13 Die Halogene

13.1  Allgemeines

Von den fiinf Elementen, die in der 17. Gruppe (7. Hauptgruppe) stehen, sind nur die
ersten vier von Interesse, ndmlich Fluor, Chlor, Brom und Iod. Alle bisher bekannten
Isotope des erst 1940 entdeckten Astat sind radioaktiv und das stabilste unter ihnen
“49At) hat eine Halbwertszeit von nur 8.3 Stunden. Daher ist dieses Element von gerin-
ger Bedeutung.

Einige Eigenschaften der Halogene sind in Tabelle 13.1 zusammengestellt. Nach pro-
duzierter Tonnage gerechnet, hat Chlor bei weitem die grofite Bedeutung fiir unsere
Zivilisation, denn etwa 60 % der Produkte der chemischen Industrie werden mit Hilfe
von Chlor hergestellt. Wenn jedoch der Einfluss der Halogene auf die moderne Medizin,
die Agrochemie und fiir neue Materialien fiir Hochtechnologien betrachtet wird, ist auch
das Element Fluor duflerst wichtig. So sind gegenwiértig etwa 50 % der neu zugelassenen
pharmazeutischen Priparate und 33% der Wirkstoffe fiir Agrar-Anwendungen (Pesti-
zide) fluorhaltig. Viele Hochleistungspolymere fiir die Halbleitertechnologie, fiir Brenn-
stoffzellen und vieles mehr sind ebenfalls hochgradig fluoriert. In Displays der neuesten
Generation sind fluorierte Fliissigkristalle enthalten. Das Atzen der Leiterbahnen fiir in-
tegrierte Schaltungen (Chips) auf Siliciumwafern beruht auf rein anorganischer Fluor-
chemie.! Fiir die erfolgreiche Synthese und die qualifizierte Verwendung derartiger Ma-
terialien ist eine fundierte Kenntnis von Struktur und Eigenschaften der oft schwierig zu
handhabenden, weil reaktiven Elementfluoride unerldsslich.

Tab. 13.1 Eigenschaften der Halogene (die Dissoziationsenthalpien D bei 25°C und Kernabsténde
d gelten fiir die gasformigen Verbindungen).

Element Valenzelektronen-  Schmp. (°C)  Sdp. (°C) D (kJmol') d(pm) Isotope

konfiguration (mol-%)
der Atome
F, 2s2p> -220 —188 155 141.2  F: 100
Cl, 3s52ps —-101 -34 240 198.8  35Cl: 75.8
31C1: 24.2
Br, 4s52p5 -7 +59 190 228.1  ™Br: 50.7
81Br: 49.3
I, 5s2p5 114 184 151 266.6  1271: 100

Fluor und Iod sind Reinelemente, wihrend Chlor und Brom aus jeweils zwei natiirlichen
Isotopen bestehen. Das Nuklid !9F mit einem Kernspin von /= § eignet sich besonders gut

! Eine gut zu lesende Einfithrung liefert das Buch: P. Kirsch, Modern Fluoroorganic Chemistry,
Wiley-VCH, Weinheim, 2004. Siche auch G.-V. Roschenthaler, Nachr. Chemie 2005, 53, 743.
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fiir die Kernresonanzspektroskopie, wahrend alle anderen natiirlich vorkommenden Ha-
logenisotope Kernspins von >1 aufweisen. Kiinstlich hergestellte, radioaktive Halogen-
isotope werden zur Aufkldrung von Reaktionsmechanismen und Austauschreaktionen
sowie in der medizinischen Diagnostik eingesetzt. Beispielsweise wird das radioaktive
I8F in einem Zyklotron aus 80 durch eine p,n-Reaktion erzeugt und fiir die Positronen-
Emissions-Tomografie (PET) zur Diagnose von Tumoren eingesetzt, da es mit einer
Halbwertszeit von 1.82 h unter Emission von Positronen in das stabile !°F {ibergeht. Die
Positronen reagieren mit Elektronen der Umgebung sofort zu zwei Photonen, die von ei-
nem Detektor registriert werden. Zur Verabreichung des '8F muss es unmittelbar nach der
Herstellung (aus H,'80) in ein geeignetes organisches Molekiil eingebaut werden, das
dem Patienten durch Inhalation oder Injektion verabreicht werden kann. In Deutschland
gibt es dafiir 25 Zyklotrone.

13.2 Die Elemente Fluor bis lod

Halogen-Molekiile

Aufgrund ihrer Valenzelektronenkonfiguration s%p,%p *p.! bilden die elementaren Halo-
gene in allen Aggregatzustdnden zweiatomige Molekiile. Diese ordnen sich bei gentigend
tiefen Temperaturen zu Molekiilkristallen, deren Gitterenthalpie auf die sehr schwachen
VAN DER WAALs-Krifte zwischen den Molekiilen zuriickzufiihren ist. Daraus erklédren sich
die z.T. sehr niedrigen Schmelz- und Siedetemperaturen. Fluor und Chlor sind gelbgriine
Gase, Brom ist eine rotbraune Fliissigkeit und lod bildet gldnzende, grauschwarze Kris-
talle, die beim Erwédrmen sublimieren.

Der starke Anstieg der Schmelz- und Siedetemperaturen vom Fluor zum lod hat meh-
rere Griinde. Da die Halogenmolekiile kein Dipolmoment besitzen, sind die VAN DER
Waars-Krifte ausschlieBlich auf den Dispersionseffekt zuriickzufiihren, der seinerseits
wesentlich von der Polarisierbarkeit der Atome abhingt (Kap. 3.3). Da die Polarisierbar-
keit aber mit dem Atomradius stark ansteigt, nimmt die intermolekulare Wechselwirkung
vom Fluor zum Iod entsprechend zu. Dariiber hinaus sind aber noch andere Krifte wirk-
sam. Cl,, Br, und I, kristallisieren in Schichtstrukturen. Die Molekiile einer Schicht lie-
gen in einer Ebene. Die Schichten sind derart {ibereinander gestapelt, dass die Molekiile
jeder Schicht iiber bzw. unter den Liicken liegen, die sich zwischen den Molekiilen
der benachbarten Schicht befinden. Zwischen den Schichten wirken nur VAN DER WAALS-
Krifte, wic man aus den relativ groen Kernabstinden entnehmen kann (beim I,:
425-433 pm). Diese schwachen Krifte machen sich in einer ausgeprigten Spaltbarkeit
der Kristalle parallel zu den Schichtebenen bemerkbar (Raumgruppe Cmca). Innerhalb
der Schichten werden jedoch intermolekulare Kernabstinde beobachtet, die wesentlich
kleiner als die vAN DER WAALS-Abstinde sind, sodass man dort schwache kovalente Teil-
bindungen annehmen kann. Dieser Effekt nimmt vom CI, zum I, hin stark zu. Die kleins-
ten Abstinde zwischen den Molekiilen einer Schicht betragen beispielsweise beim lod
349 pm (Einfachbindungsabstand in gasformigen lod: 267 pm, vaN DER WaaLs-Abstand:
440 pm). Bei diesem Kernabstand muss man bereits mit einer betrachtlichen Orbitaliiber-
lappung rechnen. Offensichtlich liegen im kristallinen lod intermolekulare Mehrzentren-
bindungen vor, die sich jeweils iiber eine ganze Schicht erstrecken und die mit einer Elek-
tronendelokalisierung verbunden sind, auf die man die schon an Metalle erinnernden



13.2 Die Elemente Fluor bis lod 523

physikalischen Eigenschaften des lods zuriickfiihren kann: Die Kristalle sind von dunkler
Farbe, aber gldnzend, und die schwache elektrische Leitfahigkeit ist in den Schichtebenen
3400mal groBer als senkrecht zu den Schichten. Kristallines Iod ist also ein zweidimen-
sionaler Halbleiter. Diese Mehrzentrenbindungen kommen durch die teilweise Delokali-
sierung von antibindenden Elektronen aus den besetzten n*-MOs eines Molekiils in die
unbesetzten 6*-MOs eines Nachbarmolekiils zustande; strukturell zeigt sich dies in der
Aufweitung der kovalenten I-I-Bindung von 267 pm im gasférmigen lod auf 272 pm im
Kristall. Der hier dargestellte Ausschnitt aus einer Schicht der bei 4 K bestimmten lod-
Struktur soll die Mdglichkeiten der Orbitaliiberlappung zwischen den Molekiilen ver-
deutlichen, die ein planares Netzwerk bilden:
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Aus der Sublimationsenthalpie von lod (64.2 kJ mol-') ldsst sich zusammen mit den Da-
ten in Tab. 13.1 ableiten, dass die intermolekulare Wechselwirkung im festen Iod statt-
liche 42 % der Dissoziationsenthalpie des I,-Molekiils betrdgt. Beim Brom betrigt die
Verdampfungsenthalpie nur 30.9 kJ mol-!, das sind 22 % der Br,-Dissoziationsenthalpie.
Eine gewisse Stabilisierung durch intermolekulare Elektronendelokalisierung findet man
auch noch im fliissigen und selbst im gasférmigen Zustand, wo sich z.B. Dimere (Br,),
und (I,), spektroskopisch nachweisen lassen. Die Gleichgewichtskonstante fiir die Dime-
risierung von gasférmigem Br, wurde bei 22°C zu 2.5+0.4 L mol-! bestimmt. Eine
detaillierte Darstellung dieser so genannten Halogenbindungen, die in der Molekiil-
chemie eine grofie Rolle spielen, wird in den Abschnitten 13.3 und 13.5.3 gegeben.

Halogen-Atome

Alle zweiatomigen Halogenmolekiile dissoziieren bei hohen Temperaturen in Atome.
Der thermische Dissoziationsgrad ist aufler von Druck und Temperatur auch von der Dis-
soziationsenthalpie (Tab. 13.1) abhingig. Diese dndert sich vom F, zum I, nicht gleich-
sinnig, sondern erreicht beim Cl, ein Maximum. Der relativ kleine Wert beim F, ist auf
die AbstoBung der nichtbindenden Elektronenpaare an beiden Atomen und auf den klei-
nen Atomradius zuriickzufiihren, der zu einer hohen Elektronendichte fiihrt (Kap. 4.2.2).
Daher ist der thermische Dissoziationsgrad o unter gleichen Bedingungen beim F, viel
grofler als bei den anderen Halogenen. Bei 1000 K und 0.1 MPa betrigt o beim F, ca. 4 %,
beim Cl, 0.03 %, beim Br, 0.2% und beim I, ca. 3%. Auch durch Bestrahlung sowie
durch Einwirkung einer Mikrowellenentladung koénnen die Halogenmolekiile dissoziiert
werden. Bei der Rekombination der Atome zu den Molekiilen ist ein StoB3partner M er-
forderlich, um die Energie wenigstens teilweise (als kinetische Energie von M) abzufiih-
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ren. Im Falle von Iodatomen bildet sich zuerst ein Addukt I-M, das dann mit einem wei-
teren lodatom zu I, und M reagiert. In einem solchen Fall ist die Aktivierungsenergie der
Reaktion negativ, da das Addukt beim Erwarmen mehr und mehr zerfillt. Aulerdem ist in
diesem Fall die Reaktionsgeschwindigkeit stark von der Natur von M abhéngig.

Reaktionsfihigkeit

Fluor ist das reaktionsfreudigste Element iiberhaupt. Es reagiert bei Raumtemperatur
oder bei hoheren Temperaturen auBler mit O, und den leichteren Edelgasen mit allen an-
deren Elementen sowie mit sehr vielen anorganischen und den meisten organischen Ver-
bindungen. Oft verlaufen diese Reaktionen duBlerst heftig, teilweise explosionsartig.
Chlor, Brom und Iod sind wesentlich weniger reaktiv. Die extreme Reaktionsfihigkeit
von elementarem Fluor ist einerseits auf die geringere Dissoziationsenthalpie des F,-Mo-
lekiils zuriickzufiihren, andererseits sind die Bindungen zwischen einem Element E und
Fluor meistens sehr viel stirker als bei den anderen Halogenen, wodurch entsprechende
Reaktionen stark exotherm sind, was dann durch Temperaturerhhung reaktionsbeschleu-
nigend wirkt. Zur Illustration seien die mittleren Bindungsenthalpien der CX-Bindungen
in den Kohlenstofftetrahalogeniden CX, angefiihrt, darunter in Klammern der typische
Bereich der mittleren C—X-Bindungsenthalpien in verschiedenen Bindungssituationen
(kJ mol-1):

F,C-F CLC-Cl Br,C-Br L,C-1
485 327 285 213
(460 ...535) (300 ...360) (260 ...330) (200 ... 260)

Die sehr starken C-F-Bindungen sind die Grundlage fiir zahlreiche Anwendungen von
fluorhaltigen organischen Verbindungen (siche Abschnitt 13.4.4).1.2

13.3 Bindungsverhaltnisse

Halogenid-Ionen
Alle Halogene bilden negative Halogenid-lonen X-, die den salzartigen Halogeniden zu-
grunde liegen, denen die Halogene ihren Namen verdanken (Halogen = Salzbildner). Die
Elektronenaffinitdt, d.h. die bei der Anlagerung eines Elektrons an das gasformige Atom
freigesetzte Enthalpie ist bei den Halogenen grofer als bei allen anderen Elementen
(Kap. 2.1.3).

Die Tendenz eines Halogenmolekiils, in wassriger Losung nach

2X" (1)

X2 + 2e

in das entsprechende Halogenid-Ion {iberzugehen, nimmt dagegen vom F, zum I, sehr stark
ab. Das obige Gleichgewicht liegt um so mehr auf der rechten Seite, je elektronegativer das
Halogen ist, d.h. die GiBs-Energie AG°(1) nimmt vom F, zum I, stark ab. Das zeigt sich an
den zugehorigen Reduktionspotentialen E°, die folgendermallen definiert sind:

2 D. O’Hagan, Chem. Soc. Rev. 2008, 37, 308.
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—AG® n  Zahl der Elektronen (hier: 2)
n-k F  Faraday-Konstante (96 487 C mol™")

E°=

Diese E°-Werte betragen unter Standardbedingungen:
F, Cl, Br, I, At,
+2.89 +1.36 +1.08 +0.62 +0.2 Volt

Urséchlich fiir diesen Gang sind einerseits die unterschiedlichen Hydratationsenthalpien
der Anionen sowie andererseits die Dissoziationsenthalpien der Molekdile (Tab. 13.1) und
die Elektronenaffinititen der Atome (Abb. 2.2). Wegen dieser thermodynamischen Ver-
hiltnisse verdringt jedes Halogen seine hoheren Homologen aus ihren salzartigen Halo-
geniden. Aus dem gleichen Grunde nimmt die Stérke der Halogenwasserstoffe als Reduk-
tionsmittel vom HF zum HI hin zu. Wéhrend HF bzw. F- nur elektrochemisch zu F,
oxidiert werden konnen, geniigen schon relativ schwache Oxidationsmittel, um HI oder
Todide zu I, zu oxidieren.

Kovalente Verbindungen

In den kovalenten Verbindungen der einwertigen Halogene treten diese in den Oxida-
tionsstufen —1, 0 und +1 auf. Beispiele dafiir sind die Verbindungen Cl,, CIF, BrF und ICI.
Die Oxidationsstufe des Fluoratoms ist jedoch in allen Verbindungen (aufler F,) —1, da
Fluor wegen seiner hohen Elektronegativitit in einer Bindung stets der negativ polari-
sierte Partner ist.

Ein einfach kovalent gebundenes Halogenatom kann als LEwis-Base noch zusétzlich
koordinative Bindungen eingehen und damit die Koordinationszahlen 2 und 3 errei-
chen. Dieser Fall liegt in den durch Wasserstoftbriicken gebundenen Halogenverbin-
dungen wie (HF), und in zahlreichen Halogeniden vor, in denen Halogenidionen eine
Briickenfunktion ausiiben. Das Beispiel der fluoridverbriickten Anionen [FsE—F—EF;]-
(E = As, Sb) illustriert diesen Bindungstyp:

&

Hierbei ist die Geometrie am zentralen Fluoratom gewinkelt (C,,). Verbindungen mit ho-
her koordinierten Fluoratomen sind auch bekannt, beispielsweise MgF,, das in der Rutil-
struktur mit KZ(F) =3 kristallisiert, aber eher als Beispiel fiir einen ionischen Bindungstyp
anzusehen ist. Beispiele flir Verbindungen mit verbriickenden Chloratomen sind (AlCls),
und (ICl;), sowie die Tetrachloride von Selen und Tellur; siche Kap. 12.12.4 und 13.5.5.

Wegen der sehr hohen lonisierungsenergie des Fluoratoms sind Verbindungen mit Flu-
orkationen F* oder mit positiv polarisierten F-Atomen nicht herstellbar. Diesen Bin-
dungszustand kennt man jedoch bei den iibrigen Halogenen, deren lonisierungsenergien
mit steigendem Atomradius stark abnehmen. Dabei muss der jeweilige Bindungspartner
eine hohere Elektronegativitit aufweisen als das Halogenatom X. Dies ist der Fall bei den
Bindungen X-F und X-O, weswegen Fluor und Sauerstoff am ehesten zur Bildung von
Verbindungen mit positiv polarisierten Cl-, Br- oder I-Atomen geeignet sind. Aufer den
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oben schon genannten Interhalogenverbindungen gehdren auch Bromnitrat BrONO,,
Chlorhydroxid CIOH und lodtrisfluorosulfat I(SO;F); zu dieser Stoftklasse. Bromnitrat
ist die Hauptreservesubstanz fiir Brom in der Stratosphére; es katalysiert unter dem Ein-
fluss von Licht den Ozonabbau.

Bei den schwereren Halogenen Cl, Br und I sind wesentlich héhere Koordinationszah-
len als beim Fluor moglich. Geeignete Bindungspartner sind vor allem F und O, zum Teil
auch noch Cl. Mit diesen Partnern erreichen Chlor und Brom maximal die Koordinati-
onszahl 6 wie in [CIF4]* und lod sogar die Koordinationszahl 8, z.B. im Anion [IFg].
Diese und analoge Interhalogenverbindungen gehdren zur Klasse der hypervalenten oder
hyperkoordinierten Verbindungen, deren Bindungen nach der MO-Theorie als Mehrzen-
trenbindungen beschrieben werden konnen (Kap. 2.6). Auch in den Oxoséduren und ihren
Anionen erreichen die Halogene z. T. hohe Koordinationszahlen, z.B. in der Periodsdure
IO(OH)s.

Halonium-Ionen

Die isolierten Kationen F*, CI*, Br* und I* sind so starke LEwis-Sduren, d.h. so elektro-
phil, dass sie in kondensierten Phasen nicht fiir sich existieren kdnnen, sondern nur in
koordinierter Form, z.B. in den folgenden Salzen, in denen die Pyridinliganden (CsHsN)
Elektronendichte auf die Halogenatome iibertragen:

[F(py)IF  [Cl(py),][NOs]  [Br(py),][NO;]  [I(py),][NO;]

Halogen-Kationen X* sind isoelektronisch mit den entsprechenden Chalkogenatomen,
fiir die die Koordinationszahl 2 charakteristisch ist. Beispiele dafiir sind die in neuerer
Zeit isolierten Dialkylchloronium-Ionen [R-CI-R]* (R = Me, Et)? und die bis-silylierten
Halonium-Ionen in den Salzen [Me;Si-X-SiMe;][B(C¢F5),] (X = F, Cl, Br, I).# Die Geo-
metrie an diesen Halogen-Kationen ist gewinkelt. Quantenchemische Rechnungen haben
allerdings ergeben, dass in den letztgenannten Kationen alle Halogenatome auBer lod
partiell negativ geladen sind, da die Elektronegativitdt von Si wesentlich geringer ist als
die von F, Cl und Br (Tab. 4.8). Wirklich positiv geladene Halogenatome liegen in den ho-
moatomaren Kationen [X;]* vor (X = Cl, Br, I), deren Salze im Kap. 13.5.4 erlautert wer-
den. Diaryliodonium-Salze werden neuerdings fiir Kreuzkupplungsreaktionen als Arylie-
rungsreagenzien gegeniiber Nukleophilen eingesetzt.’

Halogenbindungen

In den Molekiilen CF;X (X = Cl, Br, I) sind die Bindungen C—X wegen der hohen Elek-
tronegativitit der CF;-Gruppe stark polar mit einer entsprechenden positiven Partialla-
dung auf den X-Atomen. Zugleich wird die Dichteverteilung der nichtbindenden Elektro-
nen an den Atomen X stark anisotrop polarisiert, und zwar so, dass in Richtung der
verlangerten Bindungsachse am Atom X ein positiver Pol entsteht, wahrend in der dqua-
torialen Zone eine kleine negative Uberschussladung vorherrscht (p,-Elektronenpaare).
Dieser Effekt ist umso stirker, je grofer die Elektronegativititsdifferenz zwischen X und
der CF;-Gruppe ist, am starksten also beim lod. Der positive Pol (,,6-Loch®) {ibt nun eine

3 M. Lehmann, A. Schulz, A. Villinger, Angew. Chem. 2009, 121, 7580.
4 E. S. Stoyanov, I. V. Stoyanova, F. S. Tham, C. A. Reed, J. Am. Chem. Soc. 2010, 132, 4062.
5 E. A. Merritt, B. Olofsson, Angew. Chem. 2009, 121, 9124.
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anziehende Wirkung auf die negative Zone des X-Atoms eines Nachbarmolekiils aus.
Diese Art der anziehenden X---X-Wechselwirkung heillt Halogenbindung.® Das Atom
mit dem positiven Pol heifit Akzeptor (A), das andere ist der Elektronendichtedonor (D).
Die Gruppe C-A---D—-C weist daher am Akzeptoratom einen Valenzwinkel von ca. 180°
und am Donor einen Winkel von ca. 90° auf.” Die Ubertragung von nichtbindender Elek-
tronendichte in das 6*-MO der CX-Bindung des Akzeptors dhnelt der bei starken Was-
serstoftbriickenbindungen (Kap. 5.6.5). Der Donor muss aber kein Halogenatom sein,
sondern kann ein beliebiges, mit nichtbindenden Elektronen ausgestattetes Atom wie N,
O, S, Se oder Halogen sein (Lewis-Basen). Der Akzeptor A ist aber fast immer CI, Br oder
I. Diese Wechselwirkung ist nicht zu verwechseln mit den Halogenidbriicken, die weiter
oben erldutert wurden. Halogenbindungen beobachtet man bei vielen Organohalogenver-
bindungen, und ganze supramolekulare Architekturen werden auf diese iiberwiegend
elektrostatische Wechselwirkung zuriickgefiihrt,® dhnlich den Wasserstoffbriickenbin-
dungen. Ist der Donor stark genug, muss das Akzeptoratom nicht unbedingt positiv gela-
den sein. Beispielsweise bildet Cl, mit H,O und H,S Addukte mit der Konnektivitit
CICI--OH, bzw. CICI-SH,, wobei das nichtbindende p,-Elektronenpaar am Chalkogena-
tom Elektronendichte in das 6*-MO der CICI-Bindung delokalisiert. Dementsprechend
sind die Winkel an den Atomen A und D von kritischer Bedeutung. Letztlich ist auch die
weiter oben beschriebene intermolekulare Wechselwirkung im festen Iod von dieser Art.

Aus allen oben angestellten Uberlegungen geht hervor, dass das Element Fluor in der
Gruppe der Halogene eine dhnliche Sonderstellung einnimmt wie der Sauerstoff in der
Gruppe der Chalkogene. Daher wird anschlieend zunéchst das Fluor behandelt und die
iibrigen Halogene werden dann zusammenhéngend besprochen.

13.4  Fluor®

13.4.1  Herstellung von Fluor

Fluor findet sich in der Natur hauptsichlich in Form der kristallinen Minerale Flussspat
CaF, (Fluorit), Kryolith Na;[AlF¢] und Fluorapatit Cas[(PO,);F].1® Das Mineral Phos-
phorit hat die gleiche Zusammensetzung wie Fluorapatit, ist aber amorph. Ein durch na-
tirliche radioaktive Strahlen teilweise zersetzter, nimlich Uran-haltiger Flussspat ist vio-
lettschwarz gefdrbt und riecht sehr unangenehm, weswegen er ,,Stinkspat* genannt wird.
Das darin spurenweise enthaltene elementare Fluor wurde kiirzlich mittels *F-NMR-
Spektroskopie nachgewiesen. An der Luft reagiert F, (beim Zerkleinern des Minerals)

¢ Es mag iiberraschen, dass sich zwei gleichnamig geladene Atome anziehen, aber dies tun sie nur,
wenn eine ganz bestimmte Geometrie eingehalten wird, die die negative Zone des einen Atoms in
die Nihe des positiven Pols des anderen bringt. Siehe hierzu auch Kap. 4.7 und P. Metrangolo, G.
Resnati (Herausg.), Halogen Bonding, Vol. 126 von Struct. Bonding, Springer, Berlin, 2008.

7 E. Espinosa et al., Angew. Chem. 2009, 121, 3896.

8 P. Metrangolo et al., Angew. Chem. 2008, 120, 6206.

9 D. D. DesMarteau et al., Encycl. Inorg. Chem. 2005, 3, 1561.

10 Cas[(PO,);F] ist auch ein Bestandteil der Zéhne von Wirbeltieren, weswegen Zahncremes ioni-
sche Aminfluoride enthalten, um Karies zu unterdriicken.
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mit Wasserdampf zu Ozon und HF, sodass der Geruch auf diese drei Gase zuriickzufiithren
ist. Die dunkle Farbe des Minerals wird durch Cluster von Calciumatomen verursacht, die
bei der Radiolyse entstehen. Wird das Mineral erhitzt, reagieren Ca und F, miteinander
und die dunkle Farbung verschwindet (CaF, ist farblos).!!

Die natiirliche Héufigkeit von Fluor in der Erdkruste betrdgt nur 0.065 %; sie ist damit
aber immer noch grofer als die von Chlor. Ein weltweites Problem ist der in vielen Lén-
dern beobachtete zu hohe Gehalt des Trinkwassers an Fluoridionen, der 1 mg L-! nicht
iiberschreiten sollte, da andernfalls Fluorose von Zihnen und Knochen auftritt.!2 Am
starksten betroffen sind bestimmte Regionen von China, Indien, Sri Lanka und den afri-
kanischen Landern des Rift Valleys mit zusammen ca. 260 Millionen Menschen.

Elementares Fluor und die meisten Fluoride werden aus Fluorwasserstoff HF herge-
stellt. Zur technischen Produktion von HF wird wasserfreier Flussspat in einem Dreh-
rohrofen bei 200-350°C mit 100 %iger Schwefelsdure umgesetzt:

CaF, + H,SO4 — 2 HF + CaSOy

Diese Reaktion ist mit +59 kJ mol-! endotherm und muss daher bei erhohter Temperatur
durchgefiihrt werden. Das gasformige HF-Rohprodukt wird mit H,SO, gewaschen und
durch fraktionierte Kondensation und anschlieende Destillation gereinigt. Erhebliche
Mengen HF und SiF, werden auch bei der Aufarbeitung von Phosphorit zu Phosphor-
sdure gewonnen (Kap. 10.12) und unter anderem zu AlF; bzw. Na;[AlF] fiir die Alumi-
niumherstellung durch Schmelzflusselektrolyse verarbeitet. Die weltweite Produktions-
kapazitit fiir HF betrédgt ca. 1.3-10° t/a.

Hydrogenfluorid (Schmp. —84°C, Sdp. 20°C) ist ein ausgezeichnetes polares Losungs-
mittel fiir organische und anorganische Verbindungen, allerdings werden viele Metalle,
Glas und andere Materialien durch HF korrodiert. Manche Kunststoffe, insbesondere
fluorierte organische Polymere (Teflon, KEL-F, Teflon-PFA; siehe unten) sind aber inert
gegeniiber HE. Rostfreier Stahl kann bei normalen und leicht erhdhten Temperaturen
verwendet werden, wihrend sich bei hoheren Temperaturen Kupfer, Nickel und die
Cu-Ni-Legierung Monel bewéhrt haben. Hydrogenfluorid ist duBerst giftig; auf der Haut
erzeugt HF schwere und nur langsam heilende Wunden (MAK-Wert 2.5 ppm entspre-
chend 2 mg m3; die Geruchsschwelle liegt bei 0.1-0.2 mg m3).

Elementares Fluor kann wegen seines hohen Standardpotentials nur durch anodische
Oxidation von Fluorid-Ionen hergestellt werden,!? und zwar nur mit Elektrolyten, die
keine anderen Anionen (z.B. [OH]") enthalten. Wasserfreies HF ist selbst nur schwach in
Ionen dissoziiert:

3HF =—— [H,F]" + [HF,]" c(HoF)-c(HFy) ~ 10710

Daher verwendet man fiir die Elektrolyse Schmelzen der Zusammensetzung KF-xHF,
wobei x zwischen 2 und 13 variiert.!4 Die Schmelzpunkte dieser Elektrolyten liegen je
nach HF-Gehalt zwischen —100° und +72°C. Einem hohen HF-Gehalt entspricht ein
niedriger Schmelzpunkt. Die Elektrolysetemperatur liegt heute bei ca. 95°C. In den Elek-

11 J. Schmedt auf der Giinne et al., Angew. Chem. 2012, 124, 7968.

12°S. Rayalu et al., Chem. Rev. 2012, 112, 2454.

13 Bei der thermischen Zersetzung bestimmter Fluorverbindungen wie K,[NiF4] oder MnF, entsteht
ebenfalls F,, jedoch ist dies keine Methode zur technischen Herstellung von Fluor.

14 H. Groult et al., J. Fluorine Chem. 2007, 128, 285.
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trolyten liegen die Fluorid-lonen stark solvatisiert als [H,F,,,]- bzw. [F--nHF] vor. Auf
diese Weise wurde Fluor im Jahre 1886 erstmals hergestellt, und zwar von HENrRI Mois-
saN, der dafiir den Chemie-Nobelpreis des Jahres 1906 erhielt.

Die Elektrolysezellen und die Kathoden werden aus Stahl gefertigt, die Anoden be-
stehen aus graphitfreiem Kohlenstoff. Durch Einleiten von HF in den Elektrolyten halt
man dessen Zusammensetzung wéhrend der Elektrolyse ungefahr konstant. Das bei einer
Badspannung von ca. 8.5 bis 10 V entwickelte F,, das mit HF und gegebenenfalls mit CF,
verunreinigt ist, wird anschlieBend durch Tiefkiihlung auf —140°C gereinigt, wobei die
Verunreinigungen kondensieren. An der Kathode entwickelt sich Wasserstoff. In 2006
betrug die Weltjahresproduktion ca. 15000 t. Etwa 60 % des so erzeugten elementaren
Fluors werden zur Herstellung von UF verwandt, der Rest zur Synthese von Verbindun-
gen wie NF;, SF, CIF;, C5Fg, WF, und Fluorgraphit (Kap. 7.5.1). Fithrender Hersteller
von Fluor und F-haltigen Verbindungen in Deutschland ist die Solvay Fluor GmbH. F, ist
in Stahlflaschen im Handel.

13.4.2 Eigenschaften von Fluor

Fluor ist ein schwach gelbes, sehr giftiges Gas (sieche Tab. 13.1), das auf der Haut schwie-
rig heilende Wunden verursacht. F, kann noch in sehr kleinen Konzentrationen von etwa
0.01 ppm am Geruch erkannt werden, der dem eines Gemisches aus O; und Cl, dhnelt.
Wie Fluor sind auch einige kovalente Fluoride wie S,F,, und PF; extrem giftig.

Da Fluor mit fast allen Elementen reagiert und sehr viele anorganische und organische
Verbindungen angreift, sind nur wenige Materialien zum Bau von Apparaturen geeignet,
in denen mit F, experimentiert werden soll. Resistent gegen F, sind bei 25°C einige
Metalle und Legierungen, die sich in einer F,-Atmosphére rasch mit einem Film von
Metallfluorid iiberziehen, der dicht ist und fest haftet und so den weiteren Angriff von F,
verhindert (Passivierung). Zu diesen Metallen gehdren Cu, Ni, Stahl, Messing (Cu-Zn-
Legierung), Bronze (Cu-Sn-Legierung) und Monel. Nur in Sonderfillen kann man mit
Glas- oder Keramikbauteilen arbeiten (mit N, verdiinntes Fluorgas), da SiO, zu gasfor-
migen SiF, fluoriert wird, sobald auch nur Spuren von HF vorhanden sind:

Si0, + 4HF — SiF; + 2 H,0
H,0 + F, — 2HF + 30,

Neben metallischen Werkstoffen spielen auch noch Polytetrafluorethylen (PTFE, Teflon)
sowie ein Perfluoralkoxy-Copolymer (PFA) eine Rolle, vor allem fiir Dichtungen, Kiihl-
fallen und flexible Rohrleitungen.
Zur Beseitigung kleiner Mengen F, leitet man das Gas iiber CaCl,, Al,O; oder in
30 %ige Kalilauge:
2A1203 + 6F2 - > 4A1F3 + 3 02
2KOH + F, —— 2KF + H,0 + O,

Mit Wasser reagiert F, zu HOF, das mit Acetonitril ein Addukt CH;CN-HOF bildet. Diese
Mischung ist ein sehr guter Sauerstoffiibertrdger fiir organische Oxidationen.!s

15 S. Rozen, M. Carmeli, J. Am. Chem. Soc. 2003, 125, 8118.
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13.4.3 Herstellung von Fluoriden

Alle Fluoride werden letztlich aus HF hergestellt, sei es auf dem Umweg {iber elementa-
res Fluor, sei es durch direkte Umsetzung mit Hydrogenfluorid oder Flusssdure (HF,,).
Hydrogenfluorid, das in allen Phasen stark assoziiert ist, ist ein wasserdhnliches Losungs-
mittel. Von ihm leiten sich Salze mit den Anionen F-, [HF,]-, [H,F;]- und [H;F,] ab.
Durch thermische Zersetzung von K[HF,] kann man im Labor reines HF herstellen. Fluo-
ridionen-Akzeptoren wie SbF; verhalten sich in HF als Ansolvosduren:

2 HF + SbFj [H,F]* + [SbFg]”

Das dabei entstehende Fluoronium-Kation [H,F]* enthélt Fluor der Koordinationszahl 2
und mit einer positiven Formalladung; die tatsdchliche Ladung auf dem F-Atom ist je-
doch negativ, denn die H-Atome tragen die positive Kationenladung. Losliche, ioni-
sche Fluoride reagieren in HF dagegen als Basen. In Wasser ist HF nur eine schwache
Saure (Kap. 5.5), aber die Losung ist stark dtzend und greift Glas unter Fluorierung an,
sodass man Flusssdure in GefdB3en aus Polyethylen, Platin oder Blei aufbewahrt und hand-
habt.

Zur Herstellung kovalenter und ionischer Fluoride dienen folgende Verfahren:

(a) Reaktion von HF oder HF(aq) mit einem Oxid, Hydroxid oder Carbonat; ge-
eignet zur Herstellung von KFE K[HF,], [NH,]F, [NH,][HF,], BaF,, AlF;,
Nas[AlF¢], BF;, K[BF,], SiF,.

(b) Halogenaustausch mittels HF, NaF oder KF (besonders geeignet fiir die Halo-
genide der Gruppen 14—-16 des Periodensystems):

PCl; + 3HF —2% PF, + 3 HCI

SbCls + SHF — SbFs + 5HCI

150°C
B

SPCl; + 3 HF Sulfolan

SPF; + 3 HCI

(c) Direktfluorierung mit F, (hierbei werden normalerweise die hochsten Oxida-
tionsstufen erreicht):

+Ss + 3F, —— SFg
I, + 5F, — > 2 1F;s
AgCl + F, — AgF, + %Clz

Viele Elemente und Verbindungen setzen sich mit F, unter spontaner Entziin-
dung und starker Warmeentwicklung um. So reagieren festes F, und fliissiges
H, selbst bei 20 K noch heftig miteinander! Daher wurden mit F, einerseits und
Verbindungen wie H,, B,H,, N,H,, C,HsOH, Li, LiH und BeH, andererseits
versuchsweise Raketenmotoren betrieben, wobei Verbrennungstemperaturen
von 4000-5600 K erreicht wurden.

(d) Fluorierung mit metallischen oder nichtmetallischen Fluorierungsmitteln wie
AgFE, AgF,, CoF;, MnF;, ZnF,, CIF;, BrF;, IFs, AsFs, SbF;, SF,, K[SO,F]:
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25°C
3PCls + SAsF; ——= 3 PFs + 5AsCls

OPCly + ZnF, —~%  OPCIF, + ZnCl,

3COCl, + 2 SbF; 2% 3 COF, + 2 SbCl

(e) Die Elektrofluorierung stellt ein besonders elegantes Verfahren der Fluorierung
dar. Dabei 16st man das Ausgangsprodukt in wasserfreiem HF. Falls die Losung
keine ausreichende Leitfahigkeit aufweist, wird noch etwas KF zugesetzt. Dann
wird bei 20°C oder tieferen Temperaturen unter Verwendung sehr groB3er Elek-
troden elektrolysiert; die Anode besteht normalerweise aus Ni. Die Bad-
spannung (5—6 Volt) wird so gewdhlt, dass noch keine F,-Entwicklung eintritt.
Dennoch werden unter diesen Bedingungen die verschiedensten Verbindun-
gen anodisch fluoriert, selbst Alkylgruppen. Die Reaktionsbedingungen haben
einen wesentlichen Einfluss auf die Art und Ausbeute der Produkte. Das Ver-
fahren wird hauptsichlich zur Herstellung organischer Fluorverbindungen ver-
wendet:

CSQ - > CF3SF5 C8H17802F - > CgF]7SOzF
(I’Z-C4H9)3N - = (n-C4F9)3N C4HgSO, —=  C4F¢SO,F
Sulfolan
CH3SO,F — CF3SO,F

Sulfolan ist der Trivialname fiir das ringformige Tetrahydrothiophensulfon. Da
Hydrogenfluorid ein sehr gutes Losungsmittel fiir anorganische und organische
Verbindungen ist, wird die Methode der Elektrofluorierung breit angewandt.

(f) Fiir die organischen Chemie wichtige kommerzielle Fluorierungsreagenzien
sind die Salze [R,NSF,][BF,] sowie ,,Selectfluor:

—Cl
N
Sl 7
N
F 2 [BF4]7

13.4.4 Verwendung von Fluorverbindungen

Uranhexafluorid: UFg ist eine der dltesten und zugleich wichtigsten molekularen Fluor-
verbindungen. Es wurde zuerst von Otto RurrF und ALFRED HEINZELMANN in Danzig syn-
thetisiert. Rurr war neben HENRI MoissaN einer der Pioniere der Fluorchemie. Heutzutage
wird UF, aus dem aus Uranerzen isolierten Oxid U;Oy tliber folgende fiinf Stufen herge-
stellt:10

HNO; AT H, HF F,
U303 — UO,(NO3), UO; U0, — UF, — UFg

16 F. Kraus, Nachr. Chemie 2008, 56, 1236. H. Groult et al., J. Fluorine Chem. 2007, 128, 285.
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UF ist oberhalb von 64°C ein farbloses Gas, das zur Trennung der Uranisotope 235U und
238U in Gaszentrifugen dient. UF, ist dagegen ein griiner Feststoff (,,Griinsalz®).
Fluorierte Kohlenwasserstoffe: Lange Zeit wurde das aus Flussspat gewonnene Hydro-
genfluorid hauptsichlich fiir die Produktion von C-CI-F-Verbindungen verwandt.!” Im
Wesentlichen handelte es sich dabei um folgende Derivate von Methan und Ethan:

CCLF  CHCLF CCLF-CCLF CCLF-CCIF,
CCLF, CHCIF, CCIF,—~CCIF, CCIF,—CF,

Diese Verbindungen sind farblos und ungiftig. Sie werden aus entsprechenden C-Cl- bzw.
C-CI-H-Verbindungen durch teilweisen Halogenaustausch mittels HF in Gegenwart von
SbF; als Katalysator hergestellt und zeichnen sich durch niedrige Siedepunkte, hohe che-
mische Resistenz, Unbrennbarkeit und gute Losungsmitteleigenschaften aus. Daher fan-
den Fluor-Chlor-Kohlenwasserstoffe Verwendung als Kiihlmittel in Kéilteanlagen, als Lo-
sungsmittel, als Treibmittel in Sprithdosen sowie bei der Schaumstoftherstellung. Im
Labor eignen sie sich als Badfliissigkeiten fiir Kéltebdder und als Losungsmittel fiir ag-
gressive Stoffe wie SO;. Wegen des schédlichen Einflusses dieser Verbindungen auf die
stratosphérische Ozonschicht (Kap. 11.1.3) wurde die Produktion der nur aus C, Cl und F
bestehenden Verbindungen in den meisten Léndern eingeschrinkt oder ganz eingestellt
(Kyoto-Protokoll von 1997, in Doha im Dezember 2012 bis zum Jahr 2020 verldngert). In
Deutschland wurde die Produktion von FCKWs bereits 1994 eingestellt, und seit 2006
werden auch im medizinischen Bereich keine FCKWs mehr verwendet. Nach wie vor ist
aber CCL,F, (CFC-12) der haufigste FCKW in der Atmosphére, da die Lebensdauer die-
ses Molekiils mit 100 Jahren sehr lang ist. Verbindungen aber, die noch Wasserstoff ent-
halten, sind weniger schidlich, da sie bereits in der Troposphére rasch abgebaut werden
und somit nicht in die Stratosphire gelangen. Als Ersatzstoffe fiir FCKW kommen daher
beispielsweise CH,F—CF;, CH,=CF-CF; und au3erdem CO, in Frage.!8

Fluorierte Polymere: Chlordifluormethan dient auch zur Herstellung von Polytetra-
fluorethylen (PTFE):

Kat

CHCIl; + 2HF — CHCIF, + 2 HCI
750°C
—HCl

Aus Tetrafluorethen C,F, erhilt man durch radikalische Polymerisation bei 20—100°C
und vermindertem Druck den Werkstoff Polytetrafluorethylen (—-CF,—CF,-),, abgekiirzt
PTFE (Warenzeichen: Hostaflon TF, Teflon). Die Polymerisation ist stark exotherm.
PTFE ist chemisch auBerordentlich widerstandsfiahig und im Temperaturbereich —270°
bis +260°C verwendbar. Es ist nicht brennbar, physiologisch inert und wird nur bei ho-
herer Temperatur bzw. hohem Druck von F,, CIF; und anderen starken Fluorierungs-
mitteln sowie von geschmolzenen Alkalimetallen angegriffen.!® Ahnlich resistente

n CHCIF, F,C=CF, + F,C=CF—CF;3

17 FCKW: Fluor-Chlor-Kohlenwasserstofte. Zur Entsorgung von FCKWs werden die Verbindungen
mit H, und O, verbrannt, wobei HCI, HE, Cl, und CO, entstehen (Incineration).

18 In der Industrie haben die Kéltemitte] Codenamen wie ,,R12* fiir CCLF,, ,,R134a* fiir CH,FCF;,
,,HFO-1234yf* fiir CH,CFCF; und ,,R744“ fiir CO,.

19 Gefdlle aus PTFE werden daher zur Herstellung hochreiner Chemikalien fiir die Elektronik sowie
in der Spurenanalytik (ppb-Analytik) eingesetzt, wo kleinste Verunreinigungen ausgeschlossen
werden miissen.
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Materialien sind Polychlortrifluorethylen (—-CF,—CFCl-),, abgekiirzt PCTFE (Waren-
zeichen: Hostaflon C2, KEL-F), sowie Viton (-CHF-CF,~CF,-), und Teflon FEP
(—~CF,—CF,—CF(CF;)-),. PCTFE ist je nach Polymerisationsgrad als Ol, Fett, Wachs oder
festes Material erhéltlich und beispielsweise als hochresistentes Hahnfett und Dichtungs-
material verwendbar.

Fluorverbindungen zur Energiespeicherung und -erzeugung: Lithium-Ionen-Batterien
(Akkumulatoren) enthalten meistens Elektrolyten aus Li[PF¢] in einem Losungsmittel
wie Ethylencarbonat, Propylencarbonat oder Dimethylcarbonat. Um die Oxidationsbe-
standigkeit zu erhohen und die Entflammbarkeit zu reduzieren, werden neuerdings fluo-
rierte Carbonate verwendet, beispielsweise Monofluorethylencarbonat. Auch das proto-
nenleitende Polymer Nafion, ein sulfoniertes und fluoriertes Polymer, das als Membran in
Brennstoffzellen verwendet wird, ist ein hochfluoriertes Material, das iiber einen der oben
beschriebenen Fluorierungswege hergestellt wird:

CF
P _-CF x=5-13.5;z2=1-3
CF, CF
X | y
[o

—CF, (0] ~__- CF,
-~ CFi/ CF;  “sosH

|
CF;

Fluorierte Verbindungen in der Halbleiterindustrie: Die Gase NF;, CF,, C,F¢ und SF;
dienen in der Elektronikindustrie zum Plasmaitzen von Silicium. Durch Einwirkung ei-
ner Mikrowellenentladung auf diese Gase werden Fluoratome erzeugt, die elementares
Silicium als SiF, abtragen. Auf analoge Weise werden auch Kraftstoffbehilter von Au-
tomobilen, die heutzutage aus organischen Polymeren bestehen, oberflachlich fluoriert,
wodurch die Dichtigkeit und die chemische Resistenz erhoht werden. Das klassische
Atzverfahren bei der Herstellung integrierter Schaltungen auf Siliciumwafern beruht
dagegen auf der Einwirkung von Flusssdure. Dabei wird die Si-Oberflache interessan-
terweise mit H-Atomen belegt. In neuerer Zeit wird allerdings auch das Gas CIF; zum
Atzen verwendet. NF; fillt aber seit kurzem als klimaschidliches Gas mit langer Ver-
weildauer unter das erweiterte Kyoto-Protokoll.

Flissigkristalle: Alle fliissigkristallinen Farbstoffe, die in Active-Matrix-Displays mo-
derner TFT-Bildschirme (thin film transistor) eingesetzt werden, sind fluoriert. Man
macht dabei von den groflen Dipolmomenten von CF- und SF-Bindungen Gebrauch, wo-
durch ein sehr zuverldssiges Schalten ermdglicht wird. Beispiele fiir solche superfluorier-
ten Materialien sind:

R—O—O—@X X: SFs oder OCF;
F
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Die Verwendung der stark polaren und hydrolysestabilen SFs-Gruppe, die durch Fluorie-
rung des entsprechenden Disulfans RSSR mit einem F,-N,-Gemisch (1:9) hergestellt
wird, verbessert die Materialeigenschaften. Der verstirkende Effekt der SFs-Gruppe
zeigt sich bei einem Vergleich des Dipolmomentes von PhCF; (2.6 D) mit dem von PhSF;
(3.4 D).

Fluorierte Pharma- und Agro-Wirkstoffe:?° Warum sind fluorierte Verbindungen als
Pharmazeutika interessant? Fluor und Wasserstoff besitzen dhnliche vaN DErR WaALs-Ra-
dien (135 gegeniiber 120 pm), aber im Gegensatz zu H zeigt F einen starken induktiven
Effekt. Durch eine metabolische Stabilisierung, d.h. verlangsamten Abbau im Korper,
verbessert sich die Bioverfiigharkeit. AuBBerdem erhoht der Ersatz von CH- durch CF-
bzw. von CH;- durch CF;-Gruppen die Lipophilie. Dies fiihrt hdufig zu vollig veranderter
Reaktivitit, die als orthogonale Reaktivitdt von H und F bezeichnet wird. Aus diesen
Griinden fiihrt der selektive Ersatz von H durch F regelmiBig zu Wirkstoffen, die bis zu
1000mal aktiver als die Stammverbindungen sind. Beispiele hierfiir sind das Cytostatikum
Fluoruracil, der Entziindungshemmer Paramethason und der Anti-Malaria-Wirkstoff Me-
floquin:

O

CF3
OH
4o Am
~N ! HO )\ F
J/ij "Me )ﬁ/ Sevoﬂuran
Q Q ST e I
| |
Paramethason 5-Fluoruracil Isofluran
Meﬂoquln

Auch die Narkosemittel Sevofluran, Isofluran und Halothan (CF;—CHCIBr) sind hier
zu nennen. Die narkotisierende Wirkung von Anisthetika ist um so stirker, je groB3er die
Lipidloslichkeit im Verhéltnis zur Wasserloslichkeit ist. Daher sind die genannten Stoffe
dem auch immer noch eingesetzten Lachgas und den frither verwendeten Narkotika Die-
thylether und Chloroform weit tiberlegen. Allerdings gelangen sie letztlich in die Atmo-
sphére und wirken als klimaschadliche Gase.?!

13.4.5 Bindungsverhaltnisse in Fluoriden

Einzelne Nichtmetallfluoride werden bei den betreffenden Elementen behandelt. Hier
sollen nur einige allgemeine und vergleichende Betrachtungen angestellt werden, die fiir
molekulare Fluoride insgesamt gelten.

20 V. Gouverneur et al., Chem. Soc. Rev. 2008, 37,320. J.-P. Bégué, D. Bonnet-Delpon, Bioinorganic
and Medicinal Chemistry of Fluorine, Wiley, Hoboken, 2008. I. Ojima (Herausg.), Fluorine in
Medicinal Chemistry and Chemical Biology, Wiley, Chichester, 2009. D. O’Hagan, J. Fluorine
Chem. 2010, 131, 1071.

21 M. P. S. Andersen et al., J. Phys. Chem. A 2012, 116, 5806.
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In mancher Bezichung steht das Fluor dem Sauerstoff niher als den iibrigen Haloge-
nen. Dies zeigt sich zum Beispiel bei einem Vergleich der Elektronegativitdten y, die fiir
die Bindungsenthalpien von wesentlicher Bedeutung sind:

F (0] Cl Br I
2 (ALLRED-ROCHOW): 4.10 3.50 2.83 2.74 2.21
x (PAULING): 3.98 3.44 3.16 2.96 2.66

Dieser Unterschied folgt aus den Werten von y, deutlicher als aus denen von yp. Auch
die Kovalenz- und lonenradien (r) von O und F sind einander dhnlicher als die von Fluor
und seinen schwereren Gruppenhomologen (in Klammern sind die zugehorigen Koordi-
nationszahlen angegeben; die Kovalenzradien gelten fiir Einfachbindungen):

0 F Cl 0% F- Cl

7 (pm): 66 57 102 124(4) 117(4) 167(6)
126(6)  119(6)

Daraus ergeben sich gewisse Analogien zwischen der Kristallchemie von Fluoriden?? ei-
nerseits und entsprechenden Oxiden andererseits. Auch die Fahigkeit des Fluors, analog
zum Sauerstoff die verschiedensten Elemente zu den hochsten Oxidationsstufen zu oxi-
dieren, zeigt diese Ahnlichkeit. Entsprechende Verbindungen sind beispielsweise AgF,,
K,[NiF¢] und SF,. Andererseits gibt es Elemente, die nicht als binédre Fluoride, sondern
nur als Oxidfluoride (oder als Oxide bzw. Oxoanionen) die hochste Oxidationsstufe er-
reichen, z.B. NOF;, C10,F; und XeO;F,; die theoretisch denkbaren Molekiile NFs, CIF,
und XeF; sind allerdings bisher unbekannt.

Die mit dem Substituenten Fluor erreichbaren Koordinationszahlen sind meistens
hoher als die bei den tibrigen Halogenen realisierbaren. So gibt es zu den folgenden Fluo-
riden

I:N]f—:4]+ SF6 X6F6 [PF6]_ IF7 RCF7 [SbF7]2_ [Tng]Z— [Xng]Z—

nicht die analogen Chloride, Bromide oder lodide. Dafiir diirften neben den meist deut-
lich hoheren Bindungsenthalpien der Fluoride auch sterische Griinde maBigeblich sein.

Trotz seiner hohen Elektronegativitdt bildet Fluor mit allen Nichtmetallen molekulare
und nicht etwa salzartige Fluoride. Selbstverstindlich sind aber die Bindungen in diesen
Fluoriden fast alle stark polar. Wegen ihrer groBen Anziehungskraft fiir Bindungselektro-
nen iiben Fluoratome in kovalenten Bindungen einen starken induktiven Effekt aus. Das
zeigt sich an folgenden Beispielen:

(a) Im SOF, ist die SO-Bindung wesentlich kiirzer als in jeder anderen Thionyl-
verbindung. Entsprechendes gilt bei den Sulfuryl-, Seleninyl-, Selenyl- und
Phosphorylverbindungen.

(b) (CF;);N ist eine wesentlich schwiéchere LEwis-Base als (CH;);N. Die Gruppen-
elektronegativitiat der CF;-Gruppe betragt etwa 3.5, die der CH;-Gruppe etwa
2.4.

22 ' W. Massa, Encycl. Inorg. Chem. 2005, 3, 1535.
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(c) CF;COOH ist eine wesentlich stirkere Saure als CH;COOH.

(d) NF; ist viel weniger basisch als NH; und bildet daher nur noch mit extrem star-
ken LEwis-Sduren Ammoniumverbindungen z.B. [NF,]*. Bei der Protonierung
von NF; entsteht aber keine Ammoniumverbindung sondern das Fluoronium-
Kation [H-F-NF,]"!

13.4.6 Stabilisierung niedriger Oxidationsstufen

Von verschiedenen Nichtmetallen sind relativ bestindige subvalente Verbindungen be-
kannt, in denen das Nichtmetall in einer ungewohnlich niedrigen Oxidationsstufe vor-
liegt. Solche Subverbindungen werden bevorzugt mit Fluor und mit Sauerstoff gebildet,
wihrend sie mit anderen Partnern wesentlich unbestiandiger sind.

Das bekannteste Suboxid ist das Kohlenmonoxid CO. Es ist zwar beziiglich eines Zer-
falls in CO, und Graphit thermodynamisch instabil, aber infolge der hohen Aktivierungs-
enthalpie und -entropie dieser Disproportionierung ist CO bei Raumtemperatur metasta-
bil, d.h. bestidndig. In dhnlicher Weise ist die Bestindigkeit aller anderen subvalenten
Verbindungen kinetisch und nicht thermodynamisch bedingt.

Mit CO isoster ist das Bormonofluorid BF, das durch Reduktion von BF; mit kristalli-
nem Bor in einer Gleichgewichtsreaktion hergestellt wird:

2000°C +BF;
BF5(g.) + 2 B(f) Tope 3BF(g.) — F,B—BF, + F,B—BF—BEF,

BF reagiert anschlieBend mit BF; unter Einschiebung in eine B-F-Bindung zu B,F,
und mit diesem zu B;Fs. Letzteres ist nicht bestidndig, sondern disproportioniert zu B,F,
und B(BF,);, das zu BgF;, dimerisiert. Dieses Molekiil enthélt ein interessantes Bg-Ge-
rust:

BgFy :

¢

(W

Mit CO reagiert B(BF,); zu dem Addukt (F,B);BCO und mit PF; zum kristallinen
(F,B);BPF;. Derartige Reaktionen werden so ausgefiihrt, dass man dem BF/BF;-
Gemisch hinter der heiflen Zone den Reaktionspartner zusetzt und das Gemisch sofort
mit fliissigem Stickstoff kondensiert.

Im Gegensatz zu CO (d-o = 113 pm) liegt dem Molekiil BF (dgr = 126 pm) annidhernd
eine Einfachbindung zugrunde. Dies ergibt sich sowohl aus dem Kernabstand als auch
aus der Valenzkraftkonstanten. Das nichtbindende Elektronenpaar und die unbesetzten
p-Orbitale am Boratom verleihen dem Molekiil carbenanaloge Eigenschaften, d.h. es
reagiert bevorzugt in Additions- und Einschiebungsreaktionen unter Errichtung zweier
neuer Einfachbindungen. Fehlen geeignete Reaktionspartner, disproportioniert BF bei
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hohen Temperaturen und in Gegenwart von festem Bor rasch zu Bor und BF;, bei tiefen
Temperaturen tritt Polymerisation ein.

Carbenanaloge Verbindungen sind auch die beiden Fluoride CF, und SiF,, die beide et-
was bestdndiger als BF sind. Difluorcarben entsteht bei folgenden Thermolyse- bzw. Pho-
tolysereaktionen:23

AT AT
CF2N2 m /TF5 CF3PF4

CF,
T h*
CHCIF, %a/ % CBr,F,

Die Halbwertszeit der Dimerisierung von CF, zu C,F, betrigt bei den geringen Drucken,
unter denen die Pyrolyseraktionen ausgefiihrt werden, etwa 1 s. C,F, reagiert sofort mit
weiterem CF, zu cyclo-C;F, cyclo-C,Fg und zu polymerem (CF,),. Wahrscheinlich tritt
CF, auch bei der Synthese von C,F, und bei der thermischen Depolymerisation von Poly-
tetrafluorethylen als Zwischenprodukt auf (vgl. Abschnitt 13.4.4).

Die Molekiile CF, (o = 105°) und SiF, (a0 = 100°) sind im Singulett-Grundzustand ge-
winkelt und diamagnetisch und enthalten Einfachbindungen: d(E-F) = 130(C) und
160(Si) pm. Difluorsilylen SiF,, das in der Gasphase eine Halbwertszeit von etwa 150 s
aufweist (25°C; 20 Pa), entsteht in hoher Ausbeute bei der Reduktion von SiF, mit festem
Silicium und bei der thermischen Disproportionierung von Hexafluordisilan Si,F:24

1o | 1150°C . 700°C .
5 SiF4(g) + 5 Si(f) S0P SiF,(g.) “SiF, Si)Fe(g.)

Beim Fehlen anderer Reaktionspartner reagiert SiF, einerseits mit dem stets vorhandenen
SiF, zu perfluorierten Polysilanen Si,F,,., (n = 1-14), andererseits bildet es diradikali-
sche, kettenformige Polymere (SiF,),, die man auch bei Abfangreaktionen als Baugrup-
pen findet. Mit BF; reagiert SiF, dhnlich wie mit SiF,, ndmlich zu F,B—(SiF,),—F (n =
1-3: farblose Fliissigkeiten). Aus Hexafluorbenzol und SiF, entstehen C4FsSiF; und
C¢F4(SiF;),. Zahlreiche weitere Reaktionen mit ungesittigten organischen Verbindungen
wurden untersucht.

Diese Beispiele zeigen die Bedeutung der Subverbindungen als Zwischenprodukte und
fiir praparative Zwecke. Andere iiberraschend bestindige Subfluoride von Nichtmetallen
sind die Radikale [NF,] und [O,FT, die mit ihren Dimeren N,F, bzw. O,F, im tempera-
tur- und druckabhingigen Gleichgewicht stehen.

2 D. L. S. Brahms, W. P. Dailey, Chem. Rev. 1996, 96, 1585.
24 C.-S. Liu, T.-L. Wang, Adv. Inorg. Chem. Radiochem. 1985, 29, 1.
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13.5 Chlor, Brom und lod25

13.5.1  Herstellung und Eigenschaften der Elemente

Chlor

Das Element Chlor kommt in der Natur wegen seiner hohen Reaktionsfahigkeit nur in ge-
bundener Form vor, und zwar hauptsédchlich in Chloriden des Natriums, Kaliums und
Magnesiums, aber auch in vielen organischen Verbindungen.2¢ Fiir die Chlorproduktion
ist NaCl die bei weitem wichtigste Ausgangsverbindung; es findet sich im Meerwasser, in
einigen salzhaltigen Binnenseen und in Lagerstétten, die durch Austrocknung derartiger
Gewisser entstanden sind (Steinsalz). Deutschland und Osterreich verfiigen iiber ausge-
dehnte Salzlagerstitten, aus denen NaCl, KCI und MgCl, gewonnen werden; fiihrender
deutscher Anbieter ist die K+S AG (Kali und Salz). In einigen warmen Landern wird
NaCl immer noch durch Eindunsten von Meerwasser in flachen Teichen (Salinen) gewon-
nen. Im Meerwasser sind die Halogene F, Cl, Brund I etwa im Verhéltnis 0.7 : 1000 : 35 :
0.03 vorhanden. Die natiirliche Haufigkeit von Cl in der Erdkruste betrdgt 0.013 %; die
Weltmeere enthalten ca. 5-10'¢ t NaClL.

Elementares Chlor ist einer der wichtigsten Grundstoffe der chemischen Industrie, der
zur Herstellung zahlreicher Produkte wie Arzneimittel, Diinge- und Pflanzenschutzmit-
tel, Kunststoffe (z.B. PVC), Textilfasern, Farben und neue Werkstoffe gebraucht wird.
Chlor wird daher in riesigen Mengen durch Elektrolyse von gesittigten wissrigen NaCl-
Ldsungen sowie von Salzsdure gewonnen. In Europa ist Deutschland der bei weitem
groBite Chlorproduzent. Die weltweite Produktionskapazitit betrug im Jahre 1985 ca.
68 Millionen Tonnen Cl, pro Jahr. Bei der NaCl-Elektrolyse, durch die 95% des Chlors
erzeugt werden, lduft folgende Umsetzung ab:

Energie
2NaCl + 2H,0 — 2NaOH + H,} + Cl,t

Die entscheidende Reaktion ist die anodische Oxidation der Chlorid-lonen. Die Katho-
denreaktion hdngt von der Art des Verfahrens ab. Es gibt drei Varianten dieses als Chlo-
ralkali-Elektrolyse bezeichneten Prozesses.2” Beim Amalgamverfahren wird fliissiges
Quecksilber als Kathodenmaterial verwandt, an dem wegen einer sehr groen Uberspan-
nung nicht Wasserstoff-Ionen, sondern Natrium-Ionen entladen werden, sodass ein ver-
diinntes, fliissiges Natriumamalgam entsteht, das kontinuierlich aus der mit einem
schwach geneigten Boden ausgestatteten Elektrolysezelle abflieft. Anschlieend flief3t
das Amalgam in einem Amalgamzersetzer durch ein Bett von Graphitpartikeln, wihrend
im Gegenstrom Wasser einstromt. Katalysiert durch den Graphit wird das Amalgam zu
Natronlauge und Wasserstoff hydrolysiert, wobei das Quecksilber freigesetzt wird und in
den Kreislauf zurtickkehrt:

2Na + 2H,0 — 2NaOH + H,!

25 J.-P. Lang, Encycl. Inorg. Chem. 2005, 2, 866.

26 In der Natur kommen ca. 3500 Verbindungen von Chlor, Brom und lod vor, aber nur 12 von Fluor.

27 Winnacker-Kiichler, Chemische Technik: Anorganische Grundstoffe, 5. Aufl., Band 3, Wiley-
VCH, Weinheim, 2005, S. 427.
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Die bis zu 200 Anoden der trogférmigen Elektrolysezelle bestehen aus Titan; die Be-
triebsspannung betragt ca. 4.5 V.

Beim Diaphragmaverfahren sowie beim heute bevorzugten Membranverfahren sind
Anoden- und Kathodenraum der Elektrolysezelle durch eine Wand getrennt, um eine Ver-
mischung und Reaktion der Produkte zu verhindern. Wihrend das aus einem minerali-
schen oder PVC-Geflecht bestehende und mit einem fluororganischen Harz beschichtete
Diaphragma eine Durchmischung des Elektrolyten mechanisch verhindert, fiir lonen aber
durchlissig ist, stellt die aus einem Kationen-lonenaustauscher gefertigte Membran eine
Sperre fiir alle Teilchen auler Na* dar. Damit die Membran nicht von heiem Chlor und
Natronlauge zerstort wird, verwendet man ein PTFE-Copolymer, das durch geeignete
funktionelle Gruppen zum lonenaustausch befdhigt ist (z.B. Nafion, Abschnitt 13.4.4).
An der Kathode lduft folgende Reaktion ab:

2H,0 + 2¢- —> H, + 2[OH]”

Bei der Chloralkali-Elektrolyse entstehen auf 1 t Cl, neben Wasserstoff auch noch 1.1 t
NaOH. Im Jahre 1997 wurden in Westeuropa noch etwa 64 % des Chlors nach dem Amal-
gamverfahren, 24 % nach dem Diaphragmaverfahren, 11 % nach dem Membranverfahren
und der Rest nach anderen Verfahren (z.B. Schmelzflusselektrolyse von NaCl zur Na-
Herstellung) gewonnen. Da das Membranverfahren 30 % weniger elektrische Energie er-
fordert (2.5 MWh/t Cl,) und umweltfreundlich ist, werden neue Anlagen nach diesem
Prinzip errichtet und die europdischen Hersteller haben sich verpflichtet, bis zum Jahre
2020 alle Amalgam-Anlagen auf das Membranverfahren umzuriisten. Im Jahre 2010 wa-
ren daher bereits etwa 60 % der weltweit installierten Chlorkapazitit Membran-Elektro-
lyseverfahren. In Deutschland wurden im Jahre 2006 ca. 4.5-10° t Cl, produziert, davon
1.3-10¢ t nach dem Amalgamverfahren.

Bei der Chlorierung organischer Verbindungen fallen grole Mengen Salzsdure an, die
bei der Baver AG elektrolytisch nach dem Membranverfahren wieder zu Chlor verarbei-
tet werden. Dabei wird seit 2003 eine Sauerstoff-Verzehrkathode eingesetzt, wodurch eine
niedrigere Zersetzungsspannung erreicht und ca. 30% der elektrischen Energie gegen-
iiber dem Membranverfahren eingespart wird (1.8 MWh/t Cl,).28 Die Bruttoreaktion ist in
diesem Fall:

4 HCI + 02 - = 2C12 + 2H2O
bzw. bei NaCl-Elektrolyse:

2NaCl + H,0 +30, — Cl, + 2 NaOH

Elementares Chlor entsteht aulerdem bei der Schmelzfluss-Elektrolyse von NaCl und
MgCl, zur Herstellung der Metalle Natrium und Magnesium.

Im Labor entnimmt man Cl, einer Stahlflasche oder stellt es durch Oxidation von Chlo-
rid-Ionen mit starken Oxidationsmitteln in saurer Losung her, beispielsweise durch Re-
aktion von konzentrierter Salzsdure mit Braunstein (MnQO,) oder mit KMnOj,:

4HCl + MnO, — Cl, + MnCl, + 2 H,0

Diese Reaktion entspricht dem klassischen Deacon-Verfahren zur Chlorherstellung aus
HCI-Gas, das heutzutage mit einem Rutheniumoxid-Katalysator durchgefiihrt wird.

28 J. Jorissen, T. Turek, R. Weber, Chemie unserer Zeit 2011, 45, 172 (reich bebildert).
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Chlor ist bei Raumtemperatur ein gelbgriines, erstickend riechendes und sehr giftiges
Gas, das die Schleimhdute stark angreift (Sdp. —34°C). Gasformiges Cl, ist schwerer als
Luft und kondensiert unter Druck leicht zu einer griingelben Fliissigkeit (Dampfdruck bei
20°C: 65 kPa). Es reagiert mit fast allen Metallen, beim Erwérmen oft unter Feuererschei-
nung, z.B. mit Alkali- und Erdalkalimetallen, mit Cu, Fe, As, Sb und Bi. Von den Nicht-
metallen reagiert H, nach Ziindung in einer Kettenreaktion explosionsartig (Chlorknall-
gas, Kap. 5.1). Ebenso verbinden sich viele Wasserstoffverbindungen lebhaft mit Chlor:

CH, + Cl, —= 2C(f) + 2 HCI
NH; + 3Cl, — NCl; + 3 HCI

In Wasser ist Cl, nur méBig 16slich (6 g L1 bei 25°C); in der Losung stellt sich folgendes
konzentrationsabhingiges Gleichgewicht ein:

Cl, + H, O =——= HOCI + HCI

Chlor wird zur Synthese zahlreicher anorganischer und vor allem organischer Verbindun-
gen eingesetzt, die aber oft nur Zwischenprodukte fiir die Herstellung von Substanzen
sind, die selbst chlorfrei sind, aber anders nicht 6konomisch gewonnen werden kdnnen.
In der Industrie wird etwa ein Drittel des erzeugten Chlors im Kreislauf gefiihrt. Beispiele
fiir die Verwendung von elementarem Chlor sind die Synthese von Chlorkohlenwasser-
stoffen, die Herstellung von vielen Metall- und Nichtmetallchloriden wie Phosgen COCI,
(aus CO und Cl,), PCl,, SCl,, S,Cl, und FeCl; aus den Elementen sowie SiCl, und TiCl,
aus den Dioxiden durch Reaktion mit Koks und Cl,. Hinzu kommt die Gewinnung von so
genannter Natronbleichlauge (NaClO) aus Natronlauge und Cl,. Die Desinfektion (Ent-
keimung) von Trink- und Badewasser und das Bleichen von Zellstoff und Papier mit
Chlor verlieren an Bedeutung, da hierfiir mehr und mehr Wasserstoffperoxid oder Ozon
eingesetzt werden (siche diese).

Brom

Wie alle Halogene kommt auch Brom3? in der Natur nur in gebundener Form vor, und
zwar vergesellschaftet mit Chlor in analogen Verbindungen. Aus den Bromiden, die einer-
seits im Meerwasser enthalten sind und die andererseits bei der Gewinnung von Kali-
salzen (KCl) angereichert werden, wird das Brom durch Einleiten von Cl, in die schwach
angesduerte wissrige Losung freigesetzt und durch einen Luftstrom ausgetrieben:

2Br + Cl, — Br, + 2CI”

Es kann anschlieend mit konz. H,SO, getrocknet und durch Destillation gereinigt wer-
den. Besonders salzhaltig ist das Wasser im Toten Meer, aus dem mehr als die Halfte des
weltweit gehandelten Broms stammen. Im Labor stellt man Br, aus KBr durch Oxidation
in saurem Medium her, z. B. mit MnO, und H,SO,.

Brom ist bei Raumtemperatur fliissig und tief rotbraun gefarbt. Es ist in Wasser weni-
ger gut 16slich als Cl,, mit vielen unpolaren Losungsmitteln (z.B. CCl,) ist es aber unbe-
grenzt mischbar. Die Reaktionsfahigkeit von Br, ist geringer als die von Cl,, im Allge-
meinen reagieren aber beide Elemente analog. Brom wird zur Synthese von organischen

29 V. Hopp, Chemiker-Ztg. 1991, 115, 341.
30 D, Price, B. Iddon, B. J. Wakefield (Herausg.), Bromine Compounds, Elsevier, Amsterdam, 1988.
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Pflanzenschutzmitteln sowie von Flammschutzmitteln wie 1,2,5,6,9,10-Hexabromcyclo-
dodecan (HBCD) benétigt (Jahresproduktion ca. 20000 t). HBCD wird hauptsdchlich als
Additiv zu Polystyrol-Schaumstoffen eingesetzt, um deren Entflammbarkeit herabzuset-
zen (z.B. Ddmmstoffe fiir Gebdude). Da HBCD dem Polymer nur beigemischt und nicht
chemisch gebunden wird, gelangt es im Laufe der Zeit in die Umwelt (Gewisser) und
wurde beispielsweise in Eiern von Mowen und in Muscheln nachgewiesen.

Bromid dient zur Herstellung von AgBr, das die lichtempfindliche Substanz in vielen
photographischen Filmen darstellt; bei bestimmten hochwertigen Filmen wird jedoch
Agl verwendet. Seit Einfithrung der Digitalfotografie ist der Bedarf an derartigen Filmen
allerdings stark gesunken.

Tod

Iod findet man in der Natur sowohl in lodiden und lodaten als auch in Form von organi-
schen Verbindungen. Bei der Verbrennung von Tang, der die Fihigkeit zur Anreicherung
von lod besitzt, erhdlt man in der Asche lodide. Auf diese ,,biogene Weise ist wahr-
scheinlich auch der hohe Todidgehalt einiger fossiler Solen zu erklaren, die in mehreren
Landern (Japan, USA, u.a.) unterirdisch gefunden werden. Das sind hochkonzentrierte,
durch Eindunsten fritherer Gewasser entstandene Salzlosungen, aus denen das Iod durch
Einleiten von Cl, und Ausblasen mit Luft — &hnlich wie beim Brom beschrieben — gewon-
nen wird:

217 +Cl, — L, + 2CI”

Chile ist der groBte Produzent von Iod und Iodiden. Der in Chile vorkommende Chilesal-
peter Na[NO;] enthélt lod in Form von Ca[lO;],, das bei der Aufarbeitung des Salpeters
durch Umldsen in den Mutterlaugen als Na[lO;] anfdllt. Aus diesem werden durch
Reduktion mit SO, oder Na,[SO;] elementares lod oder lodide hergestellt, die auch nach
Europa exportiert werden. Andererseits werden in Japan grofle Mengen lod aus den bei
der Erdgasforderung anfallenden Salzlaugen gewonnen. lodide lassen sich elektrolytisch
oder auch schon durch relativ schwache Oxidationsmittel zu I, oxidieren.

Elementares Iod bildet schwarzgraue, glinzende, schuppige Kristalle, die leicht subli-
mieren und auf diese Weise gereinigt werden konnen. Die Sublimationsenthalpie betragt
62.4 kJ mol-!. Der Dampf und gewisse lod-Ldsungen (in CCl,, CHCI;, CS,) sind violett
gefarbt. In anderen Losungsmitteln wie H,O, Ether oder Dioxan 16st sich Iod mit brauner
Farbe, in aromatischen Kohlenwasserstoffen dagegen mit roter Farbe. Diese Farbunter-
schiede sind auf intermolekulare Wechselwirkungen zuriickzufiihren. Wihrend die
violette Farbe dem freien I,-Molekiil zukommt, sind die braunen und roten Farbungen
durch Charge-Transfer-Komplexe verursacht, die durch einen teilweisen Elektroneniiber-
gang von den Losungsmittelmolekiilen (Donoren) auf die I,-Molekiile (Akzeptoren) zu-
stande kommen. Solche CT-Komplexe, die auch vom Br, und Cl, bekannt sind, zeichnen
sich meistens durch eine intensive Absorption von sichtbarem Licht aus. Mit Triphenyl-
phosphan bildet I, ein gelbes 1:1-Addukt, das eine lineare P—I-I-Einheit enthélt und da-
her als Donor-Akzeptor-Komplex aufzufassen ist (teilweise Delokalisierung der nichtbin-
denden 3s-Elektronen des Phosphors in das 6*-LUMO von I,, daher dj; =316 pm).3! Die
Ladungsiibertragung kann so weit gehen, dass es zur Spaltung der I-I-Bindung kommt.

31 C. A. McAuliffe et al., J. Chem. Soc. Chem. Commun. 1991, 1163.
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Beispielsweise liegt das analoge /Bu;P-I, als Salz [fBusPI]*I- vor, und die Verbindung
py-1, ist als Salz [I(py),]"[Is]~ zu formulieren (py = Pyridin). Ein bekannter CT-Komplex
des lods ist die blaue Einlagerungsverbindung von [Is]-Ionen in den zentralen Hohlraum
in der spiraligen Struktur von Amylose, die ein Bestandteil der Stirke ist. Dieser lod-
Stiarke-Komplex (A, = 600 nm) wird zum analytischen Nachweis von Iod verwendet
(Polyiodid-Tonen werden im Abschnitt 13.5.3 erldutert).

Diiodmolekiile konnen aber auch als Elektronendonoren und damit als Liganden in
Metallkomplexen fungieren. Beispielsweise reagiert Ag[ AsF,] in fliissigem SO, mit [, zu
dem purpurfarbenen polymeren Komplex [Agl,][AsF,], dessen Kation aus einer planaren
Zickzack-Kette der Konnektivitdt —Ag—I-I-Ag—I-I ... besteht, wobei die Silberionen zu-
sitzlich von vier Fluoratomen der Anionen koordiniert werden.32 Der Winkel [-Ag-I be-
tragt 99°. Diese Ag—I-Bindungen kdnnen so verstanden werden, dass Elektronendichte
aus dem *-MO (HOMO) des Iodmolekiils in das leere 5s-AO des Silberkations deloka-
lisiert wird. Gleichzeitig ist aber auch mit einer gewissen Riickbindung durch Ladungs-
transfer aus dem Ag(4d)-AO in das 6*-MO des Liganden zu rechnen. Dementsprechend
ist der [-I-Kernabstand im Komplex nur um 1 pm kleiner als im freien I,-Molekiil.

13.5.2 Halogenide

Fast alle Elemente bilden Halogenide, d. h. bindre Element-Halogen-Verbindungen, in de-
nen das Halogen der elektronegativere Partner ist. Die bindren Verbindungen konnen in
Ionengittern kristallisieren (KCI, AlF;), polymere Strukturen bilden (Graphitfluorid)
oder in relativ kleinen Molekiilen existieren (SCl,, PFs). Neben den bindren Halogeniden
sind aber auch kompliziertere Verbindungen in grofer Zahl bekannt, z.B. Oxidhaloge-
nide (SOF,), Hydroxidhalogenide (HSO;Cl), komplexe Anionen wie [SiF4]?> und Kat-
ionen wie [PCl,]".

Die Fluoride des Wasserstoffs und einiger Nichtmetalle wurden bereits im Ab-
schnitt 13.4 behandelt. Weitere Fluoride und die Chloride, Bromide und Iodide der meis-
ten Nichtmetalle werden bei den betreffenden Elementen beschrieben. Hier sollen nur die
Halogenwasserstoffe HCI, HBr und HI und in den Abschnitten 13.5.3 bis 13.5.5 die Ver-
bindungen der Halogene untereinander behandelt werden.

Wasserstoffhalogenide HCl, HBr und HI
Die Wasserstoffverbindungen der Halogene kénnen aus den Elementen synthetisiert wer-
den. Da die GiBs-Energie AG® der Reaktion

H, + X, =—— 2HX X = Halogen

vom Fluor zum ITod stark zunimmt,3? liegt das Gleichgewicht um so weniger auf der rech-
ten Seite, je schwerer das Halogen ist. Wahrend Fluor und Chlor in einer Wasserstoft-
atmosphére quantitativ zu HX verbrennen, kann man HBr nur dann in guter Ausbeute aus
den Elementen herstellen, wenn man die Reaktionstemperatur auf 150-300°C hilt, wobei

32 J. Passmore et al., Angew. Chem. 2004, 116, 2029.
3 A¢Gsyg betrdagt —273 (HF), —92 (HCI), —36 (HBr) und +26 (HI) kJ mol !, bezogen auf die Halogene
in den Standardzusténden.
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dann zur Reaktionsbeschleunigung ein Katalysator erforderlich ist (Aktivkohle oder Pla-
tin). In gleicher Weise verfahrt man im Falle des Hydrogeniodids, dessen Gisss-Bil-
dungsenergie aus den gasférmigen Elementen nur noch mit —5 kJ mol-!(HI) exotherm ist,
weswegen sich HI bereits beim gelinden Erwadrmen teilweise in die Elemente zersetzt.
Die homogene Gasphasenreaktion der HX-Bildung erfolgt in allen vier Féllen nach ei-
nem Radikalkettenmechanismus (Kap. 5.1).

Hydrogenchlorid (Sdp. —84°C) wird technisch durch Protonierung von Chlorid-lonen
hergestellt, wozu die Reaktion von KCI mit konzentrierter Schwefelsdure dient, die beim
Erwidrmen zu HCI und K,[SO,] fiihrt. HCI entsteht aulerdem in groBen Mengen bei den
technisch wichtigen Chlorierungen organischer Verbindungen34 nach:

AN N
—C-H + Cly —= —C-Cl + HCI

Auf diese Weise werden aus Methan die Derivate CH;Cl1, CH,Cl,, CHCl; und CCl, sowie
aus Benzol Chlorbenzol C;H;Cl hergestellt. HCI entsteht weiterhin bei der Synthese von
Isocyanaten, die in groBem Umfang zu Polyurethanen verarbeitet werden:

—C-NH, + COCl, —> —C-N=C=0 + 2HCl

Der Chlorwasserstoff wird durch Absorption in H,O aus den Reaktionsgasen entfernt und
kommt entweder als konzentrierte (30—32 Massen-%) oder rauchende Salzsdure (38 %) in
den Handel oder wird elektrolytisch nach dem Membranverfahren wieder zu Cl, verar-
beitet. Bei einem HCI-Gehalt von 20.2 % bildet Salzsdure ein azeotropes Gemisch vom
Sdp. 110°C.35

Auch HBr ldsst sich aus KBr und einer starken, nichtfliichtigen Mineralsdure herstel-
len, wenn man eine nichtoxidierende Saure wie H;PO, verwendet. Bequemer ist jedoch
die Hydrolyse eines Nichtmetallbromids wie PBr;:

PBr; + 3H,O — 3 HBrt + H;PO;

In analoger Weise lasst sich lodwasserstoff aus PI; herstellen.

Alle Halogenwasserstoffe sind unter Standardbedingungen (25°C/1013 hPa) farblose
Gase, die sich relativ leicht verfliissigen lassen. Im festen Zustand bilden sie Molekiilkris-
talle. HF ist infolge starker Wasserstoffbriickenbindungen in allen Phasen stark assoziiert
(Kap. 5.6.4). Bei den iibrigen Verbindungen liegt nur im fliissigen Zustand eine stér-
kere Dipolassoziation vor. Die Dipolmomente nehmen vom HF (1.8 D) zum HI (0.4 D)
stark ab (Tab. 5.4).

Mit wenig Wasser reagieren alle Wasserstofthalogenide zu verschiedenen, nur bei tie-
fen Temperaturen bestindigen Oxoniumsalzen (Kap. 5.6.4). In Wasser sind HF, HCI, HBr
und HI sehr gut 16slich. Die Saurestérke der Losungen nimmt vom HF zum HI stark zu
(Tab. 5.4). Wahrend der Dissoziationsgrad einer Saure im Allgemeinen mit steigender
Konzentration abnimmt, beobachtet man bei der Flusssdure genau das Gegenteil. Das
liegt daran, dass das Gleichgewicht

HF + H,0O =—— [H3;0]" + F~

34 Vinylchlorid (und damit Polyvinylchlorid PVC) wird aus Ethylen, O, und HCI hergestellt.
35 Ein azeotropes Gemisch siedet bei konstanter Temperatur, kann also nicht durch fraktionierte
Destillation getrennt werden, es sei denn, man éndert den Druck.
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wegen der Komplexierung von F--lonen durch HF unter Bildung von [HF,]-, [H,F;],
[H;F,]- und [H,F5]- mit steigendem HF-Gehalt nach rechts verschoben wird. Die Salze
[H;O]F, [H;O][HF,] und [H;O][H;F,] wurden in reiner Form isoliert.

Obwohl im Allgemeinen angenommen wird, dass verdiinnte Salzséure vollstindig dis-
soziiert ist, liegt bereits bei einem molaren Verhéltnis HCI : H,O von 0.28 : 1 ein Teil der
Anionen als [HCl,] vor. Eine bei 20°C gesittigte wissrige HCI-Losung hat eine Konzen-
tration von 40.4 Massen-%.3¢ Wegen der Bildung starker Wasserstoffbriicken 19st sich
HCI auch in Alkoholen und in Diethylether sehr gut.

Eine charakteristische Eigenschaft von HBr und HI und ihrer Anionen Br- und I~ ist
ihre leichte Oxidierbarkeit zu Br, bzw. I,, die sich aus den Werten der Redoxpotentiale
ergibt. HI wird schon durch Luftsauerstoff oxidiert, sodass sich saure, wissrige lodidl6-
sungen an der Luft allmidhlich braun farben (Autoxidation unter Bildung von [I5]").

13.5.3 Polyhalogenid-lonen

Elementares lod 16st sich in wissriger Kaliumiodidldsung wesentlich besser als in reinem
Wasser. Ursache dafiir ist eine Komplexbildung zwischen I,-Molekiilen und lodid-lonen
entsprechend folgendem Gleichgewicht:

L)
o) -c(ly)

Die Reaktionsenthalpie betrigt in Wasser nur —17 kJ mol-'. Aus der dunkelbraunen L&-
sung kristallisiert beim Einengen oder Abkiihlen das schwarze Salz K[I;]-H,O aus. Was-
serfreie Triiodide erhdlt man bei Verwendung groBerer Kationen: Rb[I;], Cs[I;] und
[Co(NH;)][15]; wurden kristallin isoliert.

Bei den leichteren Homologen des lods ist die Tendenz zur Bildung von Polyhalogeni-
den etwas weniger ausgeprigt. Es sind jedoch zahlreiche kristalline Polychloride und
-bromide bekannt, z.B. [Me,N][Cl;] und [NH,][Br;]; siche auch weiter unten. Dariiber
hinaus wurde eine grofere Zahl gemischter Polyhalogenid-Ionen hergestellt, die zwei
oder drei verschiedene Halogene einschliefllich Fluor enthalten kénnen. Als Beispiele
seien [ICL,]-, [I,Br], [IBrF]- und [BrClL,]- genannt. Derartige Anionen entstechen aus
einem Halogenid-Ion (oder einem entsprechenden X--Donor) und einem Halogenmole-
kil oder einer Interhalogenverbindung:

r+ L — [I]° K.

KI + Cl, — KJICL]
PCls + ICI — [PCl4][ICL,]

Grof3e einwertige Kationen sind zur Isolierung solcher Salze besonders gut geeignet; die
Griinde dafiir wurden im Kapitel 2.1.7 beschrieben.

Die oben definierte Gleichgewichtskonstante K, hat in Wasser bei 25°C fiir die ver-
schiedenen Trihalogenid-lonen folgende Werte: [I;]: 725; [ICL,]: 167; [Brs]: 18;

36 Der Magensaft von Menschen und hoheren Tieren enthdlt HCI in einer Konzentration von
0.1-0.5% (pH-Wert 2.3 bis 0.9).
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[Cl5]: 0.01.37 Die Triiodide sind also weitaus am bestdndigsten. Dies gilt auch fiir die
wasserfreien Salze, die beim Erhitzen entsprechend obigem Gleichgewicht dissoziie-
ren. Beim Cs[l;] erreicht der I,-Gleichgewichtsdampfdruck erst bei 250°C den Wert
0.1 MPa.

Alle Trihalogenid-lonen sind, soweit bekannt, linear oder fast linear gebaut (Valen-
zwinkel 170-180°). In Losung sind die Ionen [L;]-, [Br;]- und [ICL,]- zentrosymme-
trisch (Symmetrie D..,), d.h. beide Kernabsténde sind gleich grof. Im kristallinen Zu-
stand kommt es jedoch infolge einer asymmetrischen Wechselwirkung mit den
umgebenden Kationen oft zu einer Symmetrieerniedrigung. So betragen im Anion von
[NH,][I5] die beiden I-I-Kernabstinde 279 und 311 pm (Symmetrie C.,). In den ge-
mischten lonen bildet jeweils das Halogen mit der geringsten Elektronegativitit das
Zentralatom.

Vor einer Diskussion der Bindungsverhdltnisse ist es zweckmiBig, die Bindungseigen-
schaften der Trihalogenid-lonen mit denen der Halogenmolekiile zu vergleichen. Sowohl
eine Betrachtung der Kernabstdnde als auch der Valenzkraftkonstanten zeigt, dass die
Bindungen in diesen Ionen schwécher sind als in den Molekiilen X, (Tab. 13.2).

Tab. 13.2 Valenzkraftkonstanten einiger Trihalogenid-lonen und der entsprechenden Halogenmo-
lekiile (f. in N ecm1; nach W. Gabes, R. Elst, J. Mol. Struct. 1974, 21, 1).

Br,: 2.46 BrCl: 2.67 L: 1.72 ICI: 2.38 IBr: 2.07
[Br;]: 0.94 [BrCL,]: 1.08 [L,]: 0.70 [ICL]: 1.06 [IBr,] : 0.94

Die MO-Theorie ermdglicht eine elegante Interpretation der experimentellen Befunde.38
Wenn man die z-Achse in die Molekiilachse legt, iiberlappen im linearen Ion [I;]- die drei
5p.-Orbitale der lodatome. Die Wechselwirkung dieser drei Orbitale fiihrt hnlich wie im
Fall des linearen [HF,]-lons zu drei o-Molekiilorbitalen, von denen je eines bindend,
nichtbindend und antibindend ist (Abb. 13.1).

Die drei Molekiilorbitale sind mit vier Valenzelektronen besetzt. Da nur zwei davon
bindende Elektronen sind, ergibt sich eine relativ schwache kovalente Bindung. Der Va-
lenzwinkel von 180° ist die Folge einer solchen 3-Zentren-4-Elektronen-6-Bindung, da
die Uberlappung bei einer Winkelverkleinerung geringer werden wiirde.? Die negative
Tonenladung befindet sich zum groften Teil auf den terminalen Atomen.

Elementares lod hat eine starke Neigung zur Ausbildung von Mehrzentrenbindungen.
Dies zeigt sich nicht nur an der Struktur des kristallinen lods selbst (sieche 13.2), sondern
auch an der Existenz zahlreicher Polyiodid-Anionen wie [Is]-, [I;]-, [Io], [Ig]* [L0]*,

37 Das Trifluorid-Anion wurde IR- und Raman-spektroskopisch bei tiefen Temperaturen nachge-
wiesen, nachdem gasformiges KF, RbF oder CsF zusammen mit F, und iiberschiissigem Argon
bei 15 K kondensiert wurde; [F;]- ist valenz-isoelektronisch mit KrF,, seine Dissoziation in F,
und F-ist (in der Gasphase) mit ca. 100 kJ mol-! endotherm; S. Riedel et al, /norg. Chem. 2010,
49, 7156.

3% G. A. Landrum, N. Goldberg, R. Hoffmann, J. Chem. Soc. Dalton Trans. 1997, 3605.

39 Auch die n-Orbitale der drei Atome iiberlappen und spalten energetisch in bindende, nichtbin-
dende und antibindende MOs auf. Da aber alle 1-MOs mit Elektronenpaaren besetzt sind, tragen
sie nicht zur Bindung bei.
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Abb. 13.1 Die 3-Zentren-4-Elektronen-Bindung im linearen Triiodid-Anion [L;]~.
(a) Linearkombinationen der drei 6-Atomorbitale vom 5p-Typ, die vereinfacht dargestellt wurden

(ohne innere Knotenfléchen).
(b) Energieniveaudiagramm fiir die drei o-Molekiilorbitale. Wahrend das bindenden Elektronen-
paar iiber alle drei Atome delokalisiert ist, ist die nichtbindende Elektronendichte an den terminalen

Atomen lokalisiert.

[0 [L2]%, [15]3, [1i6]> und [Iy9]*, die alle in Form definierter Salze isoliert wurden
und die als Addukte von [,-Molekiilen an die Anionen I~ bzw. [I;]- aufgefasst werden
konnen.*0 Das Ion [I5]- hat im Salz [Me,N][I;] die Symmetrie C,,:

1 =]
O
4 h ! =177°
I I / B

I
d'=317 pm N
d=281 pm [—I—I

[Is]7 (Cay) [Is]*

Dieses lon ist anndhernd planar und besteht gewissermallen aus einem zentralen lodid-
Ion, das mittels zweier Sp-Orbitale zwei ,-Molekiile gebunden hat. Entsprechend werden
in den Ionen [I;]- und [Iy]~ Kernabstinde beobachtet, die die Anlagerung von zwei bzw.
drei Molekiilen I, an ein Ion [I;]- erkennen lassen. Die Anionen sind dann noch weiter
durch schwache Mehrzentrenbindungen miteinander verkniipft. Das diamagnetische Salz
Cs,[Ig] enthilt das Z-formige Anion [Ig]? (siehe oben). Dieses besteht aus zwei unsym-
metrischen [I;]-Ionen und einem zentralen I,-Molekdil.

40 P H. Svensson, L. Kloo, Chem. Rev. 2003, 103, 1649. C. Walbaum, 1. Pantenburg, G. Meyer, Z.
Naturforsch. 2010, 65b, 1077.
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Auch von Chlor und Brom gibt es Polyhalogenidionen mit mehr als drei Atomen.#!
So wurden das Pentabromid-Ion [Brs]- und ein entsprechendes Pentachlorid strukturell
charakterisiert, und [Cl;]- sowie [Cly]- wurden Raman-spektroskopisch in Form von
[NR,]"-Salzen nachgewiesen (R = Alkylrest). Das Gleiche gilt fiir die entsprechenden
Polybromide. Dartiber hinaus wurden sogar Salze mit den Anionen [Br,(]>-, [Br;;]- und
[Bryy]> hergestellt. [Br,,]>~ besteht aus zwei Br,-Molekiilen und zwei [Br;]-Anionen,
und auf dhnliche Weise konnen auch alle anderen Polychloride und -bromide durch
Halogenbindungen zwischen negativ geladenen Donorionen und ungeladenen Akzeptor-
molekiilen X, verstanden werden (sieche Abschnitt 13.3).

13.5.4 Positive Halogen-lonen?3.42

Positive Element-lonen wurden bereits bei den Chalkogenen vorgestellt, beispielsweise
[O,]7, [Sg]** und [Se,]?*. Sie bilden sich umso leichter, je weniger elektronegativ das be-
treffende Element ist. Dennoch bedarf es auch bei den schwereren Nichtmetallen meis-
tens starker Oxidationsmittel, um das Element zu einem positiven lon zu oxidieren. We-
gen des stark elektrophilen Charakters solcher lonen konnen diese nur in Gegenwart
wenig nukleophiler Anionen bzw. entsprechender Losungsmittel hergestellt werden; in
Wasser tritt sofort Disproportionierung ein.

Von den Halogenen ist zu erwarten, dass sich I, am leichtesten zu einem positiven lon
oxidieren lédsst. In der Tat zeigt bereits geschmolzenes lod eine betrachtliche elektrische
Leitfahigkeit, die auf folgende Eigendissoziation zuriickgefiihrt wird:

17 + [

Das Ion [I;]" und analoge Halogen-Kationen des Chlors und des Broms kénnen durch
Oxidation der Elemente, durch Komproportionierung der Elemente mit entsprechenden
Interhalogenverbindungen oder durch spezielle Reaktionen hergestellt werden. Beispiele
sind folgende, allerdings nur bei tiefen Temperaturen stabilen Salze:

3

- 78°
Cl, + CIF + AsF5; — [CILs][AsF¢] gelbe Kristalle
2Cl, + ItFg — [Cly][IrFg] blaue Kristalle

[CL,]* ist bisher nur in der Gasphase nachgewiesen worden. [Cl;]* ist mit SCI, isoelektro-
nisch (Symmetrie C,,) und [Cl,]" bildet ein Rechteck (D,;) als Folge einer n*-n*-Wech-
selwirkung zwischen den Komponenten Cl, und [Cl,]* (siehe unten). Thermisch stabiler
sind Salze mit den Kationen [Br,]" und [Br;]*, die durch Oxidation von Br, mittels Per-
oxodisulfurylfluorid bzw. BrFs erhalten werden:

41 S, Riedel et al., Chem. Eur. J. 2012, 18, 5741 und Angew. Chem. 2011, 123, 11732. C. Feldmann
et al., Inorg. Chem. 2011, 50, 11683 und Angew. Chem. 2011, 123, 5073 . X. Chen et al., Inorg.
Chem. 2010, 49, 8684.

42 N. Burford, J. Passmore, J. S. P. Sanders in From Atoms to Polymers (J. F. Liebmann, A. Green-
berg, Herausg.), VCH, Weinheim, 1989, S. 53.
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(a) Brp + S,04F, — 2 BrSOs;F  gefolgt von:
Br, + 2BrSOsF + 10 SbFs — 2 [Bry][SbsF¢] + SbyFoSOsF

(b) 7Br, + BrFs + 5AsF5 — 5[Br3][AsFg]

Das Bromoniumsalz [Br,][Sb;F,¢] bildet rote paramagnetische Kristalle (Schmp. 86°C),
wihrend [Br;][AsF,] braun und diamagnetisch ist. Dieses Salz reagiert mit Br, reversibel
zu [Brs][AsF,];#? das planare Kation [Brs]* hat wie [I5]* eine Struktur von C,,-Symmetrie:
251 pm

97°

227

Seitens des lods wurden die lonen [1,]*, [I5]*, [Is]*, [14]*" und [I;5]** sowie verschiedene
gemischte Kationen wie [I,CI]*, [I,Br]*, [I;Cl,]* und [I;Br,]* in Salzen isoliert. Das hell-
blaue, paramagnetische [1,]*, das friiher falschlich als I* angesehen wurde, entsteht beim
Losen von I, in rauchender Schwefelsdure (65 % SO, in H,SO,), wobei SO; als Oxida-
tionsmittel wirkt, das dabei zu SO, reduziert wird. Bei Verwendung reiner Schwefelsiure
als Losungsmittel kann man I, auch mit S,0F, zu [I,]* oxidieren. Beim Abkiihlen der
Losungen dimerisiert [I,]* zum roten, diamagnetischen [I,]**. Lost man I, in Oleum, das
nur 25 % SO; enthilt, oder oxidiert man eine I,-H,SO,-Mischung mit lodsdure HIO;, ent-
steht das braune Ion [I;]%, das mit weiterem I, zum ebenfalls braunen [I5]* reagiert. Alle
Polyiodid-lonen kénnen auch durch Oxidation von I, mit AsF5 oder SbF; in fliissigem
SO, hergestellt werden:

21, + 5SbFs — 2 [L][SbyFy;] + SbF;
31, + 3AsFs —= 2 [I;][AsFg] + AsFs
21, + 4 SbFs [14][SbF4][Sb3F 4]

Mit iiberschiissigem lod reagiert [I5]* zu [I5]*, dessen Struktur der von [Brs]" analog ist.
Das kettenformige Kation [I;5]3" besteht aus drei locker gebundenen [I5]*-Einheiten mit
einem Inversionszentrum im zentralen Atom:

267 268
292 290 pm

340
290 7
270

Die kovalente Bindung in den Kationen [CL,]*, [Br,]* und [I,]* ist erwartungsgemal stir-
ker als in den entsprechenden Halogenmolekiilen. Das zeigt sich sowohl an der Verringe-
rung der Kernabstinde als auch am Anstieg der Kraftkonstanten (Tab. 13.3).

Tab. 13.3 Harmonische Kraftkonstanten und Kernabstidnde von Cl,, [Cl,]*, Br,, [Br,]*, I, und [I,]*

35Cl, [35CL,]* Br, [Br,]* 1271, [127],]+
£ (Nem) 323 440 246 329 1.72 2.15
d (pm) 199 189 228 215 267

43 H. Hartl, J. Nowicki, R. Minkwitz, Angew. Chem. 1991, 103, 311.
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Diese Bindungsverstiarkung kann mit den bekannten MO-Diagrammen der Halogenmo-
lekiile erklart werden (Kap. 2.4.3). Die obersten besetzten Niveaus sind die antibindenden
n*-Orbitale. Bei der Oxidation von X, zu [X,]* wird also ein antibindendes Elektron ent-
fernt. Das entstehende Radikal-Kation neigt nur im Falle von [I,]* zur Dimerisierung und
auch hier nur bei tiefen Temperaturen. Das Dimer ist in der Verbindung [I,][SbF][Sb,F 4]
planar und rechteckig (Symmetrie D,,), woraus man auf eine Bindung zwischen den bei-
den [L,]*-Einheiten durch die einfach besetzten, in der Molekiilebene liegenden n*-MOs
schlieBen kann:

e, 1@
Q. ©

Die Kationen des Typs [X;]" sind gewinkelt gebaut (Symmetrie C,,).# [Cl;]* ist mit SCI,
isoelektronisch. Das Ion [CL,F]" hat die Symmetrie C, mit der Atomverkniipfung (Kon-
nektivitit) CICIF. Die analogen Kationen [CIF,]*, [BrF,]" und [ICl,]" werden im Ab-
schnitt 13.5.5 behandelt.

Das planare Ion [I5]" kann formal als Komplex aus einem zentralen Iodonium-Ion I*
und zwei I,-Liganden angesehen werden, d.h. als koordiniertes lod-Kation I*. Dieses lon
existiert auch in einer andersartig koordinierten Form, ndmlich als [I(Pyridin),]*. Salze
mit diesem Kation entstehen durch Disproportionierung von I:

CHCI,
I, + 2py + AgNO; — [I(Py),]NO; + Agl
Dieses lodsalz, das aus der Lésung mit Petrolether gefallt werden kann, 16st sich auf3er in
CHCI; auch in Aceton zu elektrisch gut leitenden Losungen, bei deren Elektrolyse an der
Kathode lod abgeschieden wird! Analoge, wenn auch weniger stabile Komplexe wurden
auch vom Chlor und Brom hergestellt.

13.5.5 Interhalogenverbindungen

Als Interhalogenverbindungen bezeichnet man Verbindungen des Typs XY, wobei X und
Y verschiedene Halogenatome sind und # eine ungerade Zahl zwischen eins und sieben
ist. Neben diesen bindren Verbindungen sind auch einige ternédre Beispiele bekannt.

Die einfachsten Vertreter dieser Klasse sind die Verbindungen XY, die den elementa-
ren Halogenen X, und Y, entsprechen:

CIF BrF BrCl IF IC1 IBr
farbloses gelber gelber braun, fest rote schwarze
Gas Feststoff Feststoff Zers. > 0°C Kristalle Kristalle

bei —100°C bei —100°C

44 K. O. Christe, R. Bau, D. Zhao, Z. Anorg. Allg. Chem. 1991, 593, 46; J. Li, S. Irle, W. H. E.
Schwarz, Inorg. Chem. 1996, 35, 100.
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Diese und alle anderen Interhalogenverbindungen kénnen direkt aus den Elementen syn-
thetisiert werden, wobei es von der Wahl der Reaktionsbedingungen (Temperatur, Reak-
tionszeit, Losungsmittel oder nicht, Mischungsverhéltnis) abhéngt, welche Verbindung
iiberwiegend entsteht. Durch Sublimation oder fraktionierte Destillation bzw. Kondensa-
tion werden die Reaktionsgemische getrennt. Mit iiberschiissigem Halogen Y, gelangt
man zu Verbindungen der Typen XY3, XY und XY

+Y +Y +Y
1X, 1Y, XY —2 XY; —> XYs —2 XY;

Folgende Verbindungen wurden hergestellt:

CIF, BrF, IF, L,Cl, CIF, BrF; IF; IF,
farbloses gelb,  gelb, fest gelbe farbloses farblos, farblos, farbloses
Gas flissig (Zers.>-30°) Kristalle Gas flissig fliissig  Gas

Mit Ausnahme des dimeren lodtrichlorids handelt es sich also ausschlieBlich um Fluoride
von Chlor, Brom und Iod. Es existieren weder Fluorhalogenide FY,, noch Bromide oder
Iodide der Art XBr, und XI,. Das zeigt, dass im Fall » > 1 nur Fluor und in einem Fall
auch noch Chlor als Substituenten geeignet sind und dass nur Cl, Br und I als Zentral-
atome in Frage kommen. Die Trihalogenide XY sind T-formig gebaut (Symmetrie C,,),
die Pentahalogenide haben die Geometrie quadratischer Pyramiden (C,,) und IF; bildet
eine etwas verzerrte pentagonale Bipyramide. Diese Strukturen entsprechen den Vorher-
sagen nach dem Modell der Elektronenpaarabstoung (Kap. 2.2.2). Sie beziehen sich al-
lerdings nur auf die gasformigen Verbindungen. In kondensierten Phasen beobachtet man
Ofters Assoziation iiber briickenbildende Halogenatome. Beispielsweise sind CIF;, BrF;
und ICl; im festen und fliissigen Zustand dimer. Das Molekiil 1,Cl, ist planar und hat fol-
gende zentrosymmetrische Geometrie:

=,/

C Ll Cl
I/ \I/ d (I- Cl) = 240 pm o =94°
N NG d' (I--Cl)=270 pm = 84°
s N\ (I-Ch p p

.

N

Cl o’ Cl

Ein Derivat des lodtrichlorids ist das Phenylioddichlorid C¢H;ICl,, das aus Phenyliodid
und Chlor hergestellt wird und das gelbe, nadelformige Kristalle bildet. Deren Struktur ist
durch intermolekulare I-Cl-Briicken in Form von Zickzack-Ketten charakterisiert, sodass
sich wie im I,Cly eine ungefiahr quadratisch-planare Koordination der lodatome ergibt.

Alle Halogenfluoride sind sehr reaktionsfreudig, vor allem bei hoheren Oxidationsstu-
fen der Zentralatome. CIF; und BrF; werden in technischem Mafstab aus den Elementen
hergestellt und als starke Fluorierungsmittel vor allem auch in der organischen Synthese
eingesetzt.*3

Verschiedene Interhalogenverbindungen wie ICl, I,Clg, BrF; und IF5 weisen im fliissi-
gen Zustand eine betridchtliche elektrische Leitfahigkeit auf (BrF;: 8.0-103 Q! cm!), die
auf eine Eigendissoziation zuriickgefiihrt wird. Beriicksichtigt man die Assoziation der
Molekiile in kondensierten Phasen, so erfordert die Dissoziation nur eine geringe Ver-
schiebung eines briickenbildenden Halogenatoms:

45 S. Rozen, Acc. Chem. Res. 2005, 38, 803.
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Die Annahme derartiger Dissoziationsgleichgewichte, die an das Verhalten anderer L6-
sungsmittel wie H,O, NH;, HF oder H,SO, erinnert, wird dadurch gestiitzt, dass die be-
treffenden komplexen Halogen-Ionen in Form salzartiger Verbindungen isoliert wurden.
Die Kationen erhdlt man durch Reaktion mit starken LEwis-Sduren, die dabei als Haloge-
nid-lTonen-Akzeptoren fungieren:

BrF; + SbFs — [BrF;][SbF¢] IF5 + SO3; — [IF4][SOsF]
ICl; + AICl; — [ICL,J[AIC]4] IF; + AsFs — [IF¢][AsFg]
Die Anionen entstehen entsprechend durch Reaktion mit einem ionischen Halogenid:
NaF + BrF; —= Na[BrF,] KF + IFs — K[IFg]
KF + ICl; — KJ[ICL5F] [MesNJF + IF; — [MeyN][IFs]

AuBerdem lassen sich Halogenid-lonen und komplexe Halogenid-lonen direkt weiter
halogenieren:

KCl + 2F, — K[CIF4]
[ICLL]” + Cl, — [ICl4]”

Der iiberwiegend ionische Aufbau dieser Verbindungen ergibt sich einerseits aus Struk-
turanalysen, andererseits aus der Tatsache, dass sich ein Salz wie [BrF,][SbF] in fliissi-
gem BrF; zu einer elektrisch sehr gut leitenden Losung aufldst. Das ITon [BrF,]* verhilt
sich in der Losung als Sdure, die mit der Base [BrF,]  neutralisiert werden kann. Neutra-
lisationsanaloge Reaktionen dieser Art lassen sich am besten konduktometrisch verfol-
gen, wobei der Endpunkt einer Reaktion wie

[BrF,][SbF] + Ag[BrF,] — Ag[SbF4] + 2 BrF;

durch ein Leitfahigkeitsminimum zu erkennen ist. Entsprechendes gilt fiir die anderen io-
nogenen Losungsmittel.

Die Strukturen der Ionen [XY, ;]* und [XY,]" entsprechen meistens, jedoch nicht
immer den Erwartungen nach dem VSEPR-Modell (Kap. 2.2.2), wie folgende Beispiele
zeigen:

[BrF,]* [BrF,]- [LF,]* [LF¢]* [LF¢]-
gewinkelt  quadratisch ~ -trigonal- oktaedrisch  verzerrt
(Cy) (Dyy) bipyramidal (Oy) oktaedrisch

[IF,] ist mit XeF, isoelektronisch und wie dieses linear gebaut. [IF,]- ist mit XeF, iso-
elektronisch und beide bilden verzerrte Oktaeder; dagegen stellt [BrF¢]- ein reguldres
Oktaeder dar.

Die Tendenz der schweren Halogenatome, mdglichst hohe Koordinationszahlen zu
erreichen, die sich in der Bildung der Halogenfluoride und vor allem in deren Assozia-
tion in kondensierten Phasen duflert, ist auch daran zu erkennen, dass in Salzen wie
[BrF,][SbF¢] oder [CIF,][AsF¢] Fluorbriicken zwischen den Kationen und den Anionen
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vorliegen. Beispielsweise ist die LEwis-Sdure [BrF,]" im erstgenannten Salz durch zwei
schwache koordinative Bindungen mit zwei F-Atomen der oktaedrischen Anionen ver-
bunden:

SF F
| F | F d (Br—F) = 169 pm
F—Sb—F.  _F—Sb—TF d' (Br-F) =229 pm
| 5 Winkel (FBrF) = 93.5° (im Kation)
F 7 e B

Die vier F-Atome um das Bromatom liegen mit diesem in einer Ebene. Die Kernabstinde
d(Br---F) sind wesentlich kleiner als der van DER WaALs-Abstand von 325 pm. Diese Kat-
ion-Anion-Wechselwirkung ist teils ionischer, teils kovalenter Natur. Sie flihrt zu einer
einseitigen Verzerrung der SbF,-Oktaeder.

13.5.6  Sauerstoff-Verbindungen von Chlor, Brom und lod

Zu dieser Gruppe von Verbindungen gehoren die Oxide, die Oxosduren und ihre Salze,
die Sdurehalogenide, die Nitrate, Fluorosulfate und Perchlorate von Chlor, Brom und Iod
sowie Reagenzien wie das lodosobenzol Ph—I=0, das in der Organischen Chemie als Oxi-
dationsmittel eingesetzt wird.

Oxide

Von Chlor, Brom und Iod sind zusammen mehr als 25 Oxide bekannt,* jedoch wurden
nur 11 in reiner Form hergestellt. Die wichtigsten Verbindungen sind in Tabelle 13.4
zusammengestellt. Es handelt sich um Verbindungen mit den Halogenen in positiven
Oxidationsstufen, da der Sauerstoff in jedem Fall das elektronegativere Element ist. Die
bindren Fluor-Sauerstoff-Verbindungen OF, OF, und O,F, sind dagegen Sauerstoff-
Fluoride und keine Halogenoxide. Sie wurden daher bereits beim Sauerstoff behandelt
(Kap. 11.4).

Mit Ausnahme von 1,05 sind alle Halogenoxide endotherme Verbindungen. Sie sind
fast alle sehr reaktionsfreudig und stellen starke Oxidationsmittel dar. Beim Erwidrmen
zerfallen sie alle in die Elemente, die Chloroxide unter Explosion. Ihre Handhabung und
Untersuchung ist daher schwierig, und die praktische Bedeutung ist entsprechend be-
grenzt. Das fiir die Technik wichtigste Oxid ist C10,, das in grolem Umfang zur Wasser-
entkeimung eingesetzt wird.

Von allen Halogenen sind die zweiatomigen Monoxide bekannt, die z. B. durch Oxida-
tion der Halogenatome mittels Ozon entstehen.#’ Diese Radikale spielen in der Chemie
der Atmosphire eine wichtige Rolle, z.B. beim Ozonabbau*? (siehe auch Kap. 11.1.3).

46 M. Jansen, T. Kraft, Chem. Ber. 1997, 130, 307. H. S. P. Miiller, E. A. Cohen, J. Phys. Chem. A
1997, 101, 3049. H. Oberhammer et al., J. Phys. Chem. 1994, 98, 8339.

47 1. V. Nikitin, Russ. Chem. Rev. 2008, 77, 739.

48 A. Saiz-Lopez, R. von Glasow, Chem. Soc. Rev. 2012, 41, 6448. A. Saiz-Lopez et al., Chem. Rev.
2012, 7112, 1773.
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Tab. 13.4 Wichtige Oxide der Halogene, geordnet nach steigendem Sauerstoffgehalt. In reiner
Form bei 25°C hergestellte Verbindungen sind fett gedruckt.

Chlor Brom Iod
CL,0: CI-0-Cl Br,0: Br-O-Br
CL,0,: Cl-O-0—Cl und CI-CIO,

Br,0;: Br-O-BrO,

ClO,: O=CI=0 BrO,: O=Br=0O
CL,04: Cl-O-CIO; LO,: ([I0,]105]),
1,04:
Br,05: O,Br—O-BrO, L,Os: O,1-0-10,
CL04: [ClO,]"[ClO4] und O,C1-0O-ClO4 1,0,: (105),

CLO,: 0,C1-0-CIO;,

Chloroxide
Dichloroxid Cl,0 entsteht in Form eines gelbroten Gases bei der Reaktion von Cl, mit
HgO:

2Cl, + 2Hg0O —= CLO + HgO-HgCl,

Hierzu leitet man Chlor, verdiinnt mit Luft, bei 20°C tiber trockenes Quecksilber(I1)-oxid.
CL,0 wird bei 2°C fliissig. CL,O explodiert beim Erwarmen oder bei Kontakt mit oxidier-
baren Substanzen. Mit fliissigem Wasser reagiert C1,0 in einer Gleichgewichtsreaktion
zu Hypochloriger Siure, sodass es deren Anhydrid darstellt:

CLO + H,0 === 2 HOCI

Das Molekiil Cl,0 ist wie H,O gewinkelt (Symmetrie C,,).

Dichlordioxid Cl,0, existiert sowohl als Peroxid CI-O—O—Cl, als auch in Form des
thermodynamisch stabileren Chlorchlorits CI-ClO,. Das Peroxid ist von grofler Bedeu-
tung fiir die Chemie der oberen Atmosphire, wo es am Ozonabbau beteiligt ist (sieche
Kap. 11.1.3)

Chlordioxid Cl0O, ist das bei weitem wichtigste Chloroxid. Es ist ein gelbes Gas
(Sdp. 10°C), das nach verschiedenen Verfahren aus Chloraten hergestellt wird. Im Labor
lasst man konzentrierte Schwefelsdure bei 0°C auf K[ClO;] einwirken:

3K[CIO5] + 3H,SO, —= 3HCIO, + 3 K[HSOy]

3HCIO, —> 2CIO, + [H,0][CIO,]
Bei der technischen Synthese wird Na[CIO;] in schwefelsaurer Losung mit SO, reduziert:
2Na[CIO;] + SO, + H,SO, —> 2ClO, + 2Na[HSOy4]

ClO, ist duBlerst explosiv und zerfillt schon beim gelinden Erwdrmen, bei Beriihrung mit
oxidierbaren Substanzen oder sogar ohne erkennbaren Anlass in exothermer Reaktion in
die Elemente. Bei starker Verdiinnung mit CO,, N, oder Luft sowie nach Adduktbildung
mit Pyridin zu CsHsN-ClO, kann ClO, aber sicher gehandhabt werden. Dieses Oxid 16st
sich méfig gut in Wasser. In dieser Form wird es in grofem Umfang zur oxidativen Des-
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infektion und Reinigung von Trinkwasser eingesetzt.** Eine weitere wichtige Anwen-
dung ist das Bleichen der Pulpe bei der Papierherstellung, wofiir frither elementares Chlor
verwendet wurde. In alkalischer Losung disproportioniert C1O, zu Chlorit und Chlorat:

2ClO, + 2[OH]" —= [ClO,]" + [ClO5]” + H,0

Das Molekiil Cl10, ist gewinkelt und enthélt ein ungepaartes Elektron. Der Valenzwinkel
betrigt in der Gasphase 117.4°; Grenzstruktur (a):

(2) (b)

[CIO,] ist isoelektronisch mit dem Radikalanion [SO,] ", zeigt aber im Gegensatz zu die-
sem bei Raumtemperatur keine Tendenz zur Dimerisierung.>® Im festen Zustand (bei
—150°C) ist ClO, aber dimer und diamagnetisch; siehe obige Struktur (b), Abstidnde in
pm, Symmetrie C;. Durch Reaktion von CIO mit ClO, entsteht das instabile Oxid Cl,0;
mit der Konnektivitdt CI-O—ClO, (Chlorchlorat).

Oxidiert man ClO, bei 0°C mit Ozon, erhélt man Dichlorhexoxid Cl1,04:

2ClIO; + 203 — CIO¢ + 20,
Ein anderer Zugang zum Cl,O4 besteht in folgender Reaktion:
C102F + HClO4 - = C1206 + HF

Cl,0g ist bei 20°C eine tiefrote Fliissigkeit, die bei 3°C erstarrt. Unterhalb von —30°C
kann Cl,0O4 unzersetzt aufbewahrt werden. In der Gasphase und als Fliissigkeit besteht
Cl1,04 aus unsymmetrischen Molekiilen O,Cl-O—CIlO; mit Chlor in den Oxidationsstufen
+5 und +7. Im festen Zustand liegt die Verbindung dagegen als Chlorylperchlorat
[CIO,]"[C1O,]- vor. Dementsprechend reagiert Cl,0, mit Wasser zu Chlorat- und Per-
chlorat-lonen, ist also das gemischte Anhydrid von Chlorsdure mit Perchlorséure:

CLOg + 3H,0 — 2[H;0]" + [ClO;]" + [ClO,]-

Das bestindigste Chloroxid ist das Dichlorheptoxid Cl,0,, das mit dem Disulfat-lon
[S,05]* isoelektronisch und diesem analog gebaut ist (zwei eckenverkniipfte C10,-Tetra-
eder). Cl,O; entsteht bei der vorsichtigen Entwésserung von Perchlorsdure mit P,O5 bei
Temperaturen zwischen —70° und 0°C:

2HC104 + P205 - > C1207 + 2HPO3

Das Oxid wird als farblose Fliissigkeit (Schmp. —92°C) von der polymeren Metaphos-
phorsdure HPO; im Vakuum abdestilliert. Mit Wasser reagiert C1,0, unter Riickbildung
von HCI1O0,.

49 Zur Erzeugung einer verdiinnten wassrigen C10,-Losung wird in Wasserwerken eine Na[ClO,]-
Losung entweder mit Cl, zu ClO, oxidiert oder mit verdiinnter Salzsdure vermischt (Dispropor-
tionierung von HCIO,).

50 Andere relativ bestidndige freie Radikale mit 19 Valenzelektronen sind das Ozonid-lon [O;]
(siche Ozon) sowie [NF,]" (siche N,F,).
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Zu den Chloroxiden gehort auch das Chlorperchlorat CIC10, (Cl,0,), das als blass-
gelbe Fliissigkeit (Sdp. 45°C) erhalten wird, wenn man Chlorfluorosulfat bei —45°C auf
Perchlorate einwirken 14sst:

CISO5F + Cs[Cl0,] —  CICIO; + Cs[SO5F]

Cl,0, ist ein gemischtvalentes Chloroxid mit der Atomverkniipfung C1-O—CIlO;; mit HCI
reagiert die Verbindung zu Cl, und HCIO,.

Bromoxide
Drei Bromoxide wurden in reiner Form hergestellt und durch Strukturanalysen charakte-
risiert.5! Weniger bestindige Verbindungen wie BrO und BrBrO sind moglicherweise am
Ozonabbau in der Stratosphére beteiligt.

Dibromoxid Br,O entsteht zwar bei der Reaktion von Br, mit HgO (in Analogie zu
Cl,0), es wird aber am besten durch Hydrolyse von BrOTeF5 gewonnen:

2 BrOTeFs + H,0 — Br,0 + 2 HOTeFs

Br,0 ist ein gelbes Gas, das beim Abkiihlen zu gelben, in dicker Schicht braunen Kris-
tallen kondensiert. Die Molekiilsymmetrie ist C,, (Valenzwinkel in der Gasphase: 112°,
im Kristall 114°).

Durch Reaktion von Br, mit O; in inerten Losungsmitteln wie CCL,F erhélt man bei
—55°C ein Gemisch aus Br,O; und Br,Os, das sich durch Extraktion mit CH,Cl, und
EtCN und Umkristallisieren in die reinen Komponenten zerlegen ldsst. Das orange-gelbe
Br,0s, das sich oberhalb —40°C zersetzt, ist formal ein Brombromat BrOBrO,, enthilt
also Brom in den Oxidationsstufen +1 und +5. Die Molekiilsymmetrie ist C,. Das farb-
lose, nur unterhalb —20°C bestindige Br,Os weist eine dem 1,05 analoge Atomverkniip-
fung auf (siehe unten).

Iodoxide
Die wichtigste bindre [-O-Verbindung ist das Diiodpentoxid I,0s, das Anhydrid der lod-
saure, das aus dieser durch thermisches Entwéssern bei etwa 250°C hergestellt wird:

2 HIO3 - > 1205 + H20
1,05 ist ein farbloses, kristallines Pulver, das erst oberhalb von 300°C in die Elemente zer-

fallt. Die Kristalle bestehen aus [,05-Molekiilen, die miteinander durch schwache koor-
dinative Bindungen in Wechselwirkung stehen.

@<o\\ O //0>@ d (10) = 193 pm (am Briicken-O-Atom)
NP d' (10) = 179 pm (endstindig)
@/O/ 4 S \O\@ Winkel (IOI) an der Briicke: 139°
N\ N7

1,05 reagiert mit Wasser zu lodsdure. Mit CO bildet es bei 170°C quantitativ I, und CO,,
was zur iodometrischen CO-Bestimmung ausgenutzt wird.

Entwissern von HsIOg mit konz. H,SO, fiihrt zum gelben tetrameren lodtrioxid 1,0,
das je zwei lodatome mit den Koordinationszahlen 3 und 6 und den Oxidationsstufen +5
und +7 enthélt. 1,0, ist ebenfalls ein gemischtvalentes Oxid und besteht formal aus den
Tonen [IO,]* und [10,] .

51 K. Seppelt, Acc. Chem. Res. 1997, 30, 111.



556 13 Die Halogene

Oxosiduren der Halogene

Die vom Chlor, Brom und Iod bekannten Sauerstoffsduren sind in Tabelle 13.5 aufge-
fiihrt. Nur wenige dieser Verbindungen wurden in reiner, wasserfreier Form hergestellt,
ndmlich Perchlorsaure HCIO,, lodsdure HIO;, Metaperiodsdaure HIO, und Orthoperiod-
sdure HsIOg. Die iibrigen Oxosduren sind nur in wéssriger Losung oder in der Gasphase
bekannt. Von allen Séuren existieren aber entsprechende Salze in reiner Form.

Tab. 13.5 Einkernige Oxoséduren der Halogene (in reiner, wasserfreier Form bekannte Verbindun-
gen sind fett gedruckt). Alle Verbindungen enthalten den Wasserstoff an Sauerstoff gebunden.

Oxidationsstufe Cl Br I

+1 HCIO HBrO HIO

+3 HCIO, HBrO,

+5 HCIO; HBrO; HIO;

+7 HCIO, HBrO, HIO,, H.IO,

Die Summenformeln in Tabelle 13.5 geben nicht die Molekiilstrukturen wieder. Der Was-
serstoff ist stets in Form von OH-Gruppen gebunden. Die Atomverkniipfung und die
Nomenklatur sind daher folgendermalen: HOCI1 Hypochlorige Sdaure, HOCIO Chlorige
Saure, HOCIO, Chlorsdure, HOCIO; Perchlorsdure. Die Bezeichnung der Brom- und
Iod-Sauerstoffsduren erfolgt analog.

Mehrkernige Séduren, die bei anderen Nichtmetallen weit verbreitet sind, kennt man
beim Chlor und Brom nicht. Vom Iod gibt es jedoch Salze mit den Anionen [[;Oq],
[L,Oo]*, [1,040]¢ und [150,,4]7, die I(V) bzw. I(VII) enthalten.

Chlor-Sauerstoff-Siduren

Hypochlorige Siure HOCI:

Das Molekiil HOCI (Chlorhydroxid) entsteht bei der Reaktion von Cl, mit gasformigem
oder fliissigem Wasser:

Cl, + H,O HOCI + HCI

In flissigem Wasser liegt das Gleichgewicht ganz auf der linken Seite, da HOCI die Cl--
Ionen des vollstindig dissoziierten Hydrogenchlorids zu Cl, oxidiert (K, = 3.35-10-4 mol?
L-2). Erst wenn man die Chlorid-Ionen z.B. mit suspendiertem HgO als unlosliches
HgO-HgCl, abfangt, kann man relativ konzentrierte HOCI-Losungen erhalten, die sich
allerdings schon bei 0°C langsam zu Salzsdure und O, zersetzen. Aus den konzentrierten
Losungen lasst sich mit CCl, das Dichloroxid als Anhydrid der Hypochlorigen Saure aus-
schiitteln, das mit HOCI im Gleichgewicht steht. Die Losungen enthalten also nebenei-
nander Cl,, HOCI und Cl,0, weswegen ihre gelbe Farbe nicht ohne weiteres dem HOCI
zugeschrieben werden kann. HOCI ist in Wasser eine sehr schwache Sdure (pK, = 7.50),
aber ein starkes Oxidationsmittel. Das Molekiil HOCI ist gewinkelt (Valenzwinkel in der
Gasphase: 102°). Durch Einleiten von Chlor in stark alkalische Losungen bei Tempera-
turen unter 35°C erhilt man Bleichlauge, die Chlorid und Hypochlorit enthilt:

Cl, + 2NaOH — Na[ClO]+ NaCl + H,0 AH=-104kJ mol ™!

2
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Chlorige Sdure HCIO,:

Die sehr unbestiandige Saure HC10,52 entsteht bei der reversiblen Disproportionierung
von ClO, in Wasser. Bestdndiger als die freie Séure sind die Salze, die technisch herge-
stellt und als Bleichmittel fiir Textilien verwendet werden. Natriumchlorit entsteht beim
Einleiten von CIO, in eine Na,O,- bzw. NaOH/H,0,-Ldsung:

2ClO, + H,0, + 2NaOH —= 2Na[ClO,] + O, + 2H,0

Hierbei fungiert H,O, als Reduktionsmittel! Na[ClO,] kann au3erdem durch Reduktion
von Na[ClO;] mit Oxalsdure hergestellt werden. In wissriger Losung wirkt Na[ClO,]
stark oxidierend. Das Anion [ClO,] hat die Molekiilsymmetrie C,,. Strukturell Zhnelt es
dem isoelektronischen Kation [CIF,]". In Gegenwart bestimmter Metallkomplexe zer-
setzt sich [C1O,]- bei pH = 7.1 zu O, und CI-. Im wasserfreien Zustand bildet Na[CIO,]
mit oxidierbaren Stoffen explosive Gemische.

Chlorsdure HCIO;:
Chlorsdure kann wegen ihrer Zersetzlichkeit nur in wissriger Losung hergestellt werden,
und zwar bis zu einem Gehalt von 40 %. Man erhilt solche Losungen nach der Gleichung:

Ba[ClOs], + H,SO,(ag) —  2HCIO,(aq) + Ba[SO4]}

Die Salze der Chlorsdure heiflen Chlorate; sie werden ausschlieBlich durch Disproportio-
nierung von Hypochloriten beim Erwidrmen in wéssriger Losung gewonnen:

3[CI0]T — [ClO;]” + 2CI-

Wahrscheinlich wird dabei das Anion [CIO] durch die freie Sdure HOCI oxidiert. In der
Praxis elektrolysiert man eine heifle NaCl-Losung (50-90°C), wobei auf eine Trennung
von Kathoden- und Anodenraum verzichtet wird, sodass das anodisch entwickelte Chlor
mit der kathodisch entstehenden Natronlauge reagiert (nachdem der Wasserstoff zuvor
abgetrennt wurde):

Cl, + [OH]" — [CIO]" + CI” + H*

6 [CIO]" + 3 Hy0 —— 2[CIOs]” + 4CI" + 3H, +30,

Die weltweite Kapazitit flir diesen Prozess betrug im Jahre 2002 ca. 2.8-10°¢ t(Na[ClOs])/a.
Waissrige Chlorsdure und feste Chlorate sind sehr starke Oxidationsmittel. K[C1O;] wird
in groBen Mengen zur Herstellung von Ziindholzern, Feuerwerkskorpern und Sprengstof-
fen gebraucht.

Das Chlorat-Anion [ClO;]- ist mit dem Sulfit-Ion isoelektronisch. Beide sind trigonal-
pyramidal gebaut (Symmetrie Cs,); die freie Sdure HCIO; ist von C-Symmetrie:

20 20
Cl Cl
_TN O NINC
HO |, 0° Q@ | 0°
10l 10l

52 Nach ab-initio-Rechnungen ist das stabilste Isomer der Zusammensetzung HCIO, das Pero-
xid HOOCI, gefolgt von HOCIO; beide Molekiile sind nicht planar (Torsionswinkel 80%6°):
J. S. Francisco et al., J. Phys. Chem. 1994, 98, 5644.
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Perchlorsdure HCIO,:
Perchlorséure ist die bestédndigste Chlorsauerstoffsdure; sie kann als farblose Fliissigkeit
aus einem Gemisch von K[ClO,] und H,SO, im Vakuum abdestilliert werden:

K[CIO ] + H,80, —>= HCIO, + K[HSO,]

Wasserfreies HC1O, zersetzt sich beim Erwdrmen manchmal unter Explosion. Auch mit
brennbaren Substanzen tritt Explosion ein. Daher miissen beim Experimentieren mit
HCIO, entsprechende Vorsichtsmafinahmen ergriffen werden. In wissriger Losung ist
HCIO, dagegen stabil und eine sehr starke Séure und daher bei geniigender Verdiinnung
vollstandig dissoziiert (Tab. 5.5). Perchlorate werden durch anodische Oxidation von
Chloraten und damit letztlich aus Chlor hergestellt:

3Cl, + 4H,0 — [ClO,]” + 8H" + T

Aus Na[ClO,] und [NH,]CI erhilt man in Wasser das schwer 16sliche Salz [NH,4][CIO,],
das der wichtigste Treibstoff fiir Feststoffraketen ist; es wird dazu mit Aluminiumpulver
gemischt und in Polybutadien eingebettet. Beim Abbrennen entstehen in stark exother-
mer Reaktion neben Al,O5 die gasférmigen Produkte CO,, N,, Cl, und H,0.53 Beispiels-
weise enthalten die beiden Booster der Ariane 5-Rakete je 240 t eines Gemisches aus
[NH4][C1O,4] (68 %), Al-Pulver (18 %) und Polybutadien (14 %), das beim Start innerhalb
von 140 s abbrennt! In der Feuerwerkstechnik wird neben Ammoniumperchlorat auch das
Kaliumsalz verwendet.>*

Auch durch thermische Disproportionierung bestimmter Chlorate wie K[CIO;] entste-
hen Perchlorate:

4K[ClI0;] — 3K[ClO4] + KCI

Bei zu starkem Erhitzen zerfillt K[C10,4] allerdings zu KCI und O,. Das tetraedrische Per-
chlorat-Ton ist mit den Ionen [SO,]%-, [PO4]*~ und [SiO4]* isoelektronisch; die zugeho-
rige Sdure HCIO, hat in der Gasphase folgende Struktur:

IOH 101°
3@ 3@
@<O/| \\@ @<0/| \\@

In der Reihe der Chlorsauerstoffsauren und ihrer Anionen nimmt die ClO-Bindungs-
stiarke mit der Oxidationsstufe des Cl-Atoms zu. Dies zeigt sich deutlich an den Werten
der Valenzkraftkonstanten f; (in N cm™!):

[CIO]:3.3 [ClO,}:4.2 [ClO;}:5.6 [ClO,]:7.2

Als Folge davon beobachtet man die zahlreichen Disproportionierungsreaktionen, bei de-
nen aus sauerstoffarmen lonen einerseits Chlorid-lonen und andererseits sauerstoffrei-
chere Anionen entstehen. HC1O, und [C1O,] sind erwartungsgemil} am stabilsten. Ana-
loge Verhiltnisse findet man — mit Ausnahmen — auch bei anderen Nichtmetallen (bei S,
Se, Br, I).

33 R. J. Seltzer, Chem. Engg. News, 1988, August 8, p. 7.
34 F. Keller, Chemie unserer Zeit 2012, 46, 248 (mit starken Bildern).



13.5 Chlor, Brom und lod 559

In der Reihe der Chlorsauerstoffsduren nehmen die Dissoziationskonstanten in wéss-
riger Losung (K,) mit der Oxidationsstufe des Zentralatoms stark zu. Auch dafiir ist die
vom [ClO]- zum [ClO,]- zunehmende Bindungsenthalpie in den Anionen verantwortlich.
Mit steigendem Bindungsgrad wird die negative Ladung an den O-Atomen immer gerin-
ger und damit die heterolytische Spaltung der OH-Bindung nach

—0-H + H,0 —= —0" + [H;0]'
aus elektrostatischen Griinden immer giinstiger. Entsprechend ist der Anstieg der ersten
Dissoziationskonstanten in der Reihe

H,SiO, < H;PO, < H,SO, < HCIO,
zu erkldren (Tab. 5.5).

Brom-Sauerstoff-Siuren

Vom Brom sind vier Sauerstoffsduren bekannt, die den entsprechenden Chlorverbindun-
gen dhneln. Alle vier Sduren sind aber nur als wissrige Losung herstellbar. Dagegen kann
man ihre Salze in reinem Zustand isolieren. Hypobromite, Bromite und Bromate entste-
hen je nach Temperatur bei der Disproportionierung von Brom in alkalischer Losung:

Br, + 2[OH]" — [BrO]” + Br~ + H,O
2 [BrO]- — [BrO;]” + Br~
[BrO]™ + [BrO,;]- — [BrOs]™ + Br~

Perbromate kénnen dagegen nicht durch Disproportionierung erhalten werden, weswe-
gen ihre Existenz lange bezweifelt wurde. Perbromat-Ionen entstehen durch Oxidation
von Bromat-Ionen mit sehr starken Oxidationsmitteln wie F, oder XeF, sowie durch ano-
dische Oxidation in wéssriger Losung:

[BrOs]” + F, + 2[OH]" — [BrO,~ + 2F + H,O

[BrO;]” + XeF, + H,0 — [BrO,~ + Xe + 2 HF

Aus diesen Losungen kann man nach Zugabe von RbF das Salz Rb[BrO,] auskristalli-
sieren, aus dem sich durch lonenaustausch wissrige Perbromsdure herstellen ldsst. Die
Anionen [BrO]J-, [BrO,], [BrO;]- und [BrO,]- wurden u.a. durch 7O- und $!'Br-NMR-
Spektroskopie charakterisiert; die Br—O-Kernabstinde nehmen mit steigender Oxida-
tionsstufe ab.5

Iod-Sauerstoff-Sduren

Lost man elementares lod in Natronlauge, erhélt man zwar zunédchst Hypoiodit-Ionen
[IO]; diese gehen jedoch allmidhlich unter erneuter Disproportionierung in lodat- und
lIodid-Tonen fiber:

I, + 2NaOH —= Na[lO] + Nal + H,0
3Na[l0] —>  Na[lO5] + 2 Nal

2

55 W. Levason et al., J. Chem. Soc. Dalton Trans. 1990, 349.
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Noch unbesténdiger als die Hypoiodite ist die Sdure HOI, die bei der Reaktion von wiss-
riger Todlosung mit HgO intermediér entsteht. HIO, und Iodite sind unbekannt.

lodsdure HIO; wird durch Oxidation von I, mittels HNO;, Cl,, H,0, oder HCIO; in
wissriger Losung hergestellt und kann in Form farbloser Kristalle isoliert werden. HIO;
ist ein starkes Oxidationsmittel. Durch Entwissern von HIO; erhélt man I,0s.

Die lodate der Formel MI[O;] enthalten das pyramidale Ion [IO;]-. In einigen Salzen
der Zusammensetzung M[10;]-HIO; und M[I0;]-2HIO; sind lodsdure-Molekiile iiber
O-H---O-Wasserstoftbriicken an die Iodat-lonen gebunden. Solche sauren Salze sind
beispielsweise auch von der Salpetersiure bekannt, so etwa Na[NO;]-HNO;. Natrium-
iodat Na[lO5] wird spurenweise dem Kochsalz zugesetzt, um einem lodmangel bei der
menschlichen Erndhrung vorzubeugen; der Tagesbedarf liegt aber nur bei ca. 0.1 mg
Iod.’¢ Wird Na[IO;] in 7 M HNOj; gelost und bei 60°C eingedampft, entstehen Kristalle
von Na[l;0q], dessen kettenformiges Anion [O,I01(0),010,] hat C,,-Symmetrie.

Bei der Oxidation von I, oder lodaten mit sehr starken Oxidationsmitteln wie Na[ClO]
(Cl, in Natronlauge) entstehen Periodate:

[OH]

[10s]" + [CIO]" — o= (104" + CI"

Industriell wird Iodat auch anodisch zu Periodat oxidiert. Aus der wissrigen Losung er-
halt man beim Abkiihlen das Salz Na;[H,IO], das sich von der Orthoperiodsdure bzw.
Hexaoxoiod(VII)-sdure HsIO;4 ableitet, die man durch Behandeln des Bariumsalzes mit
konzentrierter Salpetersidure gewinnt. Erst beim Umkristallisieren des Natriumsalzes aus
verdiinnter Salpetersdure entsteht Na[IO,]. Periodate sind sehr starke Oxidationsmittel,
die beispiclsweise Mn2*-Ionen zu Permanganat oxidieren und die auch in der Organi-
schen Chemie haufig eingesetzt werden.

In der Orthoperiodsdure HsIO4; und bei den in Salzen nachgewiesenen Ionen [H,1O¢],
[H;104]%, [H,IO¢]> und [1O4]° ist das Zentralatom oktaedrisch koordiniert. Das Iodatom
verhilt sich damit dhnlich wie seine Nachbarn im Periodensystem, von denen analoge
Verbindungen bekannt sind, zu denen es bei den leichteren Homologen keine Analogien
gibt. Beim Erhitzen auf 130°C zersetzt sich HsIO¢ zu 1,05, H,O und O,. Durch vorsich-
tiges Entwéssern von HslOg mittels H,S,0, bei 50°C erhdlt man Metaperiodsdure HIO,,
die im kristallinen Zustand aus eindimensional unendlichen Ketten von cis-kantenver-
kniipften 104,-Oktaedern besteht. Jede der polymeren Ketten ist auerdem iiber H-Brii-
cken mit vier benachbarten Ketten verkniipft.5?

Sédurehalogenide

Von den Halogensauerstoffsduren leiten sich verschiedene Siurehalogenide ab, die for-
mal dadurch entstehen, dass die OH-Gruppe einer Séure durch ein Halogenatom ersetzt
wird. Da dieses Halogenatom elektronegativer als der Rest des Molekiils sein muss, kom-
men dafiir nur Fluor und Chlor in Frage. Die wichtigsten Verbindungen sind die Haloge-
nylfluoride FXO, (X = Cl, Br, I) und CICIO,, die Perhalogenylfluoride FXO; sowie das
Iodoxidpentafluorid IOFs, das formal ein Derivat der Orthoperiodsdure IO(OH);s ist. Das

56 Chronischer lodmangel fiihrt zu einer vergroBerten Schilddriise, deren Gewebe Hormone nicht
mehr bedarfsgerecht produzieren kann; H. Wagner, K. Franke, A. Rottger, Nachr. Chemie 2009,
57,1192.

57 T. Kraft, M. Jansen, Angew. Chem. 1997, 109, 1842.
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einzige nicht von einer Sdure ableitbare Oxidhalogenid ist das CIOF;, das formal aus CIF;
durch Substitution von 2 F durch O entsteht.

Halogenylfluoride FCIO,, FBrO,, FIO,:
Diese Verbindungen sind Derivate der Sduren HC10;, HBrO; und HIO;. Sie besitzen die
Molekiilsymmetrie C:

20
X
SN
<F/ o \O\/@ X=Cl,Br,I
10l

FCIO, entsteht als farbloses Gas bei der Fluorierung von ClO, mit elementarem Fluor
oder besser mit einem Fluorierungsmittel:

ClO, + AgF, (CoFs,BrF;) ——% FCIO, + AgF

Die charakteristischen Reaktionen des Chlorylfluorids sind die Hydrolyse
FClO, + H,O — HCIO3 + HF
und die Bildung von Chlorylsalzen:
FCIO, + AsFs — [ClO,][AsFq]

2FC102 + SHF4 [CIOZ]z[SI’le

Diese Salze bestehen aus isolierten Ionen, die sich schwingungsspektroskopisch nach-
weisen lassen. Das Chloryl-Kation ist mit dem SO,-Molekiil isoelektronisch und gewin-
kelt gebaut.

Gegeniiber Fluorid-lonen verhilt sich FC1O, als LEwis-Saure. So entsteht aus KF und
FCIO, das Difluorochlorat K[CIO,F,], das auch aus K[CIO;] und HF durch Austausch
eines O-Atoms gegen zwei F-Atome erhiltlich ist. Bromylfluorid wird durch Fluorierung
von BrO, mittels BrF5 in Form farbloser Kristalle (Schmp. —9°C) hergestellt. lodylfluorid
bildet ebenfalls farblose Kristalle; es entsteht beim Losen von 1,05 in wasserfreiem Hy-
drogenfluorid:

1205 + HF — FIOZ + HIO3
Chloroxidtrifluorid CIOF; entsteht als farblose Fliissigkeit bei der Reaktion von F, mit

Cl,0, Na[ClO,] oder CINO;. Das Molekiil CIOFj; ist trigonal-bipyramidal gebaut. Mit
BF;, AsFs und SbF; reagiert CIOF; zu Salzen mit dem pyramidalen Kation CIOF.

Perhalogenylfluoride FCIO;, FBrO;, FIO;:

Die Fluoride FXO; sind Derivate der Perhalogensiauren HOXOs3, in denen die OH-Gruppe
durch Fluor ersetzt wurde. FCIO; ist isoelektronisch mit dem Perchlorat-Ion und verzerrt
tetraedrisch gebaut (Symmetrie C;,). Es entsteht bei der Fluorierung von K[CIO;] mit F,

K[CIO;] + F, —> FC1031 + KF
und bei der Reaktion von K[ClO,] mit Fluoroschwefelsdure bei 50-85°C:
K[CIO4] + HSO,F —= FC1031 + K[HSOy4]

Perchlorylfluorid ist ein farbloses Gas (Sdp. —47°), das gegen Hydrolyse dhnlich resistent
ist wie SF. Dies liegt an einer starken kinetischen Hemmung des nukleophilen Angriffs,
sodass beispielsweise mit konzentrierter Natronlauge erst bei 200-300°C Reaktion er-
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folgt, obwohl das folgende Gleichgewicht thermodynamisch gesehen ganz auf der rech-
ten Seite liegt:

FClO; + 2 [OH] F~ + [ClO4" + Hy,0

FCIO; reagiert mit Fluorid-lonen-Akzeptoren nicht zu Perchlorylsalzen.

Perbromylfluorid, das aus K[BrO,] und SbFj in fliissigem HF hergestellt wird, wird
von Laugen schon bei 25°C zu Perbromat und Fluorid hydrolysiert. Mit Fluorid-lonen-
Akzeptoren wie SbFs reagiert FBrO; nicht zu einem Perchlorylsalz mit dem Kation
[BrOs]* sondern unter O,-Eliminierung zu [BrO,][SbF]. Periodylfluorid entsteht bei der
Fluorierung von Periodaten mittels F, in HF:

[104]° + F, —= FIO; + F + 50,

Von den verschiedenen lod(VII)-sduren leiten sich auch die Fluoride 10,F;, HOIOF, und
IOF; ab, die ein zentrales lodatom der Koordinationszahlen 5 oder 6 enthalten. IOFs, das
bei der Einwirkung von IF; auf POF; bei 20°C als farblose Fliissigkeit entsteht, besteht
aus nahezu oktaedrischen Molekiilen der Symmetrie Cy,.

Halogenderivate von Oxosiuren der Nichtmetalle

Da die Halogene Cl, Br und I in der Oxidationsstufe +1 auftreten kdnnen, kann man in be-
stimmten Oxosduren anderer Nichtmetalle den Wasserstoff formal durch ein derartiges Ha-
logenatom ersetzen. So entsteht Chlornitrat CI-O—NO, durch Substitution von H in der Sal-
petersdure durch Cl. Brom und Iod sind sogar in der Lage, mehrere H-Atome gleichzeitig zu
substituieren, wobei das Halogen dann in der Oxidationsstufe +3 vorliegt, z.B. im Iodnitrat
I(NOs;);, im Iodphosphat IPO, und in dem in der Organischen Chemie hiufig verwendeten
Oxidationsmittel Phenyliod-bis(trifluoracetat) Phl(O,CCFj;),. Diese und analoge Verbin-
dungen enthalten positiv polarisierte Halogenatome, die dabei immer an ein oder mehrere
O-Atome gebunden sind. Im Falle von Iod gibt es allerdings auch Sulfonylimido-Verbin-
dungen des Typs ArINSO,Ar (Ar = Arylrest) mit einer formalen Doppelbindung zwi-
schen Iod und Stickstoff. Diese IN- und 10-Bindungen sind iiberwiegend kovalent, aber
stark polar. Als Oxosduren kommen HNO;, H;PO,, H,SO,, HSO;F, HBrO;, HCIO, und
CH;COOH in Frage. An einigen Beispielen sollen die Eigenschaften derartiger Verbindun-
gen erldutert werden.

Acetate:

Iodbenzol wird von Cl, zu Dichloroiodbenzol PhICI, oxidiert, aus dem durch alkalische
Hydrolyse Iodosylbenzol PhlO erhalten wird, ein gelber polymerer explosiver Feststoff,
dessen Struktur durch eine [-O-Zickzack-Kette mit seitlichen Phenylgruppen charakteri-
siert ist. Mit Methanol reagiert PhIO unter Depolymerisation zu Phl(OMe),. Reaktion von
PhICl, oder PhIO mit Eisessig ergibt das Oxidations-Reagenz PhI(O,CCHj;),, das mit
CF;COOH zu PhI(O,CCF), reagiert. Durch Oxidation von PhIO mit Hypochlorit, Pe-
riodat oder Oxone erhilt man lodylbenzol, das ebenfalls polymer und ein wichtiges Oxi-
dationsmittel ist. Diese und analoge polyvalente Organoiodverbindungen haben in der
organischen Synthese seit den frithen 1990er Jahren eine explosionsartige Entwicklung
genommen.>8

38 V. V. Zhdankin, P. J. Stang, Chem. Rev. 2008, 108, 5299.
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Nitrate:
Chlornitrat entsteht als blassgelbe Fliissigkeit bzw. farbloses Gas (Schmp. —107°C,
Sdp. 18°C) durch Reaktion von Dichloroxid mit Distickstoffpentoxid bei —20°C:

CLO + N,0s 2% 2 cloNo,

CIONO,;, ist das gemischte Anhydrid der Sduren HOCI und HNO;. Es unterscheidet sich
vom Nitrosylchlorid CINO und vom Nitrylchlorid CINO, durch die CI-O-Bindung. Bei
der alkalischen Hydrolyse entstehen erwartungsgemil3 [C1O]- und [NO;]:

CIONO, + 2 [OH]” — [CIO]" + [NOs3]- + H;O
Das positiv polarisierte Cl-Atom von CIONO, reagiert mit negativ geladenen Cl-Atomen
zu Cl,. Auf diese Weise lassen sich andere Halogennitrate herstellen:

BrCl + CIONO, —= BrONO, + Cl,

ICl; + 3 CIONO, —= I(ONO,); + 3 Cl,

Analog reagieren ICl, HCI, TiCl, und CrO,Cl,. Alle Halogennitrat-Molekiile sind planar
gebaut (Symmetrie C;). Thre thermische Stabilitit nimmt vom Fluor zum Iod hin ab.
Chlornitrat entsteht auch in der Stratosphire, und zwar durch Kombination der Radikale
CIO und NO,. Zusammen mit HCI zihlt CIONO, zu den hiufigsten Chlorverbindungen
in der oberen Atmosphére (siche Kap. 11.1.3); analoges gilt fiir BrONO.,.

Fluorosulfate:
Chlorfluorosulfat CIOSO,F ist eine gelbe Fliissigkeit, die in nahezu quantitativer Aus-
beute aus CIF und SO; bei 25°C entsteht:

CIF + SO; — CIOSO,F

lodtrisfluorosulfat [(OSO,F); ist eine feste gelbe Substanz, die bei der Oxidation von I,
mit Peroxodisulfurylfluorid gebildet wird. Die Struktur ist polymer. Mit H,O reagiert
I(OSO,F); zu IO(OSO,F) und HSO5F. Lésst man [(OSO,F); in fliissigem Disulfurylfluo-
rid auf KSO;F einwirken, erhilt man ein komplexes Tetrakisfluorosulfatoiodat(III):

K[SO5F] + I(0SO,F); 2282 K[1(0SO,F),]

Die farblosen Kristalle dieses Salzes, das auch aus K[ICl,] und S,04F, entsteht, enthalten
quadratisch-planar koordinierte lodatome, wie sie auch im Anion [ICl,]- vorliegen. Die
analoge Bromverbindung ist aus K[BrO;] und S,0(F, unter O,-Abspaltung zugéinglich.
Vom Brom kennt man auch ein Bisfluorosulfatobromat(I), das wie folgt entsteht:

B
CsBr + S,04F;, —2> Cs[Br(OSO,F),]

Perchlorate:

Fluorperchlorat FOCIO; entsteht beim Einleiten von verdiinntem F, in 78 %ige Perchlor-
sdure; es wird durch Erwirmen der Mischung gasformig erhalten und durch fraktionierte
Kondensation gereinigt:

F, + HOCIO; — HF + FOCIO;

CIOSO,F reagiert mit Cs[Cl0O,] zu Chlorperchlorat CIOCIO; (sieche Chloroxide). Aus Br,
und CIOCIO; erhélt man bei —45°C Bromperchlorat:

Br, + 2 CIOCIO; —= Cl, + 2 BrOCIO;
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BrOCIlO; ist eine rote Fliissigkeit, die sich oberhalb —20°C zersetzt. Die gasformigen Mo-
lekiile FOCIO;, CIOCIO; und BrOCIO; haben wie die Stammverbindung HOCIO; die
Symmetrie C,.5

13.6  Pseudohalogene

Eine Reihe einwertiger Atomgruppen zeigt in ihrem chemischen Verhalten so starke
Ahnlichkeiten mit den Halogenen, dass man sie als Pseudohalogene bezeichnet.5® Hierzu
zihlen vor allem die Gruppen:

—CN -N; -OCN -CNO —SCN
Cyanid Azid Cyanat Isocyanat Thiocyanat

Diese Gruppen X bilden Wasserstoffverbindungen HX, die in Wasser die Ionen [H;0]*
und X~ liefern und damit den Hydrogenhalogeniden dhneln. Von diesen Sduren leiten sich
Salze MX ab. Die Silbersalze AgX sind wie Agl in Wasser schwer 16slich. Die lonen X~
konnen wie I~ bereits durch schwache Oxidationsmittel oxidiert werden. In einigen Fillen
erhilt man auf diese Weise freie Pseudohalogene wie Dicyan (CN), oder so genanntes
Dirhodan (SCN),, das jedoch besser als Dicyanodisulfan S,(CN), bezeichnet wird. Zwi-
schen den Halogenen und den Pseudohalogenen existieren auch gemischte Verbindungen
wie Chlorcyan CICN und Fluorazid FNj.

Die genannten Pseudohalogene konnen die Halogene in kovalenten, ionischen und
komplexen Verbindungen ersetzen. Beispiele sind die Verbindungs-Paare PCl; / P(CN);
und [AgCl,]- / [Ag(CN),] . Hinsichtlich ihrer Elektronegativitét stehen die Pseudohalo-
gene dem lod nahe.

In neuerer Zeit wurden jedoch auch komplexere Gruppen und lonen synthetisiert, die
ebenfalls als Pseudohalogene angesehen werden kdnnen.®® Dazu gehdren beispielsweise
die planaren Methanid-Gruppen —C(CN);, —C(CN),NO und —C(CN),NO,.

39 H. Oberhammer et al., J. Phys. Chem. 1994, 98, 8339.
6 H. Brand, A. Schulz, A. Villinger, Z. Anorg. Allg. Chem. 2007, 633, 22.



