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14 Die Edelgase

14.1 Allgemeines

Die Elemente He, Ne, Ar, Kr, Xe und Rn, die in der 18. Gruppe (8. Hauptgruppe) des Pe-
riodensystems stehen, unterscheiden sich von den übrigen Nichtmetallen durch ihre Re-
aktionsträgheit, die auf die besondere Elektronenkonfiguration der Edelgasatome zu-
rückzuführen ist und die zu dem Namen Edelgase geführt hat. Nachdem aber in neuerer
Zeit einige Hundert Edelgasverbindungen hergestellt wurden,1 ist dieser historische
Name zumindest für das Element Xenon nicht mehr zutreffend.

Außer Helium, dessen Valenzschale mit zwei Elektronen vollständig gefüllt ist, besit-
zen alle Edelgase die Valenzelektronenkonfiguration s2p6, d.h. Oktetts ohne ungepaarte
Elektronen. Die besondere Stabilität dieser Konfiguration zeigt sich in den Ionisierungs-
energien, die größer sind als die aller Elemente der jeweils gleichen Periode (Abb. 2.1).
Die effektiven Kernladungszahlen Zeff sind ebenfalls größer als die der anderen Elemente
der betreffenden Periode. Daher sind die Edelgasatome kleiner als die Atome der im Pe-
riodensystem links neben ihnen stehenden Nichtmetalle. Die Elektronenaffinitäten der
Edelgase sind Null, d.h. diese Elemente zeigen keine Tendenz zur Bildung negativer Io-
nen. Die Edelgase sind daher als einzige Elemente unter Standardbedingungen atomar.
Die Wechselwirkung von Edelgasatomen untereinander ist auf die schwachen VAN DER

WAALS-Kräfte beschränkt und die niedrigen Siedepunkte (Tab. 3.2) sind auf die geringe
Wechselwirkungsenergie zurückzuführen. Extrem in dieser Hinsicht ist Helium, das zwar
bei 4.2 K zu flüssigem He I kondensiert, aber bei Normaldruck nicht verfestigt werden
kann. Vielmehr geht es bei 2.2 K in einen superfluiden Zustand über (He II), der durch
eine verschwindend geringe Viskosität und extrem hohe thermische Leitfähigkeit ge-
kennzeichnet ist.

Edelgasatome sind isoelektronisch mit entsprechenden Halogenid-Ionen. Zwischen
diesen Ionen ähnlicher Elektronenkonfiguration und dem betreffenden Edelgas, z.B. F–

verglichen mit Ne, bestehen aber kaum chemische Ähnlichkeiten. Beispielsweise rea-
giert Ne nicht wie F– mit starken LEWIS-Säuren (z.B. BF3) zu stabilen Komplexen und es
wird in saurer Lösung nicht wie die isoelektronischen Anionen protoniert. Von den
schwereren Edelgasen Kr und Xe sind jedoch in neuerer Zeit Koordinationsverbindun-
gen spektroskopisch nachgewiesen worden, in denen diese Atome ähnlich wie Haloge-
nid-Ionen als Liganden an ein Metallatom gebunden sind, z.B. KrCuF und KrAgF. In rei-
ner Form isolierbare Komplexe dieser Art kennt man aber nur vom Xenon,
beispielsweise das planar-quadratische Kation [AuXe4]2+ im Salz [AuXe4][Sb2F11]2, in
dem ein Edelgas der Oxidationsstufe ±0 koordinativ an ein Edelmetall der Oxidations-
stufe +2 gebunden ist!2

1 W. Grochala, Chem. Soc. Rev. 2007, 36, 1533 (ein sehr lesenswerter Aufsatz). D. A. Atwood, B.
Zemva, Encycl. Inorg. Chem. 2005, 6, 3651. J. H. Holloway, E. G. Hope, Adv. Inorg. Chem. 1998,
46, 51.

2 K. Seppelt, Z. Anorg. Allg. Chem. 2003, 629, 2427.
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Wenn n die Hauptquantenzahl der Valenzelektronen bedeutet, dann ist das unterste un-
besetzte Atomorbital der Edelgase das s-Orbital der Schale n+1. Die Promotionsenergien
für ein np-Elektron auf das (n+1)s-Niveau haben folgende Werte (in eV):

Ne: 16.6  Ar: 11.5  Kr: 9.9  Xe: 8.3  Rn: 6.8

Diese Energien sind viel größer als die Bindungsenergien von kovalenten Bindungen
(1–5 eV), weswegen eine Promotion von Valenzelektronen bei der Bildung von edel-
gashaltigen Molekülen ausgeschlossen ist. Statt dessen werden von Edelgasatomen ko-
valente Bindungen in neutralen Molekülen ausschließlich als Mehrzentrenbindungen
gebildet, die nicht an das Vorhandensein ungepaarter Elektronen gebunden sind. In spek-
troskopisch nachgewiesenen gasförmigen Ionen wie [He2]+, [HeF]+, [ArF]+ oder [Ar2]+

sowie in den Kationen [XeF]+, [Xe2]+ und [AuXe4]2+ liegen dagegen Zweizentrenbindun-
gen mit 2 bzw. 3 Elektronen vor. Ausführlicher wird im Abschnitt 14.6 auf die Bindungs-
verhältnisse eingegangen.

Bisher wurden nur von Kr, Xe und Rn bei Raumtemperatur isolierbare Verbindungen
erhalten. Die einzige bekannte Argonverbindung ist HArF, das bei tiefen Temperaturen
nachgewiesen wurde. Während vom Krypton nur vergleichsweise wenige Verbindungen
hergestellt werden konnten, die noch dazu bei 25°C thermodynamisch instabil sind, kennt
man vom Xenon weit über 100 Verbindungen in reiner Form. Die ersten binären Xenon-
verbindungen wurden im Jahre 1962 synthetisiert. Beim Radon behindert dessen Radio-
aktivität die experimentellen Untersuchungen so sehr, dass nur qualitative Angaben über
seine Verbindungen vorliegen. Die Chemie der Edelgase ist daher weitgehend identisch
mit der Chemie des Xenons und des Kryptons.

14.2 Vorkommen, Gewinnung und Verwendung

Alle Edelgase sind in der Luft vorhanden, die im trockenen Zustand neben 78.08 Vol.-%
N2, 20.95% O2 und 0.038% CO2 noch 0.935% Edelgase enthält. Dieser Anteil besteht
fast ganz aus Argon, wie die folgenden Zahlen zeigen (Vol.-%):

He: 0.0005 (5.24 ppm)
Ne: 0.0018 (18.18 ppm)
Ar: 0.932
Kr: 0.0001 (1.14 ppm)
Xe: 8·10–6(0.087 ppm)
Rn: 6·10–18

Alle sechs Elemente stellen Isotopengemische dar. Besonders wichtige Isotope sind 4He
(99.9999%), 3He (0.0001%, Kernspin I = 1

2), 20Ne (90.5%), 40Ar (99.6%) und 129Xe
(26.4%, I = 1

2).
Die technische Gewinnung der Edelgase basiert auf der Kondensation und fraktionier-

ten Destillation von Luft (kryogene Rektifikation). Argon kann auch aus den Restgasen
der Ammoniaksynthese gewonnen werden, in denen es sich anreichert. Helium wird da-
rüber hinaus aus bestimmten amerikanischen Erdgasen gewonnen, die einige Prozent da-
von enthalten. Die Weltjahresproduktion von He beträgt ca. 5000 t. Helium ist weiterhin
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als radioaktives Zerfallsprodukt ein Bestandteil gewisser Mineralien (Uranerze und Mo-
nazit), aus denen es durch Pulverisieren und Erhitzen in kleinem Umfang isoliert werden
kann. Das Helium des Erdgases stammt ebenfalls aus dem radioaktiven α-Zerfall schwe-
rer Nuklide, vor allem von Thorium und Uran. Das Isotop 3He entsteht beim β-Zerfall von
Tritium (Kap. 5.1). Zur Gewinnung von Radon lässt man eine Radiumsalzlösung einige
Zeit lang in einem verschlossenen Gefäß stehen und pumpt dann das entwickelte Radon
ab. Die Halbwertszeit des stabilsten Radonisotops 222Rn beträgt 8.3 d. Radon-haltige Mi-
neralwässer mit einer Aktivität von bis zu 180000 Bq L–1 treten an verschieden Stellen in
Deutschland an der Erdoberfläche aus, z.B. in der Region Erzgebirge-Vogtland-Fichtel-
gebirge (Oberschlema, Bad Brambach, Bad Steben) sowie an den Rändern des Ober-
rheingrabens (Heidelberg, Bad Kreuznach, Bad Münster am Stein). Dieses Radon
stammt aus unterirdischen Uran-haltigen Mineralien, die stets Radium als Teil der Zer-
fallsreihe von 238U enthalten.

Die leichteren Edelgase He, Ne und Ar kommen in Stahlflaschen in den Handel. He
wird als Füllgas für Ballone und Luftschiffe verwendet, im Labor dient es als Trägergas
bei der Gaschromatographie. Flüssiges Helium ist ein wichtiges Kühlmittel (Sdp. 4.2 K),
unter anderem für die supraleitenden Magnete moderner Kernresonanz-Spektrometer
und für die 9300 Magnete des Large Hadron Colliders am CERN bei Genf! Außerdem
werden Satelliten in Erdumlaufbahnen mit flüssigem Helium gekühlt.3 Da die irdischen
He-Vorräte begrenzt sind, muss mit diesem Element sorgsam umgegangen und verdamp-
fendes Gas nach Möglichkeit aufgefangen und wieder verwendet werden. Helium wird
auch zur Untersuchung von Atomen und Molekülen bei ultratiefen Temperaturen ver-
wandt, indem man durch adiabatische Expansion von tiefgekühltem He-Gas in ein Hoch-
vakuum Nanotröpfchen von superfluidem He erzeugt, in denen dann die zu untersu-
chende Substanz in Form einzelner Atome oder Moleküle gelöst wird.4 Mittels
spektroskopischer Methoden lassen sich so neue Erkenntnisse gewinnen, z.B. kann man
den schrittweisen Aufbau eines Clusters aus einzelnen NH3-Molekülen IR-spektrosko-
pisch verfolgen. Neon dient als Füllgas für elektrische Entladungsröhren (Lichtreklame)
und Ar wird als Schutzgas beim Schweißen und für gasgefüllte Glühlampen eingesetzt.
Im Labor wird reinstes Ar ebenfalls als als Schutzgas für die Handhabung sehr reaktions-
fähiger Substanzen in einer Trockenbox (glove box) benötigt. Krypton und Xenon wer-
den auch als Füllgase für Speziallampen gebraucht. Xe dient darüber hinaus als Narko-
segas.

14.3 Xenonverbindungen

Ein neutrales Xenonatom geht nur mit solchen nichtmetallischen Atomen oder Atom-
gruppen starke Bindungen ein, die eine ausreichende Elektronegativität besitzen. Das
sind nach den bisherigen Erfahrungen nur Fluor, Sauerstoff, Stickstoff und Chlor sowie

3 Beispielsweise wurde das im Jahr 2009 in die Erdumlaufbahn transportierte IR-Teleskop „Her-
schel“ mit 2400 L flüssigem He ausgestattet. Die „Lebensdauer“ des Teleskops hängt im Wesent-
lichen von diesem Heliumvorrat ab.

4 S. Yang, A. M. Ellis, Chem. Soc. Rev. 2013, 42, 472.
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solche Kohlenstoffatome, die durch besonders elektronegative Substituenten positiv ge-
laden und damit ebenfalls stark elektronegativ geworden sind, beispielsweise in der
Gruppe –C6F5. Wenn bereits ein F-Atom am Xenon vorhanden ist, können aber auch an-
dere Atome gebunden werden. Die thermodynamisch beständigsten Edelgasverbindun-
gen sind die Xenonfluoride und einige von diesen abgeleitete Fluoroxenate. Die binären
Fluoride haben eine negative Bildungsenthalpie und können direkt aus den Elementen
hergestellt werden. Xenon-Sauerstoff-Verbindungen sind dagegen thermodynamisch in-
stabil (endotherm) und daher mehr oder weniger instabil, teilweise sogar explosiv (z.B.
Xenonoxide). Fast alle in kristalliner Form bekannte Verbindungen mit Xenon in einer
positiven Oxidationsstufe werden aus den Fluoriden hergestellt. XeF2 ist die einzige
kommerziell erhältliche Edelgasverbindung; es wird in der Organofluorchemie als Fluo-
rierungsmittel eingesetzt, aber auch bei der Herstellung von mikroelektronischen Syste-
men als gasförmiges Ätzungsreagenz für Kristalle von Si, Mo und Ge verwendet.

Gegenüber Metallatomen in positiven Oxidationsstufen kann Xenon als LEWIS-Base
und Ligand reagieren. Zu dieser interessanten Gruppe von Verbindungen gehören bei-
spielsweise die Kationen [AuXe4]2+, [HgXe]2+ und [F3AsAuXe]+, die mit den Gegenio-
nen [SbF6]– bzw. [Sb2F11]– in kristalliner Form isoliert wurden.2

14.3.1 Xenonfluoride

Im Jahre 1962 wurde entdeckt, dass Xenon mit elementarem Fluor bei geeigneter Akti-
vierung durch Erhitzen, Bestrahlen oder in einer elektrischen Entladung zu den Fluoriden
XeF2, XeF4 bzw. XeF6 reagiert.5 Wenig später wurde auch XeF6 synthetisiert. Damit war
das jahrzehntelange Dogma, wonach die Edelgase zu edel seien, um kovalente Bindungen
in neutralen Molekülen zu bilden, endgültig widerlegt. Die Synthese dieser Fluoride er-
folgt über folgende Gleichgewichtsreaktionen:

Die aufgeführten Reaktionsenthalpien gelten für 0 K.6 Je größer die Fluorkonzentration
im Reaktionsgemisch ist, um so mehr steigt die Ausbeute an höheren Fluoriden an.
Kleine Mengen XeF2 gewinnt man durch Sonnenbestrahlung eines Gemisches von Xe
und F2 im Molverhältnis 1:2. Bei größeren Ansätzen (bis 1 kg) bestrahlt man mit einer
UV-Lampe und setzt 1% HF als Katalysator zu. XeF6 wird durch Erhitzen eines Xe/
F2-Gemisches (1:5) auf 120°C in Gegenwart von NiF2 als Katalysator hergestellt, wobei
eine heterogene Reaktion abläuft. Analog erhält man XeF4 durch Erhitzen eines Xe/
F2-Gemisches (1:5) bei einem Druck von 0.6 MPa auf 300°C in einem Nickelgefäß. Ver-
suche, XeF8 herzustellen, hatten bisher keinen Erfolg, obwohl Xenon in einigen Sauer-
stoff-Verbindungen die Oxidationsstufe +8 erreicht.

5 Xe kann auch mit Gemischen aus AgF2 und AsF5 oder BF3 in wasserfreiem HF zu XeF2 oxidiert
werden; N. Bartlett et al., J. Am. Chem. Soc. 1990, 112, 4846.

6 D. A. Dixon et al. Inorg. Chem. 2010, 49, 261 und zitierte Literatur.
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Tab. 14.1 Eigenschaften der Xenonfluoride (mit Symmetrie in der Gasphase und Kernabstän-
den im Kristall)

Einige Eigenschaften der Xenonfluoride sind in Tabelle 14.1 zusammengestellt. Alle drei
Verbindungen bilden bei Raumtemperatur farblose Kristalle, die im Vakuum sublimieren
und die im Falle von XeF2 und XeF4 aus isolierten Molekülen aufgebaut sind. Die linea-
ren XeF2-Moleküle (D∞h) liegen in der tetragonalen Kristallstruktur parallel zueinander,
wobei die Xe-Atome eine raumzentrierte Anordnung einnehmen. Dadurch ist jedes
Xenonatom außer von zwei nächsten noch von acht übernächsten Fluoratomen (im
Abstand 342 pm) koordiniert (siehe Abb. 3.1 im Kap. 3). Xenontetrafluorid besteht aus
quadratisch-planaren Molekülen der Symmetrie D4h und kristallisiert in einer mono-
klinen Struktur. XeF6 kristallisiert je nach Temperatur in sechs verschiedenen Modifika-
tionen, die aus tetrameren bzw. hexameren cyclischen Molekülen mit unsymmetrischen
F-Brücken zwischen XeF5-Einheiten bestehen. Bei Raumtemperatur stabil ist eine kubi-
sche Phase, die aus tetrameren und hexameren Einheiten besteht. Eine ähnliche Assozia-
tion wurde beim flüssigen SbF5 gefunden (Kap. 10.8.3). In der Gasphase ist XeF6 ein
fluktuierendes Molekül, das zwischen Strukturen sehr ähnlicher Energie und von C3v-
bzw. Oh-Symmetrie hin und her schwingt, wobei die weniger symmetrische Struktur um
etwa 7 kJ mol–1 stabiler ist als der Oktaeder.7

XeF2 und XeF4 sind dagegen in allen Phasen monomer. Ihre durch Elektronenbeugung
und Röntgenstrukturanalyse ermittelten Molekülstrukturen entsprechen den Erwartun-
gen nach dem Modell der Elektronenpaarabstoßung (Kap. 2.2.2).

14.3.2 Reaktionen der Xenonfluoride

Die drei Xenonfluoride sind bei 25°C beständig; sie zersetzen sich jedoch beim Erhitzen
in die Elemente. XeF2 löst sich in Wasser (ca. 25 g L–1 bei 0°C). Diese Lösung zersetzt
sich nur langsam, und zwar zu HF, Xe und O2 (siehe unter Xenonoxide). Dagegen kann
XeF4 nur in sorgfältig getrockneten Glas- oder Quarzgefäßen (besser in KEL-F-, Ni- oder
Monelbehältern8) aufbewahrt werden. XeF6 reagiert mit Glas und Quarz zu XeOF4 und
O2. Die Xenonfluoride sind naturgemäß sehr starke Oxidations- und Fluorierungsmittel,
wobei die Reaktionsfähigkeit mit der Oxidationsstufe des Xenons ansteigt. Bei Redoxre-
aktionen geht das Xenon im Allgemeinen sofort in die Oxidationsstufe ± 0 über. XeF2 ist
aber kinetisch relativ stabil.

7 K. A. Peterson, D. A. Dixon, H. Stoll, J. Phys. Chem. A 2012, 116, 9777
8 KEL-F ist ein Handelsname für Poly(fluortrichlorethylen); Monel ist eine Cu-Ni-Legierung.

XeF2

(D∞h)
XeF4

(D4h)
XeF6

(C3v)

Tripelpunkt (°C) 129 117 49

mittl. Bindungsenthalpie (298 K; kJ mol–1) 128 124 124

XeF-Kernabstand (pm) 200 195 185/194

Dichte (g cm–1) 4.32 4.04 3.73
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XeF2 wurde als Ligand an verschiedene Metallkationen koordiniert, z.B. in
[Ba(XeF2)5][AsF6]2.9 Darin sind vier der fünf XeF2-Moleküle über die Fluoratome an das
Kation gebunden, und zwar verbrückend zwischen benachbarten Kationen, während das
fünfte XeF2-Molekül wie in der Struktur von festem Xenondifluorid (Abb. 3.1) an die
Xenonatome der benachbarten Liganden fixiert ist. Die Bariumatome werden außerdem
von je vier Fluoratomen der Anionen koordiniert, sodass sich die Koordinationszahl 12
ergibt.

Mit bestimmten Hydroxoverbindungen reagieren die Xenonfluoride unter Kondensa-
tion nach dem Schema:

Dadurch gelingt die Synthese einer größeren Zahl von Verbindungen mit Xe–O-Bindun-
gen. Diese Reaktionen werden in den Abschnitten 14.3.3 bis 14.3.5 behandelt. Des Wei-
teren sind XeF2, XeF4 und XeF6 unter geeigneten Bedingungen zum Austausch von Fluo-
rid-Ionen befähigt, wobei sie teils als F–-Donoren, teils als F–-Akzeptoren reagieren. Auf
diese Weise erhält man in Analogie zum entsprechenden Verhalten der Interhalogenver-
bindungen Salze mit [XeFn]-Kationen oder -Anionen.

Redoxreaktionen
XeF2 und XeF4 reagieren mit H2 bei 300–400°C, XeF6 schon bei 25°C, zu HF und Xe:

Beim Schütteln mit Quecksilber erhält man quantitativ Xe und HgF2 bzw. Hg2F2. Diese
beiden Reaktionen dienen zur Analyse der Xenonfluoride (Bestimmung von Xe durch
Wägung und von F– durch Titration). Wässrige Iodidlösung wird von allen Xenonfluori-
den zu I2 oxidiert.

Die Reaktionsfähigkeit gegenüber oxidierbaren Stoffen nimmt vom XeF2 zum XeF6

stark zu. Daher finden sich nur für XeF2 viele Flüssigkeiten, in denen es sich molekular
und ohne Reaktion löst (HF, SO2, CH3NO2, CH3CN, CCl4, Dioxan). XeF4 und XeF6 lösen
sich gut in flüssigem HF.

Fluorid-Transferreaktionen
Xenondifluorid verhält sich gegenüber starken LEWIS-Säuren als F–-Donor. Beispiels-
weise reagiert es mit den Pentafluoriden des As, Sb, Bi, Ru, Ir und Pt je nach dem Mi-
schungsverhältnis zu folgenden Verbindungen:

Diese Verbindungen, die meistens gefärbt sind und Schmelzpunkte zwischen 50° und
150°C aufweisen, haben Strukturanalysen und Schwingungsspektren zufolge eine über-
wiegend ionische Struktur. Die Verbindungen des ersten Typs enthalten das planare,
V-förmige Kation [Xe2F3]+, das im Hexafluoroarsenat folgende Geometrie aufweist:

9 M. Gerken et al., Inorg. Chem. 2007, 46, 6069.

Xe F + H O Xe O + HF

XeF + H Xe + 2 HF2 2

2:1

1:2

1:1
XeF + MF2 5

[Xe F ][MF ]2 3 6

[XeF][MF ]6

[XeF][M F ]2 11
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Die Salze des dritten Typs enthalten zweikernige Anionenkomplexe mit Fluorbrücken
ähnlich denen im flüssigen SbF5. Für [XeF][Sb2F11] wurde folgende Struktur gefunden:10

Der relativ geringe Abstand des Kations [XeF]+ zu einem Fluoratom des Anions ist als
kovalente Teilbindung zu deuten, d.h. die Wechselwirkung zwischen dem Kation und
dem Anion ist teils ionisch, teils kovalent. Entsprechendes ist für die Salze des Typs
[XeF][MF6] anzunehmen, da [XeF]+ eine sehr starke LEWIS-Säure ist. Analoge Derivate
des XeF4 sind die Salze [XeF3][SbF6] und [XeF3][Sb2F11].

[XeF][Sb2F11] reagiert in Gegenwart der magischen Säure HF/SbF5 (Kap. 5.5.2) mit
Xenon zu [Xe2]+[Sb4F21]–, das einer Röntgenstrukturanalyse zufolge eine schwache Xe–
Xe-Bindung der Länge 309 pm enthält; das Anion besteht aus vier eckenverknüpften
SbF6-Oktaedern:11

Die Bindungsverhältnisse in diesen Xenonium-Kationen werden im Abschnitt 14.6 dis-
kutiert.

Xenonhexafluorid kann Fluorid-Ionen sowohl abgeben als auch aufnehmen. Es ist ein
stärkerer F–-Donor als die beiden anderen Xenonfluoride. Mit AsF5, SbF5 und PtF5 rea-
giert XeF6 zu Salzen des Typs [XeF5][MF6]. In der Arsenverbindung liegen [XeF5]+-Kat-
ionen mit einer ungefähr quadratisch-pyramidalen Anordnung der F-Atome vor. Die Kat-
ionen sind über drei unsymmetrische Fluorbrücken mit zwei oktaedrischen [AsF6]–-
Anionen verknüpft, sodass das Xenonatom von einem nichtbindenden Elektronenpaar
und 5 nächsten sowie 3 übernächsten F-Atomen umgeben ist. Mit AuF5 reagiert XeF6 im
Verhältnis 1:2 zum Salz [Xe2F11][AuF6], dessen Kation die Konnektivität [F5Xe–
F–XeF5]+ aufweist.

Ähnlich hohe Koordinationszahlen wie in den [XeF5]+-Salzen treten auch in den Fluo-
roxenaten auf, die bei der Reaktion von XeF6 mit Alkalimetallfluoriden (außer LiF) ent-
stehen. So erhält man aus CsF und flüssigem XeF6 bei 50°C das gelbe Salz Cs[XeF7], das
sich bei höherer Temperatur (50–280°C) zu Cs2[XeF8] und XeF6 zersetzt:

10 G. J. Schrobilgen et al, Inorg. Chem. 2010, 49, 8504.
11 T. Drews, K. Seppelt, Angew. Chem. 1997, 109, 264.

[XeF] + 3 Xe + H 2 [Xe ] + HF+ + +
2
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Das Oktafluoroxenat(VI), das ebenfalls gelb gefärbt ist, stellt eine der thermisch stabils-
ten Edelgasverbindungen dar; das Anion hat die Geometrie eines quadratischen Antipris-
mas. Das Anion von Cs[XeF7] bildet ein überdachtes Oktaeder.

Neben den oben beschriebenen salzartigen Verbindungen kennt man auch eine Reihe
stöchiometrischer Mischkristalle wie XeF2·IF5, XeF2·XeF4 und XeF2·XeOF4, welche
die nahezu ungestörten Moleküle nebeneinander enthalten. Weiterhin reagiert XeF2

als LEWIS-Base und damit als Ligand in Metallkomplexen. Ein Beispiel ist das Salz
[Ba(XeF2)5][AsF6]2 (siehe oben).

14.3.3 Oxide und Oxosalze des Xenons

Das farblose XeF2 löst sich in Wasser bei 0°C molekular und ohne sichtbare Reaktion,
aber mit gelber Farbe. Erst nach einiger Zeit, schneller beim Erwärmen oder beim Ver-
setzen mit Laugen tritt Hydrolyse ein, die jedoch nicht zu XeO, sondern zu einer Oxida-
tion des Sauerstoffatoms im Wassermolekül führt:

Als Zwischenprodukt tritt dabei vermutlich FXeOH auf, denn in Gegenwart von
[Xe2F3][AsF6] (siehe 14.3.2) entsteht durch Kondensation unter HF-Eliminierung das
spektakuläre, orangerot gefärbte, kettenförmige Kation [Xe3OF3]+, das als Hexafluoroar-
senat isoliert und röntgenografisch charakterisiert wurde. In der Kette FXeOXeFXeF be-
tragen die Winkel an den Xe-Atomen nahezu 180°, am F-Brückenatom 150° und am
O-Atom 120°.12

XeF4 reagiert mit Wasser bei 20°C sofort, wobei in einer unübersichtlichen Reaktion
Xe, O2, HF und Xenontrioxid XeO3 entstehen. Wird die Hydrolyse aber vorsichtig bei
0°C oder in kalter verdünnter Schwefelsäure durchgeführt, entsteht ein polymeres gelbes
Xe(IV)-Oxid, das in Wasser unlöslich ist; die Koordination des Xe-Atoms darin ist qua-
dratisch-planar wie im XeF4.13

XeO3, wird am besten durch vorsichtige Hydrolyse von XeF6 mit überschüssigem H2O
bei 20°C und in Gegenwart von MgO zum Abfangen der Flusssäure hergestellt; es kann
durch Eindampfen aus der wässrigen Lösung in Form farbloser, äußerst explosiver Kris-
talle erhalten werden. XeO3 ist hygroskopisch und ein starkes Oxidationsmittel. In Was-
ser löst es sich überwiegend molekular; die Lösung ist beständig, wirkt äußerst stark oxi-
dierend und reagiert schwach sauer, entsprechend folgendem Gleichgewicht:

Danach ist XeO3 kein Protonenakzeptor, sondern wie SO3 eine LEWIS-Säure. Salze der
hypothetischen Säure H2XeO4 können durch Vermischen von XeO3- und NaOH-Lösun-
gen im Molverhältnis 1:1 gefolgt von Einfrieren bei tiefen Temperaturen und Entfernen
des überschüssigen Wassers durch Sublimation im Vakuum erhalten werden (Gefrier-
trocknung). Auf diese Weise wurden Na[HXeO4]·1.5H2O und Cs[HXeO4]·1.5H2O herge-
stellt (farblose Kristalle).

12 G. J. Schrobilgen et al, J. Am. Chem. Soc. 2009, 131, 13474 und 2010, 132, 13823.
13 D. S. Brock, G. J. Schrobilgen, J. Am. Chem. Soc. 2011, 133, 6265.

XeF + H O Xe + 2 HF + O2 2 2
1

2

2 H O + XeO [H O] + [HXeO ]2 3 3 4
+ �
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Macht man XeO3-Lösungen stark alkalisch oder löst man XeO3 oder XeF6 gleich in
starken Laugen, tritt Disproportionierung des Xe(VI) zu Xe(0) und Xe(VIII) ein:

Außer auf diese Weise können Perxenate wie Na4[XeO6]·nH2O (n = 2, 6, 8) und Ba2[XeO6]
auch durch Ozonisierung einer XeO3-Lösung unter Zusatz des entsprechenden Metall-
hydroxids erhalten werden. Im Gegensatz zu den Xenaten(VI) sind die Perxenate ther-
misch außerordentlich stabil. Die Natriumsalze sind farblos und können durch Trocknen
im Vakuum bei 100°C entwässert werden; Na4[XeO6] enthält nahezu oktaedrische
[XeO6]4–-Ionen. Beim Lösen in Wasser erfolgt starke Hydrolyse gemäß der Gleichung:

Eine Perxenonsäure ist nicht bekannt. Versetzt man Ba2[XeO6] mit konzentrierter Schwe-
felsäure, entweicht gasförmiges XeO4:

XeO4 (Schmp. –36°C) ist bei –196°C gelb und selbst bei –40°C noch explosiv. Es zersetzt
sich oberhalb von 0°C zu den Elementen, und zwar oftmals unter Explosion. Nach quan-
tenchemischen Rechnungen wird dabei ein planares Isomer mit D2h-Symmetrie und OO-
Bindungen, also ein Bis-peroxid, als Zwischenprodukt durchlaufen, dessen Aktivierungs-
energie für den Zerfall in Xe und 2 O2 sehr klein ist.14

Alle Xenonoxide sind stark endotherme Verbindungen. XeO4 besteht in der Gasphase
aus Molekülen der Symmetrie Td (isoelektronisch mit [IO4]–). XeO3 ist wenig flüchtig
und bildet Molekülkristalle, in denen etwas verzerrte trigonal-pyramidale XeO3-Einhei-
ten vorliegen, die über O-Atome unter Bildung schwacher koordinativer Xe–O-Bindun-
gen verknüpft sind. Die Kernabstände (XeO3: 176 pm, XeO4: 174 pm) entsprechen fol-
genden Strukturformeln:

Die starke Neigung von XeO3 zur Erhöhung der Koordinationszahl am Xenonatom
kommt auch in der Reaktion mit F–-Ionen zum Ausdruck:

Die Fluoroxenate(VI), die aus der Lösung rein isoliert werden können, enthalten poly-
mere, kettenförmige Anionen, die aus XeO3-Pyramiden bestehen, welche über F-Brü-
cken verknüpft sind.

14 V. Slepkov, S. Kozlova, S. Gabuda, J. Phys. Chem. A 2011, 115, 7811.

2 [HXeO ] + 4 Na + 2 [OH] Na XeO + Xe + O + 2 H O4 4 6 2 2
� �+

[XeO ] + H O [HXeO ] + [OH]6 2 6
4 3� � �
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14.3.4 Oxidfluoride des Xenons

Ersetzt man im XeF4 oder XeF6 zwei F-Atome durch ein O-Atom, gelangt man formal zu
Oxidfluoriden. Fast alle theoretisch denkbaren Oxidfluoride von Xe(IV), Xe(VI) und
Xe(VIII) sind bekannt. XeF4 ergibt bei vorsichtiger Hydrolyse in Acetonitril bei –45°C
ein Addukt MeCN·XeOF2, das bei der gleichen Temperatur im Vakuum vom Lösungs-
mittel befreit werden kann und dann monomer vorliegt (Symmetrie C2v). Im Addukt ist
das Nitril über das N-Atom an Xenon koordiniert.15 XeF6 reagiert mit wenig Wasser und
mit bestimmten Oxiden schrittweise zu XeOF4, XeO2F2 und XeO3F2:

XeOF4 (Schmp. –46°C) ist eine farblose Flüssigkeit, die aus Molekülen der Symmetrie
C4v besteht (quadratisch-pyramidal), bei deren vollständiger Hydrolyse XeO3 erhalten
wird. XeOF4 zersetzt sich erst bei 300°C.

Die übrigen Oxidfluoride entstehen in O/F-Austauschreaktionen aus XeF6 und XeO3

bzw. XeO4:

XeO2F4 wurde spektroskopisch identifiziert. Das Schwingungsspektrum von XeO3F2

(Schmp. –54°C) ist mit einer D3h-Symmetrie des Moleküls vereinbar. XeO2F2

(Schmp. 31°C) ist von C2v-Symmetrie.

14.3.5 Sonstige Xenon-Verbindungen

Ähnlich wie mit Wasser reagieren die Xenonfluoride auch mit anderen Hydroxoverbin-
dungen (E–OH) unter HF-Abspaltung. Während mit Alkoholen Verpuffung oder gar Ex-
plosion erfolgt, sind verschiedene Sauerstoffsäuren für gezielte Kondensationsreaktionen
geeignet:16

Fluoroschwefelsäure HSO3F und Pentafluoroorthotellursäure HOTeF5
17 reagieren mit

XeF2 nach diesem Schema zu folgenden Verbindungen:

15 G. J. Schrobilgen et al., J. Am. Chem. Soc. 2007, 129, 3598.
16 K. Seppelt, Acc. Chem. Res. 1979, 12, 211; D. Lentz, K. Seppelt, Angew. Chem. 1979, 91, 68;

L. Turowsky, K. Seppelt, Z. Anorg. Allg. Chem. 1992, 609, 153.
17 HOTeF5 wird nach Te(OH)6 + 5 HSO3F → HOTeF5 + 5 H2SO4 hergestellt; es ist eine sehr stabile

Verbindung und in Wasser eine starke Säure.

XeF + H O XeOF + 2 HF6 2 4
20°C

2 XeF + SiO 2 XeOF + SiF6 2 4 4
50°C

XeF + 2 XeO 3 XeO F6 3 2 2
25°C

XeF + XeO XeO F + XeOF6 4 3 2 4

XeF + XeO F XeO F + XeOF6 3 2 2 4 4

XeF + HO E F Xe O E E O Xe O E2
���F

���F

�����
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Die Triebkraft dieser Reaktionen ist die stark exotherme Bildungsenthalpie des Hydro-
genfluorids. Während die beiden Tellurverbindungen bis 130°C beständig sind, zersetzen
sich die Fluorosulfate schon bei 25° langsam zu Xe und S2O6F2 (und gegebenenfalls
XeF2).

Die Kristalle von XeF(SO3F) bestehen einer Röntgenstrukturanalyse zufolge aus fol-
genden Molekülen:

Die Xe–O-Bindung ist überwiegend ionischer Natur. Die übrigen Verbindungen sind ana-
log gebaut. Xe(OTeF5)2 enthält ein planares TeOXeOTe-Gerüst mit den TeF5-Substituen-
ten in trans-Stellung.

Mit XeF4 und XeF6 reagiert HSO3F bei tiefen Temperaturen ähnlich wie mit XeF2. Im
ersten Falle wurde XeF2(SO3F)2 als gelbgrüne Flüssigkeit isoliert, die sich bei 25°C lang-
sam zu Xe, XeF4 und S2O6F2 zersetzt. Aus XeF6 entsteht XeF4(SO3F)2, das ebenfalls flüs-
sig ist und bei Raumtemperatur in XeF4 und S2O6F2 übergeht. Stabiler sind auch hier die
Pentafluorooxotellurate. Das farblose Xe(OTeF5)4 und das rotviolette Xe(OTeF5)6 entste-
hen bei der Reaktion von XeF4 bzw. XeF6 mit B(OTeF5)3, das seinerseits aus HOTeF5 und
BCl3 gewonnen wird. In Analogie zum XeF4 ist die zentrale XeO4-Gruppe in Xe(OTeF5)4

planar gebaut.
Mit HN(OSO2F)2 reagiert XeF2 bei 0°C zu HF und F–Xe–N(OSO2F)2, das eine lineare

FXeN-Gruppierung enthält, wobei die Kernabstände Xe–F (197 pm) und Xe–N (220 pm)
stark verschieden sind. Wird [XeF][AsF6] bei –20°C mit F3SN umgesetzt, entsteht das
Salz [F3SNXeF][AsF6] mit einer XeN-Bindung der Länge 223.6 pm. Die bisher kürzeste
XeN-Bindung mit einem Kernabstand von 208.4 pm wurde im Kation [F4SNXe]+ gemes-
sen.18

Wird XeF2 bei –50°C in Dichlormethan mit B(C6F5)3 umgesetzt, kommt es zu einem
Aryltransfer vom Bor zum Xenon und man erhält das Salz [C6F5Xe]+[(C6F5)2BF2]–, eine
farblose, nur bei Temperaturen unterhalb –30°C beständige Verbindung mit einer Xe–
C-Bindung, die mit AsF5 zu [C6F5Xe]+[AsF6]– reagiert. Dieses Arylxenonium-Salz
(Schmp. 102°C), das auch aus XeF2, (C6F5)3B und AsF5 in wasserfreiem HF hergestellt
werden kann, ist bis 125°C beständig. Ein Neutralmolekül mit Xe–C-Bindung erhält man
wie folgt:19

18 G. J. Schrobilgen et al., J. Am. Chem. Soc. 2009, 131, 7272.
19 H. J. Frohn, V. V. Bardin, Organometallics 2001, 37, 4750.

XeF(OSO F) Xe(OSO F) XeF(OTeF ) Xe(OTeF )2 2 2 5 5 2

farbl. Kristalle

Schmp. 37°C

gelb

Schmp. 44°C

gelb, flüssig farbl. Kristalle

Schmp. 36°C
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Die Xenonverbindung fällt aus der wässrigen Lösung aus; sie zersetzt sich bei 85°C in
stark exothermer Reaktion zu Xe und C6F5C(O)OC6F5. Die zentrale Gruppe C–Xe–O ist
linear gebaut (dXeC = 212 pm, dXeO = 237 pm). Andere, aber weniger stabile Verbindungen
mit einer Xe–C-Bindung sind C6F5XeF, C6F5XeCl, (C6F5)2Xe und [C6F5XeF2][BF4].9 Zur
Charakterisierung derartiger Verbindungen eignet sich besonders die 129Xe-NMR-Spek-
troskopie.20 In Abbildung 14.1 sind die chemischen Verschiebungen einiger Xe-Ver-
bindungen schematisch dargestellt. Man erkennt, dass elementares Xe am stärksten
abgeschirmt ist und dass eine Abhängigkeit zwischen Resonanzfrequenz und Oxidations-
stufe des Xenonatoms existiert. Als Bezugssubstanz wird flüssiges XeOF4 bei 24°C ver-
wandt.

14.4 Verbindungen der übrigen Edelgase

Argon: Bei der UV-Bestrahlung von HF in einer Argonmatrix bei 7.5 K mit anschließen-
dem Tempern bei 18 K entsteht spurenweise das spektroskopisch nachgewiesene Mole-
kül HArF, das nach quantenchemischen Rechnungen linear gebaut ist. Der beim Erwär-
men erfolgende exotherme Zerfall in die Ausgangsprodukte HF + Ar ist mit der
Überwindung einer Aktivierungsbarriere von ca. 96 kJ mol–1 verbunden. Analoge Ver-
bindungen HEX des Kryptons und Xenons mit kovalenten HE-Bindungen und verschie-
denen elektronegativen Gruppen X wurden ebenfalls durch Matrixisolierung erzeugt und
spektroskopisch identifiziert.21

Krypton: Vom Krypton existieren nur Verbindungen der Oxidationsstufen 0 und +2.22

Die einzige binäre Kryptonverbindung, die in reiner Form gewonnen wurde, ist das Di-
fluorid KrF2. Es wird durch UV-Bestrahlung einer flüssigen Mischung von Kr und F2 im
Molverhältnis 4:1 bei –196°C hergestellt. KrF2 kann durch Sublimation unterhalb –10°C
gereinigt werden, bei höheren Temperaturen zerfällt es in die Elemente. KrF2 bildet farb-
lose Kristalle (je eine Hoch- und Tieftemperaturmodifikation), die aus linearen Molekü-
len der Symmetrie D∞h bestehen und die sich in Hydrogenfluorid lösen. Die Verbindung
ist im Gegensatz zu den Xenonfluoriden endotherm und daher schon oberhalb –20°C zer-

20 D. Raftery, Ann. Rep. NMR Spectrosc. 2006, 57, 205. M. Gerken, G. J. Schrobilgen, Coord. Chem.
Rev. 2000, 197, 335.

21 M. Räsänen et al., Phys. Chem. Low Temp. 2011, 419.
22 G. J. Schrobilgen et al., Inorg. Chem. 2001, 40, 300, und Coord. Chem. Rev. 2002, 233–234, 1.

+2000 +1000 0 -1000 -2000 -3000 -4000 -5000

XeF2 XeXeOF4XeF4 [XeF]+[ ]6
4�XeO

Abb. 14.1 Chemische Verschiebung einfacher Xenonverbindungen im 129Xe-NMR-Spektrum.
Die Entschirmung nimmt mit steigender Oxidationsstufe zu, wobei jedoch Unregelmäßigkeiten auf-
treten.



14.5 Elektronegativitäten der Edelgase 577

setzlich, seine chemische Reaktivität ist aber analog zu der von XeF2. Die mittlere Kr–
F-Bindungsenthalpie beträgt nur 48 kJ mol–1 und die Bildungsenthalpie wurde kalorime-
trisch zu +60 kJ mol–1 ermittelt. Aus dem Kernabstand d(KrF) = 189 pm lässt sich der Ko-
valenzradius des Kryptonatoms zu 125 pm abschätzen. Mit Hg reagiert KrF2 zu HgF2 und
Kr, mit Wasser oder verdünnter Natronlauge sofort zu O2, Kr und HF bzw. NaF. Mit star-
ken LEWIS-Säuren wie AsF5, SbF5, BiF5 und AuF5 bildet KrF2 Salze mit den Kationen
[KrF]+ und [Kr2F3]+. Beispielsweise reagiert SbF5 bei –20°C mit KrF2 zu farblosen Kris-
tallen von [KrF][Sb2F11], die sich beim Schmelzpunkt von ca. 50°C zu Kr, F2 und SbF5

zersetzen. Krypton-Sauerstoff-Bindungen liegen im ziemlich instabilen Kr(OTeF5)2 vor.
Wahrscheinlich sind alle Kryptonverbindungen endotherm.

Radon: Untersuchungen zur Chemie des Radons sind wegen dessen α-Strahlung und
der kurzen Halbwertszeit schwierig. Reine Verbindungen konnten bisher nicht isoliert
werden, jedoch reagiert Rn spontan mit ClF, ClF3 und anderen Halogenfluoriden bei 25°C
zu RnF2. Andere Halogenide oder Oxide wurden bisher nicht nachgewiesen.

14.5 Elektronegativitäten der Edelgase

Für Xenon und Krypton kann man Elektronegativitäten (χ) nach der Methode von ALLRED

und ROCHOW (Kap. 4.6.2) berechnen, wenn man die effektive Kernladungszahl Zeff der Va-
lenzelektronen nach den Regeln von SLATER ermittelt:

Für ein 5p-Elektron des Xenons ergibt sich Zeff = 8.25. Den gleichen Wert erhält man für
ein 4p-Elektron des Kryptons. Die Einfachbindungs-Kovalenzradien (r1) von Xe und Kr
lassen sich wie folgt ermitteln. Im gasförmigen XeF2 beträgt der XeF-Kernabstand 200
pm, im KrF2 ist d(KrF) = 189 pm. Subtrahiert man von diesen Werten den Radius des
Fluoratoms (57 pm), erhält man für zweiwertiges Krypton bzw. Xenon:

Diese Radien sind erwartungsgemäß etwas größer als die der benachbarten Halogena-
tome, da letztere von Substanzen mit Zweizentrenbindungen abgeleitet wurden. Für Xe-
non (IV) erhält man analog 138 pm und für Xenon (VI) 133 pm. Damit ergeben sich für
Krypton und Xenon folgende χAR-Werte:

Kr(II): 2.44  Xe(II): 2.19  Xe(IV): 2.30  Xe(VI): 2.42

Die Elektronegativitäten von Krypton(II) und Xenon(II) sind nach dieser Rechnung also
kleiner als die der benachbarten Halogene Brom (2.74) und Iod (2.21). Als Ursache muss
man den zu großen Kovalenzradius der Edelgasatome vermuten, der von Verbindungen
mit Dreizentrenbindungen abgeleitet wurde. Verwendet man dagegen die Kernabstände
in den Kationen [FKr]+ (177 pm) und [FXe]+ (189 pm), denen Zweizentrenbindungen zu-
grunde liegen, erhält man die Kovalenzradien zu r1(Kr) = 120 und r1(Xe) =132 pm und
damit folgende χAR-Werte: Kr(II) = 2.80 und Xe(II) = 2.44.

r1 (Kr): 132 pm r1 (Br): 114 pm
r1 (Xe): 143 pm r1 (I): 133 pm

� = 3.59 10 + 0.744. .3
Zeff

r2
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Andererseits lassen sich die Elektronegativitäten nach der Methode von ALLEN direkt
aus den Ionisierungsenergien der isolierten Atome berechnen (Kap. 4.6.2). Danach erhält
man für die Edelgase folgende χspec-Werte (Tab. 4.8):

Ne: 4.79  Ar: 3.24  Kr: 2.97  Xe: 2.58

Diesen Werten ist der Vorzug zu geben, da sie mit den obigen ALLRED-ROCHOW-Werten für
Zweizentrenbindungen gut übereinstimmen und im übrigen den Erwartungen entspre-
chen, denen zufolge die Edelgase etwas elektronegativer als die im Periodensystem be-
nachbarten Halogenatome sein sollten.

14.6 Bindungsverhältnisse in Edelgasverbindungen

Für eine Analyse der Bindungsverhältnisse teilt man die Edelgasverbindungen zweckmä-
ßig in die zweiatomigen und die mehratomigen Vertreter ein.

14.6.1 Zweiatomige Moleküle und Ionen

Wie im Kapitel 3.3 gezeigt wurde, existieren die zweiatomigen Neutralmoleküle He2,
Ne2, Ar2, Kr2 und Xe2 nur als VAN DER WAALS-Komplexe mit sehr kleinen Bindungsenthal-
pien bei gleichzeitig sehr großen Kernabständen verglichen mit entsprechenden kovalen-
ten Bindungen. Bei den zweiatomigen Kationen ist die Situation aber vollkommen an-
ders. Das erste jemals beobachtete Molekül mit einer kovalenten Bindung zu einem
Edelgasatom war das Kation [HHe]+, das im Jahre 1925 massenspektrometrisch entdeckt
wurde. Es entspricht dem isoelektronischen Molekül H2 und weist wie dieses eine nor-
male 2-Elektronen-σ-Bindung auf. Die Bindung im [HHe]+ ist allerdings polar, da die
1s-Orbitalenergien von H (–13.6 eV) und He (–24.6 eV) sehr stark differieren. Darüber
hinaus wurden auch alle homoatomaren und heteronuklearen zweiatomigen Edelgas-Kat-
ionen vom [He2]+ bis zum [Xe2]+ und vom [HeNe]+ bis zum [KrXe]+ in der Gasphase
nachgewiesen. Deren Bindungen sind als 3-Elektronen-σ-Bindungen zu verstehen
(Kap. 2.4.3). Die Dissoziationsenthalpien (Do) der homoatomaren Kationen nehmen er-
wartungsgemäß mit steigender Atomgröße ab.23 Für das im Abschnitt 14.3.5 erwähnte,
jedoch gasförmige Ion [Xe2]+ wurde Do zu 99 kJ mol–1 ermittelt.

Die Dissoziationsenthalpien der Edelgashydrid-Ionen [HE]+ sind identisch mit den
Protonenaffinitäten der neutralen Edelgasatome, die folgende Werte aufweisen (kJ mol–1):

He: 193  Ne: 218  Ar: 402  Kr: 444  Xe: 559

Dieser Gang der Werte entspricht der vom He zum Xe stark zunehmenden Polarisierbar-
keit α der Edelgasatome E (Kap. 3.3). Salze mit den Kationen [HE]+ wurden bisher nicht
isoliert, jedoch kennt man die Kationen [XeF]+, [XeCl]+ und [Xe2]+ in Form von Salzen,
z.B. [XeF][SO3F] und [XeCl][Sb2F11]. Diese Kationen enthalten kovalente 2-Elektronen-
σ-Bindungen.

23 G. Frenking, D. Cremer, Structure Bonding (Berlin) 1991, 73, 17.
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14.6.2 Mehratomige Moleküle und Ionen

Diese Verbindungen können am besten auf der Basis der MO-Theorie verstanden werden,
wobei Mehrzentrenbindungen angenommen werden.

Die MO-Beschreibung des XeF2-Moleküls ähnelt der des isoelektronischen Triiodid-Ions
[I3]–, das ebenfalls linear gebaut ist. Beschränkt man sich auf eine σ-Wechselwirkung
zwischen dem Zentralatom und zwei Ligandatomen, so kommen aus energetischen Grün-
den nur die Orbitale 5s und 5pz des Zentralatoms und je ein 2pz-Orbital der beiden Fluo-
ratome in Betracht. Sowohl das 5s- als auch das 5pz-Orbital des Xenons überlappen mit
den zwei 2pz-Orbitalen der beiden Fluoratome und es resultieren zwei bindende und zwei
antibindende Molekülorbitale (Abb. 14.2). Bei 8 Valenzelektronen in den Ausgangsorbi-
talen werden die beiden bindenden (σg und σu) und das unterste antibindende MO (σ) be-
setzt. Netto resultiert also eine 3-Zentren-σ-Bindung und die Stabilisierung des Moleküls
ist im Wesentlichen auf die Absenkung der 5pz-Elektronen des Xenons auf das σu-Niveau
zurückzuführen.

Auf diese Weise können auch die Bindungen im XeF4 und im XeF6 behandelt werden,
wenn man die anderen 5p-Orbitale des Xenonatoms zur Bindung von je zwei F-Atomen
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Abb. 14.2 Die kovalente Bindung im Xenondifluorid.
(a) Linearkombinationen für die vier σ-Molekülorbitale.
(b) Schematisches Energieniveaudiagramm für die σ-Molekülorbitale (das 2s-AO von Fluor liegt
bei –46.4 eV und kann daher vernachlässigt werden).



580 14 Die Edelgase

heranzieht. So entstehen das quadratische XeF4 und ein oktaedrisches Molekül XeF6.
Dass das Molekül XeF6 nicht oktaedrisch, sondern C3v-symmetrisch gebaut ist, liegt an
mehreren miteinander konkurrierenden Faktoren,24 die hier nicht auseinander gesetzt
werden können. Nach ab-initio-MO-Rechnungen beträgt die Energiedifferenz zwischen
der Oh- und der C3v-Struktur aber nur 10 kJ mol–1. Auf die oktaedrische Geometrie kann
das für das analoge SF6-Molekül abgeleitete MO-Diagramm sinngemäß angewandt wer-
den (Abb. 2.39 im Kap. 2).

Die erhebliche Elektronegativitätsdifferenz zwischen Xenon und Fluor führt dazu, dass
die Bindungen in den Xenonfluoriden stark polar sind und dass das Zentralatom positiv
geladen ist. Diese vom XeF2 zum XeF6 zunehmende positive Ladung kann mittels Pho-
toelektronen-Spektroskopie nachgewiesen werden. Dazu ionisiert man die gasförmigen
Verbindungen mittels Röntgenstrahlen und misst die Energien, die zur Abspaltung von
Elektronen aus inneren, an der Bindung nicht direkt beteiligten Orbitalen erforderlich
sind (XPS- oder ESCA-Methode: electron spectroscopy for chemical analysis). Diese
Energien haben für jedes Element im neutralen Zustand charakteristische Werte. Je
größer die positive Ladung auf dem betreffenden Atom in einem Molekül ist, um so
größer ist auch die Ionisierungsenergie Ei (Abb. 14.3). Umgekehrt führt eine negative
Partialladung zu einer Verringerung der Ionisierungsenergie, z.B. bei den Fluoratomen.
Beim Xenon wird im vorliegenden Fall ein Elektron aus dem entarteten 3d-Niveau ent-
fernt, wodurch es beim entstehenden Kation zu einer Aufspaltung in zwei Energieniveaus
kommt (3d5/2 und 3d3/2).25

Die hohe positive Ladung auf dem Zentralatom von XeF6 hat zur Folge, dass die schein-
bar nichtbindenden Elektronen in den 2pπ-Orbitalen der Fluoratome vom Xe angezogen

24 M. Kaupp et al., J. Am. Chem. Soc. 1996, 118, 11939.
25 N. Bartlett et al., J. Am. Chem. Soc. 1974, 96, 1989; G. M. Bancroft et al., ibid. 1991, 113, 9125.
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Abb. 14.3 Schematische Darstellung der Ionisierungsenergien von Xenon und Fluor im elementa-
ren Zustand und in den Xenonfluoriden, gemessen mittels ESCA. Die Balken entsprechen beim
Fluor einer Ionisierung aus dem 1s-Niveau und beim Xenon aus dem 3d-Niveau. Zunehmende Io-
nisierungsenergie zeigt eine zunehmende positive Ladung auf dem betreffenden Atom an und um-
gekehrt.
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und teilweise in Orbitale delokalisiert werden, die überwiegend am Zentralatom loka-
lisiert sind. Das sind einerseits die unbesetzten 5d-Orbitale von Xe und andererseits die
antibindenden σ*-MOs derjenigen XeF-Bindungen, die ungefähr senkrecht zur betrach-
teten XeF-Bindung stehen. Diesen letztgenannten Effekt nennt man negative Hyperkon-
jugation. Durch diese zwei Typen von Rückbindung werden die Ladungen auf den betei-
ligten Atomen wieder etwas verringert; zugleich wird die Bindungsenergie etwas erhöht.
Verglichen mit den σ-Bindungen sind diese schwachen π-Bindungen jedoch von unterge-
ordneter Bedeutung.

Die Bindungen in den Oxiden XeO3 und XeO4 entsprechen denen in valenz-isoelek-
tronischen Oxoanionen wie [ClO3]– und [ClO4]– sowie [SO4]2–. Auch bei diesen Molekü-
len und Ionen sind die σ-Bindungen wesentlich stärker als die π-Bindungen (Kap. 2.6).

14.6.3 Existenz und Nichtexistenz von Edelgasverbindungen

Hier stellt sich nun die Frage, warum in Analogie zum XeF2 nicht auch die Verbindungen
H2Xe, XeCl2, XeBr2 oder Me2Xe als bei 25°C haltbare Verbindungen hergestellt werden
können. Die Moleküle H2Xe, HXeCl und XeCl2 wurden zwar bei tiefen Temperaturen in
Edelgasmatrizen spektroskopisch nachgewiesen,26 jedoch sind solche Verbindungen bei
Normalbedingungen instabil. Während die Reaktion

für E = F exotherm ist, ist die Bildung von H2Xe und XeCl2 aus den Elementen stark en-
dotherm. Dies liegt hauptsächlich an den viel größeren Dissoziationsenthalpien (Do

298)
von H2 (436 kJ mol–1) und Cl2 (244 kJ mol–1) verglichen mit der von F2 (158 kJ mol–1).
Darüber hinaus zeigen die bisher isolierten Edelgasverbindungen, dass die Substituenten
E sehr elektronegativ sein müssen, damit es zu beständigen, in reiner Form isolierbaren
Verbindungen kommt. Alle in den voran stehenden Abschnitten diskutierten Verbindun-
gen von Kr, Xe und Rn weisen Substituenten auf, deren Elektronegativität größer ist als 3
und damit größer als die des zentralen Edelgasatoms. Dies gilt für F und O ebenso wie für
die Gruppen –OTeF5, –OSO2F, –N(OSO2F)2 und –C6F5, bei denen der induktive Effekt
der vielen F- und O-Atome dafür sorgt, dass die Gruppenelektronegativität deutlich grö-
ßer als 3 wird. Die Atome H, Br, I und die Gruppen CH3 und C6H5 sind dagegen nicht
elektronegativ genug, um in reiner Form isolierbare Verbindungen des Xenons zu ermög-
lichen. Ist die Elektronegativität von E zu gering, liegen die obersten besetzten Valenz-
orbitale des Substituenten höher als die des Edelgases (Abb. 14.2) und damit wird die
Stabilisierung der Elektronen des Zentralatoms deutlich schwächer. Das schließt nicht
aus, dass Einzelmoleküle mit derartigen Substituenten hergestellt und kurzzeitig in der
Gasphase oder stabilisiert in festen inerten Matrizen nachgewiesen werden können (z.B.
HXeF). Es ist also strikt zwischen der Stabilität des Einzelmoleküls und der Stabilität ei-
ner Verbindung, d.h. eines Kollektivs von Molekülen, zu unterscheiden, da die Zersetzung

26 XeH2: M. Pettersson, J. Lundell, M. Räsänen, J. Chem. Phys. 1995, 103, 205; N. Runeberg, M.
Seth, P. Pyykkö, Chem. Phys. Lett. 1995, 246, 239. HXeCl, HXeBr, HXeI, HKrCl: M. Pettersson,
J. Lundell, M. Räsänen, J. Chem. Phys. 1995, 102, 6423. HXeSH und HXeOH: M. Petterson et
al., J. Am. Chem. Soc. 1999, 121, 11904, und Inorg. Chem. 1998, 37, 4884.
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in der Regel intermolekular erfolgt. In Teilchen wie HArF, HNeF und HXeF liegen im
Wesentlichen Ionenpaare [HE]+F– vor.27

Dass die Oxide des Xenons endotherm sind, obwohl die Elektronegativität von Sauer-
stoff 3.4 beträgt, liegt ebenfalls an der hohen Dissoziationsenthalpie des O2-Moleküls
(498 kJ mol–1), wodurch die Reaktion

endotherm wird.
Warum gibt es nun in Analogie zu XeF2 und KrF2 nicht auch Fluoride des Argons,

Neons und Heliums? Auch diese Frage kann mit dem Argument der Elektronegativität
und unter Verwendung eines MO-Diagramms wie in Abbildung 14.4 beantwortet werden.
In diesen Fällen sind die potentiellen Zentralatome zu elektronegativ, d.h. ihre obersten
besetzten Valenzorbitale liegen zu tief verglichen mit den HOMOs der Substituenten,
sodass die Stabilisierung der Elektronen des Edelgases wiederum zu gering ausfällt, um
die Abstoßung der Atomkerne zu überwinden. Es liegt auf der Hand, dass in Zukunft am
ehesten vom Ar neutrale Verbindungen synthetisiert werden dürften. Bis dahin sind die
Clathrate (Kap. 5.6.4) die einzigen in reiner Form isolierbaren „Verbindungen“ der leich-
teren Edelgase.

27 G. Merino et al., J. Phys. Chem. A 2009, 113, 9700.
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Abb. 14.4 Theoretische Bindungsverhältnisse für das hypothetische Molekül NeF2.
(a) Linearkombination der drei Atomorbitale
(b) Energieniveaudiagramm für die σ-Molekülorbitale. Die besetzten 2s-Atomorbitale von Ne und
F liegen energetisch zu tief für eine Wechselwirkung mit den 2p-AOs; sie sind praktisch als Rumpf-
orbitale zu betrachten. Ihre Wechselwirkung miteinander führt zu drei doppelt besetzten MOs, die
nicht zur Bindung beitragen. Daher wurden sie nicht eingezeichnet.


