrogency-
anid (Blausdure) HCN (vgl. S. 558). Sie bilden Verbindungen mit Halogenen (z.B.
Bromcyan BrCN) und untereinander (z. B. Cyanazid NCN3). In alkalischer Losung
erfolgt Disproportionierung: (CN), +2 OH™ — CN~ + OCN~ + H,O. Pseudo-
halogenidionen bilden schwer 16sliche Silber-, Quecksilber(I)- und Blei(II)-Salze.
Es existieren Pseudohalogenidokomplexe wie [Ag(CN),]~, [Hg(N3)4]*>~ und
[Hg(SCN).J>~.

4.5 Gruppe 16 (Chalkogene)

4.5.1 Gruppeneigenschaften

Sauerstoff ~ Schwefel Selen Tellur Polonium
O S Se Te Po
Ordnungszahl Z 8 16 34 52 84
Elektronen- 1s22s22p*  [Ne]3s?3p* [Ar]3d!04s? 4p* [Kr]4d!0 5% 5p* [Xe]4f
konfiguration 5d'° 6s? 6p*
Ionisierungs- 13,6 10,4 9,8 9,0 8,4
energie in eV
Elektronegativitét 3,5 24 2,5 2,0 1,8
Nichtmetallcharakter Nichtmetalle Halbmetalle Metall
Affinitit zu elektro- — nimmt ab
positiven Elementen
Affinitit zu elektro- — nimmt zu

negativen Elementen

Die Chalkogene (Erzbildner) unterscheiden sich in ihren Eigenschaften stiarker als
die Halogene. Sauerstoff und Schwefel sind typische Nichtmetalle, Selen und Tellur
besitzen bereits Modifikationen mit Halbleitereigenschaften, deswegen werden sie
zu den Halbmetallen gerechnet. In ihren chemischen Eigenschaften verhalten sie
sich aber iiberwiegend wie Nichtmetalle. Polonium ist ein radioaktives Metall. Das
stabilste Isotop 2*’Po hat eine Halbwertszeit von 105 Jahren.

Sauerstoff hat als Element der ersten Achterperiode eine Sonderstellung. Er ist
wesentlich elektronegativer als die anderen Elemente der Gruppe, nach Fluor ist er
das elektronegativste Element. Er tritt daher hauptsichlich in den Oxidationszahlen
—2 und —1 auf, nur in Sauerstofffluoriden besitzt er positive Oxidationszahlen.

Schwefel hat eine ausgeprégte Fihigkeit, Ketten und Ringe zu bilden, daher ist es
das Element mit vielen Modifikationen.
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Die Chalkogene stehen zwei Gruppen vor den Edelgasen. Durch Aufnahme von
zwei Elektronen entstehen Ionen mit Edelgaskonfiguration. Die meisten Metalloxide
sind ionisch aufgebaut. Wegen der wesentlich geringeren Elektronegativitit von
Schwefel sind nur noch die Sulfide der elektropositivsten Elemente Ionenverbin-
dungen.

Auf Grund ihrer Elektronenkonfiguration konnen alle Chalkogenatome zwei ko-
valente Bindungen ausbilden. Sie erreichen dabei Edelgaskonfiguration.

Bei Schwefel, Selen und Tellur sind in ihren Verbindungen vor allem die Oxidati-
onszahlen +4 und +6 von Bedeutung. Die Bestidndigkeit der Oxidationszahl +6
nimmt mit steigender Ordnungszahl ab, die oxidierende Wirkung also zu. H,SeOy,
ist ein stidrkeres Oxidationsmittel als H,SO,4, SO, ein stirkeres Reduktionsmittel
als SeO,. Bei formalen Chalkogen-Sauerstoff-Doppelbindungen in den klassischen
Lewis-Formeln der Chalkogen(+4 und +6)-Verbindungen handelt es sich um Mehr-
zentren-w-Bindungen und nicht um 2-Zentren-2-Elektronen-m-Doppelbindungen.

Der saure Charakter der Oxide nimmt von SO, zu TeO, und von SOz zu TeO;
ab. Schwefelsidure ist eine starke, Tellursdure eine schwache Siure. SO, ist ein Sdure-
anhydrid, TeO, hat amphoteren Charakter.

4.5.2 Vorkommen

Sauerstoff ist das hiufigste Element der Erdkruste. Es kommt elementar mit einem
Volumenanteil von 21 % in der Luft vor, gebunden im Wasser und in vielen weiteren
Verbindungen (Silicate, Carbonate, Oxide usw.).

Schwefel kommt in der Natur elementar in weit verbreiteten Lagerstitten vor.
Verbindungen des Schwefels, vor allem die Schwermetallsulfide, besitzen grofite Be-
deutung als Erzlagerstitten. Einige wichtige Mineralien sind: Pyrit FeS,, Zinkblende
ZnS, Bleiglanz PbS, Kupferkies CuFeS,, Zinnober HgS, Schwerspat BaSO,, Gips
CaSO, - 2 H,O, Anhydrit CaSO,.

Selen und Tellur sind als Selenide und Telluride spurenweise in sulfidischen Erzen
enthalten. Se- und Te-Mineralien sind selten. Te kommt auch in geringer Menge
gediegen vor.

4.5.3 Die Elemente

Sauerstoff Schwefel Selen Tellur
Farbe hellblau gelb rot/grau braun
Schmelzpunkt in °C —219 120%* 220%* 450
Siedepunkt in °C —183 445 685 1390
Dissoziationsenergie Dog 498 423 333 258

(X2(g) — 2X) in kJ/mol

* monokliner Schwefel
*% graues Selen
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4.5.3.1 Sauerstoff

Disauerstoff O,

Unter Normalbedingungen ist elementarer Sauerstoff ein farbloses, geruch- und ge-
schmackloses Gas, das aus O,-Molekiilen besteht. Verfliissigt oder in dickeren
Schichten sieht Sauerstoff hellblau aus. In Wasser ist O, etwas besser 16slich (0,049 1
in 11 Wasser bei 0 °C und 1 bar) als N,.

Die Lewis-Formel des O,-Molekiils (Bindungsldnge 121 pm)

IO

§:

mit einer o- und einer 7-Bindung beschreibt aber nicht den paramagnetischen
Grundzustand des O,-Molekiils mit zwei ungepaarten Elektronen, sondern einen
diamagnetischen angeregten Zustand (s. Abb. 4.9). Richtig beschrieben wird der
Grundzustand mit der MO-Theorie (s. Abb. 2.65).

Das O,-Molekiil ist ziemlich stabil und es dissoziiert erst bei hohen Temperaturen.
Bei 3000 °C betrigt der Dissoziationsgrad 6 %.

O, — 20 AH® = 498 kJ /mol

Die Umsetzung mit Sauerstoff (Oxidation) erfolgt meist erst bei hohen Temperatu-
ren. Mit vielen Stoffen erfolgen langsame Oxidationen (,,stille Verbrennung®), z. B.
das Rosten (s. S. 391) und das Anlaufen von Metallen. In reinem Sauerstoff laufen

— komprimierte Luft

g N\
— Ve
——— expandierte Luft
Gegenstrom-
Kiihler warmeaustauscher
Ai ——~—— Luft
[ T (X Drosselventil

Verdichter
fliissige Luft

Abbildung 4.7 Schema der Luftverfliissigung nach Linde.

Angesaugte Luft wird im Verdichter auf ca. 200 bar komprimiert, dann im Kiihler vorgekiihlt
und mittels des Drosselventils wieder entspannt und dabei abgekiihlt. Mit dieser abgekiihlten
Luft wird im Gegenstrom-Wiarmeaustauscher die nachkommende verdichtete Luft vorgekiihlt.
Die Temperatur sinkt immer mehr, bis schlielich bei der Entspannung fliissige Luft entsteht.
Bei Druckerniedrigung um 1 bar sinkt die Temperatur um etwa 1/4 ° C.
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-183°C
Siedepunkt von
Sauerstoff

Kondensationskurve

gasformig

Siedekurve

fliissig
A

Zusammensetzung der Luft
-196°C -~ g

H L L L
Siedepunkt
Slueckesgg?f "o 20 40 60 80 100

Stoffmengenanteil von 0, (%) ———

Abbildung 4.8 Fraktionierende Destillation fliissiger Luft.

Fliissige Luft siedet bei —194 °C (A). Der dabei entstehende Dampf (B) und natiirlich auch
das bei seiner Kondensation gebildete Destillat ist an der tiefer siedenden Komponente N,
angereichert. Durch wiederholte Verdampfung und Kondensation erhalt man schlieBlich rei-
nen Sauerstoff im Destillationsriickstand und reinen Stickstoff im fliichtigen Destillat. Die
fraktionierende Destillation erfolgt grofitechnisch in Fraktionierkolonnen. In ihr befinden sich
so genannte Boden, in welchen die einzelnen Stufen (vgl. in Abbildung | nahe 196 °C) der
Kondensation und Wiederverdampfung erfolgen.

Manche Kondensationskurven enthalten ein Maximum oder ein Minimum. Bei diesen Zusam-
mensetzungen siedet eine Fliissigkeit azeotrop, der Dampf hat die gleiche Zusammensetzung
wie die Flussigkeit.

Oxidationen viel schneller ab. Ein glimmender Holzspan brennt in Sauerstoff mit
heller Flamme, Schwefel verbrennt mit intensiv blauem Licht zu SO,.

S+02—>SOZ

Noch stiarker wird die Verbrennung durch fliissigen Sauerstoff geférdert. Ein glim-
mender Span verbrennt in fliissigem Sauerstoff — trotz der tiefen Temperatur von
—183 °C — heftig mit heller Flamme.

Sauerstoff wird groBtechnisch (Produktion 2005 in Deutschland 5,6 - 10° m3, Welt-
produktion ca.10°t) durch fraktionierende Destillation verfliissigter Luft (Linde-
Verfahren) hergestellt (Abb. 4.7 und 4.8).

Ein Gas kann nur verfliissigt werden, wenn seine Temperatur tiefer als die kriti-
sche Temperatur ist (Tx(N,) = 126 K, Tx(O,) = 154 K; vgl. Tabelle 3.1).

Die Abkiihlung des Gases beim Linde-Verfahren beruht auf dem Joule-Thomson-
Effekt. Wenn sich ein komprimiertes Gas ausdehnt, so kiihlt es sich ab. Bei der
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Ausdehnung muss Arbeit geleistet werden, um die Anziehungskrifte zwischen den
Gasteilchen zu tiberwinden. Die Energie dazu wird der inneren Energie des Gases
entnommen, die kinetische Energie und damit die Temperatur nehmen daher ab.
Nur bei Gasen, die sich ideal verhalten, sind zwischen den Gasteilchen keine Anzie-
hungskrifte wirksam. Luft verhilt sich bei Normalbedingungen ideal, nicht aber im
komprimierten Zustand (vgl. Abschn. 3.2). Das Linde-Verfahren wird seit 1905 tech-
nisch eingesetzt. Vorher war das Bariumperoxid-Verfahren die einzige technische
Moglichkeit zur Sauerstoffgewinnung aus Luft.

o

2Ba0O + 02 ZBa02

700 °C
Reinsten Sauerstoff erhdlt man durch Elektrolyse von Kalilauge.

Kathodenreaktion: 2H;0" +2e~ — H, + 2H,0
Anodenreaktion: 20H™ — 20H +2e~
20H — H,0+10,

Im Labor kann man kleinere Mengen reinen Sauerstoffs durch katalytische Zer-
setzung von H,O, (vgl. S. 462) darstellen.
Etwa 60 % der Weltproduktion von Sauerstoff wird zur Stahlherstellung benotigt.

Singulett-Sauerstoff

Normaler Sauerstoff ist der Triplett-Sauerstoff 30,. Bei diesen O,-Molekiilen befin-
den sich im antibindenden 7*-MO zwei Elektronen mit parallelem Spin (vgl.
Abb. 2.65). Beim Singulett-Sauerstoff 'O, handelt es sich um kurzlebige, energierei-

T L L r* 2. angeregter Zustand
(Lebensdauer <107 %)

155 kJ/mol Singulett-Sauerstoff '0,

T -Ti = 7% 1.angeregter Zustand
(Lebensdauer 107s)

92kJ/mol

L L * Grundzustand Triplett-Sauerstoff 302

Abbildung 4.9 Elektronenanordnungen und Energieniveaus von Singulett- und Triplett-
Sauerstoff.

Bei den Symbolen fiir die Elektronenzustinde bedeuten die Zahlen links oben die Spinmulti-
plizitdt 25 + 1. Beim Singulett-Sauerstoff 'O, ist der Gesamtspin S = 0, beim Triplett-Sauer-
stoff 30, ist § = 1.
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chere Zustédnde des O,-Molekiils, bei denen die beiden s*-Elektronen antiparallelen
Spin besitzen (Abb. 4.9).

Singulett-Sauerstoff ist reaktionsfihiger als Triplett-Sauerstoff, ein wirkungsvolles
Oxidationsmittel und wird besonders in der organischen Chemie fiir selektive Oxida-
tionen benutzt. Er kann fotochemisch oder chemisch erzeugt werden. Chemisch ent-
steht er z. B. durch Abspaltung von O, aus Verbindungen, die Peroxidogruppen ent-
halten.

Beispiel: Umsetzung von H,O, mit Cl1O™

+ClO ™~ schnell 1

H—0—0—H —— H—0—0—Cl ——— 0,
—HCl

Die frei werdende Energie bei der Umwandlung von 'O, in 20, wird als Licht-
energie abgegeben. Man beobachtet ein rotes Leuchten. Aus zwei 'O,-Molekiilen
entstehen durch Elektronenaustausch ohne Spinumkehr zwei *O,-Molekiile.

10,(11) +1'0,(11) — 30,(11) +30,(1 1)  AH = —184 kJ/mol

Dabei wird ein Lichtquant mit der Wellenldnge 4 = 633 nm (orangerot) abge-
strahlt (vgl. Abb. 4.9).

Ozon O3

Sauerstoff kommt in einer zweiten Modifikation, dem Ozon Oj vor. Ozon ist ein
charakteristisch riechendes, blassblaues Gas, das sich bei —111 °C verfliissigen lésst
und bei —192,5 °C in den festen Zustand iibergeht. Die kondensierten Phasen sind
schwarzblau und diamagnetisch.

Ozon besteht aus gewinkelten O;-Molekiilen (Bindungswinkel 117 °), die beiden
O—O-Abstinde sind gleich lang (128 pm), es ist daher eine delokalisierte 3-Zentren-
4-Elektronen-m-Bindung vorhanden.

0 0o
P ANOE > o~ \O\
- N/ N2 N

Mit dem MO-Modell erhédlt man den Bindungsg